












Il Legame Coordinativo

Sali doppi e Complessi
KClMgCl2  6H2O  (carnalite)

Fe(CN)2  4KCN   (ferrocianuro di potassio)

I Sali doppi in soluzione perdono la loro identità e la soluzione 

mostra le proprietà dei singoli ioni (K+,Cl-, Mg2+)  I Complessi 

mantengono la loro identità (Fe(CN)6
4-)

La chimica degli ioni metallici in soluzione è essenzialmente 

la chimica dei loro complessi. Gli ioni liberi dei metalli sono 

coordinati con l’acqua o con altri leganti.



Teoria del Legame nei complessi 

dei metalli di transizione

Teoria del Valence 

Bond (VB)

Teoria del Campo 

Cristallino (CFT & 

LFT)

Teoria 

dell’Orbitale 

Molecolare(MO)

La teoria, sviluppata da

Pauling, considera il legame

nel complesso come legame

coordinativo fra lo ione

metallico (accettore) e i

leganti (donatori). Lo ione

pertanto deve possedere O.A.

vuoti di adatta energia. Non è

in grado di prevedere il

colore (trans. spettrosc.) e

le propr. magn. dipendenti

da T

La teoria, sviluppata Bethe, 

considera l’interazione M-L 

come interaz. elettr. (ione-

ione, dip.-dip.). L’introd. del 

LFT (Van Vleck) per tener 

conto degli effetti di 

interazione covalente (s, p

e dp-pp ) consente di 

prevedere il colore (trans. 

spettrosc.) e le propr. 

magn. dipendenti da T

E’ la teoria, 

qualitativamente e 

quantitativamente, 

più completa. E’ in 

grado di spiegare il 

colore (trans. 

spettrosc.), le 

propr. magn. 

dipendenti da T e 

le geometr. molec.



Complessi interni Complessi esterni

Uso di orbitali d 

interni

Uso di orbitali d 

esterni

Teoria del Valence Bond

Complessi a basso spin (D o P) Complessi ad alto spin (P)

Nella teoria VB, il legame tra il M e L viene descritta mediante legami localizzati, 

ottenuti dalla sovrapposizione di un orbitale di valenza vuoto dello ione centrale 

con un orbitale donatore di una coppia elettronica del legante. Gli orbitali del M che 

partecipano al legame sono orbitali ibridi.

Misure di Momento Magnetico



Ibridizzazioni e geometrie

spx sp Lineare

spxpy sp2 Trig. Planare

spxpypz sp3 Tetraedrica

spxpydx2-y2 dsp2 o sp2d Planare Quad.

spxpypzdz2 dsp3 o sp3d Trig. Bipiramid.

spxpypzdx2-y2 dsp3 o sp3d Piramid. Quadr.

spxpypzdx2-y2dz2 d2sp3 o sp3d2 Ottaedrica

Orb. Atom. Ibridi Geometr. Molec.



sp
sp2

sp3

dsp2 o sp2d

dsp3 o sp3d

dsp3 o sp3d

d2sp3 o sp3d2
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1) Formazione dello ione metallico Co3+ : 3d74s2->3d6

Es.: Co(L)6
3-

Co3+

3d 4s 4p 4d

3d 4s 4p 4d

ibrid. sp3d2

struttura 

ottaedrica, 

compl. esterno 

ad alto spin

2) Inserimento delle coppie elettr. dei leganti

Orbitali a energia 

più alta Complesso Paramagnetico



1) Formazione dello ione metallico Co3+ : 3d74s2->3d6->3d6 a basso spin

ibrid. d2sp3

struttura 

ottaedrica, 

compl. interno 

a basso spin

2) Inserimento delle coppie elettr. dei leganti

Co3+

3d 4s 4p 4d

Co3+

3d 4s 4p 4d

3d 4s 4p 4d

Orbitali a bassa energia

Complesso Diamagnetico



Teoria del Campo Cristallino
Crystal Field Theory (CFT)

