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The Electrochemical Behaviour o] Redox Systems in Mixed 
Solvents, I I . :  The K4[Fe(CN)6]--I~La[Fe(CN)6] System in Fatty 

Acid--Water  Mixtures 
The electrochemical behaviour of t h e  K4[Fc(CN)6]-- 

K3[Fe(CN)8] system has been investigated in mixtures of water 
with formic, acetic, propionic and n-butyric acid, resp. The 
change of the redox potential; the conductivity and the di- 
electric constant has been studied. I t  has been proved that  
the change of the redox potential of the system at low acid concen- 
tration (ns ~ 0.6-0.7) is determined by the I-I+ concentration. 
Increasing the H + concentration, ~he activity of the [Fe(CN)~] 4- 
decreases in a higher extent than the activity of [Fe(CN)6]s-. 

On the other hand, at high acid concentration the shift in 
the redox potential is influenced first of all by the anion sol- 
raving effect of the solvent. The solvation causes such a chang e 
in the structure, that  the electron population of the solvent  
molecules around the [Fe(CN)6] 4- ions decreases, the acceptor 
strength of the solvent increases. I t  is well known that  this 
process causes an increase in the redox potential. 

Es wurden die elektrochemischen Eigenschaften des Redox- 
Systems t(4[I~e(CN)6]- Ka[Fe(CN)6] in Ameisensaure--Wasser-, 
Essigsi~ure--Wasser-, Propions /~ure- -Wasser -und n-Butter- 
s/~ure--Wasser-Gemischen untersucht. Die Ver/inderungen des 
I~edoxpotentials, der Leitf/~higkeit und  der Dielektrizit~ts- 
konstante wurden studiert. 

Es wurde bewiesen, da[~ die Potentialveri~nderung des 
~edox-Systems bei kleiner S~urekonzentration (ns ~ 0,6--0,7) 
vor allem durch die Wasserstoffionen-Konzentration der 
LSsung bestimmt wird. Mit der Zunahme der H+-Konzentration 
n immt die Aktivit/it des [Fe(CN)6] 4- in gr613erem MaPle ab als 
die des [Fe(CN)6] ~-. 
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Bei groI3er S/~urekonzentra~ion beeinfluI~t dagegen haup~- 
s/~chlich die Anionsolvatation durch das LSsungsmii~telgemisch 
die Verschiebung des l~edoxlootentials. Die Solvatation ruf~ 
eine Strukturver~nderung hervor, wodurch die Elektronen- 
population der L6sungsmittelmolekiile in der l~ahe der Cyano- 
ferrat-Ionen abnimm~, die Elektronen-Acceptor-Wirkung des 
LSsungsmlt~els w/ichst. Dieser Prozel3 bewirkt in bekannter 
Weise die Zunahme des l~edoxpotentials. 

In unserer ersten Mitteilung I haben wir das elektroehemisehe Ver- 

halten des Redox-Systems Kd[Fe(CN)6]/K3[Fe(CN)6] in Gemischen yon 
Wasser mit einigen dipolaren aprotisehen LSsungsmitteln (Dioxan, 
Aceton, Tetrahydrofuran), au•erdem mit Methanol und ~thanol unter- 
sucht. In der vorliegenden zweiten Mitteilung berichten wir fiber die Ergeb- 
nisse der Untersuehungen desselben Redox-Systems in Gemischen yon 
Wasser mit protonenhaltigen organischen LSsnngsmitteln (Ameisensaure, 
Essigsaure, Propions~ure, n-Butters~ure). Wir wollten dabei die Rolle der 
Protonenaffinitat des LSsungsmittelgemisches bei dem elektroehemischen 
Verhalten des Redox-Systems systematisch studiereni 

In der Literatur sind zahlreiehe Mitteilungen zu finden, d e r e n  
Autoren den Zusammenhang zwischen dem Redoxpotential des Systems 
Hexacyanoferrat(II)--Hexacyanoferrat(III) und der Wasserstoffionen- 
Konzentration der wal~rigen LSsung untersueht haben 2. 

