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• Katalysatoren/Industrie

• Biologie

• Medizin

• …

• Stex

Warum ist Koordinationschemie wichtig?
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Ein Komplex ist eine chemische Verbindung, in der eine bestimmte Zahl von Bindungspartnern (Liganden) an ein

Zentralteilchen gebunden ist und das Zentralteilchen mehr Bindungspartner bindet als dies nach seiner Ladung oder

Stellung im PSE zu erwarten wäre.

Beispiele: [Fe(CN)6]
4-,  Fe(CO)5,  [Cr(H2O)6]

3+, [BF4]
-

Zentralteilchen: Zentralatom, Zentralion

Liganden: an das Zentralatom/Zentralion gebundene Teilchen

Koordinationszahl: Zahl der Liganden

Koordinationspolyeder: räumlich geometrische Anordnung der 

Liganden um das Zentralatom/Zentralion

Definition
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Die koordinative (dative) Bindung ist das Produkt einer Lewis Säure-Base Reaktion!

BF3 +              NMe3 →                   [Me3N-BF3]

Lewis-Säure 

(Elektronen-
paarakzeptor)

Lewis-Base 

(Elektronen-
paardonator)

BF3 +     F- →   [BF4]
-

→+

Dative Bindung
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1. Koordinationseinheit in eckige Klammern, Ladung als Exponent

2. Zentralatom/ion vor den Liganden

3. Erst anionogene, dann neutrale Liganden

4. Alphabetische Reihenfolge innerhalb einer Ligandenklasse (sowohl Abkürzungen als auch Formeln)

5. Mehratomige Liganden sowie Abkürzungen in runde Klammern

6. Oxidationszahl als Exponent hinter dem Zentralatom/ion

Beispiele

[CrIII(NCO)4(NH3)2]
- [PtIIBrCl(NO2)(NH3)]

-[PtIVBrClI(NO2)(C5H5N)(NH3)]

IUPAC-Regeln für die Aufstellung von Komplexformeln
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Wichtigste Abweichungen von den Regeln für die Aufstellung von Formeln sind die Nennung zuerst der Liganden und dann 

des Zentralatoms und die strenge Einhaltung der alphabetischen  Reihenfolge bei der Aufzählung der Liganden unabhängig 

von der Ladung.

3. Namen anionogener Liganden enden auf „o“, neutrale und formal kationogene
Liganden ohne den Ladungszustand bezeichnende Endung.

1. Liganden in alphabetischer Reihenfolge vor dem Namen des Zentralatoms/ions

2. Angabe der Oxidationszahl (römische Ziffer) des Zentralatoms/ions oder der

Ladungszahl der Koordinationseinheit (arabische Ziffer + Ladung) in runden

Klammern hinter dem Namen des Zentralatoms/ions

4. Neutralliganden werden in runde Klammern eingeschlossen. 

Ausnahmen: Ammin, Aqua, Carbonyl, Nitrosyl

Präfixe:

Di- (2), Tri- (3), Tetra- (4), Penta- (5), Hexa- (6), Hepta- (7) u.s.w.

Bei komplizierten Ligandennamen mit Zahlen: z.B. Triphenylphosphin
Bis- (2), Tris- (3), Tetrakis- (4), Pentakis- (5) u.s.w.

IUPAC-Regeln für die Benennung von Komplexen
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Nomenklatur von Komplexverbindungen

Kationische Komplexe:

Neutrale Komplexe:

Anionische Komplexe:
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Wichtig: d-Elektronenkonfiguration bestimmen können!

Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

+7 (d0)

+6 (d0) +6 (d1) +6 (d2)

+5 (d0) +5 (d1) +5 (d2) +5 (d3) +5 (d4)

+4 (d0) +4 (d1) +4 (d2) +4 (d3) +4 (d4) +4 (d5) +4 (d6)

+3 (d0) +3 (d1) +3 (d2) +3 (d3) +3 (d4) +3 (d5) +3 (d6) +3 (d7) +3 (d8)

+2 (d2) +2(d3) +2 (d4) +2 (d5) +2 (d6) +2 (d7) +2 (d8) +2 (d9) +2 (d10)

+1 (d4) +1 (d5) +1 (d6) +1 (d7) +1 (d8) +1 (d9) +1 (d10)

0 (d4) 0 (d5) 0 (d6) 0 (d7) 0 (d8) 0 (d9) 0 (d10)

-1 (d6) -1 (d7) -1 (d8) -1 (d10)

-2 (d8) -2 (d9) -2 (d10)

-3 (d10)

-4(d10)

Häufige Oxidationsstufen
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Elektronenkonfigurationen der 
3d-Elemente

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d1Sc 21

Ti  22

V 23

Cr 24

Mn 25

Fe 26

Co 27

Ni 28

Cu 29 

Zn 30

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d2

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d3

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d10

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s1 3d10

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d8

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d7

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d6

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s2 3d5

1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 4s1 3d5

Cr + Cu fallen aus der Reihe
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Stex-Aufgabenbeispiele:



Koordinationschemie

1212



Koordinationschemie

1313



Koordinationschemie

1414

Die räumliche Anordnung der Liganden wird durch die Hybridisierung der Orbitale am Zentralatom

erklärt.

Merke: Bei der Hybridisierung handelt es sich um eine mathematische Operation und nicht um die

physikalische Realität!

Valenz-Bindungstheorie
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Mit VB-Theorie lässt sich Korrelation zwischen Struktur + Magnetismus herstellen.

