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PRIEKŠVĀRDS. 

Šis īsais ievads komplekso savienojumu teorijā ir iz­
vilkums no speciāla pajrildu kursa neorganiskā ķīmijā, 
kurš ik otro gadu tiek lasīts Latvijas Universitātes ķīmijas 
fakultātes studentiem. Izvilkums ir domāts kā palīga lī­
dzeklis tiem, kuri gatavojas gala pārbaudījumam neorga­
niskā ķīmijā. 

M. S t r a u m a n i s . 



li KAMDĒĻ BIJA VAJADZĪGA JAUNA NEOR­
GANISKO SAVIENOJUMU UZBŪVES TEORIJA? 

Ķīmisko savienojumu uzbūves formulām jāattēlo pēc 
iespējas sīki šo savienojumu ķīmiskām un arī fizikāli-ķī-
miskās īpašības. Tāpēc uzbūves formulas nevar sakombinēt 
no atsevišķiem šo savienojumu atomiem, ievērojot tikai 
pēdējo vērtību, bet sevišķa vērība jāpiegriež tam, lai no 
attiecīgās formulas pareizi varētu nolasīt par piem. sayie~ 
nojūma sadalīšanās iespējamības zem siltuma, dažādo rea­
ģentu, elektriskās strāvas u. t. t. iespaida; lai varētu redzēt 
savienojuma sintezēs iespējamību, viņa iedarbību uz citiem 
savienojumiem, viņa izturēšanos dažādos šķīdinātājos u. 
t t. Šīs prasības, kuras uzstāda uzbūves formulām, ir aug­
stas, un tādas formulas patiesībā ir ideāls, kuru mēs cenša­
mies sasniegt. Šim ideālam tuvāk ir pienākušas organisko 
savienojumu uzbūves formulas, un tno viņām pratējs šo to 
jau var nolasīt. Turpretim neorganisko savienojumu for­
mulas ir „maz izteiksmīgas"; šeit attiecīgās simbolikas vēl 
trūkst un tā jāizstrādā. Ko par piem. mum$ dod MgCl2 

uzbūves formula Mg / £ ļ ? Viņa nedod daudz: ar viņ^s 
palīdzību mēs varam drusku labāki saprast magnija chlo-
rida saistīšanos ar ūdeni, nekā lietojot formulu MgCl 2; 
mēs varam drusku labāki izprast šī savienojuma pajkāpe^ 
nisko dissociāciju ūdens šķīdumā; mēs redzam, ka Mg 
šinī savienojumā ir dfvvērtīgs, un tā kā Mg augstākā vēr­
tība ir 2, tad pēc agrākās valenču teorijas bija sagaidāms, 
ka MgCl2 sev nekādus atomus un atomu grupas vairs 
p i e v i e n o t nevarēs , jo Mg visas savas vērtības izlietojis, 
viņš šinī savienojumā ir, kā saka, ^piesātināts". Bet vai 
tas atbilst īstenībai? Sildot kristallizēto MgCl2 redzam, 
ka viņš atdala ūdeni! Analizē rāda, ka uz vienu atomu Mg 
nāk veselas 6 molekulas ūdens. Tā tad faktiski kristāli!-
zētās sāls sastāvs ir M g 0 2 . 6 H 2 0 . Un te jau tūliņ ir re­
dzama parastās uzbūves formulas nepilnība jeb nepilnīgā 
simbolika: neskatoties uz to, ka savienojumā Mg<^Sļ 

5 



magnijs ir sasniedzis savu augstāko vērtību un tā tad 
visus saistīt spējīgos spēkus ir izlietojis, viņš vēl spēj 
piesaistīt 6 ūdens molekulas. Bet kā gan jāraksta šāda 
savienojuma uzbūves formula? Uz šo jautājumu neviens 
ķīmiķis līdz 1891. gadam nevarēja atbildēt. Un tomēr jau­
tājums bija ļoti spiedošs, jo pie katra neorganiska sa­
vienojuma ķīmiķi atdūrās uz līdzīgas problēmas: bija pa­
zīstams ne tikai saistītais ūdens, kuru varēja pierādīt kri-
stallizēto savienojumu lielākā daļā, nosaucot viņu tamdēļ 
par „kristallizācijas ūdeni", bet bija zināms arī liels skaits 
savienojumu, kas ūdens šķīdumos saistīja citas n e u t r ā -
las m o l e k u l a s , pie kam šo molekulu īpašības pazuda. 
Tā par piem. CoCl3 ūdens šķīdumos ir spējīgs saistīt 6 
molekulas NH 3 un tāds CoCl 3 . 6NH3 - šķīdums neuzrāda 
vairs nedz CoCl3, nedz NH 3 īpašības: tam ir sāļaina garša, 
tas ir diezgan pastāvīgs un cietā veidā dzeltens. Ir radies 
jauns savienojums,, neskatoties uz to, ka Co un N valences 
parastā nozīmē visas bija izlietotas; arī augstākā vērtībā 
šie savienojumi nav pārgājuši, jo var pierādīt, ka sa­
vienojumā CoCl 3.6NH 3 Co ir 3-vērtīgs un ammonjaks viņā 
atrodas savā parastā veidā. Vecā K e k u l ē valenču teo­
rija, kura, balstoties uz lielajiem panākumiem organiskā 
ķīmijā (paj: konstanto oglekļa četrvērtīgumu), aizstāvot 
elementu pastāvīgu vērtību visos savienojumos, nonāca ļoti 
grūtā stāvoklī. Pēc šīs teorijas atoms, kura visas valences 
saistītas (tas ir tāds, kas sasniedzis savu maksimālo vēr­
tību), vairs citus atomus un atomu grupas nespēj sev pie­
vienot. Bet no abiem augšā minētiem piemēriem redzjaims, 
ka tādi savienojumi ir iespējami un pie tam vēl ir samērā 
pastāvīgi. Vecā valenču teorija tādiem savienojumiem pie­
rakstīja tā saucamās ķēžu formulas (pēc B lomstrand 'a ) : 

