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1.2. Koordinationslehre:

1.4. Ligandenfeldtheorie:

Komplexcl1emie unter besonderer BerUck:31chti~~

Kobaltkomplexen

Einleitung:

ßinifJ;e Komp l exver-bi ndungen s i nd schon seit langem bekannt,
wie zum Beispiel das "Berli.ner Blau" in der 2. Hälfte des

18 Jh. Neist waren es kinetisch inerte l\omplexe, die als

Farbstoffe verwendet wurden.
1/98 entdeck t e 'l'assaert, d al~ ö i eh be i rn Stehenl assen von

~lmoniakalischer CoC12-Lösun~ ein orangefarbener

Niederschlag abscheidet. Er hatte die stöchiometrische

Zusammensetzung Co01
3

x 6 NH 3• ~r hatte einen neuen

Verbindungstyp entdeckt, der sus zwei valenzchemisch se­

sätti~ten Verbindun~en entstanden war und andere chemische

Eigenschaften zeigte, als die Ausgang:sstoffe.
Ij~S war unverständlich, wieso S 1ch zwei v a Lenzchemt sch

gesättigte Verbtndungen zu einer neuen Substanz o i Lden

konnten. So wurden diese Verbindungen al~ "Verbindungen

höherer Ordnung n bezeichnet. Sie wurden in der nAdditJions­

schreibweisen formuliert.

Krlstine von Gudenberg

-1-

Exp~rimentalvortrag

Leitfähigkeit von verschiedenen Kobaltkomplexen

1.3. Valence-Bond-Theorie der koordinativen Bindung:

Para-Diamagnetismus

Einlejtung:

1. Einige Theorien zu Komplexverbindungen im geschichtlichen

Verlauf zur Erklärung von Eigenschaften von Komplexen

1.1. Strukturtheorie

Farbigkeit von verschiedenen Kobaltkomplexen

2. Einige Ejgenschaften von Kobaltkomplexen:

2.1. Stabilit~t von C02+ und C03+ Komplexen

2.2. Optische Isomerie

Literaturverzeichnis:
Chemische Exper1rnente Didaktik 2 s. 57 - 62; GeorfJ Wittke:

Ein Funk tionsmodell zur Veranschaul Leburig der FarblpJ:e 1 €
von 3d-Metall-Koordinationsverbindungen - Prinzip, Aufbau
und be~leitende Demonstationsexperimente mit Kob81t(III)~
Komplexen.
Mqhr/Fluck: Anor~anisches Grundpraktikum, Verlag Chemie

Wejnheim, 5.Aufl. 1976
H. R. Chr1.sten: Grundlagen der allp.;erne inen und anorgan ischen

Chemie, Verlag Sauerl~nder-Salle,5.Aufl.1977

Wolfgang Glöckner: Die Komple~verbindu~~en,.PraxisSchrjft­
reihe Chemle, Band 7 AullS Verlag Deubner
Köln 1977

Demuth/Kober: Komplexchemie experimentell, Studienbücher
Chemie;Diesterweg,Salle,Sauerländer
Frankfurt 1980

1.1. Strukturtheorie:

Versuch:

Verdiinnte OoC12-Lösun~ wi.rd mit e i n i ge n 'I'r op I'en k onz , NH,

verse"tzt , es entsteht ei.n blauer Niederschlag. Bei

weiterer Zu~abe von konz. NH
3

löst sich der Niederschlag

und es entsteht eine braune Lösung.

co " r J Ijtl~ r J.-~~O -':) Ci9({}HIZ t l)./Nf.r I-

{t;{O/fjL t (P IJH"f> -) ~ (1../ fIsJJ I..f r·). uH -
He J(' ocL1,1 I u P-ll-tu{,,.,ll -J1- 1-4 t,t( /.;.14

Man hatte schnell erkann t , daß aus d i esenk ob aLt am i nk ompLexe

mit Af2;N0 3 eine unterschiedliche Anzahl von Cl- -Ionen

ausfällbar sind.

Aus 0001 3 x 6 NH 3 sind alle 3 C1- ausfällbar,

aus 0001 3 x 5 NH3 s i nd nur 2 01- mit AßNO; ausfällbar.