Aber: 

• Liefert keine Erklärung für die Temperaturabhängigkeit des magnetischen Momentes

• Bei der Erklärung der Farbigkeit/spektroskopischen Eigenschaften von 

Koordinationsverbindungen versagt sie ebenfalls!

Die im historischen Ablauf folgende Ligandenfeldtheorie behebt diese beiden Mängel und 

hat sich deswegen gegenüber der VB-Methode durchgesetzt. Bei der VB-Methode ist der 

Fortschritt gegenüber der 18-VE-Regel gering (wenn man die Ligandenfeldtheorie dagegen 

hält)

Valenz-Bindungstheorie Schwächen
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Stex-Aufgabenbeispiele:
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Welche der zwei Möglichkeiten (hs/ls) tritt nun ein?

• Hängt von der Größe der Aufspaltung der d-Orbitale ab! 

• Die Größe der Aufspaltung (und damit die Farbigkeit der Komplexe) hängt von der 

Art der Liganden UND dem Zentralion ab. 

• Folgende Trends wurden bei systematisch vergleichenden Untersuchungen 

festgestellt:  Bei gleichen Liganden steigen die Dq-Werte mit der Oxidationsstufe 

des Zentralions.  

• Bei gleichen Liganden nehmen die Dq-Werte beim Übergang von einer 

Übergangsmetallreihe zur anderen um 30 bis 40% zu. 
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Spektrochemische Reihe

Liganden werden nach ihrer Fähigkeit, d-Orbitale eines Metallatoms energetisch aufzuspalten, angeordnet.

high-spin-Zustand: das Zentralion besitzt entsprechend der Hundschen
Regel die größtmögliche Zahl ungepaarter d-Elektronen. 

low-spin-Zustand: das Zentralion besitzt die kleinstmögliche Zahl 
ungepaarter d-Elektronen. 

http://www.google.com/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=2ahUKEwi6qrnEgsPmAhUQz4UKHXPuDSgQjRx6BAgBEAQ&url=http%3A%2F%2Fwww.ddesignmedia.de%2FKomplex_Chemie%2FHTML%2FGMS%2FLigandenfeldtheorie%2FSper4.htm&psig=AOvVaw2h1msR_FdloreoSHcUHSon&ust=1576889552383934
https://www.slideserve.com/brook/einleitung-abgrenzung-energieaufspaltung-der-d-orbitale-im-ligandenfeld-experimentelle-ermittlung-der-energieaufspalt
https://www.google.com/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&ved=2ahUKEwin-6O_gcPmAhUG8BoKHUKcCzYQjRx6BAgBEAQ&url=https%3A%2F%2Fstock.adobe.com%2Fde%2Fimages%2Fspektrochemische-reihe-von-giganten-und-metallen-in-komplexen%2F118063374&psig=AOvVaw2h1msR_FdloreoSHcUHSon&ust=1576889552383934
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Zusammengefasst: high-spin und low-spin

• Ein high-spin-Komplex wird erhalten, wenn die Aufspaltung der d-Orbitale im Ligandenfeld deutlich 
kleiner ist als die Spinpaarungsenergie P (die Energie, die aufgebracht werden muss, wenn sich zwei 
Elektronen ein Orbital teilen müssen).

• Umgekehrt wird ein low-spin-Komplex erhalten, wenn die Aufspaltung deutlich größer ist als P. In 
diesem Fall ist es energetisch günstiger, die Elektronen in den energetisch tiefer liegenden Orbitalen zu 
paaren.

Beispiele

• Ein Eisen(III)-Komplex mit sechs Wassermolekülen als Liganden liegt im high-spin-Zustand vor, während 
das gleiche Metallzentrum mit sechs Cyanid-Ionen ein low-spin-Komplex ist. 

• Das Hexaaquacobalt(II)-Ion ist ein high-spin-Komplex, während das Hexaaquacobalt(III)-Ion ein low-
spin-Komplex ist.
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• Ab einer Anzahl von 4d-Elektronen gibt es zwei Varianten, wie sich 
die Elektronen auf die d-Orbitale verteilen lassen.

• Im high-spin-Fall (hs) werden alle Orbitale einzeln besetzt und die 
LFSE entspricht 3x(− 4) + 6 = −6 Dq. Im low-spin-Fall (ls) werden alle 
vier Elektronen in t2g -Orbitale gesetzt und die LFSE entspricht −16 
Dq. 

• Bei ls muss Spinpaarungsenergie P                                            
aufgebracht werden, die von der                                                         
LFSE abgezogen wird. 

• Die Spinpaarungsenergie ist die Energie,                                              
die aufgebracht werden muss, wenn ein                                             
Orbital mit einem zweiten Elektron                                                              
besetzt wird. (abstoßende Wechsel-
wirkungen zwischen den beiden                                                         
Elektronen dafür verantwortlich)

Ligandenfeldstabilisierungsenergie, LFSE
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Stex-Aufgabenbeispiele:
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Um eine mögliche JT-Verzerrung/Effekt vorherzusagen geht man so vor:  

1) Zeichnen Sie im Fall eines sechsfach koordinierten Komplexes das 
Aufspaltungsschema 

2) Füllen Sie nun die vorhandenen Elektronen ein. Gibt es nur eine 
einzige Möglichkeit, dies zu tun, ist keine Verzerrung zu erwarten. 

3) Dies ist bei Besetzung der Orbitale nach der Hundschen Regel der Fall 
bei der d3-, d5- und d8-Konfiguration. 