r / 2 u ~~ f m ~~ 2 ™«/ H aO - H aO - H aO - Cl C O \S = JS=Č! M ^ H , 0 - H , 0 - H a 0 - C , 
Tomēr šinī gadījumā K e k u l ē jau drusku atkāpās no sa-
?as mācības sastingušās formas, šķirodams savienoju­
mus, kuri rodas tieši elementiem savienojoties (MgCl 2), 
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no tiem, kuri rodas molekulām saistoties (MgCl 2 .6H 2 0; 
C0CI3.6NH3). Pēdējā gadījumā molekulu starpā darbo­
joties spēki, kurus vēlāk nosatuca par p a p i l d u v a l e n č u 
s p ē k i e m ; tie ir spēki, kuri vēl paliek katram atomam pāri, 
kad parastās vērtības jau izlietotas1). Tas bija milzīgs so­
lis uz priekšu; neskatoties uz to, augšā minētās formulas 
nav pare i zas , jo viņas neizteic attiecīgo savienojumu 
ķīmisko un fizikāli-ķīmisko izturēšanos. 

Šķirošana galvenās un papildu jeb blakus valencēs vēlāk 
tomēr noveda pie jauniem sarežģījumiem un stipri ka­
vēja neorganiskās ķīmijas attīstību. Beidzot Alfrēds W e r -
ner's, balstoties uz veselu rindu eksperimentālo faktu, 
nāca pie slēdziena, ka n e p a s t ā v p r i n c i p i ā l a s t a r ­
p ī b a s tarp p a p i l d u un g a l v e n o va lenču s p ē ­
k i e m 2 ) . Šos jaunos uzskatus V e r n e r s sāka iztirzāt ar 
darbu „Theorie der Affinitāt und Valenz)" (1891. g.) 3) 
un beidzot savu mācību sīki apskatīja grāmatā ,,Neuere 
Anschauungen auf dem Gebiet der anorganischen Chemie" 
(1905. g.). Līdz ar to neorganiskā ķīmija iegāja jaunā, ļoti 
sekmīgā attīstības posmā. 

Ja neatzīst starpību starp galvenam un blakus valencēm, 
tad arī atkrīt starpība, kura pastāv starp zemākās k ā r ­
t ī b a s s a v i e n o j u m i e m , tas ir tādiem, kuri rodas sin­
tezē no elementiem (ŅaCl, HC1, MgCl2) un a u g s t ā k ā s 
k ā r t ī b a s s a v i e n o j u m i e m (tie rodas zemākās kār­
tības savienojumiem savienojoties savā starpā: HgCl 2 . 
6H āO, C0CI3.6NH3, CuC1.2HCl, HgJ 2.2KJ). No tā atkal 
seko, ka visiem neorganiskiem savienojumiem jābūt uz­
būvētiem pēc v i e n ā d i e m pamata p r i n c i p i e m , un 
uzbūves formulām tamdēļ jābūt tādām, kas tuvāk pieslie­
nas īstenībai nekā parastās un ķēžu formulas. Līdz ar to 
rodas izdevība apskatīt visus neorganiskos savienojumus 

x ) Minētos savienojumos NH 3 turas savā starpā un pie Co, H 2 0 pie 
Mg ar papildu valenču palīdzību. 

2 ) šim uzskatam tomēr viscauri ari šodien vēl nepiekrīt, bet gan 
piekrīt tam, ka izcelšanās cēlonis visiem valenču speķiem ir tas pats 
(Ephraim'a uzskats). 

