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Kinetics o] the Oxidation o] Diethanolamine by Alkaline Hexa- 
cyano f errate ( I I I ) 

The oxidation of diethanolamine by hexacyanoferrate(III) 
in alkaline medium has been found to be of first order with 
respect to diethanolamine, oxidant (at low concentrations) 
and hydroxyl ions; it tends to zero at higher concentrations 
of the oxidant. The effect of addition of sodium chloride, 
potassium sulphate and sodium acetate is positive, while that 
of hexacyanoferrate(II) ion is negligible. A mechanism in- 
volving the formation of an intermediate amine anion has 
been proposed. 

E i n l e i t u n g  

Hexaeyanoferrat(III) geh6rt zusammen mit Cer(IV)-sulfat, am- 
moni.akal. Silbernitrat und Fehlingscher L6sung zu jenen Oxidations- 
mitteln, bei denen der Oxidationsprozel3 dureh eine yon einem kom- 
plexen Ion ausgehende Elektronenabstraktion bewirkt wird: 

FD(CN)63- -~ e ---> Fe(C~)64-. 

Alkalisches t texacyanoferrat(III)  ist in einer Vielzahl yon Fallen mit 
grol3em Effolg zur Oxidation organischer Substanzen herangezogen 
worden, obwohl seine diesbezfigliche Eignung urspriinglich gar nicht 
auf der Hand lag 1. Die Kinetik solcher Oxidationsreaktionen ist yon 
verschiedenen Seiten in einer Reihe yon Arbeiten untersucht worden e-9, 
der Kinetik der Oxidation yon Aminoalkoholen dutch Hexacyanofer- 
ra t ( I II)  war jedoeh im Rahmen dieser Arbeiten bisher keine Unter- 
suchung gewidmet gewesen. In  Fortfiihrung unserer friiheren Arbei- 
ten 1~ sell die vorliegende Mitteilung fiber die Ergebnisse kinetischer 
Messungen an der Oxidation yon Dis dureh alkalisches 
Hexacyanoferrat(III)  berichten. 



K. S. Shukla u. a. : Kinetik der Oxidation yon Di/~thanolamin 1267 

Experimenteller Tefl 

Alle im Rahmen dieser Arbei~ verwendeten Chemikalien waren yon 
p. a. oder purissimum-QuMit/~t. Ihre L6sungen wurden mit doppe]t-destill. 
Wasser in Gef/tl~en aus Pyrexglas hergestellt. Die Reaktionsgef/iBe waren 
zur AusschMtung photochemiseher StSreffekte mit sehwarzem Lack be- 
handelt worden. 

Die erforderlichen Mengen der entspreehend konzentrierten LSsungen 
yon K~Fe(CN)6, NaOH und Amin wurden vor Beginn der ]qeaktion ge- 
trennt in einem Thermostaten auf die gewfinsehte Reaktionstemp. (/= 0,1 ~ 
gebraeht. Die Reaktion wurde dutch Zugabe der erforderliehen VoIumina 
an Aminl6sung zu der Misehung der I~3Fe(CN)6- und NaOH-LSsung in 
Gang gebraeht. Die Kinetik der Reaktion wurde dureh jodometrische 
Bestimmung des unverbrauchten Hexaeyanoferrats(III)  verfolgt n. Auf 
Grund der hohen Anfangskonzentration an Alkali ([OH-] = 0,1m) blieb 
tier pH-Wert  der L6sung ws des gesamten lReaktionsablaufs konstant. 

E r g e b n i s s e  

StSchiometrie 

Zur Bes t immung des molaren Verbrauchs an Hexacyanofe r ra t ( I I I )  
pro Mol Amin wurde eine bekannte  Menge Dis  mi t  der 10- 
und 15faehen Menge (auf molarer Basis) an Hexaeyanofer ra t ( I I I )  bei 
einer Hydroxyl ionenkonzent ra t ion  yon  O, l m  versetzt.  Nach  vollstgn- 
diger Umsetzung (die Misehung ~ r d e  dutch drei Tage bei Raumtempera -  
tur  sich selbst fiberlassen) wurde die Menge an unverbrauch tem Oxida- 
t ionsmittel  best immt.  Dabei ergab sich, da~ die 1%eaktion durch folgende 
stSehiometrisehe Gleiehung darsteltbar ist:  

NH(Ct-I~CH2OH)2 -}- 4 OI-I- q- 4Fe(CN6) 3- ----- 4 HCKO -5 NI-I3 -]- 
-4- 4Fe(CN)a 4- @ 2I-I20. 

