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52-532 
OPENING ADDRESS 

By Z .OSZAB0 

Institute of Inorganic and Analytical Chemistry, The University. Szeged 

As chairmaft of the Szeged Branch of Hungarian Chemical 

Society I offer a very hearty welcome to you» It is encouraging to set such 

a gathering of Hungarian chemists and we are grateful to you for contribu-

ting to the success of this conference by your lectures or by taking part in 

the discussions«, 

The fact that such a number of us gathered here - I think • 

convincingly emphasizes the stress which lays upon the research in comp-

lex chemistry. Ours is an age the speedy development of reborned inorganic 

chemistry and in this progress the complex chemistry plays a great part. 

The interest in complex chemistry has a number of reasons* 

The researches in complex chemistry emerged new problems 

concerning a basic problem in chemistry; that of the chemical bond - but 

at the same time these examinations were a considerable contribution to a 

better knowing of the nature of chemical bond,, There had been prepared 

compounds containing ions of unfamiliar valency-state among these compo-

unds wilh central metal atom of zero oxidation number. The role of I T 

electrons in the chemical bond was for "Jfc long time treated only by organic 

chemistry, i think it is not going too far to assert that Inorganic chemistry 

- and mainly complex chemistry - helped in revealing the nature of 

electrons and their bond-forming abilities 

After a longer pause the complex chemical view helped a bet-

ter and more exhaustive knowing of electrolytic solutions. The complex 

compounds are transitional in many aspects between organic and inorganic 

compounds. This transition rendered possible - and will do in the futurte ~ 

Ihe experimental methods developed in organic chemistry being applied in 

examining this group of compounds? 

But complex chemistry is not confined only to organic or inorga-

nic chemistry. la living processes many complex bonded metal ions have a 

decisive role. I think it is sufficient to point only to hemoglobine, catalase 

or Bj2 vit^mine. The study of metal complex models ia one of the best met-

hods to solve t!i3 problem of mechanism of enzyme-action. 

Efforts in complex chemistry are not only of theoretical import -

ance. We know that the application of complexes as catalysts is in certain 

organic syntheses today indispensable. The separation of rare earth elements, 

their induslry~3cale production by ion exchange resins - all happen by 

means of their complex compounds» The role of researches in complex che-

mistry is most striking in the advance of analytical chemistry. The masking 

and the complexometry - what is the most versatile among .tqlumelric met-

hods - all ire based on the researches in complex chemistry. 
The straight consistence of this enormous progress is that 

lectures in complex chemical researches are frequently read at different 
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congresses and from 195o tliers have been held several congresses dealing • 

only with problems of complex chemistry. 

The present symposium, convened under the auspices of The 

University of Szeged and The Szeged Branch of Hungarian Chemical So-

ciety aims to survey today's inland researches in complex chemistry. 

In Hungary complex chemistry had been evolved in a relati-

vely smaller degree than other fields of chemistry, In the second half of 

the last century Károly Than and his school examined several complex 

systems. However, these researches were rather isolated ones. After First 

World War numerous drifts of complex chemistry to light in our country, too. 

So Gyula Gróh started examinations on metal complexes of proteins which 

is carried on nowadays by his associates and their results will be heard at 

this symposium» Árpád Kiss and his school were pioneers in the spectros-

copy of complex compounds. Absorption curves taken up from the thirties are 

the starting points of a good deal of theoretical works. At the same time in 

Szeged we also carrieddout electrochemical investigations in order to deter-

mine the stability of Cu(D complexes* In present time, too, a systematic and 

intensive research in complex chemistry goes on in Szeged and therefore it 

was reasonable to organize this symposium at our University. 

On glancing at the program of this symposium from which ana-

lytical works are intentionally left, we may state that present researches in 

complex chemistry in Hungary are dealing just with problems standing in 

centre of general interest, too, and we may hope this symposium means not 

only a survey of results reached so far but the starting of a new evolution, 

the raising of new problems. 

As a close I wish thank the Council of University and Tie Hun-

garian Cliemical Society for their moral and financial support wich rendered 

possible this symposium to be organized. We hope their efforts helped the 

development of chemical sciences in this country. 



LICHT ABSORPTION DER KOMPLEXE DER IONEN MIT GLEICHER 

d LE KTRONENZ AHL 

Von A. KISS 

Institut für Allgemeine und Physikalische Chemie der Universität 

Szeged 

Diesmal wird die Frage kurz besprochen, wie die Struktur der Absorp--

tionskurven der Koordinationskomplexe der Ionen mit gleicher d-Elektronen— 

zahl von der Ladung des Zentralions und von der Ordnungszahl des Elemen-

tes abhängt. 

1. Einfluss der Ladungszahl der Ionen 

Wie bereits erwähnt wurde ¡_lj, hängt die Stärke des Potentialfeldes der 

Komplexe bei gleichen Parainetehverten (Bindungsabstand, Ladung des nega-

tiven Ions, Dipolmoment der Liganden, Symmetrie der Komplexe) auch von 

der Ladungszahl des ^entraliöns 'äb. Die Folge davon ist die Zunalune der Ab-

stände der Banden Jb und deren Verschieburg nach den kürzeren Wellen bei 

den Komplexen der Ionen mit grosserer Ladungszahh Der kleinere Ionenradius 

der höher geladenen Ionen erhöht durch Verringerung des Bindungsabstandes 

auch die Stärke des Komplexfeldes somit auch den Grad der Termaufspaltung. 

(Tabelle 1 ) ¡2]. 
Wenn auch diese mit quartenmechanischen Berechnungen bekr®ftingen Fol-

gerungen in allen drei ^Perioden der Übergangselementen gültig sind, aus später 

ersichtlichen Gründen sollte manidie Absorptionskurven der Komplexe der Ionen 

mit gleicher d-Elektr^nenzalil (Tabelle 2) der in derselben Übergangsperiode ge-

hörigen Elementen mit gleichen Liganden miteinander vergleichen. 

Die Anführung von zutreffenden Beweisbeispielen werden durch den Um -

stand erschwert, da\ss von den Ionen mit gleicher d- Elektronenzahl gewiss^ 

Oxydationszustände der Elementen sehr instabil sind, wodurch die genaue Aus-

messung der Kurven ihrer Komplexe erschwert wird» bzw, dass diese Oxydat-

ionszustände nur mit gewissen Liganden bei deren kovalenten Bindungen stabi-

lisiert werden können, Diese Komplexe, da die gestellte Frage nur bei elektrova-

lenten Verbindungen mit normalem Paramagnetismus beantwortbar sind, fallen als 

Beweisbeispiele selbstverständlich aus. j 

Zur Beantwortung der Frage wären die Komplexe mit d -Elektronen, wegsn 

des einzigen Terms L> des Gasions besonders geeignet. Die Lichtabsorption der 

Ti (III)-Komplexe ist gut bekannt [3], [4], diese von V (IV ) sind wegen der 

Bildung des VO-Ions schwer studierbar !.5] . soviel ist aber feststellbar, d^ss 

Banden _b in dem kurzwelligeren Spektralgsbiet I ie^n Auch bei d - und d - E -

lektronen findet man keine entsprechenden Beispiele (Tabelle 2 ). 

Bei d -Elektrortsn (Grundterm D) können die Kurven der Komplexe von 

Cr (II) und Mn (I I I ) miteinander verglichen werdea Als Bestätigung des Gesag-

ten liegt die Binde_b beim lonenhydraten von Cr (I I) [6jbz\v„ Mn (I I I ) [7]bei 

710 bzw. 54o m^ , 



Tabelle 1 

Ionen .Radien 

I. Periode II. Periode 

2+ 0*80 Mo 4+ 0,68 

3+ 0,69 Ru 4+ 0t65 

4+ 0*64 Rh 3+ 0«ß8 

2+ i 0,72 
Pd 2+ 0,80 

3+ 0,(55 
4+ 0*65 . 

4f 0,61 III. Periode 

5 h 0»4 
W 4+ 0.70 

0sS; 6+ 0.62 

3+ 0,64 
Re 4+ 0.72 

6i 0.35 
0.72 

7+ 0.56 

2+ 0.91 

U 0J0 
Os 4+ 0«88 

U 0J0 
0«88 

0,52 
6+ 0J1 

4- 0,52 
0J1 

2+ Qs82 
Ir 4+ 0,66 

3+ 0,67 Pt 2+ 0.80 

2+ 0.82 
4+ 0.65 

3+ 0.64 

2+ 0,78 



1 9 2 Tabelle 2 g -j 4 
d und d , Grundierm D d und d , Grundterm F 

I. Ti ( IH). V(IV), Cu (II) I.. V(II),Cr(III).Mn(IV).Co(II),Ni(III) 
I I Ag( I I ) , MofV) I I . Mo(III). Rli(III) 

.HL: Ta (IV), AV (V) III. W( I I I ) . Ir (II) , Ft CIII) 

c?' und Grundterm ^F d^ und d®, Grundterm D 

I. Ti CID. V(II I) , Gr (IV). Ni (II> I. Cr(II), Mn(III). Go(III). Fe(II) 
II. Pd(II)..Mo(IV).'."Ru(VI) II. MO(II), Ru(IV)a Rh(III), Pd(IV) 
III. W(IV), Pt(II), Os(VI), Au(UI) III. Os(IV). Ir(III) , PKIV) 

d*V Grundterm S 
L Mn(II). Fe(III) II- Ru(III) Rli(IV) III, I r ( I\0; v ,M l I ) 

:• ß 5 • ' < 

Bei d -Elektronen (Grundterm D), trotz des Vorliegens eines reichen Ver-

suchsmaterials (Fe(U) und CodlD-Kornplexe) kann die Frage wegen äes dia-

magnetischap .VgrbAUens der Co(HI).Komplexe nicht studiert, werden. 

Bei d dö- und d®~ Elektronen sind zwei genug stabile isoelektronische 

Ionenpaare nicht bekannt. 
Zur Hvelteren Bekräftigung des Gesagten sind experimentelle Untersuchungen 

im Gange. 

2, Einfluss der. Ordnungszahl des Elementes 

Wegen der abschirmenden Wirkung der inneren Elektronenschalen ist das , 

durch die Ladungszall des Zentralions hervorgerufene Kraftfeld bei den Komplexen 

der Elemente der zweiten und dritten Übergangsperiode kleiner. Demzufolge lie-

gen die Banden J> zueinander näher und werden mch den längeren Wellen ver- , 

schobea Diese Folgerungen werden durch .die bei den Cr CIII)— und Mo(III)-i c 

Komplexen mit d^-Elektronen (Grundterm F) ausgeführten Perturbationsrechniin-

gen [oj j9J, bzw/durch die experimentellen Daten (Tabelle 3) bestätigt. 

Tabelle 3 

Ligand 
Banden b̂  

Ligand 
Cr(III) Mo(III) 

n 2 0 
" 586 

414 . 

. .625. • 

357 

ci~-
668 

484 
526 

416 

Oxalat 
580 

420 

-

CN~ 
374 

265 

Bei den Mo(III)-Komplexen [9] werden nämlich die zwei Banden b̂  nach 

den längeren Wellen verschoben, bei den Re(IV)-Kompexen £1Q) ist die Banden^ 

Verschiebung noch stärker (Tabelle 2), wobei auch die Zunahme der Ladungs^ 

zalil eine Rolle spielen wird. 
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In den höheren Perioden nimmt die Intensität der Banden _b und _c. w«r " 

g®n des teilweisen Ungültigwerdens der Koppelung von RUSSEL^SAUNDERS 

zu, ausserdem Werden sie wegen der stärkeren Multiplettaufspaltung breiter, 

3. Störende Wirkungen 
Mit der Zunahme der Ladung des Zentralions und dei* Ordnungszahl des 

Elementes sind die folgende», die Beantwortung der gestellten Fragen erschwe-
renden Erscheinungen verküüpft. 

Die Term Überschneidung 

Mit der Zunahme des Kraftfeldes des Komplexes wird die Verschiebung 
der Spaltterme der einzelnen Tennen des Gasions je stärker. Bei gewisser Feld-
stärke werden alle Spalttermen des Grundterms durch den am tiefsten liegenden 
Spaltterm eines höher liegenden Terms überschnitten. Durch das anomale mag-
netische Verhalten der Komplexe wird die Termübersehneidung angezeigt. Die 

s Tabelle 4 zeigt«, welcher Term des Gasions Grundterm wird. ]l f j . 

Tabel le 4 

T T "T 75" T 

Schwaches Feld 

Starkes Feld b 

\ D 

'Gv^I i 2 ! 
I 
I G. 1-1 V, »O 

Im Sinne d®s bereits Gesagten erwartet man bei den Komplexen der höher 
gelandenen Io,uen das häufigere Vorkommen der Termübersehneidung. Als Bei-
spiel kann das Verhalten der Fe(II)- und Co(III)-Komplexe mit d"-Elektronen 
angeführt werden.. In dem Falle sollten die Komplexe wegen des Grundterms I 
(Tabelle 4) diamagnetisch sein. 

Bei keinem Fe(II)-Komplex könnten wir bis jetzt die Termübersehneidung 
nachweisen. Demgegenüber sind alle, Co(HD-Komplexe, Co(III)-Hexafluorid aus-
genommen, diamagnetisch Bei diesem, dem Grundterm ^D entsprechend, erscheint 
eine Bande]» bei 540 mju ¡12.3- Bei den übrigsn diamagnetischen Go(III)-Komp-
lexen mit Ojj-Symmetrie erscheinen zwei Banden _b . Dies Verhalten wird bei e-
lekfrovalenter Bindul& und mit Tetmüberschneidung erUärk ( l l ) , £13^ . Demge-
genüber sprechen -alle physikalische Eigenschaften der Co( III)-Komplexe für 
ihre fefatefitg^^a düng.Dies er Widerspruch kann mit der Entstehung von Ada-
gerungskomplexen (4 s 4 p 4 d2 Bahnhybridisation) und mit der dürch das star-
ke Komplefeld verursachten Termübersehneidung eliminiert werden. 

In dem Ni(II)-Dimethylglyoxim Komplex, in alkalischer Löaiüng kaim das 
Ni(II) zu Ni CIV) öxidiert werden. . Als ein Zeichen der Termübersclinei-
dung enthält ddr Komplex zwei Banden Jb, bei 540 und 446 nyi [15^ . 
Im Falle des Grundterms 5D erwartet man nämlich nur eine Bande _b , [l{|. 

Änderung der Bindungsart 

Bei der Ausbildung der dativen kovalenten Bindung der Komplexe spielt 
die Elektronenafhnität des Zentraliohs und des betreffenden Atoms des Liginden 
eine Rolle * Selbstverständlich wird die Elektronenaffinität dieses Atoms 
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durch die mit ihm verbundenen Atomen des Liganden beeinflusst. Bei gleicher 

d-Elektronenzahl, im Sinns des bereits Gesagten, erwartet man bei den Komp-

lexen von höher geladenen Ionen das häufige Vorkommen der kovalentes Bin-

dung. Ausser dem, erleichtert der weniger positive \Charakter der Elemente der 

zweiten und dritten Übergangsperiode, in Übereinstimmung mit den Versuchsda-

ten, die Ausbildung der kovalenten Bjfidung. 

Dass bei den, in derselben Periode gehörigen Ionen mit gleiclien d-Elek-

tronenzaiil ausser dar Ladungszalil des Zentralions auch andere Faktoren bei 

der kovalentsn Bindung eine Rolle spielen, zeigt das Verhalten der Fe(II) -

und Co(III)-Komplexe. 

Wegen des Ausfallens der Termüberschneidung [iß] sollten die bis 

jetzt untersuchten diamagneüsclien Fe (II)-Komplexe kovalent gsbunden sein.Dem-

gegenüber konnte man bis jietzt keine dianagnetischen Co( IID-Komplexe, bei 

welchen die Üanden Ji ausfallen, darstellen 

Neben der elektrovalenten und kovalenten Bindung unterscheidet ;man auch 

eine dritte Bindungsart mit teilweiser Paarung von d-Elektronen. • Vwelöhei na'ch : 

quantenmeclianisclien ßereclinungsn bei niedrigerer Symmetrie der Komplexe ener-

getisch stabil sein sollte [l7J . Als Beispiel kann das Verhalten der Fe(III) — Ala-

ninkomplexe, welche drei ungepaarten d-Elektronen entsprechend paramagnetisch 

sind, .erwähnt werden 13j. Im Falle der Termüberschneidung sollten dagegen 

die Komplexe einem d-Elektron entsprechend paramagnetisch sein (Tabelle 3) . 

Auch die teilweise Ausbildung von Molekularbahnem und die von Oh ab-

weichende .Symmetrie der Komplexe kann störend wirken. Olme eingehendere Be-

sprechung sollte man nur erwähnen, dass in solchen Fällen die Benutzung von 

Dq-Parametern gute Dienste leisten kann [l3j , [19J . 

Die störenden Wirkungsn erschweren also die experimentelle Untersuchung 

der gestellten Fragen. Trotzdem sind auch die Ausnalimefälle bei der Untersu -

chung der Slrukturfragen der gelösten Komplexe verwertbar. Die Aufklärung der 

die Abweichungen he rvorrufenden Ursachen wirkte auch auf die Weiterenwicklung 

der Theorie der Lichtabsorption der Koordinationskomplexe befördernd. Der Kür-

ze wegen kann diese Frags nicht besprochen werden. 
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ÜBER DIE LICHTABSORPTION DER METALLKOMPLEXE DES BIS-

(SALICYL- ALDE1I YD)~Ä'THYLENDIIMINS UND DES BIS-CACETYL-

ACETON)-Ä°THY LENDIIMINS 

Von J. CSÁSZÁR 

Institut für Allgemeine und Physikalische Chemie der Universität Szeged 

Mit Hilfe dej Termaufspaltungstheorie [1], [2], [3], [4}, [5|, 
[6j wird der Lichtabsorptionsmechanismus der Metall komplexe des bis-(Sa-
IicyIaIdehyd)-.Äithylendiimins (SAED) und des bis~(AcetyIaceton)-X'thyIen~ 
diimins (AED) kurz besprochen. 

Die Verbindungen SAED und AED sind wirkliche tetradentate Li-
ganden, Wie bei SAED auch bei AED steht die sauere Form mit seiner Ke~ 
toform in Gleichgewicht ¡7,, und die sauere Form wird durch eine Ii-
Brücke stabilisiert ¡9j, jflO • Nach Dipol- und magnetischen Messungen II . 
12 sind die Komplexe planar—tetragonal, Diese Komplexe können in gelöstem 
Zustand zwei dipolartige Lösungsmittelmoleküle einbinden [5], Wegen der 
grossen Stabilität nimmt man eine Polarisation der Ligand-Elektronen an und 
auch dass das Metall im ^»Elektronen -system der zwei konjugierten Ringe 
teilnimmt il3j. 

Bei den untersuchten Komplexen auch im Falle der Bindung 
der zwei Lösungsmittelmoleküle - muss man die niedrige Symmetrie C2V 

annehmen [5], bei welcher im Falle einer elektrovalenten Bindung und 
Schwaden Wechselwirkung [6; 2L Banden _b auftreten würden. Man darf a-
ber nicht ausser Acht lassen, dass der Grundterm bei den Chelat-Komplexen 
wegen des starken Kraftfeldes nicht derselbe ist, wie bei dem Gasion, ¡6} 
und dass die Banden nach kurzen Wellen verschoben werden, Darum ist die 
Erkennung der kurzwelligsten Banden _b wegen der Eigenabsd^ption der Li-
ganden schwer. 