Um diesen Sachverhalt zu erklären bediente man si.ch der

Strukturtheorie, die in der organischen Chemie zu ~uten

Erp.;ebnissen fl;eführt hatte.

Jedem ßlement wurde eine bestimmte Werti~keit zu~eBchrie­

ben, d-ie d u r c h einen Hi.nd e a t r-Lc u uymboLl a r e r-t wurde. Da

Kobal t die "Wert i zke i t 11 von 3 z uve epr-oe hen wurde,

I'iiu r t e diese 'I'he o r t e zu fo la;enden Struk Lur-en ~

Chemie in der Schule: www.chids.de
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~s ~ab innere Li ganden und äußere , die d issoz i i e r en kön nen .
Konkret auf d ie Kobaltamink omplexe angewende t s ol l t en
d ie CI--Ionen, die direk t am Kobalt ge bunden sind ,
nicht dissoz i ieren können. Das würde das untersch iedliche

Verhalten ge ge nübe r AgN03 erklären .

Die s e Theorie f ührte allerdin~s bald zu s t arken

Widersprüchen.

1.2• . Koord i nat i onslehre :
Di e s e Wi dersprüche f ühr ten Wer ner 1893 dazu , die erste

brauchbare Theorie zur Komplexche mi e zu verijffen t li chen ,

Er faßte alle chemischen und physikalisch en Ergebnis s e
zusammen, d ie bis zu der Zeit l1;e mflcht wur den und
versuchte s ie zu erklären. ~r ver ö f f entl icht e s e i ne
The ori e ohne selber Experimente gemacht zu haben .

Aus Lei t r äh Igke i tsmessungen, ~lessungsen des osmotisc hen

Dr ucke s , Siedepunktserhöhung und Gefrierpunk t s er n i ed ri­
gung pr ob ierte er auf d ie Anzml l der di s Bozi erten Tei l ch en
i n Komp lexve r bind ungen zu schl ießen.

Versuch zur Lei t fähigke i t sbest i mmuns:

Für vo l lst änd i g dissozii erte Salze wi e NaOl, BaC12 und
AIC1

3
x 6 H20 f i ndet man en tsprec hend der versch iedenen

Ges arntionenzahl untersch iedl iche mol are Leitfähigkeiten .
Durch Vergle ich der Leitfähigke iten g l ei chmol ar e r

Lösungen (in di esem Fal l 0, 01 M) von 4 Komplexen mi t

Lösungen der 3 Sa lze, soll d i r ekt auf d ie

Ionenzahl ge s chl os s en werden.

[~ (/J0J, }l~IIJ)4] U ~/~'tH ~QAM /14 luldcdl-· iil- ~'e,t

Ala J [t<J (UDJ,1 JJa,4,'t,UM h.t-:tfJl;4M'I-H ~tdltJd--.l!T

Aus den Lei tfäh i gkeit swerten , er kennt man , daß di e
Komplexe i n weni ger Ionen d issozi i e ren, als es nac h

der s töc hiome t r isch Forme l zu erwarten wäre.

Chemie in der Schule: www.chids.de
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- Nebenvalenzen sind räumlich gerichtet.

Allerdin~s konnte Werner weder ma~netische, spektro­

chemische Eip;enschaften, noch die Farbigkeit von

Komplexen erklären. Ober die Bindeverhältnisse zwischen

Ligand und Komplexion wurden auch keine Aussagen
rsemacht.

Diese Ergebnisse können mr BO erklärt werden, daß

angenommen wird, daß eine bestimmte Anzahl von Liganden
in einer inneren Sphäre gebunden ist, und so nicht

ionisierbar ist. Diese Liganden wurden in ecki~e

Klammern ~eschrieben, eine Schreibweise, die bis heute
beibehalten wurde.

Für die Formel der Komplexe folgt:

Bei dem zuerst untersuchten Komplex liegt die Leitfähigkeit
in der Größenordnung des A1Cl 3 (Kation 3+,3An i on -).