In den letzten Jahren bestimmten Jordan und Ewing 3 wiederholt 
�9 ' - v  

- -  sich auf Arbelten yon Kolthoff bzw. Kolthoff und Toms~cek 4 stfitzend - -  
die konsekutiven Dissoziationskonstanten yon Hexacyanoferraten, mit 
deren Hilfe Kontr011messungen und Reehnungen in bezug auf die Redox- 
potentialwerte durehgeffihrt wurden. 

Eaton, Hanania und seine Mitarb. 5 untersuchten das Hexaeyano- 
ferrat(II)/(III)-System vom thermodynamischen Aspekt aus und stellten 
einen quantitativen Zusammenhang zwischen dem pH-Wert, der 
Ionenstarke der wiiBrigen LSsungen und dem Redoxpotential lest. 

Mohai und Papp 6 studierten das Redoxpotential des Wasserstoff 
Hexaeyanoferrat(II)/(III)-Systems in Abhangigkeit yon Salzkonzentra- 
tion, pH bzw. Temperatur. Sie bestimmten die Dissoziationsverhaltnisse 
der protonierten Verbindungen und das Standard-Redox-Potential. 

Im Mittelpunkt unserer Untersuchungen stand die Frage, ob das im 
Carbons~ure--Wasser-Gemisch gemessene Redoxpotential in erster Linie 
dureh die H+-Konzentration bestimmt wird oder ob man auch andere 
- -  in w~Briger LSsung nicht auftretende --" Einfliisse beaehten mnB. 

E x p e r i m e n t e l l e r  T e i l  

Das Redoxpotential und die pH-Werte der L6sungen wurden rnit einem 
Radelkis-Prazisions-pH-Meter (OP-205) bestimmt. Als Indikatorelektrode 
wurde bei der Potentiahnessung eine glatte Pt-Elektrode, bei der pH-Mes- 
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sung eine Glaselektrode (Type l~adiometer G-200-B), als Vergleichselektrode ~ 
die 0,1n- und 1,0n-Kalomelelektrode angewendet. Die Agar--Agar-Salz-  
briieke wurde immer mi~ dem entsprechenden L6sungsmittelgemiseh 
berei te t .  Das ioN-Meter wurde m i t c  ~ 0,050m-KH-phthalat-LSsung als 
Standard geeicht, deren p i t -Wef t  bei 25 ~ mit  4,008 -V 0,003 angenommen 
wurde v. 

Die Leitfi~higkeit der LSsungen wurde mit  Hi l fe  eines Konduktometers  
vom Typ Metrohm E 182 und eines Leitf~higkeitsgef~es mit  platinierten 
1)t-Elektroden (Kapaziti~t 0,69 em -1) bestimmt. Vor der Messung wurde 
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Abb. 1. Ver~inderung der spezif. Leitf/~higkeit des Systems Ka[Fe (CI~) s ] -  
I~3[Fe(CI~)6] in Ameisens~ure~Wasser-Gemiseh in Abh/~ngigkeit yon der 
I(onzentration der Ameisens~ure (ns ~ Molenbruch de r  S~ure) 1. Ameisen- 
si~ure--Wasser-Gemisch, 2. Ka[:Fe(CN)6]--K3[Fe(C~)6] Gesamtkonzentra- 
t ion: c = 5.  10 -3 Mol/1, 3. Ka[Fe(CN)6]--K3[Fe(CN)6] Gesamtkonzentra- 

tion: c = 2 �9 10 -a Mol/1 

O2-freies N2-Gas durch die LSsung - -  zwecks Entfernung des gel5sten 
Sauerstoffes - -  gelei~et. 

Das Ka[Fe(CN)6] �9 3 H20 (Chinoin, p. a.) und das K3[Fc(C:N)6 ] (Merck, 
p. a.) wurden durch mehrfache Umkristallisationen gcrcinigt und ihre Rein- 
heir nach der de-Haiin-Methode kontrolliert s. Ameisens~ure: p. a. V.E.B. 
Laborehemie; Essigsaure: p. a. Rcanal;  Propionsaure: p. a. V.E.B. Labor. 
chemic; n-Butters~ure: p. a. l~eanal. 