3) A. W e r n e T , Viertelfjahrschr. d. Zūricher Naturf. Ges. 36, 1. 1891. 
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no v iena v i e d o k ļ a . Un šeit vislielākie nopelni atkal 
pieder V e r n e r a m , kurš augšā minētos darbos parādīja, 
kā stādīt sev priekšā augstākās kārtības jeb k o m p l e k s o 
s a v i e n o j u m u uzbūvi. Verner /s gan attiecināja savu 
mācību galvenā kārtā tikai uz šiem augstākās kārtības sa­
vienojumiem; bet tag^d, šai mācībai tālāk attīstoties ,̂ var 
teikt, ir maz tādu savienojumu, uz kuriem tā nebūtu at­
tiecināma, jo maz ir tādu savienojumu, kuri nebūtu kom­
pleksi. Pat tāda vienkārša sāls, kā NaCl, ari viņa ir kom­
plekss savienojums, ja viņu apskata cietā veidā, jo visas 
molekulas šeit turas kopā sastādīdamas kompleksus NaCl6 

un Na6Cl, līdz ar to izveidodamas NaCl režģi. V e r n e r a 
teorija ir tamdēļ uzskatāma kā liels solis uz priekšu neor­
ganiskās ķīmijas attīstībā, un tāpēc katram ir jāzin un 
jāsaprot šīs ļoti a p t v e r o š ā s un skaistās teorijas prin­
cipi. 

2. KOORDINĀCIJAS SKAITLIS. 

Kamēr K e k u l ē skolas piekritēji veda niknu, bet gan­
drīz neauglīgu cīņu ar saviem pretiniekiem par to, vai 
atomu vērtība savienojumos ir konstanta vai ne, vai par 
piem. fosfora pentachloridā fosfors uzskatāms par 3-vēr-
tīgu vai ne (Kekulē uzskatīja PC15 par augstākas kārtī­
bas savienojumu un rakstīja PCI3 .CI2, kur fosfors bija 
tikai 3-vērtīgs), tikmēr Verneros izeju redzēja citā vir­
zienā. 

Viņš pieņēma, ka sāls šķīdumos, par piem. PtCl4~šķī-
dumā, metalla ionu Pt"" jeb Pt 4 _ h var iedomāties, ka 
tas atrodas telpā un no šā iona kā centra, pateicoties viņa 
augstam pozitīvam uzlādējumam, uz visām pusēm iziet 
spēki, kuri vienmērīgi sadalās ap visa iona apkārtni. V e r ­
n e r s neiztirzā tuvāk šo speķu dabu, tāpat viņu neinteresē 
iona vai atoma uzbūve, viņa teorija ir tīri formāla. Ir 
skaidrs, ka tāds spēku centrs, kāds, ir ions, iedarbosies 
uz visiem ioniem un ari neutrālām molekulām, kuras atro­
das viņa tuvumā. Paliekot pie PtCl4-šķīduma, kuram vēl 
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pielikts klāt pietiekošā daudzumā HC1 jeb KC1, Pt* + 

iedarbosies uz Cl-ioniem tos pievelkot, platīnas ioni tur­
pretim savstarpīgi atgrūdīsies un sadalīsies vienmērīgi pa 
visu šķīdumu. Cl-ioni pie tam tik tālu tuvināsies Pt-io-
niem, kamēr viņu d a r b ī b a s sf a iras s a s k a r s i e s , tas 
ir, tik tuvu, kamēr_abu ionu elektronu čaulas sāks viena uz 
otru darboties atgrūžoties. Tagad paceļas jautājums, c ik 
i o n u tāds p l a t ī n a s i o n s s p ē j s a i s t ī t jeb grupēt 
ap sevi? Te nu nāk V e r n e r a ideja, kura radikāli atšķi­
ras no visiem līdzšinējiem uzskatiem. Viņš saka, ka Cl-
ionu skaits, kurš tiks saistīts no platīnas iona, atkarājas 
no tam, c ik d a u d z t e l p a s būs ap p l a t ī n a s ionu. 
Un te nu izrādījās, ka 6 Cl-ioni pilnīgi aizņem visu telpu 
ap Pt-ionu, jeb kā saka, aizsedz to pilnīgi. Tā tad šķīdumā 
peldēs kompleksi, kur ap katru Pt-ionu grupēsies, darbī­
bas sfairām saskaroties, 6 Cl-ioni. Kompleksa uzlādē jums 
pie tam būs 2-kārt. negatīvs, jo viņā divi negatīvi lādiņi 
būs pārsvarā: [PtOe] 2 - . Platīnas ions var saistīt ne tikai 
negatīvos ionus, bet ari neutrālas molekulas, kā H 2 0, NH 3, 
NH2.CH2.CH2.NH2, u. t. t., pie kam ari pa lielākai daļai 
sešas. Ar to centrālā iona iedarbības spēja tomēr nav iz­
smelta, viņš bez šīm 6-ām grupām vēl var saistīt ļoti daudz 
citas, bet tā kā telpa cieši ap viņu p i r m ā s f a i r ā jau aiz­
ņemta (ar 6-ām daļiņām), tad saistīšana var notikt tikai 
tālāk otrā sfairā. Pievilkšanas spēki, kurus izstaro centrā­
lais ions, ātri krīt ar atstatumu, un tamdēļ individi, kuri at­
rodas otrā sfairā, būs loti vāji saistīti ar centrālo ionu un 
ūdens šķīdumos parasti dissociēs nost. To i n d i v i d u 
ska i tu (ioni, molekulas), k u r u s k ā d s ions ir s p ē ­
j ī g s p ie s e v i s s a i s t ī t p i rmā sfairā,, sauc par 
a t t i e c ī g ā i o n a k o o r d i n ā c i j a s skait l i , bet pašu 
ionu par c e n t r ā l o a t o m u (c. a.) 4). Ja saka» ka platī-
nai kādā savienojumā ir koordinācijas skaitlis 6, tad tas 
nozīmē, ka centrālatoms Pt ir saistījis 6 individus, tas ir, 

4 ) Centrālais atoms parasti nav atoms, bet i o n s , tomēr nosaukums 
centrālais atoms ir literatūrā ieviesies, kamdēļ viņu ari šur tur vel. 
p a t u r ē s i m . 
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ap platīnas atomu vislabākā gadījumā ir telpas 6-iem attie­
cīgiem individiem jeb ligandiem. 

