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ВВЕДЕНИЕ 

 Современная координационная химия играет интегрирующую роль 
среди других химических наук. Поэтому курсы координационной химии чита-
ют в большинстве классических университетов мира студентам, которые спе-
циализируются в области неорганической, аналитической, физической, органи-
ческой химии и т.д. В учебном плане химического факультета Одесского на-
ционального университета имени И.И. Мечникова наряду с лекционным кур-
сом «Координационная химия» предусмотрены практические и лабораторные 
занятия для студентов III курса образовательно-квалификационного уровня 
«бакалавр», направление 6.040101 – «химия». 

 Цель практикума ознакомить студентов с основными определения-
ми, понятиями, терминами, номенклатурой координационных соединений, ус-
ловиями их образования, существования в растворе, реакционной способности. 

 Задача практикума дать возможность студентам освоить методики 
определения устойчивости комплексных соединений в растворе, построения 
диаграмм состав-свойство. Кроме того предусмотрено экспериментальное ос-
воение различных вариантов метода спектрофотометрии для выбора оптималь-
ных условий, изучения равновесий реакций комплексообразования, математи-
ческой обработки полученных данных, расчёта ступенчатых констант устойчи-
вости координационных соединений.  

 Для закрепления полученных знаний и приобретения эксперимен-
тальных навыков после каждой темы студенты выполняют лабораторные рабо-
ты, оформляют протоколы, отвечают на вопросы контрольных и тестовых зада-
ний, сдают семинары. 
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I. Основные термины, понятия  и определения  
в химии координационных соединений 
Координационными называются сложные соединения, способные к су-

ществованию как в твердом состоянии, так и в растворе, особенностью кото-
рых является присутствие центрального атома (называется комплексообразо-
вателем, M) в той или иной степени окисления, вокруг которого координирова-
ны способные к самостоятельному существованию ионы, молекулы, простые 
соединения (называются лигандами, L). Например, [Co(NH3)6]Cl3,  K3[Al(OH)6], 
[Ni(CO)4]. В общем виде формулы координационных соединений записывают 
так: [MLn]Xm, Ym[MLn],  [MLn]. В качестве комплексообразователя могут вы-
ступать большинство элементов периодической системы, наиболее типичные 
d- и f –элементы. 

Вокруг комплексообразователя (М) расположены (координированы) ли-
ганды (L) – заряженные или нейтральные молекулы, которые могут быть доно-
рами электронных пар. В состав подавляющего большинства координацион-
ных соединений входят лиганды с донорными атомами O, N, S, P, F, Cl, Br, I, с 
помощью которых (L) образуют связи с центральным атомом. Лиганды, как 
правило, не связаны друг с другом и между ними действуют силы отталкива-
ния. В отдельных случаях наблюдается межмолекулярное взаимодействие ли-
гандов с образованием водородных связей. Гомолигандные комплексы содер-
жат лиганды одного вида (K3[Al(OH)6]), разно-  –  разного, например 
[Co(NH3)5Cl]Cl2. 

Центральный атом может координировать лиганды за счет образования σ-
связей, (σ, π)-связей или только π -связей. Соответственно по характеру связей 
выделяют σ -, (σ, π)-донорные и π – акцепторные лиганды. Количество σ-
связей, которые образуются между комплексообразователем и одним σ-
лигандом или (σ, π )-лигандом, характеризуют дентатность (координацион-
ную емкость) этого лиганда. Для характеристики π -лигандов понятие дентат-
ность не используется. Комплексы, содержащие в своем составе только π -
лиганды, называются π -комплексы. Они обладают рядом свойств, выделяю-
щих их среди остальных комплексных соединений, из-за происходящей в них 
делокализации электронной плотности. Поэтому все комплексы делят на вер-
неровские (содержащие σ -лиганды или (σ, π)-лиганды) и π -комплексы. 

Различают максимальное и характеристическое координационные чис-
ла (КЧ) комплексообразователя. Максимальное (МКЧ) определяет максималь-
но возможное число связей центрального атома и  полностью определяется его 
электронным строением (природа и степень окисления). Характеристическим 
КЧ называют общее число σ-связей комплексообразователя и лигандов в кон-
кретном комплексном соединении. Например, в соединении 
Na[Pd(NH3)BrCl(NO2)] ион палладия Pd2+ координирует четыре монодентат-
ных лиганда (Br–, Cl–, NO2

-, NH3), поэтому КЧ (Pd2+) = 4. В комплексных части-
цах, образованных полидентатными лигандами, КЧ не соответствует  числу ли-
гандов, оно определяется только числом их связей с центральным ионом. Так, 
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координационное  число кобальта (III) в октаэдрических комплексах 
[CO(NH3)4(C2O4)]+, [CO(NH3)2(C2O4)2]- и [Co(C2O4)3]3- сохраняет свое значение и 
равно шести. 

Характеристическое координационное число (КЧ) зависит от природы 
лигандов и условий (температуры, природы растворителя, концентрации ком-
плексообразователя и лигандов и др.), при которых протекает реакция комплек-
сообразования. Значение КЧ может меняться в различных комплексных со-
единениях от 2 до 8 и даже выше. Наиболее распространенными координаци-
онными числами являются 4 и 6.  

Между значением КЧ и степенью окисления элемента-
комплексообразователя существует определенная зависимость.  

 для степени окисления +1 (Ag, Cu, Au и др.) наиболее характерно 
КЧ = 2, например, в комплексах [Ag(NH3)2]+, [Cu(CN)2]−.  

 для степени окисления +2 (Zn, Pt, Pd, Cu и др.)  – КЧ = 4, например 
в  комплексах [Zn(NH3)4]2+, [PtCl4]2−, [Pd(NH3)2Cl2]0, [ZnI4]2−, [Cu(NH3)4]2+, а в 
аквакомплексах КЧ = 6, как в случае [Fe(H2O)6]2+, [Mg(H2O)6]2+, [Ni(H2O)6]2+.  

 для степени окисления +3 и +4 (PtIV, AlIII, CoIII, CrIII, FeIII)  – КЧ = 6, 
например [Co(NH3)6]3+, [Cr(OH)6]3−, [PtCl6]2− , [AlF6]3−, [Fe(CN)6]3−.  

Известны комплексообразователи, которые обладают практически посто-
янным КЧ в комплексах разных типов. Например Co(III), Cr(III) или Pt(IV) с КЧ 
6 и B(III), Pt(II), Pd(II), Au(III) с КЧ 4. Тем не менее, большинство комплексо-
образователей имеет переменное КЧ. Например, для алюминия(III) возможны 
КЧ 4 и КЧ 6 в комплексах [Al(OH)4]− и [Al(H2O)2(OH)4]−. Координационные 
числа 3, 5, 7, 8 и 9 встречаются довольно редко. Есть всего несколько соедине-
ний, в которых КЧ равно 12 – например, таких как K9[Bi(NCS)12]. 

Центральный атом М (ион Мn+) и лиганды L образуют внутреннюю сфе-
ру координационного соединения, которую называют комплексом, его форму-
лу заключают в квадратные скобки [MLn].  Заряд комплекса  определяется ал-
гебраической суммой зарядов его составных частей, т.е. комплексообразовате-
ля (М) и лигандов. Таким образом, внутренняя сфера может быть положитель-
но или отрицательно заряженной [MLn]n± (верхний индекс n± обозначает  вели-
чину и знак заряда)  или нейтральной [MLn]. Например, в K3[Cr(OH)6] в состав 
комплекса входят ион хрома Cr3+ и шесть гидроксильных-ионов ОН–, поэтому 
заряд комплекса составляет (-3): +3 + (-1) × 6 = -3, т.е. [Cr(OH)6]3– – комплекс-
ный анион. Заряды молекул (H2O, CH3OH, C2H5OH, NH3, NH2OH, органические 
амины R-NH2  и другие) принимаются равными нулю, так как в целом молеку-
лы электронейтральны, хотя отдельные участки их вследствие большей или 
меньшей полярности несут разноименные заряды. 

Заряд комплексных катионов и анионов компенсируется ионами про-
тивоположного знака (противоионами), которые составляют внешнюю сферу 
координационного соединения и не находятся в непосредственной химической 
связи с комплексообразователем. Например, в комплексном соединении 
[Zn(NH3)4]Cl2 два иона Cl− находятся во внешней сфере на более значитель-
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ном удалении от комплексообразователя, чем молекулы NH3: расстоя-
ние Zn – Cl больше, чем длина химической связи Zn – N. Более того, химиче-
ская связь комплексного катиона [Zn(NH3)4]2+ и хлорид-ионов Cl− имеет ион-
ный характер, в то время как молекулы NH3, входящие во внутреннюю сферу, 
образуют с Zn(II) ковалентные связи по донорно-акцепторному механизму (до-
нором неподеленных пар электронов являются атомы азота в NH3). 

Ионами внешней сферы могут быть как простые одноатомные, так и 
сложные многоатомные ионы. Известны случаи, когда комплексное соедине-
ние состоит из двух и более внутренних сфер, выполняющих функции катионов 
и анионов. Здесь каждая из внутренних сфер является внешней по отношению к 
другой. Например, в соединениях [Cu(NH3)4][PtCl6] и [Ni(NH3)6]2[Fe(CN)6] фор-
мально функции внешнесферных ионов могут выполнять: 

•  комплексные катионы [Cu(NH3)4]2+ и [Ni(NH3)6]2+, 
•  комплексные анионы [PtCl6]2− и [Fe(CN)6]4−.  
По числу и характеру образующихся связей лиганды делятся на: 
Монодентатные (F–, Cl–, Br–, I–, OH–, CN–, SCN–, NO2

-, CO, H2O, NH3) 
образуют с центральным атомом одну σ-связь. Если лиганды содержат два до-
норных атома (например, этилендиамин – NH2-CH2-CH2-NH2, гидразин – N2H4, 
ионы  
двухосновных кислот: карбонат –CO3

2-,оксалат – C2O4
2-, ти-

осульфат – S2O3
2-, сульфат – SO4

2-, сульфит – SO3
2-), то в со-

единениях они могут быть или моно- или бидентатными. 
Например, в [Co(NH3)4CO3]NO3 ион CO3

2−− бидентатный: 

C O

O

O

Co

NH3

H3N

NH3

H3N

NO3

 
Полидентатные – образуют с комплексообразо-

вателем более одной σ-связи: чем больше число донор-
ных атомов, тем выше дентатность, например анион 
этилендиаминтетрауксусной кислоты (ЭДТА, трилон Б) 
гексадентатный: 

Амбидентатные лиганды обладают способно-
стью присоединяться к центральному атому двумя 

C
H2

N
H2
C

CH2

C
O

O

N

H2
C

CH2

c
O

O

O

O

4

H2C

C
OO

 
или более способами с помощью разных атомов, входящих в их состав. К их 
числу относятся, например, SCN-, CN-, S2O3

2-, мочевина (NH2)2CO, тиомочевина 
(NH2)2CS и др. Так, ион SCN- в зависимости от природы центрального иона 
может присоединиться к нему атомом S, образуя тиоцианатные комплексы 
[Men+…SCN](n-1)+, или атомом N с образованием изотиоцианатных (роданид-
ных) комплексов [Men+…NCS](n-1)+  

Мостиковые лиганды – лиганды, связывающие между собой два или бо-
лее комплексообразователей во внутренней сфере; при этом образуются поли-
ядерные комплексы (гомо- и гетеро-). 

В роли мостиковых лигандов могут выступать: 
 полидентатные лиганды, имеющие несколько донорных атомов, на-

пример O2
2−, SO4

2−  с двумя атомами O, способными участвовать в образовании 
двух σ-связей, 
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 лиганды с несколькими электронными парами на одном и 
том же атоме, например, Cl− , OH− , NH2

−, образующие две разные по обменно-
му и донорно-акцепторному механизму связи. 
Так, в комплексе (NH4)2[Co2(µ-OH)2 (C2O4)2] мости-
ковыми служат бидентатные гидроксильные лиган-
ды.  

Co(C2O4) Co(C2O4)

OH

HO

NH4

2-

2

 
В том случае, когда атомы комплексообразователя связаны между собой 

непосредственно, полиядерный комплекс относят к кластер-
ному типу, например  анион [Re2Cl8]2−,  в котором реализует-
ся четверная связь Re Re : одна σ-связь, две π- связи и одна δ-
связь. Особенно большое число кластеров среди  d-элементов. 

Полиядерные комплексы смешанного типа содержат как 
связь комплексообразователь–комплексообразователь, так и 
мостиковые лиганды, например карбонильный комплекс 
[Co2(CO)8]. 

По заряду комплекса различают следующие типы соединений: 
а) катионные, в которых внутренняя сфера заряжена положительно (ком-
плексный катион), например [Ag(NH3)2]+NO3,  [Al(H2O)6]3+Cl3; внешняя сфера 
состоит из  отрицательно заряженных  ионов. 

б) анионные, в которых внутренняя сфера заряжена отрицательно (ком-
плексный анион), например K[Ag(CN)2]- ; Na3[Al(OH)6]3-; внешняя сфера со-
стоит из  положительно заряженных  ионов. 

в) нейтральные, в которых нейтральная внутренняя сфера (комплекс), а 
внешняя сфера отсутствует, например [PtCl2(NH3)2]; [Ni(CO)4];. 

 
Номенклатура координационных соединений. 
Основы современной номенклатуры комплексных соединений были заложены Альф-

редом Вернером. До его работ в этой области химии не существовало никакой системы. 
Комплексные соединения называли, руководствуясь их внешним видом, например, пурпу-
реосоль (красная соль) [Co(NH3)5Cl]Cl2, лутеосоль (желтая соль) состава [Co(NH3)6]Cl3, ли-
бо происхождением, например, красная кровяная соль K3[Fe(CN)6]. Некоторые комплекс-
ные соединения получили имена химиков, синтезировавших их: соль Фишера K3[Co(NO2)6], 
соль Рейнеке NH4[Cr(NH3)2(NCS)4] и др. Современная номенклатура комплексных соедине-
ний основана на рекомендациях ИЮПАК (Международный союз общей и прикладной хи-
мии): 

 
1. При записи формулы комплекса первым в квадратных скобках запи-

сывают символ центрального атома (иона) М. После этого символа в алфавит-
ном порядке записывают формулы лигандов - катионов, за ними - нейтраль-
ных молекул, а затем анионов: [M(L+)(L)°(L-)]. При равенстве зарядов лиган-
дов более простые лиганды в формулах указывают левее более сложных; так, 
N2 пишут левее NH3, NH3 – левее N2H4, N2H4 – левее NH2OH. При наличии не-
скольких разных лигандов их отделяют друг от друга круглыми скобками, на-
пример запись (N2) соответствует одному лиганду (диазот), а запись (N)2 – двум 

http://www.alhimik.ru/compl_soed/werner.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2311.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2311.html
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лигандам атомарного азота. Аналогично в скобках записывают форму-
лы сложных лигандов (NH3, NO2

-, С2О4
2- и т.д.), например: [Pd(NH3)BrCl(NO2)], 

[Cr(NH3)3Cl3]. При наличии мостиковых лигандов они записываются в начале в 
порядке увеличения емкости.  

2. Формула нейтрального координационного соединения – это и есть 
формула комплекса: его название его записывают одним словом (см. пункт 3). 
Полную формулу заряженных координационных соединений записывают в 
порядке: сначала катион, а затем анион, независимо от их внешне- или внит-
рисферного характера. Например:  

[ ] [ ]         анион катион                      анион   катион 
][Al(OH)K                  ;)](NO)[Cr(NH 633363  

Полное название таких комплексов строится в той же последовательности 
и состоит, соответственно из двух слов: катион (если внешнесферный, то в 
именительном падеже: аммоний (NH4

+), цезий (Cs+)), а затем анион (если 
внешнесферный, то в соответствии с номенклатурным названием: хлорид (Cl-), 
нитрат (NO3

-), гидроксид (OH-), гидросульфат (HSO4
-) и т.д.). В формулах мно-

гоядерных комплексов указывают число центральных атомов, например [MxLy]. 
3. Называют нейтральный комплекс и комплексный ион одним сло-

вом, начало которого составляют  названия  мостиковых лигандов (в порядке 
увеличения их ёмкости), а затем в порядке латинского алфавита названия ани-
онных, нейтральных и катионных лигандов (в написании формул принят об-
ратный порядок). В конце называют центральный атом (ион) и его степень 
окисления (только для катионных и анионных комплексов). При этом для 
катионных и нейтральных комплексов в основном используют номенкла-
турные названия центральных атомов (железо(III), медь(II) и др.), которые не 
имеют специальных окончаний, т.е. в именительном падеже. Для анионных 
комплексов в большинстве случаев используют латинские названия централь-
ных атомов, к корню которых (Ag − аргент- ; Au − аур- ; Cu − купр- ; Fe − ферр- 
; Hg − меркур- ; Mn − манган- ; Ni − никкол- ; Pb − плюмб- ; Sb − стиб- ; Sn − 
станн-)  добавляется суффикс-ат (феррат(VI), купрат(II), аргентат(I), аурат(III) 
и т.п.). В  многоядерных комплексах дополнительно указывают число атомов 
(ионов) комплекссобразователя: K2[Re2Cl8] – калий октахлородиренат(III) 

3.1. Названия нейтральных и катионных лигандов не отличаются от 
названий соответствующих молекул и катионов (N2 – диазот, N2H4 –гидразин, 
C2H4 – этилен, N2H5

+–гидразиний, NO+ – нитрозилий, NO2
+–нитроилий, H+  – 

гидро и т.д.), за исключением специальных названий: СО –карбонил, Н2О – ак-
ва, NH3 – аммин, NO–нитрозил, PF3 –трифторофосфор, SO2 –- диоксосера. 

3.2. Названия анионных лигандов образуют добавлением к названиям 
анионов (или корню названия аниона) окончания-о, например: 

SO4
2−  – сульфато F– –  фторо S2– –  тио ClO4

-   – перхлорато 

NO2
−  –  нитрито-O,  

нитрито-N(или нитро) 

Cl– –  хлоро CN– – циано SO3
2-  –  сульфито 

http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2311.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4206.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4206.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4206.html
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CO3
2−  –  карбонато Br– –  бромо SCN– –  тиоциано PO4

3-  – фосфато 

C O2 4
2− –  оксалато I– –  йодо OH– –  гидроксо AsS4

3-  – тиоарсенато 
 

CH3COO- –  ацетато H- – гидридо NO –  нитрозо O2
2- – пероксо 

CH3O- – метоксидо C6H5O-  – феноксидо N3- – нитридо N3
- – азидо 

 
NH2

-  – амидо 
 
NH2-– имидо 

(СH3N)2-  
– метилимидо 

(СH3)2N-  
– диметиламидо 

Иногда анионные лиганды имеют специальные названия, например O2− − 
оксо, S2− − тио, HS− − меркапто. Анионы углеводородов в качестве лигандов на-
зывают так: CH3

− − метил, C5H5
− − циклопентадиенил. 

3.3. Громоздкие по написанию формулы органических лигандов заменя-
ют полностью или частично буквенными обозначениями, например: 

NH2CH2CH2NH2 (этилендиамин) – en P(C2H5)3 (триэтилфосфин) – PEt3 

(NH2)2CO (карбамид) – ur C5H5N (пиридин) – py 

3.4. Количество лигандов одного типа в комплексах указывают с по-
мощью приставок(греческое числительное): ди-, три-, тетра-, пента-, гекса-, 
гепта-, окта- , нонна-, дека-. В случае сложных лигандов, в названии которых 
уже содержатся указанные приставки, количество лигандов указывают други-
ми приставками: бис-(2), трис-(3), тетракис-(4), пентакис-(5). Например: 
(S2O3

2-)2 - бис(тиосульфато), (en)4 - тетракис(этилендиамин), {(СH3)3N}2  - 
бис(триметиламин), {(C2H5)3P}3 – трис(триэтилфосфин), а название лиганда 
заключают в круглые скобки. В качестве примера приведены названия коорди-
национных соединений в соответствии с ИЮПАК: 

 
Нейтральные комплексы: 

[Ni(CO)4] тетракарбонилникель  
[Co (NH3)3(NO2)3]             тринитритотриамминкобальт  
[Pt (PPh3)2 Cl2]  дихлоробис(трифенилфосфин)платина   
[Fe(C5H5)2]  бис(циклопентадиенил)железо  
[Zn(py)2Cl2]  дихлоробис(пиридин)цинк  
[Al2Cl6] гексахлородиалюминий  

Катионные комплексные соединения 
[Fe(H2O)6]Cl2 гексаакважелезо(ІІ) хлорид  
[Cr(NH3)6](NO3)3 гексаамминхром(ІІІ) нитрат  
[Ag(NH3)2]+  диамминсеребро(I) -ион 
[Co(NH3)4(NO2)2]NO3   динитротетраамминкобальт(III) нитрат  
[Fe(H2O)5(NO)]SO4  нитрозилпентаакважелезо(II) сульфат  
[Pt(en)2](OH)2  бис(этилендиамин)платина(II) гидроксид  
[Ru(N2)(NH3)5]Cl2   пентаамминдиазотрутений(II) хлорид  
[Pt(en)2(CN)(NO2)](NO3)2 нитроциано-бис(этилендиамин)платина (IV) нитрат 

 

http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4588.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/3401.html
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Анионные комплексные соединения 
Na2[Zn(OH)4] натрий тетрагидроксоцинкат(ІІ)  
K4[Fe(CN)6]  калий гексацианоферрат(ІІ)  
Na[Pd(NH3)BrCl(NO2)]  натрий нитрохлоробромоамминпалладат(ІІ)  
К[Рt(NН3)Сl3] калий трихлороамминплатинат(III)  
[Fe(CN)6]3-  гексацианоферрат(III)  
[Ag(S2O3)2]3-  бис(тиосульфато)аргентат(I) -ион  
K3[Fe(NCS)6]   калий гексакис(тиоцианато)феррат(III)  
K3[Fe(C2O4)3]  калий триоксалатоферрат(III)  
Na3[SbS3]  натрий тритиостибат(III)  

3.5. Если в соединении содержатся амбидентатные лиганды с указани-
ем в формуле атома, через который лиганд координирован комплексообразова-
телем (дефис перед соответствующим атомом), то это отражается в названии 
лиганда через указание символа этого атома: 
[Co(-NCS)4]2- – тетракис(тиоцианато-N)кобальтат(II)-ион 
[Hg(-SCN)4]2- – тетракис(тиоцианато-S)меркурат(II)-ион 
[Fe(H2O)3(-NCS)3] – трис(тиоцианато-N)триакважелезо 
K4[Fe(-CN)6] – калий гекса(циано-C)феррат(II) 

Для амбидентатного лиганда NO2
- традиционно существует два названия: 

нитро (в случае -NO2) и нитрито (в случае -ONO): 
[Co(-NO2)6]3- – гексанитрокобальтат(III)-ион 
[Co(-ONO)6]3- – гексанитритокобальтат(III)-ион 

3.6. Если многоядерные комплексные соединения даны не в общем виде 
[Al2Cl6], а в виде развернутой формулы [Al2Cl4(µ-Cl)2]  или [AlCl2(Cl)2AlCl2], 
то их названия записывают с учетом мостиковых лигандов и образующихся 
кластеров. Названию мостиковых лигандов предшествует греческая буква µ 
(мю), которая, в случае нескольких разных лигандов, повторяется перед назва-
нием каждого вида: µ-гидроксо-µ-имидо. Число мостиковых лигандов одного 
вида указывают с помощью приставок (ди-, три- и т.д.), а название лиганда за-
ключают в круглые скобки:  ди(µ-хлоро). Если соединенных центральных ато-
мов больше, чем два, то мостиковые лиганды обозначают греческой буквой μn, 
где индекс n  = 3, 4. 

Если в качестве лиганда выступает ненасыщенный углеводород, то его 
названию предшествует префикс η- («гапто») с цифровым индексом, указы-
вающим число связей, например: 

[Fe(η5-C5H5)2] – бис(η5-циклопентадиенил)железо 
[Cr(η3-C3H3)3] – трис(η3-аллил)хром 
При перечислении лигандов сначала называют мостиковые в порядке их 

усложнения, затем немостиковые в полном соответствии с ранее установлен-
ным порядком, а после этого – комплексообразователи с указанием их числа. 
Повторяющиеся фрагменты можно называть с приставкой бис-, трис-  и т.д. 
Например: 
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Схема строения комплекса Формула и название 

 [µ-Co2(CO)6(µ-CO)2]  
ди(µ-карбонил)гексакарбонил-ди(µ-кобальт) 
 [{µ-Co(CO)3}2(µ-CO)2]  или [Co(CO)3(CO)2Co(CO)3]  
ди(µ-карбонил)бис(трикарбонил-µ-кобальт) 

 

Al Al

BrBr

Br BrBr

Br
 

[Al2Br4 (µ-Br)2] 
ди(µ-бромо)тетрабромодиалюминий 
 [{AlBr2}2(µ-Br)2] или [Br2AlBr2AlBr2]  
ди(µ-бромо)бис(дибромоалюминий)  
 

Cr Cr

OH

HO

NH3

NH3

NH3

NH3

NH3

NH3

H3N

H3N

4+

 

[Cr2(NH3)8(µ-OH)2]4+ 

ди-(µ-гидроксо)октаамминдихром(III) ион   
 
 [{Cr(NH3)4}2(µ-OH)2]4+  или [Cr(NH3)4(OH)2Cr(NH3)4]4+ 

ди-(µ-гидроксо)бис{тетраамминхром(III)}  

Cr
NH3

NH3

NH3

NH3

NH3

NH3

H3N

H3N

5+

NH2

NH3 NH3

Cr
Cl5

 

[Co2(NH3)10(µ-NH2)]Cl5 
(µ-амидо)-декаамминдикобальт(III) хлорид 
  
[{Co(NH3)5}2(µ-NH2)]Cl5 или [Co(NH3)5(NH2)Co(NH3)5]Cl5 

(µ-амидо)бис{пентаамминкобальт(III)} хлорид 

Co Co

NH2

HO

NH3

NH3

NH3

NH3

NH3

NH3

H3N

H3N (SO4)2

 

[Co2(NH3)8(µ-NH2) (µ-OH)](SO4)2 

(µ-амидо)-(µ-гидроксо)октаамминдикобальт(III) сульфат 
 
[{Co(NH3)4}2(µ-NH2)(µ-OH)](SO4)2 
(µ-амидо)-(µ-гидроксо)бис{тетраамминкобальт(III)} суль-
фат 

Pt Pt

N2H4

N2H4

Cl

Cl

Cl

Cl

 

[Pt2СI4(µ-N2H2)2]  
ди(µ-гидразин)тетрахлородиплатина  
 
[{PtСI2}2(µ-N2H2)2] или  [Cl2Pt(N2H2)2PtCl2]  
ди(µ-гидразин)бис{дихлороплатина} 

4. Комплексные соединения с внешнесферными катионами водорода яв-
ляются комплексными кислотами. Их название состоит из двух слов: анион в 
соответствии  с правилами номенклатуры с окончанием -ая и «кислота»., на-
пример H2[SiF6] – гексафторокремниевая кислота , H[BF4] –  тетрафтороборат-
ная кислота, H3[P(Mo3O10)4] – тетракис(тримолибдато)фосфорная кислота, 
H3[Fe(CN)6] – гексацианоферратная (III) кислота, H4[Fe(CN6)] – гексацианофер-
ратная (II) кислота. 
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Примеры решения заданий 
Пример 1. Вычислите заряды комплексных ионов, образованных Pt(IV): 
                                1) [Pt(NH3)4Cl2];                     2) [Pt(NH3)Cl5]. 

Решение. Заряд внутренней сферы равен простой алгебраической сумме 
зарядов всех частиц, содержащихся во внутренней сфере, то есть сумме «заряд 
(M) + заряды L»; 

1) В [Pt(NH3)4Cl2] заряд комплексообразователя (иона платины) равен +4, 
лиганды NH3 – нейтральные, заряд хлорид-иона равен –1. Учитывая, что во 
внутренней сфере содержится два хлорид-иона, рассчитаем алгебраическую 
сумму зарядов: (+4)+ (+4)×0+(+2)×(–1)=+2. 

Ответ: 1) [Pt(NH3)4Cl2]2+; 
2) В [Pt(NH3)Cl5] заряд комплексообразователя (иона платины) равен +4, 

лиганд NH3 – нейтральный, заряд хлорид-иона равен –1. Учитывая, что во 
внутренней сфере содержится пять хлорид-ионов, рассчитаем алгебраическую 
сумму зарядов: (+4)+0+(+5)×(–1)= –1. 

Ответ: 2) [Pt(NH3)Cl5] –. 
Пример 2. В растворе комплексной соли состава CoCl(NO3)2∙4NH3 не об-

наружены молекулы NH3, ионы NO3
– и ионы кобальта. Весь хлор, содержащий-

ся в составе этой соли, образует AgCl при взаимодействии с раствором AgNO3. 
Измерение электрической проводимости показывает, что комплексная соль 
диссоциирует на два иона. Напишите формулу комплексного соединения. Оп-
ределите КЧ. 

Решение. Так как молекулы NH3, ионы NO3
– и ионы кобальта в растворе 

не обнаружены, следовательно, они входят в состав внутренней сферы ком-
плексного соединения. Хлорид-ион, образующий AgCl, является внешней сфе-
рой комплексной соли. Два иона, на которые диссоциирует комплексная соль, 
представляют собой комплексный ион (внутреннюю сферу) – [Co(NH3)4(NO3)2]+ 
и ион Cl– (ион внешней сферы). Таким образом, комплексное соединение имеет 
следующую формулу: [Co(NH3)4(NO3)2]Cl. 

В комплексном ионе [Co(NH3)4(NO3)2]- содержатся четыре монодентант-
ных лиганда NH3 и два монодентантных лиганда NO3

-, следовательно, коорди-
национное число кобальта равно шести. 

Ответ: [Co(NH3)4(NO3)2]Cl, КЧ=6. 
Пример 3. Записать формулу комплексного соединения в соответствии с его 
валовой формулой (Ir3+, SO3

2-, Cl–, 2NH4
+, 3NH3) и назвать: 

Решение. Ir3+ – комплексообразователь; SO3
2-, Cl–, 3NH3 – лиганды. 

В соответствии с количеством молей компонентов записываем по прави-
лу [M(L+)(L)°(L-)] (лигандов-анионов два, поэтому в порядке латинского алфа-
вита) формулу внутренней координационной  сферы комплекса и суммируем её 
заряд: [Ir3+(NH3

0)3Cl-(SO3
2-)2]2-. Таким образом, комплекс анионный, поэтому  

компенсация его заряда осуществляем за счёт катионов (2NH4
+), которые запи-

сываем вначале:  (NH4)2[Ir(NH3)3Cl(SO3)2] 
Ответ: аммоний ди(сульфито)хлоротриамминиридат (III) 
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Задания для самостоятельной работы 
1. Два комплексных соединения кобальта отвечают эмпирическим 

формулам: СoClSO4∙4NH3    и   СoClSO4∙5NH3. Oдно из них в растворе с BaCl2 
образует осадок BaSO4, но не образует осадка c AgNO3, а другое с AgNO3  обра-
зует осадок AgCl, а с BaCl2 осадок не выпадает. Написать координационные 
формулы этих соединений. 

2. Записать формулу комплексного соединения в соответствии с его 
валовой формулой (Pt4+, SO4

2–, Cl–, NO2
–, 4NH3) и назвать. 

3. Написать формулу комплексного соединения состоящего из ионов  
K+, Cd2+, CN-  и назвать. КЧ кадмия равно 4. 

4. Назвать координационные соединения и записать уравнения их 
диссоциации на комплексный ион и внешнюю сферу, определить заряд ком-
плексного иона, КЧ  и степень окисления комплексообразователя: [Pt(CN)4]Cl2, 
K[Cr(H2O)2Br4], [Pt(NH3)4]Br2, K3[Co(NO2)6], Na4[Ni(CN)6], [Ag(NH3)2]Cl, 
K2[HgJ4], [Cd(NH3)4](OH)2], [Co(NH3)4(NO2)2]Cl, [Cr(NH3)6]Cl3, K4[TiCl8], 
K2Na[Co(NO2)6], [Cu(NH3)4]SO4, K[Fe(SO4)2], K[La(CO3)2], K2[Be(SO4)2], 
[Cr(NH3)5H2O][Fe(SCN)6], [Cr(H2O)5Cl]Cl2. 

5. Записать формулы комплексных соединений: 
натрий бис(тиосульфато)аргентат(I), 
нитрохлоротетраамминкобальт, 
нитрохлоробромоамминпалладат(II) -ион, 
динитротетрапиридиниридий(III) динитроаргентат(I), 
аммоний тетратиоцианато−N−диамминхромат(III), 
калий тетрацианодиаквахромат(III), 
нитроциано-бис(этилендиамин)платина(IV) нитрат 

6. Записать формулы  и представить схемы строения комплексов: 
μ-бромо-μ-иодо-тетракис(бромо)дигаллий,  
μ-дииодо-дибромобис(аммин)диплатина, 
μ-имидо-μ-гидроксо-тетракис(этилендиамин)дикобальт(III) - ион, 
калий μ-(дигидроксо)-тетраоксалатодихромат(III) 

7. Назвать соединения: [Ir(Py)4(Cl)2][Ag(NO2)2], [Pt{P(OCH3)3}2Cl2], 
[Ru(NH3)4(HSO3)2], [Fe(C5H5)2], [Pt{P(Ph3)2}Br2], [Cr(η6-C6H6)2]. 
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II. Характеристика комплексообразования в растворе 
2.1. Устойчивость комплексных соединений в растворе 
Координационные соединения (КС) можно условно разделить на две 

большие группы: электролиты и неэлектролиты. К неэлектролитам отно-
сят прежде всего внутрикомплексные соединения (или хелаты), затем – карбо-
нилы металлов, π-комплексы и др. Растворимые комплексные соединения, не 
имеющие внешней сферы, ведут себя в растворах как слабые электролиты. КС, 
имеющие  внешнюю сферу, в растворе подвергаются диссоциации на ком-
плексный ион и ионы внешней сферы по типу сильных электролитов: в раз-
бавленных растворах диссоциация протекает практически нацело и, соответст-
венно, не характеризуется  константами диссоциации: 

[Co(NH3)6Cl3               [Co(NH3)6]3+  +  3Cl–→←
внутренняя внешняя  

[Cu(NH3)4]SO4 = [Cu(NH3)4]2+ + SO4
2− 

K3[Fe(CN)6]               [Fe(CN)6]3–  +  3K+→←
внутренняя внешняя  

[Ni(NH3)6]2[Fe(CN)6] = 2 [Ni(NH3)6]2+ + [Fe(CN)6]4− 

Если во внешней сфере комплексного соединения находятся гидроксид-
ионы, то это соединение является комплексным основанием (диссоциация идет 
нацело, рН >> 7). Например: [Zn(NH3)4](OH)2 = [Zn(NH3)4]2+ + 2 OH- . Ком-
плексные кислоты также относятся к сильным и в водном растворе необрати-
мо подвергаются протолизу (реакция с переносом протона): 

H[BF4] + H2O = [BF4]− + H3O+ 
H2[SiF6] + 2 H2O = 2 H3O+ + [SiF6]2− 
Уже первые работы по исследованию комплексообразования в растворе 

показали, что диссоциация комплексного иона имеет сложный характер. 
Так, в 1903 г. Г.Бодлендер предположил, что диссоциация иона [HgCl4]2– не 
сводится только к уравнению: 

[HgCl4]2–               Hg2+  +  4Cl–→←  
В 1902 Морзе и Шериллом с помощью измерений растворимости в сис-

теме Hg2+/Cl– были обнаружены ионы Hg2+, HgCl+, HgCl2 и HgCl −
3 . Изучая раз-

личные свойства растворов [HgCl4]2–, Г.Бодлендер в 1903 г. сделал вывод, что в 
растворе имеет место ступенчатая диссоциация: 

HgCl4               HgCl3  +  Cl–2– –→←  
HgCl3               HgCl2  +  Cl–– →←  
HgCl2               HgCl+  +  Cl–→←  
HgCl+               Hg2+  +  Cl–→←  

Положение о ступенчатой диссоциации комплексов получило дальнейшее 
развитие в работах Я.Бьеррума, А.К.Бабко и др. Так, А.К.Бабко показал, что в 
растворе комплекса [Co(NCS)4]2– существуют ионы CoNCS+, Co(NCS)2, 
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Co(NCS) −
3  и Co(NCS) −2

4 , поэтому добавление ионов Co2+ приводит не к 
смещению равновесия Co(NCS) −2

4  →←  Co2+ + 4NCS– влево (по принципу Ле-
Шателье), а к образованию простейшего комплекса по уравнению Co(NCS) −2

4  + 
3Co2+ →←  4CoNCS+. 