Das AED hat nach unseren Aufnahmen CFig.U Kurve U in den 
folgenden kurz 1/1) zwischen 305-325 mu eine hohe, doppelte Bande. Diese 
Bande entspricht entweder dem Elektronenübersprungsprozess im H-Chelat 
[14], oder dem mesomeren System von -N«C-C^C-O- ¡15], In basischer 
Lösung ist das Spektrum unverändert, in sauerer Lösung bekommen wir die 
deformierte Bande des Acetylacetons zurück. In der Kurve von SAED 
(1/2) sind vier scharfe Banden zu finden. In sauerer Lösung wird die Ver-
bindung zersetzt, in basischer Lösung erhalten wir aber ein ganz neues 
Spektrum, das der Bildung eines Na-Salzes oder eines Na-Chelat-Komp-
lexes entspricht [16] (1/3). 
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Fig.l. Kurve 1". AED in A'thanol 
(cclO„6oo52 ) ; Kurve 2: SAED 
in Äthanol (cc: O.ooo32); Kurve 
3: SAED in 0.1 n HCL-AHmnol 

(cc'. O.ooo32). 
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Fig. 2. Kurve 1 : AED; Kurve 2: 
NiCII) AED in Äthanol (cc: O.ol27) 

Kurve 3: Ni(II) AED in 0.1 n 
HCL-'Äthanol (cc: O.ooi64). 

Fig. 3.. Kurve l : SAED; Kurve 2: 

Ni(II) SAED in Äthanol 

(•cc: Ö.000134); 

Kurve 3: Ni(H20)^+(mit log 2,0. 

nach oben versch. 

Fig, 4. Kurve 1: AED; Kurve 2 

Pd (I I) AED in 'Äthanol 

(cc: O.ool29 ) ; 

Kurve 3: SAED; Kurve 4: Pd(II) 
SAED in 'Äthanol (cc:0.ool52). 
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Fig. 5. Kurve I: SAED ; Kurve 2: 
Fe(III) SAED-OH in Äthanol (cc: 
0,oooI54); Kurve 3: MnCIII) SAED-
OH in A'thanol (cc^ 0,ooo95), 

Fig»6,, Kurve l AED; Kurve 2: Cd 

(I I ) AED in Ethanol (cc: O»ooo935). 

Die Ni(II)- und Pd(II)-Ionen haben zwei ungepaarte d-Elektronen. 

Die Kurve des Ni(II) SAED-Komplexes (3/2) ist ähnlich» die des Pd(II) 

SaED-Komplexes (4/4) ganz gleich dem Spektrum der Liganden [5], Auf 

Grund des Spektrums muss man für beide Komplexen eine kovalente Bindung 

annehmen. Die Absorptionskurve des Pd(II) AED (4/2) zeigt bei 345 und 

24o mji zwei Elektronenübersprungsbanden d. Die Kurve des NidDAED-

Komplexes (2/2) zeigt bei 574 bzw. 46o mji eine Bande bzw. eine Inflexion» 

was auf das Auftreten der zwei Banden J^ hinweist. 

Beim Spektrum des CuüDAED-KompIexes (3dy) ist die hohe 

^¿harfe 3ande bei 308 mu zu finden. Bei 548 bzw. 380. 330, 276 und 236 mji 

liegen die Banden .b bzw. die Banden ji. Beim Spektrum des Cu(ID-SAED-

Komplexes and die Banden des gebundenen Ligandes in kleinem Masse 

nach langen Wellen verschoben, in guter Übereinstimmung mit den Daten von 

früheren Arbeiten [17]. 

Das Cr(III)-Ion hat drei ungepaavte d—Elektronen. Im Spektrum 

des Cr(Ifl) SAED ist eine ausgeprägte Inflexion zu finden.; die der Bande 

des [Cr(H20) ß]3+-Ions bei 586 mu entspricht [1]. Die zweite Bande _b 

liegt schon im Gebiet der Banden e0 Wegen der starken Wechseln vir kung 

sind die Banden der gebundenen Liganden mehr oder weniger verschwom-

men, Auf Grund des Spektrums kann die Bindungsart nicht entschieden wer-

den. 

in der Extinktionskurve des Mn(III)SAED~Komplexes befinden 

sich zwei Inflexionen, die das Einschmelzen der Banden _b zeigen (5/3)^ 

Die bei 500 mji auftretende Inflexion wird der Bande bei 476 mu entsprechen, 

wie es von HARTMA1MN und Mitarbeitern [18). [19 j bei CsMn (S04)2 

nachgewiesen wurde. Die weitere Struktur der Kurve ist ganz verwischt. 

Die Kurve des Fed ID SAED-OH Komplexes (5/2) enthält, in 

guter Übereinstimmung mit Daten von japanischen Verfassern 2o , keine 
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Banden .b. Die Banden e. erscheinen nur als flache Inflexionen-

Das CdClD-ion hat eine aufgefüllte äussere Elektronenschale. Das Spekt-

rum des AED- und das des SAED-Komplexes (6/2) sind gleich den Spekt-

ren der betreffenden Liganden f211. 

Mit der Ausrahme der Pd(H)AED-, Cd(II)AED- und CdUOSAED-Komp-

lexe verändern sich die Extinktionskurven mit der Konzentration nur in kleinem 

Masse. 

In basischer Lögung weisen die Kurven keine Veränderung auf. In sau-

erer Lösung zerfallen die Komplexe und wir bekommen dieselben Banden, die 

in saueren Lösungen der Liganden gemessen wurden. 

Auch an dieser Stelle möchte ich meinen innigsten Dank Herrn Prof. Dr. 

A. Kiss für die wertvolle Unterstützung äussern. 
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LÖSUNGSMITTELEINFLUSS AUF DIE LICIfTABSORPTION DER 

CHELATKOMPLEXE 

Von E. HORVÁTH 

Institut für Allgemeine und Pliysi kalisehe Chemie der Universität 

Szeged 

Es ist wohl bekannt» dass die Absorptionskurven der Komplex-

verbindung«» durch organische Lösungsmittel oft stark beeinflusst werden». 

Diese Veränderungen könnet durch physikalische oder chemische Einflüs-

se hervorgerufen werden« Als physikalische Veränderungen können Hydra-

tation* Bindungsartvaränderungen^ Dipolmomentveränderungen usw» ange-

nommen werde»» während die chemischen Einflüsse das Entstehen von . 

Verbindungen mit neuen stöchiometrischen Formeln hervorrufen können J j j* 

Die zweifachen Wirkungen treten oft gemischt auf^ 

Dipolfreie und indifferentes, also freie Elektronenpaare nicht ent-

haltende gesättigte Lösungsmittelmolekel beeinflussen die Absorptionsspekt« 

ren nur in sehr geringem Masse* Zwischen den Molekeln Лее gelösten 

Stoffes und des Lösungsmittels können in diesem Falle nur Dispersion-

kräfte wirkest, Bei der Untersuchung des Lösungsmitteleinflusses sollte man 

daher die in Hexan gemessenn Absorptionskurven als Grundkurvea wählen» 

Dies wfrd aber durch die geringe Löslichkeit der Komplexverbindungen in 

Hexan oft unmöglich gemacht«. 

Der Einfluss der dipolfreien aber freie Elektronenpaare enthalten-

den Lösungsmittelmolekel ist komplizierter* Die Molekel des gelösten Stof-

fes und des Lösungsmittels können miteinander Assoziationskomplexe bil-

den* Ausserdem könuen auch Elektronenüberspriinge zwischen dem gelösten 

Stoff und den Lösungsmittelmoleken zustande kommen. 

Im Falle von Dipolmomente enthaltend Lösungsmittelmolekeln kön-

nen auch Dipolwechselwirkungen auftreten« Die nicht lokalisierten Dipo}— 

Wechselwirkungen beeinflussen den gelösten Stoff in induktiver A r t Dem-

zufolge kann die mit stöchiometrischen Formeln nicht charakterisierbare/ 

So Iva tation auftrete».. Lokalisierte Dipolwechselwirkungen können die 

Entstehung von Assoziationskomp|»xen b?.w„ die Veränderung der Koördi-

natjon;$2aIil des gelöstem Stoffes hervorrufen^ 

Di© Untersuchung des Lösangsmitteleinflusses kann uns wertvoí- , 

le Aufklärungen über Konstitutionsfragen (Bindungsarten» stereochemische 

Verhältnisse des gelösten Stoffes usw.) geben. 

Natürlich müssen wir zur spektroskopischen Aufklärung des: 

Problems die Eigenabsorption des Zentralions und die Absdfptianskurve 

. d'es gebдndenen organischen Ligandes in verschiedenen Lösungsmitteln 
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kennen. Wir müssen uns in beiden Fällen die möglichen Anregungsvorgänge 
und die Zuordnung der in den Kurven erscheinenden Banden zu diesen An-
regungsvorgängen klar machen, Nur in diesem Falle können \vir die Struk-
turfragen der Komplexe beantworten» Die Ausserachtlassung dieser Daten 
könnte zu unrichtigen Folgerungen führen«, 

Zur Entscheidung der Bindungsart der Komplexverbindungen ge-
ben die Dipolmomente wichtige Daten. Die wenigen Dipolmomente, die wir in 
der Literatur für gelösten Zustand finden können» zeigen* dass einige Ni(II)~ 
Komplexe, die im kristallinen Zustand diamagnetisch sind» in Lösungen je-
doch Pammagnetismus. aufweisen. So z.B. ist Salicylaldimin—Ni(II) im kris-
tallinen Zustand diamagnetisch» in Pyridin paramagnetisch (2J5 B.MJ [2J, . 
Man versuchte diese Tatsache auf verschiedene Weise zu erklären. Nach 
WILLIS und MELLOR [3] ist die Ursache der Veränderung des - den zwei 
ungepaarlen Elektronen entsprechenden - Paramagnetismus» dass sich die 
Koordinationszahl von 4 auf 6 verändert, Bei Verbindungen mit einem mag-
netischen Moment zwischen 0 -2,3 B.M wurde angenommen, dass ein Teil 
der Molekel von der planaren in eine tetraedrische Konfiguration übergeht. 
Die letztere Erklärung wurde von mehreren Verfassern auch angenommen» 
Die Existenz der tetraedrischen Ni(II)~KompIexe wurde jedoch nicht bestä-
tigt, und, obwohl nach thermodynamischen Berechnungen die tetraedrische 
Form in einigen Lösungen der paramagnetischen Komplexe die niedrigste 
Energie habe» kann* wird in Zweifel gezogen [4J, Das Bestehen eines von 
der TftmperaLir abhängigen Gleichgewichtes zwisclien dia — und paramagn&r 
tischen Formen ist durch die Untersuchungen von CLARK und ODELL [2] 
bestätigt» 

SACCONF. PAOLETTI und DEL RE ]5J haben die dielektri-
sche Polarisation, Dipolmoment und das Absorptionsspektrum der bis -N-
alkyl-Salicylaldimin-NiCII) -Komplexe im.'kristallinen und gelösten Zustande 
in verschiedenen Lösungmitteln untersucht, Ihrer Meinung nach existtert 
ein Gleich gewicht zwischen den Bindungsarten 4s4p^4d und 3d4s4p". 

Die 'äpantenmeehanischen Berechnungen helfen uns das Prob-
lem aufzuklären. Aber aus den bisherigen quantenmechanischen Bereclinun • 
gen hat sich \ ̂ ausgestellt, dass auf Grund der elektrostatischen Bindung 
ausgeführte Berechnungen auch in solchen Fällen ein genügsndes Ergeb-
nis geben» wem die physikalischen Eigenschaften des Komplexes für eine 
kovalente Bindung sprechen,, So kann man also die Bindungsart auf Grund 
der Berechnungen nicht entscheiden^ 

Nach den Resultaten der bisherigen spektroskopischen Unter-
suchungen ist der Lösungsmitteleinfluss auf dem Gebiete der Termaufspal-
tungsbanden _b_„ also zwischen 5004000 mji am stärksten« Aus dem 
Auftreten sowie aus dem Fehlen der Termaufspoltungsbanden in den in 
verschiedenen Lösungsmitteln gemessenen Absorptionskurven und aus der 
Lage und Intensität der Banden b kann man auf die Konstitution und Bin-
dungsart der Komplexe scliüesseus 

Die Art der Termaufspaltung hangt von der Zahl der unge-
paarten d 'Elektronen», dem Grundterm und der Symmetrie des Potenzial-* 
feldes ab Auf Grund gruppentheoretischer Vorstellungen hat KELEN 
die Art der termaufspaltung bei verschiedener Anhahl der d-Elektronen bei " 
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planaren» tetraedrischen, oktaedrischen und hexaedrischen Konstitutionen aus-
gerechnet, Die Resultate seiner Berechnungen wurden durch zahlreiche Ver-
suchsdaten bestätigt. Wenn das magnetische Moment des gelösten Komplexes 
und des Gasions dasselbe ist» muss die Termaufspaltung regelrecht vor 
sich gehen. Dementsprechend sind die Banden in den in Methanol und 
Diolan gemessenen Kurven des bis^Salicylaldehyd«Ni(II ¡»«Komplexes zu 
finden». 

Wenn der Komplex im kristallinen wie auch im gelösten Zustand 
diamagnetisch, die Bindungsart kovalent ist, hat der Komplex nach der Theo-
rie von -SfDGWICK [7] und PAULING [8j keine ungepaarten d-Elektronen. 
Nachdem sich der Grundterm ^S bei keinerlei Symmetrie des Potenzialfeldes 
aufspalten kann» fallen die Banden aus» So sind die Lösungen des bis-
SalicyIaldimin-etliylendiimin-Ni(II)-s Im Gebiet der Banden _b stark durchläs-
sig» 

Wenn der gelöste Komplex; einen abnormalen Paramagnetismus 
hat« kann die Bindung kovalent sein [öj * Die in Methanol« Dioxan und Py-
ridin gemessenen Kurven des bis-S*liryialdoxim-'Ni(II)-Komplexes miteinan-
der vergleichend erseher wir, dass diese in Methanol und Dioxan sehr ähn-
lich sind.; Im Pyridin hingegen im welchem der Komplex ein magnetisches 
Moment von 2 ,1B 0M„ hat» sind die Banden b zu finden«, Auffallend ist die 
Aufspaltung des bei 400 mji liegenden Bandes. Der von dem Gasion ab-
weichende Paramagnetismus kann auch bei einer kovalenten Bindung auftre-
ten, [j(5J wenn des Aufspaltungsprodukt eines anderen Terms tiefer liegt» 
als die Aufspaltungsprodukte des Grnndterms» 

Es können auch Komplexe mit elektrovalenter Bindung diamag-
netisch seins wenn das Aufs paltun gsprodukt eines» nicht die Neben^uanten— 
zahl S besitzenden singlett Terms unter den Grundterm des Gasions gelangt 
[lwoj. In solchen Fallen vollzieht sich die Termaufspaltung in einer ande-

ren Weise als bei dem Grundterm des Gasions» 

Einige, in kristallinem Zustand diamagnetische Komplexe wurden 
in Lösungen paramagnetisch . Wenn das magnetische Moment des 

gelösten Komplexes und das selbe des Gasions gleich sinda muss die Ter-
maufspaltung regelrecht vor sich gehen J12J» Das finden wir in der Pyri-
dinlösung des bis-Salicylaldo?üm~NiiLÜ-<s» 

Aus dem Gesagten ist es m ersehen, dass zur richtigen Fest-
stellung der Bindungsart ausser den Absorptionskurven im kristallinen und 
gelösten Zustand auch andere physikalische Daten nötig sind,. z»BJ)ipol— 
momente im kristallinen und gelösten Zustande Infrarot- und Raman-Spekt-
ren usw» 

Da die Lösungsmittel auf die Lichtabsorptiom der Komplexe ei-
nen komplizierten Einfluss haben» müsste man diesen einzeln bei jedem 
Verbindungstyp aufklären» So wäre es interessant den Lösungsmittelein-
fluss auf die. aus isoelektronischen Metallionen und den gleichen organi-
schen Liganden» bzw. aus gleichen Metallionen und verschiedenen Ligan-
den gebildeten Komplexe zu untersuchen. 
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An dieser Stelle sei Herrn Professor Ä.KlSS für das Interesse 
an diesen Untersuchungen und die Konsultationen herzlicher Dank ausgespro-
hen. 
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SPEKTROPIIOTOMETRISC.IIE UNTERSUCHUNGEN ÜBER DIE TIRON -

KOMPLEXE VON URAN(IV) UND KUPFER(II) 

Von B.CSISZÄR 

Kossuth Lajos Universität, Debrecen 

Das Tiron (Dinatrium-L 2~Dihydro#ybenzol-3„ 5-Disulfonsäure) rea-

giert mit einigen Metallionen unter Bildung eines färbigen Chelatkomplexes» 

welche Reaktion von mehreren Verfassern [l]-[7]-r zur spektrophotometri-

sehen Bestimmung dieser Me.tal'ionen benutzt wurde« 

Wir haben eine tiefgehendere Untersuchung der Tiron-komplexe von U-

ran (VI ) , Kupfer ( I I ) , Titan ( IV) und Molibden(VI) vorgenommen. In die-

ser Mitteilung wird ein Teilbericht über die Arbeit gegeben. 

Es ist bekannt, dass das Uran(VI) mit dem Tiron unter Entstehung 

eines braunen Komplexes' reagiert. Die Konzentration des Komplexes hängt 

von pH ab. Über pH 3 2*9 beginnt die Bildung des Komplexes und seine Kon-

zentration wächst bis pH - 6,5 monoton» während er über dieses pH keine 

Veränderung mehr aufweist. Im Komplex ist das Verhältnis von Uran(VI) zu 

Tiron gleich KL Durch Kupfer ( I I ) bilden sich com pH abhängig zweierlei 

Komplexe mit dem Tiron«, Im grünlichgelben Komplex zwischen pH = 2,8 -

5oO ist das Verhältnis des Kupfers und des Tirons Ul. in einem grünen 

Komplex (pH 7,0) dagegen wird das Verhältnis des Kupfers ( I I ) und Ti-

rons K2. 

Das Tiron dürfte als eine schwache Säure aufgefasst werden. Die plie-

nolischen Hydroxylgruppen sind dissoziationsfähig. Die Gleichgewichtskonstarten 

dieser Prozesse wurden von SCHWARZENBACH und WILLI [8] bestimmt. 

Ergebnisse und ihre Auswertung 

Iig Laufe unserer Untersuchungen haben wir den Zusammenhang zwi-

schen pH und Extinktion im Falle verschiedener Konzentrationsverhältnisse be -

stimmt, Die Ergebnisse wurden in den Figuren 1-2 angegsben. .-rcD'fö F'Fg. 1 

zeigt, dass der Extinktionswert bei konstailer lhm(VI)-Konzentration mit der 

Tiron konzentration monoton* wächst. 

•Di-s» Rjg 3 zeigt, dass der Extinktionsweri bei beständiger Kupfer(II)-

Konzentration mu der Tironkonzentration monoton %ächst. Auffallend ist es, 

dass der Zusammenhang zwischen pH und Extinktion einer Kurve mit einem 

zweistufigen Bogen entspricht. 

Die Stabilitätskonstants dieser Komplexe haben wir auf Grund folgender 

Erwägung ausgerechnet. Die Extinktion der reinen Metallionen ist bei 420 mp 

Über die ganze Arbsii werden wir ausführlich an anderer Stelle berichten. 
\ » 
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sehr gering im Verhältnis zu der Lichtabsoi ption der Komplexe, so dass man., 

sie vernacHässigsn kann, Die Konzentration der Komplexe ist in der Kenntnis 

der molaren Bxtinktionskoeffizienten einfach auszurechnen. Den Wert des mola -

ren Extinktionskoeffizienten haben wir aus den Messungen im Falle eines gros-

sen TironÜberflusses gewonnen, deren Wert £420(U 1:1)- 1000. £42$Cu i :D-

80 und £-420^u " 200 beträgt. Die ßrientrierungsrechnungen haben ggs--

zeigt, dass das Tiiron an den Komplexen als L teilnimmt, daher haben wir 

die Konzentration des Tironats in der Kenntnis der totalen Tironkonzent-

rationen auf Grund der Dissoziatioriskonstanten des Tirons und des gemessenen 

pH in Arbetraclit der im Komplec gebundenen Tironmenge gerechnet. 