Simbolizējot kompleksus rakstiski, mēs liekam ligan-
dus, kuri saistīti pie c. a. pirmā sfairā kantainās iekavās un 
ārpus iekavām lādiņu pārākumu, kurš rezultē komplek­
sam sastādoties, pie. [PtCl^] 2 -. Ārpus iekavām bez tam 
nāk ioni,, kuri pie kompleksa tuŗ^s vājāki, tas ir, otrā sfairā 
saistītie. Tā kā komplekss [PtCl 6 ] 2 _ ir divkārt negatīvs, tad 
viņš pie kristallizācijas no ūdens šķīduma piesaista sev 
vēl clivus pozitīvus ionus (tādiem šķīdumā arvien jābūt). 
Tā rodas k o m p l e k s i s a v i e n o j umi, par piemēru 
H 2[PtCl 6] vai K 2[PtCl 6]. Tie, kā jau minēts, ūdens šķīdu­
mos atkal sadalās par ioniem: 

KJPtCIJ ļ£ 2K++[PtCl 6 ] 2 -
Tālāk, zināms, rodas jautājums, kā šie 6 Cl-ioni sakārtoti 

ap Pt-c. a.? V e r n e r s ar ģeniālu intuiciju paredzēja* ka 
sakārtojumam jābūt telpā un ne plāksnē. Tomēr tam bija 
vajadzīgi pierādījumi, kurus viņš, kā vēlāk būs redzams, 
ari atrada. Nav grūti stādīties priekšā, ka Cl-ionu cen­
triem — visus ionus iedomājas kā lodes — jānāk oktaēdra 
stūros, ja pieņem, ka no c. a. izejošie pievilkšanas spēki 
sadalās telpā vienmērīgi. Cl-ioni tamdēļ būs novietoti vien­
mērīgi ap c. a., saskaroties savām darbības virsmām. 

Zīm. 1, la un lb rāda kompleksa [PtCl6ļ2~ telpisko uz­
būvi. 

Zīm. 1. Zīm. la. Zīm. lb. 
[PtCIJ2 '-komplekss. T a s P a t s » b e t i o n u d a r ' l a * s k a t s n o 

Oktaēdra stūros ātro- bības virsmas atzīmē- sāniem, 
das ionu smaguma t a s » s k a t s n o a " ^ a s . 

punkti. 
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Tā ari būs [PtCle] 2 - uzbūves formula,, kuru atšķirībā no 
parastajām formulām nosauc par k o o r d i n ā c i j a s f o r ­
mulu. Tomēr arvien zīmēt oktaēdru ir neērti un tamdēļ 
kompleksa uzbūvi var izteikt ari vienkāršāki (zīm. 2), 

7 jeb vēl 
vienkāršāki 

Cl Cl 
Cl Pt Cl 
Cl Cl 

Zīm. 2. 
Zīm, 1, vienkāršāka izteiksme. 

pie kam pēdējā gadījumā nekad nedrīkst aizmirst» ka C l -
i o n u s a k ā r t o j u m s ap P t - i o n u ir t e lp i sks , kā zīm. 
1 parādīts. Tā kā V e r n e r s nešķiro galvenās un blakus 
valences, tad iznāk, ka c. a. p i e v i l k š a n a s spēk i s a ­
d a l ā s uz v i s i e m i o n i e m 1 s f a i r ā p i l n ī g i v i enād i . 
Kompleksā [PtC^] 2 " visi Cl-ioni ir saistīti ar centrālionu 
p i l n ī g i v i e n ā d i ; tamdēļ nav nozīmes šīs saistības koor­
dinācijas formulās apzīmēt ar strīpiņām, kā 

"Cl\ / C l ] 2 " r ™ ™ 2 -
Cl—Pt—Cl bet pietiek 
C l / \ClJ 

Tālāk kompleksā [PtCl 6] 2~ ir pārsvarā divi negatīvi lā­
diņi. Šie divi lādiņi, kas faktiski pieder diviem pārsvarā 
esošiem Cl-ioniem, tomēr kompleksā [PtCl f i] 2~ n e i e ­
ņem n o t e i k t u v i e t u , bet uzskatāmi kā v isam k o m ­
p l e k s a m p i e d e r o š i . Tamdēļ tiem pozitīviem ioniem, 
kurus tāds komplekss vēl spējīgs saistīt, nav n o t e i k t a s 
v i e t a s ārpus kompleksa, bet viņi atradīsies kaut kurā 
otrās sfairas punktā viegli saistīti (ūdens šķīdumā). Aiz 
šī iemesla n e v a r rakstīt 

K . . . C l\ / C l 
K . . • C l - P t - C l 

C l / \C1 
bet vienkārši KJPtCIe]» jo 2K"pieder visam kompleksam5). 