С учетом диссоциации комплексов по типу слабых электролитов для ха-
рактеристики их устойчивости были введены константы диссоциации. Так как 
вся система и отдельные ступени находятся в химическом равновесии, то каж-
дая ступень характеризуется как соответствующими ступенчатыми кон-
стантами диссоциации (Кд), так и обратными им величинами – константами 
устойчивости (Ку = 1/Кд). Для создания единой и удобной нумерации констант 
равновесий, образующихся в процессе диссоциации комплексной частицы, 
принята система, в которой индекс константы соответствует числу лиган-
дов, находящихся во внутренней сфере комплекса. Выражения для констант с 
учетом равновесного процесса записываются по закону действующих масс, что 
показано на примере образования комплекса [MLn] (заряды для простоты опу-
щены): 

→←M  +  L               ML
Ky(1)

Кд(1)  

]L][M[
]ML[)1(Ky =  (моль–1·л);  

]ML[
]L][M[)1(Kд =  (моль·л–1) 

→←ML  +  L               ML2
Ky(2)

Кд(2)  

]L][ML[
]ML[)2(K 2

y =  (моль–2·л2);  
]ML[
]L][ML[)2(K

2
д =  (моль2·л–2) 

……………………………………………………………………. 

→←MLn–1  +  L               MLn
Ky(n)

Кд(n)  

]L][ML[
]ML[)n(K

1–n

n
y =  (моль–n·лn); 

]ML[
]L][ML[)n(K

n

1–n
д =  (мольn·л-n), 

где [M] и [L] – равновесные концентрации металла и лиганда в растворе; 
[ML], [ML2], … [MLn] – равновесные концентрации соответствующих комплексов в раство-
ре; 
n –  координационное число центрального атома в том комплексном соединении, которое 
оценивается. 

Суммарно процесс образования (диссоциации) комплекса MLn можно 
представить уравнением (1) и охарактеризовать общими (полными) констан-
тами устойчивости (βn или β(MLn)) и диссоциации (Кд): 

→←M  +  nL               MLn   (1)  

n
n

n ]L][M[
]ML[)ML( =β    (2) 

]ML[
]L][M[)ML(K

n

n

nд =    (3) 



 19 

Эти величины равны произведению соответствующих ступенча-
тых констант (при n = 1 различие между ступенчатыми и общими константами 
исчезает): 

Кд(MLn) = Кд(1)·Кд(2)·…·Кд(n);  β(MLn) = Ку(1)·Ку(2)·…Ку(n) 
Для характеристики комплексообразования в растворе, как правило, при 

наличии комплексов состава MLn (n > 2), наряду с их ступенчатыми константа-
ми устойчивости, используют промежуточные (βi). Например, образование 
комплекса МL4 характеризуется как ступенчатыми Ку(1), Ку(2), Ку(3), Ку(4), 
так и промежуточными: β2  = Ку(1)∙ Ку(2), соответствующей уравнению  M + 
2 L ←→  ML2 и β3 = Ку(1)∙ Ку(2) ∙ Ку(3) для уравнения M + 3 L ←→  ML3. Значение 

β4 численно равно полной константе устойчивости комплекса ML4: β(ML4) = 
Ку(1) ∙ Ку(2) ∙ Ку(3) ∙ Ку(4). 

Таким образом, полная константа устойчивости характеризует устой-
чивость комплекса и дает возможность судить об отсутствии склонности ком-
плекса к полной диссоциации, а ступенчатая константа устойчивости сви-
детельствует об устойчивости отдельных форм комплексных ионов или ней-
тральных комплексов. 

Для разнолигандных комплексов записывают только уравнение их пол-
ной диссоциации, которое характеризуется соответствующими выражениями 
для β и Кд, например: 

[CoCl2(NH3)4]+  ←→   Co3+  +  2Cl–  +  4NH3 

( )[ ]
[ ][ ] [ ]4

3

23

432

NHClCo

NHCoCl
β   =

−+

+   
])(NH[CoCl

][NH]][Cl[Co
  =  K

432

4
3

2+3

Д +

−

 

С учётом того, что константа βn, определяет глубину протекания реакции 
образования комплекса, то, чем больше значение βn, тем более устойчив 
комплекс данного состава. Для устойчивых комплексов (значения Кд ~ 10–15-
10–20, β =1/Кд ~ 1015-1020) имеет место смещение равновесия (1) вправо, а для 
комплексов средней (Кд ~ 10–6-10–15, β ~ 106-1015) и низкой устойчивости (Кд > 
10–6, β < 106) – влево, соответственно в меньшей или большей степени. Напри-
мер, сравнивая константы устойчивости катиона диамминсеребра(I) и дициано-
аргентат(I)-иона: 

(А) Ag+ + 2 NH3 [Ag(NH3)2]+; β2 = 2,5 . 106 
(Б) Ag+ + 2 CN− [Ag(CN)2]−; β2 = 1,2 . 1021 

 
можно сделать вывод о большей прочности аниона [Ag(CN)2]-, так как, судя по 
большему значению β2, равновесие в реакции (Б) сильнее сдвинуто вправо, чем 
в (А). Таким образом, при одной и той же концентрации комплексных соедине-
ний (в моль/л) в растворе [Ag(CN)2]- концентрация ионов Ag+ ниже. 

Часто значение Кд дается в форме показателя pK (pK = -lg Кд = lgβ; Кд = 
10-pK, β = 10pK). Из табл. 1 видно, что чем больше рК, тем комплекс более ус-
тойчив. 
 



 20 
Таблица 1. Константы устойчивости и диссоциации комплексов Ag (I) 

Комплексная 
частица 

β lgβ Кд=
β
1  lg Кд; pK = -lg Кд 

[Ag(SCN)] 5,62⋅104 4,75 1,78 10-5 -4,75 4,75 
[Ag(SCN)2]- 1,71⋅108 8,23 5,91 10-9 -8,23 8,23 
[Ag(SCN)3]2- 2,81⋅109 9,45 3,51 10-7 -9,45 9,45 
[Ag(SCN)4]3- 4,68⋅109 9,67 2,14 10-10 -9,67 9,67 

 
Очень важным и сложным является вопрос соотношения между сту-

пенчатыми константами. Так, Бьеррум (Дания) для ступенчатых Ку аммиач-
ных (L = NH3) и аминатных (L = R-NH2) комплексов получил соотношение 

i)1–n(
)1i)(1i–n(

1)i(K
)i(K

y

y ++=
+

, где n – максимальное координационное число в дан-

ном ряду комплексов. Отсюда, если n = 6, то Ку(1) / Ку(2) = 2,40; Ку(2) / Ку(3) = 
1,88; Ку(3) / Ку(4) = 1,78; Ку(4) / Ку(5) = 1,88; Ку(5) / Ку(6) = 2,40. Однако, по-
скольку на устойчивость комплексов в растворе оказывают влияние много фак-
торов (природа растворителя, центрального атома, лиганда, структурные осо-
бенности комплексов и т.д.), это соотношение точно не выполняется. 

Все комплексы в ряду ML (M – металл, L – лиганд), ML2, ML3, … MLn 
могут существовать в системе одновременно; их соотношения зависят от 
концентраций металла и лиганда и от значений ступенчатых Ку. Высший ком-
плекс MLn образуется при высоких концентрациях лиганда. Например, при ис-
следовании ступенчатого комплексообразования иона Hg2+  с ионами Cl− (кон-
центрация варьировалась от 1 . 10−8  до  100 моль/л,) было установлено, что уже 
при концентрации хлорид-ионов, равной 1 . 10−5 моль/л, в растворе полностью 
исчезают катионы Hg2+ и образуются преимущественно нейтральные частицы 
[HgCl2]: 

Hg2+ + Cl− [HgCl]+ 
]

== −+

+

·
]][Cl[Hg

[HgCl(1)K 2y  1,85 . 105  

[HgCl]+ + Cl− [HgCl2] 
]

== −+ ·
]][Cl[HgCl

[HgCl(2)K 2
y  3,2 . 107  

[HgCl2] + Cl− [HgCl3]− 
]

== −

−

·
]][Cl[HgCl

[HgCl(3)K
2

3
y  14 

[HgCl3]− + Cl− [HgCl4]2− 
]

== −−

−

·
]][Cl[HgCl

[HgCl(4)K
3

2
4

y  10 

При концентрации хлорид-ионов около 0,1 моль/л в растворе присутст-
вуют комплексы [HgCl2], [HgCl3]− и [HgCl4]2−, а свыше 1 моль/л – только тетра-
хлоромеркурат(II)-ионы [HgCl4]2− , которые обладают достаточно высокой пол-
ной константой устойчивости: 
β([HgCl4]2−) = Ку(1)·Ку(2)·Ку(3) ·Ку(4) =  
= (1,85 . 105) × (3,2 . 107) ×14 ×10 = 8,3 . 1014 
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Таким образом, чем больше концентрация хлоридных ионов, тем 
с большим координационным числом образуется комплексное соединение. Как 
только будет достигнуто максимально возможное для данного комплексообра-
зователя КЧ, образование новых комплексных соединений приостанавливается 
и при дальнейшем увеличении концентрации лиганда наблюдается постепенное 
исчезновение в растворе комплексных частиц с меньшими координационными 
числами. 

Как правило, ступенчатые Ку уменьшаются по мере возрастания числа 
лигандов. Например, в случае взаимодействия иона Cd2+ с молекулами аммиа-
ка: 

Cd2+ + NH3 [Cd(NH3)]2+ ; 
  Kу(1) = 450 

[Cd(NH3)3]2+ + NH3 [Cd(NH3)4]2+ ; 
                             Kу(4) = 8,5  

[Cd(NH3)]2+ + NH3 [Cd(NH3)2]2+ ; 
                          Kу(2) = 126  

[Cd(NH3)4]2+ + NH3 [Cd(NH3)5]2+ ; 
                             Kу(5) = 0,47 

[Cd(NH3)2]2+ + NH3 [Cd(NH3)3]2+ ; 
                          Kу(3) = 27,5  

[Cd(NH3)5]2+ + NH3 [Cd(NH3)6]2+ ; 
                            Kу(6) = 0,02  

 
Среди причин закономерного уменьшения значений ступенчатых кон-

стант образования с увеличением числа лигандов прежде всего выделяют воз-
растание пространственных затруднений в размещении вокруг комплексо-
образователя все большего числа лигандов и электростатическое отталкивание 
одноименно заряженных лигандов. Однако, бывают и исключения, например, 
уже указанные выше хлоридные комплексы ртути(II). 

Устойчивость комплексных соединений зависит от прочности химиче-
ской связи между комплексообразователем и лигандами, поэтому в зависимо-
сти от природы L значение β меняется в широких пределах. Результаты иссле-
дований показали, что устойчивость комплексных соединений в ряду ком-
плексообразователей марганец(II) – железо(II) – кобальт(II) – никель(II) – 
медь(II) увеличивается, независимо от природы лиганда и координационного 
числа. Это так называемый “естественный порядок устойчивости”. Только в 
немногих случаях обнаружены отклонения от этого ряда. Расположить подоб-
ным образом другие комплексообразователи оказалось невозможным.  

 
К важнейшим типам взаимодействия, определяющим устойчивость 

координационных соединений в растворах, можно отнести следующие: 
1) ионное взаимодействие между лигандами и центральным ионом, а 

именно: ион - ионное и ион - дипольное взаимодействие, взаимная поляризация 
лиганда и центрального иона. Величина энергии ионного взаимодействия опре-
деляется зарядом и размерами центрального иона, а также соответствующими 
характеристиками лигандов (зарядами и размерами лигандов-анионов, диполь-
ными моментами и поляризуемостью лигандов - молекул); 

2) частичный перенос электронной плотности с лигандов на центральный 
ион (образование частично-ковалентной связи металл - лиганд). Величина этого 
переноса для данных лигандов определяется потенциалами ионизации цен-
тральных атомов, характеризующими в первом приближении энергию низшей 
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вакантной орбитали. Для двухзарядных ионов наибольшее значение 
имеет второй потенциал ионизации − I2, численно равный энергии процесса M2+ 
+ е = M+. Отсюда видно, что величину I2 можно рассматривать как сродство к 
электрону катиона M2+; 

3) частичный перенос электронной плотности в обратном направлении – с 
центрального иона на вакантные орбитали лигандов (образование дативной π-
связи). Такой перенос возможен только с ионов, имеющих частично заполнен-
ную наружную d-оболочку; 

4) изменение энергии d-орбиталей в результате действий поля лигандов 
различной симметрии. В результате протекания этого процесса известный 
вклад в устойчивость комплекса вносит энергия стабилизации кристаллическим 
полем лигандов (ЭСКП). Её максимальное значение наблюдается для централь-
ных ионов с конфигурацией d 3 и d 8 (в октаэдрических комплексах) независимо 
от природы лиганда. 

В случае полидентатных лигандов (дентатность больше 3) существенную 
роль играет такой фактор, как пространственная организация донорных атомов 
(ПОДА), а именно возможность образования нескольких пяти- и шестичленных 
хелатных циклов. При этом донорные атомы располагаются по вершинам, оп-
тимальным для данного центрального иона координационного полиэдра, что в 
некоторых случаях связано с созданием «напряженных» конформаций молеку-
лы (иона) лиганда. В других же случаях ПОДА в координационных полиэдрах 
такова, что образование координационного полиэдра ионной симметрии не свя-
зано с конформационными напряжениями. 

2.2. Отличие координационных соединений 
от кристаллогидратов и двойных солей 
При определенных условиях нейтральные молекулы, входящие в состав 

комплекса, например молекулы аммиака, могут быть замещены молекулами 
воды: [Al(NH3)6]Cl3  + 6 H2O ↔ [Al(H2O)6]Cl3  +  6 NH3. При этом образуются 
кристаллогидраты – кристаллические образования, в которых молекулы воды 
участвуют как самостоятельные единицы. Особенно легко образуются кристал-
логидраты различных солей. Их состав  принято изображать формулами, пока-
зывающими, какое количество кристаллизационной воды содержит кристалло-
гидрат. Например, кристаллогидрат CuSO4 (медный купорос) содержит на одну 
молекулу CuSO4 пять молекул воды и изображается формулой CuSO4 ∙5H2O; 
кристаллогидрат сульфата натрия (глауберова соль) – формулой Na2SO4 ∙ 10H2O 
и т. д. 
 По своему строению кристаллогидраты – комплексные соли. Напри-
мер, CrCl3 ∙6H2O является комплексным соединением [Cr(H2O)6]Cl3, отщеп-
ляющим в растворе ионы [Cr(H2O)6]3+. Кристаллогидраты, содержащие шесть 
молекул воды, встречаются очень часто, например, кристаллогидраты солей 
FeCl3, NiCl2, AlCl3 и др., которые согласно координационной теории, имеют 
строение: [Fe(H2O)6]Cl3, [Ni(H2O)6]Cl2, [Al(H2O)6]Cl3. Точно также и другие 
кристаллогидраты следует рассматривать как комплексные соли, хотя часть их 
кристаллизационной воды может находиться и во внешней сфере. Например, в 
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CuSO4∙5H2O во внешней сфере находится одна молекула воды и ион 
SO4

2-: [Cu (H2O)4]SO4∙H2O. 
 К комплексным солям очень близко примыкают так называемые двойные 
соли – продукты замещения атомов водорода в кислотах на два различных ка-
тиона, которые обозначают как соединения молекул, например соль Мора 
(NH4)2SO4∙FeSO4 ∙6H2O (аммоний-железо (II) сульфат), 2KCl∙CuCl2∙2H2O (ка-
лий-медь(II) хлорид). К ним также относятся квасцы́   – кристаллогидраты 
сульфатов трёх- и одновалентных металлов общей формулы 
M+

2SO4·M3+
2(SO4)3·24 H2O (другая запись сокращённая, которая будет исполь-

зована в дальнейшем M+M3+(SO4)2·12 H2O), где M+ — один из щелочных ме-
таллов, а M3+ — один из трёхвалентных металлов (обычно алюминий, хром или 
железо). Ионы аммония (NH4

+) и замещённые ионы аммония (например, 
CH3NH3

+) также могут также выступать в роли M+ в составе квасцов. Известны 
также селенатные квасцы аналогичного состава M+M3+(SeO4)2·12H2O, в кото-
рых вместо сульфат-иона содержится селенат-. 
 Образуются двойные соли посредством кристаллизации из растворов, 
содержащих указанные ионы. Так, например, из смеси растворов (NH4)2SO4 и 
Fe2(SO4)3 при выпаривании кристаллизуется (NH4)Fe(SO4)2·12H2O (железо-
аммонийные квасцы). 
 Основное различие между двойными и комплексными солями заключа-
ется в том, что двойные соли при диссоциации дают все ионы, которые находи-
лись в простых солях, из которых они были образованы, а комплексные соли, 
как было указано выше, диссоциируют с образованием комплексных ионов: 

К2SO4   +   Cr2(SO4)3   =   2KCr(SO4)2   ↔   2K+   +   2Cr3+   +   2SO4
2- 

              Соединения                                    Соединение высшего порядка 
              первого порядка                                         (двойная соль)  

2KCl   +   PtCl2   =   K2[PtCl4]   ↔   2K+   +   [PtCl4]2- 
              Соединения                           Соединение высшего порядка 
              первого порядка                                 (двойная соль)  

Например, раствор комплексной соли K4[Fe(CN)6]  не дает ни одной ре-
акции, характерной для CN--ионов или Fe2+, следовательно, диссоциация иона 
[Fe(CN)6]4- настолько мала, что практически ее можно считать несуществую-
щей (Кд = 10-38). В то же время алюмокалиевые квасцы представляют не как 
комплексное соединение K[Al(SO4)2], которое диссоциирует по схеме: 
K[Al(SO4)2] ↔ K+ + [Al(SO4)2]-, а в виде KAl(SO4)2, так как все качественные 
реакции указывают на существование индивидуальных ионов K+, Al3+

,, SO4
2-в 

растворе: 
3K+ + Na3[Co(NO2)6] ↔ К3[Co(NO2)6]↓ + 3Na+ 

Al3+ + 3NH4OH ↔ Al(OH)3 + 3NH4
+ 

SO4
2- + BaCl2 ↔ BaSO4 ↓+ 2Cl- 

Поэтому диссоциацию такой двойной соли следует представить так:  
KAl(SO4)2 ↔ K+ + Al3+ + 2SO4

2- 
 Резкой границы между этими солями не существует, т.к. комплекс-
ные ионы в свою очередь также могут подвергаться диссоциации, степень ко-

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D1%80%D0%B8%D1%81%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%BB%D0%BE%D0%B3%D0%B8%D0%B4%D1%80%D0%B0%D1%82
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%92%D0%B0%D0%BB%D0%B5%D0%BD%D1%82%D0%BD%D0%BE%D1%81%D1%82%D1%8C
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%BB
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A9%D0%B5%D0%BB%D0%BE%D1%87%D0%BD%D1%8B%D0%B5_%D0%BC%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%BB%D1%8B
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A9%D0%B5%D0%BB%D0%BE%D1%87%D0%BD%D1%8B%D0%B5_%D0%BC%D0%B5%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%BB%D1%8B
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BB%D1%8E%D0%BC%D0%B8%D0%BD%D0%B8%D0%B9
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D1%80%D0%BE%D0%BC
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%96%D0%B5%D0%BB%D0%B5%D0%B7%D0%BE
http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BC%D0%BC%D0%BE%D0%BD%D0%B8%D0%B9


 24 

торой определяется  величиной Кд. Кроме того, в растворе любой 
двойной соли всегда имеются в большем или меньшем количестве комплекс-
ные катионы, что было подтверждено рентгеноструктурным анализом кри-
сталлических образцов ряда этих солей. Например, при растворении в воде 
алюмоцезиевых квасцов происходит их полная диссоциация с образованием 
гидратированных катионов, которые были обнаружены и в узлах кристалличе-
ской решетки этой соли:  

CsAl(SO4)2
 . 12 H2O = [Cs(H2O)6]+ + [Al(H2O)6]3+ + 2 SO4

2-. 
 Поэтому координационную формулу этого соединения можно записать 
как [Cs(H2O)6][Al(H2O)6](SO4)2 – гексаакваалюминий-гексааквацезий сульфат. 
Двойные соли CuCI2∙2KCI,  (NH4)2SO4∙FeSO4∙6H2O, KCl.MgCl2 .6H2O (карнал-
лит) также ведут себя в растворе подобно смеси растворов двух исходных со-
лей (раствор дает все реакции составляющих их ионов), но установление нали-
чия в их структурах ионов [CuCI4]2-, [Fe(SO4)2]2- и [MgCI3]- позволяет приписать 
им формулы комплексных соединений K2[CuCI4], (NH4)2[Fe(SO4)2]∙6H2O и 
К[MgCI3] ∙6H2O. Т.е. они занимают промежуточное положение между типич-
ными комплексными соединениями и теми, которые называют двойными соля-
ми. 

2.3. Термодинамические и концентрационные константы 
диссоциации и устойчивости: связь между ними и эксперименталь-
ные условия их определения 
Все приведенные в подразделе 2.1 константы выражены через равновес-

ные концентрации и называются концентрационными. Наряду с ними сущест-
вуют термодинамические, в выражениях которых фигурируют активности ио-
нов: 

nML

n
LM

o
no

1)ML(K
a

aa=
β

=      (4) 

n
LM

ML
no

n)ML(
aa

a
=β      (5) 

Ко и βo – термодинамические константы диссоциации и устойчивости MLn; 
Таким образом, только Ко и βo учитывают те обстоятельства, что в боль-

шинстве случаев образование комплексных соединений в растворе связано с 
реакцией между ионами, а закон действия масс строго применим лишь при за-
мене концентраций активностями. Активность каждого иона связана с его кон-
центрацией следующим выражением: 

a = f·С   (6) или a = f·Сb   (6') 
f – коэффициент активности; 
С – молярная концентрация раствора, моль/л раствора 
Сb – моляльная концентрация раствора, моль/кграстворителя 

Следует отметить, что только в сильно разбавленных растворах f ≈ 1 и ак-
тивность, таким образом, приближенно равна концентрации раствора (а = С). В 
более концентрированных: в случае слабых электролитов с концентрацией 
больше 0,1 моль/л, средней силы – больше 0,01 моль/л и сильных – больше 
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0,001 моль/л, коэффициент активности f ≠ 1 и соответственно a ≠ С. В 
При изучении комплексообразования, как правило, концентрации основных 
компонентов изменяются в широких пределах. Поэтому термодинамические 
константы принципиально могут быть получены: 

1) измерениями в сильно разбавленных растворах, где все коэффициенты f 
≈ 1 (применяют иногда); 

2) определением Кд при различных значениях 
ионной силы раствора (µ): строят зависи-
мость Кд от µ, эстраполируя её на ось орди-
нат (µ = 0) и находят Ко (рис. 1); 

3) путем расчета средних коэффициентов ( ±f ) 
по теории Дебая-Хюккеля (применяют толь-
ко к простым ионам при незначительной ион-
ной силе):  

µ21lg zAzf −=±  ,  
где А = -0,5117 при Т = 298 К (для водных растворов), 
Z1, Z2  – заряды ионов, присутствующих в растворе. 
 
Ионную силу раствора рассчитывают по уравнению 

∑=µ i
2
i CZ

2
1  

Z – заряд i-го иона; Ci – концентрация i-го иона; 
Она создается путем добавления индифферентного электролита (ней-

тральные соли – LiNO3, NaNO3, KClO4), не участвующего в координации. 
Однако, способы определения термодинамических констант достаточно 

трудоёмкие, поэтому, в основном, для характеристики устойчивости комплекса 
используют концентрационные, полученные при постоянном высоком значе-
нии ионной силы раствора и низких концентрациях CL и CM. Это обусловлено 
тем, что: 

1. при постоянной ионной силе активности ионов пропорциональны их 
равновесным концентрациям. 

2. при высокой ионной силе и относительно малых значениях СМ и СL из-
менением их концентраций практически можно пренебречь, при этом коэффи-
циенты активности всех компонентов изменяются незначительно. 

При выполнении данных экспериментальных условий для расчета кон-
центрационных констант устойчивости можно пользоваться выражением (3). 
От термодинамических (с учетом (5) и (6)) они будут отличаться на величину 
множителя, содержащего коэффициенты активности f: 
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Следует отметить, что термодинамические Ко и βo зависят от температу-
ры и давления, а концентрационные еще и от ионной силы. Таким образом, 
приведенные в литературе Кд и β, как правило, являются концентрационными и 

µ

Кд

Ko

 
Рис. 1. Зависимость КД от 
ионной силы раствора 
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относятся только к данной ионной силе раствора, т.к. измерения всегда 
ведутся при постоянной и высокой µ. 

Как видно из выражения (2), приведенная константа β(MLn) характеризует 
устойчивость комплекса, образующегося по реакции nML  nL M →←+ . В реаль-
ных условиях проведения исследования на это основное равновесие наклады-
ваются побочные, сопряженные реакции, обусловленные взаимодействием с 
реагентами, применяемыми для создания необходимых значений рН и ионной 
силы растворов. При этом, исходные концентрации основных компонентов (СМ 
и СL) из-за их участия в этих процессах, уменьшаются не только за счет ком-
плексообразования. Таким образом нарушается материальный баланс, выра-
жаемый уравнениями: 

[M] = CM – Cк    (7) 
CM = Ск + [M]    (7') 
[L] = CL – nCк    (8) 
CL = nСк + [L]    (8') 

[M] и [L] – равновесные концентрации соли металла и лиганда, остаточные после комплек-
сообразования (образования всех комплексных форм), 
Ск – концентрация всех комплексных форм, 
СМ, СL – исходные концентрации соли металла и лиганда; 

Поэтому, при определении истинных концентрационных констант по 
формулам (2, 3) недопустимо отождествление равновесных концентраций [M] и 
[L] с разностью между их исходными концентрациями и их концентрацией в 
комплексе (Ск). В этом случае необходимо вводить поправку на относительное 
содержание [M] и [L] в условиях эксперимента 

MкM )·C–  (C    ]M[ χ=  

LкL )·nC–  (C    ]L[ χ=  
Mχ  и Lχ  – мольная доля стехиометрической формы компонента. 

Если [M] и [L] рассчитываются в соответствии с материальным балансом 
по уравнениям (7) и (8), то найденные значения констант из (2) и (3) всегда яв-
ляются условными и могут изменяться в зависимости от условий эксперимента. 

Поскольку процесс комплексообразования в растворе является равновес-
ным, его целесообразно характеризовать изменением энергии Гиббса (∆G°), ко-
торое связано с термодинамической константой образования комплекса (βо) 
уравнениями:                                        ∆G° = - 2.303 RT lg βо      (9) 

         ∆G° = - RT ln βо                (9') 
Зная значения констант Ко или βо, вычисленных при Т = 298К (ошибка в 

вычислении составляет ± 0,1), остальные термодинамические функции (∆H° – 
изменение энтальпии, тепловой эффект реакции комплексообразования при по-
стоянном давлении, ∆S° – изменение энтропии), рассчитывают по следующим 
уравнениям (метод оценки отличается малой точностью): 

∆H° = 2,303 RT T′
ТТ
lgКKlg 00

−′
−′

 , 

где oo KK ′,    – термодинамические константы диссоциации при Т = 298 К и Т' 
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∆S° = 2.303 R lg βо + 
T

ΔH 

 ,   где   Т =298 К 

По известным значениям ∆H° и ∆S° вычисляют ∆G°: 
∆G° = ∆H° − T∆S°      (10) 

Если в уравнения (9, 10) подставлять значения концентрационных кон-
стант, полученных при постоянных значениях µ и Т (рекомендуется µ = 0,1 и 
Т= 298К), то рассчитанные величины ∆G, ∆H, ∆S , в противоположность ∆G°, 
∆H°, ∆S°, будут характеризовать состояние солевого раствора определенной 
ионной силы. 

Экспериментальную работу для определения ∆G, ∆H, ∆S выполняют 
следующим образом: 

1. При разных температурах (не менее 4-х, с шагом 5 - 10 °С, в том числе 
при 298 К) определяют контанты устойчивости β комплексного соединения (как 
правило, используется спектрофотометрический метод). 

2. По полученным данным строят линейную зависимость 





=

T
f 1)ln(β  и 

графическим способом по тангенсу угла её наклона определяют изменение эн-
тальпии. 

3. Используя значения β при различных температурах, рассчитавают ве-
личины изменения энергии Гиббса комплекса при каждой Т по уравнению ΔGт 
= -R T lnβ. 

3. Приближенно считая, что в выбранном температурном интервале теп-
ловой эффект (∆H) остается постоянным, оцененивают величину изменения эн-
тропии при каждой Т по уравнению 

T
GHS ∆−∆

=∆ . 

2.4. Обработка экспериментальных данных. 
Диаграммы состояния и вспомогательные функции 

Как видно из уравнения n
n

n ]L][M[
]ML[)ML( =β  (2), для определения концен-

трационной константы устойчивости (в дальнейшем для простоты она будет 
называться константой устойчивости) комплекса ML (n = 1)необходимо приго-
товить раствор с известными общими концентрациями CM и CL и измерить ка-
ким-либо способом одну из трех неизвестных равновесных концентраций [M], 
[L], [ML], т.к. согласно уравнений материального баланса (7', 8') для реакции 
M + L = ML будут выполняться следующие равенства: 

CM = [M] + [ML] 
CL = [L] + [ML] 

Если в системе ступенчато образуются частицы ML, ML2∙ ∙ MLn, то ис-
ходные CM и CL равны сумме равновесных концентраций всех видов комплек-
сов в растворе и непрореагировавших равновесных [M] или [L]: 

CM = [ML] +[ML2] +…. + [MLn] + [M]  (11) 
CL = [ML] + 2 [ML2] +… + n[MLn] + [L]   (12) 
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Выразив с учетом (2) равновесные концентрации частиц [ML], 
[ML2] ∙ ∙ [MLn] через их общие константы βn, [M] и [L], на основании (11, 12) 
получим математические описания (13, 14) условий материального баланса 
для СМ и СL: 

CM = β1 [M][L] + β2 [M][L]2 + … + βn [M][L] n + [M] = [M] ∑
N

0
βn [L]n           (13) 

CL = β1 [M][L] + 2 β2 [M][L]2 + … + nβn [M][L] n+ [L] = [L] + [M] ∑
N

0
nβn [L] n  

(14) 
Для определения равновесных концентраций частиц, участвующих в 

комплексообразовании, успешно применяют методы спектрофотометрии, ЯМР, 
ЭПР, потенциометрии, изотопного обмена и др. В основе их применения лежит 
взаимосвязь между физическим свойством (оптическая плотность, химический 
сдвиг и т.д.) и природой присутствующих в растворе соединений. Результаты 

этих исследований изображают графически 
в виде диаграмм состав − свойство, на ос-
новании которых делают выводы о харак-
тере взаимодействия между компонентами. 

Состав системы соль металла (М) – 
лиганд (L) – растворитель (S) можно пред-
ставить в виде треугольника (рис. 2). 
При его рассмотрении можно выделить 
следующие системы: 

1) разрез m− l  параллельный ребру 
M−L, характеризует растворы с одинако-
вым содержанием растворителя (S) и раз-
ным – компонентов (M) и (L), при этом 
сумма концентраций последних в молях со-

храняется постоянной (метод изомолярных серий). 
2) разрез m−s соответствует серии растворов с постоянной концентрацией 

(L) и переменными концентрациями (M) и (S) (метод сдвига равновесия по 
СM). 

3) разрез s− l  соответствует серии растворов, у которых концентрация (М) 
постоянная, а концентрации (L) и (S) переменные (метод сдвига равновесия по 
СL). 

Изучение этих разрезов треугольника позволяет описать любую систему 
со всеми возможными стехиометрическими и концентрационными соотноше-
ниями (M), (L) и (S) в растворе и на основании полученных данных судить о 
составе образующихся комплексов. Следует отметить, что разрез (1) лучше ис-
пользовать при изучении систем, в которых образуется комплекс только одного 
состава, в то время как использование разрезов (2, 3) позволяет сделать вывод о 
составе нескольких комплексов, т.е. изучать ступенчатое комплекссобразова-
ние. 

 
Рис. 2. Треугольник состава 
системы соль металла (М) – 
лиганд (L) – растворитель (S) 
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При обработке результатов исследования описанных диаграмм 
используют приближенные варианты графических методов (определение 
точки перегиба и экстремума на кривых «состав – свойство») и аналитическо-
го – с применением вспомогательных функций Бьеррума (ñ), Фронеуса (Ф), 
мольной доли комплекса (α). Их можно применять только в случае образования 
в растворе одноядерных комплексов, что соблюдается при исследовании раз-
бавленных растворов. 

Функция образования (ñ) предложена Бьеррумом: 
[ ]

M

L

C
LCn −

=    (15) 

, где CL и CM– исходные концентрации лиганда и соли металла в конкретном растворе серии, 
[L] – равновестная, остаточная после комплексооброазования концентрация лиганда, 
CL - [L] – концентрация лиганда, связанного в комплекс; 

По физическому смыслу функция ñ является средним координационным 
числом (n) и может изменяться от нуля, когда комплексообразования нет (т.е. 
CL = [L]), до предельного координационного числа (все присутствующие в рас-
творе комплексы устойчивы, т.е [L]→0, а значит в соотвествиии с (15) ñ → n). 

Функция образования ñ, [L] и константы устойчивости (β i ) всех обра-
зующихся в растворе комплексов MLn связаны между собой. 

Вывод зависимости ñ от β i , например, при наличии в растворе ком-
плексов ML, ML2: 

Запишем уравнения реакций образования комплексов ML, ML2 и выра-
жения для соответствующих констант устойчивости: 

M + L  ML   M + 2L ML2 
[ ]

[ ][ ]LM
ML

=1β     [ ]
[ ][ ]2

2
2 LM

ML
=β  

В соответствии с этими уравнениями и материальным балансом (11-14), 
выразим CL и CM через [M], [L] и константы β1 и β2 комплексов [ML] и [ML2]: 

CM =  β1 [M][L] + β2 [M][L]2 + [M] 
CL =  β1 [M][L] + 2 β2 [M][L]2 + [L] 

При подстановке полученных выражений в уравнение (15) получим: 

[M][M][L]β[M][L]β
[L][L][M][L]β 2[M][L]βn 2

21

2
21

++
−++

=  

После преобразования (концентрацию [M] в числителе и знаменателе 
дроби выносим за скобки и сокращаем): 

2
21

2
21

2
21

2
21

[L]β[L]β1
[L]β 2[L]β

1)[L]β[L][M](β
)[L]β 2[L][M](βn

++
+

=
++

+
=  

В общем случае при наличии в растворе комплексов ML, ML2 ∙ ∙ MLn: 

n
n

1n
1n

2
21

n
n

1n
1n21

[L]β[L]β...[L]β[L]β1
[L]nβ[L]1)β(n...[L]2β[L]βn

+++++
+−+++

=
−

−

−
−   
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∑
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1i

i
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n

1i

i
i

[L]β1

[L]iβ
n     (16) 

Из выражения (16) видно, что значения ñ зависят только от [L] и констант 
устойчивости β i . Графическая зависимость ñ = ƒ(-lg [L]) называется кривой 
образования системы (рис. 3). 

Графическое нахождение ступенчатых констант устойчивости 
Ку(n) 

На кривой образования можно найти Ку(n) всех комплексов ML, ML2∙ ∙ 
MLn, образующихся в растворе, если сделать следующие допущения: 

1. при некоторой незначительной концентрации лиганда в растворе на-
ходятся только простейший комплекс ML (

]][[
][)1(
LM

MLK у = ) и несвязанные в ком-

плекс ионы металла, равновесная концентрация которых [M] = [ML]. Напри-
мер: 

 
Рис. 3. Кривая образования системы 
 Ni(NO3)2 – этилендиамин (en)– H2O 

1.1. сокращаем [M] = [ML] в выражении для Ку(1) и получаем 

][
1)1(
L

K у = ; после его логарифмирования получаем lgКу(1) = - lg[L]. 

1.2. при равенстве [M] и [ML], с учётом (15) имеем [ ]
[ ]M
MLn = ,  на каждые 

два иона металла приходится один лиганд и ñ = 0.5. 
Таким образом, найденное на кривой образования значение  - lg[L] при ñ 

= 0.5 численно равно lgКу(1) комплекса [ML]. 
2. при увеличении концентрации лиганда, учитывая ступенчатый ха-

рактер комплексообразования в растворе ML+ L = ML2, несвязанные ионы ме-
талла практически отсутствуют и в равновесии находятся комплексы состава 
как ML, так и ML2; их концентрации также, как и в предыдущем случае для [M] 
= [ML], можно принять равными [ML] = [ML2]. 