4) In den übrigen Fällen kann mehr als eine Möglichkeit für eine 
bestimmte Elektronenanordnung formuliert werden kann. 

Für das d9-Ion Cu2+ zum Beispiel lassen sich zwei Möglichkeiten 
hinzeichnen:
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• Beide Anordnungen haben dieselbe Energie, sie sind energetisch entartet, 
hier: doppelt oder zweifach entartet. 

• Energetisch entartete Zustände sind instabil; sie lassen sich durch eine 
Verzerrung der hochsymmetrischen Struktur unter Energiegewinn aufheben. 

• Erfolgt im Beispiel die Verzerrung derart, dass das doppelt besetzte eg-Orbital 
energetisch abgesenkt und das einfach besetzte angehoben wird, so resultiert 
wegen der ungleichen Besetzung ein Energiegewinn, da bei der Absenkung 
zwei Elektronen stabilisiert werden, die Anhebung jedoch nur ein Elektron 
destabilisiert. 

• Die Verzerrung entarteter Zustände unter Verlust von Symmetrie und Gewinn 
an Stabilität heißt Jahn-Teller-Verzerrung. Das hier an potentiell 
oktaedrischen Komplexen abgeleitete Verfahren ist gilt auch für andere 
Koordinationsfiguren. 
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d8-Komplexe sind häufig 

quadratisch planar und 

diamagnetisch.

Beispiele:      

[Ni(CN)4]2− 

[PtCl2(NH3)2]

[AuCl4]−
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• Welche Reihenfolge die energetisch tiefer liegenden Orbitale 
einnehmen, hängt stark von den Liganden ab.

• Sie entscheiden darüber, ob z. B. das dz2 - Orbital energetisch 
über oder unter dem dxy-Orbital liegt. 

• Für die besondere Stabilität von quadratisch planaren d8-Systemen 
ist die genaue Reihenfolge der Orbitale nicht relevant. 

• Sie ist auf die ausgeprägte Destabilisierung des dx2−y2-Orbitals 
zurückzuführen, das im low-spin-Fall nicht besetzt wird. 

• Die anderen vier Orbitale sind alle voll besetzt und dies führt zu 
einer besonders hohen Ligandenfeldstabilisierungsenergie. 

• Quadratisch planare d8-Komplexe immer diamagnetisch!
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Anders als bei Oktaedrischen Komplexen gibt
es keine tetraedrischen low spin Komplexe!

Δt = 4/9Δo (für die gleichen Liganden)

Weniger Donoratome, geringere Überlappung
mit d-Orbitalen

Δt ist nie gross genug, um Elektronenpairing
hervorzurufen!
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Merke: Die drei wichtigsten 
Ligandenfeldaufspaltungen
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Stex-Aufgabenbeispiele:
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Tetraeder oder Quadratisch Planar?

Tetraedrisch: häufig bei d10 Metallionen

wie Zn2+ oder Ga3+

Quadratisch planar: besonders Ni(II), 

Pt(II), Ir(I), Rh(I), d8 Systeme!

Rein sterisch gesehen, gibt es beim

Tetraeder mehr Platz um Liganden um 

Metall anzuordnen, daher ist diese

Geometrie besonders von kleinen

Metallionen mit sterisch anspruchsvollen

Liganden bevorzugt.
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Stex-Aufgabenbeispiele:

Quadratisch-planare Komplexe: Für die Ionen Pd2+, Pt2+ und Au3+ mit d8-Konfigurationen

ist die quadratische Koordination typisch.

Quadratische Komplexe sind daher bei d8-Konfigurationen mit großen

Ligandenfeldaufspaltungen zu erwarten. Bei dem 4d-Ion Pd2+ und den 5d-Ionen Pt2+ und

Au3+ ist die Aufspaltung bei allen Liganden groß, es entstehen quadratisch-planare

Komplexe.
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Quadratisch-planare Komplexe sind sterisch ungünstiger als tetraedrische. Große Liganden 

verhindern durch ihren Raumbedarf die Entstehung dieser Geometrie. Quadratisch-planare

Komplexe werden nur von wenigen Metallionen gebildet. Die bekanntesten sind die d8 -Ionen 

Ni2+ (nur mit Starkfeld-Liganden!), Pd2+, Pt2+ und Au3+. Auch vom Cu2+ (d9), Co2+ (d7), Cr2+ (d4) 

und selbst vom Co3+ (d6) gibt es einige planar-quadratische Komplexe, aber dies sind eher 

Ausnahmen. 

Die Voraussetzung für die Stabilität dieser planar-quadratischen Komplexe ist das Vorhandensein starker, 

nicht zu sperriger Liganden, die eine ausreichend starke π-Bindung zum Metall eingehen. Ni2+ bildet mit 

Cyanidionen einen planar-quadratischen Komplex, während mit Ammoniak und Wasser oktaedrische und mit 

Chlorid, Bromid und Iodid tetraedrische Komplexe entstehen. Bei den großen 4d und 5d-Metallionen sind die 

sterischen Anordnungen nicht mehr so ausgeprägt und außerdem ist die effektive Feldstärke für alle Liganden 

größer. Unter diesen Bedingungen sind sogar die Anionen Tetrachloridopalladat(II), Tetrachloridoplatinat(II) 

und Tetrachloridoaurat(III) quadratisch planar!
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AuI: bildet Komplexe mit der KZ 2. Für die Koordinationszahl 2 erwartet man eine lineare Geometrie, 

einfach auf der Grundlage elektrostatischer Abstoßung der Liganden oder der Valenzelektronen (es gibt 

jedoch Ausnahmen). Die lineare Zweier-Koordination ist relativ selten und kommt praktisch nur bei d10-

Systemen (keine LFSE!) wie z.B. in Komplexen von (Ni/Pd/Pt)0, (Ag/Au)I und HgII vor. Hier wird sie häufig 

auch nur mit sperrigen Liganden wie z.B. PPh3 beobachtet. Eine Ausnahme sind die Au-, Pt- und Hg-

Komplexe, bei denen wegen relativistischer Effekte auch mit anderen Liganden lineare Koordination auftritt. 

