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79. Berechnung von freien Hydratationsenthalpien und
Koordinationszahlen fiir Kationen aus leicht zuginglichen Parametern

von W.E. Morf und W. Simon

Organisch-chemisches Laboratorium der Eidgendssischen Technischen Hochschule Zirich

(28. 1. 71)

Summary. A model for the computation of free energies of hydration and coordination numbers
of cations using easily available parameters is described. For 27 mono-, di- and trivalent cations
the mean deviation of the calculated from the experimental AGf; values is 3.9%,. All the computed
coordination numbers agrec with experimental ones.

1. Einleitung. - Im Rahmen von Untersuchungen an ionenselektiven Systemen {1]
ist die Kenntnis der freien Solvatationsenthalpien von Ionen fiir eine Reihe von
elektrisch neutralen Liganden notwendig geworden. Da sich derartige Behandlungen
der Solvatation bisher auf nur wenige nichtwisserige Loésungsmittel wie z.B.
Formamid [2] beschrinkten, wurde ein Modell geschaffen, welches allgemein die
Berechnung der freien Solvatationsenthalpien und Koordinationszahlen von Kationen
aus einer besonders kleinen Zahl bekannter Daten erméglicht. In der vorliegenden
Arbeit wird einerseits {iber ein derartiges Modell berichtet und andererseits werden
Resultate diskutiert, die damit fiir die Hydratation als besonders ausgiebig unter-
suchtem Fall der Solvatation erzielt wurden.

Die bisher bekannten Theorien zur Berechnung freier Hydratationsenthalpien von
Kationen lassen sich im wesentlichen in zwei Gruppen aufteilen. Die empirischen
Korrelationen, welche aus dem Modell von Born {3] it Behandlung des Losungs-
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mittels als Kontinuum durch Einsetzen korrigierter Ionenradien und Dielektrizitédts-
konstanten abgeleitet wurden, eignen sich zur Rationalisierung von experimentellen
Daten [4] [5], sie kénnen aber nicht erfolgreich auf andere Losungsmittel angewendet
werden, da in jenen Fillen die Korrekturterme unbekannt sind. Geeigneter sind daher
sogenannte molekulare bzw. diskontinuierliche Modelle, welche zwischen einer
innersten Hydrathiille mit an das Kation fixierten Wassermolekeln und einem dusseren
Bereich differenzieren, welcher als kontinuierliches L&sungsmittel erfasst wird.
Bisherige fundamentale Arbeiten [6]-{10] sind jedoch in ihrer Bedeutung dadurch
limitiert, dass fiir alle jeweils behandelten hydratisierten Ionen willkiirlich eine ein-
heitliche Koordinationszahl!) angenommen wurde. Untersuchungen an wissrigen
Salzlgsungen ergeben indessen, dass das zeitliche Mittel der Anzahl Molekeln in der
innersten Hydrathiille bzw. in direktem Kontakt mit dein Ion mit dessen Radius und
Ladung variiert [12]. Da die Fixierung von Wassermolekeln an Ionen nur von be-
grenzter Dauer ist [13], ist es zudem nicht angezeigt, sich bei der Behandlung der
Hydratation eines bestimmten Kations auf nur eine Koordinationsmoglichkeit zu be-
schrinken, sondern es gilt vielmehr gemiss einer Bolizmann-Verteilung alle. Varianten
zu erfassen. Dementsprechend werden in der vorliegenden Arbeit durch Variation der
Koordinationszahl die wahrscheinlichste Koordinationsméglichkeit und die ent-
sprechende freie Hydratationsenthalpie berechnet, und beide Ergebnisse mit experi-
mentellen Werten verglichen. Aus rechnerischen Griinden konnten allerdings mur
lineare, tetraedrische, oktaedrische oder kubische Anordnungen beriicksichtigt wer-
den, welche sich bei der Koordination von 2, 4, 6 oder 8 Liganden infolge gegenseitiger
Abstossung ergeben.

2. Berechnungsgrundlagen?). — Im Rahmen der vorliegenden Arbeit uinfasst die
Berechnung der freien Hydratationsenthalpie 4G}, eines Kations folgende Beitrige:

a) Schaffung cines zur Aufnahme des Kations gecigneten Hohlraums im Wasser
(vgl. 2.1. AG).

b) Wechselwirkungen zwischen dem Ion und den Wassermolekeln der ersten
Hydrathiille sowie Wechselwirkungen zwischen den Wassermolekeln dieser Koordina-
tionshiille (vgl. 2.2. E).

c) Einfluss des Ions auf den dusseren Losungsmittelbereich (vgl. 2.3. AGg).

d) Anderung des Losungsmittelvolumens unter dem Einfluss des lons (vgl. 2.4.
AGy).
e) Umrechnung auf Standardzustinde zum Vergleich der berechneten freien
Hydratationsenthalpie mit experimentellen Daten (vgl. 2.5. AG ).
Somit ist:
ot s AGY = AGe + E + AGg + AGy + AGs . (1)

2.1. Energieaufwand zur Anordnung der ersten Hydrathiille um einen Hohlrawm.
Eine zur Aufnahme eines Kations geeignete Offnung im Lésungsmittel kann erhalten

1) Die Koordinationszahl ist nicht mit der Hydratationszahl identisch. Der letztere Parameter
reprisentiert die Anzahl Wassermolekeln im Einflussbereich des Ions und wird experimentell
aus dem Verlust an Ldsungsmittelcharakter ermittelt [117.