2.1.  после сокращения [ML] = [ML2] в выражении для 
]][[

][)2( 2

LML
MLK у =  

оно преобразовывается в 
][

1)2(
L

K у = , а после логарифмирования  в lgКу(2) = - 

lg[L]. 

 M +    L =    ML 
С, моль/л 

(исходная) 2 1 - 

С, моль/л 
(прореагировавшая) 1 1 - 

[равновесная], 
моль/л [M] = 1 [L] = 0 [ML] = 1 
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2.2. равенству [ML] = [ML2] с учётом (15) соответствует значе-

ние ñ = 1.5, так как  [ ]
[ ]ML
MLn 2= ,  на каждые два иона металла приходится три ли-

ганда. 
Таким образом, найденное значение - lg[L] на рис. 3 при ñ = 1.5 численно 

равно lgКу(2) комплекса [ML2]. 
3. в общем виде раствор с n = ñ - 0,5 содержит приблизительно одина-

ковые количества комплексов MLn-1 и MLn, а это означает, что каждая сту-

пенчатая константа 
5.01 ][

1
]][[

][
)(

−=−

==
nnn

n
y LLML

MLnK  соответствует точкам 

с ñ = 0.5, 1.5, 2.5, 3.5 и т. д. 
Следовательно, если значения ñ находятся, например, в пределах 0.3 – 3, 

то в соответствующем растворе присутствуют комплексы состава ML, ML2 и 
ML3; если в пределах 0,7 – 3,8 , то состава ML2, ML3 и ML4. 

С учётом того, что - lgКд = рК (см. табл. 1), найденные на кривой образо-
вания значения lgКу(1) = - lg[L] = - lgКд(1) соответствуют рК(1) комплекса ML, 
lgКу(2) = - lg[L] = -lgКд(2) соответствуют рК(2) комплекса ML2,  а  для ком-
плекса наиболее  сложного состава lgКу(n) = - lg[L] = - lgКд(n) = рК(n) (см. 
табл. 1). 

Практически, используя метод «соответственных растворов», нахо-
дят ряд значений [L], - lg[L] и ñ, строят «кривую образования» и находят на ней 
ступенчатые Ку(n) всех комплексов, находящихся в растворе. Зная ступенча-
тые константы устойчивости, находят общие по формуле β(MLn) = 
Ку(1)·Ку(2)·…Ку(n). 

Следует отметить, что метод неприменим в случае сильно диссоции-
рующих комплексов или систем с низкой концентрацией См, так как разность 
(CL - [L]), а, следовательно, и ñ в формуле (15), будут близки к нулю. 

Если экспериментально удается определить равновесную концентрацию 
ионов металла, например, методом потенциометрии, то для расчета констант 
устойчивости используют функцию Фронеуса (Ф). К.Б. Яцимирский назвал 
(Ф) закомплексованностью, т.к. она характеризует глубину протекания реак-
ции комплексообразования в растворе. 

Ф = ][M
CМ

   (17) 

Значение Ф может изменяться от 1 (если комплексообразование отсутст-
вует, то [M] = CM) до любого положительного числа (при условии, что все на-
ходящиеся в растворе комплексы достаточно устойчивы, [M] → 0, Ф → ∞). 

При CM = const увеличение СL приводит к уменьшению [M] и, в соответ-
ствии с уравнением (17), к увеличению значений Ф. 

Вывод зависимости Ф от констант устойчивости β1,  β2∙ ∙ βn при на-
личии в растворе комплексов ML, ML2 · · MLn 

Выразив концентрацию См через [M], [L] и βn с использованием уравне-
ний материального баланса (11, 13) и подставив её в выражение (17), получа-
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ют зависимость величины функции Ф от констант устойчивости обра-
зующихся комплексов [ML] …. [MLn], где n – количество лигандов в комплексе 
наиболее сложного состава: 

CM = [ML] + [ML2] +…. + [MLn] + [M] 

CM = β1 [M] [L] + β2 [M] [L]2 + … +  βn [M] [L] n  + [M] = [M] ∑
N

0
βn [L] n 

Ф = 1 + β1 [L] + β2[L] 2 +….βn [L]n    (18) 

Ф = 1 + [ ]∑
=

n

i

i
i L

1
β  

Если известны ряд значений Ф, то общие константы устойчивости 
образующихся в растворе комплексов вычисляют по методу Ледена. Для этого 
необходимо: 

1. ввести дополнительную функцию Fi. (F1 для комплекса ML), полу-
чить уравнение (19) путём преобразования (18) (перенести единицу в его левую 
часть и разделить всё выражение (18) на [L]), а затем найти ряд значений F1: 

F1 = 
][
1

L
Ф −  = β1 + β2 [L] +…+βn [L] n -1     (19) 

                           у            = b  +  a x 
Как видно из (19), при построении зависимости F1 = f([L] и экстраполя-

цией функции F1 на нулевую концентрацию лиганда получают значение β1 
(рис. 4(а)). 

 
Рис. 4. Графическое определение констант β1, β2 и βn методом Ледена 

 
Выражение (19) служит основой для расчета остальных констант   β2,…, βn. 

2. Так, зная величину β1 , необходимо ввести дополнительную функцию 
F2, получить уравнение (19') путём преобразования (19) (перенести графиче-
ски найденную β1 в его левую часть и разделить все выражение (19) на [L]), а 
затем найти ряд значений F2: 

][
11

2 L
FF β−

= = β2 + β3 [L] + …. +βn [L] n -2       (19') 

                       у               =   b  + a x 
При экстраполяции функции F2 графической зависимости F2 = f([L] на 

нулевую концентрацию [L] получают значение β2 (рис. 4б). 
3. Аналогично, последовательным преобразованием уравнения (19') и по-

строением зависимостей F3 = f([L], F4 = f([L] .... Fn = f([L] и экстраполяцией их 
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на нулевую концентрацию лиганда, получают соответствующие значе-
ния констант β3, β4 …. βn. 

4. Графическая зависимость Fn от [L] для наиболее сложного комплек-
са MLn представляет собой прямую параллельную оси абсцисс [L] (рис. 4в). 
Все остальные функции Fi = f([L]) выражаются кривыми (прямыми), распо-
ложенными под углом к оси абсцисс. 

Практически, готовят серию растворов с известной концентрацией СM 
(сдвиг равновесия по СM, СL = const), определяют в каждом растворе [M] и вы-
числяют Ф, а затем, по методу Ледена, все возможные константы устойчивости 
до получения зависимости Fn = f([L] в виде прямой, параллельной оси абсцисс 
–  [L]  и определяют βn комплекса максимального состава. 

Если есть возможность определить концентрации того или иного ком-
плекса, то удобно использовать величину мольной доли комплекса MLn (αn). 
Она характеризует отношение равновесной концентрации данного комплекса 
[MLn], образующегося в растворе,  к общей концентрации иона металла (CM) в 
растворе. 

αn = Cм
MLn ][    (20) 

Если в системе присутствует один прочный комплекс состава MLn, то 
[MLn] = CM  и, в соответствии с (20), α = 1. Если комплекс состава MLn  в рас-
творе не образуется, т.е. [MLn] = 0, то αn = 0. 

При ступенчатом комплексообразовании независисимо от количества 
комплексов, находящихся в растворе, величина (α) определяется для каждого 
комплекса. Например: 

α1(комплекса ML) =
Cм
ML ][

, α2(комплекса ML2) = Cм
ML ][ 2  или α3(для ML3) = Cм

ML ][ 3 . 

Вывод зависимости мольной доли комплексов ML, ML2 · · MLn от кон-
стант их устойчивости β1,  β2∙ ∙ βn 

В приведенном к конкретному комплексу уравнении (20) выражаем CM 
через концентрации комплексов, присутствующих в растворе (ML∙∙∙∙[MLn], где 
n – количество лигандов в комплексе с искомой мольной долей) с использова-
нием уравнений материального баланса (11, 13). Затем концентрации ком-
плексов как в числителе, так и в знаменателе дроби выражаем через [M], [L] и 
соответствующие константы устойчивости β1    βn. 

Например, если в растворе существует комплекс ML, зависимость его 
мольной доли (α1) от соответствующей константы устойчивости β1 выражается 
уравнением (20'): 
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В случае наличия в растворе комплексов ML, ML2, зависимость мольной 
доли ML2 от констант устойчивости (β1 и β2) выражается уравнением (20''): 
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Если в растворе существуют комплексы разного состава ML, ML2…….. 

MLn, зависимость величины αn комплекса определённого состава MLn от со-
ответствующих констант устойчивости (βn) всех комплексов выражается 
следующим уравнением: 
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В зависимости от полученных экспериментальных данных для расчета 

констант устойчивости используют ту или иную вспомогательную функцию. 
Концентрацию каждого комплекса находят с использованием соответствующих 
констант образования. Полученные результаты представляют в виде графиче-
ской зависимости αn = f([L]) при постоянном значении рН или αn = f(рН) при 
постоянной концентрации лиганда (рис. 5, 6). 

  
Рис. 5. Распределение комплексов в сис-
теме Cd2+ − Cl− в зависимости от концен-
трации хлорид-ионов 

Рис. 6. Распределение комплексов в систе-
ме Cu2+ - аминоуксусная к-та (HG) в зави-
симости от рН; С(Cu2+) = 0.005 моль/л, 
С(HG) = 0.01 моль/л 

 
Выбор метода расчета констант устойчивости простых комплексов зави-

сит прежде всего от того, какие данные (ñ, αn, [M], [L]) дает єкспериментальное 
исследование. Функции ñ, Ф, αn связаны между собой математическими соот-
ношениями: 

Ф
L n

n
n

][βα =  

]lg[
lgn~

L
Ф

∂
∂

= =
]lg[

lg - n~
L

n
∂

⋅∂ α  



 35 

Вопросы и тесты для самоконтроля 
1. Какая разница между двойными и комплексными соединениями? 

Написать уравнение диссоциации на ионы следующих соединений. 
              а)KAl(SO4)2 ,              б) Na3[Ag(S2O3)2] ,            в) [Cd(NH3)4]Cl2   
2. Напишите уравнения диссоциации комплексов и соответствующие 

выражения для cтупенчатых и полных констант нестойкости и устойчивости: 
[Cd(NH3)4]2+, [Cu(CN)4]2-, [Ag(NH3)2]+, [Mg(NH3)6]2+, [Ag(NH3)2]+, [Co(NH3)6]3+, 
[Co(NH3)6]2+, [Fe(CN)6]3-, [Ag(NH3)2]+, [Cr(H2O)6]3+. 

3. Используя величины  констант устойчивости, вычислите рК ниже-
приведенных комплексов и укажите, какой из них более устойчив: 

β1[Co(NCS)]+=76,0             β2[Co(NCS)2]=24,0 
   β3[Co(NCS)3]−=20,0             β4[Co(NCS)4]2−=16,0 

4. Используя выражения для констант устойчивости (βn) комплексов, 
выведите уравнения материального баланса для См и СL, если в растворе суще-
ствуют комплексы ML, ML2 и ML3. 

5. Чем отличаются истинные и условные константы устойчивости, ус-
ловия их определения. 

6. Какие уравнения материального баланса для выражения  M + nL ↔ 
MLn  не учитывают побочных реакций при комплексообразовании в растворе: 

a) [M] = Cм - Ск                              б) [M] = (Cм - Ск)⋅χм 

     [L] = CL – nCк                                 [L] = (CL – nCк)⋅χL 
Какие константы будут найдены при подстановке [M] и [L] из выбранно-

го варианта в соответствующие выражения для Кд и Ку: 
                            а) условные                      б) истинные 
7. Концентрационные и термодинамические константы устойчивости. 

Связь между ними. От каких параметров они зависят?  
8. От каких параметров зависят значения термодинамических кон-

стант К0 и β0:                       а) температура    б) давление   в) ионная сила 
9. Каких экспериментальных условий необходимо придерживаться, 

чтобы значения β(MLn) максимально были приближены к β0(MLn): 
а) высокие значения ионной силы и малые  –  Cм и  CL; 
б) низкие значения ионной силы и большие – Cм и  CL; 
в) постоянная ионная сила. 
10. Коэффициент активности. Вычисление среднего коеффициента ак-

тивности по уравнению Дебая-Хюккеля. 
11. Выведите выражение, связывающее βo[ML3] и β[ML3]. 
12. Экспериментальные условия получения термодинамических кон-

стант и максимально к ним приближенных концентрационных. 
13. Ионная сила. Какой объём 2М раствора NaNO3 необходимо внести 

в колбу объёмом 100 мл для создания ионной силы (µ) равной 0,5? 
14. Ионная сила. Вычислить ионную силу (µ) раствора, содержащего 6 

г Na2SO4  в 100 мл воды (ρ = 1,053 г/мл). 



 36 

15. Термодинамические функции ∆G0, ∆H0, ∆S0, характери-
зующие комплексообразование в растворе. Связь их между собой и с констан-
тами диссоциации и устойчивости комплекса. 

16. Что характеризуют значения функций ∆G, ∆H, ∆S? Экспериментальные 
методы их получения. 

17. Вычислите константы устойчивости комплексов состава ML и ML2, 
если известны значения ∆G0 их образования: 

∆G0(ML) = − 5135 кДж/моль 
∆G0(ML2) = − 1134 кДж/моль 

18.  Перечислите важнейшие типы взаимодействия, определяющие ус-
тойчивость комплексов в растворе. 

19.  Диаграммы системы состава M-L-S. Охарактеризуйте её разрезы. 
Какие из них можно использовать для изучения ступенчатого комплексообра-
зования? 

20.  Условия применения вспомогательных функций Бьеррума (ñ), 
Фронеуса (Ф), мольной доли комплекса (α). Физический смысл и их значения. 

21. Каковы значения функции Фронеуса и мольной доли комплекса при 
отсутствии комплексообразования в растворе? 

а) Ф= 1;   α=1;                 б) Ф=0;   α=0;                 в) Ф→∞;   α→0; 
г) Ф= 1;   α=0;                  д) Ф=0;   α=1. 
22.  При каких условиях значение функции Бъеррума равно предельно-

му координационному числу: 
а) [L] → 0;  б) [L] = CL;  в) все образующиеся в растворе комплексы ус-

тойчивы; 
23.  Связь вспомогательных функций с константами устойчивости βn и 

равновесной [L]. С учетом материального баланса вывести соответсвующие за-
висимости ñ и Φ от констант устойчивости βn и [L], если в растворе  образуют-
ся комплексы состава ML, ML2 и ML3, а также в общем виде  – при наличии 
комплекса состава MLn. 

24.  Найдите соответствия между экспериментально определённой  
концентрацией (1-3) и вспомогательной функцией (а, б, в), которую в этом слу-
чае можно использовать для расчёта константы устойчивости комплекса: 

     1) [L]     2) [M]    3) [ML] 
а) Ф        б) α        в) ñ 

25. Как по кривой образования находят ступенчатые константы устой-
чивости комплексов. С учётом необходимых допущений выведите выражения 
для вычисления значений ñ, при которых можно графически определить соот-
ветствующие значения Ку(n). 

26. Какие константы находят графически по кривой образования сис-
темы: 

а) ступенчатые константы устойчивости; 
б) общие константы нестойкости; 
в) ступенчатые константы нестойкости 
г) общие константы устойчивости. 



 37 

27. Определите количество и состав комплексов, существую-
щих в растворе, если кривая образования была построена по следующим экспе-
риментальным данным? 

ñ 0,34 0,61 1,06 1,77 2,24 2,55 3,06 3,30 
-lg[L] 1,229 1,699 1,319 0,943 0,723 0,559 0,35 0,194 

28.  Постройте кривую образования и определите все возможные кон-
станты устойчивости, используя нижеприведенные данные: 
ñ 0,34 0,61 1,06 1,77 2,24 2,55 3,06 3,30 3,77 
[L] 0,0059 0,02 0,048 0,114 0,189 0,276 0,45 0,64 1,0 

29. Комплексы, какого состава, существуют в растворе, если кривая 
образования имеет следующий вид: 

 

а)  ML,  ML2,  ML3; 
б)  ML2,  ML3; 
в)  ML,  ML2. 

Определите константы устойчивости 
выбранных комплексов. 

30. Какие значения принимают мольная доля комплекса (α) и функция 
Бьеррума (ñ), если в системе образуется один прочный комплекс: 

а) α=1;     ñ=n;                    в) α→∞;    ñ=1; 
б) α=0;     ñ→∞;                 г) α=1;       ñ=1. 
31. Связь мольной доли комплекса с функциями Фронеуса и Бьеррума. 

C учетом существования в растворе комплексов состава ML, МL2, МL3 и МL4, 
выведите зависимости  αn соответствующих комплексов от функции Φ и кон-
стант устойчивости βn. 

32.  Покажите графическую зависимость Fn=ƒ[L] для нахождение кон-
станты устойчивости комплекса МL2 по методу Ледена, если в растворе суще-
ствуют комплексы более сложного состава. 

33.  Выведите все соответствующие выражения и представьте графиче-
ские зависимости Fn=ƒ[L] для нахождения констант устойчивости комплексов 
по методу Ледена с учётом того, что наиболее сложный комплекс в растворе – 
ML4. 
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III. Типичные реакции в растворах координационных 
соединений 

В результате первичной диссоциации координационных соединений в 
растворах образуются комплексные ионы, реакционная способность которых в 
значительной мере определяется их устойчивостью. В тех случаях, когда ис-
ходный реагент и продукт реакции относятся к комплексам, сопоставление их 
констант нестойкости позволяет определить направление смещения равнове-
сия: 

1. Диссоциация и разрушение менее прочного комплекса проходит при 
образовании более устойчивого комплекса, который имеет меньшую Кд (и 
соответственно большую βn). Например, при растворении KF в желтом раство-
ре FeCl3 наблюдается его обесцвечивание вследствие образования прочного 
гексафтороферратного аниона (замещение слабо связанных с комплексообразо-
вателем молекул воды в [Fe(H2O)6]3+  на фторид-ионы), что можно выразить 
уравнениями реакций согласно правилам написания уравнений реакций в 
растворах электролитов): 

[Fe(H2O)6]Cl3 + 6 KF K3[FeF6] + 3KCl + 6H2O. 

[Fe(H2O)6]3+ + 3Cl- + 6K+ +6 F- 3K+ + [FeF6]3- + 3K+ +3Cl- + 6H2O. 

[Fe(H2O)6]3+ + 6 F- [FeF6]3- + 6H2O. 

Практически необратимой является реакция образования [Ag(CN)2]−:    
[Ag(NH3)2]Cl  +  2KCN  =  K[Ag(CN)2] + KCl + 2NH3 

[Ag(NH3)2]+  + Cl- + 2K+ + 2CN-  =  K+ +  [Ag(CN)2]-  + K+ + Cl- + 2NH3 
[Ag(NH3)2]+  +  2CN-  =  [Ag(CN)2]-  +  2NH3 

  β[Ag(NH3)2]+   = 1,6 . 107    <<   β [Ag(CN)2]-  = 7,1 . 1019 

За счёт смещения равновесия вправо происходит образование и иона 
[HgI4]2- . Его более высокая прочность обусловлена  значительно большей по-
ляризуемостью иодид-иона по сравнению с хлорид-: 

[HgCl4]2- + 4I-   ↔   [HgI4]2-  +   4CI- 
β[HgCl4]2- = 1,7 . 1015    <<   β[HgI4]2- = 6,8 . 1029 

Та же тенденция лежит в основе смещения равновесий, в которых каж-
дый последующий комплекс серебра прочнее предыдущего, а концентрация 
остающихся в растворе ионов Ag+ c каждым последующим лигандом убывает в 
ряду NO2

-, NH3, S2O3
2-и CN-: 

[Ag(NO2)2]-  + 2NH3  ↔  [Ag(NH3)2]+ + 2NO2
- 

[Ag(NH3)2]+  + 2S2O3
2-  ↔  [Ag(S2O3)2]3- + 2NH3 

[Ag(S2O3)2]3-  + 2CN-  ↔  [Ag(CN)2]- + 2S2O3
2- 

2. Разрушение комплекса происходит и при образовании малораство-
римых соединений, если концентрация ионов комплексообразователя, обра-
зующихся при диссоциации комплексной частицы (приближенно вычисляется 



 39 

на основании КД[MLn]) достаточная для достижения значения произве-
дения растворимости (ПР) малорастворимого соединения. Так, зная Кд ком-
плексных ионов серебра, рассмотренных выше, а также значение ПР его ма-
лорастворимых галогенидов, можно, пользуясь методикой расчетов, приве-
денных в примерах 1, 3, 4 (см. «Примеры решения заданий»), прийти к выводу, 
что: 
 в растворе, содержащем [Ag(NO2)2]-, концентрация ионов Ag+  достаточная 

для достижения ПРAgCI (1,8∙10-10), поэтому при добавлении хлорид-ионов 
происходят разрушение комплекса и образование малорастворимого AgCI:  

[Ag(NO2)2]-+CI-↔AgCI↓+2NO2
- 

 аммиачный комплекс [Ag(NH3)2]+ при избытке аммиака устойчив по отно-
шению к хлорид-ионам, но разрушается при действии бромид-ионов, так как 
ПРAgBr = 5,3∙10-13, что значительно меньше ПРAgCI: 

[Ag(NH3)2]++Br- ↔ AgBr↓+2NH3 
 По этой же причине тиосульфатный комплекс [Ag(S2O3)2]3-  при сравнитель-

но небольшом избытке тиосульфат-ионов устойчив по отношению к бромид-
иону, но разрушается при добавлении иодид-ионов( ПРAgI= 8,3∙10-17): 

[Ag(S2O3)2]3-  +I-  ↔  AgI↓  +  2S2O3
2- 

 Цианидный комплекс [Ag(CN)2]- разрушается только при действии H2S или 
растворимых сульфидов с образованием мало растворимого Ag2S 
(ПРAg2S=6,3∙10-50)  в соответствии с уравнениями:  

2[Ag(CN)2]-   + H2S  ↔  Ag2S  +  2HCN  +  2CN- 
2[Ag(CN)2] + S2- ↔Ag2S + 2CN- 

Аналогично в растворе, содержащем катионы [Cu(NH3)4]2+, концентрация 
катионов Cu2+, образующихся при его диссоциации (Кд = 2. 10-13), недостаточ-
ная для достижения значения ПР(Cu(OH)2) = 5,6 . 10-20), поэтому комплекс не 
разрушается при действии на него раствором NaOH. Однако, концентрация  
Cu2+ является достаточной для достижения ПР(CuS) = 1,4 . 10-36, так как при до-
бавлении к раствору [Cu(NH3)4]2+ раствора сульфида аммония образуется  оса-
док CuS, а комплексный ион разрушается: 

[Cu(NH3)4](OH)2 + (NH4)2S + 4 H2O = CuS(т) + 6 NH4OH. 
Сульфид-ионы связывают ионы меди в осадок, концентрация Cu2+ пони-

жается, и равновесие диссоциации [Cu(NH3)4]2+ смещается вправо, что приво-
дит в конечном счете к разрушению комплекса. 

Если Kд[MLn] >> ПР соответствующего малорастворимого соединения, 
то будет происходить разрушение комплекса MLn. Следует отметить, что ма-
лорастворимым может быть и комплексное соединение: 

2CuCl2  +  K4[Fe(CN)6]  =  Cu2[Fe(CN)6]↓  + 4KCl 
2Cu2+  +  4Cl-  + 4K+  +  [Fe(CN)6]4-  =  Cu2[Fe(CN)6]↓  +  4K+  +  4Cl- 

2Cu2+  +  [Fe(CN)6]4-  =  Cu2[Fe(CN)6]↓ 
(Kд([Fe(CN)6]4-) >> ПР(Cu2[Fe(CN)6]) 

Следует учесть, что при увеличении концентрации реагента (потенци-
ального лиганда) некоторые из приведенных выше равновесий претерпевают 
смещение в обратном направлении. Например: 
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 при добавлении водного раствора аммиака к  белому осадку хлорида 
серебра(I) образуется устойчивый ион диамминсеребро(I), при этом осадок 
растворяется: 

AgCl(↓) + 2 NH4OH [Ag(NH3)2]+ + Cl- + 2 H2O. 
  В этом случае концентрация Ag+, присутствующих в насыщенном растворе 
AgCl за счет фазового равновесия  AgCl(т) Ag+ + Cl-, будет уменьшаться 
из-за их связывания в виде [Ag(NH3)2]+ с β2 = 1,6 . 107. В результате [Ag+][Cl-] 
становится меньше ПР(AgCl), и осадок растворяется.  
 из- за уменьшения ПР в ряду галогенидов (ПР(AgCl) > ПР(AgBr) > ПР(AgI), 

осадок AgBr практически хорошо растворим только в 25%-ном растворе ам-
миака, а AgI – только в умеренно концентрированном растворе тиосульфата 
натрия. 
  голубой осадок Cu(OH)2 (ПР = 5,6 . 10-20) под действием водного раствора 

аммиака также переходит в растворимый комплекс синего цвета, так как  кон-
центрация Cu2+, присутствующих в насыщенном растворе Cu(OH)2 за счет фа-
зового равновесия  Cu(OH)2(т) Cu2+ + 2 OH- ,  будет уменьшаться за счёт 
связывания Cu2+ в прочный комплексный катион [Cu(NH3)4]2+ с β = 4,68 . 1012: 

Cu(OH)2 + 4 NH4OH [Cu(NH3)4]2+ + 2 OH- + 4 H2O 
3. Разрушение комплекса происходит также и в результате окисли-

тельно-восстановительных реакций, что можно продемонстрировать на 
примере комплексов гексационоферратов (II), (III): 

[Fe(CN)6] 3-    + 4 I-   =  [Fe(CN)6] 4-  + 2 I2 
5 [Fe(CN)6] 4-    +  MnO4

-   +  8H+  = 5 [Fe(CN)6] 3-   + Mn2+  +  4H2O 
Принципиальная возможность этого определяется знаком функции 

энергии Гиббса ΔG° (при ΔG°< 0, реакция может идти в сторону образования 
продуктов при стандартных условиях (Т=298К, р= 101325Па); ΔG° > 0 – реак-
ция не идёт,  если ΔG ° = 0, то реакционная система находится в состоянии хи-
мического равновесия). Следует отметить,  что в реальных условиях реакция 
может не начинаться и при соблюдении неравенства  ΔG°< 0 (по кинетическим 
причинам). 

Примеры решения заданий 
Пример 1 
Пользуясь Кд комплексного иона, приближенно вычислите концентра-

цию ионов Ag+ в 0,1 М растворе [Ag(NH3)2]NO3 (Кд [Ag(NH3)2]+  = 6,8∙10-8): 
1) не содержащем  избытка NH3, 
2) содержащем 0,1 моль/л избыточного NH3. 

Решение. 1) Общая концентрация [Ag(NH3)2]+ равна 0,1 моль/л. Полная 
диссоциация протекает по уравнению: [Ag(NH3)2]+ ↔ Ag++2NH3 

Обозначим  диссоциированную часть [Ag(NH3)2]+ через х моль/л, тогда 
равновесные концентрации [Ag+ ] и [NH3] в растворе будут соответственно рав-
ны х моль/л и 2х моль/л. Недиссоциированную часть [Ag(NH3)2]+ (равновесная 
концентрация) равную (0,1 - х),  можно при весьма малом значении х (диссо-
циация незначительна) считать равной 0,1 моль/л. Подставляя полученные кон-

http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D1%87%D0%B5%D1%81%D0%BA%D0%B0%D1%8F_%D0%BA%D0%B8%D0%BD%D0%B5%D1%82%D0%B8%D0%BA%D0%B0
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центрации [Ag+ ], [NH3] и [Ag(NH3)2]+ в выражение для Кд [Ag(NH3)2]+ 
получим: 
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К Д ,  4x3 = 6.8 ∙10-9 

Отсуда х = 33 9 102.1107.1 −− ⋅=⋅ моль/л  
Ответ: [Ag+] = 1,2 ∙10-3 моль/л 
2) В присутствии избытка NH3 равновесие диссоциации  

[Ag(NH3)2]+  ↔ Ag++2NH3 
настолько сильно смещено влево (в соответствии с принципом Ле-Шателье), 
что можно пренебречь концентрацией NH3, которая образуется при диссоциа-
ции комплекса. Из предыдущего решения 1) видно, что она составляет  [NH3] = 
2х = 2,4∙10-3 моль/л.  В присутствии избытка аммиака в растворе вклад [NH3] 
значительно меньше, и можно считать её равной [NH3] = 0,1 моль/л. Таким об-
разом, используя рассуждения в пункте 1), концентрация [Ag(NH3)2]+ = 0.1 
моль/л, а [Ag+] = х моль/л. В этом случае, т.е. при заведомом избытке лиганда 
NH3, Кд, выраженная через х, имеет вид: 
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Ответ: [Ag+] = 6,8∙10-7 моль/л. Следовательно, в присутствии избытка 
(0,1 моль/л) NH3 концентрация ионов Ag+ в растворе понизилась приблизитель-
но в   1.2∙10-3 / 6.8∙10-7 = 1700 раз 

Пример 2 
Вычислите концентрацию ионов серебра в 0,05 М растворе K[Ag(CN)2], 

содержащим 0,01 моль/л KCN (диссоциацию считать 100 %). 
Кд [Ag(CN)2]– составляет 1∙10–21.  

Решение. Полная диссоциация комплексного иона протекает по уравне-
нию: 

[Ag(CN)2]- ↔ Ag++2CN – 
Обозначим его диссоциированную часть через х моль/л, тогда [Ag+ ]  = х 

моль/л, С учётом низкого значения Кд комплекса, недиссоциированную часть 
[Ag(CN)2]- (равновесную концентрацию) равную (0,05 - х),  можно при весьма 
малом значении х считать равной 0,05 моль/л. В присутствии избытка CN-, соз-
даваемого в результате диссоциации KCN ↔ K+ + CN-, равновесие диссоциации 
[Ag(CN)2]- сильно смещено влево и количеством CN- - ионов, образующихся 
при этом (2х моль/л), можно принебречь. Тогда [CN –] = C(KCN) = 0,01 моль/л. 
Подставляя полученные концентрации [Ag+],  [CN–] и  [Ag(CN)2]- в выражение 
для Кд[Ag(CN)2

-], получим: 
 Кд = [Ag+][CN –]2 / [Ag(CN)2

-];      х (0.01)2 / 0.05 =1∙10–21. 
Отсюда: х = 1∙10–21 

˟ 0,05˟ (0,01) –2 = 5∙10 –19 моль/л. 
Ответ: [Ag+] = 5∙10 –19 моль/л. 
Пример 3 
1) Произойдет ли образование малорастворимого AgBr при сливании 

равных объёмов 0,1 М растворов KBr и Na3[Ag(S2O3)2], если последний содер-
жит избыток  Na2S2O3 в количестве 0,08 моль/л? 
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2) Произойдет ли в тех же условиях образование AgI при взаимо-
действии комплекса с 0,1 М раствором KI?  
ПРAgBr=5,3∙10-13, ПРAgI=8,3∙10-17, Кд[Ag(S2O3)2]3- = 1∙10-13 

Решение (1) 
При сливании равных объемов 0,1 М раствора KBr и 0,1 М раствора 

Na3[Ag(S2O3)2], содержащего 0,08 М избытка Na2S2O3, концентрация каждого из 
компонентов понизится в 2 раза. Таким образом, они станут равными С(KBr) = 
0,05 моль/л , C(Na3[Ag(S2O3)2]) = 0,05 моль/л, C(Na2S2O3)  = 0,04 моль/л. 

Диссоциация комплекса выражается уравнением: 
[Ag(S2O3)2]3-  ↔ Ag+ + 2 S2O3

2- 
 Уравнения диссоциации солей: 
           Na2S2O3 ↔ 2 Na+ + S2O3

2-                 KBr  ↔     K+ + Br-      
Используя размышления из примеров 1, 2, концентрация [Ag(S2O3)2]3- в 0,05 М 
растворе Na3[Ag(S2O3)2] будет равной  0,05 моль/л, концентрация [S2O3]2-, с учё-
том 0,04 М избытка Na2S2O3  –  0,04 моль/л, а концентрация [Ag+] = х моль/л. 
Подставляя полученные концентрации в выражение для Кд[Ag(S2O3)2]3-, полу-

чим:     [ ][ ]
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Откуда [Ag+] = 3∙10-12   моль/л. 
Так как С(KBr) = 0,05 моль/л, то С(Br-) = 0,05 моль/л. Подставляем найден-

ные концентрации  С(Ag+) и С(Br-) в выражение для ПРAgBr, находим произведение 
концентрации ионов соединения AgBr и сравниеваем его с ПРAgBr. 

С(Ag+)С(Br-) = 3∙10-12
˟ 5∙10-2=1,5∙10-13 < ПРAgBr 

Ответ: с  учётом условия выпадения осадков,  AgBr не образуется. 
Решение (2) 
Так как концентрация раствора KI после разбавления также 0,05 моль/л, 

то произведение концентраций ионов соединения AgI  будет равным:          
С(Ag

+
)С(I

-
)  = 3∙10-12 

˟ 5∙10-2=1,5∙10-13 >> ПРAgI 
Ответ: с  учётом условия выпадения осадков, в присутствии KI равнове-

сие сместится в направлении образования малорастворимого AgI. 
Пример 4 
Будет ли взаимодействовать диамминсеребро(I) хлорид с азотной кисло-

той  при сливании одинаковых объёмов их растворов одинаковых концентра-
ций, если Kд[Ag(NH3)2]+ = 6,8∙10-8, ПР(AgCl) = 1,6∙10-10. Написать молекулярное 
и ионно-молекулярное уравнение реакции. 

Решение. Примем исходные концентрации растворов [Ag(NH3)2]Cl и 
HNO3 равными 0,2 моль/л. Тогда,  при сливании равных объемов концентрации 
станут равными 0,1 моль/л. В этом случае С(Cl

-
)  = 0,1 моль/л в соответствии с 

уравнением: [Ag(NH3)2]Cl ↔ [Ag(NH3)2]+   + Cl-   
  В соответствии с ответом примера 1, [Ag+] = 1,2 ∙10-3 моль/л. Подставляем 
найденные концентраций  С(Ag+) и С(Сl-) в выражение для ПРAgCl, находим произ-
ведение концентрации ионов и сравниваем его  с ПРAgCl: 

С(Ag
+

)С(Cl
-
)  = 1,2 ∙10-3 ˟ 0,1 =1,2 ∙10-4 >> ПРAgCl 
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Таким образом, диамминсеребро(I) хлорид будет взаимодействовать с 
азотной кислотой  в соответствии приведенными уравнениями: 

 [Ag(NH3)2]Cl  +  2HNO3  =  AgCl↓  +  2NH4NO3      
          [Ag(NH3)2]+  +  Cl-  +  2H+  + 2NO3

-  = AgCl↓  + 2NH4
+  + 2 NO3

- 
          [Ag(NH3)2]+  +  Cl-  +  2H+  = AgCl↓  +  2NH4

+ 
Вопросы для самоконтроля 

1. Дописать молекулярное и написать ионное уравнение реакции: 
CuSO4 + K4[Fe(CN)6] = 
FeCl3 + K4[Fe(CN6)]  → Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 
Fe (SCN)3 +NH4F → (NH4)3[FeF6] +   

2. Как получить указанные комплексные соединения: [Cu(NH3)4]SO4, 
Na3[Ag(S2O3)2 ],  [Ni(NH3)6]Cl2, K2[HgJ4], H2[SnCl6], K3[Fe(CN)6]? 

Написать молекулярное и ионное уравнения соответствующих реакций и 
объяснить причину их протекания. 

3. При взаимодействии раствора [Zn(NH3)4]SO4 с раствором KCN образу-
ется комплексная соль K2[Zn(CN)4]. Написать молекулярное и ионное уравне-
ния реакции и объяснить причину ее протекания. 

4. Растворы K4[Fe(CN)6] и K3[Fe(CN)6] реагируют соответственно с рас-
творами солей Fe2(SO4)3 и FeSO4. Написать молекулярные и ионные уравнения 
реакций. 

5. Почему действие сероводорода на раствор [Cu(NH3)4]SO4 вызывает об-
разование осадка CuS, несмотря на малую концентрацию в растворе ионов ме-
ди? Написать уравнение реакции их взаимодействия. 

6. При действии на раствор [Ag(NH3)2]Cl раствора KCN образуется ком-
плексная соль K[Ag(CN)2]. Написать молекулярное и ионное уравнения реак-
ции и объяснить причину ее протекания. 

