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1.





Historie

Obwohl das wissenschaftliche Interesse an Koordinationsverbindungen erst vor ca. 200 Jahren langsam erwachte, kamen die Menschen damit unbewußt schon sehr viel früher in Kontakt. Beispielsweise wurden die komplexbildenden Eigenschaften von Metallkationen bereits im Mittelalter intensiv in der Färberei ausgenutzt. Auch Komplexverbindungen aus Naturstoffextrakten, z.B. den Hämderivaten aus Tierblut, wurden schon lange vor dieser Zeit verwendet und sind seit Herodot (450 v. Chr.) auch dokumentiert.

Der bisher erste wissenschaftliche Bericht über die Bildung einer Koordinationsverbindung stammt von dem Arzt und Alchemisten Andreas Libavius (1597). Darin beschreibt er die Bildung einer blauen Lösung bei Einwirkung von Ca(OH)2 und NH4Cl auf Bronze, die er aber nicht weiter analysierte. Heute weis man, daß es sich dabei um die Bildung des bekannten Tetraamminkupfer(II)-Komplex handelte.

Diesbach und Dippel gelang 1704 mit dem "Berliner Blau" Fe4[Fe(CN)6]3 die erste Isolierung einer Komplexverbindung. Die schwerlösliche blaue Verbindung wurde schon damals als Farbpigment verwendet und ihre wirtschaftliche Bedeutung führte dazu, daß die Synthese über 20 Jahre geheim gehalten wurde. 

Inspiriert durch die große Farbenvielfalt, versuchten sich zu Beginn des 19. Jahrhunderts viele Chemiker an der Synthese von Übergangsmetall-Komplexen. Eine Sonderstellung nahm dabei Sophus Mads Jorgensen ein, der als der bedeutenste Komplexchemiker dieser Zeit gilt. Die Fülle seiner experimentellen Arbeiten, die in der Zeit um 1878-1910 durchgeführt wurden, bildeten die Grundlage der modernen Theorie der Komplexverbindungen von Alfred Werner.

Werner verfaßte 1893 seine Koordinationstheorie auf der Grundlage von strukturchemischen Postulaten, die in revolutionärer Weise die etablierten Theorien seiner Zeit ablöste und bis heute Gültigkeit besitzt. Sie verhalf der gesamten anorganischen Chemie, die zu jener Zeit stark im Schatten der organischen Chemie stand, zu neuem wissenschaftlichen Interesse.

Nach der Entwicklung der Röntgenstrukturanalyse konnten die strukturchemischen Postulate A. Werners direkt nachgewiesen werden.

Für seine Arbeiten erhielt Alfred Werner 1913 als erster anorganischer Chemiker den Nobelpreis für Chemie.

2.


Die Konstitutionstheorien zur Zeit Werners

In dieser Theorie nahm die 'Valenz'-Vorstellung eine zentrale Stellung ein. Der Valenzbegriff wurde 1858 von Kekule eingeführt. Danach gab die Valenz die Anzahl der Bindungen an, die ein Atom ausbilden konnte. Sie stellte damals eine für jedes Atom charakteristische Konstante dar.

Die Vorstellung war Grundlage der von van't Hoff und LeBel entwickelten Theorie des vierbindigen Kohlenstoffs, die in der organischen Chemie überaus erfolgreich angewendet wurde. Damit gelang die erste systematische Beschreibung der Konstitution von Kohlenwasserstoff-Verbindungen. Durch diese Erfolge inspiriert, versuchten Komplexchemiker die Theorie auf ihre Problematik zu übertragen. Die Diskrepanz zwischen der Vorstellung einer konstanten Valenz eines Metallatoms und der gefundenen Vielfalt an Komplexverbindungen mit gleicher stöchiometrischer Zusammensetzung aber unterschiedlichem Reaktionsverhalten bzw. unterschiedlicher elektrischer Leitfähigkeit, führte zu erheblichen Erklärungsschwierigkeiten.

Die zur Zeit Werners etablierte 'Kettentheorie' von C.W. Blomstrand verdeutlicht im nachhinein die Problematik. Sie ist im folgenden Beispiel der Wernerschen Theorie gegenübergestellt, die in der heute üblichen Formulierung aufgeführt ist.
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Um die experimentellen Befunde erklären zu können, mußten nach der Kettentheorie N-N-Bindungen formuliert werden, die letztlich die Fünfbindigkeit des N-Atoms zur Folge hatten. Darüberhinaus mußten zusätzliche Einschränkungen bzgl. der Halogenbindung gemacht werden. Nach C.W. Blomstrand sollten die Bindungen der Halogenatome unterschiedlich stark sein. Die Co-Cl-Bindung sollte danach deutlich stärker als die N-Cl-Bindung sein, die dadurch in Lösung imstande war zu dissoziieren. Damit sollten die unterschiedlichen Fällungsreaktionen mit Ag+-Ionen bzw. die Leitfähigkeitsmessungen erklärbar werden. Wie man am Beispiel des vierten aufgeführten Beispiels erkennt, sollte die Verbindung nach den beiden Theorien zu unterschiedlichen experimentellen Ergebnissen führen. Nach Blomstrand sollte sich die Verbindung in wässriger Lösung wie ein 1:1-Elektrolyt verhalten. Außerdem sollte eine Fällungsreaktion mit Ag+-Ionen zu AgCl möglich sein. Nach Werners Theorie, auf die anschließend näher eingegangen werden soll, stellt die Verbindung eine neutrale Komplexverbindung dar, die keine Leitfähigkeit und keine Fällungsreaktion mit Ag+-Ionen in wässriger Lösung zeigen sollte.