In Falle des Urans(VI) verändert sich die nach der Gleichung 

definierte Konstante mit der Änderung der Wasserstoffionenkonzentration mono-

ton. Die Ursache dieser Erscheinung liegt darin, dass wir die Konzentration des 

freien Uranyls nicht als den Unterschied der Konzentration des ganzen ein^führ-

ten Urans und der jenigen des im Komplex gebundenen Urans betrachten dürfen. 

Wenn wir nämlich die Hydrolyse der Uranylionen j_9_', !10l berücksiclitigen und 

in Kenntnis des gemessenen pH ur̂ ä der hydrolytischen Konstanten 

(Khl - K^2 8 1.10 die wirkliche Uranylkonzentration, die wir auf Grund 

des Zusammenhanges 

^ \ V [Komplex] ; . [ H + ] 

K h r K h 2 . K f„+i 

[H+] + k h l + L H J 

berechnet haben in die Gleichung der Stabilitätskonstante einschalten, erhalten wir-

in" der Wirklichkeit eine Konstante. Der Mittelwert der Stabilitätskonstanten auf 

Grund unserer Messungen ergibt sich: 7,96,10 , pK — 15,90. 

. Die Berechnung der Stabilitätskonstanten der Kupfer komplexe ! 1! .iL! und 

1 : 2 gescheht auf Grund der folgenden Erwägung. Im ersten Abschnitt der 

Kurven in der Abbiüdung 2 (pH~2»8 « 4,7) gibt es* nur einen Komplex mit dem 

Verhältnis 1 : 1. Im steigsndan Zweig der zweiten Stufe (pH 3 5,0 - 7,5 ) 

sind die »Komplexe 1 : 1 und 1 : 2 im Gleichgewicht, praktisch kommt nur 

Komplex 1 5 2 über pH> 7,5 in der Lösung vor. 

Die Berechnung der Stabilitätskonstante des Komplexes 1 : 1 jgiäht auf 

Grund ähnlicher Prinzipien und Erwägungen vor sich, wie es beim UrarjCVI)-

Tironkomplex der Fall war, der Unterschied besteht nur darin, dass die freie 

Kupfer (II)-Ionkonzentration als Differenz der Konzentration des ganzen einge -

führten Kupfers ( I i ) und des im Komplex gebundenen Kupfers G l ) anzugeben ist. 

Der Mittelwert der Stabilitätsbnstante ist : K j : J ~4, ,10 pK^H.ßö. Hier 

möchten wir anmerken, dass die Stabilitätskonstante des Komplexes Kl auch 

von SCHWARZENBACH auf einem anderen Weg nämlich mit potentiometrischem 

Verfahren ermittelt wurde, pK~ 14,53,' welcher mit dem von uns angegebenen • 

fkbrnpleiT] 
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Fig. L J . / 2.0Л0'4 mol/1 W z / Ю ф - . 2.0.1Q~4 mol/1 üron 

2./ 2,0.10~4mo 1/1 UO2/NO3/2; 1 , 0 . 1 0 1 / 1 ' ü r o n 

3./ 2.0.10-4 mol/1 UO2/NO3/2; 2.O.IO-3 mol/1 tiron 

4./ aO.lO"4 mol/1 UO2/NO3/2; 4.0.10-3mol/1 Üron 

5./ 2.0.10"4 mol/1 UO2/NO3/2; 8.O.IO-3 mol/1 tiron 

¿ H 5 í 8 S ÎH 

FjS._2. . !•/ 1.0.10-3 mol/1 CuS04; 1,0.10~3 mol/1 tiron 

•2./ UO'.IO"3mol/l CuS0 4 ; 5,0.10 "3 jnol /.I tiron 

3./ 1.0.10*3
шо1/1 c',iS04; 1,0.10"* moi/1 tiron 

4./ 1,0.10^3 mol/1 C11SO4, 2.0.10-*- mol/1 tiron 

5./ 1.0,10~umol/1 CuSÖ4; 3,0.10'"2 mol/1 tiron 
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*Wert wollständig übereinstimmt. 

Die Stabilitätskonstante des Komplexes Kupfer(II)- Uron mit der Zusam-

mensetzung 1̂ 2 haben wir auf Grund der folgenden Erwägung ausrechnet. Der 

Komplex l';2 existiert im Falle von pH >̂ 4,7 und im adteteigenden Abschnitt der 

zweiten Stufe steht im Gleichgewicht mit dem Komplex i:i . Es ist klar, dass 

sich die in diesem Intervall jpmessene Extinktion aus der Summe der Lichtab-

iSopption der zwei Komplexe ergibt. Demgegenüber existiert nur der Komplex 

i:2 im waagerechten Intervall der zweiten Stufe, und so ist der Wert des mola-

ren Extinktionskoeffizienten aus dem Extinktionswert, der im Falle einer grossen 

Tironkonzentration gemessen wird, auszurechnen. Wenn wir den Wert der mola -

ren Extinktionskoeffizienteh der Komplexe mit der Zusammensetzung l'.l und 

l'-2, sowie die totale fe>nzentration des ganzen eingeführten Kupfers(II) kennen, 

ist die Konzentration des Komplexe 1:2 auf Grund des folgenden Zusammen -

banges festzustellen'. 

[•, E-Crp» : Í ,d 

Komplex 1 : 2 j , • 

Die durch die Gleichung 

[komplex] 

P O T T 
definierte Stabilitätskonstante ist wirklich unabhängig von der Konzentration der 

reagierenden Verbindungen. Der Mittelwert der Stabilitätskonstanten beträgt 

K № ~ 4 .2 8-l°3 1 • PK s 31.63. 

Auch hier spreche ich Herrn Prof, Dr. Paul Szarvas meinen wärmsten 

Dank für seine sehr nützlichen Ratschläge während meiner Forschungfearbeit aus. 
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ON TIE ABSORPTION SPECTRA OF OCTAHEDRAL CYANIDE COMPLEX 

IONS OF TRANSITION METALS 

By F.J. GILDE 

. Institute of Theoteiical Physics. Tie University. Szeged 

The easrgy an«! lit« Uanaitimis of electrons will be investigated in the 
ojise of eyaoi.de complex ions [Cr (CN) g] * [Mn (CN^6l3 . lFe(CN) 6]3- . 
|Co cm r F ' [NKCN) ¿P e 0vm(CN) |4- , £ F e ( c t f < f ' . U[Co (CN) 6)4 ' 

by the LCAO-n.ethod. An analogous calculation was previously published by 
GILDE and BAN Q] in tl» case pf̂  Cr (IIDhpxB cyanide complex*: ion. 

Tie complex ion [fyle(CN)g] considered consists of a central metal 
ion (Me) and six cyanide ions so that the nucleus of tie complex in surrounded 
by six cyanide groups with octahedral symmetry. According to well known 
experimental lasts the eealral metallic ion. as wdl as the C and N atoms of 
the cyanide groups, respectively, are local on the axes of the octahedron 
so that the C atoms are iieairer to the central ion, 

It is assumed that between the central ion and the groups of the 
coordination zone covalent bonds exist These bonds are the molecular orbitals 
composed by five 3d, one 4s and three 4p atomic orbitals of the central 
metallic ion and by the three 2p orbitals of the C atoms of the coordination 
zone as we!!. Let TJE^suppose that the influence of the electrons of tie closed 
shells of t!ie metal ion and №e C atoms, respectively, ms v.-Atfteli!/:a& "-"the 
interactions between the cyanide groups can be neglected. So 24+n electrons 
must be placed on the molecular orbitals formed by tie 27 atomic orbitals 
/n means the ¡¡¡umber of the 3d electrons of the central ions/. 

Let the 27 atomic or teak mentioned above be regarded as basic vectors 
of a 27~.dimensional space o^ functions. Taking the symmetry Ojj of the 
problems into a^^ounl in this space of functions one can easily obtain the 
representation of the group. This reducible representation can be put in the form 

' •' , i 

~ 2A , + 2F + T . + 3 T , + 2 1 + 
lg ' g IS lv 2 g r \2v 

where f~denotes the 27--dimensional reducible representational^-* means the 

dimensional representation of the group corresponding to the orbitals in the 

directions of the axes of the octahedron; pjp 'denotes.''the 12- dimensional 

representation of 'he_ group corresponding to other atomic orbitals of the C -

atomsi Q 3 
and | j2 s p 3 represent, tie orbitals of the central metallic ion. 

Finally, A, E and T, respectively, mean irreducible representations of tie group 
° h ' 

The basic vectors of tie irreducible representation will be used £¿1 starting 
functions of the LCAO-nlethod, The energy of the electrons can be calculated 
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ín tlie usual way by the solution of the secular equation: 

I I I . . - E S j J * ö i . 2 27) 

Owing to the reduction outlined above the determinant on the left number of this 

equation Will be a product of three determinants of the first order belonging to 

the irreducible representation Tjg and T2g res p. » three determinants of the 

second order belonging to T2g. three determinants of the tliird order belonging 

to two determinants of (lie second order belonging to Eg, finally, one 

determinant of the second order belonging to the irreducible representation A 

The roots belonging to the A, E and T representations are ôfte, two. and tliree 

fold degenerate, respectively, 

Hj j mean the matrix elements of lïiôr.:Hamiltonian and Sj j denote the , . 

overlap integrals. It is assumed that the distances between the nucleus and 

the cyanide ions are 2,00 A corresponding to the experimental value. Let Üs 

suppose that the matrix eteföfents My agree with the ionization energy of frëe 

neutral atoms and tlie ma trix elements 11« (i^'j) are calculated by the formulé 

of WOLFSBERG and IlELMHOLZ, One cán calculate tlie overlap integral^ S j j 

by tlie approximation methods suggssted previously [2], 

lite results of thé present investigations can be summarized as follows: 

1./ Tlie energies calculated on lie basis of tie secular equation are 

given in Table t, in eV urftë. 

2,/ Thé selection rules render possible tlie determination of the transition 

énergies of the electrons represented in Table II. in cm" ' units. The values! in 

the second column of this taijle correspond to tlie maxima of tie experimental 

absorption curves measured by KISS, CSÁSZÁR and LEHOTAI [3] . Tlie 

values in brackets denote the inf lexion points of tie absorption curves having 

nearly horizontal tangents. 

3./ One can see that more transition energies have been found than ere 

found experimentally. As a matter of fact, this can be explained as follows '. 

/ J : / ft can immediately be seen tliat one part of tie calculated values cannot be 

found in the interval of tlie ápectra measured, / i i / H e other part of tie transitions 

calculated form different groups containing nearly eqiBl transitions^ tlie mean", 'I.. 

values of tie transitions in tlie different groups correspond very well to the 

experimental data, / i i i / One can also find calculated transition lines in tie 

interval 10.000 - 20,000 cnrUunvevëtv-lhis interval of the absorption spectra 

cannot be measured by the experimental equipment of the cited author. / iv / As 

fer as is known to us, in tie case of the complex ions of and Mnr+ , 

respectively, experimental data have not been published 

4,/ Finally, one can put the following question! If tie cyaiide groups of tïiê 

coordination "Erne are separated from the central metallic ion, then - since in 

¿lie case of increasing distance tie interactions between tie groups and the 

metallic iori decrease - tliè eiiergies and the transition energies of tlie electrons 

öf the complex íön respectively, would be reduced into those of tlie free Central 

lOh and tlie free cyanide ff-Oup as wôll. As a matter of lact there may exist îhree 

Classes of transitions which correspond to tlfc transitions of the free central ion, of 

the free cyanide ions, and tlie interacEon between the central ion and tlie cyanide 
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Table I 

2a 

le 
1 

2© 

ig 

l g 

It 
lg 

lu 
2t 

3t 

i t 

2t 

l u 

lu 

2g 

2g 

2u 

Cr 
3f 

- 9,88 

-S . IO 

-10,99 

-0,21 

-7,80 

-8 .70 

-7,81 

-3,88 

-7,54 

-7,80 

•7.80 

Mn 
3 + 

Fe 
3 + 

Co 
3 + 

-10,29 | -10,62 -10,72 

- -4.12 | •3,87 -3,52 

-11.91 1 -12,28 -10,81 

-3 ,66 ; -5.70 -6,45 

-7.80 • »7,80 -7,80 

-8.71 ^8,74 «.8,74 

-7 , 80 ,7.80 -7,80 

-4,33 -4,88 -3,94 

-9,87 -41,20 «9 .66 

-7,79 - 7,79 -7,79 

-7.80 •VT.SO -7.80 

Mn 
2 + 

Co 
2+ 

Ni 
3+ 

\ 
2 a l g 

, -m\ - 1027 j -10J7 - 10,66 \ 
2 a l g 

» 4t52 J 4,96 j ~5»25 - 3c22 
• 

1« 
g 

-.12,24 - 12,56 ! -10,97 - 9«69 

2o 
g 

~ 2,16 ~ 4«80 ~ 6,07 - M S 

- 7,80 7qUQ - 7a8Q - 7^80 

" l u 
- 8 J0 - 8»70 - 8«70 — 8«76 

- 7,81 ^ 7o80 ; - 7£o - 730 

3 , i u 
- 4tt35 - 4o96 - 4,08 - 3,61 

- 9a87 t 1120 - 9*66 - 8o58 

2t, 7 1,79 - 7,79 - 7,79 - 7,79 

^ j i - - 7*80 - 7*80 - 7M 
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Table II 

Cr3+ n 3 + . 

Calculated Observed Calculated Observed 

2098 7342 5600 

7261 5000 16701 

9359 27997 27000 

25738 26800 29691 30500 

29853 33161 33000 

31627 32000 33400 

37114 37800 37000 3700P 
r 

4841 o 44698 41000 

57366 46745 46000 

48085 

Fe Co3+ 

Calculated Observed Calculated Observed 

7504 5000 7584 6340 

16943 1Q892 

23559 24000 15507 

24447 18476 

24432 25000 24286 25000 

31708 31000 31143 ! 32000 

36146 33000 ! 34532 

39212 39000 42117 38500 

46312 45500 46151 

50992 



Table I I . /Cdiitinued/ 

«. 2+ 
Ma F 

2+ 
e 

Calculated. Observed Calculated 0 bserwd 

7261 

16701 

26464 

27830 

• 33725 

35823 

44537 

45505 

46473 

52767 

) 

27400 

31000 

362m) 

47700 

Co2 + 

7261 

22833 

22914 

24205 

30175 

31466 

34693 

38405 

42762 

57527 

« 

30750 

Ni3 + 

Calculated Observed Calculated Observed 

726 i 

13958 

15007 

20574 

21220 

25577 

27836 

30014 

42762 

45021 

6293 

6858 

7745 

14603 

15249 

33806 

36953 

40099 

44698 

49055 

i. 
k 
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groups, respectively. Nevertheless* these classification of the transition lines 
cannot be put into correlation with well known experimental classifications, 
namely, these transition lines corresponding to the different groups are not 
localized on different parts of the spectra. 

Re ferences 

[l] G i l de . F . J . ; M.J .Bán: Acta P h y s . et Chem Szeged» 3 , 44 

/ 1957 / . 

[Z] Gi lde .F . J . t Thes is /1958/ , 

[31 K i s s . Á . . J . C s á s z á r , L .Lehota i : Magyar Tud . A k a d . K é m i a i 

Tud .Osz t , K ö z L l y 281 /1957 / . 



ABSORPTION SPECTRA OF INORGANIC COORDINATION COMPLEXES 

II. BANDS ASSIGNED TO SYMMETRY FORBIDDEN ELECTRONIC TRAN-* 

SITIONS IN THE ABSORPTION SPECTRA OF COMPLEX CYANIDS OF 

SOME TRANSITION METALS 

By M.I.BÁN 

Institute of General and Physical Chemistry, Tlie University, Szeged 

In the present paper the possibilities of the appearance of symmetry 

forbidden electronic transitions - combined simultaneously with correspon-

ding vibrational transitions - in the absorption spectra of octahedral and 

planar square complex cyanids of some transition metals are given by means 

of the group theory. Low-intensity bands occuring in the spectra of complex 

cyanids of the Cr3+, Mn3+. Co3+„ Fe 3 + and Ni2+ ions could be interpreted 

in this manner. 

1» Introduction 

In the previous works of GILDE and BÁN 5 . BÁN 1 . and GILDE 

4 using the LCAO-"MO approximation the allowed electronic transitions 

between the orbitals of the central ion and of the ligands were discussed. 

The high-inteynsity bands in the spectra of complex cyanids ard due to 

such excitations. However, symmetry forbidden transitions are to be taken 

into consideration as interpreting the low-intensity bands occuring in the 

region of the bands "b* [8^. (In the spectroscopy the term »forbidden 

transition» is generally applied to transitions associated wi®j a spectrum of 

relatively low but not vanishing intensity.) 

The symmetry forbidden transitions may be allowed in three different 

ways', ( i ) asymmetric distortions intervene in the molecule ceasing the 

center of symmetry, (ii) the actual symmetry of the molecule changes 

(Cg» Oh—>D4|J), (iii) the forbidden electronic transition invqüestion corm-.' . 

bmes with a vibrational transition of corresponding symmetry (Dissolution ^1 

of Prohibitory Rules). Although, it there can be supposed some asymmet-

ric distortions and a change of the actual symmetry of the molecule in so-

lution, nevertheless, the consideration ot these circumstances is hardly 

feasible. On the contrary, the dissolution ot the prohibitory rules is easy 

to follow by the methods*^ of group theory To point out the possi-

bilities of the appearance of symmetry forbidden electronic transitions com-

bined wirth vibrational transitions it is necessary to know the symmetry 

types of the normal vibrations of the complex cyanids considered. These 

are given by the direct sums |2^s [3] as follow? 

°h : f 3 r 2 A l g + 2 V T l / 4 V 2 T 2 « ' ( 1 ) 
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D 4h : Iv ib . 2 A i g + A 2 g + 2 A 2 u + 2 B l g + 2 B 2 g + 2 B 2 u + E g + 4 E u . (2) 

The vibrational transitions can be slasafied in tie following way." (a) Fundamen : 

tal vibrations CO 1 vibrational transitions of the molecule). These transitions 

occur when one vibration is excited from (lie nonvibrating state to a state with 

one quantum of vibration (b) Overtone vibrations (0-2, 0 -3,... vibrational trans-

itions). These transitions occur where one vibration is excited by one or more 

quanta. Cc) Combination vibrations. Such transitions occur where more than 

on® vibration is excited by one or more quanta. Thogh the nearer infrared re-

gion is generally associated with vibrational transitions of types above mentioned 

there is really no sharp line separating these transitions from the electronic 

ones. Thus.one can reckon with the appearance of vibrational transitions simul-

taneously with electronic ones, viz. , with superpositions of vibrational trans-

itions on electronic ones. Vibrational transitions of type 0-1 are the most 

intense transitions. Tisrefors, above all these vibrational transitions can make 

forbidden electronic transitions allowed for radiation polarized in different 

directions. Overtone and combination vibrations generally have a very low 

intensify, nevertheless, it is assumed that these transitions can also increase 

the transition probability of an electronic transitioa Further on the ^symmetry 

types of the vibrational transitions, whfch can make tie forbidden electronic t 

transitions to be allowed, will be considered only. The vibrational transitions 

of A j g symmetry are omitted both for symmstry 0], and D ^ because these 

transitions will not chanj^ the symmetry of an electronic transition 

2. Dissolution of prohibitory rules 

The Table 1 and II give the dissolution of tlie prohibitory rules in the 

case of 0^ and D ^ symmstry. respectively. It is seen that e.g.. a forbidden 

electronic transition of type Tju—KT2u (0^) can be allowed by a vibrational 

transition of species T j u or T2u . On the other land e.g.. an electronic trans-

ition of type A2g"~-Mjg ( D ^ ) . polarized in the direction x and y , can occur 

if it combines with an ellowed vibrational transition of species • E 

Forbidden electronic transition between two states A and В will be allowed 

by electric dipole radiation if the direct product . Xj, contains 

in its rediced form iiie totally symmetric-, representation of the group of tlie 

molecule ( t ^ t jL ,j^*and Yy are tlie characters of tie irreducible represen-

tations of the states A ana B, of the electric vector and of ore of the normal 

vibrations of tie molscule, respectively) . Then 

t J ^ l U - f c ^ n 

Hare , if 

(X и ~ Л the transition is forbidden, 

^ f t w ^ Q frandtioH is allowed. 
Thus it сан bs slated whicK normal vibrations of the molecule will make the 
forbidden transition in question allowed, in any direction. 



