
本章要求：

1、配位化合物的稳定性（配合物的离解平衡与

稳定常数，影响配位化合物的稳定性因素）

2、配位化合物形成时的性质变化（颜色，溶解

度，酸碱性与电极电势的改变）

3、配位化合物的重要性

  本章重点：配合物稳定常数的应用。

本章难点：稳定常数的有关计算 

第12章    配位平衡



第12章    配位平衡

12--1、配合物的稳定常数

12--2、影响配合物在溶液中的稳定性的因素

12--3、配合物的性质



         配合反应也和其他可逆反应体系一样，最终会建
立一个平衡体系。以[Cu(NH3)4]2+为例说明.

Cu2++NH3
配合

[Cu(NH3)4]2+
离解

    根据化学平衡原理,上述反应的平衡常数表示式可写成:

K配合=
[Cu(NH3)4 

2+]
[Cu2+] [NH3]4 = K稳

12-1、配合物的稳定常数

     稳定常数(生成常数)：在一定温度下，中心离子与配位体在溶
液中达到配位平衡时，配离子浓度与未配位的金属离子浓度和配
位体浓度的乘积之比。



K不稳=1/K稳

     稳定常数和不稳定常数都是配离子的特征常数，都

可以表示配离子在溶液中的稳定性，只是考虑的角度
不同。配合反应用K稳，离解反应用K不稳，不可混淆。

          配离子在溶液中的生成和离解与多元弱酸或多

元弱碱相似，也是分级进行的，因此，配离子在溶液

中实际上存在一系列配合（或离解）平衡，对应于这

些平衡，则也有一系列的平衡常数。如：

不稳定常数(解离常数)：配位离子在溶液中离解反应的平衡常数.

K离解 = [Cu2+] [NH3]4

[Cu(NH3)4 
2+]

= K不稳



Cu2++NH3 = [Cu(NH3)]2+ K1=
[Cu(NH3) 2+]
[Cu2+] [NH3]

[Cu(NH3)]2+ + NH3 = [Cu(NH3)2]2+

[Cu(NH3)2]2+ + NH3 = [Cu(NH3)3]2+

K2=
[Cu(NH3)2 2+]

[Cu(NH3)2+] [NH3]

K3=
[Cu(NH3)3 2+]

[Cu(NH3)2
2+] [NH3]

[Cu(NH3)3]2+ + NH3 = [Cu(NH3)4]2+ K4=
[Cu(NH3)4 2+]

[Cu(NH3)3
2+] [NH3]