14. Вычислить концентрацию ионов серебра Ag+ в 0,5 М растворе 
[Ag(NH3)2]Cl.  Константа нестойкости комплексного иона равна  6,8 ∙10-8. 

15. При взаимодействии раствора [Cu(NH3)4]Cl2 с раствором KCN образу-
ется соль K2[Cu(CN)4]. Написать уравнение реакции и объяснить причину её 
протекания. 

16. Написать в молекулярной и ионной формах уравнение реакции между 
Сu(NO3)2 и K4[Fe(CN)6], протекающей с образованием осадка Cu2[Fe(CN)6]. 

18. Написать ионные и молекулярные уравнения окислительно -
восстановительных реакций, протекающих по схемам: 

а) [Fe(CN)6]4- + I2 →[Fe(CN)6]3- + I-  , 
б) [Fe(CN)6]2- + H2O2+2H+→  [Fe(CN)6]3-  +  H2O  
в) [Fe(CN)6]3-+ 2 S2O3

2-→[Fe(CN)6]2- +S4O6
2- 

с) [Fe(CN)6]3- + H2O2 → [Fe(CN)6]4-+ O2 
д) Fe(CN)6]2- +MnО4

- +8H+  → [Fe(CN)6]3- + Mn2+ + 4H2O 
и указать, какие вещества являются окислителями и какие восстановите-

лями. 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 1 
Координационные соединения. Получение и реакционная способность 

Опыт 1. Ионы двойных и комплексных солей 
Взять 5 пробирок. В 1-ю, 2-ю и 3-ю поместить по 3 капли железоаммо-

ниевых квасцов (NH4
+)2SO4∙Fe3+

2(SO4)3·24H2O (в сокращённом виде 
NH4Fe(SO4)2 ∙12H2O), в 4-ю и 5-ю – по 3 капли раствора калий 
гексaцианоферрата (III). 

Затем: 
В 1-ю пробирку прибавить 2 капли р-ра NH4SCN (отметить окраску рас-

твора и записать уравнение реакции в молекулярном, полном и сокращенном 
ионно-молекулярном виде): 

NH4Fe(SO4)2 +    NH4SCN =  
 

 

 

Наблюдения:  

Для обнаружения какого иона может служить данная реакция?__________ 
Во 2-ю пробирку прибавить 2 капли р-ра BaCl2 (записать наблюдения и 

уравнение реакции в молекулярном, полном и сокращенном ионно- молекуляр-
ном виде): 

NH4Fe(SO4)2  +     BaCl2  =  

 

 

Наблюдения:  
Для обнаружения какого иона может служить данная реакция?__________ 

В 3-ю пробирку прибавить 2-3 капли р-ра NaOH и нагреть до появления 
запаха аммиака и появления осадка Fe(OH)3  (проверить pH р-ра 
________________и записать уравнение реакции в молекулярном, полном и со-
кращенном ионно- молекулярном виде): 
NH4Fe(SO4)2  +    NaOH  =   

 

На какие ионы, по результатам наблюдения в трех пробирках, диссоциируют в 
растворе железоаммониевые квасцы?    Ответ: 

В 4-ю пробирку прибавить 2 капли р-ра NH4SCN, в 5-ю пробирку приба-
вить 2-3 капли р-ра NaOH и проверить присутствуют ли ионы Fe3+ в растворе? 
Наблюдения и ответ:  
4-я :  K3[Fe(CN)6]+NH4SCN ? 

5-я:  K3[Fe(CN)6]+NaOH ? 
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Вопрос: Произошло ли разрушение комплексного иона? Ответ 
объясните, учитывая, что  Kн[Fe(CN)6]3- = 1∙10-44,  а ПР(Fe(OH)3) = 3,8∙10-19 

 

Сделайте вывод об отличии характера диссоциации двойной соли и комплекс-
ного соединения и составьте соответствующие уравнения диссоциации: 

NH4Fe(SO4)2 ↔  

K3[Fe(CN)6] ↔  

Опыт 2. Образование координационных соединений 
Опыт 2.1. Образование амминных координационных соединений 

В три пробирки внести по три капли растворов сульфатов цинка, кадмия, 
никеля, а затем в каждую прибавить 1-2 капли раствора аммиака до выпадения 
осадков основных солей. Записать уравнения реакций в молекулярном виде и 
цвет осадков. 

ZnSO4   +  NH4OH  =                                                                             цвет_______ 

CdSO4  +  NH4OH  =                                                                             цвет_______ 

NiSO4   + NH4OH   =                                                                             цвет_______ 

Затем в каждую пробирку добавить по каплям раствор аммиака до рас-
творения осадков основных солей. Отметить цвет растворов и записать уравне-
ния реакций  с учётом значений КЧ: 4 (Zn2+), 6 (Cd2+, Ni2+) 
(ZnOH)2SO4 +   NH4OH +   (NH4)2SO4 =                                                  

                                                                    цвет__________________ 

(CdOH)2SO4 +   NH4OH +   (NH4)2SO4 =                                                

                                                                     цвет _________________ 

(NiOH)2SO4 +  NH4OH +   (NH4)2SO4 =   

                                                                    цвет __________________ 

Опыт 2.2. Образование гидроксокомплексов 
Взять три пробирки. 
В 1-ю внести 2-3 капли соли цинка , во 2-ю – соли алюминия, в 3-ю –соли 

хрома (III) и прибавить в каждую по каплям раствор щёлочи до образования 
осадков. Затем растворить их в избытке раствора щёлочи. Написать уравнения 
реакций в молекулярном (для всех солей), полном и сокращенном ионно-
молекулярном виде (в случае соли цинка). КЧ (Zn2+, Sn2+) = 4, (Al3+, Cr3+ ) = 6. 
ZnCl2 +   NaOH  =  
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AlCl3   +     NaOH  =  

CrCl3   +    NaOH  = 

Zn(OH)2↓   +    NaOH =  
 

 
Al(OH)3↓   +   NaOH  =  

Cr(OH)3↓   +     NaOH  =  

Объясните образование соответствующих гидроксокомплексов? Для ответа ис-
пользуйте следующие данные: ПР Zn(OH)2 = 4∙10-16  , ПР Al(OH)3= 1,9∙10-23, ПР 
Cr(OH)3= 5.4∙10-31 , а  Kн [Zn(OH)4] 2- =  7,08∙10-12, Kн [Al(OH)6] 3- =  3,8∙10-16

, Kн 
[Cr(OH)6] 3- =  3,8∙10-15. 

 

 

Опыт 2.3. Образование калий тетратиоцианомеркурата (II) 
В пробирку к 2-3 каплям раствора соли ртути (II) добавить 4-5 капель на-

сыщенного раствора KSCN (избыток). Записать цвет осад-
ка___________________ и уравнение реакции в молекулярном, полном и со-
кращенном ионно-молекулярном виде. 
Hg(NO3)2+  KSCN =  

 

Опыт 2.4. Образование калий тетрайодомеркурата (II) 
В пробирку внести 2-3 капли раствора соли Hg(II) и добавить по каплям 

раствор йодида калия до образования осадка. Записать уравнение реакции и от-
метить цвет осадка_____________________ 

Hg(NO3)2 +   KI =  
Затем в пробирку добавить избыток раствора йодида калия до растворе-

ния осадка. Записать цвет раствора_______________ и уравнение реакции в мо-
лекулярном, полном и сокращенном ионно-молекулярном виде: 

HgI2↓ +  KI =  

Объясните наблюдения, учитывая, что ПР(HgI2) = 1,2∙10-18,  

а Кд[HgI4]2- = 5,3∙10-31. 

Полученный раствор сохраните для опыта 4.4. 
Опыт 2.5. Образование калий тетрайодовисмутата(III) 

К 2-3 каплям раствора Bi(NO3)3 прибавить по каплям раствор KI. Запиши-
те уравнение реакции и  цвет образующегося осадка______________. 
Bi (NO3)3 +   KI =  
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Дополнительно добавьте к осадку несколько капель иодида калия 
до полного его растворения. Отметьте цвет раствора_______________ . На-
пишите уравнение реакции в молекулярном, полном и сокращенном ионно-
молекулярном виде: 
BiI3 ↓+ KI  =  

 

На основании эксперимента оцените величины Kд [BiI4]-     ПP (BiI3), поставив 
знак < или   > . 

3. Обменные реакции в растворах комплексных соединений 
Опыт 3.1. Реакции  гексацианоферратов (II) и (III) 

К 1-2 каплям раствора соли железа (III)  (FeCl3 или Fe2(SO4)3) прибавьте 
столько же раствора калий гексацианоферрата(II). К 1-2 каплям свежеприготов-
ленного (почему?) раствора соли железа (II) прибавьте такой же объем калий 
гексацианоферрата(III). Содержимое пробирок разбавьте водой. Напишите для 
обоих опытов уравнения обменных реакций с образованием осадков и назовите 
их: 
K4[Fe(CN)6] +   Fe2(SO4)3 =   

Наблюдения:  ____________________________________ 

K3[Fe(CN)6]   +   FeSO4 =   

Наблюдения:  ____________________________________ 

Для обнаружения каких ионов может служить реакция с [Fe(CN)6]4- __________ 

и [Fe(CN)6]3- ____________?  

Проверьте отношение осадков к раствору щёлочи. Что наблюдается? 
_______________________________ 
Смешайте в отдельной пробирке по несколько капель растворов  K4[Fe(CN)6]  
и  K3[Fe(CN)6]. Меняется ли окраска при этом  _________________________? 
Объясните наблюдаемое, учитывая, что Кд[Fe(CN)6]3- = 1∙10-37, Кд[Fe(CN)6]4- = 
1∙10-44: 
 

Опыт 3.2. Образование калий-натрий гексанитрокобальтата (III) и 
 аммоний-натрий гексанитрокобальтата (III) 

В одну пробирку внести 2 капли раствора соли калия, в другую – 2 капли 
раствора соли аммония. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 капле рас-
твора разбавленной уксусной кислоты и по 2 капли раствора натрий гексанит-
рокобальтата (III). Записать наблюде-
ния___________________________________________ и уравнения реакций об-
разования указанных координационных соединений. 
KCl +  Na3[Co(NO2)6] =  

NH4Cl +   Na3[Co(NO2)6] =  
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Для обнаружения каких ионов можно использовать данные реак-
ции?___________ 
Опыт 3.3. Образование гексацианоферратной (II) кислоты 

В пробирку к 3 каплям раствора калий гексацианоферрата (II)  добавить 3 
капли раствора НCl(конц.). Отметить цвет осадка________________________ и 
записать уравнение реакции. 
K4[Fe(CN)6] +   HCl =  

Опыт 3.4. Образование медь (II) гексацианоферрата (II) 
В пробирку к 3 каплям раствора сульфата меди прибавить 2 капли рас-

твора калий гексацианоферрата(II). Что наблюдает-
ся?___________________________. Написать уравнение реакции. 
СuSO4 +  K4[Fe(CN)6] =  

4. Устойчивость координационных соединений 
Опыт 4.1. Образование калий тетрайодоплюмбата  (II) и его разрушение. 

В пробирку внести 2-3 капли раствора соли свинца (II) и добавить раствор 
йодида калия. Написать уравнение реакции и отметить цвет полученного 
осадка____________________ 
PbCl2  +  KI  →   

К осадку по каплям при перемешивании прибавить раствор йодида калия 
до полного его растворения и отметить цвет раство-
ра_______________________________. Написать уравнение реакции образова-
ния комплексного соединения свинца: 
PbI2  +   KI  →   

В полученный раствор добавить по каплям дистиллированную воду до 
выпадения осадка. Записать его цвет_________________ и уравнение реакции 
разрушения комплексного соединения свинца:  
……………..   +   H2O→  

Сделать вывод об устойчивости комплексного иона [PbI4]2-, если 
Кн[PbI4]2- = 1,42 ∙10-4 и ПР(PbI2)= 7,74∙10-9. 

 

Опыт 4.2. Образование тетрамминмедь (II) сульфата и его разрушение. 
К 3 каплям раствора сульфата меди прибавить 2 капли аммиака. Наблю-

дать выпадение осадка основной соли. Затем по каплям прибавить избыток рас-
твора аммиака. Что наблюдается? 
_______________________________________.  Написать уравнения реакций. 
CuSO4  +    NH4OH  =    

(CuOH)2SO4 +   (NH4)2SO4 +    NH4OH  =   

Полученный раствор разделить на две пробирки. 
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В первую прибавить 3-5 капель сероводородной воды. Что на-
блюдается?_________________________________. Написать  уравнение реак-
ции. 
 

[Cu(NH3)4]SO4 +  H2S +   H2O =  

Объясните наблюдаемое, учитывая, что ПРCuS = 8,5•10-45, а Кд[Cu(NH3)4]2+ = 
2,2•10-13 
 

Во вторую пробирку добавить концентрированный раствор гидроксида 
натрия. Что наблюдается?_______________________________. 

Написать уравнение реакции  
[Cu(NH3)4]SO4  +   NaOH  =   

Объясните наблюдаемое, учитывая, что ПР(Cu(OH)2 = 2,2•10-20, а Кд 
[Cu(NH3)4]2+  = 2,1•10-13. 

 
 

Опыт 4.3. Образование и оценка устойчивости тиоцианатного комплекса 
Co (II) 

К двум каплям концентрированного раствора соли Co (II) прибавить во-
семь капель насыщенного раствора тиоцианата аммония или несколько кри-
сталлов твёрдой соли и добавить 4-5 капель этилового спирта. Что наблюдает-
ся?__________________________________________. Написать уравнение реак-
ции образования комплекса в молекулярном, полном и сокращенном ионно-
молекулярном виде: 
CoCl2 +   NH4SCN =  

 

 

Полученный раствор разделить на две части (пробирки 1 и 2). 
В первую прибавить воду (сильно разбавить) и взболтать. Что наблюдает-

ся? Написать сокращённо-ионное уравнение реакции образования тетрааквако-
бальт (II) катиона: 
[Co(SCN)4]2- +     H2O →  

На основании окраски раствора в присутствии органического растворите-
ля и в разбавленном растворе сделать вывод об устойчивости иона 
[Co(SCN)4]2: 
 

Во вторую пробирку прибавить несколько капель раствора HCl (конц.) и 
взболтать. Что наблюдается?_______________________________________. На-
писать уравнение реакции образования тетратиоцианокобальтовой кислоты и 
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сделать вывод об её устойчивости и растворимости в органическом 
растворителе по сравнению с соответствующей солью. 
(NH4)2[Co(SCN)4] +   HCl =  

Вывод: 

 

Опыт 4.4. Определение продуктов разложения калий тетрайодомеркура-
та(II) 

Предварительно проделайте опыт (реакции на ион Hg2+). 
Налейте в две пробирки по 1-2 капле раствора нитрата ртути (II) и  при-

бавьте в первую 1-2 капли раствора щелочи, во вторую – столько же раствора 
сероводородной воды (или сульфида натрия). Отметьте цвет образующихся ма-
лорастворимых соединений и запишите уравнения реакций. 
1 пробирка:      Hg (NO3)2 +   NaOH  →  
                                                                                        цвет _________________ 
 
2 пробирка:      Hg(NO3)2 +    Na2S →   
                                                                                       цвет _________________ 
Полученный в опыте 2.4 раствор калий тетрайодомеркурата(II) разделите 
на две пробирки.  В 1-ю добавьте несколько капель раствора щелочи, а во 2-ю – 
сероводородной воды. Запишите уравнения реакций и объясните полученные 
данные, если ПР(Hg(OH)2) = ~ 10-26, ПР(HgS)  = ~  10-53, а Kн[HgI4] 2- = 5,3∙10-31 
K2[HgI4]  +   NaOH =  
Наблюдения: 

K2[HgI4] +  H2S  =  
Наблюдения: 

5. Окислительно-восстановительные реакции в растворах координа-
ционных соединений 
Опыт 5.1. Окисление  аммиаката  Co(II) 

Внести в пробирку 2-3 капли раствора соли кобальта (II), столько же хло-
рида аммония и 4-6 капель раствора аммиака. Отметить цвет образовавше-
гося раствора аммиаката кобальта (II)____________________________. Со-
ставьте уравнение реакции в молекулярном, полном и сокращённо ионно-
молекулярном виде (КЧ Co2+  = 6). 
CoCl2 +    NH4OH =  

 

 

К полученному раствору добавить 5-6  капель раствора H2O2 и нагреть. 
Как изменится цвет раствора вследствие окисления Co(II) в Co(III)? 
____________________________________________. 
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Написать уравнение реакции и расставить коэффициенты методом по-
луреакций (КЧ Co3+  = 6): 
[Co(NH3)6]Cl2  +    H2O2  +    NH4Cl  =   

1-полуреакция: 

2-полуреакция: 

                             ______________________________________________________ 

Суммарно: 

5.2. Окисление калий гексацианоферрата (II) 
 Налить в пробирку 2-3 капли раствора KMnO4, подкислить его 2-3 кап-

лями 2н раствора H2SO4  и добавить 5 капель раствора калий гексацианоферра-
та (II). Что наблюдается? ____________________________ 

Написать уравнение реакции и расставить коэффициенты методом полу-
реакций, принимая во внимание, что MnO4

-   восстанавливается до  Mn2+.  
K4[Fe(CN)6] +  KMnO4 +   H2SO4 =  

1-полуреакция: 

2-полуреакция: 

                            ______________________________________________ 

Суммарно: 

5.3. Восстановление калий гексацианоферрата (III) 
Налить в пробирку 3-5 капель раствора K3[Fe(CN)6] и столько же KI. До-

бавить 2-3 капли 2н раствора H2SO4 и 4-5 капель  бензола. Смесь взболтать и 
дать отстояться. В какой цвет окрашивается слой бензола и чем он обуслов-
лен?_______________________________________________________. 
Написать уравнение реакции и расставить коэффициенты методом полуреак-
ций:  
K3[Fe(CN)6] +   KI =   

1-полуреакция: 

2-полуреакция: 
                        ______________________________________________________ 

Суммарно: 

 

Подпись руководителя практикума----------------------- 
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IV. СПЕКТРОФОТОМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД 
ИССЛЕДОВАНИЯ КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ В РАСТВОРЕ 

4.1. Электронные спектры и основной закон светопоглощения 
Как отмечалось выше, в основе любого метода изучения комплексообра-

зования в растворе лежит исследование диаграмм состав − свойство. В фото-
метрическом методе в качестве свойства измеряется оптическая плотность рас-
твора (А), которая связана с концентрацией вещества, поглощающего свет, 
уравнением Бугера - Ламберта - Бэра: 

А = ε C l     (21) 
,где С – концентрация вещества, моль / л 
l  – толщина слоя раствора, см 
ε – молярный коэффициент светопоглощения при длине волны λ, численно равен оп-

тической плотности 1М раствора при толщине слоя в 1см 
Отклонения от закона (∆ A) могут быть обусловлены погрешностями 

прибора или изменением состава раствора за счет образования других частиц, 
например, полимеров или ионных пар по мере увеличения концентрации одно-
го из реагентов, наличия в растворе посторонних анионов и катионов, способ-
ных связывать М и L в другие комплексы, влияния pH среды, если L – анион 
слабой кислоты. Значительное отклонение от закона наблюдается при раз-
бавлении растворов неустойчивых комплексных соединений чистым раствори-
телем и раствором лиганда . 

Коэффициент ε характеризует природу вещества и не зависит от объема 
раствора, толщины слоя и интенсивности освещения и является наиболее важ-
ной объективной характеристикой чувствительности фотометрического опре-
деления. Его значения в области максимума полосы поглощения для различных 
окрашенных соединений сильно отличаются − от ε ≈ 10 до 10 4 и 10.5. 

Рассчитанная по уравнению (21) величина ε является чаще всего лишь 
средней, т.к. для получения истинной величины ελ  необходимо, чтобы: 

1. при λ, на которой измеряется А, поглощал только комплекс; 
2. была известна концентрация комплекса [MLn], 

тогда А[MLn] = εMLn ⋅ [MLn] ⋅ l  
3. реакция комплексообразования протекала практически до конца, тогда 

[MLn] = СМ  и ελ можно рассчитывать по уравнению А[MLn] = εMLn ⋅ 
[MLn] ⋅ l  в соответствии с п.2; 

Для смесей нескольких окрашенных соединений, не взаимодействующих 
друг с другом, соблюдается аддитивность оптической плотности: 

Аобщ = А1 + А2 + А3 +…. + Аn     (22) 
С учётом выражения (21), получаем: 

Аобщ = ( ε1C 1+ ε2C2 + ε3C3 +….+ εnCn ) l . 
Спектрофотометрическое исследование реакций комплексообразования в 

растворе начинается с изучения электронных спектров поглощения. Для их 
записи используют спектрофотометры, которые позволяют работать в диапазо-
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не длин волн ближней УФ( 200 – 350 нм ; 50 000 – 28 570 см -1 ) и ви-
димой (350 – 800 нм ; 28 570 – 12 500 см -1) областях (табл. 2). 

Таблица 2. Диапазоны в видимой части спектра 
Название 
области 

Диапазон 
ν, см-1 λ, нм 

Красная 14000 − 16000 714 − 625 
Желтая 18000 556 
Зеленая 20000 500 

Голубая(синяя) 21000 − 25000 476 − 400 
Фиолетовая >25000 <400 

Спектр поглощения представляет собой график зависимости ε = f(λ), A = 
f(λ) или А = f(υ), где υ – волновое число – показывает число волн λ в 1 см (υ(см 

-1) = 1/ λ (см) или υ(см -1) = 107 / λ(нм). При построении спектров в указанных 
координатах полосы поглощения оказываются симметричными, их контур мо-
жет быть описан математическим уравнением и они характеризуются тремя ос-
новными параметрами: положением максимума полосы (b), высотой максимума 
(εmax = α) и эффективной шириной (2δ) (рис. 7). 

Каждая полоса в видимой или УФ - 
области спектра соответствует определен-
ному электронному переходу. 
Выделяют следующие типы переходов: 

1. d-d – переходы между расщеплён-
ными полем лигандов d - уровнями цен-
трального атома. Соответствующие полосы 
наблюдаются в ближней ИК, видимой и 
ближней УФ областях спектра и характери-
зуются низкой интенсивностью (ε = 1 – 50). 

2. Переходы с молекулярных орбита-
лей (МО), локализованных в основном на 
лигандах, на орбитали атома металла (и на-

оборот). Такие полосы характеризуются, как правило, высокой интенсивностью 
(ε = 103 – 104) и называются полосами переноса заряда с лиганда на металл и 
наоборот. 

3. Интралигандные переходы − переходы электронов с одной орбитали 
лиганда на другую. Полосы переноса заряда и интралигандные наблюдаются в 
основном в УФ, реже в видимой областях спектра. 

4.2. Выбор оптимальных условий изучения равновесий реакций 
 комплексообразования 
Обязательным условием изучения реакций 

комплексообразования спектрофотометрическим 
методом является выбор таких концентраций 
растворов реагирующих компонентов M и L, в 
пределах которых соблюдается основной закон 
светопоглощения, т.е. графическая зависимость 

 
Рис. 7. Основные характеристики 
полосы в электронном спектре по-
глощения  

 
Рис. 8. Графическая зависи-
мость А = f (VM(VL)) 
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А от концентрации CM (CL) или VM(VL) с учетом (21) выражается пря-
мой, проходящей через начало координат (рис. 8). 

Надежная информация может быть получена только в случае правильного 
подбора условий образования комплексных частиц (pH среды, концентрация 
реактива, устойчивоcть светопоглощения во времени, температура и т.д.) и ус-
ловий измерения оптической плотности. 

Вначале делают предварительные выводы об образовании комплексов в 
растворе, для чего записывают спектры поглощения соли металла, лиганда и их 
смесей, взятых в различных соотношениях. При наличии комплексообразова-
ния в растворе в спектрах смесей по сравнению с исходными компонентами 
могут наблюдаться следующие изменения: 

1. оптическая плотность раствора соли металла в присутствии лиганда 
увеличивается (гиперхромный эффект (рис. 9), уменьшается (гипохромный 
эффект) или появляются новые полосы поглощения. 

2. смещаются максимумы полос поглощения, наблюдаемые в спектрах 
соли металла или лиганда (красный, или батохромный – сдвиг в сторону 
больших λ, синий, или гипсохромный – сдвиг в сторону меньших λ) (рис. 10). 

  
Рис. 9. Спектры поглощения водных рас-
творов (рН = 1), содержащих: 5⋅10−4 моль/л 
Fe(NO3)3  и KSCN: 0 (1), 5⋅10−4 (2), 1⋅10−3 (3), 
1.5⋅10−3 (4), 2⋅10−3 (5) моль/л 

Рис. 10. Спектры поглощения спиртовых рас-
творов, содержащих: 1⋅10−2 моль/л CoCl2 и 
гидразид бензойной кислоты: 0 (1), 1⋅10−2 (2), 
1.5⋅10−2 (3), 2⋅10−2 (4), 5⋅10−2 (5) моль/л 

На основании спектров определяют область максимального поглощения 
света комплексом − оптимальную(рабочую) длину волны λmax, при которой 
будет проведено исследование комплексообразования. 

Так, если комплекс имеет полосу поглощения при λ, на которой компо-
ненты М или L в свободном состоянии не поглощают, то её максимум соответ-
ствует λmax. Если же полоса поглощения комплекса значительно перекрывается 
полосой поглощения М или L, то измерения проводят в той части спектра, где 
различия коэффициентов поглощения комплекса и дополнительно погло-
щающего компонента максимальны. 

При измерении оптической плотности в видимой части спектра раствор 
помещают в стеклянные кюветы, в УФ области – в кварцевые. При фотометри-
ческих измерениях необходимо подбирать концентрацию растворов и толщину 
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кюветы таким образом, чтобы крайние значения А изменялись в интер-
вале от 0.1 до 1.5, т.к. вне этих пределов значительно увеличивается ошибка 
измерения. 

Так как, большинство лигандов являются слабыми кислотами (HnL, 
где n−основность), способными наряду с комплексообразованием, участвовать 
в кислотно – основных равновесиях (L + H+ ⇔ HL+) необходимо установить 
наиболее благоприятную для комплексообразования область рН, при которой 
исследуемый ион металла полностью находится в виде комплекса или преобла-
дает определенная форма комплексного соединения (в случае ступенчатого 
комплексообразования). 

С этой целью готовят серию растворов с постоянной концентрацией цен-
трального атома и некоторым постоянным избытком лиганда; в серии изменя-
ется только рН раствора. Обычно для создания рН используют буферные 
растворы, при выборе которых необходимо следить, чтобы ионы металла не 
реагировали с компонентами буферного раствора. Далее измеряют оптическую 
плотность приготовленной серии растворов и строят график А – pH (рис. 11). 

Место перехода кривой к горизонталь-
ному участку указывает на оптимальное зна-
чение рН для образования комплекса, которое 
следует соблюдать при приготовлении серии 
растворов. 

При этом следует учитывать, что: 
1) при исследовании в сильнокислых 

растворах, комплексы металлов с анионами 
слабых кислот обычно не образуются или об-

разуются не полностью, так как Н+- ион, обладая значительным сродством к 
анионам слабой кислоты (L-), разрушает эти комплексы : ML + H+ ⇔ HL + M; 

2) при увеличении рН среды растет концентрация ионов лиганда (L-), что 
может привести к образованию комплексов с большим числом координируе-
мых лигандов (например ML, ML2, и ML3 при рН равных 2, 5, 10). Если лиганд 
является одноосновной кислотой, то состав таких комплексов можно опреде-
лить при исследовании серий, в пределах которых рН будет постоянным, но 
при переходе от одной серии к другой будет увеличиваться. При этом положе-
ние максимума на диаграмме «А – состав» в пределах каждой серии должно со-
храняться, что часто бывает в узких пределах рН. 

3) Повышение рН может привести к гидролизу центрального иона при 
небольшой прочности комплекса. В этом случае для предотвращения гидролиза 
Мn+ в раствор вводят второй маскирующий лиганд (Х), образующий с Мn+ ком-
плекс МХр: 

MXP+ nL ↔ MLn + pX 
Лиганд (Х) необходимо выбирать с таким расчетом, чтобы комплекс 

MXP был средней прочности. Обусловлено это тем, устойчивый MXP сдвигает 
влево вышеприведенное равновесие, а непрочный MXP не устраняет гидролиз. 

 
Рис. 11. Графическая зависи-
мость А = pH 
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Следует учесть, что концентрация лиганда (Х) должна значительно 
превышать См, чтобы во всех опытах серии её можно было считать постоян-
ной. 

Необходимо предварительно выяснить, какова устойчивость оптиче-
ской плотности раствора комплекса во времени. Для этого измеряют (А) од-
ного и того же раствора через определенные промежутки времени (τ) и строят 
график зависимости А = f(τ), по которому выбирают тот интервал времени, где 
оптическая плотность остается практически постоянной. 

Для получения воспроизводимых результатов в качестве исходного рас-
твора соли металла лучше всего брать нитрат или перхлорат, поскольку хлори-
ды и сульфаты многих металлов нередко имеют комплексный характер и дис-
социируют неполностью, что затрудняет взаимодействие между катионом и L. 
При увеличении концентрации соли в условиях серии уменьшается степень её 
диссоциации, что может вызвать изменение См и состояние в растворе одного 
из компонентов. В результате этого даже при полном отсутствии взаимодейст-
вия между взятой солью металла и исследуемым L свойства растворов будут 
изменяться не прямо пропорционально изменению концентрации и на кривых 
«состав – А(∆А)» могут возникнуть «ложные» минимумы или максимумы. 

Для двухкомпонентных систем (ион металла – лиганд) спектрофото-
метрические исследования проводятся для серий растворов, в которых так или 
иначе изменяются общие концентрации компонентов СL или CM. В зависимости 
от характера их изменения различают следующие экспериментальные методы: 

1). Метод Остромысленского - Жоба или метод изомолярных серий 
(изменяются соотношения CL:CM при постоянной (CL +СМ) – разрез m- l  на рис. 
2. 

2). Метод Бабко или стехиометрического разбавления (при постоянном 
соотношении CL : CM и различных концентрациях CL и СМ ) 

3). Метод молярных отношений или сдвига равновесия (концентрация 
СМ постоянна, а CL увеличивается, или наоборот) – разрезы m-s и l -s на рис. 2. 

4). Метод Бьеррума или соответственных растворов (концентрация СМ в 
пределах одной серии постоянна, CL увеличивается, а в каждой серии СМ отли-
чается в 2-3 раза). 

Окончательное заключение о составе и устойчивости образующихся в 
растворе комплексов делают, как правило, после сопоставления данных, полу-
ченных разными методами. 

4.3. Экспериментальные методы определения состава, устойчивости 
и молярных коэффициентов светопоглощения окрашенных соедине-
ний 

4.3.1. Метод изомолярных серий Остромысленского - Жоба и виды изомо-
лярных кривых 

Метод Остромысленского - Жоба основан на измерении оптической 
плотности изомолярной серии растворов и построении соответствующей диа-
граммы состав – оптическая плотность (А). В пределах данной серии суммар-
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ная концентрация растворов соли металла (М) и лиганда (L) остается 
постоянной и называется концентрацией изомолярной серии: 

CL + СМ = const    (23) 
Для соблюдения этого условия поступают следующим образом: 
1. Готовят исходные растворы соли металла и лиганда (CL = СМ) с посто-

янной ионной силой. 
2. Смешивают растворы в антибатных объемных соотношениях так, что-

бы суммарный объем (Vобщ) оставался постоянным: 
VM + VL = Vобщ = const    (24) 

Например, если Vобщ=10 мл, то Vм : VL = 1:9, 2:8, 3:7 и т.д. 
3. Измеряют оптическую плотность серии при λ, выбранной на основа-

нии исследования спектров поглощения растворов L, M и их смесей. По полу-
ченным данным строят диаграмму состав – А или ∆А, которая называется кри-
вой изомолярной серии (рис.12(б)). 

 

Рис. 12 (а-г). Виды кривых изомолярных серий 
 
Если при данной λ поглощает свет не только комплекс MLn, но и раствор 

L или M, тогда на оси ординат в диаграмме откладывают не экспериментально 
полученное значение Аобщ, а в соответствии с уравнением (22) разницу ∆А: 

АMLn = ∆А = А общ – АМ (АL)   (25) 
А общ – суммарная оптическая плотность всех компонентов раствора; 
АМ (АL) – оптические плотности растворов компонентов М и L при концентрациях,  
равных концентрациям в исследуемой изомолярной серии; 
Для того, чтобы определить AM или AL готовят вспомогательную изомо-

лярную серию, которая содержит необходимые объемы М или L и раствори-
тель, чтобы выполнялось условие (24). Если Vобщ=10 мл, то Vм(VL) : Vр-ля = 1:9, 
2:8, 3:7 и т.д. Измеряют оптическую плотность, по формуле (25) рассчитывают 
∆А и строят диаграмму состав – ∆А (рис.12(а)). 

Несмотря на то, что исследуемые растворы серии являются трехкомпо-
нентной системой (М−L−S), в методе изомолярных серий количество раствори-
теля (S) постоянно, поэтому эта система рассматривается как двухкомпонент-
ная и состав её определяется только содержанием M и L. 

Изомолярные кривые могут иметь различную форму в зависимости от 
устойчивости комплекса и его спектрофотометрической характеристики. Если в 
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системе образуется очень устойчивый комплекс, то на диаграмме име-
ется один резко выраженный максимум (рис. 12(а)). Получение размытого 
максимума (рис. 12(б)) обусловлено тем, что в системе образуются либо один 
неустойчивый комплекс, который в значительной мере распадается на исход-
ные компоненты (неблагоприятные условия t, pH и т. д.) или несколько близких 
по оптическим свойствам устойчивых комплексов. 

Для установления причины исследуют несколько изомолярных серий с 
разной суммарной концентрацией (CL + CM). Если при этом получают серию 
кривых, положение максимумов которых совпадает, то образуется один неус-
тойчивый комплекс (рис. 12(в)). Следует отметить, что четкость максимума 
увеличивается при росте (CL + CM) и его точное положение определяют экс-
траполяционным методом: через начальные точки (M и L) обеих ветвей кри-
вой проводят прямые линии, продолжая их до взаимного пересечения (точка 
Х). Совпадение проекций этой точки и максимума экспериментальной кривой 
на ось абцисс однозначно свидетельствует об образовании в растворе одного 
комплекса (рис. 12(в)). При образовании в растворе ряда комплексов, вследст-
вие того, что в разбавленных растворах легче образуются МL, а при увеличении 
концентрации могут образоваться МLn, на диаграмме наблюдается изменение 
положения максимума в зависимости от концентрации (CL + CM) (мигрирую-
щий максимум) (рис. 12(г)). 

Определение состава комплекса по изомолярной кривой 
Положение максимума на кривой зависит только от состава комплекса. 

Если в системе образуется только один комплекс и реакция комплексообразо-
вания описывается уравнением mM + nL ⇔ MmLn, то, с учетом зависимости A = 
[MmLn] ⋅ εMLn ⋅ l , увеличению оптической плотности на диаграмме соответствует 
рост концентрации комплекса. 

Исходя из условий изомолярной серии (VM + VL = const, CL = CM), макси-
мальная концентрация [MmLn] будет при таких соотношениях объемов VM и VL, 
которые отвечают стехиометрическим коэффициентам m и n в комплексе: 

][
][

M
L

т
п

=     (26) 

Соотношение VL/VM находят проекцией точки максимума на ось абцисс 
(рис.12(в)) и получают соотношение m : n реагирующих компонентов. Не имея 
информации о величине m нельзя определить состав многоядерных комплек-
сов. Если комплекс одноядерный, т.е. m = 1, уравнение (26) приобретает вид: 

n = 
M

L

V
V

M
L

=
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][     (27) 

n – значение координационного числа; 
VL, VM – объемы M и L в точке максимума изомолярной кривой; 
[M] и [L] – концентрации раствора соли металла и лиганда в точке максимума изомо-

лярной кривой; 
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Концентрации [M] и [L] рассчитывают по формулам: 

[M] = 
o

aM

V
VC

 (27')                    

   [L] = 
o

aL

V
VС        (27'') 

CM и CL – исходные концентрации, моль/л; 
Va – объем аликвоты в данной колбе, мл; 
Vo – общий объем изомолярной серии, мл; 
 
С учетом (26), состав изомолярной 

серии на диаграмме можно выразить через 
объёмы (V) реагирующих веществ (рис. 
11(б-г)). 