3„ Assignments 

The low-intensity bands, in the spectra of some complex cyanide» assigned 

to forbidden electronic transitions and the obsèrved [7]. [8], [9]. [lO] and 

calculated wavelengths (in mp.) are given in the Tabl« III. The calculated 

wavelengths and the assignments are determined on the basis of th® term -

systems given in works [l], [ i j . [5]. Tlie transitions of tlie Table ¡III are 

forbidden transitions between the 3d orbitals of tlie central ion and between 

the orbitals of the central :ion and of tlie ligands. It can be seen that th® 

agreement between the observed and calculated positions of tlie bands is 

satisfactory. It is interesting that the bands occuring at A m a x > l 0 0 0 mfi belong 

to tlie same excitation ( l t i u — * t2u ) for all tlie octahedral complex cyanids 

examined- The progressive shift of the absorption maxima of these complexes 

to shorter wavelengths /from Cr(CN)g~ to Co(CN)§~/ can afaô well be in-

terpreted,, 

The bands given in the Table III. according to tlie theory of KISS 

l l ] , [8] , [9]J, 10 , are bands «h?» thus on this basis they are also to be 

assigned to forbidden transitions. Tlie hssigments above verify in> all, tlie 

statements of his theory concerning to the spectra of these compounds. 
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Considering tliat these low-intensity bands in most cases could be assigned 

to allowed transitions in tlie previous works [fj, [4] , [5] it may be the real 

situation that such a band observed is the envelope of several allowed and 

forbidden transitions. < 
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Table I a ( 0 . s ymme t r y ) 

Forbidden transition Allowed by 

A I 8 ; A 2 ~ A 2 U 
(x.y.z) 

A l 3 -v A l g » A 1 U ! ^ A 1 u 

A 2g >A2g ' A 2 u - - A 2 u 

T j u ( x , y . z ) 

A i r - > A 2 u ; A h f e > A 2 g T 2 g (x.y»z) 

A l g ^ A 2 g A i u ^ A 2 u T 2 u (x ;y . z ) 

E g ^ A l u . A 2 ( J . , E u 

E ^ A l g ' A 2 g 
T l g ,(x.y.z) and T 2 g (x .y ,z) 

A i ^ T 2 u A , ^ T 2 g 

A 2 | ^ T l u ; A ^ T g 

Eg (x,y,z) » T (Xf,y,z) ; 

and T2g(x,y,z) 

E g , T l g , T 2 r > A l g . A 2 g . E g . T l g . T 2 g 

E U ^ 1 u . T 2 U ^ A , U . A 2 U ' E U ' T 1 u . T 2 u 

Tju<x,y.z) and T 2 u (x.y.z) 

x, .y ,z , in brackets indicate the directions of polarizations. 
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Table I I 3 ( D ^ Symmetry) 

Forbidden transition Allowed by 

A l i r A2u 5 A l u " A 2 g 
B,«—> B0 ; B. » B9 

lg 2u lu 2g 

E — > E \g u 

E (x.y) g 

E*—»A, ,B , ,B 0 g lu ¿n lu ¿11 

E u ^ A l g ' W B 2 g 

E ( z ) 
g 

A l g 3 l g S _ > A 2 g ' B 2 g ; A l u ' B l l T ^ A 2 u ' B 2 u E (x,y ) 
u 

A l g ~ * A l u ; A 2 | " ^ A 2 u 

B l g ~ B l u ; B 2 g ^ B 2 u 

E g ( jL,y) and A^J.®). 

A i T > A i g ; A l i T ^ A l u 

A 0 — > A0 ; A0 —> A„ 
2g ?.g 2u 2u 

B , — > B . ; B , — > B . 
lg lg • lu lu 

B 2 i~ * B 2g ; B 2 7 ^ B 2 u 

E (*,y) and A 0 (z) 
u 2u 

i 

A.<—V B0 ; A*—> B 0 „ 
lg 2u lu 2g 

A„<—» B. ; A„<—> B, 
2g lu 2u lg 

E (x,y) and B. (z) 
g - lg 

A . < — ; A.-«—> B. 
lg lu lu lg 

A04—> B„ ; A > B0 
2g 2u 2u 2g 

Eg (x.y) and B£ g (z) 

A.-«—> B. ; A.-<—>B. 
lg lg lu lu 

¿g ¿s ¿a ¿u 

E (x,y) and B0 (z) 
u ¿u 

B <—»A , , A0 .B , ,B0 g lg 2g lg 2g 

E <—> A . , A , , B. „ B0 u lu 2u lu ¿u 

A2u^x , >0 , BgjjCi^y) 

and E (z) 
u 

E — * E ; E — > E 
g g u u 

E (x,y) SA0 (z) 
u 2u 
and B ? (z) 

x.y and z, respectively, in brackets indicate the direktions of polarizations. 



Sym-
metry 

Complex Transition Polari- Allowed Wavelengths (in mu) Sym-
metry 

Complex 
zed in by Cale» Obs, 

°h Cr(CN)3~ 
6 <V \ Tlu'T2u 

1377 1000 C1600) 

( , t 2 g > " S f 

V ^ t g 

<t2ur
 2 % 

T lu'T2u 595 556 

( , t 2 g > " S f 

V ^ t g 

<t2ur
 2 % 

xyz Tlu*T2ii 

Tlu*T2u ) 

Eg»Tlg-T2g] 

472 

477 

438 

Oh Mn(CN)|" (V-I l2« Tlu'T2u 1362 1000 (1500) 

C2 t l u ) ^ 3 t l u xyz T lu"T 2 u 1 

Tlu*T2u [ 
357 380 

°h Co(CN)g~ ( l t l u r l t 2u 
xyz "'"r .7> 

T lu*T2u 1319 1000 (1350 
xyz "'"r .7> 

T l i rT2i i 
411 400 

Oh Fe(CN) 3" 
6 ^ l u ^ u 

xyz T l , rT2u 1319 1000 

°4h NKCN)?" 
4 

U 2 g r S g 
(b2u>"12alg 

CLg)-^ 

x,Y 

X»Y 

z 

x,y 

z 
z 

X»Y 

Big 3 
Eu ] 

? 2 u r A2u J 

Eg I 

ib33 i-

426N 

1000 

("2g>~Sg 

z • 

X»Y 

B i g y 

Eu j 
421 \ 444 

( V l 2 b i g X»y 

x,y 

z 
£ I C J 421 

< * 2 G R L 2 B I G x«y 415 1 
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INVESTIGATION OF THE HAL IDE COMPLEXES OF INTERNAL 0 GENE 

; COMPOUNDS 

By E. PUNGOR. K . BURGER -jud' E . SCIIULEK 

Institute of Inorganic and Analytical Chemistry, L . Eötvös University, 

Budapest 

The halide complexes of interhalogene compounds were subjected to 

investigations. 

1. The examination of a solution of bromine chojride in hydroclikmc acid 

proved the existence of a complex Tőrm of bromine chloride in an aqueous 

solution containing chloride ions. The presence of this chloride complex of 

bromine chloride was verified by establishing the ultraviolet absorption curves 

of bromine chloride in water, sulphuric acid, hydrochloric acid and chloride 

solutions. The aqueous solution of bromine cliloride containing chloride ions 

showed a characteristic "sharp" absorption maximum at wave-length 343 

which peak did not appear in the absorption curves of solutions of bromine 

chloride containing no excess of chloride ions. 

2. Also the correlation of the redox potentials of aqueous solutions of 

interhalogene containing halide ions with the concentration of these halide ions 

was investigated. In the knowledgs of the correlation, the authors succeeded 

in evolving a formula suitable for the calculation of the stability constants and 

coordination numbers of the halide complexes of interhalogene compouds. 

I-, , 0 , 058 log fi^ weighed-/ 
F. k. 1 - • — ® • m .1 i i I I— • I 

2 [Y + K / Y 3 7 n 

where _E is the actually measured value of redox potential; ^ the redox 

potential of a solution of interhalogene containing no excess halide ions, for 

the case when the interhalogene compound is dissociated in 5o % (value obtained 

by extrapolation;) X Y w e j g { , e c | the concentration of interhalogene compounS ; 

weighed, X denoting the positiv component, Y the negative one; [Y] the 

activity of halide ions in the solution', K the stability constant and ji the coordi-

nation number. 

By substituting the stability constants and coordination numbers obtained by 

calculation, into the evolved formula, the values of redox potentials belonging to 

given concentrations of halides were calculated. Values derived by measurement 

and by calculation were in fair accordance within the limits of experimental error. 

(Tabl. I .) 

According to the investigations of the autliors, the central bromine atom in 

the chloride complex of bromine cliloride possesses the coordination number 6, 



Effect of concentration of hydrochloric acid OB the redox potential of 
a solution of bromine chloride tn hydrochloric acid» 

BrCl HCl R e d o x p o t e n t i a l s 

measured calculated 

mole • mole mv. 

0,2 1323 1317 

0,5 1290 1300 

1.0 1268 1263 

1,5 1237 1239 

0,005 2,0 1230 1219 

2,5 1209 1206 

3,0 1195 1191 

4,0 1170 1175 

5,0 1156 1154 

0.6 1356 1361 

1.0 1336 1332 

0,05 1,5 1309 1308 

2JJ 1283 1288 

2,5 12Q7 1276 

3,0 1253 1260 

2 
the stability constant of the complex ranging (2,6 _+ LO), 10 . Thus, the comp-

lex ha a the formula BrCle5" (or CrCl.5 HC1).X 

The central iodine atom in th® chlorido complex of iodine chloride has 

coordination number 6, the stability constant of the complex ranging (4,3 +_ 

2,2). 10~. The formula of the complex is ICIg 5 ' (or ICI.5 HCl). 

The central iodine atom in the bromide complex of fyodine bromide proved 

to have coordination number 4, whilst the stability constant of the complex was 

(5,0 + 1.0X102. Hie complex has the formula IBr î 3-- ( o r JBr#5 HQ-,).. 

The results of the investigations of tie triiodide complex verified the 

existence of tie presumed complexes. 

^ According to our most recent investigations the formula of chloride complex 

of bromine chloride is BrOICDg + The details will be published elswhere. 
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METAL COMPLEXES OF PSEUDOAROMATIC NITROGEN-CI1ELATES 

B? A, MESSMER AND O.SZIMÀN 

Chemical Central Research Institute of the Hungarian' Academy df Sciences» 

Budapest 

In op.r previous investigations [l]» JX I n a t u t® tlie N-H...N 
bridge in pseudoiiromatic chelates ( sftHmjsmbered chelate systems containing 
two conjugated double bonds) has been examined, Reactions brought about 
by extinction of the hydrogen bridge were examined on «^-benzol-azo-N-phenyl-
(i-:oo,phtyl-amin (further on as BPhNA) as model compound and their substi-
tuted derivatives wiih kinetic and spectroscopic methods. In this paper metal 
complexes of BPhNA and their decomposition reactions will be . treated. 

, We prepared tli® metal complexés Co(Èj|), Ni(IÎ) and Cutll) of BPhNA 
wfelph appeared to b« black coloured» weH crystaÉz@d substances with high 
melting points. They are found to be insoluble in polar „solvents and, even in 
apolar solvents they show a poor solubility. They are ^able against alkali but 
on the effect of acids, évea of acetic acid, they decompose into their compo-
nents, ' • 

On the basis of some physico-chemical properties and data of analysis 
(Table 3) these metal compounds hâve to be considered as neutral, tetracoor- ; 
di.nated; Complexes which may be written by the general formula M^( BPhNA )£. 

However, the structura! formula of our metal complexe^ is a problema-
tical one, the following alternatives being given for & The structure may be 
U a fi.ye-membered, energetically less favourable metal chelate in which a 

co-planar arrangement would be possible, (formula L) or 
2 J a six-membered, energetically more advantageous pseudo-dromatic metal 

chelate, in which », however, by the steric hindrance of the aryl-radicals 
any coplpnar arrangement is prevented and only a tètrahedral (distorted or 
regular) structure would be'permitted (formula IL). 

A comparison between the absorption spectra of the tj-chelate and the 
metal chelate^ in th« ultraviolet and visible region (Fig„ 1) shows that 

. L) b. the whole region the absorption eijrve of the mfstal chelate is running 

owjr the curve of the H-chelate* 
2=,) while the former shows an extensive absorption with à wavelength of 570 

r^i, for the latter (no absorption coujd be observéd) at this wavelength, 
3J within 24 hours the. absorption curve of'the metal fchelate in benzene so-

lution will run into the absorption curve of the H-clièlate On the1 effect of 
acetic acids 

u On the basis of those observations photometrical me thôds seemed to be 
th® moat confepent for an ¡sxammalion of this decomposition réaction of metal" 
complexes» The; alternation pf extinction orç the effect of sqetic acïd lias béen 
tested in benzene solutioii of .the complexes at 570 mjïo There has been deter-

' mined a kinetics of second order and from the experimentally observed half-' 
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periods the rate constants were computed. Rate constants of the BPhNA com-

plexes of cobalt, nickel and copper are summarized in the first row of Table 1. 

In order that the effect arising from the electron shift of the ligands in the 

decomposition reaction of ¡ratal complexes could be taken into consideration, 

partly the metal complexes BPhNA substituted by electron-repelling methyl 

groups and partly metal compounds substituted by electron-attracting chlorine 

atoms have besn prepared. The position of substituents to the N atoms of the 

basis compound is shown in para position by R and R' in the formulae I. and 

II. Rate constants for metal complexes of ligands with larger or smaller electron 

densities are also g i v e n j n Table 1, 
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Table 1 

Rat© constants of decomposition of the metaj chelates M(BPhNA)o 
-rl « 4 q I 

in units of Lmol .min at 18 C. 

Co(BPhNA)2 Ni(BPhNA)2 Cu(BPhNA)2 

H 0*44 0*66 278 

R^R, - CH^ 0*66 0»77 696 

R-R- = CI 0*39 0,46 147 

Seme coaslusioas for the nature of the decomposition reaction and 
the structure of the metal complexes may be drawn from a comparison of 
data of the reaction kinetics. 

With»|l-the three metals the rate of decomposition reaction follows 
the order of C H ^ H ^ C l as a function of the substituents, which means 
that the rate constant in each rr^al complex shows a monoton increase 
oa an augmentation of the electron density in the N atoms joined to the 
metal. However, the values of the rate constants are not independent of the 
mstal components either. While. the constants of nickel and cobalt could be 
found close to each other, a difference of 2-3 order of magnitude occurs 
between the constants of copper and the other metals. So it is possible 
that the rate determining elementary process would be an "exchange pro-
cess2 associated w ilh protonation in which the intensity of the metal-nit-
rogen bond will also be" shown. However, it is surprising that the order of 
rate is decreasing in the direction of Cu^+7?Ni Co as a function of the 
metals, whilst on the basis of the generally accepted Irving-Williams sta-
bilizing sequence just the opposite should be expected. 

Taking* however, into consideration that the Irving-Williams statement 
is generally referred to complexes without steric hindrances» just from the 
deviation in the seauenc© mentioned above;, the conclusion may b® drawn 
that, a strained tetrahedral structure will be shown by our complexes (For-
mula I D Tliis view is supported by our investigations carried out on pre-
v ious ly^ described nickel ( I I ) and copper (II) complexes of sterically 
not hindered<A-benzolazo naphtol (BXN). The rate constants of the 

decomposition occurring of acetic acid are shown in 'labia 2. 



Table 2 

R^ts constants of decomposition of ths complexes MCBAN^ is 

units of 1» m o f l mm ^ at 18° C0 

Ni(II) Cu(If) 

M(BAN)0 70 0,3 

Since no spatial hindrance for a more stable coplanar arrangement exists, 

in agreement with the Irving-Williams order, the copper compounds were prac-

tically stable against acetic acid under identical conditions when the decom-

position of file nickel compound could b® still measured. 

On the basis of the ligand-field [5^ theory Co2+and № 2 + with the elect-

ron structures d' and appear to be tatrahedral in their tefracoordinated 

complexes in »spin-free stafa1', whila Cu- , J' with the election structurs d is 

forming rela!iy.ily Ilia most stable bonds with planar tetragonal hybrid orbital,?,, 

With such configurations the charge-increase in the nucleus from cobalt to 

copper would imply an increase in stability, When on the copper complex a 

tetrahedral structure is constrained a relative decrease of the stability may be 

expected, An interesting picture occurs with sspin-paired8 structures. For the 

structure of cobalt-«« nickel- and copper- complexes in espin~paired state», 

bonds of dsp1- tatragqnal orbitals are exclusively assumed, when again a mono-

ton incr^ism of ill« stability is incident to the nuclear electrical charge, In the 

caso of coppar eamp'axss, a d-eleciron is induced upon a p orbit by which, 

however, the bonds of tetragonal ligands are not disturbed. When the formation 

of tetragonal planar hybrid orbitals is prevented by an external constraint, 

which in the case of our investigated complexes is achieved by steric hind-

rances of the aryl-radicals, then by th® tetrahedral structure some other hybrid 

orbitals would presumably be induced to occupy the bonding electrons of the 

central atom. Among the eight kinds of tetracoordinaied hybrid states computed 

theoretically by Kimbal [6 J the formation of the distorted tetrahedral hybrid 

{system of dp3 W|1 be the most probabl® one in this case, Th*n, a relatively 

smaller decrease in the stability of cobalt-and nick®! complex«« would appear-

in copper oornp!e.x. * , however, the excited electron will be* forced to transfer 

from the noilnmding d-orbit to the «-orbit. Since by the s -electron a larger 

repulsing effect is exerted on the tetrahedral ligands, that may be the cause of 

thy high decrease in stability, 

W© want to corffau* nut investigation* and magnetic measurings are 

planned to clarify this pr^olem. 
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Experimental 

Preparations of Hydrogen Chelates 

were carried out according to Zincke and Lawson's method 7̂"] and our 

modifications {Y} respectively. 

Preparations of Metal Chelates 

To two moles of hydrogsn chelates dissolved in butanol (lg/50 ml) one 

mole of corresponding metal ( I I ) acetate in 50 per cent aqueous methanol 

(lg/70 ml) was added and refluxed for thirty minutes. The obtained dark 

coloured crystals were recrystallized by, dissolving in hot benzene ( l j /500 ml) 

and precipitated with twice volume ot methanol. Analytical data are summarized 

in Table 3. 

Table 3 

Melting point and data of analysis of tie metal complexes BPhNA. 

Theoretical values in parenthesis. 