Interazione Metallo-Legante di natura elettrostatica

LFT: contributo dovuto alla sovrapposizione degli orbitali

Ione metallico con carica positiva uguale al suo stato di ossidazione

Leganti come cariche puntiformi negative o 

molecole neutre, con coppie elettroniche

Rimozione della degenerazione degli orbital d dovuta all’interazione M-L

Mn+

L
-

L
-

L
-

L
-



dx2-y2

y

x

z

dz2

y

x

z

dxy

x

z

Orbitali a più alta 

energia

Orbitali a più bassa 

energia

y

dxz

y

x

z

y

dzy

x

z

Complessi Ottaedrici

Ione 

metalllico 

libero (5 orb. 

degen.) t2g

eg

E

eg t2g



Orbitali a più alta 

energia

Orbitali a più bassa 

energia

Complessi Tetraedrici

Ione 

metalllico 

libero (5 orb. 

degen.)

t2g

eg

E

t2geg







RISPETTO AD UN CAMPO SFERICO

Energia 

media dello 

ione 

metalllico in 

un campo 

sferico
t2g

eg

E

D0 

(10Dq)

-0.4 D0

(4Dq)

0.6 D0 

(6Dq)

t2g

eg

D0

Misura 

spettrofotometrica di D0

in [Ti(H2O)6]
3+

-1

e c c
E = 2 0 3 0 0 c m = 2 4 3 k J

Assorbimento rad. 

giallo-verde -> colore 

compl. rosso violetto



Fattori che determinano il valore di D0

1) Natura dei leganti

2) Carica di M 4) Metallo della 1°, 2° o 3° serie

3 -

6

3 +

2 6

3 +

3 6

3 -

6

[C r C l ] 1 6 3 k J

[C r (H O ) ] 2 1 3 k J

[C r (N H ) ] 2 5 9 k J

[C r (C N ) ] 3 1 4 k J

- - 2 - - - -

3

- - -

2 3

- -

2

S e r ie  S p e ttr o c h im ic a

le g a n ti  a  c a m p o  d e b o le  

I < B r < S < C l < N O < F

< O H < E tO H < o s s a la to

< H O < E D T A < N H  e  p ir id in a  

< e t i le n d ia m m in a  < d ip ir d ile

< o -f e n a n tr o lin a < N O < C N < C O  

le g a n ti  a  c a m p o  fo r te Effetti 

elettrostatici e 

di legame 

(LFT)

Alogeno donatori < O don .< N don. < C don.

Donazione s e p da

M  L o L  M

Natura dei leganti

3) Numero e geometria dei leganti



Maggior carica ionica implica attrazione 

maggiore dei leganti e quindi maggior 

effetto di perturbazione sugli orbitali d. 

In linea teorica la variazione di carica da 

+2 a +3 comporta un aumento di 10Dq

del 50%. In pratica può essere inferiore.  

Carica del metallo

Numero e geometria 
dei leganti

In campo ottaedrico la separazione è più 

che doppia rispetto al campo tetraedrico. 

Quattro leganti invece di sei comportano 

di per se una diminuzione di interazioni del 

33%. Inoltre nei complessi tetraedrici i 

leganti hanno una direzione molto meno 

efficiente per l’interazione con gli orbitali d. 

Teoricamente si ricava: 

10Dq(Tetr.) = 4/9 10Dq(Ott.)



Metallo della 1°, 2° o 3° serie

In una serie di transizione le differenze non sono molto grandi, mentre

notevoli variazioni si hanno passando alle serie successive 3d  4d  5d.

Nel passaggio da Cr a Mo oppure da Co a Rh il valore di 10Dq cresce di ca.

il 50%. I valori per i complessi di Ir sono ca. il 25% maggiori che per il Rh.

E’ un andamento generale per i metalli di transizione, che si può attribuire

al più forte legame metallo-legante con i più espansi orbitali 4d e 5d

rispetto ai più compatti 3d.