Bekannte Beispiele sind [Au(CN)2]
- oder HgCl2.

Für Au3+ mit d8-Konfigurationen ist die quadratisch-planare Koordination typisch! 
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Generell sind Oktaedrische Komplexe bevorzugt:

• es (energetisch) günstiger ist 6 statt 4 Bindungen auszubilden.

• die Kristallfeldstabilisierungsenergie generell größer ist für oktaedrische 

Komplexe.

• Kristallfeldstabilisierungsenergie favorisiert den Oktaeder in den 

meisten Fällen über den Tetraeder. Hängt stark von der 

Elektronenkonfiguration ab. 

• d3, d8 > d4, d9> d2, d7 > d1, d6 > d0, d5, d10

• Nach dem Oktaeder ist das Tetraeder das zweithäufigste 

Koordinationspolyeder 

• Man trifft die tetraedrische Geometrie häufig bei Halogenidokomplexen an. 

Ein Beispiel ist das Tetrachloridocobaltat(II)-Ion [CoCl4]2-

• Tetraeder auch häufig bei sterisch anspruchsvollen Liganden.
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Stex-Aufgabenbeispiele:
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→ Emission im Bereich des sichtbaren Lichts

Leuchtstoff, Phosphor Fluoreszenz und Phosphoreszenz. Der Leuchtstoff hat 

die Farbe des emittierten Spektralbereichs. Beispiel: Lumineszente

Lanthanide.

→ Absorption im Bereich des sichtbaren Lichts

Pigment, Farbstoff. Das Pigment hat die Komplementär-farbe des 

absorbierten Spektralbereichs.  

Elektronenübergänge zwischen Energieniveaus, die einer Wellenlänge von 

ca. 400 – 700 nm entsprechen, also im sichtbaren (Vis) Bereich liegen 

können wir mit dem Auge sehen. 

Was ist Farbe?
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Spektrum des Lichtes
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Spektrum des Lichtes
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https://lakschool.com/de/physik/licht-farbwahrnehmung/plancksche-beziehung
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Welche Mechanismen sorgen für geeignete Lichtabsorption?  Hier gibt es vier 
Möglichkeiten:

1) Elektronenübergänge in ausgedehnten konjugierten π-Elektronensystemen Beispiel: 

Chlorophyll



Koordinationschemie

6464

2) Übergänge zwischen d-Elektronenniveaus im Ligandenfeld 

eines Komplexes. 

In einem Ligandenfeld können zwischen den Orbitalen auf 

verschiedenen Energieniveaus Elektronen ausgetauscht werden → 

farbige Komplexe, weil die Ligandenfeld-Aufspaltungsenergien im 

Bereich des sichtbaren Lichts liegen. 
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2) Übergänge zwischen d-Elektronenniveaus im Ligandenfeld 

eines Komplexes. 

In einem Ligandenfeld können zwischen den Orbitalen auf 

verschiedenen Energieniveaus Elektronen ausgetauscht werden → 

farbige Komplexe, weil die Ligandenfeld-Aufspaltungsenergien im 

Bereich des sichtbaren Lichts liegen. 
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2) Übergänge zwischen d-Elektronenniveaus im Ligandenfeld 

eines Komplexes. 

Im Wasser entsteht der oktaedrische Komplex [Co(H2O)6]
2+, während 

in der konzentrierten Salzsäure das tetraedrische Anion [CoCl4]
2−

entsteht. Kleinere Aufspaltung im Falle vom Tetrachloridocobalt(II) 

führt zur Absorption des energieärmeren orangen Lichtes und wir 

sehen die blaue Komplementärfarbe. Beim Hexaaquacobalt( II) wird 

energiereicheres grünes Licht absorbiert und wir sehen die 

Komplementärfarbe rot.
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3) Charge-Transfer-Übergänge in Komplexen. 

Charge-Transfer-Komplexe sind Donor-Akzeptor-Komplexe. 

Meist ist der Donor ein elektronenreicher Ligand und der Akzeptor 

ein hartes Metallzentrum. Durch Lichtabsorption kann ein 

Ladungsseparations-Zustand (charge transfer) erreicht werden. 

Beispiel: Permanganat Ion MnO4
−

Am Metall keine d-Elektronen (d0)!

Keine Ligandenfeldübergange möglich!

CT vom Sauerstoffligand zu Mangan(VII)
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4) Bandlücken-Übergänge.

Durch die Linearkombination vieler MO's im Festkörper

kommt es zu sehr vielen, infinitesimal eng benachbarten

einzelnen Energie-Niveaus, den Bändern, als erlaubte

Zustände der Elektronen. Metalle: keine vollen Bänder,

frei bewegliche Elektronen nahe der Fermi-Energie EF,

oder Überlappung von Leitungsband und Valenzband.

Halbleiter: kleine Energielücke zwischen Valenz- und

Leitungsband. Isolatoren: große Energielücke zwischen

Valenz- und Leitungsband.