2.1.




Alfred Werners Postulate

Nach A. Werner besitzt das Zentralatom

a) eine "Hauptvalenz" (früher: Valenzzahl ( heute: Oxidationszahl)

b) eine charakteristische "Nebenvalenz" (heute: Koordinationszahl; variabel)

Die Nebenvalenz kann danach aus neutralen Molekülen oder negativ geladenen Ionen bestehen. Sie bilden gemeinsam die "erste Sphäre" (nach Werner) und binden direkt an das Metallatom. Die "zweite Sphäre" (Hauptvalenz) bilden Ionen, die nicht am Metallatom binden, sondern ausschließlich als Gegenionen die Ladung des Metallkomplexes kompensieren.

Mit seiner Theorie konnte Werner Aussagen zur Konstitution und Konfiguration von Koordinationsverbindungen machen. Dabei schloß er aufgrund der Anzahl an isolierten Isomeren auf den eingenommenen Koordinationspolyeder. Für Co(III)-Komplexe des Typs CoA4B2 isolierte er 2 Isomere, weshalb Werner die hexagonal-planare bzw. die trigonal-prismatische Anordnung der Liganden zugunsten der oktaedrischen Anordnung verwarf. In entsprechender Weise postulierte er eine quadratisch-planare Struktur für die Komplexverbindungen des Typs PtA2B2.

Später durchgeführte Röntgenstrukturuntersuchungen bestätigen Werners Postulate und deren Schlußfolgerungen.

3.



Bindungstheoretische Vorstellungen

Den bindungstheoretischen Vorstellungen von Komplexverbindungen näherten sich Physiker und Chemiker in den 30er Jahren diese Jahrhunderts auf unterschiedlichen Wegen. 

Eine erste theoretische Beschreibung lieferte 1923 der Chemiker N.V. Sidgwick, der eine kovalente koordinative Donor-Akzeptor-Bindung formulierte. Dabei sollte der Ligand als Elektronendonor (Lewis Base) und das Metallkation als Elektronenakzeptor (Lewis Säure) wirken. Diese Theorie wurde 1930 zusammen mit L. Pauling zur Valenzbindungstheorie (VB-Theorie) erweitert. Darin werden formal aus geeigneten leeren Atomorbitalen des Metallatoms entsprechende Hybridorbitale gebildet, die mit besetzten Ligandenorbitalen überlappen, d.h. eine reine kovalente Bindung eingehen. Dieses Modell war imstande, eine Korrelation zwischen chemischer Struktur (Art der Hybridisierung) und den magnetischen Eigenschaften einer Komplexverbindung herzustellen, die experimentell ermittelt werden konnten. Obwohl diese Korrelation in Einzelfällen nicht immer richtig war, bestand das größte Defizit dieser Theorie darin, daß sie nicht imstande war die Farbigkeit von Komplexverbindungen zu erklären.

Der Physiker H. Bethe entwickelte 1929 die Kristallfeldtheorie für die Festkörperphysik. Die Grundlage dieser Theorie war die Vorstellung einer reinen Coulomb-Wechselwirkung zwischen den Liganden und dem Metallkation. Sie wurde 1932 durch van Vleck zur Ligandenfeldtheorie erweitert, die gewisse kovalente Bindungsanteile berücksichtigte.

Erst um 1950 wanden Chemiker diese Theorie an um die Elektronenspektren (Farbigkeit) der Übergangsmetall-Komplexe zu erklären. 

Die nach heutiger Kenntnis umfassendste bindungstheoretische Vorstellung liefert die Molekülorbitaltheorie, die ihre Ürsprünge schon in den 30er Jahren hatte. Sie beruht auf der Bildung von Molekülorbitalen, die aus den isolierten Atomorbitalen des Metallatoms und der Liganden nach quantenmechanischen Gesichtspunkten gebildet werden.

3.1.




Die Kristallfeldtheorie

Mit Hilfe der Kristallfeldtheorie war es erstmals möglich, die Farbigkeit von Übergangsmetall-Komplexen zu deuten. Darüberhinaus konnte sie wertvolle Informationen zur Stabilität derartiger Verbindungen liefern. Da der Vortrag auf dieser Theorie aufbaut, soll sie an dieser Stelle kurz besprochen werden.

Die Kristallfeldtheorie geht von einer rein elektrostatischen Wechselwirkung zwischen dem Zentralkation und den Liganden aus. Die Liganden werden dabei als negative Punktladungen behandelt, deren elektrostatisches Feld das sog. Kristallfeld bildet.

Nach der Theorie kann man sich die Komplexbildung wie folgt erklären: Ein negativ geladener Ligand nähert sich dem Zentralkation unter dem Einfluß der Coulombkraft bis zu einem minimalen Abstand. Einer weiteren Annäherung wirkt die abstoßende Kraft der Außenelektronen des Kations (d-Elektronen) entgegen. Die energetische Betrachtung dieser Wechselwirkung liefert die entscheidenden Ergebnisse dieser Theorie:
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Danach ist die Energie eines d-Elektrons eines isolierten gasförmigen Metallions in allen fünf d-Orbitale gleich (laxe Sprechweise: die Energie der d-Orbitale ist gleich). Es ist also energetisch völlig unerheblich welches d-Orbital besetzt wird.