5 ) Par to, kurās vietās cietā sālī ievietojas K-ioni, sk. 14. nodaļu, 
57. L p. 

11 



3. KOORDINĀCIJAS SKAITĻA LIELUMS. 

Ir zināms, ka atsevišķi centrālioni ir spējīgi saistīt ne 
tikai 6 atomus, ionus, molekulas jeb ligandus, bet ari 2, 
3, 4, pat 8. Tas nozīmē, ka nāk priekšā centrālioni ar 
koordinācijas skaitļiem 2, 3, 4, 6, 8 un citiem. No kā 
atkarājas koordinācijas skaitļa lielums? Uz to*pats V e r ­
n e r s daudz nepūlas atbildēt, bet to ir mēģinājuši darīt citi. 

Pirmā kārtā minams W- K o s s e P s G ) , kurš, pilnīgi bal­
stīdamies uz V e r n e r a formāliem uzskatiem, mēģina dot 
visai teorijai fizikālu pamatojumu un atbildēt uz augšā 
pacelto jautājumu. K o s s e l s ķīmisko saistību uzskata paŗ 
elektrostatisku parādību. Ar to ir teikts, ka rodoties kādam 
ķīmiskam savienojumaņi, viņā kā sastāvdaļas ieiet pretēji 
uzlādēti ioni, kuri satur viens otru tīri elektrostatiskiem 
spēkiem (elektrovalenoe). Pieņemot, ka šī Kossel 'a teo­
rija ir jau pietiekoši pazīstama, lai viņu vēl šeit atkārtotu, 
jāpiezīmē, ka ķīmisko saistību tik vienkārši izskaidrot ne­
var: drīzāk viņa ir elektrodinamiskas nekā elektrostatis-
kas dabas. Ari ar termodinamiku, kā to aizrāda W. 
Nernst 's , šī K o s s e l a hipotēze nav labi saskaņojama. 
Neskatoties uz to, šī hipotēze uzskatāma kā noteikts solis 
uz priekšu ķīmiskās saistības dabas izprašanā. Šo savu 
hipotēzi K o s s e l s paplašina ari uz kompleksiem savie­
nojumiem, visur piemērodams C o u l o m b a likumu K^p^j 

bet ar pieņēmumu, ka i o n u d a r b ī b a s c a u r m ē r i ir 
v i e n ā d i , un viņiem ir nedeformējama lodes forma. K o s ­
s e l s aprēķina enerģiju, kuru iegūst, ja kāds ions no bezga­
lības tuvojas kādam centrālionam, līdz viņu darbības sfai­
ras saskaras. Vairāk enerģijas, protams, iegūst, ja tam 
pašam centrālionam tuvosies otrs, trešais u. t. t. lig^nds. 
Tomēr iegūtā enerģija nav proporcionāla ligandu skaitam, 
bet ar katru nākošo stiprļ krīt, jo jāņem vērā, ka ligandi 
darbojas ari viens uz otru atgrūžoties (piem. Cl~ ap P t 4 + ) 

W. K o s s e l , Aun. d. Phvsik 49, 229, sevišķi 330, 1916. 
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Tā tad, lai dabūtu kompleksa rašanas enerģiju, no ener­
ģijas, kuru i e g ū s t pretējiem lādiņiem pievelkoties, jā­
atņem tā, kura j ā p a t ē r ē , lai pārvarētu liganda savstar­
pējo atgrūšanos. Bet tā kā pēdējā stipri pieaug ar ligandu 
skaitu (jo viņiem ap centrālionu jāsablīvējas ciešāki), tad 
iestāsies moments, kur pie kompleksa rašanās vairs ener­
ģiju neiegūst, bet viņa būs pat jāpatērē. Ligandu saistīšana 
tamdēļ apstāsies, un tas skaits, kas pievienojies enerģijai 
atbrīvojoties, būs arī attiecīgā centrāliona m a k s i m ā l a i s 
koordinācijas skaitlis. Neskatoties uz to, ka visi pieņēmumi 
ir tikai tuvinājumi un aprēķināšana vienkāršota, rezul­
tāti, kurus ieguvis K o s s e l s , ir tomēr ievērojami, kā to 
rāda zemāk minētie skaitļi. Maksimālo enerģiju iegūst 
pie sekošiem koordinācijas skaitļiem, ja'centrālions saista 
v i e n v ē r t ī g u s ionus: 

Central- Koordi-
iona nācijas P i e m ē r i 

lādiņš skaitlis 

2 4 [HgJJ2-; [PbJJ 2-; [PtCl 4] 2-; [Co(CNS) 4] 2-
3 4 [AuCUļ-; [SbCIJ-; [T1C1J-. 
4 6 [PtCl 6] 2-; [SiF 6] 2-; [SnCl e] 2-. 
5 8 [Mo(CN) 8] 3-; [TaF 8 ?-