%)  Eine ausfiihrlichere Darstellung erfolgt an anderer Stelle [14].
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werden, indem die Losungsmittelstruktur so aufgebrochen wird, dass die Sauerstoff-
enden von # Wassermolekeln freiliegen. Es ergibt sich der folgende Energieaufwand?):

AGe— —n 3; NGz 2)

mit AGe  Anderung der freien Enthalpic durch die Anordnung der ersten Hydrat-
hiille um einen Hohlraum [kcal/mol],
AGip Freie Enthalpie einer intermolekularen Bindung in Wasser [kcal/mol],
7 Koordinationszahl des Ions [—],
v Durchschnittliche Koordinationszahl im Lésungsmittel [—].

Dabei gilt die Annahme, dass mit diesem Vorgang keine Voluminderung verbunden
ist. Der Effekt ciner eventuellen Anpassung des Hohlraums an die Grésse des Ions
wird spéter diskutiert (vgl. 2.4). Die Grosse AG g in (2) ergibt sich aus dem Energie-
aufwand, der mit dem Aufbrechen simtlicher intermolekularer Bindungen des Uber-
ganges von «normalem» Wasser zu einer ¢ungebundenen» Fliissigkeit gleicher Dichte
verbunden ist [14]:

— ZAGIB - AGI‘,’AP -+ RT In [55,5 mol/kg o R' T] = 6,325 kcal/mol . (3)

Es sind 4Gy, Freie Verdampfungsenthalpie von Wasser (2,053 kcal/mol),
R Universelle Gaskonstante (0,001987 kcal/mol K),
R’ Universelle Gaskonstante (0,08205 1 atm/mol K),
T Absolute Standardtemperatur (298 K),
0 Dichte von Wasser bei 298 K (0,997 kg/l).
Wird fiir die durchschnittliche Koordinationszahl v der Wert 4 eingesetzt, so folgt:

AGrp = —3,16 keal/mol . (4)

Andere Uberlegungen fithrten (bei gleichem y) zu den Werten — 3,23 keal/mol [15]
und — 3,57 kcal/mol [16].

Entsprechend (2) und (3) ist jedoch fiir die Berechnung des mit der Anordnung
der ersten Hydrathiille um einen Hohlraum verbundenen Energieaufwandes keine
Festlegung von y erforderlich:

AGe = +n - 6,325 keal/mol . 5)

Wegen Unkenntnis des Oberflichenpotentials und der genauen Struktur von
Wasser kann die aus dem Transport des Kations aus der Gasphase in den Hohlrauin
resultierende Anderung der freien Enthalpie nicht erfasst werden (vgl. dazu auch 3).

2.2, Energie der Wechselwirkungen zwischen dem Kation und n Molekeln der innersten
Hydrathiille. Die dominierenden Wechselwirkungen zwischen dem Ion und den
koordinierenden Wassermolekeln sind elektrostatischer Natur. Sie sind am einfachsten

3} Vevwey [8] postulierte, dass die beim Aufbrechen von intermolekularen Bindungen freiwerden-
den positiven Dipolenden gleichzeitig zur Koordination von benachbarten Anionen dienen
sollten. Diese Annahme ist wohl fiir hinreichend konzentrierte Salzldsungen giiltig, kann
jedoch nicht zur Berechnung von standardisierten freien Solvatationsenthalpien herange-
zogen werden, da das Verhalten der als Standardzustand gewihlten hypothetischen idealen
Losungen aus den Eigenschaften sehr verdiinnter Losungen extrapoliert wird.
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zu beriicksichtigen, indem die Ladungsverteilung der Liganden durch deren Dipol-
moment und Quadrupolmoment approximiert wird. Das Dipolmoment der koordi-
nierenden Molekeln setzt sich aus einem permanenten und einem im elektrischen Feld
des Tons und der benachbarten Molekeln induzierten Anteil zusammen.

Neben den elektrostatischen Wechselwirkungen sind Dispersionskrifte und die
Repulsion (Abstossung der gegenseitig nicht durchdringbaren Elektronenhiillen)
zwischen Ion und Liganden sowie die Repulsion zwischen benachbarten Liganden von
Bedeutung. Da mathematische Griinde indessen nur die Beriicksichtigung des domi-
nierenden Repulsionsterms erlauben, muss im allgemeinen im Rahmen der vorliegen-
den Arbeit die sterische Wechselwirkung zwischen den Liganden vernachldssigt
werden. Um dennoch die rdumliche Ausdehnung der das Ton umbhiillenden Molekeln
zu erfassen, muss postuliert werden, dass sich die koordinierenden Ligandatome
gegenseitig wie harte Kugeln verhalten sollen. Dadurch sind fiir den umschlossenen
Hohlraum die in Tabelle 1 zusammengestellten Minimalradien gegeben.

Tabelle 1. Minimale Hohlvaumradien %0 fiiy Koovdination mit Sauerstoff

Koordination linear tetracdrisch oktaedrisch kubisch

Fn . 108 [em) 0 0,31 0,57 1,01

Ist ein Ion deutlich kleiner als der zur Verfiigung stehende Hohlraum, behindern
sich die Elektronenhiillen von Ion und Liganden nicht mehr entscheidend, so dass in
einem solchen Fall die nunmehr {iberwiegende Repulsion zwischen benachbarten
Liganden mit unverdndertem Ansatz (vgl. Gleichung (18)) erfasst werden kann.