Außerdem sind alle 3 CI--Ionen mit AgN0
3

ausfällbar. Also

müssen alle 6 NH 3 M9leküle innerhalb der eckigen Klammern

geschrieben werden, die Formel des Komplexes lautet:

[CO(NH3)6]Cl3
Formel für die weiteren Komplexe: Seite 4

In einem Versuch soll das paramagnetische Verhalten des

[co(H20)612+-KomPlexes demonstriert werden:
Die sich in den Atomen bewegenden Elektronen erzeu3en
Magnetfelder. Außerdem stellt jedes Elektron durch
seinen Spin einen magnetischen Dipol dar.

Bei diamagnetischen Stoffen kompensieren sich die magnetisch2i

Bahn- und Spinmomente, da das ~tom nur gepaarte Elektonen
besitzt.

Wird ein inhomogenes Ma~netfeld eingeschaltet, so werden

die ßlektronenwolken etwas verzerrt, d.h. es fließt ein

schwacher Strom, der wiederum ein Magnetfeld erzeugt, daß

dem anßelegten Ma~netfeld ent~e~en~esetzt verläuft.
Dadurch erfährt der Körper eine Kraft, die a nn aus dem

Ma~netfeld hinaustreibt.

Erklärung der rAumlichen Struktur: Seite 7

Para.HJ8~Tletische Stoffe en t haLten ungepaar t e t;lektronen,

d i h , die n.agne t i schen Spinmomente kompensieren sich nicht.

Sie sind magnetische Dipole, die sich zu einem äußeren

Feld so einstellen, daß der KBrper eine kleine Kraft in

das Fe Ld erfährt (j n Richstung F1;röbter lt'eldstärke).

Mit dieser Theorie konnten magnetische EigeIT$chaften

wie Para- und Diamagnetismus erklärt werden.

1.3. Valence Bond Theorie von Pauling:

Eine Wait er-f'ührung Werners Krgebnisse durch FauLi.ng
führte zu der VB-rL'heorie der koord inativen Bi.ndung:
Mit der Gleichsetzung des Bindestriches mit elnem

p;emeinsamen Elektronenpaar (Li~and - Zentralion/-atom)

wurde die Komplexbildung als Lewis Säure/Base-Reaktion

an~esehen.

Die Liganden stellen das bindende Elektronenpaar zur
Verfilgung. Das erklärte auch, wieso entweder Anionen,
oder neutrale Moleküle mit freien Elektronenpaaren als

Liganden wirken.

----.) Okt aeder6 Nebenvalenzen

Aufgrund seiner Untersuchungen formulierte Werner
die Koordi~gtionslehre:

Jedes Ion verfügt entsprechend seiner Ladung liber eine
bestimmte Anzahl von Hauptvalenzen.
Co3+~ 3 Hauptvalenzen

Außerdem: Eini~e Ionen verfügen ilber Nebenvalenzen, d.urch

die neutrale Teilchen oder Ionen gebunden werden können.
Co 3+~ 6 Nebenvalenzen
(konnten nicht experimentell bestimmt werden)

- Nebenvalenzen binden Bindun~spartner fester als die
Hauptvalenzen ("Innere Sphäre n), a, h , bei cherni sc haan

Reaktionen rea~.ieren zuerst die durch Hauptvalenzen
gebundenen Teilchen.

Chemie in der Schule: www.chids.de



Versuch: Demonstration des Par-amagne t i.achen Verhaltens
einer Co ( H20 06 2+ - Lösung: .

gin 'I'r-opf'en einer stark konzentrierten wässrig;en

CoC12-LBsung wird in ein en~es Glasrohr ge~eben.

Nun wird das Glasrohr zwischen die Pole eines kräftigen

Elektromagneten gelegt. Beim ~inschalten des Stromes

(20 V) wandert der Tropfen bis er ~enau zwischen den
Polen hän~enbleibt. Dieser Vor~lm~ wurde mit Hilfe des

Ta~~esl i ch t pr-o.i ek tors besser a i c h t bar r.;ernacht.