Die gleichen Überlegungen gelten für ein kugelsymmetrisches fiktives Kristallfeld, das das Metallkation symmetrisch umgibt. Auf ein Elektron, welches eines der fünf d-Orbitale besetzt, wirkt nun im Unterschied zum isolierten gasförmigen Metallion eine abstoßende Kraft. 'Die Energie der d-Orbitale' hat sich also unter dem Einfluß des Kristallfeldes gleichmäßig erhöht.

Lokalisiert man nun in einem weiteren Gedankenschritt die Ladung des kugelsymmetrischen Ligendenfeldes auf sechs punktförmige Liganden, die das Metallkation oktaedrisch umgeben, gelangt man zum oktaedrischen Ligandenfeld. Um die energetischen Verhältnisse möglichst einfach beschreiben zu können, orientiert man den Oktaeder so, daß die Oktaederecken entlang der Koordinatenachsen eines kartesischen Koordinatensystems liegen. Diese Anordnung führt zu der aufgeführten energetischen Aufspaltung der d-Orbitale. Elektronen in d-Orbitalen, die in Richtung der Liganden weisen (dx2-y2 und dz2), besitzen eine höhere Energie als Elektronen, die sich in d-Orbitalen befinden, die in Richtung der Oktaederflächen weisen (dXY, dXZ, dYZ). Die Gesamtaufspaltung beträgt ​O=10Dq, wobei unter Berücksichtigung des Energieerhaltungssatzes folgt, daß die energetische Anhebung der beiden d-Orbitale jeweils +6Dq und die energetische Absenkung der drei d-Orbitale jeweils -4Dq betragen muß. Wie nachfolgend gezeigt wird, ist ​O von der Art des Liganden und dem Zentralkation abhängig.

Die dargestellte Aufspaltung ist relativ einfach nachvollziehbar wenn man Einelektronen-d-System betrachtet. Komplizierter wird die Aufspaltung bei Mehrelektronen-d-Syteme, da hier die einzelnen d-Elektronen zusätzlich untereinander wechselwirken. Diese Elektron-Elektron-Wecheselwirkungen sollen nachfolgend stets unberücksichtigt bleiben. Es wird immer angenommen, daß diese Energie gegenüber ​O vernachlässigbar bleibt ('Methode des starken Feldes').

Die energetische Aufspaltung der d-Orbitale ist natürlich vom eingenommenen Koordinationspolyeder abhängig. Da in diesem Vortrag nur oktaedrische Komplexe behandelt werden, soll darauf nicht weiter eingegangen werden.

Die Farbigkeit der Übergangsmetall-Komplexe kommt nun dadurch zustande, daß ​O in den Bereich der Photonenenergie des sichtbaren Lichtes gelangt (400 –750nm , ( 300 – 160KJ/mol). Besitzt das Photon die Energie ​O = h (  , so kann ein Elektron unter vollständiger Absorption dieses Energiebetrages aus einem t2g -Oebital in ein energetisch höher liegendes eg -Orbital angeregt werden.
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Die wahrgenommenen Komplexfarben resultieren aus der Komplementärfarbe des absorbierten Lichtes:

	(/nm
	400-430
	430-480
	480-490
	490-510
	510-530
	530-570
	570-580
	580-600
	600-680
	680-750

	Farbe
	violett
	blau
	grünblau
	blaugrün
	grün
	gelbgrün
	gelb
	orange
	rot
	purpur

	K.-Farbe
	grüngelb
	gelb
	orange
	rot
	purpur
	violett
	blau
	grünblau
	blaugrün
	grün


(Versuch 1)

3.2.

Photometrische Analyse des Komplexes aus Cu(II) mit dem Liganden NH3
Cu(H2O)62+   +   neq NH3      (      [Cu(NH3)neq(H2O)6-neq]2+
Geräte:
Bürette, Photometer, Filter (=585nm), Schlifflaschen (50ml)

Chemikalien:
CuSO4 (p.a.), wsrg. NH3 (p.a.)

Durchführung:
Aus einer wsrg. CuSO4-Lösung (c=0.1mol/l) und einer wsrg. NH3-Lösung (c=0.105mol/l) wurden in Schlifflaschen sechs verschieden Lösungen hergestellt, die gleiche Cu2+-Konzentration aber steigende NH3-Konzentrationen (neq=1, 2, 3, 4, 5, 6) enthalten. Zusätzlich enthielt jede Lösung 4g NH4NO3. Es wurde die Extinktion der Lösungen gegenüber einer Blindlösung bei einer Wellenlänge von (=585nm gemessen

	Probe-Nr.
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	Blindlsg.

	ml Cu2+
	5
	5
	5
	5
	5
	5
	5

	ml NH3-Lsg.
	4.75
	9.50
	14.30
	19.05
	23.80
	28.55
	

	ml H2O
	25.25
	20.50
	15.70
	10.95
	6.20
	1.45
	30


Ergebnis:


	Probe-Nr.
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	Blindlsg.
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Extinktion E
	0.063
	0.198
	0.405
	0.553
	0.618
	0.640
	


Die Extinktion wird bei der Wellenlänge durchgeführt, bei der das Absorptionsmaximum des zu untersuchenden Cu-Ammin-Komplexes vorliegt.
Die Meßwerte zeigen, daß die Extinktion mit zunehmender NH3-Konzentration ansteigt. Der zu untersuchende Kupfer-Ammin-Komplex wird also in zunehmendem Maße gebildet. Die Extinktion der Lösung nimmt oberhalb von 4 eq NH3 stark ab. Legt man geeignete Ausgleichsgeraden in den Graphen, so kann man behaupten, daß der Komplex vier Moleküle NH3 enthalten muß.