Если в растворе образуется один 
комплекс MLn, то в присутствии избытка 
одного из компонентов (M или L) он доста-
точно устойчив вследствие сдвига равнове-
сия реакции M + n L ⇔ MLn  вправо. По 

мере приближения состава раствора к составу комплекса избыток одного из 
компонентов уменьшается, следовательно, отношения M и L приближаются к 
стехиометрическому (26), которому соответствует АХ − максимальное значе-
ние оптической плотности  на экспериментально полученной кривой в усло-
виях частичной диссоциации комплекса. 

Чтобы определить значение А в отсутствии диссоциации, экстрапо-
ляционным методом, как было описано выше, определяют точку А0 (рис. 13). 

С учетом (27), концентрация одноядерного комплекса в точке А0 равна: 
[MLn] = CM 

В точке АХ величина [MLn] за счет диссоциации уменьшается в АХ/А0 раз: 

[MLn]=
0A
AC XM     (28) 

Применяя уравнения материального баланса (7, 8) и используя (28), полу-
чают выражения для [M] и [L], образующихся при диссоциации [MLn]: 

[M] = CM - [MLn] = CM - CM
0

0

0 A
AAC

A
A X

M
X −
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Подставляют [M], [L] и [MLn] из (28-30) в выражение для константы дис-
социации и получают равенство (31) для расчета Кд комплекса по данным ме-
тода изомолярных серий. 
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Метод применим в случае образования в растворе комплекса одного со-
става, при этом наиболее точные значения Кд вычисляют для комплекса состава 

Рис. 13. Влияние диссоциации 
комплекса на диаграмму состав 
– свойство 
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1:1. Следует отметить, что метод изомолярной серии применим для оп-
ределения Кд комплекса средней прочности, так  как для очень устойчивого  
комплекса А0 - Ах → 0. 

Если в системе присутствуют  
комплексы разного состава, поглощаю-
щие в разных областях спектра, то воз-
можности метода можно расширить, изу-
чая одну и ту же серию при разных дли-
нах волн (λ выбирают на основании изу-
чения спектров поглощения) (рис. 14). 

Если разные комплексы поглоща-
ют на одной λ, то для их выявления не-
обходимо изучать изомолярную серию с 
разными суммарными концентрациями 
компонентов (CM + CL) (рис.12(г)). В этом 
случае выводы и найденные Кд могут 

быть ненадежными. 
4.3.2. Метод разбавления Бабко 

Метод основан на отклонении оптических свойств комплексов от закона 
Бэра при их разбавлении и применим для определения константы диссоциации 
комплекса средней устойчивости известного состава. При проведении экспе-
римента поступают следующим образом: 

1). Готовят раствор I смешением компонентов M и L, причем соотно-
шение их количеств должно быть таким, как в образующемся одноядерном 
комплексе (состав предварительно определяют по методу изомолярных серий). 
В этом случае концентрации комплекса (С) и металла (СM) в растворе I будут 
равны. Затем измеряют оптическую плотность А раствора в кювете шириной l 
см при λ, на которой поглощает только комплекс. 

2). Готовят раствор II разбавлением I в n раз, концентрация комплекса 
при этом также уменьшается в n раз и становится равной 

n
CСn = . Для наблюде-

ния отклонения от закона Бэра увеличивают толщину кюветы в n раз, т.е. 
nlln ⋅=  и измеряют оптическую плотность полученного раствора – Аn. Так как 

в растворах I, II поглощает только комплекс, то при разбавлении его диссоциа-
ция увеличивается и концентрация поглощающих свет частиц в растворе II бу-
дет меньше, чем Cn. Наблюдаемое уменьшение оптической плотности (Аn < A) 
свидетельствует об отклонении от закона Бугера – Ламберта – Бэра(∆): 

A
AA n−

=∆     (32) 

Для вычисления Кд комплекса величины А и Аn выражают через кон-
центрации поглощающих частиц путем следующих преобразований: 

 
Рис.14. Зависимость А изомолярной 
серии растворов Co(NO3)2 – КSCN от 
λ: λ=530 нм (1), λ=580 нм (2), λ=640 нм 
(3) 
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1. Степень диссоциации комплекса (α) в исходном растворе I ра-

вна 
С

С Д=α , где Сд – концентрация диссоциируемой формы комплекса, а в раз-

бавленном II – αn (
n

Д
n С

С
=α ). Тогда в растворе I ССД ⋅= α , а в II − nnД CС ⋅= α . 

Исходя из этого, концентрацию недиссоциированных, поглощающих свет час-
тиц в растворе I рассчитывают по (33), а в II − по (34): 

),1( αα −=−=− ССССС Д            (33) 
)1( nnnnnДn CCСCС αα −=−=−   (34) 

2. Величины А и An  выражают через концентрации недиссоциированных 
частиц (уравнения 35, 36 для раствора I, II соответственно), подставляют в 
формулу для ∆ (32) и получают уравнение (37): 

⋅−⋅= )1( αε CA     (35) 
nnnn CA ⋅−⋅= )1( αε     (36) 





⋅−⋅
⋅−⋅−⋅−⋅

=
−

=∆
)1(

)1()1(
αε

αεαε
C

CC
A

AA nnnn     (37) 

3. Из уравнения (37) после замены nn ⋅=   и 
n
CCn =  получают 

α
αα

−
−

=∆
1

n . Если диссоциация в исходном растворе относительно невелика, т.е. 

α  << 1, то αα −=∆ n  или αα +∆=n  (38). 

4. С учетом закона разбавления Оствальда 
n

nn
Д

CСК
α

α
α

α
−

=
−

=
11

22

    (39) 

знаменателем в уравнении (39) пренебрегают, т.к. α << 1 и αn<< 1, и по-
лучают Кд = nn CС ⋅= 22 αα     (40). Уравнение (40) преобразуют, выражая αn через 
α и Δ (38), Сn через С и получают уравнение (41): 

n
CС ⋅+∆= 22 )( αα          22 )( αα +∆=⋅ n           αα +∆=⋅ n          

1−
∆

=
n

α    (41) 

5. Формулу для расчета Кд комплекса по методу Бабко получают под-
становкой значения α из (41) в уравнение (40): 

C
n

K Д ⋅







−

∆
=

2

1
                 (41') 

В случае малопрочных комплексов в раствор I добавляют р-кратный 
избыток L (смещение равновесия М + L ⇔ МL вправо), который учитывают 

при расчете Кд:                           pC
n

К Д

2

1







−

∆
=  

В рассмотренных случаях лиганд L является анионом сильной кислоты. 
Если лиганд – анион слабой кислоты HL, то при вычислении КД ком-

плекса ML необходимо принимать во внимание концентрацию ионов водорода 
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в растворе, Кд(HL) и учитывать наличие равновесия (42), описываемого 
константой равновесия Кр: 

МL + Н+ ⇔ М + HL    (42) 

)(
)(

][
][

]][[
]][[

HLК
MLК

L
L

HML
HLMК

Д

Д
р =⋅= +  

Если в растворах I и II поддерживать концентрацию ионов водорода по-
стоянной (например, введением буферного раствора), то константа вышеприве-
денного равновесия (42) будет равна: 

[ ] [ ] )(
)(

)1()1(

22

HLK
MLK

H
C

Н
СК

Д

Д

n

nn
р =

−
=

−
= ++ α

α
α
α  

Считая, как и прежде, что (1 - α) ≈ 1 получают: 

[ ] )(
)(2

HLK
MLK

Н
С

Д

Д=+

α   , а затем     [ ]+⋅=
Н

СHLКMLК ДД

2

)()( α       (43) 

Подставляя значение α из (41) в (43), получают (44):  

][1
)()(

2

+







−

∆
=

H
C

n
HLKMLK ДД        (44) 

Вопросы для  самоконтроля 
1. Уравнение Бугера-Ламберта-Бера. Какие условия проведения экс-

перимента необходимо соблюдать при изучении комплексообразования в рас-
творе? Чем может быть вызвана разница в отических плотностях (∆) при раз-
бавлении раствора? 

2. Молярный коэффициент светопоглощения. От каких параметров он 
зависит, какие условия эксперимента необходимы для получения истинного 
значения ελ.? 

3. Для смеси окрашенных соединений А и В, поглощающих на одной 
длине волны верно: 

а) Аобщ = АА + АВ                                       в) Аобщ = (εАСА + εВСВ)⋅l 
б) Аобщ = ε (СА + СВ)⋅l                                г) Аобщ = εСА + εСВ 
4. В каких координатах представляют электронный спектр поглоще-

ния? Диапазоны (λ, ν) в спектрах. Какими параметрами характеризуется полоса 
поглощения? 

5. Типы переходов в электронных спектрах. 
6. Представьте графическую зависимость А = f(Vпоглощающего компо-

нента), в пределах которой соблюдается основной закон светопоглощения. 
7. Какие изменения в электронных спектрах свидетельствуют о нали-

чии комплексообразования в растворе? Методика проведения эксперимента для 
получения спектров и  их  примеры. 

8. Рабочая длина волны (λ раб). Определите её на спектрах поглоще-
ния (рис. 9, 10 пособия). Какую величину необходимо использовать A(MLn) 
или A(MLn) = ∆A = Аобщ −АM(L) при изучении комплексообразование на вы-
бранной λ в каждом случае? 
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9. Условия изучения комплексообразования в системе M – 
HnL – S(растворитель), где HnL является слабой кислотой. Методика проведе-
ния эксперимента для построения зависимости A-pH. Какие факторы при этом 
необходимо учитывать ? Выбор оптимальных интервалов pH для изучения. 

10. Время достижения равновесия (τ) реакции комплексообразования 
(методика постановки эксперимента, вид графической зависимости А = f(τ)). 

11. Общие экспериментальные методы изучения комплексообразова-
ния. 

12. Метод Остромысленского-Жоба. Основа и методика приготовления 
изомолярной серии, вычисление концентрации изомолярной серии. К какому 
виду систем можно отнести этот метод : M – L – S или  M – L? 

13. Виды кривых изомолярных серий. В каком случае на оси ординат 
откладывают ∆А? Как вычисляют АМ и АL в случае их совместного поглощения 
с комплексом? 

14. В каких случаях изомолярная кривая характеризуется «размытым 
максимумом»? Как экспериментально это определить? 

15.  Нахождение состава комплекса по изомолярной кривой. Почему 
проекция на ось состава проводится от точки максимума этой кривой? 

16. Нахождение KMLn  по изомолярной кривой (объяснить разницу в 
значениях точек Ах и А0). В каком случае Ах  - А0 → 0 ? 

17. Вывести зависимость Кд от Ах, А0, СМ и СL для комплекса состава 
ML2. Какие концентрации СМ и СL необходимо подставлять в полученное урав-
нение? 

18. Возможности и ограничения метода изомолярных серий. Опреде-
лить составы комплексов в системе Co(NO3)2 - KSCN по кривым на рис.14. по-
собия) 

19. На чём основан метод Бабко? Условия его применения и ограниче-
ния. Методика проведения эксперимента. Почему возникает разность в значе-
ниях оптической плотности (∆А) при разбавлении раствора комплекса и не со-
блюдается закон Бугера-Ламберта-Бера?  

20. Вывести зависимость Кд от ∆А и определить Кд(ML2) по методу 
Бабко, используя следующие данные: 

І р-р C(M) C(L) l A 
1⋅10−3 6⋅10−3 1 см 0,45 

ІІ р-р Cn(M) Cn(L) ln An 

0,5⋅10−3 3⋅10−3 2 см 0,21 
21. Определить Кд комплекса ML, где L−- анион слабой кислоты HL, 

используя следующие данные:               рН = 4,0             Кд(HL)=1,5⋅10−6  

І р-р C(M) C(L) l A 
3⋅10−3 6⋅10−3 1 см 0,73 

ІІ р-р Cn(M) Cn(L) ln An 

1,5⋅10−3 3⋅10−3 2 см 0,61 
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22. Какой вид будет иметь график А = f(pH), если при увели-
чении pH  в системе M - HL (одноосновная слабая кислота) образуются ком-
плексы состава ML и ML2 с разными оптическими свойствами? 

23. Почему при высоких pH возможно образование комплексов со сла-
быми  кислотами сложного состава, как это определить? 

24. Отклонение от закона Бэра (разность ∆ = А−Аn) наблюдается при 
разбавлении: 
а) растворов комплексов только растворителем; 
б) растворов неустойчивых комплексов как растворителем, так и  раствором   
лиганда; 
в) растворов прочных комплексов как растворителем, так и раствором лиганда; 

 
ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ № 2, 3 

Определение состава и устойчивости тиоцианатного комплекса желе-
за (III) методами изомолярной серии и Бабко 

(Предварительно проработать подраздел 4.3.1 и 4.3.2) 
Оборудование: 

Мерные пробирки на 10 мл – 11 шт 
Мерные колбы на 100 мл – 1 шт 

Мерная колба на 250 мл – 1 шт 
Мерные пипетки на 10 мл – 2 шт, на 5 мл – 2 шт 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

С(1/z (HNO3) = 0,1 моль/л, V = 250 мл  
Работа № 2 

3FeClC = 2·10–3 моль/л; 

Vp-pa = 100 мл 
OH6·FeCl 23

M  = 270,2 г/моль 

OH6·FeCl 23
m  = 0,0541 г 

Работа № 3 

3FeClC = 3·10–3 моль/л; 

Vp-pa = 100 мл 
OH6·FeCl 23

M =270,2 г/моль 

OH6·FeCl 23
m  = 0,0811 г 

Навеску соли внести в колбу 
на 100 мл и довести 0,1 н 
раствором HNO3 до метки. 

СKSCN = 2·10-3 моль/л; 
Vp-pa = 250 мл 
MKSCN = 97,94 г/моль 
m KSCN = 0,049 г 

СKSCN = 3·10-3 моль/л; 
Vp-pa = 250 мл 
MKSCN = 97,94 г/моль 
mнавески KSCN = 0,0735 г 

Навеску соли внести в колбу 
на 250 мл и довести 0,1 н 
раствором HNO3 до метки 
(можно использовать 
NH4SCN) 

Часть 1. Метод изомолярных серий Остромысленского-Жоба 
В системе Fe(NO3)3 – KSCN – H2O могут образовываться комплексы со-

става (M : L = 1:1 и 1:2), отличающиеся по устойчивости: 
])SCN(Fe[д 2K +  = 1,12·10–3 (µ = 0);             ])SCN(Fe[д 2

K +  = 4,4·10–4 (µ = 1,28). 

Область доминирования того или иного комплекса зависит от рН раство-
ра, концентраций Fe3+ и SCN–, а также их мольного соотношения. Для опреде-
ления максимума светопоглощения комплекса, образующегося при рН = 1, 
вначале записывают спектры поглощения исходных реагентов, а также их сме-
сей (рис. 9). Как видно из рисунка, положение максимума светопоглощения в 
условиях проведения опыта не зависит от соотношения реагентов и находится 
при λ = 460 нм, т.о. в данной системе образуется один комплекс. 
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Ход работы: 
1. Готовят изомолярную серию (см. таблицу) смешением в пробирках 

предварительно приготовленных растворов исходных соли Fe3+ (комплексооб-
разователя) и роданида калия (лиганда) концентрации 2·10–3 ( работа № 2) или 
3·10–3 моль/л (работа № 3) в соотношении 1: 9, 2:8, …, 9:1 так, чтобы общий 
объем =++ –3 SCNFe VV 10 мл. 

2. Приготовленные растворы выдерживают в течение 30 мин. для уста-
новления равновесия и измеряют пропускание (Т, %) при λ = 460 нм (l = 1 см 
для работы №2 или  l = 0.5 см для работы №3). Раствор сравнения –  вода. 

3. Результаты измерений, рассчитанную величину А, концентрации реа-
гентов Fe3+ и SCN– в каждой колбе серии с использованием приведенных ниже 
формул (выведены на основе (27') и (27'')), а также их соотношение записыва-
ют в таблицу: 

   .
мл 10

)(SCN·CVС              ;
мл 10

)(Fe·CVС
-

исхаликв.
SCN

3
исхаликв.

Fe -3 ==
+

+  

Таблица. Данные изомолярной серии в системе Fe3+  –  SCN–  для работ № 2, 3 

№ 
колбы +3FeV  –SCNV  +3FeC ⋅103 −SCNC ⋅103 −+ SCNFe C:C 3  T, % 

100
lg TA −=  

1 1 9   1 : 9   

2 2 8      

3 3 7      

4 4 6      

5 5 5      

6 6 4      

7 7 3      

8 8 2      

9 9 1   9 : 1   

4. Строят изомолярную кривую в координатах А – состав изомолярной 
серии (рис. л.р.2, 3), как показано на рис.13; определяют состав образующегося 
в растворе комплекса, исходя из того, что максимум оптической плотности на 
кривой (точка Ах) отвечает максимальной концентрации комплекса, следова-
тельно, в данном растворе серии соотношение −+ SCNFe C:C 3  отвечает их сте-
хиометрическому соотношению в комплексе: 

===
+

−

+

−

33 Fe

SCN

Fe

SCN

V
V

C
C

n  
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n – координационное число; 
−SCNC , +3FeC , −SCNV , +3FeV  – концентрации или объемы реагентов SCN– и Fe3+ в 

точке максимума изомолярной кривой; 

 
Рис. Изомолярная кривая в системе Fe3+ – SCN– для работ № 2, 3 
Рис. Изомолярная кривая в системе Cu2+ – ЭДТА для работ № 4, 5 

5. Константу устойчивости комплекса Fe (III) вычисляют методом Остро-
мысленского-Жоба (рис. 13): определяют на полученной диаграмме изомоляр-
ной кривой системы Fe3+ – SCN– значение Ах и экстраполяционным методом 
значение Ао. Константу устойчивости вычисляют по формуле (31): 

,
)A·CA·C)(AA(

A·A
n

xFeoSCNxo

n
xo

])SCN(Fe[
3

n3
n +−

−
−−

=β  

−SCNC  и +3FeC  – концентрации реагентов в точке максимума изомолярной кривой; 

n – координационное число; 
Аx – практическая оптическая плотность раствора с учетом диссоциации комплекса; 
А0 – оптическая плотность раствора без учета диссоциации комплекса. 

Расчет: 
=−n3

n ][Fe(SCN)
β  
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Часть 2. Метод Бабко 
1. Для работы №2 готовят раствор 1, содержащий 7 мл раствора железа 

3FeClC  = 2·10–3 и  7 мл раствора CKSCN  = 2·10–3 моль/л  и  через 30 мин. измеряют 
его пропускание (Т, %) при λ = 460 нм  и l = 1 см. Раствор сравнения –  вода. 

Для работы №3 готовят раствор 1, содержащий 7 мл раствора железа 
3FeClC  = 3·10–3 и  7 мл раствора CKSCN = 3·10–3 моль/л, l = 0,5 см. 

Рассчитывают значение =−=
100
TlgA  

Т и А – пропускание (%) и оптическая плотность раствора 1 
 
2. После измерения пропускания соответствующий раствор 1 разбавляют 

в два раза (n = 2): отбирают 5 мл раствора 1, вносят в мерный цилиндр, добав-
ляют 5 мл 0.1 н HNO3. Затем сразу измеряют  пропускание полученного рас-
твора 2 при λ = 460 нм; ширину кюветы увеличивают в 2 раза: l = 2 см для ра-
боты №2  и l = 1 см для работы №3. 

Рассчитывают значение =−=
100
TlgA n

n  

Тn и Аn – пропускание (%) и оптическая плотность раствора 2 
 
3. На основании А и Аn рассчитывают отклонение от закона Бугера – 

Ламберта – Бэра (Δ) по формуле (32): 
Δ = 
4. На основании рассчитанного Δ вычисляют констатну диссоциации 

комплекса по формуле  ((41'), где С – концентрация 
3FeClC   в растворе 1 с учё-

том разбавления): 
Кд = 

=)]([ SCNFeβ  

 
Подпись руководителя практикума----------------------- 

 
ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ № 4, 5 

Определение состава и устойчивости комплекса меди (II) с ЭДТА 
(трилон Б) методом изомолярных серий 

(Предварительно проработать подраздел 4.3.1) 
Оборудование: 

Мерные пипетки на 10 мл – 4 шт 
Мерные колбы на 50 мл – 10 шт, на 100 мл – 1 шт, 
на 250 мл – 1 шт 

Мерные колбы на 0,5 л (№ 4) 
– 1 шт,  на 1л (№ 5) – 1 шт 
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Реактивы: 

концентрация и объём растворов приготовление раствора 
С(KNO3) = 1,25моль/л 
М(KNO3) = 101 г/моль 
V = 250 мл 
m = 31,56 г 

навеску взвесить на технических весах, 
внести в колбу на 250 мл и довести во-
дой до метки. 

ацетатный буферный раствор (pH = 5,2), V = 150 мл  
Работа № 4 

С(Cu(NO3)2) = 0,1 моль/л 
M(Cu(NO3)2⋅3H2O) = 241,6 г/моль 
V = 100 мл 
m = 2,416 г 

Работа № 5 
С(Cu(NO3)2) = 0,05 моль/л 
M(Cu(NO3)2⋅3H2O) = 241,6 г/моль 
V = 100 мл 
m = 1,208 г 

Навеску соли внести в колбу на 100 мл 
и 
довести водой до метки. 

С (ЭДТА,трилона Б)  
= 0,1 моль/л 

С(ЭДТА,трилона Б) 
= 0,05 моль/л 

1 ампулу 0,1 н фиксанала внести в кол-
бу на 0,5 л (№ 4) или на 1л (№ 5) и до-
вести водой до метки. 

Ход работы: 
1. Готовят исходные растворы соли Cu2+ и ЭДТА (лиганда, L) и смеши-

вают их в колбах объемом 50 мл в соотношениях 1:9, 2:8, …, 9:1 так, чтобы во 
всех колбах серии мл 102 =++ LCu

VV (см. таблицу). Затем в каждую колбу для 
поддержания одинакового значения рН = 5,2 добавляют по 10 мл ацетатного 
буфера. Для поддержания постоянной ионной силы растворов (µ = 0,5) в каж-
дую колбу приливают по 20 мл 1,25 М раствора KNO3 (или NaNO3, NH4NO3…). 
После доведения объема растворов до метки дистиллированной водой сразу 
измеряют их оптическую плотность на λ =740 нм, l = 1 см. Раствор сравнения 
– вода. 

2. Поскольку Cu2+ также как и комплекс поглощает свет в области 740 нм, 
то в соответствии с уравнением (22) оптическая плотность комплекса в каждом 
растворе серии (АСuL) равна разнице (∆А) между соответствующими значения-
ми оптических плотностей: суммарной (Аобщ.) и раствора Cu2+ ( +2CuA ): 

АСuL = ∆А  = Аобщ - +2CuA  
Значения +2CuA вычисляют по нижеприведенной формуле, используя значение 
оптической плотности раствора в колбе №10, приготовленного без добавлениия 
раствора лиганда: 

10
CuV

CuАA 2

10

2Cu ++ =  

где +2Cu
A  – оптическая плотность раствора Cu2+ в каждой колбе серии 

VCu – объём аликвоты 0,1 М раствора Cu(NO3)2  в каждой колбе серии 
+2

10CuА  – оптическая плотность раствора без добавления ЭДТА(L) – колба №10 

Разницу ∆А в каждом растворе серии, рассчитывают по формуле: 
+−= 2Cu

АобщAΔA , 

Аобщ – суммарная оптическая плотность раствора (Аобщ  = +2CuA + АСuL) 

Результаты измерений, рассчитанные величины А, ∆А и концентрации 
реагентов Cu2+ и ЭДТА (L) в каждой колбе серии записывают в таблицу. 

   .
мл 50

(L)·CVС              ;
мл 50

)(Cu·CVС исхаликв.
L

2
исхаликв.

Cu2 ==
+

+  
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Таблица. Данные изомолярной серии Cu2+ – ЭДТА для работ № 4, 5 

№ 
п/п 

V(Cu2+) 
мл 

V(L) 
мл 

V(буф) 
мл 

V(KNO3) 
мл 

C(Cu2+) 
моль/л 

C(L) 
моль/л 

Т,% Аобщ 

+2

10CuА * 
+2Cu

A  ∆А 

1 1 9 10 20       

2 2 8 10 20       

3 3 7 10 20       

4 4 6 10 20       

5 5 5 10 20       

6 6 4 10 20       

7 7 3 10 20       

8 8 2 10 20       

9 9 1 10 20       

10 10 0 10 20  -  * * 0 

3. Строят изомолярную кривую в координатах ∆А – состав изомолярной 
серии (на приведенном выше в работе № 4, 5 рисунке), определяют состав об-
разующегося в растворе комплекса, исходя из того, что максимум оптической 
плотности на кривой (точка Ах) отвечает максимальной концентрации ком-
плекса, следовательно, в данном растворе серии соотношение LCu CC :2+  отвеча-
ет их стехиометрическому соотношению в комплексе: 

===
++ 22 Cu

L

Cu

L

V
V

C
C

n  

n – координационное число; 

LC , +2CuC , LV , +2CuV  – концентрации и объемы реагентов (L) и Cu2+ в точке максимума изомолярной кри-
вой. 

4. Константу устойчивости комплекса вычисляют методом Остромыслен-
ского-Жоба (рис. 13): определяют на полученной диаграмме изомолярной кри-
вой системы Cu2+ – L значение Ах и экстраполяционным методом значение Ао. 
Константу устойчивости вычисляют по формуле (31): 

,
)··)((

·
2

)]([ n
xCuoLxo

n
xo

LCu
ACACAA

AA
+−−

=β  

LC  и +2CuC  – концентрации реагентов в точке максимума изомолярной кривой; 
Аx – практическая оптическая плотность раствора с учетом диссоциации комплекса; 
А0 – оптическая плотность раствора без учета диссоциации комплекса. 

Расчёт: 

=
)]([ LCu

β  

 

 

Подпись руководителя практикума----------------------- 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 6 
Определение состава и устойчивости комплекса титана (IV)  

с пероксидом водорода методом изомолярной серии 
(Предварительно проработать подраздел 4.3.1) 

Оборудование: 
Мерные колбы на 25 мл – 7 шт. 
Мерные пипетки на на 5 мл – 2 шт, на 10 мл – 1шт. 
 

Реактивы: 
С(TiCl4) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(H2O2) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(1/z HCl) = 2 моль/л,      V = 250 мл 

Ход работы: 
1. В семи мерных колбах на 25 мл смешивают 0,01 М растворы TiCl4 и 

пероксида водорода в антибатных соотношениях так, чтобы во всех колбах се-
рии мл 6VV

224 OHTiCl =+  (объемы указаны в таблице). Доводят объемы раство-
ров до метки 2 н. раствором HCl и через 2 часа после сливания измеряют их 
пропускание (Т, %) на λ = 420 нм при l = 0,5 см. Раствор сравнения – вода. 

Результаты измерений, вычисленные значения А, концентраций реаген-
тов и их соотношения в каждой колбе заносят в таблицу. 

.
мл 25

·1·10VС                         ;
мл 25

·1·10VС
2

аликв.
OH

2
аликв.

Ti 22

−−

==  

Таблица. Данные изомолярной серии в системе TiCl4 – H2O2 для работы № 6 

№ 
 

VTi, 
мл 

,V
22OH  

мл 
,10·C 3

Ti  
моль/л 

,10·C 3
OH 22

 TiC  : 
22OHC  T, % 

100
TlgА −=  

1 1 5 0,4 2 1 : 5   

2 1.5 4.5      

3 2 4      

4 3 3      

5 4 2      

6 4.5 1.5      

7 5 1 2,0 0,4 5 : 1   
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2.Строят график зависимости А 
от состава растворов серии (рис. л.р.6), 
как показано на рис. 13; определяют со-
став образующегося в растворе ком-
плекса, исходя из того, что максимум 
оптической плотности на кривой (точка 
Ах) отвечает максимальной концентра-
ции комплекса, следовательно, в дан-
ном растворе серии соотношение 

22OHTi C:C  отвечает их стехиометриче-
скому соотношению в комплексе: 

 

===
4

22

4

22

TiCl

OH

TiCl

OH

V
V

C
C

n   
Рис. Изомолярная кривая в системе  
        TiCl4 – H2O2 для работы № 6 

n – координационное число; 
,C

22OH  
22OHV , 

4TiClC , 
4TiClV  – концентрации или объемы реагентов в точке максимума изомолярной 

кривой. 
3. Константу устойчивости комплекса вычисляют методом Остромыслен-

ского-Жоба (рис. 13): определяют на полученной диаграмме изомолярной кри-
вой системы TiCl4 – H2O2 значение Ах и экстраполяционным методом значение 
Ао. Константу устойчивости вычисляют по формуле (31): 

( )( )n
xTiCloOHxo

n
xo

·AC·ACAA
·AAβ

422
−−

=  

n – координационное число; 
Аx – практическая оптическая плотность раствора с учетом диссоциации комплекса; 
А0 – оптическая плотность раствора без учета диссоциации комплекса. 

 
Расчёт: 

+4
22 )]([ OHTi

β =  
 
 

Подпись руководителя практикума----------------------- 

4.3.3. Метод молярных отношений и виды кривых насыщения 
Исследование комплексообразования методом молярных отношений ос-

новано на измерении оптической плотности растворов с постоянным содержа-
нием металла и переменной концентрацией лиганда или наоборот. Это даёт 
возможность более полно охарактеризовать ступенчатое комплексообразование 
в растворе. При изучении комплексообразования в серии растворов с См= const 
к постоянному объёму исходного раствора компонента М (VM) с концентрацией 
СМ прибавляют различные объёмы раствора реагента (VL) с концентрацией СL 
так, чтобы См : СL = 1:0.25; 1:0,5; 1:1; 1:2; 1:3; 1:4; 1:10; 1:20 и т.д. Затем дово-



 72 

дят общий объём растворов до постоянного значения V и измеряют оп-
тическую плотность каждого раствора при λmах, выбранной на основании изу-
чения спектров поглощения исходных компонентов и их смесей. При этом ки-
слотность и ионная сила растворов должны быть одинаковыми во всех раство-
рах серии. 

Полученные результаты изображают в виде диаграммы A(ε) = f(CL), ко-
торая называется кривой насыщения (сдвига равновесия) по лиганду. Если в 
измеряемой области спектра поглощает не только комплекс, но и один из ис-
ходных компонентов, в значения А вносят соответствующие с уравнением (25) 
поправки и строят диаграмму ∆A = f(CL). В зависимости от состава и устойчи-
вости образующихся комплексов (прочные, средней прочности, малопрочные), 
диаграммы приобретают различный вид (рис. 15 (а-д)). 

 
При образовании в растворе прочных комплексов кривая насыщения 

имеет вид ломаной линии с точкой перегиба, которая указывает на соотноше-
ние компонентов в комплексе (рис. 15(а)). Наличие восходящего участка на 
кривой объясняется тем, что по мере увеличения CL растёт концентрация ком-
плекса и, следовательно, оптическая плотность раствора. При определенном 
соотношении СL : См, отвечающем стехиометрическим количествам M и L в 
комплексе, А достигнет максимального значения. Дальнейшее увеличение СL 
не приводит к повышению концентрации комплекса MmLn, поэтому, если, обра-
зующийся комплекс является единственным, то кривая насыщения идёт парал-
лельно оси абсцисс – горизонтальный участок. 

Чтобы убедиться в том, что точка пересечения отвечает соотношению 
CL:CM, необходимо исследовать несколько серий растворов, которые отличают-
ся концентрацией CM. Если при этом положение этой точки не меняется, то 
можно сделать вывод о составе комплекса: 

M

L

C
Cn =  

, где СL и СМ – концентрации L и M в точке пересечения; 
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Кривая насыщения носит ступенчатый характер, если в раст-
воре образуется несколько устойчивых комплексов (рис. 15(б)). Каждой сту-
пени отвечает определённое соотношение компонентов СL : CM, при котором 
образуется данный комплекс. 

Диаграмма, которая не содержит чёткого перегиба, а плавно перехо-
дит в горизонтальную прямую наблюдается в тех случаях, когда в системе об-
разуется один комплекс или несколько близких по оптическим свойствам ком-
плексов средней устойчивости (рис. 15(в)). В этом случае соотношение CL : 
CM нельзя определить по перегибу кривой, так как постоянное значение опти-
ческой плотности если и достигается, то при большом избытке лиганда и соот-
ношении CL : CM, которое намного превышает значение n. 

Если в растворе образуется один неустойчивый комплекс, кривая насы-
щения непрерывно растёт при увеличении концентрации лиганда (или металла) 
и не имеет точки перегиба (рис. 15(г)). 

Следует отметить, что при ступенчатом комплексообразовании кривая 
зависимости оптической плотности от концентрации СL (CM) представляет со-
бой не прямую линию, а вогнутую кривую. Это наблюдается потому, что при-
сутствующие в растворе комплексы с меньшим соотношением СL : CM, при 
данной длине волны поглощают свет меньше, чем комплекс с максимальным 
координационным числом (рис.15(д)). 

4.3.4. Метод прямой линии Асмуса 
Метод применяют для определения состава одного существующего в рас-

творе малопрочного одноядерного комплекса (на кривой A = f (CL) при CM = 
const не достигается насыщения (рис. 15(г)). 

При отсутствии поглощения (M) и (L) Асмус вывел зависимости: 

ДAД
n

L K
B

mK
BA

V
−⋅

′
=

11                 

n
L

Д
A

VB
K

А
l
Am

11 ⋅+

′
==  

А′ и В – постоянные для данной серии опытов; 
n – стехиометрическое отношение компонентов  
в комплексе; 
Кд – константа диссоциации комплекса; 

l
AmA =  – модуль оптической плотности; 

V – общий объём; 
СL, CM – исходные концентрации L и M; 
l −ширина кюветы; 
VL – объём лиганда, добавляемый к постоянному объ-
ёму (VM) металла; 

Если на оси ординат откладывать вели-

чину n
LV
1 , а на оси абсцисс – соответствующее 

Рис. 16. Графическое определе-
ние стехиометрического коэф-
фициента n методом Асмуса 
(при n = 1 функция прямоли-
нейна) 
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значение 
Am

1  и задавать различные значения n (n – целое число), то в 

общем случае получают набор кривых в координатах n
LV
1  − 

Am
1  (рис. 16). Эта 

зависимость только для истинного значения n будет выражаться прямой ли-
нией. 

Для построения такого графика используют результаты измерения опти-
ческой плотности серии растворов, приготовленных методом молярных отно-
шений при См = const. 

Преимущество метода заключается в возможности правильного уста-
новления состава комплекса в условиях, когда См и СL определены неточно или 
вообще неизвестны. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 7 
Определение состава комплекса титана (IV) с пероксидом водорода 

методом прямой линии Асмуса 
(Предварительно проработать подраздел 4.3.4) 

Оборудование для студентов: 
Мерные колбы на 25 мл – 5 шт. 
Мерные пипетки на на 1 мл – 1 шт, 
на 5 мл – 1шт, на 10 мл – 1 шт 

Реактивы: 
С(TiCl4) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(H2O2) = 1·10–2 моль/л,  V = 25 мл 
С(1/z HCl) = 2 моль/л,   V = 250 мл 

Ход работы: 
1. Готовят серию насыщения по пероксиду водорода (С(H2O2) = 

const).В мерные колбы на 25 мл вносят по 2,5 мл 0,01 М раствора Н2О2 и 0,25, 
0,5, 0,75, 1,0 и 1,25 мл 0,01 М раствора TiCl4. Объемы растворов доводят до 
метки 2 н раствором HCl (см. таблицу). 

Пропускание (Т, %) измеряют через 2 часа после приготовления раство-
ров на λ = 420 нм и l = 1 см. Раствор сравнения – вода. 

Результаты измерений, вычисленные значения А, концентраций реаген-
тов и их соотношения в каждой колбе заносят в таблицу. 

.
мл 25

·1·10VС                         ;
мл 25

·1·10VС
2

аликв.
OH

2
аликв.

Ti 22

−−

==  

Таблица. Данные серии  насыщения по H2O2 в системе TiCl4  – H2O2 для работы № 7 

№ 
п/п 

V(TiCl4), 
мл 

V(H2O2), 
мл 

С(Ti4+)·103, 
моль/л 

С(H2O2)·103, 
моль/л M:L T, % 

100
TlgАэксп −=  

1 2,5 0,25      

2 2,5 0,5      

3 2,5 0,75      

4 2,5 1,0      

5 2,5 1,25      
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2. По полученным данным строят график зависимости 
( ))( 22OHCA f=  (рис. л.р.7); для каждой точки С(H2O2) / (

22OHV ), при необходи-
мости, графически уточняют значения соответствующих величин оптической 
плотности (А уточнённая) и заносят их в приведенную ниже таблицу (в случае от-
сутствия расхождений используют экспериментально определённую А (Аэкспери-

мент). 