)
· iAh'M'rk A,~~ fu4 1/-3- fIu,~ C I'tXUhy)1

- fL':~~&4«J. 1Jkott~lniA -. ti.UA1-ttPu&t.~ctJe,{'"
.~~ 9tu raullU~~ 1't,u4~:

~k.r /Jl~ Jle!:A~~ PÜkA ~,.,,'~'-

.r"~J ~ J;~ql - O~,.~ ~;~
A" lII.l4 He t'-odLIlhtS .~ ~~

/HAt, ~ 40"""1"0(,fJt.r.(. p(. ~j ~~
k, kf~ r;.ufrl"~ .

)
-e-

[1.4 (-~0,]2.1-
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1.4. l,j gand en feld theor ie:

grklärung der Farbigkeit von Komplexen

Die ursprlinglich rein elektrostatische Krista~lfeldtheorie

wurde unter Be r-iic ka i ch t i gung der 'l'a t s acne , d aß die

Bindungen in Komplexen in einem q;ewlssen

Ausmaß kovalenten Charakter haben, zur Li g anden re Id­

theorie erweitert. Die Ligandenfeldtheorie beschäftigt

steh nun mit der Auswi.rkun~ des durch dje Li/1;anden

verursachten elektrischen Feldes auf die d-AO des

Zentralions.

Bei einem nicht koordinierten Zentralatom der 3d-Uber­
gangsmetalle sind die 3d-Orbi tale ener-xe t i s ch gle ieh­

wert i g , entartet.

Diese b.:;ntartung wird durch eine KoordinatLon von Li.~anden

aufgehoben. Dieses soll am Beispiel der oktaedrischen

Koordination von 6 Liganden erklärt werden:

Die 5 entarteten Orbitale werden f'o Lgend e r-m atse n aufge­
spalten: in drei energieglejche Orbitale (t2g) und in

zwei energiegleiche Orbitale (e~). Die t2~-Gruppe

liegt energetisch niedri~er, die e~-Grcppe ener~etisch

höher als die ligandenfreien Zl1stände.

Die b;nergiedifferenz wird mitA bezeichnet.

Chemie in der Schule: www.chids.de
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Die Elektronen der Orbi tale, die zwi sc hen den K.- Achsen
liegen treten mit den Li~anden in njcht so starke
Wechselbeziehungen, sie sind also energi.etirm~r (t2g­

Gruppe).

Die Größe der Aufspaltung, der Wert~, hängt vom

Zen"tralion/-atom ab und wesentlich stärker von der

Beschaffenheit der Liganden •.

Grund fÜr die Aufspaltung:

Die dxy, dyz, dxz-Orbitale liegen auf einer Ebene, die

von zwei Koordinatenachsen gebildet wird, zwischen diesen

Achsen.

Die dx 2_y2 und dz2-Orbitale sind ~ den Koordinatenachsen

angeordnet.

Die 6 Liganden nähern sich dem Zentralion/-atom auS der

Richtung der 3 Koordinatenachsen. Sie treten also mit

den Orbitalen, die auf den Koordinatenachsen liegen

in stärkere Wechselwirkung, als mit den Orbitalen, die

zwischen den Achsen liegen.

Die Elektronen der Orbitale, die auf den Koordinaten­

achsen liegen werden durch die ne~ativen Liganden stärker

abgestoßen, als die Elektronen in den Orbitalen zwischen
den Koordinatlonsacbsen, sie sind also energiereicher

(eg-Gruppe).

3- .
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~rklärung der Farbigkeit von Komplexen:

Durch Absorption eines Teiles des sichtbaren Lichtes

wird der Verbindung gerade die Energie zugeführt, die ein
Elektron aus dem energetisch tiefer ll~genden t2g-

Niveaux um den Wert.c::1 auf ein eg-Orbl tal angebt.

Dieser Energiebetrag fehlt dem Licht und die noch
verbleibenden Farbkomponenten geben den Farbeindruck
fUr das menschliche Auge.