Die verwendeten LSsungsmittel wurden den Literaturangaben ent- 
sprechend gereinigt 9 und ihre Konzentration acidimetriseh bestimmt. Ihr  
Wassergeha]t wurde bei der Bereitung der LSsungen beriicksiehtigt. 

L e i t f s  

Es wurde die spezif. Leitfahigkeit der Ka[Fe(CN)s]/K3[Fe(CN)s]-LSsung 
yon 5 �9 10 -3 Mol/1 bzw. 2 �9 10-3 Mo]/1 Gesamtkonzentration untersucht. Die 
erhaltenen Ergebnisse zeigen Abb. 1--4. 

Wie ersichtlich, weicht die spezif. Lei t~higkei t  der Hexacyanoferrat- 
LSsungen yon der der reinen LSsungsmittelgemische - -  erwartungsgemal~ - -  
nieht wesentlieh ab. Die Veranderung der Leitfahigkeit wird n~mlich im 
dipolaren aprotischen LSsungsmittel dureh die Dielektriziti~tskonstante und 
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die koordinativen Eigenschaften des Mediums bestimmt, in den Fetts/~ure-- 
Wasser-Gemischen h~ngt sie aber in erster Linie yore protolytischen Gleieh- 
gewicht des L6suugsmittels ab. 

l % e d o x p o t e n t i a l m e s s u n g e n  

Die Messungen wurden den in der ersten Mitt. besehriebenen ent- 
sprechend durchgefiihrti. Die gesamt e Salzkonzentration der L6sungen war 
wieder 2,0. 10 -3 Me]/1 bzw. 5,0. 10 -3 Mol/!. Das Molverh/iltnis des Redox: 
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Abb. 2. Ver/~nderung der spezif. Leitf~higkeit des Systems Ka[Fe(CN)6]-- 
Ka[Fe(CN)6] in Essigsgure--Wasser-Gemisch in Abhiingigkeit yon der 

Konzentration der Essigs~ure. 1. Essigsaure--Wasser-Gemiseh, 
2. K4[Fe(CN)6J--K3[Fe(CN)6] Gesamtkormentration: e = 2 �9 10 -3 Mo!/l, 
3. Ka[Fe(CN)6]:-Ks[Fe(CN)6] Gesamtkonzentration: c = 5 .  10 -s Mol/1 

salzpaares wurde systematiseh ver~.ndert. Aus den gemessenen Potential- 
werten wurde mit  Hilfe der Nerns t schen  G]eiehung das l~edox-Standard- 
Potential, bez. auf die n-H-Elektrode, bereehnet. Da sieh die Hexaeyano- 
ferrate in stark saurem Medium ziemlich schnell zersetzen (die L6sungen 
fi~rben sich binnen 1 Stde. blau) und ihre Zersetzung dureh Ultraviolett-  
strahlung katalysiert wird, wurden die Messuugen in einem Thermostat- 
gef/~l] unter Liehtausschlu{~ durchgeffihrt. 

In  Abb. 5 wurde das gemessene Redoxpotential  in Abh~ngigkeit yore 
Molenbruch der Sgurekomponente des L6sungsmittelgemisches angegeben. 
Die den einzelnen Mel3punkten entsprechenden Werte wurden aus dem 
Durchsehnitt  yon sechs Mel3daten berechnet. Aus der Abbildung kann man 
folgendes ablesen : 

Die I~edoxpotentialwerte nehmen mit  der Zunahme der S~urekonzen- 
tration zu. Bei mittlerer S~urekonzentration ist diese Veri~nderung linear. 
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]3ei gr613eren S/~urekonzentra~ionen finder man aber Abweiehungen von der 
Linearit/it, und zwar bei der Ameisens~iure naeh positiveren Potentialwerten, 
bei der Essigsgure in entgegengesetzter Riehtung. Bei den h61aeren Fett-  
s/~uren kann eine enlbspreehend groBe I(onzentration (ns > 0;5) aus Griinden 
der besehr/~nkten L6slielakeit nieht erreiehg werden. 