        K1、K2、K3、K4称为分步稳定常数(逐级稳定常数)，
一般是随配位数的增多而变小，这是由于当配位体数目增
多时，配位体间的排斥作用增大导致其稳定性下降。

K稳= K1
.K2

.K3
.  . . .Kn



           影响配合物稳定性的因素很多，主要是中心离子与配位体的

性质，另外，温度、压力及溶液的酸度对配合物的稳定性也有一

定的影响。

     1、中心离子的影响

           中心离子与配位体结合的强弱，与中心离子的电子层构型、

电荷、半径以及极化作用有关，其中以电子层构型的影响最大。

     A：8 电子构型的金属离子：

           这类离子的极化能力和本身的变形性均很小，它们与配位体

之间的结合，基本是是静电引力，因此，中心离子的离子势(Z/r)
越大，即电场越强，对配位体孤对电子的引力就越大。换言之，

配位体一定时，中心离子的电荷越高，半径越小，配离子越稳定。

      属于这类离子的有IA、ⅡA、ⅢA、稀土金属、以及Si4+、Ti4+等。

12--2、影响配合物在溶液中的稳定性的因素



         此类离子包括Cu+、Ag+、Au+、Zn2+、Cd2 + 、Hg2+。 
它们的特点是对配位体具有较强的极化能力，而且本

身又有较大的变形性，因而在形成配离子时，中心离

子与配位体之间有相当大的极化作用，导致配位键具

有显著的共价性，从而提高了配离子的稳定性，因些，

当离子势相近时，由此类离子形成的配合物，比8电子

构型的离子形成的配合物更稳定。

          这类离子适合与电负性小、体积较大、易变形的配

位体，如I-、CN-离子，形成稳定的配合物。如[HgI4]2-

就是很稳定的。

B、d10型(18电子和18+2电子构型)的金属离子：



       大部分 过渡金属离子属于此类，它们都具有未充满的d轨道，

较利于与配位体的孤对电子形成稳定的配位键，因此这类离子

一般都具有较强的配合能力，但随着这些离子d轨道上的电子

数目不同，配合物的稳定性也有较大的差别。

           以上只是中心离子影响配合物稳定性的大致规律，有不少

的例外。但总的来说，过渡金属离子的配合能力，要强于主族

金属离子。

  2、配位体的影响

  A、配位原子的电负性：

            对于2和8电子构型的金属离子，配位原子的电负性越大，

形成的配合物越稳定。而对于18和(18+2)电子构型的金属离子，

配位原子的电负性越小，越容易给出电子对，形成的配离子越

稳定。

C、d1~9构型金属离子



             根据路易斯酸碱理论，能给出电子对的物质是碱。所以

中心离子与配位体以配位键结合时，提供电子对的配位体就

是碱。因此，中心离子一定时，配位体的碱性越强，即提供

电子对的能力越强，则形成的配合物越稳定。（酸越弱，其

酸根负离子的碱性越强----共轭酸碱对）

            总的来说，配位体越容易给出电子，与中心离子形成的

键越强，则配合物越稳定。

    C、螯合效应：

        螯环的形成使螯合物与组成、结构相近的非螯合物相比，

具有更稳定性，此现象称为“螯合效应”。

        在大多数情况下，五、六员环较稳定，其中以五员具有最

大的稳定性，这与此时环的空间张力最小有关。

B、配位体的碱性：



1、溶解度

          若往配合物溶液中加入某种能与其中心离子生成难溶化合

物的物质（沉淀剂）时，是否会有沉淀生成？解决这类问题，

可先通过该配合物的K稳计算出中心离子在溶液中的平衡浓度，

然后再根据溶度积规则来进行判断。

           同样当沉淀物中的金属离子能与某种配合物生成配离子

时，加入该配合剂，就可使沉淀物部分或全部溶解。溶解效

应的大小，取决于形成的配离子的稳定性和沉淀物的溶解度。

配离子的K稳值越大，溶解效应也越大；沉淀物的Ksp值越小，

则溶解效应越小。因此，可以利用K稳和Ksp值的大小来判断

沉淀能否溶解。如：

12--3、配合物的性质



解:  根据[Cu(NH3)4]2+的配位平衡,计算体系中的[Cu2+]

                              Cu2++4NH3= [Cu(NH3)4]2+

平衡时浓度( mol/L)    x         1.0       1.010-3

      K= [Cu(NH3)4 
2+]/([Cu2+][NH3]4)=2.09 1013

           x=4.78 10-17 ( mol/L) = [Cu2+]

加入1.0  10-3molNaOH,溶液中[OH-]= 1.0  10-3mol/L

 而Cu(OH)2的Ksp=2.2 10-20     在溶液中:

 [Cu2+] [OH-]2= 4.78 10-17  ( 10-3)2 = 4.78 10-23

 4.78 10-23 < Ksp Cu(OH)2    即没有Cu(OH)2沉淀生成.