Die Energie E des aus lon und isolierter innerster Hydrathiille bestehenden
Komplexes setzt sich somit schliesslich aus den in den Gleichungen (6)—(18) zusammen-
gestellten Beitrdgen E,; zusammen (vgl. (19)):

ze,p

Ladung-Dipol: E, n=—n T k; (6)
e
Ladung-ind. Dipol: E, p=-—n fmozf’a - ks (7)
.
752
Dipol-Dipol: Epp=-+ b—;; -k, (8)
Dipol-ind. Dipol: Epp=+20b 27375“ R (9)
7‘) 2
Ind. Dipol-ind. Dipol: Epn=-+0> ,7;;, - k; (10)
bR
Erzeugung ind. Dipol: Einp=+n —2—27' k; (11)
z¢,0
Ladung-Quadrupol: Ep o= —’r—n—ff—”——— ks (12)

278 ’
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Dipol-Quadrupol: Epg——c¢ P k; (13)
, PO
Ind. Dipol-Quadrupol: Ep o= —c—— - k; (14)
« 4
Q2
Quadrupol-Quadrupol: Lyy=+d i k; (15)
Lispersion Ton-Ligand E SRR (16)
Jispers - : i vE el ; >

ispersion Ion-Ligan 1o 20T 1)

ST 1ot ;
Dispersion Ligand-Ligand: Lyy=-—¢ ETa k' (a7
Repulsion Ion-Ligand bzw.

Ligand-ligand: Eppp— +Bfr™; (18)
(as)
E=3E; (19)
(0) ]
¥ = ¥ion + 71{20 (fa”\ YIon “>—‘ ;,rll(i)l;]\) ; (20)
7= P+ o (falls gy <70 (21)
Essind # Koordinationszahl des Ions {—],
¥ Abstand der Zentren von Ion und Ligand [em],
7 lon Tonenradius [cm],
yin Minimaler Hohlrawmradius [cm],
7H,0 Ligandradius [cm],
ze, Ladung des Ions [esu],
P Permanentes Dipolmoment des Liganden [esu],
P Induziertes Dipolmoment des Liganden |esu],
O Quadrupolmoment des Liganden [esul?),
o Polarisierbarkeit des Liganden {em®],
I Tonisationspotential des Liganden [eV],
o’ Polarisierbarkeit des Tons [cm?],
r Tonisationspotential des Ions [eV],
k Energieumrechnungsfaktor (1,439 - 10'3 kcal/erg mol),
k' LEnergieumrechnungsfaktor (23,05 kcal/eV mol),
b,c,d,e Strukturfaktoren, abhingig von n [—],
B Eliminierbare Repulsionskonstante [¢m* keal/mol],
% Borwn’scher Exponent, abhidngig von den Elektronenkonfigurationen

von Ton und Ligand bzw. vom Liganden als solchem [—].

Die in den Gleichungen (8)—(10), (13)-(15) und (17) vorkommenden Struktur-
parameter b, ¢, d und ¢, deren Herleitung an anderer Stelle ausfiihrlich wiedergegeben

wird [14], finden sich in Tabelle 2.

4)  Die in den Gleichungen {12)—-(15) verwendete Grosse @ ist folgendermassen zusammengesctzt

vgl. Duncan & Pople [17]):
e frpe ) 6 _s0,,-0,,-6...

(22)
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Tabelle 2. Struktuvparameter b bis e dev Gleichungen (8)—(10), (13)—(15) und (17)

Koordination b ¢ d e

linear 0,2500 0,1875 0,04688 0,01172
tetracdrisch 2,296 1,722 0,5490 0,2373
oktaedrisch 7,114 5,336 2,030 1,160
kubisch 15,98 11,99 5,670 4,318

Mit Hilfe der Gleichgewichtsbedingungen [7]
OE[0p, =0 (23) und OE[or =0 (24)
lassen sich die unbekannten Grossen p, und B eliminieren:

(nzer®—2bpr+cH)

— . . N ; 5
Pa=2 r(nrd+2ba) (23)
B 1 '
Egpp = i R(E p+Er ) +3(Eyp+Epp+Epp+E; ) (26)

+ 4 (Epog+ Ef o) T35 Egg+ 6(Ey+ Eyapl.

2.3. Polarisation des dusseren Losungsmittelbereichs unter dem Einfluss des Hydrat-
komplexes. Der Einfluss des Ions auf seine weitere Umgebung l4sst sich mit der ein-
fachen Theorie von Born [3] hinreichend erfassen, da die dielektrische Sittigung
bereits ausserhalb der ersten Hydrathiille vernachlissigt werden kann [18]:

el 1 2 ]
AGp= — e 1— R k= —163,8 4. 108 kcal{mol; 27)
a =Ty + s (fall@ 7’Ion 2 7,?2)1:1]) (28)
£ Dielektrizitdtskonstante von Wasser bei 208K [—],

Dicke der ersten Hydrathiille [cm].