Co(BPhNA)2 Ni(BPhNA)2 Cu(BPhNAl2 

R; = R' = H 

m,p. 286° 

N/11.94/ 12,29 

Co /8,39/ 8,30 

m.p. 304° 

N /11.98/ 11.85 

Ni / 8.35/ 7.99 

¿fop. 263° 

N /11.89/ 11,99 

Cu/ 8.95/ 8.72 

R a R - CI-I3 
m.p. 350° 

N /11.08/ 11,11 

Co / 7.76/ 7,18 

m.p. 350° 

N /11,05/ 11.08 

Ni / 7.73/ 7,69 

m.p. 260° 

N /11,20/ 1U0 

Cu / 8,47/ 8,40 

R = R' = CI 

m.p. 325 ° 

N / 9,90/ 9,64 

Co / 7,01/ 6,79 

m.p. 317° 

N /10.0/ 9,90 

Ni / 6,98/ 7,16 

m.P. 274° 

N / 9.94/ 9.65 

Cu / 7,50/ 7,63 

Kinetic investigations 

To a 10 mole/1 benzene .solution of ¿netal complexes benzene acetic acid 

solution of identical volume has been added and the change of absorbancy 

measured with Pulfrich photometer (filter S57. 2 cm cells) at 18° C. To obtain 

well measurable rates of identical order of magnitude the concentration of 

acetic acid must be 10 mole/1 in the case of copper complexes and one 

mole/1 in nickel and cobalt complexes. 
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Table 4. demonstrates the half-periods of reaction (in minutes) found 

experimentally. 
Table 4 

Co/BPhNA/2 Ni/BPhNA^ Cu/BPhNA/2 

M/BPhNA/2: HO AC l : 1# 1: 102 i : 102 

R : R' ! H 3,15 2,10 0,50 

R a R' •« CI-I3 2,10 1.80 0,20 

R = R' = CI 3.55 3.00 0,95 

Rate constants c omputed from these data on the basis of the kinetic second 

order are given in Table 1. The assumption of second order is supported by 

investigations carried out on Cu/BPhNA/2 complexes /R-R' = CI ̂ / substituted 

by methyl radicals reacting with the highest rate. This com pound decomposes 

already with fourfold excess of acid in measurable rate. The mean values 

(732 min~"l. mol"') of the constants computed with the formula of the second 

order rate constant is in fairly good agreement with the constant (696 min-l.md"') 

comput from the half-period of decomposition with a 100-fold exess of acid. 

Similarity determined rate constants of decomposition cf the metal chelates 

M(BAN)2 are given in Table 2. The authors want to tliank professor G. Schay 

for his interest and invaluable advice in this work Thanks are also due to Mrs. 

Gy. Kerecsényi and Miss M. Barkics for carrying out the analysis. 
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ÜBER DIE STABILISIERUNG UNGEWÖHNLICH NIEDERER 

OXYDATIONSSTUFEN DES CIROMS, 

VANADINS UND TITANS MIT 2,2' - DIPYRIDYL 

Von S, HERZOG 

Institut für Anorganische Chemie der Friedrich Schiller Universität, Jena 

Der Komplex des 2,2' - Dipyridyls 

r . 

mit Chrom(II) bromid [CrDipy3J Br2 . 6H20 is seit langsm bekannt, dfesgl. auch 

seine an der Luft freiwillig verlaufende Oxydation zum Chrom(III) komplex 

[_CrDipy3l der z, B. als Perclilorat isoliert werden kann . Vcr eini^n 

Jahren gelang uns £2] die Auffindung des entsprechenden Chrom(I)--Koniplexes 

[CrDipyJX ( X * j„ Br. CIO ) als erstem erkanrlen Vertreter fciihes Cr( I )-

Komplexes überlij.ipi, und zwar sowohl durch Reduktion des Cr(II)-komplexes 

als auch durch eine eigsnartig:, Iösungsmittelabliängige Disproportionierungsreakt-

tiom gemäss 

2 [CrD1pj 3]x 2¿=±[CrDipy3] X + [CrDipy3]x3 

Kürzlich konnten wir den Cr( IX-Komplex völlig ertladen 3 ^ 

[crDipy3 ] Br ^ [CrDipy3] + NaBr 

Der entstehende Cr(0)-Komplex Iiat wie zu erwarten nicht mehr den Charakter 

eines Komplexsalzes, sondern den eines ^ichtelelektrolyten, löit sich in Benzol 

und ist sublimierbar. 

Eine gaaz ähnliche stufenweise Entladung gelang uns auch beim entsprechen-

den Vanadiumkomplex j_VDipy3-J J2 . Hier sind die Verbindungin 

[vDipy3]j, [VDipyJ und Li [VDipyg]. 4 THF 

(THF - Teirahydrofuran) isoliert worden, d.h. es gelnag erstmalig eine Umladung 

über d e Oxydationsstufe Null hinaus unter Erhalt der Komplexzusammensetzung£4]. 

Beim Wechsel der Qxydationsstufen zei^n sich in beiden Reihen charakteris-

tische Ähnlichkeiten dar Lösungsfarbe isosterer Partikeln: 

33 EI. [ VDipy3]2^ grün [CrDipy3J 3+ g<,Ib 

34 El . [VDiPy3]
 + rot [CrDipy3J rot 

35 El . [VDipy3]° blau [CrDipy3]+ blau 

36 El . [VDipy^j- r o t [CrDipy3
:° rot 

Auch im chern&ehen Verhalten äussert ach diese "Ähnlichkeit, z.B. neigt der V(D-
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Komplex wie der CrCID-Komplex zur milieuabhängigen Disproportionierung. 

Der gemessene effektive ^aramagnetismus nimnl bei Annäherung an das 

Kryptonsystem entsprechend den sich aus einer 3 d2 4s 4p^-Hybridisierung 
ergebenden, Vorstellungen ab . 
qq Ir-n...... 1 3+ (\ 33 

34 

35 

36 

[CrOioyJ 3' 

[CrDipyg] < 

[CrDipyß 3 

¡CrDipyg}0 

2 + 

?+ 

+• 

[VDipyJ 

[VDipyg] 1+ 

[VDipyg} ° 

[vDipyg] " 

t 

I I 

H 

1 
I 

H 

H u 

LH n u u n H 
Ti •tV Vi H 

n H H H • i 
K Hl H iL H i l 

Offensichtlich besteht hier also eine Zusammenhang zwischen Farbe und 

Bindungszustand, worauf auch die rote-Farbe des lange bekannten, ebenfalls 

diamagnetischen Eisen(II)-Komplexes [FeDipyg]2+ hinweist, der mit dem Cr(0)-

und V(-l)--Komplex isoeleklronisc.il ist. 

Als wir versuchten fintsprechende Titankomplexe herzustellen, gelang uns 

uns Reduktion ausgehend vom Tftäntetrachlorid bis zur Ti(0) -Stufe[TiDipyg] und 

N weiterhin zum LifTiDipyg], 3.5 THF, also einem TiC—1 )-Komplex [5]. Die Lö-

\sungsfarbe des letzteren ist - wie aus Isosteriegründen mit den ebenfalls blau-

en Lösungsfarben des V(0)- und Cr(I) und Fe(III)-tsompleSes zu erwarten -

blau und sein effektiver Paramagnetismus deutet wie bei diesen auf 1 ungepaar-

t^s Elektron. Die Lösungsfarbe des Ti(0)-N)niplexes [TiDipyg*] ist aber nicht -

wre man auf Grund derselben Analogie erwarten sollte 
iamagnetismus. d. h. 

rot, sondern blauvio-

es ist kein ungepaartes E-lett, und die Messung ergibt 

lelitron vorhanden. 

Was den Binduagszustand in diesen Komplexen betrifft, so bestellt, wie im 

Vortrag näher ausgeführt werden soll, Grund zur Annalimei einer «back-donation» 

an der Hybridisierung unbeteiligter Elektronen paare des 3d~Niveaus unter Ausbil-

dung von Metall- Stickstoff-Doppelbindungen. Die liiernach anzunelimende Fähigkeit 

des 2,2'~Dipyridy!s zur Elektronenaufnahme konnte von uns kürzlich durch Addition 

von Alkaliatomen an Dipyridyl bewiesen werden Dabei entsteht, z.B. mit Litlii um. 

ein rotes paragamnetischss Mono-'Addukt LiDipy.nTHF und durch längere Einwir-

kung von überschüssigem Lithiummetall ein grünes diamagnetilsches 

Di-Addukt Li2 Dipy . n THF [ö] . 
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BINDUNGSPROBLEME DER CYAN1DKOMPLEXE DER ÜBERGANGSMETALLEN 

IM LICHTE IHRER INFRAROTSPEKTREN 

Von G.BCR 

Forschungsinstitut für Erdöl- und Erdgaschemie, Veszprém 

Einleitung 

Bezüglich der Bindungsart der Liganden in den Komplexverbindungen ! ... 

kann man auf molekülspektroskopischem Wege zu wertvollen Ergebnissen ge-

\ langen, Falls wir Verbindungen von gleicher oder nahezu gleicher Molekülsym-

\ metrie vergleichen, kann das umständliche Berechnen der Kraftkonstante ver-

meider. werden, und können schon aus der unmittelbaren Nebeneinanderstellung 

dor Valenzschwingungs-freqf -r.zen wertvolle Schlüsse über die Verschiebung 

des Bindungsscharakters gebogen werden 1 , 
{ Das Wichtigste der Folgerungen, di« aus den X-Y Frequenzen der 
Komplexe von Typ [ ^ K X Y ) , ^ " gezogen werden können, beziehen sichsauf 
die Werte der Bindungsgraden |2 j „ Da zwischen Bindungsstärke und Bin-
dungsgrad der folgende Zusammenhang besteht [3j: 

Bindungsstärke = Bindungsgml,£$-. Hybrid-Bin dungstärke und damit die 
Frequenz der X-Y Schwingung werden im Falle von Komplexen, bei denen 
die Hybridisation der Ligandatomen dieselbe ist, nur vom Bindungsgrad be-
stimmt, Das ist der Fall ZyB. bei den Metallcarbonylen und Cyanokomplexen» 
bei denen das Kohlenstoffatom eine [spj Hybrid- 6 -Bindung gesitzt, Demzufol-
ge können aus den Molekülspektren Äeser Verbindungen Unmittelbare Näherung-
sangaben über die Anteilnahme der bfeiden mesomeren Grenzformeln: 

bzw„ über den durchschnittlichen Bindungsgrad der X-Y Bindung gewonr»n 
werden* 

Aus den publizierten C-N Valenzschwingungsfrequenzen der Cyano-
komplexen ist die «indsutige Wirkung der Koordinationszahl» der Oxydationszahl 
und der Pőriod'enzahl des Metatlatoms auf die C-N Frequenz, dJu auf den 
Bindungsgrad zu beobachten! 

höher r. Frequenz (Bindungsgrad) — ^ niedriger 

niedriger ^ Koordinationszahl : > höher 

höher Oxydationszahl ^ niedriger 

höher ^ Perioden zahl • ^ niedriger 
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Dl» Einwirkung der Koordlnationazahl und der Oxydationszahl wurde unlängst 

von El-SAYED und SHELINE [4] b®hande!l. Um ¡filig*n»lB» Folgerungen be-

züglich auf den Zusammenhang zwiacban C-N Frequenz und der Lage des 

Komplaxbildners im Periodensystem ziehen zu können, sind die bisher publi-

zierten spektralen Angaben aoeh ungenügend. Doch sind einige Tendenzen 

schon zu bemerkea Bei den Hexacyanokomplexen der dreiwertigen Metalle 

Cr(III)„ Mn(III) , und Fe( I I l ) ist eine geringe Abnahme der C » N Frequenz 

in der Ricliung Cr—*Fe zu beobachten. Die Frequenzen der beiden isoelektrc/-

nischen Hexacyanokomplexsn des Mn(I) und Fe(I I ) mit Edelgaskonfiguration 

stimmen praktisch äb.».rein.. 

Bei den Tetracyanokomplexen der Ni-, Pd-, Pt-Gruppe und auch bei den 

Komplexen der Cu Ag~, Au -Gruppe mit verschiedenen Koordinationszahlen 

ist eine deutliche Zunahme der C-N Frequenz in der Richtung der schwereren 

Komplexbildnsr zu beobachten, was darauf hinweist, dass je weniger kompakt 

der Aufbau der Elektro.enhülle des Komplexbildners ist. desto niedriger die 

Anteilnahme der Struktur .ni! Dippelbindungen ist Es ist interessant darauf hin-

zuweisen, dass die Wirkung der Lanthanidenkontraktion um so stärker zu be-

merken ist,, je weniger die ¿-Schale des Metallatoms aufgefüllt ist, infolgedes-

sen besteht zwischen den C-N Frequenzen der analogen Komplexe der 3d-

und 4d-MetaUa e.'n grösserer Unterschied, als zwischen den der 4d~ und 5d-

Melalle; als jedoch die ¿-Schale ganz besetzt ist, werden diese Unterscliiede 

praktisch gleich. 

Diesen Thmnenkreis möchten wir nach der Untersuchung der noch feh-

lenden Spektrsn an anderer Stelle eingehender behandeln. Diesmal soll nur da-

ran higewiesen werden, dass aus den Frequenzangaben wir zu dem Ergsbnis 

gelangen können, dass d?r C-N Bindungsgrad in den Cyanokomplexen einen 

Wert zwischen- 2,6 und 2,8 hat. d.h die Struktur mit Dreifaxhbindungen einen 

Anteil von 6o-3o %, di® mi< Doppelbindungen einen von 2o-4o % hat. Der Komp-

lex des nullwerLgen Nickels besitzt eine Sonderstellung von einsm etwa 2.5 wer-

tigen Bindungsgrad; 

Infrarotspektren des Nitrosyl- und Carbonyl-

pentacyanoferrat-Ions 

HERINGTON und KYNASTON [5] untersuchten die Infrarotspektren ei-

niger Pentacyanoferra; -.-omp'exe vom Typ M]j[F« (CN ) 5 X] . Sie bewiesen, 

dass die Substitution neutraler X-Liganden ( z . B . H2O.NH3 ) den Wert der 

CN.-Frequen/, des Komplexes praktisch nicht beeinflusst. Das Eintreten einsr 

NO- Gruppe verschiebt dagegen stark die Frequenz der C-N Schwingung in 

höherer Werte Richtung . 

Die von diesen Autoren für das Natriumnitroprussiat angegebenen Frequenz-

werte -schienen uns aber nicht befriedigend, zu sein weil nach Schwingunga-

analytischen Überlegungen mehrere CN-Banden im Ultrarotspektrum dieses 

Komplexes zu erwarten sind. Sie gaben dagegen nur eine CN-Frequenz bei 

2152 cm" und eine N0 Frequenz bei 1938 cm ' an. Dei Genaugkeit die-

ser Frequenz werte wurd? als +_ 10 cm" ' angegeben. 
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Wir haben das Spektrum des Natriumnitroprussiats mit den Spektren vom 

K3 ¡Fe (CN ) g ] , K4 [Fe (CN )g j und Na3 [Fe ( CN CÖ) zusammen neiier-

lich untersucht. Eas Spektrum dieses letzteren Komplexes wurde unseres Wis-

sens bisher noch niclit veröffentlicht 

Die oltaedrische jlvl (CN )g"] n~ Komplexionen gehören zur Punktgruppe Ojr 
Es treten drei Normal Schwingungen aut die den Charakter einer CrN Valen -

zschwingung haben [ 6 j . Daraus s i n d ' ^ i ' und 0 infrarotinaktiv und treten 

nur im Raman -Spektrum auf. Die freifach entartete ^g-Schwingung ist dage-

gen infrarotaktiv und ist im Raman-Effekt verboten. 

fei der Substitution einer CN-Gruppe mit einer CO - oder NOr.Gruppe ver-

mindert sich die Symmetrie und das resultierende Ion wird zur Punktgruppe 

C4V gehören. Der Übergang der Schwingungsklassen (-rassen) des Hexa~ 

cyanokomplsxes in die des NO* bzvv. CO.-Pentacyanokomplexes sind in der 

Tab. 1. zusam;i®ngestellt. 

Tabel le 1 

[m ( CN) g] n~ ; Oh [M ( C N ) 5 XY] ; c 4v 

2 A l g R — 2 A l — — — , 

2 Eg R 
— ^ 

2 Al — 2 Bl — 

1 F l g inakt» — > - — A 2 
— — E 

4 F l u ¡R. — > 4 A 1 — — — 
4 E 

2 F2g R. — y - — — — 2B2 2 E 

2 F2U inakt. — — 2 B l — 2 E 

8 A A 2 4 B 1 
2 B 2 9 E 

Ro ¥ IR. ia. R. 
. . 

R. R. +IR 

Daraus, folgt, dass die NO-bzw. CO-Prussiatkomplexe statt drei, fünf solche 

Normalschwingurg-n besitzen, die den Charakter einer C-N ¡'rnd N-0 (bzw X-ü ) 

W»^/.Schwingung haben v. l«ti>.Z>. 
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Tabelle % 

°h 
C 4 v 

Normal 
Schwingung 

Schwingungs 
klasse 

Aktivität 
Normal 

Schwingung 

Schwiagtmg. 

klasse 
j Aktivität 

V , A. , FL - A1 
R. + IR . V , A1 
R. + IR . 

V 

Eg 

V 2 

B l 

R . + IR. 

R 

v 6 
F l u 

• • C V i e 

A 1 

E 

R. + IR» 

R . +IR« 

Daraus sind vier infrarot- und Raman-aktiv und zwar drei C-N-Schwin&iHgen 

und ein N-0, bzw, C-0 Valenzschwingung. 

Beim Na2 [Fe(CN)5 NÖ] konnten erwartungsgemäss vier Absorptions -

banden beobachtet werden , von welchen drei nebeneinander, der vierte dagegen 

bei niedrigerer Wellenzahl alftrat. Die gemessenen WelleRzahlenwerte sind". 

Na2[Fe(CN)5N0].2H20 2174 cnT1) 

2159 « \ V ( C ^ N ) 
2141 « ) 

1940 « V ( N S O ) 

Beim Nag^FeiCNJgCOj treten nur zwei starke Absorptionsbanden auf, 

deren Wellenzahlenwerte 2088 und 2037,5 cm"' sind. Die folgenden drei Argu-

mente unterstützen die Ansicht, dass die zuerstgenante Bande zur C_0 Schwin-

gung, die Bande von der Wellenzahl 2037,5 cm- ' zur C-.N Schwingung gehört. 

1./ Obwohl im Spektrum drei separierte C-N Banden nicli zu wahrnehmen 

sind, weist die Banden von 2037,5 cm-* bei ungefähr 2025 und 2050 cm" zwei 

»Schultern» auf. -1 

2./ Der Wellenzahlemvert von 2037,5. cm" stimmt sehr gut mit den für an-

dere Pentacyap.oeisen( II)-Verbindungen angegebenen Werten überein £5^}. 

3./ Der Vert von 2037,5" * wäre für eine Carbonylbande in einem Komp-

lex mit "^-weigern Metallatom zu niedrig. 
Demzufolge halten vv;ir die folgend© Zourdnung für sehr wahrscheinlich: 

Na^Fe ( CN ) 5 . Co] 2088 cm"1 9 (C 

^ 2050 O , 

2037,5 « V V ( C = N ) 

2025 « ) 
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Beim IlexacyanoferraK III) wurde für die Frequenz der einzigen scharfen 

C.-N Bande 2005 cm~l gsmessen. Das Spektrum des IlexacyanoferraK II )-Komp-

lexes weist eins sehr breite Absorptionsbande auf. Das Maximum liegt zwischen 

2040-2052 cm" . Die breite Bande entsteht offensichtlich aus der Überlappung 

mehrerer naheliegenden Binden, die infolge der durch Kristallkräfte verursacliten 

Symmetrie Verminderung und Aufspaltung der entarteten Normalschwingungen auf-

treten [7.][. 

Diese Ergebnisse beweisen, dass der Carbonylpentacyanokomplex in jeder 

Hinsicht tatsächlich als Eisen(II)-Verbindung anzusehen ist, und der Bindungs-

itrad der übri^n fünf C~N Gruppen trotz des partiell doppelten Charakters der 

Fe_CO Bindung, «flurch das Eintreten der CO-vGruppe in das Anion niclit beein-

flusst wird. 
Demgegenüber beweist das Spektrum der Nitroprussiatverbindung, dass in 

der vielumstrittenen Prags der Wertigkeit des Eisenatoms in dieser Verbindung 
[8], [9] zugunsten da- Oxydationszahl von +3 entschieden werden muss. Die 
Tatsache, dass die Frequenz der C-N "Vfilenzsclnvingung noch höher als im 
Hexacyanoferrat(IIi) liegt, weist darauf hin, dass das Eisenatom noch überdies 
eine positive Ladung besitzt, und das Komplexibn derart polarisiert ist, dass das 
negative Ende des Dipds in clor Richtung der NO-Gruppe liegt. Dasselbe wurde 
früher auch im Falle des Co(CO)gNO sowie durch Dipolmessungen [lo], 
als auch durch liffrärof Untersuchung [2] bewiesen. 
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POLAROGRAPHIE DER KOBALT-KOMPLEXE 

Von A . A . . VLCEK 

Polarograpliisches Institut der Tscheshclowakischen Akademie der 

Wissenschaften 

Die grosse Entwicklung der Koordinationschemie der letzten Jahre ist 

durch das Bestreben verursacht» die Eigenschaften der Komplexe!;auf Grund 

ihrer Elektronen struktur und BintlungsVerhältnisse zu erklären, Dieses Bestreben 

führt einerseits zum Studium neuer Verbindungen und andererseits zu tieferem 

Studium der schon lange bekanrten Komplexe aus neuen Gesichtspunkten, 

In nEinem Vortrag möchte ich am Beispiel der Kobalt-Komplexe zeigen, 

welche Möglichkeiten die Polarographie in dieser Hinsicht "bietet. In der Cliemie 

der Kobaltkomplexe gibt es noch immer viele unerklärte Probleme. 