例：在1L含1.010-3mol[Cu(NH3)4]2+和1.0mol氨的溶液中，加入1.0 
 10-3molNaOH有无Cu(OH)2沉淀生成？

            已知[Cu(NH3)4]2+的K=2.091013，Cu(OH)2 Ksp=2.210-20 



 形成配合物可使难溶物变得易溶。



解：    在氨水中的配合溶解平衡为：

          AgCl(s)+2NH3 = [Ag(NH3)2]++Cl-

平衡常数K:            K= ([Ag(NH3)2
+] [Cl-]) / [NH3]2

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

.KspAgCl

已知[Ag(NH3)2]+ K稳为1.12  107  ,  KspAgCl=1.77  10-10

K= K稳
.KspAgCl= 1.12  107  1.77  10-10=1.98  10-3

设1L4mol/LNH3(aq)能溶解xmol的AgCl,则达到平衡时:

              AgCl(s)+2NH3 = [Ag(NH3)2]++Cl-

                             4-2x              x             x

K= ([Ag(NH3)2
+] [Cl-]) / [NH3]2=x.x/(4-2x)2= 1.98  10-3

 x=0.163   即1L4mol/LNH3(aq)可0.15molAgCl完全溶解.

例： 在298K时，1L4mol/LNH3(aq)可否将0.15molAgCl完全溶解？



   对于金属离子组成的电对：

                  Mn+ + ne  =  M

其电极电势为:

          =  +( 0.0592lg[Mn+ ]) / n

        从式中可知，与离子浓度有关，当金属离子生成配离子

后，溶液中金属离子的浓度降低，则电对的电极电势也随

之减少，也是说电对中的氧化态的氧化性减弱，还原态的还

原性增强。

2、生成配离子时，电极电势的变化



 解：由 =   +( 0.059lg[Mn+ ]) / n可知，要计算溶液中的值，

则要先计算溶液中的Ag+浓度。

                   Ag+ + 2NH3 = [Ag(NH3)2]+ 

                    K= [Ag(NH3)2
+]/([Ag+] [NH3]2)

      即： 1.7×107 =1/ [Ag+]       所以： [Ag+] = 5.9×10-8

  代入   =   +( 0.059lg[Mn+ ]) / n

    得：  =0.8 +0.0592lg(5.9×10-8)=0.38  V

        从上面计算结果可知，当简单离子生成配离子后，其标准

电极电势减小。即离子的氧化能力下降。

例：计算  [Ag(NH3)2]+ + e = Ag + 2NH3体系的标准电势(设配离

子和配位体的浓度均为1mol/L)。

已知[Ag(NH3)2]+ 的K稳=1.7×107；Ag+/Ag电对  =0.8 V



            配离子之间的转化与沉淀之间的转化类似，即反应向生成

更稳定配离子的方向进行。这可根据配离子稳定常数的相对大

小来判断。K稳值小的配合物向K稳值大的配合物转化，且两种

配合物的K稳值相差越大，转化的程度就越完全。

       如在含有[Ag(NH3)2]+配离子的溶液中加入KCN时，由于

[Ag(CN)2]-的稳定常数(1.29 1021)远大于[Ag(NH3)2]+的稳定常数

(1.12 107)，所以溶液中的[Ag(NH3)2]+配离子转化成更稳定的

[Ag(CN)2]-配离子:

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

3、配离子之间转化的可能性



  配合物的应用 (application of complexes)
(1)   分析化学的离子检验与测定

Fe3+ + nSCN- ==  [Fe(SCN)n]3-n                              (血红色)

2Fe3+ + Sn2+ == 2 Fe2+ + Sn4+ 

6Fe2+ + Cr2O2- + 14H+ ==  6Fe3+ +  2Cr3+ + 7H2O      (紫红色)
(2)   物质的分离

        pH = 10的  NH4Cl-NH3中，Cu2+ 生成[Cu(NH3)4]2+ 而与生成氢

       氧化物的 Fe3, Fe2+ ,  Al3+, Ti4+ 等离子分离.

(3)   难溶物的溶解

4Au + 8KCN + 2H2O + O2 ==  4K[Au(CN)2] + 4KOH

(4)   环境保护

     6NaCN +3FeSO4 = Fe2[Fe(CN)6] +3NaSO4