Ublicherweise wird fiir s der konstante Wert 2,76 A, d.1. die maximale Dicke der
innersten Hydrathiille beriicksichtigt. Massgebend fiir die Anndherung des dusseren
Losungsmittelbereichs an den Hydratkomplex ist hingegen vielmehr die je nach
Besetzungsdichte der Ligandhiille (abhingig von Koordinationszahl und Ionenradius)
unterschiedliche mittlere Ausdehnung. Die einfachste Methode zur Erfassung dieser
durchschnittlichen Dicke s der Ligandhiille ist die Verteilung des Ligandvolumens
itber die Oberfliche des Ions®). Lasst man in erster Ndherung den Einfluss des Ionen-
radius auf das Inkrement s unberiicksichtigt, wie dies in dhnlichen Behandlungen
iiblich ist {4] [11], so ergeben sich die in Tabelle 3 wiedergegebenen Werte.

Tabelle 3. Mittleve Dicke s dev innevsten Hydrathiille

Koordination linear tetraedrisch oktaedrisch kubisch

s+108% [em] 1,74 2,19 2,51 2,76

5 Verschiedene Mcthoden dazu werden an anderer Stelle behandelt [14].
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2.4, Anderung des Losungsmittelvolumens unter dem Einfluss des Ions. Ublicher-
weise wird das Volunien einer sehr verdiinnten wissrigen Lésung von lonen folgen-
dermassen besclirieben |19]:

I/LSg - 55’5 mol - 'Z}T‘im dove Ulon s (29)

Vie  Volumen von 1 kg Losung [cm?],

Mo Molvolumen des reinen Lésungsmittels [cm?/mol],

Y Menge geloster Ionen [mol],

Vo,  Partielles Molvolumen der geldsten Ionen [cm3/mol].

Das partielle Molvolumen der gelésten Tonen sagt demnach nichts {iber deren Grosse
aus, sondern gibt die dusserlich messbare Volumidnderung der Fliissigkeit wahrend des
Losevorganges an:
I/I I//iﬁlll =7 : ﬂlnn ; (3())

Volumen von 1 kg reinem Losungsmittel [cm?] .

Y-

Ve

Lsm

Ist das tatsdchliche Eigenvolumen der Tonen bekannt, so kann die Volumanderung
des Losungsmittels unter demn Einfluss der Ionen (Elektrostriktion) abgeschitzt

werden:
l71,;11) -V -V (v(l)on - v}on) , (31)

Volumen des Losungsmittels in 1 kg Losung [cm?]

o p—
Lsm 77

v

Lsm

v0,n Effektives Molvolumen der geldsten Ionen [cm?/mol] .

Sinnvolle absolute Werte fiir die effektiven und partiellen Molvolumina von
einzelnen Tonen wurden durch Padova {201 und Fajans & Johnson [21] bestimmt.
(Gremiss diesen Angaben gilt fiir alle Alkalimetall-Tonen:

Vion — Vion & 5 cm?/mol . (32)

Tir eine hypothetische 1m wissrige Losung von Alkalimetall-Ionen betrdgt die mit
der isothermen Voluminderung des Losungsmittels verbundene Anderung der freien
Enthalpie schliesslich [19]:

AGy = lon ‘;,,BI,O,“. ~ +2,5 kcal/mol; (33)

B Kompressibilitidt von reinem Wasser bei 1 atm und
298K (4,57 - 10711 ecm?/dyn == 1,91 cm¥/keal) .

Da die effektiven und partiellen Molvolumina von individuellen Ionen jedoch nicht
mit Sicherheit bestimmbar oder hiufig sogar unbekannt sind, und zudem der oben
abgeschitzte Beitrag offenbar ziemlich unabhingig vom Ionenradius lediglich zu
einer relativ kleinen Verschiebung der Skala der berechneten freien Hydratations-
enthalpien fithrt, rechtfertigt sich die Annahme ecines konstanten Losungsmittel-
volumens.

2.5. Umrechnung auf Standardzustinde. Wie Muirhead-Gould & Laidler [10] ge-
zeigt haben, kénnen die theoretisch ermittelten freien Hydratationsenthalpien erst
nach einer Umrechnung auf Standardzustinde mit experimentellen Daten verglichen
werden. Dies beruht darauf, dass Modellbetrachtungen im allgemeinen von der Vor-
stellung ausgehen, dass die Hydratation von gasférmigen Ionen einfach eine Um-
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hiillung mit Lésungsmittel sei. Bei diesem Vorgang dndert nur die Umgebung der
Tonen, wihrend diese selbst ihren Platz beibehalten. Diese berechneten freien
Enthalpien beziehen sich somit auf gleiche Jonenkonzentrationen vor und nach der
Hydratation. Im Gegensatz dazu sind die tabellierten experimentellen Werte auf
Standardkonzentrationen bezogen. Durch die Umrechnung auf die Standard-
konvention ergibt sich folgender Beitrag (10]:

AGs=RTIn[p R T] = 41,891 kcal/mol . (34)

3. Resultate und Diskussion. — Sowohl die zur Berechnung verwendeten Para-
meter als auch die zur Uberpriifung der theoretischen Betrachtungen herangezogenen
experimentellen Daten sind Unsicherheiten unterworfen, die eine Diskussion erfordern
(vgl. Anhang):