Come conseguenza principale i complessi 4d e 5d sono quasi

esclusivamente a basso spin.

Contributo di legame



Energia di stabilizzazione del campo cristallino : il campo debole
(CFSE = crystal field stabilization energy)

L’energia del livello t2g, rispetto al baricentro, è -4Dq (-0.4 Do).

• caso d1 l’energia di stabilizzazione del campo cristallino (CFSE) è -4Dq.

• caso d2, il valore di CFSE è -8Dq

• d3 CFSE = -12Dq

Gli elettroni obbediscono alla regola di Hund di massima molteplicità. 

Con la configurazione d3 il livello t2g diviene semipieno, e non può accettare altri 

elettroni senza appaiamento. 

Con la configurazione d4 dato che nel caso del Campo debole la separazione 10Dq è 

piccola rispetto all’energia di appaiamento( P > 10Dq ),  il quarto elettrone entrerà in 

un orbitale eg e sarà: 

CFSE = (3  ( -4Dq)) + (1  (+6Dq)) = -6Dq

La configurazione elettronica per uno ione d4 sarà t2g
3eg

1. 

Col quinto elettrone (d5) si completa metà sottolivello d, con configurazione 

elettronica t2g
3eg

2 e CFSE = 0.

Si può continuare in modo analogo per le configurazioni seguenti da d6 a d10

Nel Campo debole la separazione 10Dq < dell’energia di appaiamento, P, degli 

elettroni in un orbitale. 



La presenza di due elettroni nel livello 

destabilizzato eg bilancia esattamente la 

stabilizzazione dovuta ai tre elettroni nel 

livello t2g. Un semilivello pieno (d5) 

è sfericamente simmetrico e non può 

essere stabilizzato nè da un campo 

ottaedrico nè da altro campo (CFSE=0). 

eg

t2g

0

-0
.4

 D
o

+
0
.6

 D
o



Energia di stabilizzazione CFSE: il campo forte

Se la separazione degli orbitali d è grande rispetto all’energia di appaiamento 

10Dq > P

è più conveniente per gli elettroni accoppiarsi nel t2g piuttosto che entrare nel 

livello superiore eg. Questo è il caso del Campo forte. 

•Campo debole e campo forte corrispondono alle situazioni osservabili 

sperimentalmente di alto spin e basso spin, rispettivamente. 

•Nel caso del campo forte i primi tre elettroni rimangono spaiati nel livello degenere 

t2g, mentre il quarto deve appaiarsi. 

Come conseguenza la CSFE delle configurazioni con più di tre elettroni saranno 

maggiori in generale nel caso del campo forte. 

• d4 (t2g
4) CFSE = -16Dq + P 

• d5 (t2g
5) CFSE = -20Dq + 2P 

• d6 (t2g
6) CFSE = -24Dq + 3P 

(E’ comune indicare le CFSE semplicemente come -16Dq, -20Dq, e -24Dq. E’ inteso 

che tutte le configurazioni con n > 3 comporteranno energie di appaiamento, nel 

caso del campo forte.) 

Il settimo elettrone entra nel livello destabilizzato eg e diminuisce la CFSE: 

CFSE = (6 x( -4Dq)) + (1 x (6Dq)) + P = -18Dq + 3P



eg

t2g

0

-0
.4

 D
o

+
0
.6

 D
o

-0
.4

 D
o

+
0
.6

 D
o

Campo debole

Campo forte

E0 =P

E1 =-4x0.4 D0 +2x0.6 D0 +P
E1-E0= CFSE= -0.4 D0

E1 =-6x0.4 D0 +3P

E1-E0= CFSE= -2.4 D0 +2P



dn Config. 
Unpaired 

electrons 
CFSE Config. 