Die Extinktion steigt im Bereich 1eq. NH3 - 4eq. NH3 nicht linear an, da die Komplexbildung stufenweise in vier Teilreaktionen verläuft und die Komplxbildungskonstanten K1, K2 und K3 gegenüber K4 nicht vernachlässigbar sind. 

Die Absorption von Licht der Wellenlänge =585nm führt im Tetraamminkupfer(II)-Komplex zu einem t2g ( eg-Elektronenübergang und damit zu der beobachteten blauen Farbe des Komplexes. Cu(II) besitzt eine d9-Elektronenkonfiguration, was eine ungleichmäßige Besetzung der eg-Orbitale zur Folge hat. Solche unsymmetrischen Besetzungen von d-Orbitalen gleicher Energie führen allgemein zu einer Verzerrung der regulären Symmetrie ('Jahn-Teller-Verzerrung'). Dies manifestiert sich im Fall des Oktaeders in einer Streckung bzw. Stauchung entlang einer Oktaederachse. Die Ursache dafür ist eine energetische Stabilisierung des Systems:
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Dies wird deutlich, wenn man sich die energetische Aufspaltung der d-Orbitale näher betrachtet, was beispielhaft am Kupfertetraammin(II)-Komplex nachvollzogen werden (s.o.).

Bei einem in z-Richtung gestreckten Oktaeder wird die Coulombabstoßung zwischen den Elektronen des Liganden und den Elektronen die sich in d-Orbitalen mit z-Anteilen befinden abgeschwächt. Die dXZ, dYZ und dz2 ​​-Orbitale werden also energetisch abgesenkt. Entsprechend werden die anderen d-Orbitale energiereicher (( Energieerhaltung). Analoge Überlegungen gelten für den Fall der Stauchung eines regulären Oktaeders.

Experimentell hat man für oktaedrische Cu(II)-Komplexe bisher stets gestreckte Oktaeder gefunden.

Die mit der Jahn-Teller-Verzerrung verbundene zusätzliche Aufspaltung der d-Orbitale führt zu komplexeren Elektronenspektren. Erwartet man, z.B. für einen regulären Oktaeder eines d9-Zentralkations nur einen elektronischen Übergang (t2g ( eg), so sind für den verzerrten Oktaeder zwei Übergänge möglich. Dies findet man auch experimentell im Fall des aufgeführten Kupfertetraammin(II)-Komplexes.
3.3.


Faktoren, die die Größe von ​O betimmen

· Oxidationsstufe des Metallions:


(O nimmt mit steigender Ionenladung zu

· Art des Metallions :


(O :   3d  (  4d  (  5d

· Zahl und geometrische Anordnung der Liganden :
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· Art der Liganden (Spektrochemische Reihe) :
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(Demonstration 1)

3.3.1.

(O in Abhängigkeit von der Art des Zentralkations

Geräte:
Reagenzgläser (groß)

Chemikalien:
Ca(NO3)2, MnSO4, FeSO4, Co(NO3), NiSO4, CuSO4 

Durchführung:
Die verschiedenen Metallsalze werden in H2O gelöst und die entstehenden Lösungen farblich verglichen.

Ergebnis:
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Die unterschiedlichen Färbungen der [M(H2O)6]2+-Komplexe sind für die verwendeten Metallkationen charakteristisch. Sie können jedoch nicht nach der KF-Theorie auf der Grundlage des starken Feldes erklärt werden. Für eine korrekte Deutung müssen die Kopplungen der Elektronen untereinander berücksichtigt werden. 

(Demonstration 2)

3.3.2.

(O in Abhängigkeit von der Art des Liganden

Geräte:
Reagenzgläser (groß)

Chemikalien:
wsrg. HCl-Lösung, wsrg. NH3-Lösung, Ethylendiamin (en), CuSO4
Herst. der

Komplexe:
Die entsprechenden Komplexe stellt man aus wsrg. CuSO4-Lösungen (c=0.1mol/l) her, denen man  die Liganden im entsprechenden molaren Verhältnis zusetzt.


Bei der Darstellung des CuCl2(H2O)4-Komplexes darf die Cl--Konzentration nicht zu hoch sein, da sonst der intensiv gelb gefärbte [CuCl4]2--Komplex gebildet wird, dessen Farbe nicht mehr auf einem d-d-Übergang, sondern auf einem Charge-Transfer-Übergang beruht.
Ergebnis:
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Die unterschiedlichen Farben der Komplexe können nach der Kristallfeldtheorie aufgrund der zunehmenden Kristallfeldstärke gedeutet werden (s. Spektrochemische Reihe).