Experimentelle AGg-Werte: Nach Klein & Lange [22] ist zwischen chemischen
freien Hydratationsenthalpien, die simtliche Ion-Losungsmittel-Wechselwirkungen
umfassen, und realen freien Hydratationsenthalpien, welche zusitzlich die mit der
Uberwindung des Oberflichenpotentials von Wasser verbundene Arbeit beriick-
sichtigen, zu unterscheiden. Wihrend reale AGpj-Werte von individuellen Ionen
experimentell bestimmt werden konnen, sind dagegen chemische AG-Werte einzelner
Tonen nur durch willkiirliche Annahmen erhiltlich. Entsprechend den getroffenen
Annahmen ergeben sich Unterschiede in den jeweils vorgeschlagenen Skalen. Obwohl
die vorliegende Modellbetrachtung eindeutig chemische AG7-Werte liefert, scheint es
daher vorteilhafter, diese mit direkt aus Experimenten abgeleiteten Daten zu ver-
gleichen. Eine von Noyes [23] vorgeschlagene derartige Skala beruht auf einem realen
AGg(H+)-Wert von — 260,5 kcal/mol (Randles [24]).

Basierend auf Betrachtungen von Buckingham {9] haben Halltwell & Nyburg [25)]
eine Skala von chemischen Hydratationsenthalpien (AHg(H+t) = —260,7 kcal/mol)
hergeleitet, die zusammen mit den Hydratationsentropien nach Breck & Lin [26)
(Saq(H*) = —5,5 eu) ermdglichen, chemische freie Hydratationsenthalpien zu er-
fassen. Da die Extrapolationsmethode der genannten Autoren problematisch ist [27],
und das von Buckingham vorgeschlagene Modell unter anderem voraussetzt, dass sich
die Koordinationshiillen von Kationen und Anionen gleicher Grésse nur durch die
entgegengesetzte Richtung der Liganddipole unterscheiden (vgl. aber unten), sind
auch diese chemischen freien Hydratationsenthalpien als unsicher zu bewerten.

Form der Wassermolekel und Lage des Dipolzentrums (Unsicherheit von ry,0): In
Modellberechnungen freier Hydratationsenthalpien wird meist stillschweigend voraus-
gesetzt, dass der Ausdehnungsbereich einer Wassermolekel ungeachtet seiner Stereo-
elektronik kugelférmig sei [6]-[10]. Obwohl cs angezeigt sein mag, die Begrenzung der
Molekel in der Nahe des Sauerstoffatoms als kugeltérmig (ry,o = 1,38 A) anzunehmen
(vergleiche Radius von O-Atom (Van der Waals-Radius 1,40 A) und O2—-Ion (Ionen-
radius 1,32 A)), diirfte eine derartige Vereinfachung fiir den Bereich der Wasserstoff-
atome kaum befriedigen. Zur Berechnung der freien Hydratationsenthalpien von
Anionen muss daher ein anderer, unbestimmter Wert fiir 7 , eingesetzt werden, der
eventuell durch eine Optimierung der berechneten Daten erhiltlich ist. Ein ausfiihr-
liches Histogramm [25] zeigt denn auch, dass der experimentell bestimmte Aus-
dehnungsbereich gegeniiber Anionen tatsichlich deutlich kleiner, gegeniiber Kationen
eher grosser als 1,38 A ist. Weitere Unsicherheiten in den berechneten AGg-Werten

51
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sind darauf zuriickzufithren, dass entgegen den in 2.2 stillschweigend angenommenen
Voraussetzungen die Zentren von permanentem und induziertem Dipol wohl kaum
mit dem Sauerstoffkern zusammenfallen, sondern auf der Molekelachse gegen die
Wasserstoffatome hin verschoben liegen. Daraus folgt eine zusitzliche Zunahme
(bzw. Abnahme) der fiir die Berechnung der AGfF von Kationen (bzw. Anionen)
bendtigten Grosse 7yr,q, womit die beobachtete Differenz zwischen den freien Hydrata-
tionsenthalpien von Anionen und Kationen gleicher Grosse [23] grosstenteils erklirt
wird. Anhaltspunkte iiber den Einfluss der Vergrésserung von rgo um 0,1 A auf
1,48 A finden sich in Tabelle 4.

Quadrupolmoment.: Da zuverldssige Daten fehlen und der von Buckingham [9)] |28)
aus der Differenz zwischen Hydratationsenthalpien von Kationen und Anionen
gleicher Grosse berechnete Wert von 2 - 10-26 esu als obere Grenze zu bewerten ist
(vgl. oben), finden sich in Tabelle 4 Angaben iiber den Einfluss der Anderung im
Quadrupolmoment auf die berechneten AG3-Werte.

Tonenradien: Ein Vergleich verschiedener Ionenradienskalen [29]-[32] zeigt, dass
vor allem die Radien von Li* und zweiwertigen Kationen sehr umstritten sind. Da das
hier diskutierte Modell sowohl fiir ein- als auch dreiwertige Kationen Ergebnisse
liefert, die mit den experimentellen Daten erstaunlich gut ibereinstimmen (vgl.
unten), kann es auch zur Beurteilung der Ionenradien zweiwertiger Kationen heran-
gezogen werden. Der Vergleich der Resultate, die mit Radien nach Goldschmidt [29)
und Ahrens [30] erzielt wurden (Tabelle 4), lisst darauf schliessen, dass mit Ausnahme
von Li+ erstere vorzuziehen sind.