Des Auft re ten yon  Formaldehyd  als Reakt ionsprodukt  wurde 
mittels des Chromotrops/~ure-]Reaktionstests ~2 nachgewiesen. Aueh 
bei der Oxidation yon  Di- und Tris  du tch  Perjodat ,  HC10 
und C102 bildet sich - -  wie yon  Smith und Wille/ord 13 bzw. Dennis, 
Hill und Rosenblatt 14 beriehtet  - -  Formaldehyd.  

Ein/lufi der Realctantenlconzentrationen 

I n  einer l~eihe yon  Versuchen wurden die Konzent ra t ionen yon  
jeweils zwei der drei Reakt ionstei lnehmer kons tan t  gehalten und  die- 
jenige des dr i t ten variiert. Es stellte sich heraus, dab der Reaktions- 
verlauf in seiner Gesamthei t  nur  in einigen Fallen durch Bin einfaches 
Geschwindigkeitsgesetz darstellbar war ; die Geschwindigkeitskon- 
s tanten liel3en sich daher nicht  fiber die integrierte Fo rm einer Ge- 
schwindigkeitsgleichung aus den Versuchsdaten bestimmen. Genau 
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die gleiche Beobachtung war auch yon Cullis und Ladbury 15 bei der 
Untersuchung der Kinetik der Oxidation aromatischer Verbindungen 
durch KMn0a gemacht worden. Aus diesem Grund wurden lediglich 
die Anfangsgeschwindigkeiten bestimmt. Zu diesem Zweck wurde 
x/t gegen x (x--~ umgesetzte Menge des Reaktanten, t--~ Zeit) auf- 
getragen und die sich ergebende Gerade - -  wie yon Hinshelwood 1~ 
sowie Cullis und Mitarb. 15 ausgefiihrt - -  auf x----0 extrapoliert. In  

Tabelle 1. An]angsgesehwindigkeiten vo der Oxidation yon Didthanolamin 
dureh KsFe(CN)6 in alkal. Medium bei verschiedenen Reaktantenl~onzentra- 

tionen. Reaktionstemp. 40 ~ 

[Dii~thanolamin] [K3Fe ( C N ) 6 ]  [Dii~thanolamin] 
=0,003 Mol/1 ~ 0,002 Mol/1 = 0,003 Mol/1 

[NaOH] = 0,1 Mol/t [NaOH] = 0,1 Mol/1 [K~Fe(CN)6] = 0,002 Mol/1 

[Fe(CN)63-]o Vo• 105* [Di/~thanol- Vo• 105** [NaOH]o Vo• 105** 
Mol/1 Mol rain. -1 amin Mol/1]o Mol min. -1 Mol/1 Mol rain. -1 

0,001 2,21 0,0005 1,90 0,02 1,25 
0,002 4,13 0,0010 3,45 0,04 2,95 
0,004 6,60 0,0020 6,75 0,06 5,10 
0,006 7,65 0,0025 8,40 0,08 7,50 
0,008 8,33 0,0030 10,20 0,10 10,20 
0,010 8,41 0,0035 11,95 0,15 17,95 

0,0040 13,15 0,20 27,30 
0,0050 16,50 

* Anfangsgeschwindigkeit, ermittelt aus der Tangente an die Reaktions- 
vs. Zeit-Kurve nach einer ]~eaktionsdauer von 30 Min. 

** Anfangsgeschwindigkeit, ermittelt durch Auftragung yon x/t gegen x 
und Extrapolation auf x = 0 gem~l~ 15 

jenen F~llen, in denen die Auftragung yon x/t gegen x keine Gerade 
lieferte, wurde die Anfangsgeschwindigkeit durch graphische Differen- 
zierung der x- vs. t-Kurven ermittelt. 