Die Reihenfolge der Kurven entsprieht den Unterschieden in den Aeidi- 
t/~tskons~anten der Fetts/~uren. Im Falle gleiehen L6sungsmittelgemisehes 
werden die RedoxpotentiMe dureh die Zunahme der Salzkonzentration naeh 
positiveren Werten versehoben. 
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Abb. 3. Ver/~nderung der spezif. Leitf/~higkeit des Systems K4[Fe(CN)6]-- 
Ks[Fe(CN)6] in Propions/~ure--Wasser-Gemisch in Abh/~ngigkeit yon der 

14onzentration der Propionss 1. Propions/~ure--Wasser-Gemisch. 
2. K4[Fe(CN)6]--K3[Fe(CN)6] Gesamtkonzentra~ion: c = 2.  10 -3 Mol/1, 
3. K4[Fe(CN)6]~K3[Fe(CN)6] Gesamtkonzentration: c = 5.  10 -3 Mol/1 

UIn die Ursachen der Redoxpotential-Ver/inderungen m6glichst aus- 
fiihrlich kennenzulernen, fiihrten wir noeh die folgenden Untersuchungen 
durch. 

Es Wurde die Ver/~nderung des Redoxpotentials in den verschiedenen 
L6sungsInittelgemischen in Abhangigkeit von den pt t -Werten gemessen. 

Zum Vergleieh :wurde das Redoxpotential des Systems K4[Fe(CN)6]/ 
Ks[Fe(CN)6] (Gesam~konzentrationen 5 �9 10 a Mol/1 bzw. 2 �9 10-3 Mol/1) 
auch in einer w/~l~rigen L6sung bestimmt, deren I-I+-Konzentration mit  
Perchlors/~ure auf die entspreehenden Werte eingestell~ wurde. Die Ergeb- 
nisse veranschaulieht Abb. 6. 

Bei kleineren Konzentrat ionen an organischer Saure entsprieht der 
AblauL:~der Redoxpotent ia l /pH-Kurven ungef/ihr den im Perchlorsgure- 
Medium gemessenen Eo/pH-Kurven. Wenn aber die Konzen~ration der 
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organisehen S/iure einen gewissen ,,Grenzwert" iibersehreitet, n immt das 
Redoxpotential  exponentieU zu. Dieser Grenzwer~ trit~ bei um so kleinerer 
S&urekonzentration auf, je grSl~er die in Wasser gemessene Dissoziations- 
konstan~e dieser organischen S/~ure is~. 

Wir haben es zur Kl&rung der in der  LSsung ablaufenden Assoziations- 
bzw. Dissoziationsprozesse fiir nStig gehalten, auch die Dielektrizitats- 
koilstan~e des LSsungsmittelgemische s in Abh/~ngigkeit yon der Konzentra- 
tionsver&nderung der Si~urekomponente anzugebpn. Die Ergebnisse gehen 
aus Abb. 7 hervor, i 
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Abb. 4. Ver~nderung der speziL Leif~f~higkeif~ des Systems K4[Fe(CN)6]-- 
Ks[Fe(CN)6] in n-Butters~ure--Wasser-Gemiseh in Abh~ngigkeit yon der 
Konzentration der n-Bu~ers~ure. 1. n-Butters&ure--Wasser-Gemisch, 
2. K4[Fe(CN)6]--Ks[Fe(CN)6] Gesamtkonzentration: c = 2 .  10 -8 Mo]/1, 

3, K4[Fe(CN)6]--K3[Fe(CN)6] Gesam~konzentration: c = 5.  10 -3 Mol/1 

Wie man sieht, zeigt die Dielektriziti~tskonstan~e des Ameisens~ure--  
Wasser-Gemisches eine geringe Abnahme im Vergleieh zu reinem Wasser; 
die Dielektrizit~tskonstante der anderen Carbons~ure Wasser-Gemisehe 
nimm~ dagegen mit der Zunahme des Molenbruehes der S~urea stark ab. 