Polarisierbarkeiten und Ionisationspotentiale der Kationen. Sowohl die Polarisier-
barkeit gasférmiger Ionen als auch die Ionisationspotentiale sind zum Teil mit grossen
Unsicherheiten behaftet. Der daraus resultierende Fehler ist jedoch unbedeutend.
So ergibt eine Unsicherheit der Polarisierbarkeit von 4+ 1 A3 fiir das Alkali-Ion mit der
grossten Dispersionswechselwirkung (Casium) nur einen Fehler der berechneten AG
von + 1,2 keal/mol und eine Unsicherheit des Ionisationspotentials von + 10 eV
lediglich einen Fehler von < 4 1 kcal/mol.

Born’scher Repulsionsexponent: Pauling [31] hat Zahlenwerte fiir den Born’schen
Exponenten x in Abhdngigkeit der Elektronenkonfiguration eines Ions angegeben.
Zur Beschreibung der Repulsion zwischen einem Kation und der innersten Hydrat-
hiille wurde der Mittelwert der fiir Ion und Ligandatom (Sauerstoff) tabellierten
x-Werte verwendet. Da im Falle eines hydratisierten Anions Wasserstoff als Ligand-
atom wirkt, ist auch aus diesem Grund eine Berechnung der freien Hydratations-
enthalpien von Kationen und Anionen mit denselben Daten nicht méglich.

Héiufig wird ein exponentieller Repulsionsterm der Form (35) vorgezogen, wobei

Eppp= B¢ (35)

aus der Repulsion in Alkalihalogeniden fiir p der Wert 0,345 A bestimmt wurde [33].
Wie in Tabelle 4 gezeigt wird, ergeben sich unter Verwendung dieses modifizierten
Terms keine bedeutenden Veridnderungen in AG§,.

In Tabelle 5 sind die berechneten freien Hydratationsenthalpien sdmtlicher
Kationen wiedergegeben, fiir welche die zur Berechnung notwendigen Ionenradien
(Goldschmidt [29]), Polarisierbarkeiten und Ionisationspotentiale zur Verfiigung
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standen. Die Abweichung der jeweils negativsten berechneten von den experimentellen
[23] AGH-Werten ist aus Figur 1 ersichtlich. Fiir die 27 so untersuchten ein-, zwei- und
dreiwertigen Kationen ergibt sich eine Standardabweichung der berechneten von den
experimentellen Werten von nur 5,19, und ein durchschnittlicher Fehler von lediglich
3,99%,. Werden Ionenradien nach A krens | 30] verwendet, so ergeben sich fiir 32 Kationen
8,5 bzw. 6,19%,, und fiir die 27 Kationen in Tabelle 5 7,5 bzw. 5,4%, (vgl. [14]). In allen
Fillen, fiir die experimentell ermittelte Koordinationszahlen zur Verfiigung stehen,
stimmen diese mit jenen iiberein, fiir welche die negativsten AG5-Werte berechnet
wurden (Tabelle 5).

Tabelle 5. Freie Hydratationsenthalpien [kcal/mol] und Koordinationszahien dev Kationen wunter
Verwendung dev Ionenrvadien von Goldschmidt [29]

Ton —AGE Fehler ~AGE n
Berechnet fiir Koordinationszahl » [%] Experi- Experi-
2 4 6 8 mentell (23] mentell [12]