Tab. 1 veransch~ulicht den Einflul~ der Anfangskonzentrationen 
an Hexacyanoferrat(III),  Amin und Alkali auf die Anfangsgeschwindig- 
keiten v0 des Hexacyanoferrat(III)-Verbrauchs. 

a) Abhgngigkeit yon der Hexacyano/errat(III)-Konzentrat ion 

Bei niedrigen Konzentrationen (0,001m und 0,002m) zeigt die Ge- 
schwindigkeit eine Abh&ngigkeit nach erster Ordnung beziiglich der 
Hexacyanoferrat(III)-Konzentration; bei h6heren Konzentrationen 
geht jedoch die Reaktionsordnung beziiglich des Hexacyanoferrats(III) 
gegen Null. 
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b) Abhiingiglceit von der Amin-Konzentration 

Die Auftragung der Anfangsgeschwindigkeit gegen die Di/~thanolamin- 
konzentraQon ergab eine durch den Ursprung gehende Gerade; die 
Reaktionsordnung beziiglich des Amins betri~gt somit Eins. 

c) Abhiingiglceit von der Alkalilconzentration 

Trs man die Anfangsgeschwindigkeit gegen [NaOH] 1,37s auf, 
so ergibt sieh eine durch den Ursprung gehende lineare Beziehung. 
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[~dik~pol<+m/iz]:{D (OV)i]:Zox ~s-aM, 
INsSii]: ~,ox 10- ~AA 

Abb. 1. Auftragung des Ausdrucks x/(a--x)  (a ~ lgeaktantenkonzen~ration 
zur Zeit t = 0, x ~ geaktantenkonzentration zur Zeit t) ffir /~quimolare 
Ausgangsmischungen yon Digthanolamin (2. 10-sin) und Kaliumhexa- 
cyanoferrat(IIi) (2. 10-3m) in alkal. LSsung ([OH-] = 0,1m) als Funktion 

der Zeit t bei verschiedenen Reaktionstemperaturen 

Dies zeigt an, dag die Reaktion lediglieh in alkalischem Medium mSg- 
lich ist. Die Ordnung yon 1,378 bezfiglich des Natriumhydroxids geht 
teihveise auf einen Salzeffekt zuriiek; tatsiichlich ist die l~eaktion 
somit praktisch erster 0rdnung in [0H-] .  

Temperaturabhgingigkeit 

In  einer Reihe yon Experimenten mit  ~quimolaren Konzentr~- 
tionen an Amin und I-Iexacyanoferrat(III)  in ~lkMischem Medium 
([OH-] = 0 , 1 m )  wurde die Temperaturabhs der l~eaktion 
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untersueht. In  allen F/~llen lieferte die Auftragung x / (a - - x )g eg en  die 
Zeit bis zu einem Reaktionsausmal3 yon nahezu 60~ eine Gerade 
(Abb. 1). Ffir die verschiedenen Temperaturen wurden die Geschwin- 
digkeitskonstanten ffir die Reaktion 2. Ordnung sowohl gem~tB /~ 
x/ ta(a--x)  als aueh aus den Auftragungen yon x / (a - - x )  gegen die Zeit 
bis zu einem 60proz. ReaktionsausmaB bestimmt. Die auf diesen beiden 
Wegen erhaltenen Ergebnisse s t immten miteinander gut iiberein 
(Tab. 2). 

Tabelle 2. Temperaturabhangiglceit der ]ormalen Geschwindigkeitslconstante lc 
]i~r die Reaktion zweiter Ordnung zwischen Di(tthanolamin und Hexacyano- 

]errat(III) 

[Dii~thanolamin]o = [ F e ( C N ) 6 s - ] o  = 2 ,0  • 10-3m,  
[O1-I-]o = 0,1m, pH = 13. 

Temperatur (~ 30 35 40 45 
/c (1 Mol -z rain -1) 9,63 12,63 15,50 17,00 

Eine Auftragung yon log k gegen 1/T ergab - -  in ~bereinst immung 
mit  der Arrheniusbeziehung - -  eine Gerade. Die daraus berechneten 
Werte ffir die Aktivierungsgr6Ben A U und A S betragen 9,0 kcal/Mol 
bzw. - -  25 Entropieeinheiten. 

Ein/lufi von Salzen und Gasen 

Zus/~tze yon NaC1, KC1, KsS04 und Natr iumaceta t  bewirkten eine 
Erh6hung der Reaktionsgeschwindigkeit, w~hrend K4Fe(CN)6 keinen 
nennenswerten EinfluB besaB. 

Versuche unter Zusatz verschiedener Mengen an Glasperlen zum 
Reaktionssystem zeigten, dab das Verhs yore Volumen zu Ober- 
fl/iche im Reaktionssystem keine Rolle bei der Reaktion spielt. 

Die Anwesenheit von Stiekstoff ist ohne Einflul~ auf die l~eaktions- 
geschwindigkeit, Kohlendioxid hingegen verz6gert die Reaktion be- 
tr~chtlich; letzteres k6nnte als die Folge einer Neutralisation des 
Alkalis durch COu anzusehen sein. 