Als erstes möchte ich die Geschwindigkeit des Elektronenaustausches 

zwischen den Komplexen des zwei" und drewertigen Kobalts nennen. Es ^st 

bekannt, dass der ^lektronenaustausch zwischen CoiNHg)?"*" und CoCNHßJß 2+ 

sehr langsam verläuft und dass andererseits der Austausch zwischen Co e n ^ 

und C® eng verhältnismässig schnell ist. Die Ursache dieses Verhaltens ist . 

nicht bekannt, da die beiden Komplexe ihrer Bindungsverhältnisse nach sehr 

äjinlich sind. Polarograpliisches Verhalten ist dem Verhalten beim Elektroden-

austausch in der Losung analog! Das Redoxsystem Co(NH3)^+-Co(NHg.)ß+ ist 

polarographisch irreversibel ! Die Reduktion des dreiwertigen Komplexes Ver-

läuft mit einer Überspannung von 100-250 mV (der Zusammensetzung der Lö-

sung nach!) und die Oxydation des zweiwertigen Komplexes wurde noch nicht 

beobachtet Das System Co erfo+ r-Co en o+ ist reversibel, das heisst. die E-

lektrodeai Prozesse verlaufen sehnet} und das Elektrodengleichgewiclit ist„augen-

blicklich eingestellt. Man kann zeigen dass der Komplex Co e i ^ (H 2 0 )2 + auf 

der Quecksilberelektrode riclit mehr oxydierbar ist» was sich durch Absinken der 

Oxydationswelle des zweiwertigen Kobalts äussert, falls durch die '-Änderung der 

Zusämm3nsetzung der Lösung das Gleichgewicht 

Co en| + Co e n 2 ( H £ ) | + 

¿ur rechten Seite verschoben wird [i]. Im Bestreben die Frage der AbhängigV-

keit der Geschwindigkeit des Elektroden Prozesses (hauptsächlich der' Oxydation) 

von der Zusammensetzung des Komplexes zu erklären, haben wir versucht auch 

andere Komplexe des zweiwertigen Kobalts zu finden, die polarographisch oxy-

dierbar and. Bis jetzt haben wir nur zwei gefunden! Co(dipy)<j+ und Co(o~phen)g 

[2]. Es ist aber nicht möglich das Verhalten dieser Komplexe auf" der Queck-

silberelektrode zu verfolgen, da die Oxydation durch die .anodischen Effekte der 

freien Liganden üb<a-deck8 ist, Auf der vibrierenden Platinelektrode 
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beobachtet man eine fast reversible Oxydation des zweiwertigen Kobaltdipyri-' 

dylkomplexes, 

Bei cltu" irreversiblen Reduktion g'.bi das Halb stufen potentia! der Welle 

die Geschwindigkeit der Elektronenübe ^Qgung an. Wir haben auf einer ganzen 

Reihe der Komplexe verfolgt» wie diese Geschwindigkeit von der Struktur des 

Depoiarisators, d.h. von der Zusamirenseteung des Komplexes abhängt. Es 

hat sich gezeigt» dass in der Reih- (CoCX)gY) die Reduktion um so leich-

ter dJu schneller verläuft» je grösser die Asymmetrie des Komplexes ist [3]. 

Die Asymmetrie des Komplexes haben wir mit Hilfe der Absorptionsspektren 

ausgedrückt» Wir haben diese Asymmetrie, aus der Theorie des Liganden-

feldes ausgehend, mit eineirf Parameter beschrieben, der der Differenz des 

I. Absorptionsmaximums des symmetrischen CoXß Komplexes und des ia 

Maximum des betreffenden asymmetrischen Komplexes gleich ist» Es hat sich 

herausgestellt, dass das Halbstufenpoteniial diesem Parameter •• der Rotver-

schiebung - linear proportional ist. Die Proportionalitätskonsfante ändert sich 

mit der Nstur des Liganden X und auch für verschiedene Reihen der Ligan-

den Y haben wir verschiedene Proportionalitätskonstanten gefunden. 

Die beobachteten Abhängigkeiten haben wir mit Hilfe folgender Hypot-

hese erklärt 

Der Komplex des dreiwertigen Kobalts, der die Elektronenkonfigura-

tion lj^. (d^) besitzt» ist nichi fällig das Elektron von der Elektrode 

zu empfangen» da die Elektronenaffiniüät des lockernden dy7- Orbitals sehr 

gering isU Vor der eigentlichen Elek'ronenübertragung muss also eine Ände -

rung der E!ebron.-;nkoni.gura!ionen stattfinden- die zum Freimachen e-nes Or 

bitals mit genügender Elektronenaffsn^ä» und ?um Leckern des ganzen Komp-

lexes führen würde. In der ersten Annäherung kann man die Liderung durch 

folgende Gleichung beschreibend 

, ' A i ( d l } — * 5 T 2 < 4 4 > oder 1 5 1 
> 3^ (df & 

Ti jf 

Diese änderung '»n'sprichi dem Übergang, der ach in Absorptionspektren äus-

sert, und dadurch jgkommt die beobachtete Abhängigkeit theoretische Begrün-

dung. Dies? i$nd?;uiig der Struktur verläuft umso leichter» je grösser die Asym -

metrie des K'Miplexes ist Ich muss aber betonen» dass die. eigentliche ände-

rung» di=? sm Rohmen des Aktivationsprazesses auf de- Elektrodenoberfläche 

stattfindet» nicht eine spektroskopisch beobachtbar? Änderung ist. Bei tieferem 

Bearbeiten dieser Hvpofhese zeigt sM.u dass d»Konfiguration des aktivier-

ten Komplexes als eine Mischung verschiedener Zustände ausgedrückt werden 

kann" 

y ( a k U a j Y i (dg) + a 2 y 2 ( d ^ d ^ + a 3 ^ 3 ( d l d ^ ) 

Die Energy dieses Zustandes ist dem UntersHi -d der Energien der Zustände 

Vi-4^2 andS^j proportional. Ausserdem hängS die Energie des Zustandes 

von der Stärke des Elektrodenfeldes ab und auch andere, sekundäre 

Effekte kommen zur Geltung deren Einfluss sich in den Unterschieden der • 
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' Proportionalitätskonstanten für verschiedene Reihen von Liganden Ijlissert. 

Betrachten wir jetzt die Reduktion einer Reihe von Komplexen, die 

man allgemein durch die Formel 

r X Y 

ausdrücken kann. Für n ~ 0 bekommen wii^das Halbstufenpotential des-Kilmp-

lexes Co für n ~ 6 des Komplexes CoYg, die ganz allgemein verschie-

den sind. Nach dem» was wir gesagt haben, muss jedes Absinken der Sym-

metrie des Komplexes zur Verschiebung des Halb stufen Potentials zu positi-

ven Werten führen, und man würde dann erwarten, dass die Abhängigkeit 

des Halbstufenpotentiais von n die Form einer unsymmetrischen Parabel haben 

wird. Diese Abhängigkeit wurde für die Reihe Co(NHo)g nOxn/2 gefunjäpn. 

In dieser Reijfie fehlt aber der Wert für n - 6 Co Oxx " da dieser Komplex 

so negativ reduziert ist, dass die Reduktion mit der Abscheidung des 

Grundelektrolyts zusammen fällt. Weiter haben wir die Reihe 

[ C o < N H 3 ) 6 ^ < N 0 2 ) N Y 

untersucht. 
Bei dieser Reihe ist unsere Voraussetzung erfüllt für n - .Qbis n-:'4. 

•Der Komplex m;t = 6 stellt eine Ausnahme dar, da seine Reduktion bei 

+0,2 V staHfui bi Dieses anomale Verhalten des CoCNX^)-* Komplexes 

kann auf di® gruadsätvche 'Liderung der Beweglichkeit der Elektronen im 

Komplex zurückgeführt werden. Die Konjugation der F' Elektronen im 

Co(N02)ß~. die durch die Substitution der ersten zwei Gruppen mit N I I 3 -

Gruppen zerstört wird, verursacht leichtere Polarisiert) arkeit des Komplexes 

in dem Elektrodenfeld und so auch die Reduktion bei positiveren Potentialen. 

Ein weiteres Problem stellt die Frage der Reduktion des zweiwerti-

gen Kobalts dar. Beim Verfolgen einjpr ganzen Reihe der Kobalt ( I I ) Komp-

lexe hat sich herausgestellt, dass die Reduktion auf drei verschiedenen We-

gen verlaufen kann [4J! 

1./ Die direkte Redukti on zum Metall'. 

2+ 
Co Xg + 2e *Co(m) 

Dieses Verhalten zeigen die Aquo-komplexe und auch einige andere Komp-
lexe mit sauerstoffhaltigen Liga^den, 

2./ Die zweielektronige Reduktion mit niedenvertigen Komplexen als 
Zwischen pr odü kte. 

Co(II)—£_$>Co(I) _£_^Co(0)—¿CoCm) 

Dieses Verhalten zeigen die Äthylendiamin, Ammoniak. Pyridin und vielleicht 
auch Chlorid Komplexe. Die Komplexe von Co(I) und Co(0) kann man auf 
der Elektrodenoberfläche nachweisen^ 

3./ Die Reduktion verläuft nur mit einem Elektron und das Endpro-
dukt der Reduktion ist ein beständiger Komplex des einwertigen Kobalts 

l 2 3 - - ( r 4 M 5 ] -
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Co (II ) — 3 * C o U > 

Dieses Verlialton wurde bei Komplexen Co(CN)gX . Co(dipy)§ und 

Co(o»phen)ß gefunden. Die Reduktion dee CoíCNJgX-Kompiexes ist rever-

sibel. Bs ist uis auch gelungen, die entsprechenden Komplexe des einwer-

tigen Kobalts in der Lösung herzustellen und den Djpyridyl Komplex sogar im 

festen Zustand zu isolieren., Die beiden einwertigen Komplexe zeigen ¿me ano-

dische Welle bei demselben Potential wie die lathodisclß, so dass wir das Sys-

tem C o d i ) . CoCI) in Komplexen rat Dipyridyl und o-Phenanthrolin als re\er~ 

sibcl betrachten können 

Am Ende möclite ich die Anwendung der bislier gefundenen Resultate oui 

einem kompliáerten Fall »¡¡jai. Wir haben auch den Komplex C02 (NHij >IQO£ + 

verfolgt. Die Verteilung der Elektronen in diesem Komplex ist noch nicli voll-

kommen aufgeklärt» E i n Theorie nimni an. dass eines der Kobaltatomé im Oxy -

dationszustand + 3 und das zweite im Oxydationszustand +4 ist. Nach der zwei-

ten sind beide Co-atome im Oxydationszustand +3 und die «elaktron hole» ist • 

auf der „ 02_ Gruppe lokalisiert. Die beiden müaeten zu verschiedenen poláros 

graphischen Verhalten fuhren,, 

Die Verbindung gibt eine dreielektronige Welle bd +0.3 V gegen g,s»K., 

eine zweielekironige» die der Lage und From nach der Was sers toffpe roxyd welle 

identisch ist« und endlich eine vierelektronige Welle, die der Reduktion des zwei-

wertigen Kobalts entspriclt. Dieses Verhaken zeigt, dass die ersten drei Elektro« 

nen aufeinander angenommen werden, wobei sich zwei Co(II) Ionen und ein 

Molekül des Wassersloffperoxyds bilden» Auf Grund dieser Ergebnisse muss man 

die "flieorie anösriiljessen. nach der man ein Co-atom im Oxydationszustand +4 

annimmt. da die erste Reduktionswelle im Gebiete „der Reduktionspotentiale an-

derer Co(II I) Komplexe liegt. 

In meinem Beitrag habe ich einen kurzßn Überblick über unsçrej bisheri-

gen Resultate des Studiums der Co-Komplexe gegeben, In den weiteren wollen 

wir eingehender den Binfluss der cis-trans Isomefie auf das polaragraphiscle 

Verhalten studieren und die Beziehungen zwischen der Geschwindigkeit des B-

lektrodenProzesses und der Struktur ve folgen. 
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OBER DAS POLAROGRAPHISCHE VERHALTEN EINIGER ACETYLACETON-

KOMPLEXE 

Von L. K1SS 

Institut für Allgemeine und Physikalische Chemie der Universität Szsged 

Es wurde die polarographisch© Reduktion einiger Acetylaceton-Komplexe 

untersucht und festgestellt, dass die Reduktion dieser Verbindungen an der 

tropfenden ^uscksilberslektrode irreversibel ist» 

In d®r Literatur [Y], [2l finden sich mehrere Daten über die Stabilität-

skonstarifen der Acetylaceton-Komplexe, Diese Konstanten wurden meistens 

durch potentiomatrischa po-Messungen bestimmt. Auf Grund dieser Werte kann 

man di® folgende Reihenfolge bezüglich dar Stabilität aufstellen: 

Cu 2 +>Co 2 +>Ni 2 +> Zn 2 +> Mn2+> Cd2+ 

Was die polarographische Untersudiung dieser Komplexe betrifft, stehen 

nur wenige Daten zur Verfügung» 

Es wurde versucht, aus polarographischen Daten auf die Stabilität der 

Komplex» , ' j sdhlictssea, 

F Experimenteller Teil 

Co(IlI)-, Co(II)-,Cu(II) ,Zn(II) - und Cd(II)~AcetyIaceton wurden nach 
Literaturangaben |j3] aus Mefallhydrokid? und Karbonate hergestellt und durch 
Umkristallisierung aus organischen Lös mgsmittelt gereinigt» Bei der Herstel-
lung des C^Ctlt /icetylacetons wurde die Oxydation mit H9O9 durchgefühlt. 

Wegen der geringen Löslichkeit der untersuchten Verbindungen im wäs-
serigen Lösungen, wurde bei den polarographischen Messung«.« eine Lösung 
mit folgender Zusammensetzung benützt: 50% 96%-es Äthanol + 50% 0,2 m 
KNOß. Die Konzentration des Komplexes war bei Zn(II)- und Cd(II)-
Acetylaceton 0,0005 m und in den anderen Fällen 0,001 m.Das gelöste Oxygen 
wurde aus den Lösungen durch Durchblasen von Stickstoff entfernt. Als 
Maximumsuppressor diente 1 ml 0,5 %-er Gelatine-Lösung. 

Die Polarogramm® wurden mittels Polarographen vom Typ V 301 und 
vom Typ LP 55 aufgenommen.. Zur Bestimmung der Halbstu^njootentials 
wurde das Potential der tropfenden quecksilberelektrode bei 25*"C gegen gesät-
tigte Kalomelektrode gemessen und das Halbstufenpotential aus der Bezie-
hung zwischen log und E graphisch bestimmt. 

id~i 

2. Versuchsergebnisse und ihre Auswertung 

Auf den Kurven I - V tritt - mit der Ausnahme des Co(III)~Acetyl~ 

acetons - nur eine Stufe auf. Bei d©m Co(III)-Komplex linden sich zwei 

Stufen, di® zu den Vorgängen Co+^S- e = Co++ und Co^-f 2e = Co gehören. 



Auf Grund der Beziehung zwischen log r,l_ und E kann man sagsn, dass 

die Reduktion der untersuchten Komplexe an der tropfenden Quecksilberelek-

trode irreversibel ist, Tab. I, einhält die Halbstufenpotentiale der freien und der 

in Komplex gebundenen ¡Vietullionen und die^dirch die Komplexbildvng verursach-

te Verschiebung der Halbstufenpotentiale. x 1 

Tabe l l e I 

Die E - Werte der freien und in Komplex gebundenen Metall ionen 

Metall 
Freies Metallion 

E 1/2 (in V) 

Komplex 

E 1/2 (in V ) AE 1/2 (in V) 

Cu +0.028 -0,257 -0.285 

Co -1,14 -1,322 -0.182 

Zn -1,007 -1.167 . -0,160 

Cd -0.580 -0.595 -0,015 

Ouotienten Ouotienten 

der log K2_\verte der J E 1/2-Werte 

Cu(II) : Co(I I ) 1,63 1.56 

Ca ( I I ) : Zn ( I I ) 1,76 1.78 

Cu ( I I ) '. Cd ( I I ) 2.4 19,00 

Im Institut für Anorganische .und Analytische Chemie unserer Universität 

wurde die Möglichkeit einer cis-trans Isomerie bei Co(III)-KomplexReparieren 

Durch polarographische Messungen kann man wegen der Verschiedenheit . 

ihrer Halbstufenpotentiale diese Modifikationen unterscheiden. Die hergestellten 

Co(III)-Acetylaceton Komplexe wurden durch 'Messung des Halbstufenpotentials 

der Co + ® = Co Stufe untersucht. Die Halbstufenpotantiale sind in ätlig-

noliger ¡-"ösung -0,163 V und in 0,1 m KNO3 Lösung -0,092 V gleich. Daraus 

kann man schliessea dass es in derSlr'uktur dieser Komplexe keinen Unter-

schied gibt. Die kristallographischen Untersuchungen unterstüzten auch diese 

Annahme. 
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Aus dem Vergleich der Piffusionsströme der freien und der in Komplex 

gebundenen Metallionen ergibt sich dass die Reduktion in diesen Verbindungen 

bis Metall verläuft, 

Wegen der Irreversibilität der Reduktion gibt es keine Möglichkeit, aus 

der Verschiebung der *ia!bstui'enpotentiale die Stabilitätskonstanten der Komplexe 

zu berechnen. Deswegen kann man nur qualitative Aussagen über die Stabilität 

machen. 'Viit Rücksicht auf die identische Struktur dieser Komplexe kann man 

annehmen, dass dis Verschiebungen im 1 laibstufen poteptial ganz nahe den Unter-

schieden der reversibilen fotantiale liegen und so für die Stabilität der Verbin-

dungen bezeichnend sind. 

Mit dieser Annahme ist es möglich aus den Werten E die folgende Stabi— 

litätsreihe aufzustellend 

Cu44" > Co ++ > Zn ^ Cd ++ 

Diese Reihenfolge stimmt mit den Literaturdaten überein. In der Literatur 

sind für diese Verbindungen die folgenden log K2 Werte angegeben: 

Cu(II) 14,95 Zn(II). 8,81 

* Co (I I ) 9,51 Cd(II) 6.59 

Die Quotienten dieser Werte sind für die relative Stabilität charakteristisch 

und dasselbe iann man auch bezüglich der Quotienten der Werte A E 1/2 sagea 

In Tab. II, sind diese Quotienten zusammengestellt. 

