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COURSE CODE:  CHM 411 

COURSE TITLE:  Coordinaton Chemistry 

NUMBER OF UNITS: 2 Units 

COURSE DURATION: Two hours per week 

 

Course Coordinator:  Dr S. Adewuyi B.Sc.,M.Sc., Ph.D 

E mail:   adewuyis@unaab.edu.ng 

Office Location:  Room B106, COLNAS 

Other Lecturer(s)  Dr. (Mrs) C.A Akinremi and Dr. Amolegbe Saliu Alao   

 

Isomerism of complexes. Theories of bonding; Valence bond, crystal field and Ligand field 

theories. Stereochemistry of complexes and John-Teller distortions. Stability of complex and 

chelate  effect. Physical methods of structural investigation ( Spectroscopic, magnetic and 

thermal properties). Preparations and reactions of complexes. Application of complexes. 

 

This is a compulsory course for all 400 LEVEL  Chemistry students only. In view of this 

students are expected to participate in all the course activities and have minimum of 75% 

attendance to able to write the final examination.  

COURSE DETAILS: 

COURSE CONTENT: 

COURSE REQUIREMENTS: 
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ISOMERISM OF COMPLEXES: 

What is Isomerism?   Isomerism occurs in four and six coordinate complexes, due to the 

stereochemical position of the ligands. Isomers are compounds with same molecular formula but 

different arrangement of their constituent atoms (i.e. different structural formula). 

Isomerism can be divided into two classes: Constitutional isomerism and Stereoisomerism. These can be 
further subdivided as follows:  

Constitutional isomerism 

 Compounds with the same empirical formulae but differ in atom connectivity. This includes linkage, 
coordination, polymerization, hydrate, ligand and ionization isomerism. 

 

 

Linkage isomerism: applies to ambidentate ligands eg  ‐NO2—nitro and –ONO—nitrito  

READING LIST: 

LECTURE NOTES 
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•+
N

O-O nitro   

•+
N

O-O nitrito     

  N-CS  isothiocyanate    S-N thiocyanate 

Ionisation isomerism:  This occurs when isomers produce different ions in solution. Often there is an 
exchange of an anionic ligand with a counterion examples: [Co(NH3)5Cl]SO4(give a white precipitate with 
BaSO4 and no precipitate with AgNO3) and [Co(NH3)5SO4]Cl (give a white precipitate with AgNO3 and no 
precipitate with BaSO4). 

Hydrate isomerism:  This is a type of ionization isomerism. Example, [Cr(OH2)6]Cl3, 
[CrCl(OH2)5]Cl2.H2O, [CrCl2(OH2)4]Cl.2H2O {With AgNO3, 1, 2, 3 Cl

‐ ions are precipitated respectively}. 
[CrCl3(H2O)6] has three differently coloured isomers with different conductivities in aqueous solution, 
since they produce different number of ions. 

Molecular 
Formula 

Moles of ion 
deduced from 
conductivity 

Number of Chloride 
ion deduced from 
AgCl  ppt 

Structural Formula  Colour 

CrCl3(H2O)6  4  3  [Cr (H2O)6]
+3.3Cl‐  Violet 

CrCl3(H2O)6  3  2  [Cr(H2O)5Cl]
+2.2Cl‐.H2O  Light green 

CrCl3(H2O)6  2  1  [Cr(H2O)4Cl2]
+.Cl‐.2H2O  Dark green 

 

They precipitate different amount of AgCl with AgNO3 solution because they contain different number 
of free chloride ions (Cl‐). 

Coordination isomerism:  This occurs when ligands are distributed differently between the two 
metal centres, for example [Co(NH3)4][PtCl4] and [Pt(NH3)4][CoCl4], [Pt

II(NH3)4][Pt
IVCl6] and 

[PtIV(NH3)4Cl2][Pt
IICl4] 

Polymerisation isomerism:  Here the isomers have the same empirical formula with different values 

of n. For example, [Pt(NH3)4][PtCl4] and [Pt(NH3)2Cl2]‐‐‐‐‐‐both polymers have the empirical formula 

[Pt(NH3)2Cl2]n. 

Ligand Isomerism: Here, the ligands have different isomeric forms, example, [CoCl(en)2(NH2C6H4Me)Cl2]‐ 

NH2C6H4Me‐toluidine could be o‐, m‐ or p‐form. 
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The single d electron occupies an energy level  OΔ5
2  which is below the average energy of the d orbitals 

because of the CFSE of the d‐orbitals. 

1
5

2 97243 −=×= kJmolCFSE  As a result the complex is stable. 

The magnitude of  oΔ  depends on three factors 

1. the nature of the ligands 

2. the charge of the metal ion 

3. The position of the metal in the periodic table(whether the metal is in 1st, 2nd or 3rd row) 

The strength of the crystal field are classified either as weak file or strong field 

oΔ (weak field)<  oΔ (strong field) 

Explanation for Factors 

Factor 1:The spectrochemical series of ligands: 

CO≈  CN‐>  Phen>  Bpy>  en  >  NO2
‐  >  NH3 > ‐NCS‐ > H2O≈  [ox]

2‐> OH‐ F‐ ‐SCN‐  >  Cl‐  >  Br‐  > I‐

strong‐field ligands              weak‐field ligands

OgDecrea Δsin  

NB: Ligands with same donor atoms are close together in the series. 