Li* 92,2 104,7 110,7 90,9 9.3 122,31

Na* 83,3 93,4 98,4 91,5 0,0 98,4 6

K+ 68,4 74,2 77,0 73,5 4,5 80,6 4-6

Rb+ 63,3 67,8 69,9 66,6 7.4 75,5

Cs' 59,1 62,8 64,3 61,2 5,2 67,8 ~7

NH,* 62,9 66,4 67,8 64,1 - -

Agt 80,1 91,1 97 4 95,8 14,9 114,5

TI+ 66,8 743 187 77.4 4,0 82,0

Be?+ 483 569 530 392 2,2 582 4

Mg2+ 357 402 444 392 2,2 454 6

Ca?t 308 342 375 396 4,2 380

Sr2t 278 304 331 349 2,6 340

Ba?+ 260 283 308 325 3,5 314

Zn*t 356 404 447 395 7.4 483

Caz+ 318 356 392 415 33 429

Hg?+ 308 346 382 406 6,7 435

bt 280 311 342 364 2,0 357

Mn?+ 338 381 421 395 3,4 436

Fez+ 356 404 447 395 11 452

Co%* 358 408 451 395 6,2 481 6

Ni%+ 368 420 466 395 5,5 493 4-6

Al 887 998 1100 827 0,0 1100 6

Sc3t 763 843 926 830 1.3 938

Gadt 882 999 1104 830 0,1 1103 6

Y3+ 672 729 794 844 1,7 859

Lad+ 625 674 732 778 0,1 779 ~9

Cr3+ 864 977 1081 831 4,2 1037 6-7

Fed+ 854 964 1068 833 3.4 1033

In den Figuren 2-4 sind die fiir lineare, tetraedrische, oktaedrische und kubische
Koordination errechneten AG7-Werte in Funktion des Ionenradius dargestellt. Fiir
alle Kationen gleicher Ladung, die kleiner als der durch die rdumliche Ausdehnung
der # koordinierenden Wassermolekeln entstehende minimale Hohlraum (vgl. Tab. 1)
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Fig. 1. Korrelation von bevechneten und expevimentellen [23] freien Hydvatationsenthalpien
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Fig. 2. Berechnete AGfy-Werte fiiv Alkali-Ionen als Funktion des Ionenvadius
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sind, bleibt die fiir eine gegebene Koordination berechnete freie Hydratationsenthalpie
nahezu konstant, da sich nunmehr lediglich die Dispersionswechselwirkung und
Repulsion zwischen Ion und Liganden in geringem Ausmass verdndern. Fiir
grossere Kationen nimmt 4G stetig ab. Ist der Ionenradius ungefahr gleich dem
Minimalradius des Hohlraums, so sind die Beitrige fiir die Repulsion zwischen Ion und
erster Hydrathiille und fiir die Repulsion zwischen Liganden von vergleichbarer
Grosse. Da aber nur der jeweils dominierende Term berticksichtigt werden kann,
liefert die Rechnung in diesem Gebiet etwas zu hohe Beitrige und eine unstetige
Anderung der freien Hydratationsenthalpien als Funktion des Ionenradius (vgl.
Fig. 2-4). Die Tabelle 6 gibt Auskunft iiber einzelne Beitrage zur freien Hydratations-
enthalpie von Kationen.

-5Gyy BERECHNET [keal/mol] -AGY, BERECHNET [keai/mot]
Be29 1200 Al3¢
, 2 ‘ 3¢
; Mg ! Sc
600 - L caZ VB
4 | galt 1
; :
1000
500 -
300
400 -
BOO
KUBISCH
N OKTAEDRISCH
KUBISCH 700
300 - OKTAEDRISCH TETRAEDRISCH
TETRAEDRISCH
600 LINEAR
LINEAR
200 . r . 500 , ; .
0 05 1,0 15 R TIoN D 05 1,0 15 R "ION
Fig. 3. Berechnete AGf-Werte fiir Evdalkali- Fig. 4. Berechnete AGf-Werle fiiv dveiwertige
Tonen als Funktion des Tonenvadius Tonen als Funktion des Tonenvadius

Im Falle der einwertigen Kationen ist die zur Anordnung der innersten Hydrat-
hiille um einen Hohlraum aufzuwendende freie Enthalpie verglichen mit allen {ibrigen
Beitrigen betrichtlich (vgl. Figur 5). Aus diesem Grund ist auch fiir die grésseren
Alkali-Ionen die oktaedrische Koordination amn giinstigsten, wahrend schon fiir mehr-
wertige Kationen mit dem Radius von Na* eine kubische Koordination vorgezogen
wird (Figur 5). Fir Ionen mit sehr giossem Radius wire sogar eine Abnahme der
Koordinationszahl denkbar, da dort der Beitrag von AG¢ in AGJ, noch grosser ist (vgl.
auch Steigung der Kurven in Figur 2}. Dies kann dahingehend rationalisiert werden,
dass die nidchste Umgebung + on sehr grossen Ionen weniger die Eigenschaften einer
Hydrathiille als die eines kort nuierlichen Dielektrikums besitzt.

Zur Anwendung der vorli~genden Modellbetrachtungen auf die Wechselwirkung
eines Ions mit einem nichtys issrigen Lésungsmittel sind einige weitere Probieme zu
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Tabelle 6. Individuelle Beitvige zuv freien Hydvatationsenthalpie eines ein-, zwei- und drveiwertigen
Kations [kcal/mol]

Beitrag Kation
(vgl. 2) : 3
Nat (n = 6) Ca®+ (n = 8) A (n = 6)
Eip C-1379 —344,1 ~ 604,38
E 5 - 464 —216,8 —1045,3
Epp 26,7 54,3 47,2
ENp 18,0 68,4 163,3
ER D 3,0 21,6 141,1
Enp 11,5 53,8 303,5
Ey ¢ 6,8 16,4 36,0
Ep g - 20 - 39 - 42
Ef ¢ ~ 07 - 24 - 173
Egq 0,1 0,2 0,2
Ern - 36 - 17,3 — 40
Eyum - 41 - 126 - 12,9
Eppp 37,4 105,4 326,3
E - 91,2 -277,0 — 660,9
AGp - 47,0 -171,5 — 478,8
AGe 37,9 50,6 37,9
AGs 1.9 1,9 19
AGg — 98,4 —396,0 —1099,9
-AG:‘ [kcal/mol] -AG% [kcal/mol]
«AGe +AGe
+ 2+
Na 500 Ca
150
400+ -AGy
100
O/O/O\o -AGH 300+
200
50 +AG¢
100~
O/,(}/-/O/’O +AGe
0 — T T T T 0 T T T - T
0 2 L 6 8 0 n a 2 4 6 8 0 n

Fig. 5. Beitvdge des Enevgieaufwandes filv die Anovdnung dev Hydvathiille um einen Hohlvaum (AGe)
2u AGE als Funktion der Koovdinationszahl
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18sen, die sich in Bearbeitung befinden. Die Annahme scheint jedoch schon jetzt zuzu-
treffen, dass die berechneten freien Solvatationsenthalpien in Funktion der Ionen-
radien dhnliche Funktionen wie die AGj-Werte ergeben (vgl. Figuren 2-4). Fiir ein
nichtwissriges Losungsmittel mit einer Solvatation von Alkali-Ionen, die gegeniiber
der Hydratation etwas bevorzugt erfolgt, ist demnach eine Tonenselektivitit

Lit > Nat > K+ > Rb+ > Cs+
zu erwarten. IFiir den umgekehrten Fall ergidbe sich die Reihenfolge
Cst > Rb* > K+ > Nat > Lit.