Am Beispiel der 3 Carbonatoverbindungen kann gut die

Verstärkung des Ligandenfeldes verfolgt werden, die
durch Ersatz von Carbonatoliganden durch jeweils

2 Aminogruppen hervorgerufen wird. (1, 2, 3)

Der Vergleich der beiden Tetraminkomplexe (3,4) mit einem

Carbonata- bzw. einem Aquo- und einem Chloroliganden,

zeigt die unterschiedliche Ligandenfeldstärke,. wie

sie von der spektra chemischen Reihe vorausgesagt wird

(Seite 12).

Versuch zur Veranschaulichung der Farbigkeit von Kobalt­

IrI-Komplexen:
Es werden 5 verschieden gefärbte Kobalt-III-Komplexe
hergestellt, die Herstellung 1st dem Anhang zu ent­
nehmen, die räumliche Struktur ist auf Seite 10 ab­

gebildet.

In diesem Versuch soll anhand der Farbe des Komplexes
auf die Aufspaltung ~ , die die Liganden zur Folge haben,
geschlossen werden. DIe Lf.gande n Bollen anhand der

unterschiedlich großen Aufspaltung, die sie bewirken,

in eine Reihenfolge gebracht werden.

Die 6 N02- Li ganden bewirken das stärkste Ligandenfeld,
d , h , den höchsten Wert für t1 ,für die Auf'upa.l tung der

3d-Orbitale (Komplex Nr. 5).

Chemie in der Schule: www.chids.de
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2. j;:inige Eigenschaften von Kabal tkomplexen:

2.1.Stabilität von Co2+ und Co3+ Komplexen:

In beiden Oxidationsatufen bildet Kobalt eine große

Anzahl von Komplexen.

Die Kobalt-IrI-Komplexe (d6) sind alle oktaerisch

koordiniert. Sie sind schon lange intensiev unteruucht
worden, da sie ihre Liganden nur relativ langsam aus­

tauschen, also kinetisch ziemlich stabil sind.

Die Kobalt-lI-Komplexe Cd7) hingegen sind kinetisch
labil und leicht oxidierbar, da durch Abgabe e.i.nes
Elektrons der d6 low-spin Zustand erreicht wird, der

sehr stabil ist.

Co2+-Komplexe lassen sich nur unter völligem Ausschluf3

von oxidierenden Substanzen in reiner Form herstellen.

In Gegenwart von Liganden, die auch Co3+-Ionen

komplexieren kUnnenJwird die +JII-Stufe viel stabiler
als die +II-Stufe.

Versuch zur Demonstration der Stabilität von Co2+/ co3+

Komplexen:
Die Hexam i nkobaL t-II-Lsg. aus Versuch 1 wird auf 2
Reagenzgläserverteilt. In 1 Reagenzglas werden einige

Tropfen 30 %ige H20 2 gegeben, es bildet sich der

rotgefärbte Hexaminkobalt-III-Komplex.Der Kobalt-III­
Komplex hätte sich auch bei längerem Stehenlassen an der
Luft gebildet.

Nun wird zu beiden Komplexen etwas 0,1 N NaOH gegeben.

In dem Reagenzglas mit dem Kobalt-Ir-Komplex bildet sich

wieder der blaue Co(OH)2-.Niederschlag. Der Hexamin­

kobalt-III-Komplex ist zu stabil, um von NaOH angegriffen
zu v/erden.

~twas stabiler sind die tiefblauen tetraedrisch koordinier­

ten Co2+-Komplexe mit Halogenid-und Thiocyanat- Ionen.

Versuch: Sympathetische Tinte

Li n Legen Papier wurde vorberei tet:

2~"/lJrAt T,'u IL:

[Cd (1 ~),] PI--I- 4- «: ~
~$'tJt

1.-

[GP CL'f] 1- 6 h:t t'

bL4u
u~M,~ff
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Auf einen Papierbogen wurde mit einem Pi ns el mit einer

stark verdünnten wässrigen COCIZ - Lösung eine ScHi f t ge ­
pinselt . Im Vortrag wurde das Pap ier gebüge l t , e s erschien
eine blaue Schr i f t . die nach I::rkal t en wi eder vur-uchwand ,

Bs l iegt ei ne Glei chgewichtsreaktion vor. Mi t Hilfe
des Bligelelsens wird da s Wasser a us dem Komplex
ver t r i eben (Fo r me l :Se i t e 14).