3.4.
Kristallfeldstabilisierungsenergie (KFSE) am Beispiel der d4-Elektronenkonfiguration

Nach der Kristallfeldtheorie ergeben sich für die Elektronenkonfigurationen d4-d7 im oktaedrischen Kristallfeld prinzipiell zwei Möglichkeiten der 'Elektronenanordnung', die sich hinsichtlich ihrer Energie unterscheiden.

Werden die Orbitale entsprechend dem Pauli-Prinzip besetzt, so ergibt sich ein Elektronensystem mit einer maximalen Anzahl an ungepaarten Elektronen. Solche Komplexe bezeichnet man als high-spin-Komplexe. Werden die energiereicheren eg-Orbitale jedoch erst dann besetzt, wenn alle t2g- Orbitale unter Spinpaarung doppelt besetzt sind, ergibt sich ein Elektronensystem mit einer minimalen Anzahl ungepaarter Elektronen (low-spin-Komplexe):
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Ob nun ein high-spin oder low-spin- Komplex gebildet wird, hängt von der Kristallfeldaufspaltungsenergie ​O und der Spinpaarungsenergie P ab. P ist die Wechselwirkungsenergie zweier Elektronen, die sich in einem gemeinsamen Orbital befinden. Sie muß also zugeführt werden, damit zwei Elektronen unter Spinpaarung ein gemeinsames Orbital besetzen können. Sie ist somit von der Art des Liganden unabhängig. Daraus folgt, daß starke Kristallfelder (​O groß) low-spin-Komplexe und schwache Kristallfelder (​O klein) high-spin-Komplexe begünstigen..

Eine Betrachtung der KFSE liefert darüberhinaus häufig wichtige Informationen zur Stabilität von Übergangsmetall-Komplexen.

4.
Thermodynamische Stabilität von Übergangsmetall-Komplexen

Aus thermodynamischer Sicht kann der Zustand eines chemischen Systems durch die freie Enthalpie G=H-TS beschrieben werden. Für eine Zustandsänderung, die bei konstanter Temperatur und konstantem Druck verläuft (z.B. eine chemische Reaktion unter Laborbedingungen), gilt G=GE-GA=H-TS. Da G eine Zustandsfunktion ist, ist G wegunabhängig, also nur vom Endzustand GE und dem Anfangszustand GA abhängig. Dies bedeutet im Hinblick auf eine chemische Reaktion, daß G unabhängig vom Reaktionsmechanismus ist.

Für eine 'standardisierte' Reaktion, bei der alle Edukte und Produkte in reiner Form bei T=298 K getrennt in ihren jeweils stabilsten Zuständen vorliegen (Standartzustand), gilt:

G0 = H0 - TS0 .

Für beliebige Reaktionen gilt zu jedem Zeitpunkt :
G = G0 + RT lnK, wobei K das Verhälnis der Konzentrationen von Produkten zu Edukten angibt. 
G ist also von der momentanen Zusammensetzung der Reaktionslösung abhängig, die sich fortwährend bis zum Erreichen des Gleichgewichtszustandes verändert. 

Zustandsänderungen (chemische Reaktionen) laufen nur dann freiwillig ab, wenn G ( 0 ist. Andernfalls (G ( 0) laufen sie nicht freiwillig ab. 

Dies ist in nachfolgender Graphik anhand von drei verschiedenen Reaktionen dargestellt. Dabei werden die energetischen Verhältnisse zu einem beliebigen Zeitpunkt der Reaktionen betrachtet. Das Reaktionsgemisch aus A+B kann danach freiwillig nur zu den Produkten C+D und auch zu C'+D' , nicht aber zu C''+D'' reagieren. 
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Für G = 0 hat die Reaktion ihren Gleichgewichtszustand erreicht, d.h. die Lösungszusammensetzung bleibt konstant:





( G0 = RT lnKG      (KG: Gleichgewichtskonstante)

Diese Gleichung ist von großer Bedeutung, da sie eine Beziehung zwischen thermodynamischen Daten und Gleichgewichtskonstanten von chemischen Reaktionen herstellt.

4.1.
Elektrochemische Bestimmung der Bruttokomplexstabilitätskonstanten KG 






von Komplexen

Das Potential einer Elektrode 1.Art (M/Maqn+) ist von der Metallionenkonzentration (genauer: Metallionenaktivität) abhängig. Gegen die Normalwasserstoffelektrode ergibt sich bei stromloser Messung die Spannung E:
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Nach Zugabe eines Komplexliganden L verringert sich 
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 und damit auch E, sofern ein Komplex gebildet wird. Obwohl die Überlegungen ebenso allgemein durchgeführt werden können, sollen die sich ergebenden Konsequenzen am Beispiel des [Cu(NH3)4(OH2)2]2+-Komplexes aufgezeigt werden.
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Ist der chemische Gleichgewichtszustand erreicht, mißt man die veränderte Spannung E':
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Kombiniert man beide Halbzellen, so läßt sich aus der gemessenen Spannung E = E-E' und bei Kenntnis der Komplexzusammensetzung die Bruttokomplexbildungskonstante KG betimmen, wenn man c([Cu(NH3)4(OH2)2]2+ = c([Cu(OH2)6]2+ setzt:
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(Versuch 2)