 
Рис. Графическая  зависимость ( ))OH(CA 22f=  для работы № 7 

3. Для полученных значений А вычисляют величины
Am

1  по формуле 

A
l

mA

=
1 , где mA – модуль оптической плотности, а также ряд значений n

LV
1 , где 

VL – V(H2O2), а n – задаваемые координационные числа от 1 до 3, и составляют 
ниже приведенную таблицу данных для построения графической зависимости 

n
LV
1

 = f.(
Am

1 ). Вычисления приложить. 

Таблица. Данные для определения состава комплекса титана (IV) методом Асмуса для 
работы № 7 

22OHV , мл 

*1

22

1











OHV
 

*2

22

1











OHV
 

*3

22

1











OHV
 Aэксперимент / 

(A уточнённая) A
l

mA

=
1

 

0,25      

0,5      

0,75      

1,0      

1,25      
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1*, 2*, 3* – задаваемые координационные числа; l – толщина поглощающего 

слоя 
4. На приведенном ниже рисунке строят три графических зависимости 

n
LV
1  (где n = 1, 2, 3 – задаваемые координационные числа (ось x)) от 

Am
1  (ось y), 

как показано на рис. 16. График, выражающийся прямой линией, будет отве-
чать истинному значению n (составу комплекса). 

 
Рис. График n

LV
1

 (где n = 1, 2, 3 – задаваемые координационные числа) 
Am

1  для № 7 

Состав комплекса  =  

 

Подпись руководителя практикума----------------------- 

4.3.5. Метод отношения наклонов Гарвея-Меннинга 
Метод применяют для исследования реакций, в результате которых 

образуется один достаточно прочный комплекс. Используются результаты 
измерения оптической плотности двух серий растворов, приготовленных по 
методу молярных отношений. 
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Первая серия представляет собой сдвиг равновесия по металлу 
(СL = const). В этом случае, при соблюдении условия CL > CM, из-за большого 
избытка реагента L можно считать, что компонент М будет полностью перехо-

дить в комплекс MmLn с концентрацией CM/m. 
Измеряют оптическую плотность растворов 
серии (значения А1) и строят графическую за-
висимость А1= f(CM) (рис. 17), которая выра-
жается уравнением: 

А1= k1⋅CM/m 
k1 – коэффициент пропорциональности; 

СM – концентрация металла в каждом растворе серии; 
Таким образом, тангенс угла наклона 

этой прямой (угловой коэффициент, b1) будет 
равен: b1 = k1/m. 

Для второй серии (сдвиг равновесия по 
лиганду, СM = const, CM > CL) строят графиче-
скую зависимость А2= f(CL) (рис. 17), которая 
представляет собой прямую, описываемую 

уравнением А2= k2⋅ CL/n.  Тангенс угла её наклона (угловой коэффициент, b2) 
соответственно равен : b2 = k2/n 

Применяя основной закон светопоглощения (21) к выражениям для А1 и 
А2, приходят к уравнениям: 

А1= k1⋅ CM/m = b1⋅CM = ε l ⋅CM/m 
А2= k2⋅ CL/n   = b2⋅CL = ε l ⋅CL/n 

Отсюда:                                           b1 = ε l /m 
b2 = ε l /n 

Разделив одно равенство на другое, находят отношение угловых коэффи-
циентов (45), которое равно 
отношению стехиометриче-
ских коэффициентов в фо-
рмуле комплекса:  

                   
m
n

b
b

=
2

1     (45) 

Следует отметить, 
что в случае образования 
комплекса состава ML, 
влияние одинакового из-
бытка (L) или (M) при по-
стоянной и одинаковой 
концентрации второго ком-
понента на сдвиг равновесия реакции сказывается идентично (рис. 18). 

 
Рис. 17. Графическое определе-
ние отношения стехиометриче-
ских коэффициентов m : n мето-
дом отношения наклонов (на 
рис. m : n  = 1) 

 
Рис. 18. Определение состава комплеса Zn2+ с 
ксиленоловым оранжевым (КО) методом сдвига 
равновесия 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 8 
Определение состава  комплекса титана (IV) с пероксидом водорода 

методом Гарвея-Меннинга 
(Предварительно проработать подраздел 4.3.5) 

Оборудование: 
Мерные колбы на 25 мл – 10 шт. 
Мерные пипетки на 10 мл – 1шт, на 5 мл– 
2 шт, на 1 мл– 2 шт. 

Реактивы: 
С(TiCl4) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(H2O2) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(1/z HCl) = 2 моль/л, V = 250 мл 

Ход работы: 
1. Для определения состава комплекса по методу отношения наклонов гото-

вят две серии растворов насыщения – по L (СМ = const) и M (СL = const). 
Серия I (С(TiCl4) = const) 
В  мерные колбы на 25 мл вносят по 2,5 мл 0,01 М раствора TiCl4 и 0,25, 

0,5, 0,75, 1,0 и  1,25 мл 0,01 М раствора Н2О2. Объемы растворов доводят до 
метки 2 н. раствором HCl (таблица). 

Серия II (С(H2O2) = const) 
В  мерные колбы на 25 мл вносят по 2,5 мл 0,01 М раствора Н2О2 и 0,25, 

0,5, 0,75, 1,0 и  1,25 мл 0,01 М раствора TiCl4. Объемы растворов доводят до 
метки 2 н. раствором HCl (таблица). 
Таблица. Данные серии насыщения по H2O2 в системе TiCl4  – H2O2  (серия I) для № 8 

№ 
п/п 

V(TiCl4), 
мл 

V(H2O2), 
мл 

С(Ti4+)·103, 
моль/л 

С(H2O2)·103, 
моль/л M:L T, % 

100
lg TА −=  

1 2,5 0,25      

2 2,5 0,5      

3 2,5 0,75      

4 2,5 1,0      

5 2,5 1,25      

Таблица. Данные серии насыщения по Ti4+ в системе TiCl4  – H2O2 (серия II) для № 8 

№ 
п/п 

V(H2O2), 
мл 

V(TiCl4), 
мл 

С(Ti4+)·103, 
моль/л 

С(H2O2)·103, 
моль/л M:L T, % 

100
lg TА −=  

1 2,5 0,25      

2 2,5 0,5      

3 2,5 0.75      

4 2,5 1,0      

5 2,5 1,25      
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Пропускание растворов двух серий (Т, %) измеряют через 2 часа 
после приготовления при λ = 420 нм и l = 1 см. Раствор сравнении – вода. 

Результаты измерений, вычисленные значения А, концентраций реаген-
тов (по приведенным ниже формулам) и их соотношения в каждой колбе зано-
сят в таблицу. 

.
мл 25

·1·10VС                         ;
мл 25

·1·10VС
2

аликв.
OH

2
аликв.

Ti 22

−−

==  

2. По полученным данным на соотвествующем рисунке для работы № 8 
строят графики зависимости ( ))OH(CA 22f=  и ( ))( 4TiClCA f= , как показано на 
рис.18, затем определяют тангенсы углов наклона полученных прямых (см. 
рис. 17) и вычисляют соотношение металла и лиганда в комплексе: 

–  тангенс угла наклона прямой  ( ))( 22OHCA f=  равен l; 
–  тангенс угла наклона прямой ( ))( 4TiClCA f=  равен m. 

Для реакции             mTi  + l H2O2 = [Tim(H2O2)l]4+ 

окоорд.числ    
m

    
][
][

4
22 ==+



Ti
OH   

 
Рис. Графические  зависимости ( ))OH(CA 22f=  и ( ))( 4TiClCA f=  для работы № 8 
Рассчёт: 

 

 

 

 

 

Подпись руководителя практикума----------------------- 



 80 

4.3.6. Графический метод Шварценбаха 
Метод используют для определения εML и β(ML) умеренно прочного 

комплекса известного состава ML в условиях избытка лиганда и, как правило, 
отсутствия поглощения реагирующих компонентов. Для расчета используют 
результаты измерения оптической плотности растворов серии насыщения по 
лиганду (CM = const). 

Константа образующегося в растворе комплекса ML равна 

]][[
][)(

LM
MLML =β . Если εM = εL = 0 и l  = 1см, то, с учётом закона светопоглоще-

ния (21), [ ]
ML

AML
ε

= . 

Используя уравнения балланса (11, 12), выражают [M] и [L] через CM и CL 
(уравнения 46, 47). Полученные значения подставляют в выражение для β(ML) 
и получают уравнение (48): 

[M] = CM – [ML] = CM - 
ML

A
ε

   (46) 

[L] = CL – [ML] = CL - 
ML

A
ε

   (47) 









−⋅








−

=

ML
L

ML
M

ML

ACAC

A

ML

εε

ε
β )(      (48) 

Для нахождения εML и β(ML) преобразуют (48) в уравнение прямой линии (49): 

( )








−

⋅
⋅

+=

ML
L

MLML

M

AC
MLA

С

ε
βεε

1
)(

11     (49) 

y  =  b  +  a⋅x 
Т.к. в условиях избытка лиганда CL>>[ML], то, с учетом (47), уравнение 

(49) упрощается (CL – 
ML

A
ε

 ≈ CL) и выражается прямой линией в координатах 









=

L

M

C
f

A
С 1

 (рис. 19). Отрезок, отсекаемый ею на оси ординат, равен прибли-

женному значению 
MLε
1 , используя которое, рассчитывают разность (СL – 

ML

A
ε

). 
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Рис. 19. Графическое определение при-
ближенного значения εML.  

Рис. 20. Графическое решение уравнения 
(49). Определение εML   и   β(ML).  

Затем в соответствии с (49) строят прямую )(1(
ML

L
M ACf
A

С
ε

−=  (рис. 20) и 

графически находят уточнённое значение εML (1/εML – отрезок, отсекаемый 
прямой на оси ординат). Константу β(ML) рассчитывают с учётом того, что 
значение 1/(εML⋅β(ML) равно тангенсу угла наклона прямой. 

Если при выбранной длине волны поглощает  и комплекс,  и лиганд, то 
при условии l  = 1см, уравнение (49) принимает вид (50): 

( )








∆
∆

−
⋅

⋅∆
+

∆
=

∆
ε

βεε ACMLA
С

L

M 1
)(

11     (50) 

∆ε – разность молярных коэффициентов светопоглощения комплекса и лиганда; 
∆А – разность оптических плотностей раствора комплекса и лиганда; 
CL – переменная концентрация лиганда; 

4.3.7. Способ Клотца 
Способ применим для определения значений εMLn и β(MLn) умеренно 

прочных комплексов в условиях, когда поглощает комплекс или все компонен-
ты системы. Он требует предварительного определения состава комплекса и 
коэффициентов светопоглощения исходных компонентов εM и εL. 

Для реакции M + nL ⇔ MLn  суммарная оптическая плотность с учетом 
(22) равна Аобщ.= AMLn + AM + AL. Если [MLn] пропорциональна (A), то при по-
стоянной концентрации CLи переменной СM, в условиях CM>>CL, степень ком-
плексообразования (α) равна (51): 

)]([
)(][)(
LMMLnL

LLMобщ

L

n
n nlC

lCAA
C

MLML
εεε

ε
α

⋅−−⋅⋅

⋅⋅−−
==     (51) 

Применяя уравнения материального баланса (11, 12), в ниже приведенном 
уравнении равновесные концентрации всех компонентов выражают через сте-
пень (α) и получают (52): 

n
nLnM

n
n

n
MLn MLnCMLC

ML
LM

ML
])[(])[(

][
]][[
][

⋅−⋅−
==β  
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LCMLn ⋅= α][  

1)1)(())(( −⋅⋅−−
=

⋅−−
⋅

= n
L

n
LM

n
LLLM

L
MLn CnCСCnCCC

C
αα

α
αα

α
β     (52) 

Для определения в выражении (51) истинного значения εMLn готовят се-
рию растворов насыщения по металлу 
(CL = const) в условиях большого его 
избытка СМ  >> СL (10:1). 

Затем измеряют оптические 
плотности полученных растворов и 
строят график зависимости 

)1( MCfA =  или )1( MCfA =∆ , где 
∆А= Aобщ – АM (рис. 21). 

Экстраполяцией прямолинейного 
участка кривой до пересечения с осью 
ординат (1/CM ≈ 0), получают значение 
Аобщ.,  с помощью которого по уравне-
нию (53) рассчитывают εMLn: 

lC
CA

L

MMобщ
MLn ⋅

⋅−
=

)( ε
ε     (53) 

Если при выбранной длине волны εM = 0, то уравнение (53) упрощается (54): 

lC
A

L

общ
MLn ⋅

=ε      (54) 

Используя вычисленное значение εMLn, рассчитывают степень комплексо-
образования (α) и константу β(MLn) по уравнениям (51, 52). 

Преимуществом способа Клотца является возможность определения εMLn 
в условиях поглощения лиганда при неизвестном εL, а также вычисление εMLn и 
β(MLn) комплекса состава M : L > 1:1. 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №9 
Определение молярного коэффициента светопоглощения роданидно-

го комплекса Fe (III) способом Клотца 
(Предварительно проработать подраздел 4.3.7) 

Оборудование: 
Мерные колбы на 25 мл – 7 шт., 100 мл – 1 шт. Мерные пипетки на 10 мл – 2 шт., 5 мл – 2 шт. 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

3HNOC = 0,5 моль/л,    V = 50мл  

С(FeCl3·6H2O) = 3·10–2 моль/л 
V(FeCl3·6H2O) = 25 мл 
M(FeCl3·6H2O) = 270,5 г/моль 
m(FeCl3·6H2O) = С·V·M = 0,2027 г 

Навеску FeCl3·6H2O внести в колбу на 25 мл и до-
вести до метки водой. 

СKSCN = 4·10–3 моль/л 
МKSCN = 97,94 г/моль Vp-pa KSCN = 100 мл 
mKSCN  =   0,0392 г 

Навеску соли внести в колбу на 100 мл и довести 
до метки водой. 

 
Рис. 21. Определение оптической 
плотности раствора (Аобщ) 
графической экстаполяцией на 
бесконечно большую концентрацию 
СM  
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Ход работы: 
1. В шесть мерных колб на 25 мл наливают по 5 мл 0,5 н раствора HNO3, 

2 мл 4·10–3 М раствора KSCN, а затем прибавляют 0,5, 1,0, 2,0, 3,0, 4,0, 5,0 мл 
0,03 М раствора Fe(NO3)3 (см. таблицу). Объемы растворов доводят до метки 
водой пипеткой. Через 20 мин после сливания исходных растворов измеряют 
пропускание (Т, %) на спектрофотометре на λ = 460 нм и l = 1 см. 

2. Результаты измерений, рассчитанную величину А, концентрации реа-
гентов Fe3+ и SCN– в каждой колбе серии с использованием приведенных ниже 
формул (выведены на основе (27') и (27'')) записывают в таблицу и строят гра-
фик зависимости ( )+= 3FeCA f  на рисунке для работы № 9. 

   .
мл 25

)(SCN·CVС              ;
мл 25

)(Fe·CVС
-

исхаликв.
SCN

3
исхаликв.

Fe -3 ==
+

+  

Таблица. Данные серии насыщения по металлу (Fe3+) в системе Fe3+  –  SCN– 

№ 
колбы 3HNOV  −SCNV  +3FeV  310·SCNC  

310·3+Fe
C  Т, % А 

1 5 2 0,5 0,32 0,6   

2 5 2 1     

3 5 2 2     

4 5 2 3     

5 5 2 4  6,0   

6 5 2 5  6,0   

 
Рис. Зависимость в координатах ( )+= 3FeCA f  в системе Fe3+  –  SCN– для работы № 9. 

Рис. Зависимость в координатах ( ))( 4TiClCA f=  в системе TiCl4  – H2O2 для работы № 
10. 
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3.На графике ( )+= 3FeCA f  в области близкой к насыщению в 
пределах С(Fe3+)  = 3,6·10–3 – 6·10–3 моль/ л ( )−+ >>

SCNFe
CC 3  выбирают ряд значе-

ний +3FeC  (не менее пяти), рассчитывают величины 







+3

1

FeC
, определяют для 

них величиины А и заносят данные в приведенную ниже таблицу. 
Таблица. Данные для расчета устойчивости комплекса железа (III) (работа № 9) и ком-
плекса титана (IV) (работа № 10) методом Клотца 

№ точки  
для работы № 9 ,10· 3

3+FeC  моль/л ,10·1 3
3

−
+FeC

л/моль А 

№ точки  
для работы № 10 ,10· 3

4 +TiC  моль/л ,10·1 3

4

−

+Ti
C

 л/моль А 

1    

2    

3    

4    

5    

4.Строят зависимость в координатах 









=

+3FeC
1A f  на приведенном ниже 

рисунке (масштаб по оси абсцисс  2 см = 0,1·10–3 значения 310·1
3

−

+Fe
C

); затем, 

экстраполируя прямолинейный участок построенной кривой до пересечения с 
осью ординат (А), получают значение Аобщ, как показано на рис. 21. 
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Рис. Зависимость в координатах 









=

+3FeC
1A f . Графическое определение Аобщ мето-

дом Клотца для работы № 9. 

Рис. Зависимость в координатах A = f( 310·1
4

−

+Ti
C

). Графическое определение Аобщ 

методом Клотца для работы №10. 
5. Затем вычисляют +2)]([ SCNFeε  в соотвествии с уравнением (54) по фор-

муле приведенной ниже: 

lC
A

SCN

общ

SCNFe ·
.

)]([ 2

−

+ =ε   

где −SCNC  – постоянная концентрация ионов SCN– в растворах серии. 

Расчёты: 
=+2)]([ SCNFe

ε  

 
Подпись руководителя практикума----------------------- 
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ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 10 
Определение молярного коэффициента светопоглощения комплекса 

титана(IV) с пероксидом водорода способом Клотца  
(Предварительно проработать подраздел 4.3.7) 

Оборудование: 
Мерные колбы на 25 мл – 7 шт. 
Мерные пипетки на 10 мл – 1шт, 5 мл – 2 шт. 

Реактивы: 
С(TiCl4) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(H2O2) = 1·10–2 моль/л, V = 25 мл 
С(1/z HCl) = 2 моль/л, V = 250 мл 

Ход работы: 
1. В мерные колбы на 25 мл вносят по 2,5 мл 0,01 М раствора Н2О2 и 

0,25, 0.5,  1.0, 1.25, 2.5, 3.75 и 5.0 мл 0,01 М раствора TiCl4. Объемы растворов 
доводят до метки 2 н. раствором HCl. Пропускание (Т, %) измеряют через 2 ча-
са после приготовления растворов при λ = 420 нм и l = 1 см. Раствор сравне-
ниия – вода. 

2. Результаты измерений, вычисленные значения А, концентраций СTi 
и CH2O2 и их соотношения в каждой колбе серии заносят в приведенну ниже 
таблицу. 

.
мл 25

·1·10VС                         ;
мл 25

·1·10VС
2

аликв.
OH

2
аликв.

Ti 22

−−

==  

Таблица. Данные серии насыщения по TiCl4 в системе TiCl4  – H2O2 для работы № 10 

№ 
п/п 

V(H2O2), 
мл 

V(TiCl4), 
мл 

С(Ti4+)·103, 
моль/л 

С(H2O2)·103, 
моль/л M:L T, % 100

lg TА −=

 
1 2,5 0,25 0.1 1    

2 2,5 0,5      

3 2,5 1,0      

4 2,5 1,25      

5 2,5 2,5      

6 2,5 3,75      

7 2,5 5.0 2.0     

3. На основании полученных данных на рисунке в работе № 9 «Зави-
симость в координатах ( ))( 4TiClCA f=  в системе TiCl4  – H2O2 для работы № 10» 
строят зависимость ( ))( 4TiClCA f=  в масштабе по оси абсцисс ~1 см = 0,2·10–3 
моль/л TiCl4. 

4. На построенном графике в условиях близких к насыщению в об-
ласти, где C(TiCl4) ∼ 0.7 моль/л − 2 моль/л, выбирают ряд точек (не менее пяти), 
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определяют для них значения А, +4TiC  и рассчитывают значения 







+4

1

TiC
 

(данные заносят в приведенную в работе № 9 таблицу «Данные для расчета…». 

2. Строят график зависимости в координатах 







=

+4

1

TiC
A f  на рисунке в 

работе № 9 «Зависимость в координатах A = f( 310·1
4

−

+Ti
C

)…» и, экстраполируя пря-

молинейный участок кривой до пересечения с осью ординат (А), получают зна-
чение Аобщ.., как показано на рис. 21. 

Затем  вычисляют +4
22 )]([ OHTiε  в соотвествии с уравнением (54) по формуле 

приведенной ниже:  

,
·

22
lC

A

OH

общ=ε где 
22OHC  – постоянная концентрация H2O2 в растворах серии. 

Расчёты: 

+4
22 )]([ OHTiε  = 

Подпись руководителя практикума----------------------- 

4.3.8. Метод стехиометрического разбавления Комаря. Графический вари-
ант Толмачёва- Комаря 

Метод Комаря является универсальным. Его можно применять для оп-
ределения βMLn и εMLn комплексов, в которых в качестве лигандов выступают 
слабые электролиты (индикаторы, кислоты), если известна их диссоциация, на-
пример  H3L3- ⇔ H+ + H2L4-. В этом случае необходимо знать уравнение ком-
плексообразования и соответственно состав образующегося комплекса. 

Методы определения констант диссоциации органических реагентов, яв-
ляющихся слабыми кислотами (HL, КHL) основаны на совместном решении 
уравнений законов светопоглощения (21) и действующих масс. Большинство 
методов позволяет рассчитать лишь кажущуюся КHL, так как она зависит от 
ионной силы раствора (глава 1.1). 

Если органический лиганд диссоциирует как одноосновная кислота по 
уравнению (55), то суммарное значение оптической плотности раствора Аобщ с 
учетом (23) равно (56): 

              HL   ⇔   H+  +  L-    (55) 
кислотная 

форма 
солевая 
форма 

][])[( −− ⋅⋅+−⋅⋅=+= LlLClAAA LHLHLLHLобщ εε     (56) 

])[( −− LCHL  – равновесная концентрация [HL]; 
εHL, εL– молярные коэффициенты светопоглощения кислотной и  
солевой форм лиганда, соответственно; 
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Преимуществом метода Комаря является возможность расчета 
KHL без предварительного определения HLε  и Lε в области максимального све-
топоглощения HL и L-, т.к. иногда это практически невозможно из-за наложе-
ния соответствующих спектров. 

Для определения КHL готовят несколько серий растворов (i, k, n  и т.д.) с 
постоянной концентрацией реагента (CHL) и различными значениями pH, а за-
тем измеряют их оптические плотности при выбранной длине волны (λ), как 
показано в табл. 3: 

Таблица 3. Результаты i-, k-, n-го опытов для определения KHL методом Комаря 

Номер опыта i k n 
pH 3 8 10 
[H]+, моль/л 10-3 10-8 10-10 
A 0.017 0.516 0.705 

Применяя закон действующих масс к уравнению (55), получают (57): 

])[(
]][[

][
]][[

−

−+−+

−
==

LC
LH

HL
LHK

HL
HL     (57) 

Решая совместно уравнения (56) и (57) относительно [L-], получают урав-
нение с тремя неизвестными KHL, LHL εε ,  − (58): 

общHLHLHLLHLHLобщ AHlCHlCKKA ⋅−⋅=⋅⋅−⋅ ++ ][][ εε     (58) 
Применяя (58) к данным трех опытов (табл. 3), получают систему трёх 

уравнений (59-61), решение которой позволяет определить каждую из неиз-
вестных величин KHL, LHL εε , отдельно: 

)][])([()][])([(
)][][)(][]([)][][)(][]([

kininiki

kkiininniiki

HL HHAAHHAA
HAHAHHHAHAHHK

++++

+++++++

−−−−−
−−−−−

=  (59) 

)][])([()][])([(
)][][)(()][][)((1

kininiki

kkiininniiki

HL
HL HHAAHHAA

HAHAAAHAHAAA
lC ++++

++++

−−−−−
−−−−−

⋅=ε            (60) 

)][][)(][]([)][][)(][][([
)][]([][)][]([][)][]([][

kkiininniiki
HL

nikninkinkkinki

L HAHAHHHAHAHHlC
HHHAAHHHAAHHHAA
++++++++

+++++++++

−−−−−⋅
−−−+−

=ε (61) 

, где Ai, Ak, An – значения суммарных оптических плотностей, 
обусловленных поглощением HL и L, для i-, k-, n-го опытов; 

Если можно выбрать такой участок спектра, где поглощает только одна 
из равновесных форм реагента ([HL] или [L-]), то расчеты упрощаются. Так, на-
пример, в случае εHL = 0, оптическая плотность в соответствии с (56) будет рав-
на: 

][ −⋅⋅= LlA LL ε   или   
l

AL
L

L

⋅
=−

ε
][     (62) 

Подставив (62) в уравнение для КHL – (57), получают, в отличие от (58), 
уравнение с двумя неизвестными KHL и εL− (63): 

l
AC

l
AHK

L

L
L

L

L
HL ⋅

−
⋅
⋅

=
+

εε
][     (63) 

Решая (63) по данным двух опытов i и k, получают простые расчётные 
формулы для KHL или εL: 
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)(
)][][(

i
L

k
L

kk
L

ii
L

HL AA
HAHA

K
−

−
=

++

    (64) 

)]][][[([
)][]([

kk
L

ii
LHL

kik
L

i
L

L HAHAlC
HHAA

++

++

−⋅
−

=ε     (65) 

, где k
L

i
L AA ,  – значения оптических плотностей растворов, обусловленные поглощением 

солевой формы лиганда (L-) по данным i- и k-го опытов; 
 
Для определения βMLn и εMLn комплексов по методу Комаря готовят ряд 

растворов i, k, l, m (pH = const) с различными концентрациями реагирующих 
реагентов M и HL, но при постоянном их стехиометрическом соотношении, от-
вечающем составу комплекса (CHL/CM = n). Затем измеряют оптические плотно-
сти растворов при выбранной длине волны (λ) (табл. 4). 

Таблица 4. Определение константы устойчивости комплекса ML по методу Комаря 

№ 
опыта 

VM, 
мл LV  мл ,10· 3

MC  
моль/л 

,10· 3
LC  εi-k 

10-3 
εk-l 

10-3 
εl-m 

10-3 
ε–  

10-3 
Кр 
10-1 

i 3 3 1,2 1,2 

5.5 5.4 5.3 5.4 2 
k 2,5 2,5 1,0 1,0 
l 2,0 2,0 0,8 0,8 
m 1,5 1,5 0,6 0,6 

Измерение оптических плотностей растворов комплексов в опытах i-, k-, 
l-, m -го необходимо проводить в строго одинаковых условиях (pH раствора, 
длина волны, толщина слоя, температура, ионная сила). 

Ниже представлено выражение для константы равновесия (Кр) реакции 
комплексообразования типа (66): 

Mn+ + nHL ↔ MLn + nH+   (66) 

nn
n

n

P HLM
MLHK

]][[
][][

+

+

=    (67) 

С учетом известного состава комплекса (CHL/CM = n, CHL = n⋅CM) и урав-
нений материального баланса (7, 8) приводят уравнение (67) к виду (68): 

][][ nM
n MLCM −=+  

n
nM

nn
nM

n
nHL

n MLCnMLnCnMLnCHL ])[(])[(])[(][ −⋅=−⋅=−=  

]])[[(
][][
1 nn

nM

n
n

P nMLC
MLHK

⋅−
= +

+

      (68) 

Если реакция протекает без выделения ионов водорода (например Mn+ + nL- ↔ 
MLn), то в выражении (68) множитель [H+] отсутствует. 

Если при выбранной длине волны поглощает комплекс MLn и один из 
реагирующих компонентов, например HL, оптическая плотность раствора бу-
дет равна (69): 

Аобщ = АHL+ AMLn 
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lMLnlMLCnA MLnLHnMобщ ⋅⋅+⋅⋅−= εε ][])[(     (69) 
Отсюда: 

lln
AlnC

MLn
MLnHL

общHLM

⋅−⋅

−⋅
=

εε
ε

][    (70) 

, где εMLn ( ε– MLn) – среднее значение молярного коэффициента светопоглощения комплекса  
Подставив значение [MLn] из уравнения (70) в уравнение (68) для i- и k-го 

значений концентраций СM и разделив полученные выражения одно на другое, 
получают: 

1
1
+










−
−

=
−
− n

k
MHL

k

i
MHL

i

k
MLn

k
M

i
MLn

i
M

CnA
CnA

AlC
AlС

ε
ε

ε
ε    (71) 

Отсюда 












−

−
⋅+=−

)(
1

BbC
bAAB

C
A

l i
M

ki

i
M

i
ki

MLn
ε     (72) 

k
M

i
M

C
Cb =                            

1
1
+










−
−

=
n

k
MHL

k

i
MHL

i

CnA
CnAB

ε
ε  

Ai, Ak– значения  оптических плотностей растворов, обусловленные поглощением комплекса 
и HL по данным i- и k-го опытов; 

k
M

i
M CC ,  – концентрация СМ в i- и k-м опыте серии 

Если удается выбрать длину волны, при которой поглощает только 
комплекс, то независимо от природы реагента (анион сильной или слабой ки-
слоты) выражения для (В) и (72) упрощаются и принимают вид: 

1
1
+









=

n

k

i

A
AB  

.
·

··1    
11

11

++

++
−

−

−
=

n ikn ki

n ikn ki
ki

MLn
ACAC

AAAA
l

ε  (72') 

Таким образом, из данных любой пары растворов по уравнению (72) или 
(72') определяют ряд значений εMLn и среднее ε– MLn, а затем концентрацию ком-
плекса [MLn] по (70) и значение константы равновесия Кр по (68) (табл. 4). 

Если в растворе поглощает только комплекс и реакция идет без выде-
ления ионов водорода, то с помощью значения ε– MLn сразу рассчитывают кон-
станту устойчивости комплекса по ниже приведенной формуле: 

M  +  nL            MLn ;→←  
;

]L][M[
][ML    n

n
MLn

=β  

.
·

_An·–C    [L]     ;
·

_A–C    [M]     ;
·

_A    ][ML     ;·
_

]·[ML    A MMnn lll
l

ε
=

ε
=

ε
=ε=
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.
··

_AC··

A    

·
_A··

_AC··

A     : ][ 1

M

_

M

_ )())(( nnn
M

ML
nlllnCll

Отсюда
n +−

=
−−

=

εε
εεε

β
 

(72'') 

Следует отметить, что использование уравнений 68, 70, 72 имеет неко-
торые ограничения: 

1. Достаточно высокая точность вычислений [MLn] и εMLn наблюдается 
только в случае комплексов средней и низкой устойчивости. В случае образо-
вания очень прочных комплексов при проведении i-, k-, n-го опытов меняют ус-

ловия эксперимента: используют разные соотношения k
M

i
M

C
Cb = , разбавляют рас-

твор (в пределах сохранения εMLn) или уменьшают выход комплекса уменьше-
нием pH среды, если лиганд является слабой кислотой; 

2. В случае совместного поглощения MLn и слабой кислоты HL исследо-
вание комплексообразования проводят при pH ≤ pKHL−2; 

3. Если солевая форма L- совместно поглощает с MLn, то при поддержа-
ниии  pH < pKHL-2, светопоглощением реагента пренебрегают; при отсутствии 
такой возможности исследование проводят при pH ≥ pKHL+2; 

4. Если значение εHL и εL  неизвестны, то, иногда, используют условные 
молярные коэффициенты светопоглощения реагента (ε′HL), определенные пред-
варительно в условиях исследования светопоглощения комплекса. Однако, в 
этом случае расчет Кр необходимо проводить по уравнению (73), учитывающе-
му мольные доли αM и αHL: 

n
HLM

nn
M

n

p aanMLnC
MLnHK 1])[(

][][
+

+

−
=   (73) 

5. При несоблюдении вышеприведенных условий 2−4 в уравнения 70, 71 
необходимо вводить доли αM и αHL. 

Графическая интерпретация метода Комаря была впервые предложе-
на В.Н. Толмачевым, который, в результате преобразования выражения для Кр, 
вывел уравнение (74): 

1

111
+

+=
′ n n

MLnMLn A
Q

εε
    (74) 

ε′ – кажущийся молярный коэффициент светопоглощения; 
Q − в условиях опыта постоянная величина; 
АMLn – оптическая плотность раствора, обусловленная поглощением MLn; 
n – стехиометрическое соотношение CL:CM, отвечающее составу комплекса; 

Вывод из уравнения (74). В координатах 













=

′ +1

11
n n

MLnA
f

ε
 уравнение 

Толмачёва описывает прямую линию (y = ax + b), отсекающую на оси ординат 

отрезок, равный 
MLnε
1 . Так как компоненты находятся в растворах в стехиомет-

рическом соотношении, то [MLn] = CM. Следовательно: 
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AMLn = ε′⋅CM l                    
MLn

M

A
lC

=
′ε

1                    













=

+1

1
n n

MLnMLn

M

A
f

A
lC          

Поэтому готовят ряд (i, k, n) растворов с различными концентрациями CL 
и CM, при соблюдении условия CL/CM = n, измеряют их оптические плотности 

(AMLn) и строят зависимость в координатах 













=

+1

1
n n

MLnMLn

M

A
f

A
lC . Графически 

находят 
MLnε
1  (отрезок, отсекаемый на оси ординат) и значение Q (угловой ко-

эффициент в уравнении (74)) как тангенс угла наклона прямой (рис. 22). 
Затем рассчитывают константу равновесия реакции комплексообразова-

ния типа (66) по уравнению (75): 
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1][][
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⋅




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 ⋅
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p Qn
lH

Qn
lHK

εε
    (75) 

[H+] = 10-pH, где pH – его постоянное значение, поддерживаемое во всех растворах серии; 
n – состав комплекса, равный в случае (66) суммарному количеству протонов водорода, вы-
деляющихся в реакции комплексообразования; 

Полученное значение Кр используют 
для расчета βMLn. При этом учитывают как 
константы диссоциации органического реа-
гента HL (KHL), так и образования комплекса 
MLn (βMLn). 

Для получения выражения, связываю-
щего Кр и βMLn, в соответствии с вышеприве-
денной реакцией (66), проводят ряд преобра-
зований: 

– в уравнение для Кр этой реакции – 
(67) подставляют выражение для [HL], най-
денное из уравнения для КHL – (57): 
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−++

+
⋅=  

– в полученном уравнении сокращают [H+]n, вводят βMLn и получают 
уравнение для расчета βMLn через Кр и КHL (76): 

nn
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MLn LM
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]][[
][
−+=β  
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HLMLnn

n
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β  

 
Рис. 22. Графическое определение 
1/εMLn и Q методом Толмачёва-
Комаря. 
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n
HL

p
MLn

K

K

)(
=β        (76) 

Если реакция не сопровождается выделением H+-ионов, константу ус-
тойчивости комплекса рассчитывают по упрощённой формуле  уравнения (75):                           

.
Q·

1·
n 1n

ML

n

ML
n

n +ε






=β l                         (75') 

Если реагент является многоосновной кислотой (HmL) или исследова-
ние комплексообразования проводится в области pH, при котором молекулы 
кислоты заметно диссоциированы, то при вычислении константы устойчивости 
комплекса необходимо учитывать ступенчатые константы диссоциации реаген-
та. Так для нижеприведенной реакции Кр имеет вид (77): 

M3+ + 3H2L- ↔ [ML −6
3 ] + 6H+ 

3
2

3

6
3

6

]][[
][][

−+

−+

=
LHM

MLHK P      (77) 

Переход при комплексообразовании формы [H2L-] в [L3-] описывают сле-
дующие уравнения диссоциации и соответствующие им ступенчатые констан-
ты: 

H2L- ↔ HL2- + H+                         HL2- ↔ L3- + H+ 

][
]][[

2

2

3 −

−+

=
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HLHK II

LH                       
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Суммарно:                                     H2L- ↔ L3- + 2H+ 

              
][

][][

2

32

332 −

−+

=⋅=−

LH
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Значение концентрации [H2L-] находят из уравнения (78) и подставляют  в (77): 
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В преобразованном уравнении для Кр сокращают [H+]6 и, с учетом выра-
жения для −6

3 ][MLβ , получают формулу для расчета −6
3 ][MLβ через Кр и К −LH 2

 
(79): 
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ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ № 11 ,12 
Определение константы устойчивости и молярного коэффициента свето-

поглощения тиоцианатного комплекса железа (III) методом Комаря и гра-
фическим вариантом Толмачёва 

(Предварительно проработать подраздел 4.3.8) 
Оборудование: 

Мерные колбы на 25 мл – 5 шт.,на 50 мл – 1 шт.                       Мерные пипетки на 2 мл –2 шт. 
Реактивы: 

концентрация и объём растворов  
Этанол – 100 мл  
С(1/z (HNO3) = 0,1 моль/л,      V = 50 мл  

Работа № 11 Работа № 12 приготовление раствора 

3FeClC = 1·10–2 моль/л; 

Vp-pa = 25 мл 
OH6·FeCl 23

M  = 270,2 г/моль 

OH6·FeCl 23
m  = 0,0676 г 

3FeClC = 0,5·10–2 моль/л; 

Vp-pa = 25 мл 
OH6·FeCl 23

M  =270,2 г/моль 

OH6·FeCl 23
m  = 0,0338 г 

Навеску соли внести в 
колбу на 25 мл и довести 
0,1 н. раствором HNO3 до 
метки. 