Die Leitfghigkeit des Systems bleibt w/~hrend des gesamten Reak- 
tionsablaufs konstant.  

Ein Test auf die allf&llige F/~higkeit des Systems zur Anregung 
einer Vinylpolymerisation verlief negativ; ein Mechanismus mit  einem 
Reaktionsverlauf fiber freie Radikale 1/~[tt sich somit aussehlieBen. 
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D i s k u s s i o n  

Die Alkaliabhs des Oxidationsprozesses zeigt deutlich, 
dag die Oxidation des Digthanolamins fiber ein intermedi/~r unter 
Beteiligung eines Hydroxylions gebildetes Anion des reduzierenden 
Substrats erfolgt. In  1Jbereinstimmung mit dieser Auffassung steht 
- -  wie yon Speakman et al. a gezeigt - - ,  dab Stoffe wie ]3enzaldehyd, 
die nicht enolisierbar sind oder nicht zu einer intermedi/~ren Anionen- 
bildung bef/~higt sind, sich nur schwer durch alkalisches I-Iexacyano- 
ferra t ( I I I )  oxidieren lassen, w/ihrend Substanzen wie Aceton, die 
in Enolform vorliegen k6nnen, und Propanol, ]eicht oxidierbar sind. 
Unter  Berficksichtigung der erhaltenen kinetischen Daten ls sich 
somit unter Zugrundelegung des Meehanismus, den Speakman und 
Waters ~ ffir die Oxidation yon Carbonylverbindungen durch Hexa- 
cyanoferrat(III)  gegeben haben, das folgende kinetische Schema ffir 
die Oxidation yon Di/~thanolamin aufstellen. 

Der erste Schritt (1) besteht in einer im wesentlichen reversiblen 
Bildung eines als Zwischenprodukt fungierenden Anions. 

Sehritt (2) k a n n -  je nach Stabilitg~ des in Schritt (1) gebildeten 
intermedigren Anions - -  langsam oder rasch verlaufen. Schritt (3) 
ist verh/~ltnism/~Big schnell und fiihrt zu den Reaktionsprodukten. 
In Anbetraeht  der St6chiometrie der l~eaktion kann Schritt (3) die 
Endprodukte  nicht direkt liefern; es ist daher wahrscheinlich, dab 
Schritt (3) Zwischenprodukte liefert, die in einer Reaktionssequenz, 
die im Vergleich zu den Sehritten (1)--(3) sehr raseh ablguft, zu 
den Endprodukten fiihren. 

Unter  Annahme station/~rer Bedingungen tfir das intermedi/~r 
gebildete Anion mfissen die Geschwindigkeiten fiir dessen Bildung 

S c h e m a :  

kl 
AH + OH- ~ A- + H20 (l)* 

A- + Fe(CN)63- k2> Komplex 

Komplex ~- Fe(CN)6 ~- ~"> 2 Fe(CN)~ a- + Produkt 

CH~CI~2OI-I CtI2CH20- 
/ / 

AI-I steht fiir i~I-I A-  fiir NI-I 
\ \ 

CI-IuCIt2Ott CIt2CI-IeOIt 

(2) * 

(3) 
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und dessen Verbrauch einander gleieh sein. Es muB daher in diesem 
Fall gelten 

d [A-] 
- -  kl [AH] [OH-] - -  k-1 [A-] - -  k2 [A-] [Fe(CN)63-1 = 0 (4) 

d t  
~ [A~] [OH-] 

oder [A-] = k 1 ~- ]r [Fe(CN)6 s-] (5) 

Ffir die Geschwindigkeit des Verbrauchs an Hexaeyanoferrat(III)  
ergib~ sich damit 

- -  d [Fe(CN)6 a-] 
= k2 [A-] [Fe(CN)6 a-] -1- ks [Komplex] [Fe(CN)6~-] (6) 

d t  

- -  d [Fe(CN)6a-] 2 klk2 [AH] [OH-] [Fe(CN)6 a-] 
oder d t = /~-1 + k2 [Fe(CN)6 a-] (7) 

Wenn die Umkehrreaktion der Anionenbildung (1), wie es bei niedrigen 
Konzentrationen an Fe(CN)6 a- der Fall ist, rasch im Vergleich zur 
vorw/~rtslaufenden und geschwindigkeitsbestimmenden Reaktion (2) ver- 
I/~uft, dalm mug die Gesamgreaktion erster Ordnung beziiglieh Substrat, 
OH-Ionen und Hexaeyanoferrat(III)  sein; G1. (7) geht nnter diesen 
Bedingungen in die n/iherungsweise gfil~ige Form 

- - d  [Fe(CN)6 a-] 2/cjc2 
- -  [AI-I] [OH-] [Fe(CN)6 3- (8) 

dt /el 
fiber. 