4.2.
Elektrochemische Bestimmung der Bruttokomplexstabilitätskonstanten KG von [Cu(NH3)4(OH2)2]2+ und [Cu(en)2(OH2)2]2+
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Geräte:
Bechergläser (250ml), Salzbrücke, Voltmeter (hochohmig), Cu-Elektroden, Krokodilklemmen, Kabel

Chemikalien:
CuSO4 (p.a.), wsrg. NH3-Lösung (p.a.), Ethylendiamin (en)

[image: image27.png]
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Vers.-aufbau:







Durchführung:
In drei Bechergläsern werden jeweils 100ml einer wsrg. CuSO4-Lösung (c=0.1mol/l) gegeben (Lösungen A, B, C). Lösung B versetzt man zusätzlich mit 12ml wsrg. konz NH3 (0.16mol), Lösung C mit zusätzlich 5.4ml Diethylentetramin (0.08mol). Auf gute Durchmischung ist dabei zu achten. Um größere Konzentrationsverluste zu vermeiden, sollten die Liganden kurz vor der Messung zugegeben werden. 

Es wird die Spannung zwischen den Lösungen A und B (1. Messung) bzw. zwischen den Lösungen A und C (2. Messung) bestimmt.

Ergebnis:
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Bei sorfältiger Arbeitsweise können die Literaturwerte lg KG ([Cu(NH3)4(OH2)2]2+) = 13.3 und  lg KG ([Cu(en)2(OH2)2]2+) = 19.75 mit dieser Versuchsanordnung prinzipiell noch besser reproduziert werden.

Der Stabilitätsgewinn des [Cu(en)2(OH2)2]2+-Komplexes ist überwiegend entropisch bedingt, da die Bindungsstärken zum Liganden in beiden Komplexen nahezu gleich und auch die Solvatationsverhältnisse ähnlich sein dürften.


Diese Vermutungen werden durch experimentelle Ergebnisse bestätigt.

5.



Kinetische Stabilität

Im Gegensatz zur thermodynamischen Stabilität hängt die kinetische Stabilität einer Verbindung bzgl. einer Reaktion einzig vom Rektionsmechanismus ab. Die kinetische Stabilität spiegelt also die Reaktivität einer Verbindung wieder.

Man unterscheidet dabei zwischen labilen und inerten Komplexen. Labile Komplexe reagieren aufgrund der kleineren Aktivierungsenthalpie viel schneller als inerte Komplexe, die eine wesentlich größere Aktivierungsenthalpie überwinden müssen.

Dies soll durch folgendes Diagramm veranschaulicht werden, in dem G in Abhängigkeit von der Reaktionskoordinate für eine Reaktion (z.B. Reaktion von Komplexen) A +B  (  C + D dargestellt ist:
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In folgenden Versuch wird der Reaktionsverlauf aufgrund der unterschiedlichen Färbung der gebildeten Komplexe deutlich.

(Versuch 3)

5.1.

Ligandensubstitutionsreaktionen an Fe(III)-Komplexen
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Geräte:
PE-Tropfflaschen, Becherglas, Magnetrührer, Rührfisch

Lösungen:
Fe(NO3)3 (c = 0.1mol/l), NaCl (konz), KSCN (verdünnt), NaF (gesättigt)

Durchführung:
In einem Becherglas legt man eine wsrg. Fe(NO3)3-Lösung (c=0.1mol/l) vor, die man bis zur Entfärbung mit HNO3(konz) ansäuert. Zur farblosen Lösung tropft man nacheinander unter Rühren wsrg. Lösungen von NaCl, KSCN und NaF bis zum jeweiligen Farbumschlag zu.

Ergebnis:
Das Fe(III)-Kation besitzt die Elektronenkonfiguration d5. Mit schwachen Kristallfeldern ergeben sich high-spin-Komplexe (t2g3eg2). Damit sind nach der Kristallfeldtheorie keine d-d-Elektronenübergänge zu erwarten. Die Komplexe [Fe(OH2)6]3+ und [FeF6]3- erscheinen daher farblos. Die intensive Farbigkeit der Chloro- und Thiocyyanato-Komplexe ist auf Charge-Transfer-Übergänge zurückzuführen.


Die rasche Farbänderung nach Zugabe der verschiedenen Liganden in der Reihenfolge Cl -,SCN -, F - zeigt, daß es sich jeweils um relativ labile Komplexe handelt, die sehr schnell in Richtung des thermodynamisch stabileren Komplexes abreagieren.

(Versuch 4)

5.2.
Ligandensubstitution an Cr(III)-Komplexen
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Geräte:
Bechergläser (100ml), Trafo (AC), Amperemeter, platinierte Elektroden, Kabel

Chemikalien:
CrCl3(6H2O; KCl, BaCl2, K3[Fe(CN)6]

Versuchsaufbau:
Die Versuchsapparatur besteht aus zwei platinierten Elektroden, die im Abstand von ca. 0.8mm in einer Glashalterung eingeschmolzen sind, einer Wechselpannungsquelle und einem Amperemeter. Die Elektroden und das Amperemeter sind in Reihenschaltung zur  Spannungsquelle geschaltet.


Nachfolgend werden jeweils Strommessungen mit Hilfe der Elektroden in den verschiedenen Lösungen durchgeführt. Dabei bleibt die Spannung U=2.5V  (AC) stets konstant. Der Strom I wird mittels Amperemeter gemessen (Meßbereich: 0.....3mA).