Ja centrālions saista d i v v ē r t ī g u s ionus, tad: 
Central- Koordi-

iona nācijas P i e m ē r i 
lādiņš skaitlis 

2 2 K 2[Hg(S0 3) 2] 
3 3 [ B 0 8 ? - ; [ A s 0 3 ] 8 - ; [ A s S s ] 3 -
4 4 Na4[Si OJ; Na4[Sn SJ; Pba[Pb 0 4 ] 
5 4 [POJ*-; [AsOJ 3-; [AsSJ3"; [SbSJ3"; [VOJ 3 " 
6 4 [SO J 2 - ; [SS0 3 ] 2 - ; [SeO J 2 " ; [MoO J 2 " ; [CrO J 2 " 

Sevišķi ievērojama ir otrā tabula, no kuras redzams, ka 
4-, 5- un 6-vērtīgi centrālatomi sasniedz ar divvērtīgiem 
ioniem pa lielākai daļai koordinācijas skaitli 4, kas labi 
saskan ar īstenību. Ari tas apstāklis, ka aprēķinos nav ie­
gūti koordinācijas skaitļi 3 un 7 (kuri tiešām tikpat kā 
nav sastopami), nāk K o s s e l a teorijai par labu. 

13 



Pilnļgas saskaņas ar īstenību šeit nav» un tas ari ir sa­
protams, jo visi aprēķini ir aptuveni un stipri vienkāršoti. 
Tamdēļ tālākais solis bija, aprēķinos ievest vēl citus sva­
rīgus faktorus, piem. i o n u c a u r m ē r u s . Uz ionu rādiju 
vai caurmēru sevišķi centrāliona, lielo nozīmi norādīja 
pirmā kārtā Magnuss 7 ) , , tad H ū t t i n g ' s 8 ) un beidzot 
G o l d s c h m i d t s 9 ) , kurš no rentgenografiskiem datiem 
aprēķināja caurmērus veselai rindai ionu. 

I onu r ā d i j i A - v i e n ī b a s p e c V. M. G o l d -
$chmidta , 

Iona lādiņš 2 — 1 - 0 1 + 2 + 3 + 4 + 5 + 6 + 7 + 

Elements 
rādijs Ā 

H 
1,27 

O 
1,32 

F 
1,33 

Ne 
1,60 

Li 
0,78 

Be 
0,34 

B 
~ 0 , 2 

C 
^ 0 , 2 

N 
cx>0,l 

S 
1,74 

Cl 
1,81 

Ar 
1,91 

Na 
0,98 

Mg 
0,78 

AI 
0,57 

Si 
0,39 

P 
oo0,35 

S 
0,34 

K 
1,33 

Ca 
1,06 

Sc 
0,83 

Ti 
0,64 

V Cr 
oo0,3 

Se 
1,91 

Br 
1,96 

Kr 
2,01 

Cu 
cx>0,9 

Zn 
0,83 

Ga 
0,62 

Ge 
0,44 

Se 
c^0,3 

Rb 
1,49 

Sr 
1,27 

Y 
1,06 

Zr 
0,87 

Nb 
0,69 

Te 
2,11 

J 
2,19 

X 
2,21 

Ag 
1,13 

Cd 
1,03 

In 
0,92 

Sn 
0,74 

J 
oo0,48 

Cs 
1,65 

Ba 
1,43 

La 
1,22 

Ce 
1,02 

Au 
1,37 

Hg 
1,12 

Tl 
1,05 

Pb 
0,84 

') A. M a g n u s , Z. f. anorgan. und ailgem. Chem. 124. 288. 1922. 
8) G. F. H ū t t i g , tepat 114. 24. 1920. 
n V. M. Goldschmidt, Ber cL deutschen Cfaem. Ges. 60. 1263. 1927. 
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Ir jau pilnīgi saprotams, ka bez ionu lādiņiem spēlēs 
lielu lomu ari ionu caurmērs, jo koordinācijas skaitlis 
tak atkarīgs no tās telpas lieluma ap centrālionu, kuru var 
aizņemt ligandi. Mazam c e n t r ā l i o n a m būs mazāks 
k o o r d i n ā c i j a s s k a i t l i s nekā lielākam, j[a lādiņi abos 
gadījumos tie paši. Tā mazais trīskārt pozitīvais B-ions 
var saistīt ap sevi tikai četrus fluorionus kompleksā 
K[BF4], 2 reiz lielākais AHons — turpretim sešus: K 3[AIF 6]. 
Ap mazo oglekļa ionu labākā .gadījumā atrod sev telpas 
četri negatīvi uzlādēti ioni (CF4, CC1J, halogenkompķksi 
kā [CCIG] 2 - nav pazīstami. Tālāk C 4 + - i ons nevar saistīt 
vairāk par 3 dubulti negatīviem ioniem (K 2 [C0 3 ] ; K 2[CS 3]); 
lielākais Si-ions turpretim pievieno jau 4 skābekļa ionus, 
jeb 6 F-ionus: Kļ[Si0 4], K2[SiF6]; tas pats centrālions 
( S i 4 + ) , bet var saistīt tikai četrus Cl-ionus, jo viņi ir lie­
lāki nekā F-ioni; 6 Cl-ionus var pulcēt ar sevi 4-kārfc 
pozitīvais Sn, kurš ir lielāks: K2[SnCl6]. Līdzīgas attiecības 
sastopamas ari pie savienojumiem ar pieckārtīgi uzlādētu 
centrālionu. Slāpeklis var saturēt tikai 3 skābekļa ionus 
(K[N0 3 ]) , bet lielākais fosfora-ions — jau četrus: K 3[POJ. 
Četrus S-ionus ap 5-vērtīgu P-ionu nevar grtipēt, bet gan 
ap Sb-ionu: K 3 [SbS 4 ] 1 0 ) . 