Der Übergang vom Valenz- ins Leitungsband kann durch Einstrahlung von Photonen 

angeregt werden. 

Große Bandlücke: farblos (UV wird benötigt, um die Bandlücke zu überwinden). 

Mittlere Bandlücke: blaues Licht wird absorbiert → gelbe Farbe. 

Kleinere Bandlücke: blaues und grünes Licht wird absorbiert → rote Farbe. 

Noch kleinere Bandlücke: blaues, grünes und rotes Licht wird absorbiert → schwarze 

Farbe
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Farbe von Komplexen
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Spektroskopische Auswahlregeln:

Laporte-Verbot:     1. Komplex zentrosymmetrisch (= kann ich eine Punktspiegelung machen)?

wenn nein (z.B. Tetreader) → Anregung erlaubt

wenn ja (z.B. Oktaeder) → zweite Frage

2. Ändert sich bei Anregung die Parität (= beschreibt das Verhalten des Orbitals bei der Punktspiegelung)?

→ bleibt es unverändert: gerade (s- und d-Orbitale) oder ungerade (p- und f-Orbitale)

→ Anregung nur erlaubt, wenn sich Parität ändert (d-d-Übergänge verboten)

Spin-Verbot:    Anregung erlaubt, wenn Gesamtspin sich nicht ändert, d.h. wenn vor und nach der Anregung dieselbe
Zahl ungepaarter Spins vorliegt
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Im oktaedrischen Ligandenfeld sind d-d-Übergänge
Laporte-verboten

[Co(H2O)6]2+ trotzdem bisschen farbig, da die Liganden
schwingen → dadurch wird kurzzeitig die 
Zentrosymmetrie aufgehoben
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Chelatliganden

Chelateffekt: Ein Chelat hat 2 oder mehr Donoratome, die über eine kurze 
Atomkette (3 oder weniger Atome) miteinander verbunden sind. Im 
Chelatkomplex besetzen diese Donoratome einander benachbarte 
Koordinationsstellen am Metall.

• Chelatkomplexe sind stabiler als analoge Komplexe mit einzähnigen Liganden

• Die Stabilitat steigt mit zunehmender Zähnigkeit und Anzahl der Chelatringe

• Die stabilsten Chelatkomplexe enthalten 5- oder 6-gliedrige Ringe

Macrocyclischer Effekt

z.B. EDTA in der quantitativen Analyse

→ Die hohe Stabilitat von Chelat-Komplexen lasst
sich zur quantitativen Bestimmung von Metallen
verwenden: Komplexometrie
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thermodynamische Erklärung:  ENTROPIE! 

[Ni(NH3)6]
2+(aq) + 3 en(aq)  ⇄ [Ni(en)3]

2+(aq) + 6 NH3(aq)

4 Teilchen 7 Teilchen

kinetische Erklärung:

Bei gleicher Konzentration eines einzähnigen Liganden L bzw. eines zweizähnigen Liganden L⌒L  ist die 
Wahrscheinlichkeit (Geschwindigkeit) für die erste Koordination gleich

M+ + L  ⇄ [M-L]+ k(1) M+ + L⌒L  ⇄ [M-L ⌒ L]+ k(2) k(1) ≃ k(2)

[M-L]+ + L  ⇄ [ML2]
+ k(3) [M-L⌒L]+ ⇄ [M      )]+ k(4) k(3) << k(4)

L

L

Der Chelat-Effekt 
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Anwendungen von Chelat-Liganden

Komplexometrie (Chelatometrie)

Ethylendiamintetraessigsäure EDTA (Titriplex II, Titriplex III → Na-Salz) wird zum Beispiel bei der 

Bestimmung der Wasserhärte eingesetzt.

Wasserenthärtung

Sogenannte „Builder“ (funktionelle Inhaltsstoffe) komplexieren Mg2+, Ca2+  und binden auch 

Schwermetalle, die sonst den Abbau von in Waschmitteln enthaltenen Peroxiden (Bleichmittel) 

katalysieren würden.
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Gegen Schwermetallvergiftungen (Antidota) und Metallspeicherkrankheiten (z.B. Hämochromatose)

Radiopharmaka und Kontrastmittel
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Ethylenediaminetetraacetic acid: EDTA

Hier wird meist nicht EDTA selbst, sondern das Natriumsalz des Dianions (EDTA)2- verwendet („Titriplex III“), das v.a. 
wegen seiner besseren Wasserlöslichkeit zum Einsatz kommt.

[H2EDTA]2- + Mn+ → [MEDTA]n-2 + 2 H+
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• Wie man der Reaktionsgleichung entnimmt, werden bei der Komplexierung „Protonen“ frei, die abgefangen werden 
müssen

• Bei hydrolysestabilen Metallionen kann die Titration bei hohem pH durchgeführt werden

• Hydrolyseempfindliche Metallionen erfordern dagegen die Verwendung eines Puffers

Indikatoren:

• Komplexbildner der ein besserer Ligand als Wasser, aber ein schlechterer Ligand als EDTA sein muss

• andere Farbe im freien Zustand als im komplexierten Zustand

Substitutionstitration

• Nutzt die unterschiedliche Bindungsstärke der Metallchelate aus: die meisten Metalle binden fester als Mg oder Zn

• Man setzt MgEDTA oder ZnEDTA zur Probelösung zu und titriert das freigesetzte Mg bzw. Zn

• Wird verwendet wenn für das zu bestimmende Metall kein geeigneter Indikator vorhanden ist oder zu schwerlösliche Hydroxide 
bildet
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Thermodynamische und kinetische Stabilität

• Beim Begriff Stabilität wird zwischen thermodynamischer und kinetischer Stabilität/Instabilität 
unterschieden. 