Ein stabiler Thi ocyana t okobal t a t - II - Komplex dient zum
qual itativen Na chwe i s von Co2+-Ionen :

Versuch : Qua l ita ti ver CoZ+-Na chwei s :

Zu einer stark verdünnten wässrigen CoC12- Lösung werden
ei n i ge Spatelspitzen NH 4SCN gegeb en . Nun wird zu dieser
Lösung Methylisobutylketon gegeben und ge s chü t t e l t .
die organische Phase färbt si ch durch den Komplex

Co(SCN)4 2- bl au ( Formel: Sei te 14) .

Diese Reakti on ist sehr empfindli ch und ist schon bei
ei ner Konzentration von 0 ,0013 mg Kobal t / l erkennbar .

2.2 . Opti s che I some~ie:

Bei tetraedrischer un d okt a edr i s cher Koordinat ion ist

op t ische Isomerie mögl i ch.

Opt i s che Isomerie liegt da nn vor , wen n ei n Molekül
chiral gebau t is t , d .h. ke ine Drehspi egelachsen al s
Symmetrieelemente vorhanden sind. 'Da s Mo lekü l tritt dann

in 2 Strukturen auf . die sich wi e Bild und Spi e gel bi l d
verhalt en und ni cht miteinander zur Deckung zu bringen

sind .

Die beiden opt i schen Isomeren unt ersche iden s ich nu r darin ,

daß sie di e Polarisationsebene von linear pol~risiertem

Li ch t entweder nach rechts oder nach links dr ehen ,

bei gleicher Konzentration und Schichtdlcke um den

gleichen Be t r ag .

Der Drehw inkel hängt ab von: - Ar t des ~ L o f f'e s

- Konzent r a t i on

-Wel lenl änge des Lichtes
-'I'ern per-a tur
- Di cke der durchl eu te t e n

Schi ch t

--10-

Um nUll ver::lchi edene opti sch ak t i ve :Jtof fe miteinander

vergl eichen zu können . ist d~ spezi f ische vrehwinkel

0.. e i nge f ühr t wo r-d en : C:1' I ~j b t de n 100 r'a ch ß.:mf,llHenc n
lJrehwi nke l an , bei einer Schichtdi cke von 10 cm, Kon­
zentration von 19 auf 100 cm3 Lösungsmittel, Meßtem­
peraLur von 20 °c mit einur ßh l ben Na-Lampe ßumesse n .

Bei. de r Sy n t hese von opti sch a k t i ven Sto f f en a Uß nicht
ch iral ge bau t en St of f en . entstehe n Rkcema t e , d.h . ein
Gemisch heider Ena n t i omer en . die nich t opt isch ak t i v

sind. Di e Tr ennun g in die he id en Ant ipoden ge s chi eh t mei s t

durch Reakt i on mit andere n opti sch ak t i ven Verbindungen.
Die beiden Produkt e sind s t ereoi som er und u nte r s che i den
s ich in physikalischen Et ge nacharten wie ,Lösld chk ei t ,
SchmeLz punk t , Si nd di ese bei de n Stoft 'l:! ge t r enn t , muß
wi eder die Ausgangsve~bindung h erBe s t el l ~ werden .

Opt i s ch ak tiv s i nd zum Bei s pi el oktaedrisc he Kompl exe
de r- Zus a mm ensetzung LMe (x-x) ':$] •

Ich habe Tr i ethylendi am i nko ba l t- I ll -bromid he cge o t eH t
und aus dem entstanden en Ra cemat di e Leide n Ena n t i omer en
getrennt .

Mit lIilfe e i nes Pol a r imeters wurde der Dr ehwi nkel be s t i mn. t ,

( Die Herstell ung des Kom pl ex es i st dem Anhkn ß zu entnehmen .)

'I' r Je t hy l endi üminkobal t - IT I -B rorni d : Ic o( eJl) 3] IJI" '" x :5 11 20
(+)- ~o(en)3) Br3 x 3 H20 = 117 0 J

r- i - [Co(en) 3] Br3 x 3 "l) 11S 0
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