M a g n u s s savā teorijā ņem vērā ne tikai elektrosta-
tiskos faktorus, bet ari telpiskos, un ar to jau sasniedz 
daudz labākus rezultātus nekā K o s s e l s . Magnusa ap­
rēķini rāda, ka vienvērtīgiem elementiem kā centrālato-
miem (Cu, Ag) visvarbūtīgākais koordinācijas skaitlis (ar 
v i e n v ē r t ī g i e m ioniem kā ligandiem) ir 2, varētu būt 
ari 3, bet 4 vairs nē, jo tādu kompleksu uzbūvējot enerģiju 
nevis iegūtu, bet tā būtu jāpatērē. Divvērtīgiem metalliem 
stabilākais koordinācijas skaitlis ir 4, var būt ari 3. Skaitlis 
6 ir ļoti maz varbūtīgs (?). Trīsvērtīgi metalli uzrāda 
galvenā kārtā koordinācijas skaitli 4, iespējami ari skaitļi 
5 un 6. Cetrvērtīgajiem — 6, Jbet ari 5. 

io) p e c v a n A r k e l un de B o e r ; Ķīmiskā saistība kā elektrosta-
tiska parādība, Ueipcigā 1931. g. 131, 161 L p. 
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Ka ari M a g n u s a aprēķini nav pilnīgi, rāda tas ap­
stāklis, ka pie divvērtīgiem centrālatomiem sastopams koor­
dinācijas skaitlis 6, kas neatbilst viņa aprēķiniem. Tāpat 
skaitļa 5 iespējamība teorijai par labu nenāk. Viss tas 
rāda, ka pie koordinācijas skaitļa noteikšanas spēlē sva­
rīgu lomu vēl daži faktori, kuri aprēķinos nav ņemti vērā. 
Tā pieņēma, ka ioniem, kuri ņem dalību kompleksa uz­
būvē, tā ari centrālioniem ir lodveidīga nedeformējama 
āriene, pie kam pozitīvo lādiņu smagumpunkts katrā ionā 
sakrīt ar negatīvo lādiņu smagumpunktu. Bet daži fakti 
norāda uz to, ka tāds iona modelis nevar būt pilnīgi pa­
reizs, sevišķi tad, kad tas nāk kāda cita augsti uzlādēta 
iona lauka iespaidā. Abi ioni tad p o l a r i z ē j a s , tas ir, 
pirmā un otrā iona pretējie elektriskie smagumpunkti tu­
vojas viens otram, bet vienādie attālinājās. Ionā tagad 
elektriskie smagumpunkti nesakrīt, starp tiem iestājas zi­
nāms atstatums, ir radies d i p o l a m o m e n t s . Līdz ar 
to ioni d e f o r m ē j a s , pie kam stiprāki deformējas tas 
ions, kas ir lielāks. Ir iespējams, ka tie ioni, kuri grupējas 
ap centrālionu, pieņem elipsoīda formu un tamdēļ ap to ta­
gad var sastāties vairāk ligandu, nekā gadījumā, kad de­
formācijas nebūtu (sk. schēmatisko zīm. 3). Tāpēc var 

Zīm. 3. 
Ja ioni nedeformējas — 3 ligandi; deformācijas 

gadījumā ligandu skaits pieaug (4, telpā 6). 

teikt, ka zināmos gadījumos centrāliona koordinācijas skait­
lis var paaugstināties pateicoties koordinējamo ionu de­
formācijai caur polarizāciju. Ar to tad ari būtu iespējams 
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izskaidrot, kamdēļ M a g n u s a aprēķini nedod koordināci­
jas skaitli 6 pie divvērtīgiem centrālioniem un bez tam 
dod vēl koordinācijas skaitli 5: ligandu deformācijas deļ 
centrāliona laukā ap to var sagrupēties vairāk ionu, nekā 
tad, ja viņiem aprēķinā lietotā lodes forma, un koordinā­
cijas skaitlis no 4 un 5 pieaug līdz 6. 

Saņemot kopā visu šinī nodaļā teikto, var apgalvot, 
ka centrāliona koordinācijas skaitļa lielums atkarājas gal­
venā kārtā no e n e r g ē t i s k i - t e l p i s k i e m faktoriem un 
tiek iespaidots ari no i o n u d e f o r m ā c i j a s . 