Unpaired 

electrons 
CFSE 

d1 t2g
1 1 -4Dq t2g

1 1 -4Dq

d2 t2g
2 2 -8Dq t2g

2 2 -8Dq

d3 t2g
3 3 -12Dq t2g

3 3 -12Dq

d4 t2g
3eg

1 4 -6Dq t2g
4 2 -16Dq+P

d5 t2g
3eg

2 5 0Dq t2g
5 1 -20Dq+2P

d6 t2g
4eg

2 4 -4Dq t2g
6 0 -24Dq+2P

d7 t2g
5eg

2 3 -8Dq t2g
6eg

1 1 -18Dq+P

d8 t2g
6eg

2 2 -12Dq t2g
6eg

2 2 -12Dq

d9 t2g
6eg

3 1 -6Dq t2g
6eg

3 1 -6Dq

d10 t2g
6eg

4 0 0Dq t2g
6eg

4 0 0Dq

Campo Debole Campo Forte



Distorsione tetragonale dei complessi 

ottaedrici (distorsione Jahn-Teller)

Disposizione 

simmetrica e 

asimmetrica degli 

elettroni negli orbitali d

Disposizione 

asimmetrica negli 

orbitali t2g

Disposizione 

asimmetrica negli 

orbitali eg

Distorsione non 

apprezzabile

Compressione

o 

Allungamentro

tetragonale

dx2-y2 dz2

dx2-y2 dz2

Allungamento

Compressione

Teorema di Jahn-Teller:

Ogni sistema molecolare non 

lineare in uno stato elettronico 

degenere sarà instabile e 

subirà una distorsione per 

abbassare la simmetria e 

rimuovere la degenerazione



Campo cristallino per la 

simmetria tetraedrica

Le due geometrie comuni per la 

coordinazione 4 sono la tetraedrica

e la quadrata planare
Gli orbitali t2g

vengono aumentati in 

energia mentre gli eg

vengono stabilizzati.

t2

e

Dt

-0.6 Dt

(6Dq)

0.4 Dt 

(4Dq)



Per i complessi tetraedrici basta considerare il caso del Campo debole. (Si 

potrebbero immaginare complessi tetraedrici con leganti da campo forte, tali 

da presentare basso spin, ma non sono mai stati trovati

sperimentalmente, anche perchè in tali circostanze cambia la geometria). 

Essendo P > 10Dq gli elettroni occupano i 5 orbitali senza appaiamento, fino 

al sesto elettrone. Es. per d4 (e2t2
2): 

CFSE = (2 x (-6Dq)) + (2 x( 4Dq)) = -4Dq

Poichè non si ha appaiamento di elettroni, non si hanno per i complessi 

tetraedrici gli alti valori di stabilizzazione del campo cristallino tipici dei 

complessi ottaedrici a basso spin. 

Inoltre il valore di 10Dq è minore rispetto ai complessi ottaedrici, per la minore 

interazione dei leganti e per il loro numero minore. Le separazioni 10Dq

quadratica e tetraedrica sono, rispettivamente, 8/9 e 4/9 10Dq ottaedrico.



Effetti del campo cristallino per campi deboli tetraedrici

dn Config. 
Elettroni 

disaccoppiati 
CFSE 

d1 e1 1 -6Dq

d2 e2 2 -12Dq

d3 e2t2
1 3 -8Dq

d4 e2t2
2 4 -4Dq

d5 e2t2
3 5 0Dq

d6 e3t2
3 4 -6Dq 

d7 e4t2
3 3 -12Dq 

d8 e4t2
4 2 -8Dq 

d9 e4t2
5 1 -4Dq

d10 e4t2
6 0 0Dq



C.N.
Struttura z2 x2-y2 xy xz yz

1 Linearb 5.14 -3.14 -3.14 0.57 0.57 

2 Linearb 10.28 -6.28 -6.28 1.14 1.14 

3 Trigonalc -3.21 5.46 5.46 -3.86 -3.86 

4 Tetrahedral -2.67 -2.67 1.78 1.78 1.78 

4 Square planarc -4.28 12.28 2.28 -5.14 -5.14 

5 Trigonal bipyramidd 7.07 -0.82 -0.82 -2.72 -2.72 

5 Square pyramidd 0.86 9.14 -0.86 -4.57 -4.57

6 Octahedron 6.00 6.00 -4.00 -4.00 -4.00 

6 Trigonal prism 0.96 -5.84 -5.84 5.36 5.36 

7 
Pentagonal 

bipyramid
4.93 2.82 2.82 -5.28 -5.28 

8 Cube -5.34 -5.34 3.56 3.56 3.56 

aAll energies are in Dq units; bLigands lie along z axis; cLigands lie in xy plane. 