Factors 2&3: Identity of the central metal ion 

Pt4+>  Ir3+>  Pd4+>  Ru3+>  Rh3+> Mo3+> Co3+ > Cr3+ > Fe3+ > V2+ >Fe2+ > Co2+  >  Ni2+>  Mn2+ 

strong‐field ligands                                weak‐field ligands

OgDecrea Δsin  
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The value of  oΔ increases with increasing oxidation number of the central metal ion. The variation of 

oxidation number reflects the smaller size of more highly charged ions and consequently shorter metal‐

ligand distances and stronger interaction energies. 

The value of  oΔ increases down the group. This reflects the larger size of the 4d and 5d orbitals 

compared with the compact 3d orbitals and the consequent stronger interaction of the ligands. 

 

High and Low spin octahedral complexes 

The ground state configuration of a complex reflects the relative values of the CFSE parameter and the 
pairing energy.  

Demonstration 

 

For C: When the electrons pair up as for C above, it experiences a strong coulombic repulsion between 
the spin‐paired electrons which is called pairing energy P.  

C is  4
2gt , CFSE=1.6 oΔ , therefore, the pairing energy is P and the net stabilization is 1.6 oΔ ‐P. 

For D: There is no pairing energy. D is  13
2 gget , CFSE=‐(3 x0.4 oΔ )+0.6 oΔ =0.6 oΔ  

Therefore, if  oΔ <P this is for high spin(Weak field), If  oΔ >P, this is for low spin(Strong field) 
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22 yx
d

−
,  2z

d   eg  2 

  xyd , xyd , dyz  t2g  3 

 

Each ligand provide one pair of electrons. 

Explanation: Ligand‐field theory enables the 3d, 4s, and 4p orbitals on the metal to overlap with orbitals 

on the ligand to form the octahedral covalent bond skeleton that holds this complex together. At the 

same time, this model generates a set of five orbitals in the center of the diagram that are split into t2g 

and eg subshells, as predicted by the crystal‐field theory. As a result, we don't have to worry about 

"inner‐shell" versus "outer‐shell" metal complexes. In effect, we can use the 3d orbitals in two different 

ways. We can use them to form the covalent bond skeleton and then use them again to form the orbitals 

that hold the electrons that were originally in the 3d orbitals of the transition metal. 

Example 

1. Low spin [Co(NH3)6]
3+ ‐ Has 18 electrons (valence 6 from Co(III) plus two each from each ligand) 

occupy the a1g, t1u, eg and t2g MOs bonding. 

2. High  Spin  [CoF6]
3—Has  18  electrons  available:  12  occupying  the  a1g,  t1u  and MOs(bonding),  4 

electrons occupying the t2g level and the remaining 2 electrons occupying the eg
* level. 

The energy separation of the t2g and eg
* level determine whether a complex is high spin or low spin. 

Π‐bonding 

The metal  xyd , xyd , dyz atomic orbitals(t2g sets which are non‐bonding in an (ML6)
n+‐σ‐bonded 

complex) may overlap with ligands orbitals of the correct symmetry to give Π‐interactions. This 

renders the t2g AO no longer nonbonding on the metal atom. There are two types of ligand: Π donor 

and Π‐acceptor. 

Π donor: This is a ligand that donates electrons to the metal centre in an interaction that involves a 

filled ligand orbital and an empty metal orbitals. This includes Cl‐, Br‐, OH‐, H2O, I‐. The metal‐ligand 

Π‐interaction involves transfer of electrons from filled ligand p‐orbitals to the emtal centre. Thus the 

electron density is transferred from the ligand to the metal. This type of complex is favored when 

the central metal has a high oxidation state and is short of electrons. This ligand Π orbitals are lower 
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PREPARATIONS OF COMPLEXES 

A wide variety of method are used in synthesizing coordination compounds. They are: 

1) Substitution reaction in aqueous solution 

2) Substitution reaction in non-aqueous solution 

3) Substitution reaction in the absence of solvents( Direct combination reaction) 

4) Thermal dissociation of solid complexes 

5) Oxidation- Reduction reaction 

6) Catalysis 

7) Substitution reactions without metal- ligand cleavage 

8) Trans effect 

9) Preparation of cis-trans isomers 

10) Preparation of optically active compounds 

11) Preparation of metal carbonyls and organometallic compounds 

Synthesis of complexes i.e coordination compounds is of two types: 

(i) Werner complexes and (ii) organometallic compounds(metal-carborn bond) 

Several different but related experimental methods can be used to prepare metal complexes. The 
methods of choice depends upon the system in question, and not all method are necessarily applicable 
to the synthesis of a particular compound. In addition, certain experimental procedures are expected to 
be carried out so as to isolate the product from the reaction mixture in pure and good yield. 

 

REACTIONS OF METAL COMPLEXES 

Complexes undergo substitution reaction i.e replacement reactions as their prominent reaction which 
include: 

i) Acid hydrolysis  

ii) Acid- catalysed aquation 
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iii) Anation 

iv) Base hydrolysis 

v) Reactions without metal-ligand bond cleavage  

STABILITY OF CHEMISTRY AND CHELATE EFFECT 

To understand the solution of chemistry of metals; nature and stability of the complexes must be 
understood. Metal complexes are formed in solution by stepwise reaction and equilibrium constants can 
be written for each step. 

           M + L      →     ML 

K1   =     
M + L

ML

 

MLn‐1  +  L    →  MLn 

                 kn      =        
+ L

MLn

MLn-1
 

 M + nL     →     MLn 

βn    =     
+ L

MLn

M n

 

Factors that Affect Stability of Metal Complexes 

The stability constant of a metal complexes depending upon : 

1) The metal ion 

2) The nature of the ligands 
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3) The solvents to be used 

4) Chelate effect   