• stabil/instabil = thermodynamische Begriffe

• kinetisch stabile/instabile Komplexe = (besser) inert/labil. 

• Energie-Reaktionsdiagramme zur Illustration des Unterschiedes von thermodynamischer und 
kinetischer Stabilität/Instabilität.
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• A ist thermodynamisch instabil gegenüber B, d. h. B ist unter den gegebenen 
Bedingungen das stabile System mit einer stark negativen freien Enthalpie ΔG. 

• In (a) ist A inert in Bezug auf die Reaktion zum stabileren Produkt B, da die 
Reaktionsbarriere/Aktivierungsenergie ΔG‡ hoch und daher die Geschwindigkeit für 
den Übergang in den thermodynamisch stabileren, energieärmeren Zustand zu gering 
ist. A wird dann auch als metastabil bezeichnet. 

• In (b) ist A labil bezüglich der Reaktion zu B, da die Aktivierungsenergie nur klein ist.
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• Thermodynamische Stabilität 

→ Frage stabil oder instabil?

Bildungsenthalpien (ΔG°f bzw. ΔH°f )

• Kinetische Labilität 

→ Frage inert oder labil 

Aktivierungsenergien der Reaktionen (Ea)

Also:
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Kinetisch inerter + thermodynamisch instabiler Komplex: [Co(NH3)6]3+

Dieser sollte in saurer Lösung zersetzt werden, da die thermodynamische Triebkraft der 
Säure-Base-Reaktion von sechs Ammoniakmolekülen mit den Hydroniumionen sehr 
hoch ist und der Reaktion eine Gleichgewichtskonstante von ca. 1025 verleiht. 

Aber beim Ansäuern einer Hexaammincobaltlösung ist keine merkliche Änderung zu 
beobachten. Für den Abbau des Amminkomplexes werden bei Raumtemperatur 
mehrere Tage benötigt. 

Der inerte Charakter der Verbindung erklärt sich aus dem Fehlen eines energetisch 
günstigen Reaktionsweges für die Acidolyse. 

Diese Reaktion muss entweder eine instabile siebenfach koordinierte Spezies enthalten 
oder sie läuft über einen fünffach koordinierten Übergangszustand mit Verlust eines 
Liganden, was gleichfalls ein energetisch ungünstiger Prozess ist.
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Beispiel kinetisch labil und thermodynamisch stabil:

• Die drei Cyanokomplexe [Ni(CN)4]2-, [Mn(CN)6]3- und [Cr(CN)6]3- besitzen sehr 
große thermodynamische Stabilitäten, ausgedrückt durch die 
Bruttokomplexbildungskonstanten β. Die Hexacyanomanganat(III)- und -
chromat(III)-Komplexe sind thermodynamisch noch stabiler als der 
Tetracyanonickelat(II)-Komplex. 

• Bezüglich der kinetischen Stabilität verhalten sich diese drei Cyanokomplexe 
jedoch unterschiedlich. Misst man die Geschwindigkeit der 
Selbstaustauschreaktion mit radioaktiv markierten Cyanidionen, so findet 
man, dass der Nickelkomplex extrem labil ist, der Mangankomplex etwas 
labil, und nur der Chromkomplex kann als inert betrachtet werden. 

• Labil bedeutet, dass ein Austausch der Cyanidliganden sehr schnell erfolgt. 
So beträgt die Halbwertszeit für die Austauschreaktion am Nickelkomplex ca. 
30 Sekunden.
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Beispiel kinetisch labil und thermodynamisch stabil:

Für den Mangankomplex findet man eine Halbwertszeit von etwa einer 

Stunde und für den Hexacyanochromat(III)-Komplex von ca. 24 Tagen. 

Die Begriffe labil und inert sind relativ. Von H. Taube wurde 

vorgeschlagen, Komplexe, die innerhalb einer Minute bei 25 °C 

vollständig reagieren, als labil anzusehen, die übrigen als inert. 

Die Labilität des planar-quadratischen [Ni(CN)4]2-Komplexes kann man 

mit der relativ leichten Bildung von fünf- oder sechsfach koordinierten 

Komplexen durch Anlagerung an die freien Koordinationsstellen am 

Nickel erklären.
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Ein Großteil der oktaedrischen Komplexe von Übergangsmetallen der 4. Periode, ausgenommen Chrom(III)- und 
Cobalt(III)-Komplexe, ist Iabil, d.h. sowohl kinetisch wie thermodynamisch instabil. Bei ihnen stellen sich 
Gleichgewichte von Liganden-austauschreaktionen sehr schnell ein. Komplexe von Cobalt(III) wurden besonders 
intensiv untersucht, weil sie metastabil sind und Ligandenaustauschreaktionen langsam genug ablaufen. Die 
Komplexbildung verändert häufig das Verhalten von Metall-Ionen bei Reduktions- und Oxidationsreaktionen. 



Koordinationschemie

9696



Stex-Aufgabenbeispiele

97

Stex-Aufgabenbeispiele:



Koordinationschemie

9898

Stabilität von Komplexen

https://slideplayer.org/slide/636589/

Um die Komplexbildungskonstante zu bestimmen, 
müssen die Konzentrationen der einzelnen Spezies in 
Lösung im Gleichgewicht bestimmt werden.
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Beispiel
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Der Chelat-effekt
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Das HSAB-Prinzip

• Die Komplexbildungskonstante liefert gut vergleichbare Zahlenwerte, deren

Bestimmung aber aufwendig ist. Für einen schnellen Vergleich der

Komplexstabilität hilft uns das von Pearson entwickelte HSAB-Prinzip weiter.