Durchführung:
Jeweils 160mg CrCl3(6H2O werden in zwei 100ml Bechergläser eingewogen. Man versetzt mit 60ml H2O (dest) und bestimmt unmittelbar den Strom I. Eine Probe wird 40min bei Raumtemperatur aufbewahrt. Die zweite Probe wird auf 80°C erwärmt und innerhalb 40min langsam auf Raumtemperatur abgekühlt. Danach werden beide Proben erneut vermessen. 


Die erhaltenen Meßwerte werden mit den I-Werten wässriger Vergleichslösungen (KCl, BaCl, K3[Fe(CN)6],jeweils c=0.01mol/l) verglichen.

Es muß darauf geachtet werden, daß die Elektrode nach jeder Messung sorgfältig mit H2O (dest) gespült wird.

Ergebnis:
Es wurden folgende Werte der Stromstärke (I) ermittelt:



CrCl3-Lsg.:

unmittelbar nach dem Lösen:




0.95 mA






nach 40 min bei Raumtemperatur:



1.48 mA






nach Erwärmung und anschl. 






Abkühlung auf Raumt.:




2.55 mA


Vergleichslösungen:


KCl




1.2 mA








BaCl2




1.7 mA








K3[Fe(CN)6]



2.8 mA

Der gemessene Strom I einer Elektrolytlösung hängt allgemein von der Anzahl der Ionen, deren Ladungen, den Ionenbeweglichkeiten der enthaltenen Ionen, dem Lösungsmittel und der Meßtemperatur ab.

Meßtemperatur und Lösungsmittel blieben bei obigen Messungen jeweils konstant. Nimmt man vereinfachend an, daß die Ionenbeweglichkeiten von gleichgeladenen Ionen annähernd identisch sind, so kann man die erhaltenen Meßwerte mit entsprechenden Werten von Vergleichslösungen in Beziehung setzen.

Damit ist man in der Lage, die Reaktion von CrCl3(6H2O mit H2O mit obiger Versuchsanordnung zu verfolgen bzw. zu deuten.

Unmittelbar nach dem Auflösen der Verbindung in H2O liegt ein 1:1-Elektrolyt gemäß [Cr(H2O)4Cl2]+ Cl- vor. Dies zeigt sich beim Vergleich der Meßwerte mit der KCl-Vergleichslösung. Bei Raumtemperatur verläuft die Reaktion nur sehr langsam zum thermodynamisch stabileren Produkt [Cr(H2O)6]3+ Cl3-, da der Ausgangskomplex inert ist. Selbst nach 40min ist der erste Substitutionsschritt noch nicht vollständig abgelaufen, wie ein Vergleich mit dem BaCl2-Meßwert zeigt.

Erwärmt man jedoch kurz die Ausgangslösung und läßt langsam abkühlen, so verläuft die Reaktion nahezu vollständig ab (s. Vergleich mit der K3[Fe(CN)6]-Lösung).

Den Ionen wird durch die Ewärmung Energie zugeführt, die sie zur Überwindung der Aktivierungenthalpie nutzen können. Die Rückreaktion wird dabei mit abnehmender Temperatur zunehmend weniger möglich.

(Versuch 5)

5.3.
Löslichkeitsverhalten von wasserfreiem CrCl3 in H2O
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Geräte:
Reagenzglas (groß)

Chemikalien:
CrCl3 (wasserfrei), Zn-Staub, wsrg. HCl-Lösung

Durchführung:
Man gibt eine Spatelspitze violettes CrCl3 in ein mit H2O halbgefülltes Reagenzglas (groß). Auch nach längerer Wartezeit löst sich kein CrCl3 (( farblose Lösung). Versetzt man mit Zn-Staub und säuert mit wsrg. HCL-Lösung an, so entsteht augenblicklich eine grünfarbene Lösung.

Deutung:
Wasserfreies CrCl3 ist im Festkörper oktaedrisch von 6 Cl-Atomen umgeben, wobei die Oktaeder kantenverbrückt sind. Der Lösungsvorgang läßt sich als nukleophile Substitutionsreaktion auffassen.


Wie im vorhergehenden Versuch gezeigt, handelt es sich bei CrCl3 um einen inerten Komplex. Durch Reduktion mit H+/Zn wird das Cr(III) an der Festkörperoberfläche zu Cr(II) reduziert. Der Cr(II)-Komplex ist labil und reagiert spontan mit H2O-Molekülen wodurch er löslich wird. In Lösung wird der oxidationsempfindliche Cr(II)-Komplex sofort wieder durch O2 zum entsprechenden Cr(III)-Komplex oxidiert (( Grünfärbung).


Ein Erklärungsansatz zur Deutung der experimentellen Befunde in den Versuchen 3, 4 und 5 zur kinetischen Stabilität von Übergangsmetall-Komplexen kann von der Kristallfeld-Theorie ausgehen:

Ein SN2-artiger Substitutionsmechanismus, bei dem sich ein H2O-Molekül in Richtung der Oktaederfläche bzw. -kante nähern muß, wird durch eine zunehmende Elektronenbesetzung der t2g-Orbitale erschwert. Ein SN1-artiger Substitutionsmechanismus, bei dem zunächst ein Cl-Ligand abgespalten werden muß, wird in dem Maße ungünstiger, je weniger Elektronen in den eg-Orbitalen vorhanden sind.