Gl. (8) steht in l)bereinstimmung mit dem bei niedrigen I-lexaeyano- 
ferrat(III)-Konzentrationen beobaehteten kinetischen Verhalten. Bei 
h6heren Konzentrationen hingegen, wenn Schritt (2) raseher ver- 
1/~uft als die Bildung des intermedi/~ren Anions, ist Sehritt (1) die ge- 
sehwindigkeitsbestimmende Teilreaktion und GI. (7) vereinfacht sieh zu 

- -  d [Fe(CN)6 ~-] 
= 2/el l a g ]  [OH-] (9) 

d t  

Die Reaktion sollte unter diesen Bedingungen nullter Ordnung be- 
zfiglieh des Hexaeyanoferrats(III) sein. Die bei hohen Konzentra- 
tionen an Fe(CN)6 3- erhaltenen experimentellen Ergebnisse stehen 
in der Tat  damit im Einklang. 

Bei konstanter Hydroxylionenkonzentration und niedrigen Kon- 
zentrationen an Fe(CN)6 3- lgl3t sieh an Stelle yon G1. (8) aueh sehreiben 

- -  d [Fe(CN)~-] = k [Fe(CN)6 a-] [AI-I] (10) 
d t  

Hierin ist k = 2/cl/c2 
- -  [OH-] 
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die experimentell bestimmte formale Gesehwindigkeitskonstante fiir 
die geakt ion zweiter Ordnung zwisehen Substrat und Hexaeyano- 
ferrat(III).  

Entspreehend den oben angegebenen kinetisehen Beziehungen be- 
steht der geschwindigkeitsbestimmende Sehritt in einer geakt ion 
zwisehen zwei negativ geladenen Ionen oder zwisehen einem negati~r 
geladenen Ion und einem polaren Molekifl; demgemgB sollte er daher 

~8 

~ .70 3 b 

IN, Sill: 1,o~ po - ~ 
Tsmper31ur ~O~ 

Abb. 2. Logarithmus der formalen Geschwindigkeitskonstanten zweiter 
Ordnung fflr die Reaktion zwisehen Di/~thanolamin und Hexaeyanofer- 
rat(III) als Funktion der reziproken Dielektrizit/~tskonstangen 1/~ in ver- 

sehiedenen alkal. Methanol--Wasser-Gemisehen 

dutch eine negative Aktivierungsentropie gekennzeiehnet sein. Wie 
aus den bereits friiher angegebenen experimentellen Daten hervor- 
geht, entsprieht dies den Tatsaehen. 

Reaktionen, bei denen die Wechselwirkung zwisehen zwei gleieh- 
sinnig geladenen Ionen oder zwischen einem negativ geladenen Ion 
und einem Dipol eine entseheidende golle spielt, sind dadureh gekenn- 
zeiehnet, dab sieh bei einer Auftragung des Logarithmus der Gesehwin- 
digkeitskonstante, log /~, gegen den I{eziprokwert der Dielektrizit~ts- 
konstante des Reaktionsmediums, 1/~, eine lineare Funktion mit nega- 
river Neigung ergeben sollte. Bei der Untersuchung der Oxidation 
yon Di/~thanolamin dutch alkalisehes Hexacyanoferrat(III)  in meh- 
reren Methanol--Wasser-Gemisehen versehiedener Dielektrizit/~tskon- 
stante stellte sieh heraus, dab eine Abnahme der Dielektrizit~ts- 
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konstante des Mediums zu einem Abfall in der Geschwindigkeitskon- 
stante fiihrt. Tats~chlich liefert das log k vs. 1/~-Diagramm eine 
Gerade mit negativer Neigung (Abb. 2) und bekr/~ftigt somit die lJber- 
einstimmung zwischen den experimentellen Beobachtungen und dem 
vorgeschlagenen l~eaktionsmechanismus fiir die Oxidation dieses Amino- 
alkohols durch alkalisches Hexacyanoferrat(III).  
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