Die Ergebnisse stimmen - mit der ausnähme des Cd(II)-Acetylacetons -•• 

ganz gut überein, -Auffallend ist der sehr kleine AE 1 /2-Wert b ei dieser Ver -

bindung»- Diese Frage wird noch untersucht werden 

Bei Co(III) - ̂ cetylacelon ist die Bestimmung de AE 1/2-Wertes unmög-

lich. weil man das Halbstufenpoteptial des hydratisierten Co(III)-Ions wegen 

seiner Instabilität nicht messen kann. Das lialbstufenpotential ist be dem Co(III)— 

Acetj'laceton viel positiver als z.B. bei Co(III)-tris~Athylendiamin- und bei 

Co(IID-Hexammin-Ch)ond. Auf dessen Grund kann man annehmen, dass die 

letzteren Verbindungen eine viel grössere Stabilität haben 

In Untersuchungen - die jetzt im sind - werden polarographische 

Messungen in Lösungen von verschiedenen pj.pWerte und Ligand-Konzentrationen 

durchgeführt. 
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KINETISCHE UNTERSUCHUNGEN ÜBER ZERSETZUNG VON 

KUPF ERAMINKOMPLEXE 

Von J . NYILASI 

Institut für Allgemeine und Anorganische Chemie der L. Eötvöä Universität, 

Budapest 

Es wurde die Zersetzungsgeschwirii^ceit verschiedener Kupferamin 

Komplexe zwecks Aufklärjung des Zusammenhanges zwischen Kömplexbii-

dung und katalytischer Desamination untersuclit. Die Versuchet würden in 

1 n NaOH Medium bei 100 °C .hinter gleichzeitigem Durchleiten von Luft durch-

geführt. Während des Fortschreitens der Reaktion wurde die freigewordene Meii-

ge des Ammoniak-Stickstoffes gemessen. Dies wtrde weiterhin als Prozent des 

N-Gehaltes des in' frage stehenden sAmins angegeben. Über diei Einzelheiten der 

Methodik sei auf frühere Mitteilungen hingewiesen , 

Die Untersuchungen wurden vor allem mit verschiedenen Aminosäuren 

durchgeführt, Die Gemische waren bezüglich der Aminosäuren 0,04 molar und 

erhielten verschiedene Mengen von Kupfer. Die grösste Desaminierungsgeschwin-

digkeit konnte meistens bei Verhältnisse von 1 Mol A ^ ^ o ^ u r e : 0,05 g-Atom-

gewiclü Cu beobachtet werden (Tab. I.) 

Im Falle des Serins, Theonins, Tyrosins. Cysteins und Hystidins zeigte 

sich aber das Maximum der Zerfallsgeschwindigkeit bei grösserem Me{allgehallt. 

Das verschiedene Ausmass des Ammoniakabspaltens der einzelnen Ami-

nosäure-Komplexe, - das oft von einer Induktionsperiode eingeleitet wird -

steht mit der Komplexstabilität und Raumstruktur im Zusamnenhang. Im allge-

meinen ist es feststellbar, dass falls am asymne Irischen C-Atom der Amino -

säfire eine elektronenabstossende Gruppe (Alkylgruppe) anhaftet, ist die Elektro-

nendichte am N -Atom grösser und demgemäss erfolgt die Aufspaltung der C-N-

Bindung nur nach längerer Zeit und auch dann nur in kleinerem Masse. Infolge-

dessen ist auch die Ammoniakabspaltung nicht merkwürdig. 

Im Gegenfal! aber, wenn das^ Asymmetriezentrum mit einer elektronanzie-

hende Gruppe ( -OH. ,-SH. -COOH, -Cgd5 ) verbunden ist. nimmt die für die 

C-N Bindung massgebende Elektronendichte ab, -̂ nd infolge des beiderseitigen 

elektronabziehenden Effektes geht das Aufspalten der C-N Bindung leichier vcr 

sich, und das Stickstoff spaltet sich als Ammonkk ab. Unter Ausschluss des 

Luftsäuerstoffes zeigt sich eine nennenswerte Ammoniakbildung nur im Falle 

des Arginin-Kupferkomplexes, was die Folge der bedeutsamen hydrolytischen 

Spaltung dieser Aminosäure ist [21. 

Neben den Aminosäuren wurden auch verschiedene andere Amine un-

tersucht. Darunter wurde gefunden, dass Alanin, Taurin, Nitrilotriessigsäüre und 

Triaethanolamin keine ammoniakliefernde Spaltung untergehea Weil diese Ami-

ne ausser Triaethanolamin das Metall in komplex-gsbundener. Form zu halten 



Tabelle L 

_0 a05- . r o 

2 _4 ,6 10 12 16 Stunden 

% N 

Glykololl 8.8 47,5 91,4 100,0 • 100,2 100,2 

ck.-AIanin 1.0 2,2 3,5 12.6 28,0 62,0 

Valin 0,9 2.1 . 3,3 . 5,7 7,1 9,1 

Leucin 0,6 1,3 2,1 3,2 4.3 5.6 

Cystein 23,4 43,0 64,1 83,7 86,5 88,5 

Methioain 3.0 12,5 25,0 42,9 50.0 62,1 

Serin 9,9 28.0 50,0 99,9 99,9 99,9 

Threonin 1,1 2,4 3,7 7,0 13,5 67,9 

C -Phenylgly 
kol-oü 32,0 SL9 84,5 93,2 95,8 99.0 

Phenylaiginu 0,8 1,6 2,5 5,3 7,6 12,4 

Tyroaiii 4,0 8,9 •14 J ÍM 33,6 46,5 

3,5 'D»n'.troty-
rosin 37,0 47.5 55,6 64,0 67,0 73,6 

Asparagin • 

säure 0,7 1,5 2.6 5,2 7.7 21,3 

Glutaminsäure 3,1 15.0 32,7 70,5 70,4 82,1 

Oxyglutamin-
säur« 0,9 1,8 4,9 15.6 23,5 37,5 

Prolin 1,1 5,2 13,0 27,8 35,0 49,9 

Oxy prolin 3,2 9.7 15,2 24,9 28,4 35,0 

Tryptophan 10,0 18,5 23,0 32,1 28,7 38,5 

Ilisfidin G„6 10.5 122 15,3 : 16,4 18.3 
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2 4 6 10 12 16 Stunden 

% N 

Lysin 4*4 9»2 15.7 3U9 39.0 52,0 

Arginiii 7,5 15.1 22,9 40.9 47,4 59,6 

Ornithin 3,0 10.5 25,2 51.5 61,7 75,3 

Citrullin 1.1 2.7 5.0 11.0 15,2 24.8 

Tabelle II, 

0*50 - Gu 

Aethanolamin 2,6 5,2 7,0 10.6 12,0 15,5 

Diaethanolamin 2,5 9,0 16.2 29,1 32,8 38,5 

Triaethanolamin - - - - -

Aethylendiamin 21,9 40.8 52,5 65,0 68,3 
• 

74.0 

Propylendiamin 24,0 40.6 52,1 64,1 67,5 72.2 

Triemthylendiamin 15,4 25,2 33,7 43,5 46,2 49,2 

Tetrametliylendia-
min - - - - -r 

Aethylendiamän- • 

tetraessigsa:n\3 0,9 1.8 2.1 9,0 22,6 • 35.1 

Monohydrokyaethyl-
triliidroxyprop/i-
aethylenJLamm 1,2 2,6 6,0 19,7 27,2 39,2 

Diaminocyclohexan« 

tetraessigsäuro 0,3 0.5 0,7 u 1,8 2.5 

Diaethylentriamin 37,8 . 54.1 61.9 71.2 74,3 79,6 

Triaethylentetramin27,8 45.4 55,7 67.2 71,0 77.6 
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Tabelle III. 

L •••• Alanin - 0,10 •- Cu 

2 4 6 10 12 16 Stunden 

% N 

Ohne Weinsfein -

säure 1,0 1.9 2,6 7,3 10,7 20,5 

L-Weinsteinsäure G.1 31.9 64,5 93,2 97,0 100,1 

D- 3,5 12.8 33,3 82, i 91,6 99,2 

Meso 2,0 17,6 62,5 78,2 01.9 

D-Alanin « (Ü0 - Cu 

L-Weinsteinsäure 3.5. 11,2 31,6 79,9 90,0 97,8 

D- 5.4 3Q.I 60,6 91,6 94,5 99.1 

Meso • '- 2.1 6,9 16,5 60,0 76,4 92,6 

nicht imstande find, verbleibt auch die Desamination, Die Kupferkomplexe d£s 
Aethanolamins and Diaethanolamins zerfallen in verhältnismässig kleinerem 
Masse (Tab, II;), 

Die Angaben bezüglich der verschiedenen Polyaminen befinden sich eben 
falls in der T?.b„ IL Diese Daten beziehen sich auf solche Fälle, wo je 1 Mol 
Komplexbildner 0,5 g-Atomgswichte des Kupfers fallen, Bei der Homologreihe 
der Diaminen ist es deutlich erkennbar, dass die Desamination bei solchen Um -
ständen den maximalen Wert erreicht, wo die Möglichkeit der Bildung eines 5 
gliedrigen Chelatrjnges» als zur Komplexbildung gegeben ist. Tetra-, Penta- und 
Hexa -mefhylendiamin erleben überhaupt keine Desamination. Diese Amine sind 
- wie bekannt - für Komplexbildung nicht geeignet. 

Vergleicht man die Desaminationsgeschwindigkeit der Kupferkomplexe 
der Aethylendiamintetraessigsäure und die der 1,2 Diaminocyklohexantetraessig-
'säure, so ist es vyaniehrnbar, dass letztere fast keine Zersetzung erIeidet,Die 
Ursache dieser Erscheinung ist wahrscheinlich in der elektronabstossender 
Wirkung des Cyklohexanringes zu suchen. 

Weiterhin konnte festgestellt werden, dass die Anwesenheit verschiede-
ner fremder Komßloxbildi^qr auf die Zerfallgeschwindigkeit der Aminkomplexe 
weitgehend' beschleunigend auswirkt. 

Wie es meipe besherigen auf Alanin und Weinsteinsäure bezüglichen 
¡Beobachtungen bewiesen, \§t diese katalytische Wirkung konfigurationsabhängig. 
Aus der Tab. III.A ist es ersichtlich, dass die Geschwindigkeit der Desamina-
tion bei Liganden von der §elben Konfiguration einen maximalen Wert erreicht. 
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MUTUAL CATALYSIS IN SYSTEM CoUD-CLYCYLGLYCINE-

ASCORBIC ACID-OXYGEN 

By M. T. BECK and S. GÖRÖG 

Institute of Inorganic and Analytical Shemistry. The University, 

Szeged 

Many papers deal with the phenomena observed on the oxygenation of 

different Co(II)- amino acid and peptide complexes. It was observed that the 

oxygenation takes place in two steps. The first step is a reversible uptake of 

molecular oxygen followed by an irreversible process. Tlie most thoroughly ", 

studied systems are Co(ü)--histidine and Co(II)~glycylglycine [l^. [2]. In tlie 

earlier investigations it was supposed that the valence of central ion does not 

ciiangq in a Co(II)~histidine system either in a reversible or an irreversible 

reaction. Tanford and his coworkers' paper does not deal with this problem 

dcsfiaiteiy. 

investigation aimed to study the catalytic effect of these compleses 

on autoxidatioa reactions. Co(II)-glycyiglycine was chofsei. as model, since -

according to earlier findings - in the case of Co(ID-histidine complex disturbing 

by processes have io be taken irto consideration First of all we examined the 

validity of tlie earlier statement tliat the oxidation state of central ion does not 

change during even the irreversible reaction. 

The simplest way for tlie solution of this problem is the comparative study 

of the propsrtias of Co(III) complexes and the products of irreversible oxidation 

[3]. á n e i v method to prepare Co( III)-glycylglycine complex was elaborated. 

The essGnca of this method is that the complex is prepared from hexammine 

Co(ÍÍI) chloride and gly.c/íglycine in the presence of active carbon as catalyst. 

The aiasonidm salt was obtained with 90£per ceti yield, the free acid with 30 

per cent yield. The properties of complex obtained are the same as that of tlie 

product of irreversible oxidation of Co(II) glycylglycine. The anion character of 

tlie complex is proved by its electrophoretic behaviour and that the compound 

can be prepared in the form of ammonium salt. 

It may be expected thai the complex formed during the reversible oxigenation 

can catalyse tlie autoxidatjon reactions since tlie attachement of oxygen into the 

complex molecule causes the weakening of the 0-0 bond. Really, our experiments 

showed that the Co(II) glycylglycine complex is an effective catalyst of different 

autoxiclati Oil procsssss :iU [oxidation of ascorbic acid. 

The gasvolumetric kinetic experiments weire carried out in a Csűrös 

apparatus [l-J . 

Experiments carried out at different pH showed that tlie velocity of catalytic 

reaction and Hie amount oxygen consumed increase with increasing pIKFig. 1). 
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Hl? 0 

Fig. 1. 

Catalyzed oxygen unlike of ascorbic acid at different pH, 
(Oxygen consumtion of blanks are sdbstracted.) 
C a s c -.4.10-2; C C o = 4.10-3-; tsrfogat 25 ml. 

t flli-n *<« 

Fig. 2. 

Change of absorbancy during the oxygenation of Co/II/-gycylglycine 
complex innthe presence and abs^jice of ascorbic acid. 

'Co 
to-3, ^ e / l ; C 10 

a s c - mole/1', pi I 
filter S 52 

8 ; cuvette 3̂ 5 cm i 

1,6 

U 

o,« 

11 
u 

Co, : PiSC 

- J'-IS 
-
-1:1 

t miu t o 

¿ ^ c l Fig. 3. 

Effect of f8 on the formation of intermediate. mole/1 

pH • 7,5 cuvette 5 cm i wavelength 35o mp. 
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Neither the Co(II) a or t'.\<s product of irreversible oxidation (Co(III) glycylgly-
cine complex) can catalyse the auloxidation of ascorbic acid,' consequently, the 
oxygen carrying Go(Il) glycylglycine complex is responsible for th® catalysis 
observed. Below w© shall present a direct @vid®nce of this. 

During these experiments an unexpected phenomenon was observed. 
Namely, in the presence of Co(II)glycylglycine complex not only the autoxida-
tion of ascorbic acid is accelerated but the ascorbic acid also increases the 
velocity of oxygenation of Co(II)glycylglycine complex. This latter process can 
be easily followed by spectrophoiometric measurements. The absorbancy of 
CoGDglycylgiyciiie is negligibly small in comparison to the absorbancy of 
both the oxygen carrying and the irreversible complexfs. Simultansous determi-
nation of thase two compounds is possible because the brown intermediate has 
a selective absorbancy in the near ultraviolet while at 520 nyi the absorbancy 
both of the complexss is UT same. So th© measurement at 520 mu gives the 
sum of the complexes, while the msasuremsnt at 350 nyu gives the amount 
of the oxygen carrying complex only. Experiments were carried out partly 
with Pulfrich photometer in 3,5 cm cuvette by applying S 52 filter, partly 
with Beckman B spectrophotometer in 5 cm cuvette at 520 and 350 m/i 

Fig. 2 shows that the velocity of oxygenation of CoCID-glycylglyciae 
complex is greatly accelerated by ascorbic acid. The effect of the concentra-
tion of ascoroic acid on the oxygenation is shown in Fig. 3, For sake of a 
better perspicuity th3 data obtained at 350 m^are plotted only. As can be seen 
from Fig. 3 the concentration of the oxygen carrying complex changes according 
to a maximum curv.?. in time. The rate of oxygen consumption first increases 
on increasing the concentration of ascorbic acid, over certain concentrations it 
becomes iadapandeat of ii. The absorbancy is, not reduced to zero even after 
a longer time because th® oxidation products of ascorbic acid also absorb at 
this wave .bugth. 

F'r, sY> V3 a? effect of pH on oxygenation. It is apparent that both 
the velocity of oxygenation and the maximum concentration of intermediate inc-
rease monotonously on increasing the pH. Concerning TANFORD and his co-
workers' /.¿vsshgations -- which are supported by our experiments - that the 
brown intsroiediab can be observed at higher pH vaflies only (over pH 8), 
further, according to the date of Fig, 3 and 4, in the presence of ascorbic acid 
the intermediate axil's for a longer tims at relatively low pH, one must 
suppose that either t!i3 ascorbic acid or its oxidation products is built into 
the complex an-:! hereby stabilises it Here we note that the complex forming 
effect -jf us oxidation products of ascorbic acid exhibits in the autoinhibition 
phenomenon in this system what is ©vidsnt from the curve _d of Fig. 4. In this 
expariarsnt tins reaction mixture contained beside fresh ascorbic acid an amount 
of oxidized aseoro.'o acid, no. In this case the curve lies considerably lower 
than without oxidized ascorbic acid. 

From the comparison of gasvolumetric (autoxidation of ascorbi£ acid) 
and the spectrophotometry (oxygenation of Co(II)-glycylglycine) measurements 
it can be seen that the velocity of autoxidation changes parallel to the concent-
ration of brown intermediate and reduces to the velocity of non-catalyzed r®MCr 
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Fig. 4. 
o 

Effect of pH on the formation of intermediate. CQq [0 mole/1; 

C a s c iO" 2 ; cuvette 5 cm', wavelength 350 mji; 

a.|T pl-I 6.9; b.) pl-l 7.5: &) pH V . t ; 4 ) pH 7.5; 

the solution contains i0"4 mole oxidized ascorbic acid, too . 

tion when the concentration af intermediate - the catalyst - is reduced to zero. 

The autoxidation of ascorbic acid and the oxygenation of Co(II) glycylglycine 

are not simple reactions themselves. The simultaneous investigation of these i 

makes almost impossible the quantitative treating og the data. Nevertheless the 

experimerts show that in the system Co( II)-glycylglycine-ascorbic »afcid-oxygen 

mutual catalysis or otherwise lire step-by-step activation of molecullr oxygen 

have to be taken into consideration From the molecular oxygen and ascorbic 

acid a labile adduct forms. This adduct can react with CodDglycylglycine in 

a fast reaction whereas the oxygen carrying complex and ascorbic acid form . 

The oxygen carrying complex having a higher activated oxygen oxidises the 

asdprbic acid with greater velocity than the molecular oxygen. 

It is' impossible to give a detailed mechanism, because of the mentioned 

disturbing by-processes. According to our preliminary experiments tire 

Co(II) glycylglycins complex can also catalyse tie autoxidation of sulphite and 

the phenomena observed in the case of ascorbic acid appear in this system too. 

Further experiments with this and other simple redox systems will be carried out. 
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POLAROGRAPHIC INVESTIGATION OF THE COMPLEXONATES OF 

ALKALINE -.EARTH METALS AND ALKALI METALS 

By K. GYORBIRO 

I • 
Department of Inc,-ganic Chemistry. Polytechfucal University , 

Budapest 

The effect of oomplex-formationsj oh the polarographic waves of alkali 

and alkaline-earth metal ions has scarcely been studied. As the investigation 

of this matter is a very interesting one from theoretical, complex-chemical, 

practical and analytical, point of view, I began investigations in tliis direction, at 

first using the Schwarzenbach's complecons. 

After a few pre-experiments this method looked promising: to examine 

the formation of the polarographic waves of alkali and alkaline-earth metal ions 

as a function of pH in the presence of nitriloi.cetic acid (NTAi.e.HgX) and 

ethylenediaminetetraacetic acid (EDTA ue.H^Y) as complecforming. According 

to Koryta and Kossler [l] between the stability constant of the complex (KiVj) 

and the height of the polarographic wave ( i j ) to be measured in solution witn 

given pH tlie following expression exists: 

K 
(i 

MZ -
> [h i 

C - c. . C1 - U- 1 . K . 
S M i d J J 

where i j is the heiglit of the polarographic wave if tliere is no complex-formation 

c s is the total (analytical) concentration of the complexforming, c^j is tie total 

(analytical) concentration of the mstal. Kj are tlie last dissociation constants of 

the NTA i.e. of tlie EDTA tie values of them are according to Schwarzenbach 

and co-workers £2] in 0.1 n KC1 solution for NTA: pKg = 9,73; for 

EDTA: pK3--6.1,6 and pK^ * 10,26 . 

This expression can be used for calculating stability constants, if tlie 

dissociation of tiie complex ion takes place ratlier slowly and tie kinetic member, 

from the dissociation of the complex ion does not increase the height of the 

diffusion wave corresponding to the contcentration of free cations. In studying the 

NTA complex of the Cd + Koryta and Kossler used streaming mercury electrode 

to eliminate the kinetic member. . . . 