4. KOORDINĀCIJAS FORMULU PRIEKŠROCĪBA. 

Kāda priekšrocība ir koordinācijas iepretim parasta­
jām uzbūves formulām, vislabāki izskaidrojams ar piemē­
riem. B l o m s t r a n d ' s pieraksta sērskābei sekošo uzbū­
ves formulu: 

O ^ / O - H 
0 ^ b \ 0 - H 

Sērskābes rašanos no anhidrida un no ūdens viņš attēlo 
šādā veidā: 

t LI 
Šī sērskābes formula izskaidro ļoti daudzas šīs skābes ķī­
miskās īpašības, bet tomēr viņa vēl nav pilnīgi pareiza, 
jo neatbild uz sekošiem jautājumiem: 

1) Kāpēc S 0 3 saista tikai v i enu ūdens molekulu se­
višķi cieši? 

2) Vai H 2 S0 4 rašanās schēma var izskaidrot, kamdēļ 
Os0 4 , R u 0 4 nemaz ūdeni nesaista, turpretim J 2 0 7 

dod ne tikai HJO^, bet ari H 5JO e u. c.? 
3) Vai formula izskaidro apmierinoši pakāpenisko dis-

sociāciju? 
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Tiešām būtu sagaidāms, ka H2SO4 reaģēs ar ūdeni vēl 
tālāk: 

jeb 

O 
II s \ 

+ ° < H = ° = I ? K 
o 
II / O - H 0 = R u = 0 + 0 

II t 
o 

Tomēr līdzīgas reakcijas nenotiek. Sērskābe saista gaņ 
vēl ūdeni, veidodama hidrātus, tomēr šis ūdens pie skābes 
saistīts vāji. Koordinācijas formulas uz šiem jautāju­
miem dod mums skaidru atbildi. Apskatot veselu rindu 
skābekli saturošu skābju, redzam, ka viņas ļoti daudzos 
gadījumos satur 4 atomus skābekļa: 

HC104, H 3PO„ HJO„ HMnO„ H 2 Mn0 4 , H 2CrG 4 u. t t , 
arī Os0 4 , Ru0 4 . 

V e r n e r s no tā taisa slēdzienu, ka daudziem centrālato-
miem attiecībā uz skābekli koordinācijas skaitlis ir 4 (tel­
piskais sakārtojums — tetraedra stūros); tas ir, energē-
tiski-telpiskie faktori atļauj ap centrālatomu grupēties ti­
kai 4-iem divkārši negatīvi uzlādētiem skābekļa ioniem 
(sk. tab. 13. 1. p.). Sērskābes rašanās tamdēļ jāstādās priek­
šā sekošā veidā. Anhidridi S 0 3 , Cr0 3 , P 2 0 5 , Mn207i> 
Mo0 3 , W 0 3 u. t t. ir k o o r d i n ā t ī v i , n e p i e s ā t i n ā t i 
s a v i e n o j u m i , jo centrālioni P 5 + , S 6t, Cr6^ Mn 6 + , Mn, 7 + 

u. t t. ir spējīgi grupēt ap sevi četrus 02~-ionus, 
bet anhidridos labākā gadījumā uz vienu centrālionu nāk 
3V2 skābekļa (Mn 2 0 7 ) . Tāpēc, ievedot šos anhidridus lab­
vēlīgos apstākļos, centrālatoma koordinācijas skaitlis tū­
liņ tiek paugstināts līdz 4: 
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"o o" H "O O" H "O O" 2— 

s + o -> S —> S + 2H+ 
o H O O H O O 

jeb 
© 
© 

S-oentrālions pievelk sev klāt divkārši negatīvo skābekļa 
ionu no ū d e n s un 2 pozitīvos ūdeņraža ionus atgrūž nost, 
kuri paliek viegli saistīti otrā sfairā (dissociācija). Tas 
notiek nevien ar ūdeni, bet arī ar citiem savienojumiem: 

H 
HC1 

O O 
S 
o 

o o 
s 
o 

+ 2HC1 

o o 
s 

a c i 
o o 

s 
Cl Cl 

jeb 

+ H 2 0 

Turpretim Ru0 4 un Os0 4 citus skābekļa ionus vairs sai­
stīt nevar, Ru un Os jau attiecībā uz skābekli sasnieguši 
maksimālo koordinācijas skaitli — viņi ir k o o r d i n ā -
t ī v i p i e s ā t i n ā t i . 

Ja JT +-Ions kā centrālatoms ir spējīgs saistīt 6 skābekļa 
ionus, tad acīmredzot telpiskie apstākļi šinī gadījumā lab­
vēlīgāki, jo J7 +~ionam ir lielāks caurmērs nekā S0+~io~ 
nam, un tamdēļ pirmais ap sevi spēj grupēt 6 ligandus, no 
[JO^/a] pāriedams ūdenī uz [JŌ 6] 5~. 

Pakāpenisko sērskābes dissociāciju vecā B l o m s t r a n -
da formula izskaidro ar to, ka vienam ūdeņraža ionarņ 
dissociējot nost, otrais stingrāki tiek saturēts: 

o>s\o/H 

To pašu koordinācijas formula izskaidro dabīgāki: tā kā 
pievilkšanas spēki iziet no visas kompleksās molekulas, 
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