Livelli di energia degli orbitali d in 

Campi Cristallini di differente simmetria



Teoria MO

Simmetria degli 

orbitali molecolari:

Orbitali 

centrosimmetrici 

(gerade) e 

antisimmetrici 

(ungerade)
Combinazione fra 

orbitali di uguale 

simmetria e di energia 

paragonabile

Orbitali del metallo e 

orbitali molecolari dei 

leganti

Complessi con e senza 

legami p



Orbitali a simmetria s



Complessi senza legami p: in linea di principio, dalla combinazione di N

OM dei leganti con i 9 OA del metallo (5d, 3p ed 1s) si ottengono (N+9)/2

OM leganti e (N+9)/2 OM antileganti  (per N dispari). In realta’, alcuni di 

questi orbitali sono orbitali del metallo e sono orbitali non-leganti. In pratica 

dunque, nel caso dei composti di coordinazione si ottengono N orbitali 

leganti, N antileganti e 9-N non leganti:

Orbitali del metallo MO Orbitali dei leganti

N  antileganti 

9 orbitali 9-N non leganti N orbitali 

N leganti

Nel caso di 

coordinazione 6 

questo schema 

corrisponde a: 

6 Orbitali leganti, 

3 Orbitali non leganti 

e

6 Orbitali antileganti. 

O. Met.

O. Leg.

O.M.

O.M.*

Non  

Leg.

Orbitali a 

simmetria p





Il Legame s

In un complesso ottaedrico ogni legante fornisce un orbitale

orientato verso l'atomo metallico centrale, con simmetria locale di 

tipo s intorno all'asse M-L.

Esempi di tali leganti possono essere NH3 e lo ione F- (si potrebbe 

pensare ad un orbitale ibrido sp3, contenente un doppietto solitario, 

orientato verso il metallo). 

Nell'intorno ottaedrico (Oh) gli orbitali metallici si dividono in base alla 

simmetria, in quattro insiemi: 

Orbitale metallo Simmetria

S a1g (non deg.)

px, py, pz t1u (triplamente deg.)

dxy, dyz, dzx t2g (triplamente deg.)

dx2-y2, dz2 eg (doppiamente deg.)



Non esiste alcuna combinazione di orbitali s dei leganti che abbia la simmetria 

degli orbitali metallici t2g, per cui questi ultimi non parteciperanno al legame s

(non leganti). 

Per la maggior parte dei leganti, gli orbitali s dei leganti derivano da orbitali 

atomici di valenza (o ibridi) la cui energia è inferiore a quella degli orbitali d del 

metallo.

La conseguenza è che ogni uno dei sei MO di legame del complesso hanno 

principalmente carattere di orbitale di legante. 

Predizione sul 

diamagnetismo e 

paramagnetismo dei 

complessi

Teoria MO e colore 

dei complessi







Leganti p accettori
I leganti come CO, CN- e NO+ hanno orbitali p di opportuna simmetria per 

sovrapporsi agli orbitali t2g del metallo, formando legami p. Questo trasferimento di 

elettroni dal metallo al legante viene definito retrodonazione o 'back bonding'.

Normalmente gli orbitali p dei leganti sono di energia più alta di quella degli orbitali 

t2g del metallo. Non si vengono ad aggiungere ulteriori elettroni nello schema degli 

OM, poiché gli orbitali p del legante sono vuoti, ma l'interazione p aumenta il valore 

di D0 . I leganti di tale tipo sono leganti di campo forte e stanno a destra nella serie 

spettrochimica. 