Eine drastische Selektionierung einzelner Ionen kann erreicht werden, wenn
anstelle eines nichtwissrigen Losungsmittels ein Ligandsystem mit einer grossen vor-
gegebenen, vom Ionenradius unabhingigen Anzaht Koordinationsstellen eingesetzt
wird. Wie die Figur 6 zeigt, hdngt die Ionenselektivitit in diesem Fall vor allem vom
Minimalradius des vom multidentaten Liganden umschlossenen Hohlraums, d.h. von
der nun vorgegebenen Koordinationszahl, und von den sterischen Wechselwirkungen
im Ligandsystem ab. Entsprechend Figur 6 ergibt sich fiir eine kubische Koordination
und eine hypothetische Ligand-Ligand-Wechselwirkung in Analogie zum Ligand
Wasser eine Selektivititsreihenfolge:

Nat > K+ > Rbt > Cst > Lit .

-A G?,{ [kcal/mol]

130
120 4
110 -
100
0
80

70 -

60

T T
05 1,0 1,5 & " 1ON

Fig. 6. FIveie Enthalpie dev Wechselwivhung von Alkali-Ionen mit Wasser und hypothetischen
Liganden als Funktion des Ionenvadius
® _ /Gy Experimentell
@ Hypothetische kubische Koordination mit Liganden der rdumlichcn Ausdehnung von Wasser
O Hypothetische kubische Koordination mit Liganden grésserer rdumlicher Ausdehnung als bei
Wasser
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Durch Einfiihren einer grésseren Ligand-Ligand-Repulsion wird die Sequenz (Figur 6)
K+ > Rbt > Cst > Nat > Lit.

Selektivititssequenzen, wie sie in makrocyclischen, als Triger fiir Alkalikationen

wirksamen Antibiotica [34] auftreten, lassen sich somit zwanglos erkliren.

4. Anhang. — Im Hinblick auf die Vermeidung von zusitzlichen Unsicherheiten
finden sich in den Tabellen 7 und 8 Angaben iiber die bei den Berechnungen verwende-
ten Daten.

Tabelle 7. Verwendete Daten fiir Kationen

Ion Radius 7yop * 108 [cm] Polarisierbar- Ionisations- Repulsions-
Goldschmidt  Ahvens keit oo’ 10% [cm®] potential [’ [eV] exponent ¥ [—]
[29] [30] [35] [36] [37] 31)
Lit 0,78 0,68 0,027 75,26 6
Na+ 0,98 0,97 0,21 47,06 7
K+ 1,33 1,33 0,87 31,66 8
Rb+ 1,49 1,47 1,9 27,36 8,5
Cst 1,65 1,67 2,9 23,40 9,5
NH,* 1,43 — 1,94 ~30 7
Ag+ 1,13 1,26 2,25 21,4 8,5
Ti+ 1,49 1,47 4,3 20,32 10,5
Cu+ — 0,96 ~2,5 20,34 8
Be2+ 0,34 0,35 0,008 153,1 6
Mg2+ 0,78 0,66 0,12 79,72 7
Ca2+ 1,06 0,99 0,9 50,96 8
Sr2+ 1,27 1,12 1,42 42,8 8,5
Ba2+ 1,43 1,34 2,4 35,5 9,5
Ra?+ - 1,43 ~4.,5 ~30 10,5
Zn2+ 0,83 0,74 0,94 40,0 8
Cdz+ 1,03 0,97 1,7 38,0 8,5
Sn2+ - 0,93 ~3 30,5 9,5
Hg?+ 1,12 1,10 2,9 34,3 9,5
Pb2+ 1,32 1,20 4,2 31,9 10,5
V2+ - 0,88 ~1,3 26,4 8
Mn?+ 0,91 0,80 1,3 ~25 8
Fe2t 0,83 0,74 1,1 ~25 8
Co?+ 0,82 0,72 11 ~25 8
Niz+ 0,78 0,69 1,0 ~25 8
Cu?+ — 0,72 1,0 29,5 8
A+ 0,57 0,51 0,065 119,4 7
Scd+ 0,83 0,81 11 73,9 8
Ga3+ 0,62 0,62 ~1,0 63,8 8
Y3+ 1,06 0,92 1,5 ~40 8,5
La3+ 1,22 1,14 2,4 ~20 9,5
Cr3+ 0,65 0,63 1,6 ~45 8
Fe3+ 0,67 0,64 2,2 ~45 8
Co3+ - 0,63 1,45 ~45 8

Tabelle 8. Daten filv Wassev als Ligand

7H,0: 1,38 -107% cm [25] [38] o: 1,458 - 10~24 cm3 [35]
p : 1,853-10%csu  [37] I: 12,56 ¢V [37]
@ : 0,43 :10-2% esu [17] g: 78,54 371
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