СKSCN = 1·10-2 моль/л; 
Vp-pa = 50 мл 
MKSCN = 97,94 г/моль 
mнавески KSCN = 0,049 г 

СKSCN = 0,5·10-2 моль/л; 
Vp-pa = 50 мл 
MKSCN = 97,94 г/моль 
mнавески KSCN = 0,049 г 

Навеску соли внести в 
колбу на 50 мл и довести 
водой до метки. 

Часть 1. Определение β и ε комплекса [Fe(SCN)]2+ методом Комаря. 
В системе Fe(NO3)3 – KSCN – H2O могут образовываться комплексы со-

става (M : L = 1:1 и 1:2), отличающиеся по устойчивости: 
])SCN(Fe[д 2K +  = 1,12·10–3 (µ = 0);             ])SCN(Fe[д 2

K +  = 4,4·10–4 (µ = 1,28). 

Область доминирования того или иного комплекса зависит от рН раство-
ра, концентраций Fe3+ и SCN–, а также их мольного соотношения. Для опреде-
ления максимума светопоглощения комплекса, образующегося при рН = 1, 
вначале записывают спектры поглощения исходных реагентов, а также их сме-
сей (рис. 9). Как видно из рисунка, положение максимума светопоглощения в 
условиях проведения опыта не зависит от соотношения реагентов и находится 
при λ = 460 нм, т.о. в данной системе образуется один комплекс. 

Ход работы: 
1. Для определения устойчивости комплекса [Fe(SCN)]2+ по методу 

Комаря готовят несколько растворов стехиометрического состава 
( )1: 3 ==+− nCC FeSCN  с различными концентрациями −SCNC  и +3FeC . 

2. Для проведения эксперимента в четыре мерные колбы на 25 мл 
вносят по 1, 0,75, 0,5 и 0,3 мл приготовленных: раствора FeCl3 и такие же объе-
мы раствора KSCN (см. таблицу). Затем доводят растворы до метки этанолом и 
сразу измеряют пропускание растворов (Т, %) на λ = 460 нм (l = 0,5 см для ра-
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боты № 11 и  l = 1 см для работы № 12). Результаты измерения четы-
рех опытов (i-, k-, l-, m-го), рассчитанные значения оптической плотности и 
концентраций реагентов заносят в таблицу. 
Таблица. Данные серии для вычисления константы устойчивости комплекса 
[Fe(SCN)]2+ методом Комаря в системе Fe3+  –  SCN– для работ № 11, 12 

№ 
+3FeV , 

мл 
−SCNV , 

мл 
,10·C 3

Fe3+

 моль/л 

,10·C 3
SCN−

 моль/л 
Т, % 100

TlgA −=  

i 1.0 1.0     

k 0.75 0.75     

l 0.5 0.5     

m 0.3 0.3     

3. Для пары растворов (i, k) вычисляют значение εi–k по формуле (72'), где 
Сi  и Ck   –  концентрации +3FeC  в i-той, k-той колбах. Аналогично рассчитыва-
ют значения ε для двух остальных пар растворов (εk-l, εl-m) и среднее значение 
молярного коэффициента светопоглощения комплекса (

_
ε ) (вычисления прило-

жить): 
εi-k ∙10-3  =  

εk-l ∙10-3  =  

εl-m  ∙10-3 = 

(
_
ε )∙10-3 =  

3.Используя значения +3FeC  и оптической плотности в i-той колбе, под-

ставляют в выражение (72'') значения 
_
ε , i

FeC  (вместо См) и iA  (вместо А) и 
рассчитывают β[Fe(SCN)]2+. 
Расчёт: 
β[Fe(SCN)]2+ = 
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Часть 2. Определение β и ε комплекса [Fe(SCN)]2+ методом Толмачева. 
Ход работы: 
1.Для определения 

nMLε  и 
nMLβ  комплекса Fe (III) используют значения 

оптической плотности четырех растворов (i-, k-, l-, m-го) из таблицы 1-й час-
ти   работ № 10, 11. С учетом выводов из уравнения (74) показано, что: 

                                     

.
A
1·Q1

A
·C

1n n
MLMLML

M

nnn
+

+
ε

=l

y   =    b    +  a·x  
Q – в условиях опыта постоянная величина; 

nMLA  - оптическая плотность раствора, обусловленная только поглощением комплекса; 
n – координационное число (состав комплекса); l – толщина поглощающего слоя, см. 
 
Поэтому для каждого  i, k, l, m-го значения +3FeC  и соответствующих им значе-

ний А рассчитывают ряд  величин  
nML

Fe
A

·C l  и 
1n n

MLn
A

1
+

 (вычисления приложить) 

, заносят их в приведенную ниже таблицу. 
Таблица. Данные для определение ɛ и β[Fe(SCN)]2+ методом Толмачёва для работ 11, 12 

№ ,10·C 3
Fe3+  
моль/л 

А 

nML

Fe
A

·C l ·103 

ось у 

1n n
MLn

A

1
+

 

ось х 

1/
nMLε  Q nMLβ  

i 0,4    

   
k 0,3    

l 0,2    

m 0,12    

 2. Затем строят зависимость в координатах 













=

+1n n
MLML

Fe

nn A

1
A

·C fl , графиче-

ски определяют значения 
nML

1
ε

 и Q (см. рис 22) и рассчитывают β[Fe(SCN)]2+ 

по формуле (75'). Данные заносят в таблицу. 
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Рис. Графическая зависимость













=

+1n n
MLML

Fe

nn A

1
A

·C fl
 для определения 

nML

1
ε

 и зна-

чения Q по методу Толмачева для работ № 11-14 (номер работы отметить). 
 
Расчёт для № 11, 12: 
 

nML

1
ε

 =  

 
 
 
 
Q = 

 
 
β[Fe(SCN)]2+ = 
 

 

Подпись руководителя практикума----------------------- 
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ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ № 13, 14 
Определение константы устойчивости и молярного коэффициента 

светопоглощения салицилатного комплекса железа (III) – [Fe(Sal)]+ (№13) 
или сульфосалицилатного комплекса железа (III) – [Fe(Ssal)]+ (№14) мето-

дом Толмачева 
(Предварительно проработать подраздел 4.3.8) 

Оборудование: 
Мерные колбы на 25 мл – 4 шт, 
на 50 мл – 1 шт,  на 100 мл – 2 шт. 

Мерные пипетки на 10 мл – 3 шт. 
 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

C(KNO3) = 2 моль/л 
М(KNO3) = 101 г/моль 
V(KNO3) = 50 мл 
m(KNO3) = 2·101·0,05 = 10,1 г 

Навеску KNO3 взвесить на 
технических весах, внести в 
колбу на 50 мл и довести во-
дой до метки. 

С 1/z (HNO3) = 0,1 моль/л 
V(HNO3) = 200 мл 

 

Работа № 13 Работа № 14  
С(FeCl3·6H2O)=2,5·10–3 моль/л 

V(FeCl3·6H2O) = 100 мл 
М(FeCl3·6H2O) = 270,5 г/моль 

m(FeCl3·6H2O) = 0,0676 г 

Навеску FeCl3·6H2O внести в 
колбу на 100 мл и довести до 
метки 0,1 н. раствором HNO3 

C(H2Sal) = 2,5·10–3 моль/л 
V(H2Sal) = 100 мл 
М(H2Sal) = 138,12 г/моль 
m(H2Sal) = 0,03453 г 

C(H3Ssal)=2,5·10–3 моль/л 
V(H2Ssal) = 100 мл 
М(H2Ssal) =219,1  г/моль 
m(H2Sal) = 0,0548 г 

Навеску кислоты внести в 
колбу на 100 мл и довести до 
метки 0,1 н. раствором HNO3. 

Ход работы: 
1. На основании известного состава (Fe3+ : L = n = 1) методом стехиомет-

рического разбавления готовят ряд (i, k, l, m) растворов: в мерные колбы на 25 
мл вносят 7, 6, 5, 4 мл 2,5·10–3 М раствора FeCl3, а затем в той же последова-
тельности такие же объемы 2,5·10–3 М раствора кислоты (см. таблицу). Для 
создания постоянной ионной силы (µ = 0,5) вносят по 6,5 мл KNO3 и доводят 
растворы до метки водой. Пропускание (Т, %) растворов измеряют на спектро-
фотометре при λ = 490 нм (№ 13),  λ = 550 нм (№ 13), l = 1 см. Рассчитывают 
оптические плотности ряда (i, k, l, m) растворов и заносят данные в таблицу. 

 
2. Используя ряд значений (i-, k-, l-, m-) +3FeC  и соответствующих им ве-

личин Аi-m из таблицы, рассчитывают (вычисления приложить) четыре значения 

+

+

[FeSal]

Fe
A

·C 3 l
 и  

1n n
]FeSal[A

1
+

 (работа № 13) или  
+

+

]Ssal[Fe

Fe
A

lC

)(

·3  и  
1

)]([

1
+n n

SsalFeA
 (работа № 

14) и  заносят данные в таблицу. 
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Таблица. Данные серии для определения ε и константы устойчивости 

комплекса железа (III) методом Толмачёва для работ 13, 14 (нужное подчеркнуть). 

№ V(Fe3+) V(L) ,10·C 4
Fe3+  
моль/л 

A A
·CFe l ·103 

ось у 
1n nA
1

+
 

ось х 

1/
nMLε =  

ε  =  

i 7 7 7    Q =  

k 6 6 6    Кр =  

l 5 5 5    
MLβ  = 

m 4 4 4    

 
3. Затем на рисунке (см. работу № 11, 12) строят зависимость в координа-

тах .
A
1

A
·C

1n n
ML[FeSal]

Fe

n













=

++

fl (№ 13) или .1·

1 















=
++ n n

ML[FeSsal]

Fe

n
AA

lC f (№ 14). С учетом 

выводов из уравнения (74): 

                                     

.
A
1·Q1

A
·C

1n n
MLMLML

M

nnn
+

+
ε

=l

y   =    b    +  a·x  
Q – в условиях опыта постоянная величина; 

nMLA  - оптическая плотность раствора, обусловленная только поглощением комплекса; 
n – координационное число (состав комплекса); l – толщина поглощающего слоя, см 

графически определяют значения 
nML

1
ε

 и Q (см. рис. 22) и заносят данные в 

таблицу. 
4. Константы равновесия реакций (Кр) и β комплексов вычисляют по 

приведенным ниже расчётным формулам (получены на основе (75, 76)) с учё-
том особенностей исследуемых в работах №13, 14 реакций комплексообразова-
ния: 

Работа № 13. Для салициловой кислоты (H2Sal) имеем: 

C6H4
OH

COOH
→← H+  + C6H4

OH

COO
,10

]SalH[
]HSal][H[K 3

2

I
s

−
−+

== (1)

C6H4
OH

COO
→← H+  + C6H4

O

COO
.10·4

]HSal[
]Sal][H[K 14

2
II
s

−
−

−+
== (2)

 
Вторая константа диссоциации является очень малой величиной, поэтому 

она не может быть определена с большой точностью. Тем не менее, об этой ве-
личине можно говорить как о вполне реальной ( )OH

II
s 2

KK > , т.е. считать дока-
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занной диссоциацию ОН-группы и возможность образования двуза-
мещенных солей типа комплексов C6H4

O

COO n
M . 

При pH = 1.5 ([H+] = 10-1..5) образуется комплекс простейшего состава 
(n=1), максимум поглощения которого находится при 490 нм: 

Fe3+ + H2sal = [Fe(sal)]+ + 2H+  (1) 

;
·

1··)(
1

][
+

+
=

n
FeSal

n

nn
p

Qn

lHK
ε

 .
10·4
K

K·K
K

17
p

II
SalH

I
SalH

p
]FeSal[

22
−==β  

 
Работа № 14. Сульфосалициловая кислота (H2Ssal) является многооснов-

ной: КII  =  1.4⋅10-3, KIII = 1.8⋅10-12. В зависимости от её концентрации и pH сре-
ды образуются комплексы железа (III) разного состава.  

При pH = 1.2 ([H+] = 10-1,2 ) образуется комплекс простейшего состава, 
максимум поглощения которого находится при 550 нм: 

Fe3+ + H2Ssal- = [Fe(Ssal)] + 2H+  (2) 

;
·

1··)(
1

][
+

+
=

n
FeSsal

n

nn
p

Qn

lHK
ε

 .
108.110·4.1· 123][

22

−− ⋅
== p

III
SsalH

II
SsalH

p
FeSal

K

KK

K
β  

Расчёты по работам № 13, 14: 

nML

1
ε

 =  

 
 
Q = 
 

 

Кр = 

 

 

β  =  

 
 
 
Подпись руководителя практикума----------------------- 

4.3.9. Метод ограниченного логарифмирования Бента-Френча 
Метод основан на графической обработке кривой насыщения по лиганду 

(металлу), представленной на рис.15(в) и позволяет определить состав и 
устойчивость как одного, так и нескольких образующихся в растворе ком-
плексов. 
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Допустим, что в растворе образуется ком-
плекс МLn с константой устойчивости 

n
n

LM
ML

]][[
][

=β . Оптическую плотность, при которой 

достигается полное связывание центрального ато-
ма в комплекс [MLn] (горизонтальный участок 
кривой на рис. 23) обозначают через А0, а оптиче-
скую плотность в каждой точке восходящей кри-
вой А = f (CL ) – через АX. 

Из этого следует, что концентрация ком-
плекса в каждой точке кривой будет определяться 
зависимостью: 

0
][

A
A

CML x
Mn =     (80) 

В соответствии с уравнением материального баланса (7) равновесную 
концентрацию металла вычисляют из соотношения: 

0

0 )(
][][

A
AAC

MLCM xM
nM

−
=−=     (81) 

Подставляя значения [MLn] и [M] из (80, 81) в выражение для константы 
устойчивости с последующим его логарифмированием и преобразованием, по-
лучают уравнение (82). 

n
x

x

LAA

A

])[( 0 −
=β  

lg β = lg ]lg[
0

Ln
AA

A

x

x −
−

 

lg n
AA

A

x

x =
−0

lg [L] + lg β   (82) 

Как видно из уравнения (82), lg
x

x

AA
A
−0

 является функцией lg [L]. Если 

лиганд является нейтральной молекулой или анионом сильной кислоты, то 
концентрацию [L] с учетом (80) и уравнения материального баланса (8) опреде-
ляют по уравнению (83). 

0

0

0
][][

A
ACACn

A
ACnCMLnCL xMLxM

LnL
−

⋅=⋅−=−=     (83) 

Если в растворе образуется неустойчивый комплекс, а постоянная кон-
центрация CM небольшая и переменная CL в несколько раз превышает CM, то 
концентрация комплекса [MLn] в растворе очень мала по сравнению с концен-
трацией CL. В этом случае [L] = CL – n [MLn] ≈ CL и изменение концентрации 
[L] в процессе реакции комплексообразования практически не влияет на ре-
зультаты обработки экспериментальных данных. Таким образом, уравнение 
(82) преобразуется в (84): 

 
Рис. 23. Графическое опреде-
ление А0 и Ах по кривой на-
сыщения 
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lg n
AA

A

x

x =
−0

lg СL + lg β   (84) 

Из него видно, что зависимость lg
x

x

AA
A
−0

 

от lgСL описывается уравнением прямой 
линии, тангенс угла наклона которой чис-
ленно равен координационному числу n, а 
отрезок, отсекаемый на оси ординат, соот-
ветствует значению lg β (рис. 24). 

На восходящем участке кривой на-
сыщения (рис. 23), где СL невелика, выби-
рают ряд точек (не менее 6), определяют 
для них СL и Ах, а затем рассчитывают со-
ответствующие значения LClg  и 

.AA
Alg

xo
x

−
 (табл. 5) 

Следует отметить, что для построения 

графика (рис. 24) на оси ординат отмечают, как правило, значения lg
x

x

AA
A
−0

, 

находящиеся в интервале от −1 до +1 или от −2 до +2, а на оси абсцисс откла-
дывают в том же масштабе значения (lg CL) в порядке увеличения концен-
трации связанного в комплекс лиганда. 
Таблица 5. Данные для определения состава и устойчивости 
пероксидного комплекса титана 

№ 
точки 

22OHC ⋅104 
моль/л 

Ах 22
lg OHC  .AA

Alg
xo

x
−

 [H2O2] 104 
моль/л lg [H2O2] 

1 1 0,074 -4,0 -0,89 0,56 -4,25 

2 2 0,125 -3,7 -0,63 0,13 -4,89 

3 3 0,179 -3,5 -0,42 0,32 -4,49 

4 4 0,235 -3,4 -0,26 0,49 -4,3 
Следует отметить, что при образовании комплекса средней устойчиво-

сти найденное значение lgβ является приблизительным, т.к. величины [L] не 
сопоставимы с СL. 

Поэтому, для расчета уточнённого lg β на основании найденного n вна-
чале для ряда СL по уравнению (83) вычисляют соответствующие значения [L] 

(табл. 5), а затем на основании (82) строят график зависимости lg
x

x

AA
A
−0

 от lg 

[L]. Уточнённое значение lg β находят графически аналогично тому, как это 
показано на рис. 24. 

 
Рис. 24. Графическое определение 
состава и константы устойчивости 
комплекса методом Бента-Френча 
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В случае образования нескольких ком-
плексов, константы устойчивости которых зна-
чительно отличаются друг от друга, на графике 

lg
x

x

AA
A
−0

 − lgCL  выбирают прямолинейные 

участки с различными наклонами к оси абсцисс, 
по которым определяют  состав каждого ком-
плекса (рис. 25.) 

Если на кривой A = f (CL) наблюдается го-
ризонтальный участок (рис. 15(в)) при отсут-
ствии ступенчатого комплексообразования, 
приближенное значение βMLn получают, допус-
кая, что при 

2
0ААх =  половина металла связана в 

комплекс. Тогда [M] = [MLn], следовательно 

nn
n

LLM
ML

][
1

]][[
][

==β  ([L] = CL при 
2

0А
Ах = ) 

Применение метода Бьеррума для исследования систем М − HmL. 
Определению состава и устойчивости образующихся  комплексов со сла-

быми многоосновными кислотами предшествует расчет степени ионизации 
лиганда HmL и константы равновесия процесса. 

Так реакция (85) характеризуется константой равновесия (86): 
M + nHmL ↔ MHm-hLn + hH+     (85) 

n
m

h
nhm

P
LHM
HLMHK
]][[

]][[ +
−=      (86) 

Выразив концентрации [M(Hm-hL)n] и [M] через Ax и A0 в соответствии с 
уравнениями (80, 81), подставляют их в выражение (86) и после логарифмиро-
вания получают выражение (87): 

n
m

h

xo

x
P

LH
H

AA
AK

][
][ +

⋅
−

=  

lgKp = lg n
AA

A

x

x −
−0

lg [HmL] − h⋅pH   (87) 

В этом случае общая концентрация добавляемого лиганда С LHm
 пред-

ставляет собой сумму всех его форм, существующих в растворе, в том числе  и 
диссоциированных. Поэтому выражение для расчёта [HmL] в отличие от 
уравнения (83) приобретает более сложный вид: 

=LHm
С  [HmL] + n[M(Hm-hL)n] + [Hm-1L] + [Hm-2L] + ….+ [L] 
Концентрации различных форм лиганда в этом уравнении выражают че-

рез ступенчатые константы диссоциации m
LmHKII

LmHKI
LmHK ,,  (табл. 6.) и преоб-

 
Рис. 25. Графическое опреде-
ление комплексов разного со-
става методом Бента-Френча 
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разуют его относительно [HmL]. С учетом того, что [M(Hm-hL)n] = 

0A
AC x

M , получают выражение для расчета [HmL] – (88): 

Таблица 6. Выражения концентраций различных форм лиганда через ступенчатые 
константы диссоциации  

HmL ↔ Hm-1L + H+ 

][
]][[ 1

LmH
LHHI

LmHK m−
+

=  

 

][

][
][ 1 +− =

H

LHK
LH

m
I

LH
m

m  

Hm-1L↔ Hm-2L + H+ 

]1[
]2][[

LmH
LmHHII

LmHK
−

−
+

=  

HmL ↔ Hm-2L + 2H+ 

][
]2[][ 2

LmH
LmHHII

LHKK
m

I
HmL

−
+

=  22
][

][
][

+− =
H

LHKKLH m
II
HmL

I
HmL

m  

Hm-(m-1)L↔ L + H+ 

])1([
]][[

LmmH
LHm

LmHK
−−

=
+

 

HmL ↔ L + mH+ 

][
][][

LmH
LHKII

LHKK
m

m
HmL

m
I
HmL

+
=  m

m
m
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H

LHKKK
L mmm
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][
][

+
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=LH m
С  [HmL] + n

0A
A

C x
M  + ][
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+H

LHK m
I
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 + 2][
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+H

LHKK m
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m
m
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II
LH
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LH
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LHKKK
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0A
A

C x
M  = [HmL] (1+ ][ +H

K I
LHm

+ 2][ +H

KK II
LH

I
LH mm

 + ….+ m

m
LH

II
LH

I
LH

H

KKK
mmm

][ + ) 

[HmL] = LH m
С  − n

0A
AC x

M  / (1+ ][ +H

K I
LHm

+ 2][ +H

KK II
LH

I
LH mm

 + ….+ m

m
LH

II
LH

I
LH

H

KKK
mmm

][ + )   (88) 

Таким образом, с учётом (88), уравнение (87) принимает вид (89): 

lgKp = lg n
AA

A

x

x −
−0

lg( LH m
С  − n

0A
A

C x
M ) +n lg{f(S)} − h⋅pH     (89) 

{f(S)} – член, учитывающий диссоциацию лиганда 
Значение {f(S)} рассчитывают по уравнению (90): 

{f(S)} = 1+
][ +H

K I
LH m

+ 2][ +H

KK II
LH

I
LH mm  + ….+ m

m
LH

II
LH

I
LH

H

KKK
mmm

][ +     (90) 

Учёт соответствующей константы в нём определяется областью pH, при 
котором исследуется комплексообразование (например, если 410

2

−=I
LHK , то в 

области pH ≤ 4 необходимо учитывать I
LHK

2
 ({f(S)} ≤ 2) и подставлять в уравне-

ние (89) выражение {f(S)} = 1+
][

2

+H

K I
LH ). 
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Если сумма     
][ +H

K I
LH m

+ 2][ +H

KK II
LH

I
LH mm  + ….+ m

m
LH

II
LH

I
LH

H

KKK
mmm

][ +   <<1 

,то {f(S)} = 1, выражение (88) для расчета [HmL] упрощается и соотношение (89) 
становится следующим: 

lgKp = lg n
AA

A

x

x −
−0

lg ( LHm
С  − n

0A
AC x

M ) − h⋅pH   (91) 

При изучении комплексообразования со слабыми многоосновными ки-
слотами учитывают, что в зависимости от pH, в растворе возможно ступенча-
тое комплексообразование, и исследование проводят в следующей последова-
тельности: 

1. Вначале регистрируют обзорные спектры растворов с постоянными 
концентрациями CL и CM (CL>CM) при различных pH (например от 1 до 11, шаг 
0,5-1). На спектре определяют: 

-область значений pH, в которой устойчив только один комплекс 
- рабочую длину волны (λ), при которой наблюдается максимальное по-

глощение этого комплекса 
2. Находят степень ионизации лиганда при образовании комплекса (ко-

эффициент h в уравнении реакции (85) и выражениях 87, 89, 91) и константу 
равновесия реакции. 

Для этого готовят аналогичную серию с 
постоянными концентрациями CL и CM 
(CL>CM) при данных значениях pH, измеряют 
оптические плотности растворов и строят за-
висимость А = f(pH) (рис. 26). На графике на-
ходят точку А0, ряд значений Ах и соответст-
вующих им pH (не менее пяти точек). 

Если комплексообразование наблюдает-
ся в области pH, где молекулы лиганда уже 
заметно диссоциированы, количество выде-
лившихся протонов (h) будет определяться как 
реакцией комплексообразования, так и диссо-
циацией свободных молекул лиганда, член 
{f(S)} рассчитывают по уравнению (90). 

Если {f(S)} = 1, то для определения h и Кр используют уравнение (91), ко-
торое приводят к виду: 

lg n
AA

A

x

x −
−0

lg ( LH m
С  − n

0A
AC x

M ) = h⋅pH + lgKp 

Для ряда значений Ах и pH (рис. 26) рассчитывают соответствующие 

x

x
AA

A
−0

 и LH m
С  − n

0A
AC x

M  и строят зависимость lg n
AA

A

x

x −
−0

lg ( LH m
С  − 

n
0A

AC x
M ) = f(pH), которая, в соответствии с вышеприведенным уравнением, 

 
Рис. 26. Графическое определе-
ние A0, оптимального pH* и 
ряда значений Ax и pH. 
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представляет собой прямую с тангенсом угла наклона, равным h и от-
резком, отсекаемым на оси ординат, равным lgKp (рис. 27). 

Если {f(S)}≠  1, то для определения h и Кр используют уравнение (89), ко-
торое приводят к виду: 

lg n
AA

A

x

x −
−0

lg ( LH m
С  − n

0A
AC x

M ) + nlg{f(S)} =  hpH + lgKp 

Затем строят графическую зависимость 

lg n
AA

A

x

x −
−0

lg ( LH m
С  − n

0A
AC x

M ) + nlg{f(S)} = f(pH) и аналогично находят Kp и 

h (рис. 28). 
 

  
Рис. 27. Графическое решение уравнения 
(91). Определение числа протонов (h) и 
lgKp  

Рис. 28. Графическое решение уравнения 
(89). Определение числа протонов (h) и 
lgKp  с учетом  {f(S)} 

3. Определяют состав комплекса. 
Для этого готовят серию растворов насыщения по лиганду (CM = const) 

при фиксированном значении pH*. Состав находят графически (рис. 26) при та-

ком значении Ax, чтобы выполнялось равенство 6,05,0
0

−≈
A
Ax . Измерив оптиче-

скую плотность растворов, строят график зависимости А = f(CL) (рис. 23). По 
нему определяют А0, а также ряд значений Ах и соответствующим им LHm

С  для 
точек, произвольно выбранных на восходящем участке кривой (не менее шес-
ти). 

 Следует отметить, что в первых сериях эксперимента LHm
С  должно быть 

намного больше, чем концентрация связанного в комплекс лиганда, равная 

n
0A

AC x
M . В этом случае LHm

С  − n
0A

AC x
M  ∼ LHm

С ,  следовательно, при соблюде-

нии условия {f(S)} = 1 уравнение (91) приводится к виду (92): 

lg
x

x
AA

A
−0

 − hpH*  =  nlg LHm
С  + lg Kp               (92) 

где pH* − фиксированное значение pH во всех растворах серии; 
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В координатах lg
x

x
AA

A
−0

 − hpH* = f(lg LHm
С ) оно представляет 

собой уравнение прямой с тангенсом угла наклона, равным n, т.е. в реакции 
принимает участие n молекул лиганда. Отрезок, отсекаемый на оси ординат, 
как и в случае ранее описанной зависимости (рис. 27, 28), равен lgKp (рис. 29). 

  
Рис. 29. Графическое решение уравнения 
(92). Определение числа координирован-
ных ионов и приближенного значения lgKp 

Рис. 30. Графическое определение истин-
ного значения lgKp 
 

На основании найденного n для каждого значения LHm
С  вычисляют ряд 

[HmL] ([HmL] = LHm
С  − n

0A
AC x

M ) и построением графической зависимости (рис. 

30) определяют уточнённое значение lg Kp. 
При необходимости учета {f(S)} преоб-

разовывают выражение (89) к виду (93): 

lg
x

x
AA

A
−0

 − hpH* = nlg LHm
С  +lgKp + nlg{f(S)} 

(93) 
Построением зависимости  (рис.31) 

 lg
x

x
AA

A
−0

 − hpH* = f(lg LHm
С ) определяют 

состав комплекса и Kp. 
Для вычисления константы устой-

чивости образующегося комплекса состав-
ляют уравнение реакции комплексообразова-
ния с учетом найденных значений h, n и Kp и 
выводят выражение, связывающее Kp и β 
(табл. 6) 

Следует отметить, что в случае ступен-
чатого комплексообразования, аналогично вычисляют n, h, Kp и β комплексов 
более сложного состава. 

 
Рис. 31. Графическое решение 
уравнения (93). Определение чис-
ла координированных ионов (n). 
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ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ № 15, 16 
Определение состава и константы устойчивости салицилатного ком-

плекса железа (III) при pH = 1.5 (№ 15) и сульфосалицилатного комплекса 
железа (III) при pH = 1.2 (№ 16) методом Бента-Френча. 

(Предварительно проработать подраздел 4.3.9) 
Оборудование: 

Мерные колбы на 25 мл – 9 шт. 
Мерные колбы на 100 мл – 2 шт (№15), 1 шт (№16) 
Мерные колбы на 50 мл  – 1 шт.(№16) 

Мерные пипетки на 5 мл – 2 шт., 
на 10 мл – 2 шт. 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

C(KNO3) = 2 моль/л 
V(KNO3) = 100 мл 
m(KNO3) =20.2 г 

Навеску KNO3 взвесить на техни-
ческих весах, внести в колбу на 
100 мл и довести водой до метки. 

C 1/z (HNO3) = 0,1 моль/л 
V(HNO3) = 200 мл 

 

С(FeCl3·6H2O) = 2,5·10–2 моль/л 
V(FeCl3·6H2O) = 25 мл 
M(FeCl3·6H2O) = 270,5 г/моль 
m(FeCl3·6H2O) = С·V·M = 0,169 г 

Навеску FeCl3·6H2O внести в кол-
бу на 25 мл и довести до метки 0,1 
н. раствором HNO3. 

Работа № 15 Работа № 16  
С(H2Sal) = 5·10–3 моль/л 
V(H2Sal) = 100 мл 
M(H2Sal) = 138,12 г/моль 
m(H2Sal) = 0,069 г. 

С(H2Ssal) = 5·10–3 моль/л 
V(H2Ssal) = 50 мл 
M(H2Ssal) = 219.1 г/моль 
m(H2Ssal) = 0,0548 г 

Навеску внести в мерную колбу и 
довести до метки 0,1 н. раствором 
HNO3. 

Ход работы: 
1. В 8 мерных колб на 25 мл внести по 0,5 мл 2,5·10–2 М раствора FeCl3 и 

изменяющиеся объемы 5·10–3 М раствора H2Sal (для №15) или H2Ssal (№16) 
(объемы указаны в таблице). В каждую колбу для поддержания ионной силы 
(µ = 0,5) приливают по 6,5 мл 2 М раствора KNO3 и доводят до метки дистил-
лированной водой пипеткой. Пропускание растворов (Т, %) измеряют на спек-
трофотометре на λ = 490 нм (№ 15) и 550 нм (№ 16) и l = 1 см. Раствор срав-
нения – вода. 

Результаты измерения, а также рассчитанные величины (А) и соотноше-
ния +3

2
: FeSalH CC  (№ 15) или +3

2
: FeSsalH CC (№ 16) в колбах серии заносят в табли-

цу. 
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Таблица. Данные серии насыщения по лиганду в системе «Fe3+– H2Sal» (№ 
15) или «Fe3+–H2Ssal» (№ 16) ( нужное подчеркнуть). 

№ 
,V 3Fe +  

мл 
,V SalH2
 

мл 
,V

3KNO  
мл 

,10·C 4
Fe3+  
моль/л 

,10·C 4
SalH2

 
моль/л 

+32 FeSalH C:C  
Т, % 

100
TlgA −=  

,10· 4
2SsalHC  +3

2
: FeSsalH CC  

1 0,5 0,5 6,5 5 1    

2 0,5 1,0 6,5 5 2    

3 0,5 1,5 6,5 5 3 1 : 0,6   

4 0,5 2,0 6,5 5 4    

5 0,5 2,5 6,5 5 5    

6 0,5 3,0 6,5 5 6    

7 0,5 4,0 6,5 5 8    

8 0,5 5,0 6,5 5 10    

2. На основании полученных данных строят зависимость (кривая насы-
щения) ( )SalH2

CA f=  (работа № 15) или ( )SsalHCA f
2

=  (работа № 16) в масштабе 
по оси ординат 1 см = 1·10–4 моль/л кислоты, как показано на рис. 23. 

 

Рис. Кривая насыщения ( )SalH2
CA f=  (№ 15) или ( )SsalHCA f

2
= .(№ 16) 
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3. Затем на участке кривой, где оптическая плотность достиг-
ла насыщения, определяют значение Ао, а на восходящем участке кривой (см. 
рис. 23), где SalH2

C  или SsalHC
2

 невелика (по таблице до соотношения 
1:6,0: 3

2
<+FeSalH CC  (№ 15), 1:6,0: 3

2
<+FeSsalH CC (№ 16), выбирают произвольно 

ряд точек (не менее 6), определяют для них SalH2
C  и Ах или SsalHC

2
 и Ах и зано-

сят данные в приведенную ниже таблицу. 
Таблица. Данные для определения состава и устойчивости салицилатного комплекса 
Fe (III) при pH=1,5 (№ 15) или сульфосалицилатного комплекса Fe (III) при pH=1,2 (№ 
16) методом Бента-Френча 

№ 
 точки 

SalH2
C ∙104 

Ах               

SalH2
Clg  

xo
x
AA

Alg −  pH·2
AA

Alg
xo

x −
−

 

(ось у) SsalHC
2

∙104 SsalHC
2

lg  
(ось х)  

Отмечают на рис.1 Рассчитывают, используя SalHC
2

( SsalHC
2

)  и А0, Ах 

1      

2      

3      

4      

5      

6      

7      

4. Так как лиганд – многоосновная кислота HmL, для расчета состава и 
константы устойчивости комплекса используют «Применение метода Бьер-
рума для исследования систем М − HmL» (раздел 4.3.9). 

Для отмеченных точек ( SalH2
C  и Ах) или ( SsalHC

2
 и Ах) вычисляют ряд 

соответствующих значений SalH2
Clg , а также 

xo

x

AA
A
−lg  и  pHAA

A
xo

x 2lg −−
(вы-

числения приложить), заносят их в таблицу и строят на приведенном ниже 
рисунке график в координатах  ( )SalHxo

x CpHAA
A f

2
lg2lg =−−

 (№ 15) или 

( )SsalHxo
x CpHAA

A f
2

lg2lg =−−
 (№ 16) (желательно соблюдать одинаковый 

масштаб по осям Х, У); 
5. На данном графике определяют pKlg  и n (как показано на рис. 29), 

а затем вычисляют константу устойчивости β. 
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Ниже приведены уравнения и формулы для расчёта β примени-
тельно к исследуемым системам «Fe3+ - H2Sal» (№ 15) и «Fe3+ - H2Ssal» (№ 16). 