• Beim HSAB-Prinzip wird nicht die Stärke bzw. Schwäche der Säuren und Basen 

betrachtet, sondern es wird das Konzept von hart und weich verwendet, um die 

Stabilität von Lewis-Säure-Base-Addukten zu beschreiben.
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• Harte Lewis-Säuren sind kleine Kationen mit hoher positiver Ladung. Das

bedeutet starke Lewis-Säuren wie Al3+ oder Fe3+ sind harte Kationen.

• Ionenradius und Ladung sind jedoch nicht die einzigen Faktoren, die die Härte

einer Lewis-Säure bestimmen:

• Harte Lewis-Säuren besitzen keine nichtbindenden Valenzelektronen, dass heißt es sind

Kationen mit abgeschlossener Edelgasschale.

• Ein gutes Beispiel hierfür sind das Natrium-Ion und das Kupfer(I)-Ion. Beide Ionen haben die

gleiche Ladung (+ 1) und einen ähnlichen Ionenradius (1.16 Å und 0.91 Å). Der Radius vom

Kupfer(I)-Ion ist sogar kleiner, es sollte eine härtere Lewis-Säure sein. Ausschlaggebend sind hier

die Valenzelektronen. Das Natrium-Ion hat eine abgeschlossene Edelgasschale und ist deswegen

hart. Das Kupfer(I)- Ion hat eine d10-Schale und ist weich.

• Weiche Lewis-Säuren sind i. d. R. große Kationen mit einer kleinen positiven

Ladung und nichtbindenden Valenzelektronen.
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Weich und weich gesellt sich gern

Harte Ionen bilden mit harten Liganden stabile Komplexe und weiche

Lewis-Säuren mit weichen Lewis-Basen. Bei der Kombination hart + hart

dominieren elektrostatische Wechselwirkungen die Bindung. Die Bindung

hat einen ausgeprägten ionischen Charakter
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Trends:

Das harte Eisen(III)-Ion bildet mit den relativ weichen Chlorid-Liganden 

keine stabilen Komplexe, sodass dieser sich leicht durch das etwas 

härtere Thiocyanat (N-Donor) verdrängen lässt. 

Noch stabiler sind die Komplexe allerdings mit dem sehr harten

Fluorid-Ion.

Quelle: Prof. Daumann
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Durch Komplex-Bildung kann in manchen Fällen ein Metall in einer sonst unbekannten oder seltenen Oxidationsstufe 
stabilisiert werden. Ein klassisches Beispiel sind die Komplexe von Cobalt(III). In wässriger Lösung ist das Co3+-Ion ein 
sehr starkes Oxidationsmittel, das Wasser zu Sauerstoff oxidieren kann und deshalb nicht lange in Wasser existenzfähig 
ist (E0 = + 1,81 V). Mit Ammoniak als Komplexligand ist Cobalt(III) wesentlich stabiler gegen Reduktion
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Kristallfeld-Effekte Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
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Kristallfeld-Effekte
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Spinelle

Es ist möglich, vorherzusagen, ob ein Spinell
normal oder invers ist. Dabei vergleicht man
die Ligandenfeldstabilisierungsenergie (LFSE)
im normalen Spinell mit der LFSE im inversen
Spinell.
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https://www.chemie-
schule.de/KnowHow/Spinelle
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https://www.chemie-
schule.de/KnowHow/Spinelle



Koordinationschemie

112112



Stex-Aufgabenbeispiele

113

Stex-Aufgabenbeispiele:

→ Carbonylkomplexe!

https://www.chemie-
schule.de/KnowHow/Metallcarbonyle
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einkernig: nur mit gerader Valenzelektronenzahl

mit ungerader Valenzelektronenzahl: zwei- und mehrkernige
Carbonylcluster
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Zunächst ein paar Regeln
Quantenzahlen

• Hauptquantenzahl n= 1,2,3,… 
beschreibt Schale/Energiestufe

• Nebenquantenzahl l=0, 1, 2,... 
beschreibt Orbitalgestalt (s, p, d, 
f…) 

• Die magnetische Quantenzahl 
beschreibt räumliche Orientierung 
(z.B. pz, px, py, dz

2…). 

• Die Spinquantenzahl s gibt 
Drehsinn eines Elektrons an (+1/2 
oder -1/2). 
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Zunächst ein paar Regeln

• Energieprinzip: Die Orbitale eines Atoms in seinem 
Grundzustand werden in der Reihenfolge ihrer Energien 
mit Elektronen besetzt. Das energieärmste Orbital ist das 
1s-Orbital, es wird zuerst besetzt. 

• Pauli-Prinzip: Jedes Orbital kann maximal zwei Elektronen
aufnehmen. 

• Hund’sche Regel: Entartete – also energetisch
gleichwertige – Orbitale gleichen Typs werden so besetzt, 
dass sich die maximale Anzahl ungepaarter Elektronen
gleichen Spins ergibt
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• σ-Bindungen (sigma): Für eine positive Überlappung (bindende 
Wechselwirkung) müssen die überlappenden Atomorbitale eine 
geeignete Symmetrie besitzen (s-s, s-px, px-px)

• π-Bindungen (pi): Auch hier muss die Symmetrie und Größe 
passen (py-py und pz-pz)

• Nicht alle Orbitalkombinationen führen zu Überlappungen, die 
eine Bindung ergeben
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Beim MO-Verfahren werden die 
Atomorbitale (AO) aller Atome 
vermischt und spalten sich dabei 
in bindende (manchmal 
zusätzlich mit einem b gekenn-
zeichnet) und antibindende (oft 
mit einem * gekennzeichnet), 
über das Molekül delokalisierte 
Molekülorbitale (MO) auf. 