In our earlier investigations [3iJ we had shown that on streaming njercury 

electrode every a lkal i metal ion. further Ba + . Sr Ca + and Mg gave 

excellent polarographic waves. So, using tie streaming mercury electrode, it is 

possible to study the complexes of tliese ions polarographically. 
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Experime ntal 

The experiments were carried out with a modified streaming mercury 

electrode, described in a previous article [4^ . the polarograms were 

registered with Radioneter polarograph Type PO 3 . 

As supporting electrolyte recrystallized [N(CHg) 4]I was' used in 

0,10 - 0,12 concentration. The pH of the solutions were adjusted with 

0,1 HC1 or N(CH3) OH solution Tie [NKCHg >4]011 solution was freed from 

carbonates with strongly basic anion exchange resin (Amberlite IRA-4oo). 

The •investigated solutions contained the complexforming in 100—5o mg/25 ml 

concentration and the alkali or alkaline-earth metal ion in l,6,i0~ concentratioa 

Results and Discussion 
From some pre-experiments it was clear, that the constant pH of the 

solutions could not be secured by employing buffer-systems, because then a 
disturbing kinetic hydrogen wave exhibited in the nearly neutral or slightly 
acidic solutions. 

If buffer-system is not ^used. tie experimentally examined pH-region 
is confined to acid side by the appearance of tie hydrogen wave according 
to the hydroxonium ion reduction. In tie presence of NT A this was about -J, -
4,8 - 4,9 pH, in the presence of EDTA about 4,5' pH,, but tins value depend on 
the concentration of the acid toa It is interesting that the EDTA gives about 
pH 5 a second wave too, which is probably in accordance with some non-
ionized proton reduction (e.g. to the [H2 Y"} + e ? ^ H Y P ~ + H electrode 
process) and in the environment of the cathode it has not any essential influence 
on tlie pH either. 

/ loo mV 

Fig. 1. 

The variation of the strontium wave at varioiis values of the pH in a sojiiion 
CQntaining NT\. Streaming mercury electrode; 0,1" mfNCCHs^J • 

Each curve starts at -1.5, % 1 t*? 

Curve 1. Q,8,;lCn«-.m Sr f * , 0\.m NT A 

Curve 2. O.S.IQ"^ m S £ + .2,09* m NTA pH «5.8 

. Curve 3; 0 , ^10^ ¿1 S r + . 2,09 m NTA pH '«-6,6 

Curve 4. 0,8.10"' m S r ^ , 2,09 m NTA pH « 7,0 

C,urve 5. 0 m $r*+ . 2,09 m NTA 



68 

0 
Figure 1. shows ciie changing of the Sr + wave at different pH in solu-

tion containing NTA. 

Table. I. shows the data obtained by the polarog-apldc examination of the 

NTA and E 0TA complexes of some alkaline-earth metal ions. 

Table 1 

Examined 

system 

Concentration 

of the complex-

forming 

pH »1 

'd 
108 k M Z 

measured ; 

l o g k M Z 
in l i terature 

Sr2+-NTA 2,09.10 ~2 
5.0 

5.8 

6.6 

7.0 

0.843 

0.448 

0.256 

0.184 

5.68 

5(71 

5.28 

5.07 

4.98 

•i 

Mg2+-EDTA 6.85.10"3 4.15 0.442 10.46 8.69 

4,35 0.209 10.50 

Mg2+-NTA 2,09.10"2 4.95 0.50 6.47 5.41 

Ba2+-EDJA 1. 3 7.10~2 
5.5 0.148 8.08 7.76 

According to the data of tie table the disturbing effect from the accidental 

unnegligible velocity of the complex-dissociation cannot be noticed, though we want 

to clear tie latter factor by further examinations perhaps with propping mercury 

electrode. So it will be possible to study the dissociation velocity constants £6^ 

with polarographic measurerements. 

It is also remarkable that tie appearence of tie second wave according 

to the reduction of the complex ion could not be noticed in eitler of the cases 

examined. The explanation of this is tliat the MeY 2"" i.e. iVieX- negative 

charged ions cannot be in contict with a cathode of strongly negative potential 

Among tie alkali metals the Li+ ion forms tie steadiest complex with NTA 

and EDTA. But polarograpliically in tie letter experimental circumstances (using 

streaming msrcury electrode in aqueous solution at 10~2 m complexforming con-

centration) the lowering of the height of the Li+ wave could not be noticed up to 

pH = 10 . Tliis phenomenon can be explained by tie fact that tie Li+ complex 

dissociates with great velocity. 

But if tie composition of tie medium is clanged so tliat it should be favourable 

to tie forrration of a complex, tie existence of alkali metal complex can be 

polarogra pliically demonstrated. So" in 50 % aqueous alcoholic solution of 0,25 m 

[N(CH3) 4]0H + 0.25 m (N(CH3) 4 ) 2 H 2Y a t 4.10-3 n N a +_ i o n c o n c e n t r a t i o n 

an oscillopolarographic -gp - V curve could be made (Fig. 2.), on tie cathode 
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. Fig. 2. 

Oscillopolarograpliic ••]," - V curve of a solution containing Na+ and 
EDTA. Tlie curve starts s>t -1.3 V. 

branch of which two cut-ins could be noticed. 
From the - 2.0 V potential value belonging to the first cut-in it is probable, 

that it corresponds to the reduction of tin free Na+ ions. The potential value 
belonging to the sectoral cut-in is - 2,4 V', here the reduction of the Na-EDTA 
complex, i.e. at an anod process the solution of Na as a complex takes place. 

Ths changing of the oscillopolarogram in tine is interesting, too. After 
preparing the solution, on the cathode branch only the first cut-in could be 
noticed, in a few minutes it becam e smaller and smaller and the second cut-in 
developed more and more. Tliis observation shows the formation of the Na-rEDTA 
complex in time. 
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ON THE STABILITY .AND CATALYTIC ACTIVITY OF IRON(III)-

TRIETHYLENETETRAMNE COMPLEX 

By S. GÖRÖG and M. T. BECK 

Institute of ^norgaric and Analytical Chemistry, Tie University, 

Szeged 

The chemistry of irondlDpolyethylenepolyamine complexes is not well 

known. Therefore WANGs observation [l] tliat the irondlD-triethylenetetramins 

/FedlDTETA/ complex is a very effective catalyst of the decomposition of 

hydrogen peroxide is of great interest. 

According to WANG tie four N atoms of TETA are not coplanar thus 

in the plane determined by Fedll) and the two secondary N of TETA. two 

coordination places are frse. These places are filled-at the relatively high 

plKpH 9-11) where the experiments were carried oiiby hydroxil ions, which 

are displaced by 00H" ion in the presence of IT2O2 . The 0-0 borrh looses 

due to intramolecular rearrangement ani this intermediate easily reacts with 

another 00H" to yield oxygen and regenerate the catalyst. 
The rate of process is determined; by the first reaction and thus tie rate 

of decomposition of hydrogen peroxide" can be expressed by a bimolecular rate 

^ ¿ [ H 2 P 2 ] , _ k [ ( T E T A J F e í Ű H ^ ^ O ^ 

dt 

WANG's most decisive evidence for the above mechanism is that the 

Fed l l ) compleses of »¿hytanediamine and diethylenstriamine are much smaller 

effective catalysts f!isn the FedlDTETA, the tetraethylenepentamine complex 

is practically inactive. This argument is reliable only if the stability of these 

complexes allows their existence in a Beal concentration at pH 9-11. In the 

case of ethylenediamine and diethylenetriamine complexes it is beyond doubt 

that these complexes cannot exist at such a high pH for the tetraethylenepentamine 

complex there are no data. It would be very important to study the action of 

otetraethylenspentamine on tie catalytic effect of FedlDTETA. If WANG's 

supposition is right inhibition effect would have to be obser ved. In lack of . 

tetraethylenspentaraine theso planned experiments are not performed. 

We carried out kinetic experiments to learn more about this syWm. The 

reaction was followed by permanganometric determination of non-decomposed 

hydrogen peroxide. 

It was stated that t'13 rale of tie reaction is strongly influenced by 

hydrolisis and to obtain well reproducible result one must work under strictly 

defined experimental conditions. 
Experiments showed that during the catalytic decomposition of hydrogen 

peroxide the TETA is oxidized. This oxidation leads to the gradual decomposi-
tion of the complex and sn Ilit* raaslkur .lecomes slower and slower. The 
oxidation of TETA during the decoropo. .' 
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tion was quantitatively s tud ied^ . Tlie oxidation of TETA takes place parallel/ 

to the decomposition of hydrogen peroxide '• this process is also catalysed hy 

the F®(III)TETA complex. A consequence of the oxidation of TETA is tie 

decrease of bimolecular velocity «constant» in tins. 

In the case of smaller concentration of TETA ( 10" mol/l) this oxidation 

involves an interesting phenomenon : the relative quantity of catalytically decompo-

sed.hydrogen peroxide firstly increases with increasing Fe( I I I ) concentration, 

after reacliing a maximum slowly decreases to a limit value. This maximum 

curve of conversion can be explained as follows ^ The rate of the oxidation of 

TETA increases more quickly tlian tliat of the decomposition of hydrogen per-

oxide with increasing the Fe(I l I) concentration. Over certain Fe(II I) concent-

ration ti© TETA which is necessary for the catalytic decomposition of hydrogen 

peroxide is oxidized in initial stage of reaction and during tills time the <~exien t 

of decomposition of hydrogen pero^tide is small. _ 

In the case of higher concentration of TETA(5.10~ mol/1) ti» rate of 

reaction is not strictly proportional to the Fe(III) concentration.1- The rate 

constant calculated according to the bimolecular expression increases with 

increasing concentration of Fe(II I) . When the FeCIII) concentration is higher than 

10"5 mol/l the catalytic effect of colloid Fe(OH)3 has to be taken into conside-

ration 

The rate of decomposition reaction depends on the pH. WANG's equation 

refers only to a gfcfen pH. On the B'asis of WANG's data we found tliat the rate 

constant of following equation is independent of pH '• 

- d CH2P¿3 . u fre( IIPTETA] [iIO?] 

dt [OH ] U f ' 

The effect of hydroxyl ions is a double one. On the ore hand, the hydroxyl ions 

promote the forma tion of perhydroxyl ions, on the other, they compete with the 

perhydroxyl ions for the coordination places of catalyst molecule. This supports 

the view that the perhydroxyl ions are built into the complex, however, we dont 

know whether the perliydroxyl ion should occupy one or two coordination 

place(s). 

We had to know the stability constant of the FedlDTETA complex in or-

der to estimate the upper limit of concentration of the complex at given pH 

and TETA concentration. Since under our experimental conditions this value 

is not greater than about 10" mbl/l stability constant cannot be determined 

by the usual methods. The catalytic properties of complex makes possible 

the determination of the stability constant on tlie basis of a new principle. 

The method is based on the inhibition effect of ethylenedia:.iinetetraacetic acid 

(EDTA). Namely, tie EDTA forms with the FeC III) a very stable and cataly-

tically inactive complex. From the extent of inhibition on tlie effect of EDTA the 

stability constant of Fe(III)TEIA comple* can be calculated, knowing the to-

tal concentrations, thevstabi!ity constants of Fe(III)EDT4 compleSc and the 

acidic dissociation constants of EDTA and TETA. Using SCHWARZENBACH's 

data for Hie stability of Fe(III)EDTA the stability constat! of Fe(III) TETA 

was found to be 8.ai021
 . From the comparison of the inhibition effect of 
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EDTA and 1,2 diaminocyclohexanetetraacetic acid (CDTA) the stability 

constant of FeOIDCDTA complex can be calculated, considering the different 

stability of mixed complexes formed with hydrogsn peroxide [4^ , 

The enormous great catalytic activity of Fed lDTETA complex makes 

possible the simple and accurate permanganometric determination of minute 

amount of Fe (0.03 - 1.2j* g ) f 6] . 
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ON TIE DISTINGUISHED POINTS OF THE COMPLEX FORMATION 

FUNCTION 

By P. HUITN and M.T. BECK 

Instituts of Inorganic and Analytical Clemistry, Tie University, 

Szeged 

The complex formation 'Vnrtjon 'overage coordination number) introduced 

by BJERRUM and LBDPN cx - M 
C Me 

taking into consideration the successive equilibria, can be written in the following 

ZZ i Kj m * 

* • ^ T — ( 1> 

Certain points of tliis function love peculiar properties. According to BJERRUM 

the reciprocal va!aes of the free ligand concentrations in the so called^ "half value 

points» (iT =. n-l/2) give direcfly the values of tie equilibrium constaris K^ We 

stated those relations of île ajustants which render possible the very good 

approximation of the formation constants. Nevertheless it must be noted that tie 

half value points have no exact chemical meaning. 

In contrast to tliis tie so called integer value points of formation function 

have the following chemical meaning • when n " n the concentra Bon of MeX 

[ W -
r j x f 

N ~ G M e . (2) 

Cao w * 
reaches its naximal value. This can be* easily seen differentiating (2) and this 
is valid independently of the relation of tie constants 

Experimental methods ,vcve elaborated to determine the tie integral value 
points of tie formation Lectin. These methods make it possible to control the 
reality of tlie formation constants estimated by the usual methods, 

The details of this work will-be published in Acta Cldmica Hungarica. 



HETEROGENEOUS CATALYSIS OF EXCHANGE AND REDOX 

REACTIONS OF COMPLEX COMPOUNDS 

By M.T. BECK and I . BÁRDI 

Institute of Inorganic and Analytical Chemistry, The University. 

Szeged 

A great deal of observations show that ma terials with large surface can 

increase the rate of certain complex reactions, SCHYVARZ and KRŐNIG f l ] 

transformed the hexammine - Co(III)~chloride into chloropentammíhe CoCIil)-

chloride by applying active carbon as catalyst. SCHILOW and NYEKRASOV 

{2} pointed out that different Co ( I I I ) complexes are adsorbed on active carbon 

and partly reduced. BJERRUM applied the catalytic effect of active carbon to 

determine the stability constants of different Co(III) complexes jj3] and to 

prepare hexammine Co(III) salts [43 . Tlie catalytic effect of charcoal was 

used for preparation of many CoCIII) completes by BAILAR and WORK [5} 

SCHWARZENBACH £6*] used charcoal activated by palladium to prepare tie 

CoCIID-ethylenedianinetetraacetic acid complex by the following exchange 

reaction ( 

Co(Md3)| +EDTA4" - Co(I IDEDTA" + 6 NH3 

Our work aimed firstly to obtain data on the mechanism of tlie catab'sis, 
further to simplify tlie preparation of some Co(III) complexes by applying the 
catalytic effect of active carbon. 

In order to elucidate tlie mechanism of catalysis the system Co(NHg) Q -

EDTA - active carbon was studied in s olution with and witliout buffer' 

Experiments . W Ü T B carried out as follows. The reaction mixture was 

composed in a 250 rnl measuring flask. Tlie concentrations of solutions for 

hexammine Co(IID-chloride were always 0,008 mol/l . The solution was 

intensively stirred by vibration stirrer. The reaction begins on addition of active 

carbon. After this from time to time samples were pipetted from tie solution 

and filtered from tie charcoal. The .reaction was followed by measuring the 

absorbancy of these samples by Beckman B spectrophotometer at 540 mp^in;! 

5 cm cells. 

Tie effect of temperature. pH and tie concentration of EDTA and tie 

catalyst on the rate of reaction was examined. It was established that the rate 

of reaction is proportional to tie concentration of EDTA and inversely proportional 

to the concentration of ̂ hydrogen ions. On increasing the amount of catalyst tie 

velocity of reaction first increases then it reaches a maximum. Further 

increasing the amount of active carbon the conversion decreases. This can be 

interpreted by the reducing effect of the active carbon. He reduction of 
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CoCIII) complexes in the presence of active carbon was definitely proved. 

Fig. 1 shows the effect of temperature on the rate of reaction The 

activation energy of the catalysed excliange reaction was found to be 18 kcal 

as it can be seen from Fig. 2. 

Similar experiments were also carried out with aquopentammine-Co(III) 

and- ehloropentammine CoCIII) complexes, however, in these cases the rate 

of exchange reaction is extremely great. Consequently it would be a plausible 

explanation for the mechanism of exchange reaction that the active carbon 

catalyses the hexammineCo(III) - aquopentammineCo(III) transformation. Since 

the velocity of tins transformation - according to our' investigations - is r.-

smaller than that of the exchange reaction this interpretation must be out of 

consideration. 

On Ithe basis of kinetic investigations the most probable explanation is 

that under the influence of adsorption the coordination spliere of the adsorbed 

complex looses. The collision of the adsorbed complex with ligand - which 

forms a thermodinamically more stable complex - is more effective than the 

collision in the solution. Naturally, the loosening of the coordination spliere is 

inversely proportional to the symmetry of the complexes. The experimental 

findings are in accordance with this view • tie hexammineCo(III) reacts faster 

than the aquopentammineCo(III) or the ehloropentammine CoCIII) complexes. 

As was mentioned above the catalysis by active carbon was succesfully 

applied to prepare hexammineCoiIII) salts. The effect of catalysis was inter-

preted as tie catalysis of equilibrization between the different CoC III) complexes. 

In our opinion the charcoal plays a role in tie oxidation of CoCII), too. The 

catalysis of oxidation was easily demonstrated in the case of CoCII) glycylglycine 

complex. As it is well known the oxidation of this complex by molecular oxygen 

takes place in two steps. At higher pll the formation of a brown intermediate 

can be observed, while at lower pH CpII 5-7) the end product - CoCIII) 

glycylglycine complex - forms immediately. In tie presence of active carbon 

the red end product is formed immediately at higher pH. 

Experiments were carried out in order to establish whether tie active 

carbon can catalyse the reduction of CoCIII) complex by different reducing 

agents. It was found that the charcoal can catalyse the reduction processes, too. 

For example, it was stated that in the presence of active carbon the 

chh>ropentammineCoCIII)-chloride is reduced by ascorbic acid. In acidified 

medium the reduction takes place with a measurable rate, while about pH 5 the 

reaction is immediate (Fig. 3.) Under these cirsumstances the hexammineCoCIII)-

chloride cannot be reduced. 

The exchange reactions catalysed by charcoal were used for preparative 

purposes, too. We prepared the CoC III) glycylglycine complex and pointed out 

that it is tie same as the product of the irreversible oxidation of CoCII) -

glycylglycine. The details of that work are given in another paper [7^ . 

He preparation of tris-acetylacetoneCoCIII) complex from different ammin, 

complexes of CoCIII) has tlioroughly been studied. In tie course of that work 

the tris-acetylacetoneCo(III) was prepared with good yield from 
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hexarnmineCoClit)-chloride with acetylacetone in tie presence of charcoal. 

Chloropenta.ijmineCo(IIi"> chloride and aquopentammineCo(III)-chIoride react 

with acetylacetone faster than tlie hexammine complex does, the reaction takes 

place - although with a more lower Irate - even in tlie absence of active 

carbon. On applying the acetylacetone in excess tlie yield decreases .¿since a 

reduction of the Co (I I I ) complexes by acetylacetone occurs. This' reduction 

is proved by isolation of bisacetylacetoneCo(H) complex from the solution. 

During our experiments it was observed that on varying tlie experimental 

conditions tie tris-acetylacetone-Co(III) complexes obtained are of different 

colour. We thoroughly studied tliis problem taking into consideration an obser-

vation of FERNELIUS [8] that this complex exists in different crystal forms. 

Namely the existence of stereoisomers of tris-acetylacetoneCo(III) would solve 

the essential problem of the structure of acetylacetonate complexes 

whether the two oxygens of acetylacetonate are equivalent or not. Tlie experi-

ments - completed by crystal iographic and X ray diffraction studies for which 

thanks are due to Dr. GY. GRASSELLY and Mr. D. KIRÁLY - proved beyond 

doubt that in this case no stereoisomerism exist. 
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