6.
Magnetische Eigenschaften von Übergangsmetall-Komplexen

Die magnetischen Eigenschaften von Atomen, Ionen oder Molekülen werden im wesentlichen durch deren Elektronenstruktur bestimmt. Die einzelnen Elektronen besitzen jeweils ein magnetisches Spin- und ein magnetisches Bahnmoment, die zusammen das resultierende magnetische Gesamtmoment der Verbindung magn bilden. 

Verbindungen mit vollständig besetzten s-, p-, oder d-Orbitalen besitzen kein resultierendes magnetisches Moment, da sich die einzelnen magnetischen Momente gegenseitig kompensieren.

Ist sie Besetzung dieser Orbitale jedoch unvollständig, tritt ein resultierendes magnetisches Moment auf.

Für die erste Reihe der Übergangsmetalle kann der Bahnbeitrag gegenüber dem Spinbeitrag zum magnetischen Moment magn näherungsweise vernachlässigt werden. Damit erhält man eine einfache Beziehung, nach der man magn für die Komplexe der 3d-Übergangsmetalle berechnen kann:
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magn​ ist danach nur von der Anzahl der ungepaarten Elektronen einer Verbindung (hier: der Metallkomplexe) abhängig. Man nennt diesen Wert auch den 'spin-only-Wert'.

magn wird experimentell ermittelt, indem man die Verbindung in ein inhomhgenes magnetisches Feld bringt und die auf die Probe wirkenden Kräfte mißt

	Magnetische Eigenschaften
	Kraftwirkung im inhomogenen Magnetfeld

	Kein permanentes magnetisches Moment

(Diamagnetismus)
	In Richtung abnehmender Feldstärke

	Permanentes magnetisches Moment

(Paramagnetismus)
	In Richtung zunehmender Feldstärke


(Versuch 6)

6.1.
Magnetische Eigenschaften von Übergangsmetall-Komplexen

Geräte:
2 Spulen (R=2.5(, n=500 Windungen), Eisenkern mit Luftspalt, Trafo (DC), Kabel, Analysenwaage, Probenhalter 

Chemikalien:
K4[Fe(CN)6], FeSO4
Versuchsaufbau:







Durchführung:
Da man für die Messung möglichst konzentrierte Lösungen benötigt, werden zunächst übersättigte wsrg. Lösungen von K4[Fe(CN)6] und FeSO4 der Konzentration c=1mol/l hergestellt (Salze unter Erwärmung lösen und auf Raumtemperatur abkühlen lassen). Die Lösungen werden in die Probenhalter gefüllt und mit obiger Appartur vermessen. Dazu werden die Probelösungen mit Hilfe des Probenhalters in das inhomogene Magnetfeld zwischen die beiden Metallspitzen gebracht. Dann wird das Gewicht der Proben bei ausgeschaltetem Magnetfeld m0 und bei eingeschaltetem Magnetfeld (U=25V) mH bestimmt. Als Vergleichslösung wird unter identischen Bedingungen eine H2O-Probe vermessen.

Ergebnis:


	Proben
	m = mH-m0
	m: (mProbe -mWasser)

	H2O
	-19 mg
	0 mg

	K4[Fe(CN)6] 
	-15 mg
	+4 mg

	FeSO4 
	+8 mg
	+27 mg


Stimmen die Versuchs- und Meßbedingungen annähernd überein, kann man qualitative Aussagen zum magnetischen Verhalten der verschiedenen Komplexlösungen und dem zugrundeliegenden Komplextyp (high- oder low-spin) treffen.

In beiden Metallsalzlösungen liegt das Fe(II)-Kation vor, das eine d6-Elektronenkonfiguration besitzt. Damit ist das Fe(II)-Kation je nach Stärke des Kristallfeldes in der Lage, high- oder low-spin-Komplexe zu bilden. Beide Komplexe unterscheiden sich durch ihr magnetisches Moment: 


Low-spin-Komplex:

(magn = 0


High-spin-Komplex:

(magn = 4(B
Aufgrund der Meßwerte kann man nun zwischen dem [Fe(CN)6]4- low-spin-Komplex und dem high-spin [Fe(OH2)6]2+-Komplex unterscheiden.

7.
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Hinweis:


Dieses Protokoll stammt von der Seite � HYPERLINK "http://www.chids.de/" �www.chids.de� (Chemie in der Schule).


Dort können unterschiedliche Materialien für den Schulunterricht herunter geladen werden, unter anderem hunderte von Experimentalvorträgen so wie der vorliegende:


� HYPERLINK "http://online-media.uni-marburg.de/chemie/chids/veranstaltungen/uebungen_experimentalvortrag.html" �http://online-media.uni-marburg.de/chemie/chids/veranstaltungen/uebungen_experimentalvortrag.html�
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Diagramm2
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n (Cu(II)) : 0,1 mol/l

eq. NH3

E

Photometrische Bestimmung der Koordinationszahl von Cu(II) mit dem Liganden NH3
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Diagramm1
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eq. NH3

E

0

0.063

0.198
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0.553
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Tabelle1

		0		0				0		0

		1		0.063				7		0.75

		2		0.198

		3		0.405

		4		0.553

		5		0.618

		6		0.64
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