Wichtig zur Bestimmung der 
Bindungsordnung!
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• Dissoziationsenergie (auch oft Bindungsenergie genannt): Ist die 
Menge an Energie, die aufgewendet werden muss, um die 
kovalente Bindung zwischen zwei Atomen eines Moleküls 
vollständig zu spalten.

• Beispiel N2, Dreifachbindung, BO=3, hohe Dissoziationsenergie, 
kurzer Kernabstand.

• Radikale wie NO haben eine ungerade Elektronenanzahl, 
Bindungsordnung ist dann keine ganze Zahl mehr (hier: 2.5)! 
Achtung aber bei Diradikalen wie Sauerstoff, die haben eine 
gerade Zahl als BO (hier: 2).

• Merke: 
Bindungsordnung↑Dissoziationsenergie↑Kernabstand↓
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Die Molekülorbital (MO)-Theorie

• Bei einigen Klassen von Komplexen, z. B. bei den Carbonylen und ihren Derivaten, bei 

den Olefin-, N2- oder Sandwich-Komplexen hat sich die Ligandenfeldtheorie als 
ungeeignet erwiesen, um die Bindung und die beobachteten Eigenschaften zu erklären. 

• Hier hat sich die Molekülorbital-Theorie bewährt. Diese besagt, dass Atomorbitale 

überlappen und dabei bindende und antibindende Molekülorbitale ausbilden (wie bei der 
kovalenten Bindung)

• Voraussetzung für die Überlappung ist, dass die Atomorbitale eine geeignete Symmetrie 
haben 

σ- und π-Wechselwirkungen zwischen Ligand und Zentralatom
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Die Molekülorbital (MO)-Theorie: σ- und π-Wechselwirkungen zwischen 
Ligand und Zentralatom: Carbonylkomplexe

Nicht nur bei Carbonylkomplexen!

As can be seen the d-d transitions are spin forbidden and for our 
purposes have negligible intensity. The color can be confidently 
assigned to a ligand-to-metal charge transfer (LMCT) band that 
involves promotion of an electron in a filled Cl^- p AO to an Fe^3+ 3d 
AO (more correctly an MO). Such bands are strongly allowed but 
usually occur at high energies (UV). The yellow color is the result of 
the LMCT band tailing into the violet region of the visible spectrum; 
yellow is the complementary color to violet. [1]
[1] F. A. Cotton, G. Wilkinson, C. A. Murillo, M. Bochmann, Advanced 
Inorganic Chemistry 6th ed (1999) p 788; 790.
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• Bisher: Bindung zwischen Metall 

und Ligand als elektrostatische 

Wechselwirkung (LF-Theorie) 

oder Lewis-Säure-Base-Addukt
(Dative Bindung) betrachtet

• Molekülorbitaltheorie: σ-Donor-

Akzeptor-Bindung zwischen 

einem Elektronenpaar in einem 

nichtbindenden (Donor-)Orbital 

des Liganden und einem 

Akzeptororbital (leer) des 
Zentralatoms. 

• Eine reine Metall-Ligand- σ-Bindung kommt jedoch selten vor. Bei den 

Ligand-Metall-π-Wechselwirkungen wird zwischen π-Donoren und π-
Akzeptoren unterschieden. 

Die Molekülorbital (MO)-Theorie: σ- und π-Wechselwirkungen zwischen Ligand 
und Zentralatom
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• Ein gutes σ- und π-Donorvermögen haben harte Alkoxido- und auch 

Amidoliganden, die gut geeignet sind, frühe Übergangsmetalle, die in hohen 

Oxidationsstufen vorliegen, zu stabilisieren.

• Diese haben (fast) keine d-Elektronen und die leeren d-Orbitale können gut als 

Akzeptororbitale für die vollen Donor-Orbitale des Liganden fungieren. Hierbei 

handelt es sich i. d. R. um voll besetzte p-Orbitale.
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MO-Schemata mit diversen Liganden
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• Bei π-Donor-Liganden wird die 

Aufspaltung kleiner und bei π-

Akzeptor-Liganden die 

Aufspaltung O größer als im 

System ohne π-Bindungen

• Damit können wir erklären, 

warum CO ein Starkfeldligand 

ist und Fluorid als 

Schwachfeldligand am 

anderen Ende der 

spektrochemischen Reihe 

steht.

• Ammoniak und Pyridine gehören zu den Liganden ohne 

deutliche π-Effekte. Sie stehen in der spektrochemischen

Reihe in der Mitte.
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MO-Schema eines σ-Komplexes
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https://www.lernhelfer.de/schuelerlexiko
n/chemie-abitur/artikel/isomerie-von-
komplexverbindungen
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https://www.lernhelfer.de/schuelerlexiko
n/chemie-abitur/artikel/isomerie-von-
komplexverbindungen
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https://www.lernhelfer.de/schuelerlexiko
n/chemie-abitur/artikel/isomerie-von-
komplexverbindungen
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https://www.lernhelfer.de/schuelerlexiko
n/chemie-abitur/artikel/isomerie-von-
komplexverbindungen
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