Работа № 15 Работа № 16 

Fe3+ + H2Sal = [Fe(Sal)]+ + 2H+         (1) 
КI (H2Sal) =  1⋅10-3,  
KII (H2Sal) = 4⋅10-14 

Fe3+ + H2Ssal- = [Fe(Ssal)] + 2H+  (1) 
КII (H2Ssal-)  =  1.4⋅10-3, 
KIII (H2Ssal-) = 1.8⋅10-12 

.
]]·[[

][)]([

2
3

2

SalHFe

HSalFeK p +

++ ⋅
= , pH = 1.5 ,

]]·[[
]·[])([

2
3

2

SsalHFe
HSsalFe

K p +

++

=  pH = 1.2 

Затем логарифмируют вышеприведенное выражения для Кр: 

].SalHlg[n]Hlg[2
]Fe[
]FeSal[lgKlg 23p −+= +

+

+
 .Ssal]nlg[H]2lg[H

][Fe
[FeSsal]lglgK 23p

−+
+ −+=  

Данное выражение приводят к виду: 

p23 Klg]SalHlg[]Hlg[2
]Fe[
]FeSal[lg +=− +

+

+
 p23 lgKSsal]lg[H]2lg[H

][Fe
[FeSsal]lg +=− +

+

+

 

Выражают концентрации комплекса и [Fe3+] через Ах и Ао в соотвествии с 

(80, 81), с учетом уравнений материального баланса, и получают: 

.Klg]SalHlg[npH·2
AA

Alg p2
xo

x +=−
−

 .lgKSsal]nlg[H2·pH
AA

Alg p2
xo

x +=−
−

 

Так  как ,1
]H[

K
]H[

K
2

II
SalH

I
SalH 22 <<+ ++  то  

.
A
A·C·nC]SalH[

o

x
FeSalH2 2

−=  

Так  как ,1
][][ 2

22 <<+
++ H

K

H

K III
SalH

II
SalH  то 

.··][
22

o

x
FeSsalH A

ACnCSsalH −=  

Т.к. точки на  рис. 1 были выбраны при небольших концентрациях кислоты, то 

,C]SalH[ SalH2 2
~            следовательно: ,][

2
~2 SsalHCSsalH       следовательно: 

.KlgClgnpH·2
AA

Alg pSalH
xo

x
2

+=−
−

 .lglg·2lg
2 pSsalH

xo

x KCnpH
AA

A
+=−

−
 

Данные уравнения в координатах: 

( )SalHxo
x CpHAA

A f
2

lg2lg =−−  ( )SsalHxo
x CpHAA

A f
2

lg2lg =−−
 

представляют прямую, которая отсекает на оси ординат отрезок, равный pKlg . 
Тангенс угла наклона прямой равен n – составу комплекса. Константу β опре-
деляют по нижеприведенным формулам: 

==− II
Sal2H·KI

Sal2HK

pK
2n3]n[Fe(Sal)

β  ==− III
SsalHKII

SsalHK

pK
n

nSsalFe
2

·
2

23])([
β  
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Расчёты для № 15, 16: 

 

n = 

 

pKlg =  

 

Кр =  

 

 

β = 

Рис. Нахождение pKlg  и n методом Бента-Френча для работ №15, 16. 
 

Подпись руководителя практикума----------------------- 

4.3.10. Метод «двух точек» 
Метод используют для определения устойчивости малопрочного ком-

плекса известного состава при отсутствии в растворе ступенчатого комплексо-
образования. Состав комплекса предварительно определяют методами изо-
молярной серии (глава 4.3.1.), прямой линии Асмуса (глава 4.3.4.) или отноше-
ния наклонов (глава 4.3.5). Для расчета, как правило, используют кривые на-
сыщения, на которых отсутствует горизонтальный участок – рис. 32(а) или 
32(б). 

Рис. 32. Графическое определение пар по методу «двух точек» 
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На участке кривой рис.32(а) (См = const), где концентрация ли-
ганда невелика, выбирают два раствора (пару точек) и определяют для них зна-
чения LС′ , LC ′′  (в пределах одной пары LC ′′  >> LС ′ ) и соответствующие A′  и A ′′ ; 
концентрацию комплекса ML принимают равной CK. Так как комплекс ML ма-
лопрочный, то равновесную концентрацию лиганда приравнивают к общей CL и 
выражение для КД(ML) приводят к виду (94): 

[L] ≈ CL                                  [M] = CM - CK 

K

LKM
Д C

CCC
ML

LMK )(
][
]][[ −

==       (94) 

В соответствии с уравнением (94) для двух растворов серии можно записать: 

K

LKM

K

LKM

C
CCC

C
CCC

′′
′′′′−

=
′

′′− )()(      (95) 

, где С′К и С″К − концентрации комплекса, в соответствующих растворах серии; 
Если LС ′′   > LC ′ , то: 

p
C
C

A
A

K

K =
′
′′

=
1

2      (96)                             KK CpC ′=′′          (97) 

Значение величины р соответствует увеличению оптической плотности 
при переходе от первого раствора ко второму и его определяют эксперимен-
тально по уравнению (96). Подставляя в уравнение (95) вместо С″К  его значе-
ния из (97), получают: 

K

LKM

K

LKM

Cp
CCpC

C
CCC

′
′′′−

=
′

′′− )()(            или               
)(

)(

LL

LLM
K CCp

CpCCC
′−′′

′−′′
=′  

Найденную величину С′К используют для определения константы диссо-
циации комплекса по формуле:  

K

LKM
Д C

CCC
K

′
′−

= ′)(  

В случае исследования зависимости оптической плотности раствора от 
концентрации металла при CL = const (рис. 32, б), константу диссоциации ком-
плекса рассчитывают по формуле: 

K

MKM
Д C

CCC
K

′
′′−

=
)(  

, где 
)(

)(

MM

MML
K CCp

CpCCC
′−′′

′−′′
=′       при условии, что С″М >> С′М 

Практически на кривой насыщения выбирают 3-4 пары точек, для кото-
рых определяют значения р, Сk, КД, а затем вычисляют среднее значение (КД) 
или ( β ). 

ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ №17, 18 
Определение константы устойчивости комплекса титана (IV) с пе-

роксидом водорода методом «двух точек»  в сериях насыщения по Н2О2 (№ 
17) или по Ti(IV) (№ 18) 

(Предварительно проработать подраздел 4.3.10) 
Оборудование: Реактивы: 
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Мерные колбы на 25 мл – 5 шт (№ 17), 
7 шт (№ 18). 
Мерные пипетки на 5 мл – 2 шт, 
на 10 мл – 1 шт. 

С(TiCl4) = 1·10–2 моль/л V = 25 мл 
С(H2O2) = 1·10–2 моль/л V = 25 мл 
С(1/z HCl) = 2 моль/л V = 250 мл 

В работах № 17, 18 пропускание (Т, %) измеряют через 2 часа после 
приготовления растворов при λ = 420 нм и l = 1 см. Раствор сравнения – вода. 

Ход работы № 17: 
1. В мерные колбы на 25 мл вносят по 2,5 мл 0,01 М раствора TiCl4 и 

0,25, 0,5, 0,75, 1,0 и 1,25 мл 0,01 М раствора Н2О2. Объемы растворов доводят 
до метки 2 н. раствором HCl пипеткой (см. таблицу). 

Результаты измерений, вычисленные значения А, СTi и CH2O2  и их соот-
ношения в каждой колбе заносят в таблицу. 

.
мл 25

·1·10VС                         ;
мл 25

·1·10VС
2

аликв.
OH

2
аликв.

Ti 22

−−

==  

Таблица. Данные серии насыщения по H2O2 в системе TiCl4  – H2O2 для работы № 17 

№ 
п/п 

V(TiCl4), 
мл 

V(H2O2), 
мл 

С(Ti4+)·103, 
моль/л 

С(H2O2)·103, 
моль/л M : L T, % 

100
lg TА −=  

1 2,5 0,25 1 0.1 1 : 0,1   

2 2,5 0,5      

3 2,5 0,75      

4 2,5 1,0      

5 2,5 1,25  0.5 1 : 0,5   

2. Строят график зависимости ( ))OH(CA 22f=  на приведенном ниже 
рисунке в масштабе по оси абсцисс ~ 2 см = 0,1·10–3 моль/л H2O2. 

3. На графике ( ))OH(CA 22f=  выбирают 3-4 пары точек так, чтобы в 
пределах одной пары .CC '

OH
''

OH 2222
>>  

Для каждой пары точек определяют (вычисления приложить): 

3.1. значения концентраций  .; '''
2222 OHOH CC и соответствующие значения А" и А' и 

рассчитывают коэффициент p по формуле p = А" / А'. 
3.2. рассчитывают концентрацию комплекса, 
образующегося в растворе, по формуле: 

( )
( ) ;

CC·p
C·pCC

C '
OH

''
OH

'
OH

''
OHTiCl

k
2222

22224

−

−
=  

3.3. рассчитывают константу устойчивости 
комплекса (β) по формуле: ( )

.
C·CC

C
'

OHkTi

k

22
−

=β  

4. Вычисляют среднее значение ( β ) по формуле: 

n
nββββ +++

=
...21 , где n = суммарное число пар. 

Данные оформляют в приведенную ниже таблицу. 



 115 

 
Рис. Графическая зависимость ( ))OH(CA 22f=  (работа № 17) 
         Графическая зависимость ( ))( 4TiClCA f=  (работа № 18) 
         Графическая зависимость ( )+= 3FeCA f ·103, моль/л ( работа № 19) 

Таблица. Данные для определения методом «двух точек» β[Ti(H2O2)]4+ по кривой насыще-
ния по Н2О2 (работа № 17), по TiCl4 (работа № 18) в системе TiCl4– H2O2, а также 

+2)]([ SCNFe
β по кривой насыщения по Fe3+ в системе Fe3+  – SCN–(работа № 19) (нужное 

подчеркнуть) 
пары 
точек 
(№ 17) 

'
OH 22

C 103 ''
OH 22

C 103 '
OH 22

A  ''
OH 22

A  

p Ck⋅103
 

β⋅10-3 β ⋅10-3 пары 
точек 
(№ 18) 

'
4TiClC ⋅103 ''

4TiClC ⋅103 '
4TiClA  ''

4TiClA  

пары 
точек 
(№ 19) 

'C 3Fe + 103 

моль/л 

"
Fe3C + 103 

моль/л 
' 3+FeA  "

3+FeA  β⋅10-2 β ⋅10-2 

1        

 
2        

3        

4        

 

Подпись руководителя практикума ----------------------- 
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Ход работы №18: 

1. В мерные колбы на 25 мл вносят по 2,5 мл 0,01 М раствора Н2О2 и 
0,25, 0.5, 1.0, 1.25, 2.5, 3.75 и 5.0 мл 0,01 М раствора TiCl4. Объемы растворов 
доводят до метки 2 н. раствором HCl пипеткой. 

Результаты измерений, вычисленные значения А, СTi и CH2O2  и их соот-
ношения в каждой колбе заносят в таблицу. 

.
мл 25

·1·10VС                         ;
мл 25

·1·10VС
2

аликв.
OH

2
аликв.

Ti 22

−−

==  

Таблица. Данные серии насыщения по TiCl4 в системе TiCl4  – H2O2 для работы № 18 

№ 
п/п 

V(H2O2), 
мл 

V(TiCl4), 
мл 

С(H2O2)·103, 
моль/л 

С(Ti4+)·103, 
моль/л M:L T, % 100

lg TА −=

 
1 2,5 0,25 1 0.1 0,1:1   

2 2,5 0,5      

3 2,5 1,0      

4 2,5 1,25      

5 2,5 2,5      

6 2,5 3,75      

7 2,5 5.0  2.0 2 : 1   

2. Строят график зависимости ( ))( 4TiClCA f=  (на рисунке работы №17) в 
масштабе по оси абсцисс ~ 1 см = 0,2·10–3 моль/л TiCl4. 

3. Выбирают на кривой насыщения, где C(TiCl4) < 1.5 моль/л,  3 - 4 пары 
точек так, чтобы в пределах одной пары '

44 TiClTiCl CC >>′′ . 
Для каждой пары точек определяют (вычисления приложить): 

3.1. значения концентраций .; '
44 TiClTiCl CC ′′ и соответствующие значения А" и А' 

и рассчитывают коэффициент p = А"/ А'; 
3.2. рассчитывают концентрацию комплекса, об-
разующегося в растворе, по формуле: 

( )
( ) ;
·

·
'''

'''

44

4422

TiClTiCl

TiClTiClOH
k

CCp

CpCC
C

−

−
=  

3.3. рассчитывают константу устойчивости ком-
плекса (β) по формуле: ( ) .

· '
422 TiClkOH

k
CCC

C
−

=β  

4. Вычисляют среднее значение ( β ) по формуле: 

n
nββββ +++

=
...21 , где n = суммарное число пар. 
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Данные оформляют в приведенную в работе №17 таблицу «Дан-
ные для определения методом «двух точек» β[Ti(H2O2)]4+ по кривой насыщения по TiCl4 

(работа № 18) в системе TiCl4– H2O2» 
 

Подпись руководителя практикума----------------------- 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №19 
Определение молярного коэффициента светопоглощения роданидно-

го комплекса Fe (III) методом «двух точек» 
(Предварительно проработать подраздел 4.3.10) 

Оборудование: 
Мерные колбы на 25 мл – 7 шт., на 100 мл – 1 шт. 
Мерные пипетки на 10 мл – 2 шт., на 5 мл – 2 шт. 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

3HNOC = 0,5 моль/л,    V = 50мл  

С(FeCl3·6H2O) = 3·10–2 моль/л 
V(FeCl3·6H2O) = 25 мл 
M(FeCl3·6H2O) = 270,5 г/моль 
m(FeCl3·6H2O) = С·V·M = 0,2027 г 

Навеску FeCl3·6H2O внести в колбу 
на 25 мл и довести до метки водой. 

СKSCN = 4·10–3 моль/л 
МKSCN = 97,94 г/моль 
Vp-pa KSCN = 100 мл 
mKSCN  =   0,0392 г 

Навеску соли внести в колбу на 100 
мл и довести до метки водой. 

В системе Fe(NO3)3 – KSCN – H2O могут образовываться комплексы со-
става (M : L = 1:1 и 1:2), отличающиеся по устойчивости: 

])SCN(Fe[д 2K +  = 1,12·10–3 (µ = 0);             ])SCN(Fe[д 2
K +  = 4,4·10–4 (µ = 1,28). 

Область доминирования того или иного комплекса зависит от рН раство-
ра, концентраций Fe3+ и SCN–, а также их мольного соотношения. Для опреде-
ления максимума светопоглощения комплекса, образующегося при рН = 1, 
вначале записывают спектры поглощения исходных реагентов, а также их сме-
сей (рис. 9). Как видно из рисунка, положение максимума светопоглощения в 
условиях проведения опыта не зависит от соотношения реагентов и находится 
при λ = 460 нм, т.о. в данной системе образуется один комплекс. 

Ход работы: 
1. В шесть мерных колб на 25 мл наливают по 5 мл 0,5 н. раствора HNO3, 

2 мл 4·10–3 М раствора KSCN, а затем прибавляют 0,5, 1,0, 2,0, 3,0, 4,0, 5,0 мл 
0,03 М раствора Fe(NO3)3 (как показано в таблице приведенной ниже). Объемы 
растворов доводят пипеткой до метки водой. 

2. Через 20 мин после сливания исходных растворов измеряют пропуска-
ние (Т, %) на спектрофотометре при λ = 460 нм и l = 1 см. 

Результаты измерений, рассчитанную величину А, концентрации реаген-
тов Fe3+ и SCN– в каждой колбе серии с использованием приведенных ниже 
формул (выведены на основе (27') и (27'')), записывают в таблицу: 
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мл 25

)(SCN·CVС              ;
мл 25

)(Fe·CVС
-

исхаликв.
SCN

3
исхаликв.

Fe -3 ==
+

+  

Таблица. Данные серии насыщения  по металлу (Fe3+) в системе Fe3+  –  SCN– для работы 
№ 19 

№ 
колбы 3HNOV  −SCNV  +3FeV  310·SCNC  

310·3+Fe
C  Т, % А 

1 5 2 0,5 0,32 0,6   

2 5 2 1     

3 5 2 2     

4 5 2 3     

5 5 2 4     

6 5 2 5  6,0   

3. Затем строят график зависимости ( )+= 3FeCA f  (на рисунке работы 
№17) в масштабе по оси абсцисс ~ 1 см = 0,6·10–3 моль/л (Fe3+). 

4. На участке кривой, где концентрация +3FeC  невелика, выбирают два 

раствора (пару точек) так, чтобы в её пределах '
Fe

''
Fe 33 CC ++ >> , и определяют 

для них соответствующие значения А' и А". Для этой пары вычисляют значение 

коэффициента ,
'A
"AP =  а затем концентрацию комплекса [Fe(SCN)]2+ и его кон-

станту устойчивости по формулам: 
( )

( ) ;
·

)]([
'"

'"
2

33

33

++

++−

−

−
=+

FeFe

FeFeSCN

CCP

CPCC
SCNFe  

( )
;

)]([·

)]([
]][[
][

2'

2

3

n
SCNFe

n

SCNFeCC

SCNFe
LM

ML
+

+

−
==

−+

β  

'
Fe3C +  и ''

Fe3C +  – концентрации Fe3+, относящиеся к паре точек; 

−SCNC  – постоянная концентрация ионов SCN– в исследуемой серии опытов 

Таким образом, выбирают не менее трех пар растворов, для которых рас-
считывают р, [Fe(SCN)]2+ и ,2)]([ +SCNFeβ  а затем вычисляют среднее арифмети-
ческое значение ( β ) по формуле (все вычисления приложить): 

n
nββββ +++

=
...21 , где n = суммарное число пар. 

Данные оформляют в приведенную в работе №17 таблицу «Данные для оп-
ределения методом «двух точек» +2)]([ SCNFe

β по кривой насыщения по Fe3+ в системе Fe3+  

– SCN– (№ 19)» 
 
Подпись руководителя практикума----------------------- 
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4.3.11. Метод соответственных растворов Бьеррума 
Метод используют для обработки результатов исследования комплексо-

образования в растворе, когда на кривой A = f (CL) (CL = const) не достигается 
постоянство оптической плотности. Он применим в случае ступенчатого обра-
зования моноядерных, не очень прочных комплексов, т.е. СМ > [M], а CL > [L]. 

Метод основан на вычислении равновесной концентрации лиганда [L], 
среднего координационного числа ñ для пар соответственных растворов с пос-
ледующим определением констант устойчивости по кривой образования (глава 
1.2). 

Под соответственными понимают такие растворы, в которых кон-
центрации исходных компонентов различны, а значения числа ñ, [L] и кажуще-
гося молярного коэффициента светопоглощения ε′ − одинаковые. 

Для выбора соответственных растворов готовят две серии растворов, в 
которых концентрация металла постоянна, а концентрация лиганда постепенно 
возрастает. При этом концентрации металла в двух сериях различаются между 
собой в 2 – 3 раза, например С′М и С″М в каждой серии. Оптическую плотность 
всех растворов этих серий измеряют при длине волны, на которой поглощает 
только комплекс. Её выбирают на основании изучения спектров поглощения 

исходных компонентов и их смесей. 
Во всех изучаемых растворах под-
держивают постоянную ионную си-
лу и кислотность. 

Затем для растворов обеих 
серий рассчитывают значения (ε′) 
по формуле (А[MLn] = ε′MLn ⋅CM  ⋅ l ) и 
строят графическую зависимость ε′ 
от общей концентрации лиганда при 
постоянном значении С″М и С′М со-
ответственно (рис. 33). 

Точкам с одинаковыми значе-
ниями ε′ отвечают соответственные 
растворы, для которых по графику 
находят значения C′L и C″L при дан-

ных C′M и C″M. 
Концентрацию [L] и число ñ рассчитывают, используя функцию Бьер-

рума: 

M

L
C

LCn ][~ −
=  

Таким образом, для двух любых растворов серии можно записать: 

;][~
M

L
C

LCn
′

′−′
=′                               .][~

M

A
C

LCn
′′

′′−′′
=′′  

Поскольку для соответственных растворов nn ′′=′ ~~  и ,][][ ′′=′ LL то решая 
вышеприведенные уравнения относительнo [L] или ñ, находят, что: 

 
Рис. 33. Зависимость ε ′  от концентрации 

пиридина для системы Ni(NO3)2 – Py – H2O 
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MM

LMLM

CC
CCCCL

′′−′
′′′−′′′

=][  

MM

LL
CC
CCn

′′−′
′′−′

=~      

Значения величин [L] для соответ-
ственных растворов можно определить 
другим способом. С этой целью готовят 5-
6 серий растворов с разными концентра-
циями металла и строят зависимость 

)( LCf=′ε . Для каждого ε′ находят соот-
ветствующие значения общей концентра-
ции лиганда СL, строят зависимость CL = 

f(CM) и получают ряд прямых (рис. 34). 
В соответствии с преобразованной относительно СL функцией Бьеррума 

( ][~ LCnC ML += ) концентрация [L] определяется как отрезок на оси ординат, а ñ 
− по тангенсу угла наклона этой прямой к оси абсцисс. 

Полученные значения ñ и [L] используют далее для построения кривой 
образования, по которой рассчитывают ступенчатые константы устойчивости 
(глава 2.4, рис. 3). 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 20, 21 

Определение константы устойчивости комплекса [Co(SCN)]2+ мето-
дом соответственных растворов 

(Предварительно проработать подразделы 2.4 и 4.3.11) 
Оборудование: 

Мерные колбы на 100 мл –1 шт  
Мерные колбы на 50 мл – 2 шт. 
Мерные колбы на 25 мл – 16 шт. 

Мерные пипетки на 5 мл – 2 
шт., на 10 мл – 2 шт 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

C(KNO3) = 2 моль/л 
M(KNO3) = 101 г/моль 
V(p-pa) = 50 мл  
m(KNO3) = 2·101·0.05 = 10,1 г 

Навеску KNO3 взвесить на 
технических весах, внести 
в колбу на 50 мл и довести 
водой до метки. 

ацетон V = 200 мл  
Работа № 20 Работа № 21  
С(Co(NO3)2⋅6H2O)=0,4 моль/л 
M(Co(NO3)2·6H2O)=291г/моль 
V(p-pa) = 100 мл 
m(Co(NO3)2·6H2O) = 11,64 г 

С(Co(NO3)2⋅6H2O)=0,5моль/л 
M(Co(NO3)2·6H2O)=291г/моль 
V(p-pa) = 100 мл 
m(Co(NO3)2·6H2O) = 14,55 г 

Навеску соли внести в 
колбу на 100 мл и довести 
до метки водой. 

C(KSCN) = 0,8 моль/л 
М(KSCN) = 97 г/моль 
V(p-pa) = 50 мл  
m(KSCN) = M·V·C = 3.88 

C(KSCN) = 1.0 моль/л 
М(KSCN) = 97 г/моль 
V(p-pa) = 50 мл  
m(KSCN) = M·V·C = 4,85 

Навеску соли внести в 
колбу на 50 мл и довести 
до метки водой. 

. 
Рис. 34 Графическое определение 
ряда значений [L] и соответст-
вующих им (n). 
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Взаимодействие Co (II) с тиоцианат-ионами проходит ступенча-
то с образованием комплексов [Co(NCS)n]2–n (n = 1-4). Максимумы поглощения 
растворов с разными мольными соотношениями Co(NO3)2 и KSCN смещаются в 
сторону больших длин волн по мере увеличения концентрации тиоцианат-
ионов. Простейший комплекс, который образуется при мольном соотношении 
1:1, характеризуется максимумом поглощения при 530 нм, а при соотношении 
1:4 – 650 нм. 

Ход работ № 20, 21: 
1. Для определения β[Co(NCS)]+ готовят две серии растворов в мерных кол-

бах на 25 мл, в которые наливают: 
I серия: по 2,5 мл приготовленного раствора Co(NO3)2 и 0,5; 0,75; 1,0; 

1,25; 1,75; 2,0; 2,25; 2,5 мл раствора KSCN. Затем в каждую колбу вносят по 
2,5 мл 2 М раствора KNO3 для создания ионной силы, по 12.5 мл ацетона (при 
перемешивании) и доводят водой до метки (см. таблицу). 

II серия: по 5 мл приготовленного раствора Co(NO3)2 и такие же как в I 
серии объемы растворов KSCN, KNO3, ацетона и воды (см. таблицу). 

Оптические плотности растворов измеряют через 30 мин после их приго-
товления при λ = 530 нм и l = 1 см (для № 20) и l=0,5 см (для № 21). Раствор 
сравнения – вода. Результаты измерений, рассчитанную величину А, концен-
трации реагентов Со2+ и SCN– и их соотношения в каждой колбе серии записы-
вают в таблицу: 
Таблица. Данные для приготовления соответственных растворов и определения 
β[Co(NCS)]+ в водно-ацетоновом растворе для работ № 20, 21 

I серия 

№ VCo, 
мл 

VSCN-, 
мл 

VKNO3, 
мл 

Vацет, 
мл VH2O 

CCo, 

л
моль  

CSCN-, 

л
моль  M:L T, % A 

l·C
A_

Co
1 =ε  

1 2,5 0,5 2,5 12.5 
до 

метки 
  1:0,4    

2 2,5 0,75 2,5 -«- -«-       

3 2,5 1,0 2,5 -«- -«-       

4 2,5 1,25 2,5 -«- -«-       

5 2,5 1,75 2,5 -«- -«-       

6 2,5 2,0 2,5 -«- -«-       

7 2,5 2,25 2,5 -«- -«-       

8 2,5 2,5 2,5 -«- -«-   1:2    
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II серия:  

№ VCo, 
мл 

VSCN-, 
мл 

VKNO3
, мл 

Vацет, 
мл VH2O 

CCo, 

л
моль  

CSCN-, 

л
моль  M:L T, % A l·C

A_

Co
2 =ε

 

1 5,0 0,5 2,5 12.5 
до 

метки 
  1:0,2    

2 5,0 0,75 2,5 -«- -«-       

3 5,0 1,0 2,5 -«- -«-       

4 5,0 1,25 2,5 -«- -«-       

5 5,0 1,75 2,5 -«- -«-       

6 5,0 2,0 2,5 -«- -«-       

7 5,0 2,25 2,5 -«- -«-       

8 5,0 2,5 2,5 -«- -«-   1:1    

2. На основании полученных значений оптической плотности раство-

ров рассчитывают кажущиеся молярные коэффициенты светопоглощения 1
_
ε  

(серия I) и 2
_
ε  (cерия II) и строят для двух серий графическую зависимость 

−ε SCNC—
_

, как показано на рис. 33. По графику находят соответственные 

растворы, которым отвечают точки с одинаковыми значениями 
_
ε . Необходи-

мо выбрать не менее 6 пар соответственных растворов и определить для них 
значения С1(SCN–) и С2(SCN–). Данные занести в приведенную ниже таблицу. 
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Рис. Графическая зависимость −ε SCNC—

_
 для работ № 20-23 

3. Затем для каждой пары соответственных растворов вычисляют: 
3.1. значение функции Бьеррума (

_
n ) по формуле: 

,
)Co(C)Co(C

)SCN(C)SCN(C_
n

21

21
−
−=

−−
 

где С1(Со) и С2(Со) – концентрация Со2+  в I и II серии, соответственно. 
      С1(SCN-) и С2(SCN-) – концентрация (SCN-) в I и II серии, соответственно 
3.2. значение равновесной [SCN–] по формуле, а затем ]SCN[lg −− : 

;
(Co)C(Co)C

)(SCN(Co)·CC)(SCN(Co)·CC][SCN
21

1221

−
−

=
−−

−  

Все данные заносят в приведенную ниже таблицу (вычисления приложить). 
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Таблица. Данные для определения β[Co(SCN)]+  – № 20, 21 и β2 - β4  для  № 22, 23 
_
ε  )SCN(C1

−  )SCN(C2
−  

_
n  [SCN–] ]SCN[lg −−  

      

      

      

      

      

      

      

      

4. На основании полученных значений 
_
n  и ]SCN[lg −−  строят кривую 

образования в координатах ( ))SCN(lg
_
n −−= f , как показано на рис. 3, и графи-

чески определяют )]SCN(Co[lg −β  при 5,0
_
n =  (см. в подразделе 2.4 «Графическое 

нахождение ступенчатых констант устойчивости Ку(n)». 

 
Рис. Кривая образования ( ))SCN(lg

_
n −−= f  для работ №20-23. 

Расчёт для № 20, 21: 

)]SCN(Co[lg −β  =                                                             β[Co(SCN)]+  =  

Подпись руководителя практикума----------------------- 
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ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ № 22, 23 
Определение ступенчатых констант устойчивости 

 тиоцианатных комплексов кобальта (II) методом соответственных 
растворов 

(Предварительно проработать подразделы 2.4 и 4.3.11) 
Оборудование: 

Мерные колбы на 50 мл –3 шт.,  
на 25 мл – 14 шт. 

Мерные пипетки на 5 мл – 2 шт.,  
на 10 мл – 2 шт 

Реактивы: 
концентрация и объём растворов приготовление раствора 

C(KNO3) = 2 моль/л 
M(KNO3) = 101 г/моль 
V(p-pa) = 50 мл  
m(KNO3) = 2·101·0.05 = 10,1 г 

Навеску KNO3 взвесить 
на технических весах, 
внести в колбу на 50 мл 
и довести водой до мет-
ки. 

ацетон V = 150 мл  
Работа № 22 Работа № 23  

C(Сo(NO3)2) = 0,2 моль/л 
M(Co(NO3)2·6H2O) = 291 
г/моль 
V(Сo(NO3)2) = 50 мл 
m(Co(NO3)2·6H2O) =   2,91 г 

C(Сo(NO3)2) = 0,25 моль/л 
M(Co(NO3)2·6H2O) = 291 г/моль 
V(Сo(NO3)2) = 50 мл 
m(Co(NO3)2·6H2O) =  3,6375 г 

Навеску соли внести в 
колбу на 50 мл и довести 
до метки водой. 

C(KSCN) = 0,8 моль/л 
V(p-pa) = 50 мл  
М(KSCN) = 97 г/моль 
m(KSCN) = M·V·C = 3,88 г 

C(KSCN) = 1 моль/л 
V(p-pa) = 50 мл  
М(KSCN) = 97 г/моль 
m(KSCN) = M·V·C = 4,85 г 

Навеску соли внести в 
колбу на 50 мл и довести 
до метки водой. 

Описание взаимодействия Co (II) с тиоцианат-ионами, необходимые вы-
числения и графические зависимости  находятся в соответствии  с пунктами 2-4 
работ № 20, 21. 
Ход работ №22, 23: 

1. Для определения ступенчатых констант Ку(2) - Ку(4) готовят две серии 
растворов в мерных колбах на 25 мл, в которые наливают: 

I серия: по 0,5 мл приготовленного раствора Co(NO3)2 и 1; 1,25, 1,5; 2,0; 
2,5; 3.0 и 3,5 мл раствора KSCN. Затем в каждую колбу вносят по 2,5 мл KNO3 
для создания ионной силы, по 12.5 мл ацетона (при перемешивании) и доводят 
водой до метки (см. таблицу). 

II серия: по 1 мл приготовленного раствора Co(NO3)2 и такие же, как в I 
серии, объемы растворов KSCN,  KNO3,  ацетона и воды (см. таблицу). 

Оптические плотности растворов измеряют через 30 мин после их приго-
товления при λ = 650 нм и толщине поглощающего слоя l = 1 см (№ 22). l = 
0,3 см (№ 23). Раствор сравнения – вода. Результаты измерений, рассчитан-
ную величину А, концентрации реагентов Со2+ и SCN– и их соотношения в ка-
ждой колбе серии записывают в приведенную ниже таблицу: 
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Таблица. Данные для приготовления соответственных растворов и 
определения β2 - β4  [Co(NCS)n]+  в водно-ацетоновом растворе для работ № 22, 23 

I серия: 

№ VCo, 
мл 

VSCN-, 
мл 

VKNO3, 
мл 

Vацет, 
мл VH2O 

CCo, 

л
моль  

CSCN-, 

л
моль  M:L T, % A 

l·C
A_

Co
1 =ε  

1 0,5 1 2,5 12,5 до 
метки   1:8    

2 0,5 1,25 2,5 -«- -«-       

3 0,5 1,5 2,5 -«- -«-       

4 0,5 2,0 2,5 -«- -«-       

5 0,5 2,5 2,5 -«- -«-       

6 0,5 3,0 2,5 -«- -«-       

7 0,5 3,5 2,5 -«- -«-   1:28    

II серия:  

№ VCo, 
мл 

VSCN-, 
мл 

VKNO3, 
мл 

Vацет, 
мл VH2O 

CCo, 

л
моль  

CSCN-, 

л
моль  M:L T, 

% A 
l·C

A_

Co
1 =ε  

1 1 1 2,5 12,5 до 
метки   1:4    

2 1 1,25 2,5 -«- -«-       

3 1 1,5 2,5 -«- -«-       

4 1 2,0 2,5 -«- -«-       

5 1 2,5 2,5 -«- -«-       

6 1 3,0 2,5 -«- -«-       

7 1 3,5 2,5 -«- -«-   1:14    

2.Обработку результатов проводят в соответствии с пунктами 2, 3, 4 ра-
бот № 20, 21 (вычисления приложить). 

Графическое определение ступенчатых констат устойчивости смотреть в 
разделе 2.4.«Обработка экспериментальных данных». 
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Расчёт для № 22, 23: 

lg β2  =  

lg β3  = 

lg β4  = 

β2  =  

β3  = 

β4  = 

Подпись руководителя практикума----------------------- 

Задания для самостоятельной работы 
1. Результаты определения плотности (А) какой серии (серий) раство-

ров используются для определения состава комплекса способом Асмуса? 
a) CM = const             б) CL = const               c) CL = const и CM = const 
2. Результаты определения плотности (А) какой серии растворов ис-

пользуются для определения β MLn  комплекса методом Клотца? 
a) CM = const             б) CL = const               c) CL = const;  CM = const 
3. Результаты определения плотности (А) какой серии (серий) раство-

ров используются для определения β MLn комплекса методом Шварценбаха? 
a) CM=const             б) CL=const               c) CL=const;  CM=const 
4. Какие спектрофотометрические методы исследования  позволяют 

определить как εMLn , так и β MLn ? 
a) Клотца,  б) Асмуса,   в) Шварценбаха,   г) Комаря,  c) Бента- Френча 

5. Возможности использования какого (каких) методов не ограничи-
ваются наличием предварительной информации о составе комплекса в раство-
ре? 
a) Клотца,  б) «двух точек»,   в) Шварценбаха,   г) Комаря,   c) Бента- Френча 

6.  Какой (какие) метод (методы) не позволяет определить константу 
устойчивости в случае существования в растворе комплексов разного состава? 

a) Клотца,  б) «двух точек»,   в) Шварценбаха,  
 г) Комаря,   c) Бента- Френча,  д) Бьерума 
7. Какой метод можно использовать для определения εMLn  и β MLn  

комплексов, в которых в качестве лигандов выступают анионы слабых кислот? 
 a) Клотца,  б) «двух точек»,   в) Шварценбаха,  
 г) Комаря,   c) Бента- Френча,  д) Бьерума 
8. Какой метод можно использовать для определения состава и β MLn  

комплексов, в которых в качестве лигандов выступают анионы слабых кислот? 
a) Клотца,  б) «двух точек»,   в) Шварценбаха,  
 г) Комаря,   c) Бента- Френча,  д) Бьерума 
9. Какие графические зависимости используются в методе «соответст-

венных растворов»? Какие величины определяют по ним?  
10. Дайте определение термину  «соответственные растворы». 
11. Какого вида кривая насыщения A = f(CL) или A=f(CM) может быть-

использована для расчётов по методу Бента-Френча.  
12. Какой характер имеет кривая насыщения A=f(CL) или A=f(CM) при 

образовании в растворе неустойчивого комплекса. Можно ли такую кривую ис-
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пользовать для определения состава комплекса? Какой метод (мето-
ды) в этом случае можно использовать для нахождения его устойчивости и мо-
лярного коэффициента светопоглощения?  

13.  Покажите вид графической зависимости, по которой можно опре-
делить βlg  и состав комплекса методом Бента-Френча. Какие величины опре-
делят по этому графику при изучении комплексообразования с лигандом - сла-
бой кислотой? 

14. Какой вид имеет зависимость .AA
Alg

xo
x

−
= f( LClg ), если в растворе 

существуют комплексы разного состава? Как графически определить их состав 
и устойчивость? 

15.  Какую зависимость строят в методах Толмачёва-Комаря и Клотца? 
Какие величины затем определяют графически? Возможно ли с их помощью 
определить состав и устойчивость комплекса? 

16.  Какое условие (условия) должно быть выполнено для возможности  
определения εML  и β ML  графическим методом Шварценбаха? Какие зависимо-
сти для этого используют? 

17. Какой метод (методы) могут быть использованы для определения β 

ML  комплекса с лигандом - слабой кислотой в случае их поглощения при одина-
ковой длине волны? Необходимо ли предварительно определять εML ? 

18. Результаты определения плотности (А) какой серии (серий) раство-
ров используют для определения состава комплекса методом Гарвея –Менинга?  

19. Рассчитайте по приведенным ниже данным истинное значение 
ε(ML), если С(L) = 2⋅10-5  , l =1см 

С(М)⋅10-5, моль/л 0,5 1,0 1,5 2,0 3,0 
А 0,55 0,70 0,75 0,77 0,8 

20. Определите состав и устойчивость комплекса по следующим экспе-
риментальным данным, если  С(М) = 3,7⋅10-5  , l =1см 

С(L)⋅10-5, моль/л 1,0 2,0 3,0 4,0 5,0 6,0 8,0 10,0 
А 0,131 0,265 0,396 0,468 0,487 0,498 0,499 0,500 
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