Leganti p donatori
I leganti hanno orbitali p pieni che si sovrappongono con gli orbitali t2g del metallo, 

dando un legame p; in questo modo la densità elettronica si trasferisce dal legante 

al metallo ed anche il legame s trasferisce carica al metallo. Questo tipo di 

complessi viene favorito quando il metallo centrale ha un alto stato di ossidazione 

ed è 'povero di elettroni'. Gli orbitali p dei leganti hanno energia più bassa dgli 

orbitali t2g del metallo. Questa delocalizzazione degli elettroni p dal legante al 

metallo riduce il valore di D. Non è sempre chiaro se sia avvenuto un legame p

donatore, che si forma prevalentemente con i leganti nella parte sinistra della serie 

spettrochimica. 





Acidi: 

sono hard gli ioni metallici che preferiscono leganti con N e O come 

atomi donatori;

sono soft gli ioni metallici che preferiscono leganti con S e P come 

atomi donatori

Basi:

sono hard i leganti con atomi donatori N e O

sono soft i leganti con atomi donatori S e P 

I complessi più stabili sono quelli di acidi hard con basi hard e 

di acidi soft con basi soft

Equilibrio acido-base - Definizione di Lewis: accettore/donatore di coppie di e-

In base alla stabilità termodinamica per i complessi acido/base 

di Lewis è stata introdotta la classificazione hard-soft



Dalla polarizzabilità dello ione metallico o della

molecola legante deriva la capacità  hard/soft di questi 

sistemi. 

La polarizzabilità dipende da:  i) Dimensione;  ii) Carica;  iii) 

Configurazione elettronica; e  iv) Numero di coordinazione.

Acidi hard sono piccoli con bassa polarizzabilità

Acidi soft sono grandi con alta polarizzabilità

Per specie che presentano più numeri di ossidazione si ha 

generalmente che il numero di ossidazione inferiore è più soft del 

maggiore

es. Cu+ (3d10) ha raggio ionico più grande e minor carica rispetto a 

Cu2+ (3d9) quindi è più soft

Il legame in composti hard ha un maggior carattere elettrostatico 

mentre nei composti soft è più covalente



Acidi



Basi





































Teoria MO e regola EAN (Effective Atomic Number)

•Per riempire N MO leganti e 9 -N non leganti (ma nessuno degli antileganti) 

occorrono 9 coppie di elettroni.

•Questa conclusione giustifica la regola EAN (o dei 18 elettroni), che rappresenta 

il numero ottimale per i complessi del blocco d ed è l'analoga della regola 

dell'ottetto di Lewis per gli elementi dei blocchi s e p.

•Alla regola sembrano ubbidire molti dei complessi del blocco d stabili e 

diamagnetici (tutti gli elettroni appaiati). 

Fra di essi si annoverano i complessi d6, come quelli delle Co(III) ammine, i 

metallocarbonili e la grande maggioranza dei composti organometallici. Es. 

[Co(NH3)6]
3+ (6 + 12), [Ni(CN)4]

2- (8 + 8 + 2), Ni(CO)4 (10 + 8). 

•Le eccezioni alla regola dei 18 elettroni sono assai più numerose però delle 

deviazioni dalla regola dell'ottetto nei blocchi s e p, giacché gli orbitali antileganti

sono spesso facilmente accessibili (eccesso rispetto a 18), mentre la possibile 

presenza di orbitali non leganti vuoti (difetto rispetto a 18) influisce ben poco a 

destabilizzare i complessi. 





*Non rispetta la regola dei 18 elettroni

Complessi mononucleari

( 
*

6
V C O

( 
6

C r C O

( 
5

F e C O

( 
4

N i C O

(el. Met.) 6 +(el. Leg.) 2x6=18

(el. Met.) 8 +(el. Leg.) 2x5=18

(el. Met.) 10 +(el. Leg.) 2x4=18

(el. Met.) 5 +(el. Leg.) 2x6=17
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