Die Genauigkeit unserer Messungen kSnnte auch dureh des Diffusions- 
potential der Grenzfl~che zwischen d e n  LSsungsgemisch and der wi~2rigen 
L6sung der Kalomelelektrode beeinflul]t werden. Den Literaturdaten naeh 
is~ n~mIieh, der Weft  des Diffusionspoten~ials besonders in saurem bzw. 
basischem Medium yon Bedeu~ung 1~ Seine Gr62e wurde ebenso wie im 
ersten Teil der Arbeit ( 1, u. zw. S. 1604) dutch gesonderte Messungon bes~immt. 
Unsere Versuehe zeigben, de2 der auftre~ende Diffusionspotentialwert 
maximal 4 - - 6  mV war, der die Genauigkei~ der Potentialmessung nieht 
wesentlich iiberschritL 
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D i s k u s s i o n  

Auf Grund  unserer  Un te r suehungen  stellen wir lest, dab der  Redox- 
potent ia lwer t  des K4[Fe(CN)6]/Ka[Fe(CN)6]-Systems in  den un te r such ten  
Fet ts i~ure--Wasser-Gemischen mi t  der Zunahme  der Konzen t r a t i on  der 
Fe t t s~uren  in  positive R ieh tung  versehoben wird. Die Ver&nderung der 
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Abb. 5. Ver&nderung des R, edoxpotentials yon dem System ]~4[Fe(CIN~)6]-- 
Ks[Fe(CN)s] in verschiedenen L6sungsmittelgemischen in Abh&ngigkeit yon 
der Konzentrat ion der org. Sgure. 1. Ameisenss 
Gessmtkonzentration: c = 5- 10 -s Mol/], 2. Ameisensgure--Wasser-Ge- 
miseh; Gesamtkonzentration: o ~ 2 .  10-SMol/1, 3. Essigss 
Gemisch, Gesamtkonzentration: c = 5. 10 -s Mol/1, 4. Essigs&ure--%Vasser- 
Gemisch; Gesamtkonzentration : c = 2.10-s Mol/l, 5. n-ButtersL~ure--Wasser- 
Gemisch; Gesamtkonzentration: c = 5 �9 10 -3 Mol/1, 6. n-Buttersgure---Was- 
ser-Gemisch; Gesamtkonzentration: c = 2-10-3Mol/1, 7. Propions&ure-- 
Wasser-Gemisch; Gesamtkonzentration : V = 5 �9 10 -3 Mol/1, 8. Propion- 

s&ure--Wasser-Gemisch; Gesamtkonzentration: e = 2 �9 10 -3 Mol/1 

Reihenfolge und  die R ieh tungs tangen te  der K u r v e n  entspr ieht  den im 
w&~rigen Medium gemessenen Aeid i t~ tskons tan ten  der S~turekomponen- 
ten  der L6sungsmittelgemisehe.  Diese T~tsaehe beweisL da6 m a n  im 
Fal le  eines eine P ro tondonor -Komponen te  en tha l t enden  LSsungsmit teL 
gemisehes drei Fak to ren  beachten  mu6,  d i e  das Redoxpotent ia l  beein- 
flussen: 

1. Die Dielektrizi t&tskonstante des LSsungsmittelgemisehes bzw. 
die Dissozia t ionskonstanten der Fet tsguren.  
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2. Die  Elektronenpaar-Donor.(EPD) bzw.  E l e k t r o n p a ~ r - A c c e p t o r -  

(EPA)-Eigenschaf~en de r  K o m p o n e n t e n  des  L S s u n g s m i t t e l g e m i s e h e s .  

3. Die P r o t o n - D o n o r s t ~ r k e  de r  S /~urekompormnte .  
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Abb.  6. Ver~nderung  des Redoxpo ten t i a l s  yon  dem Sys t em K4[Fe(CN)6]- -  
Ks[Fe(CN)6] in versch~edenen Lesungsmit~elgemisghen in Abh~ngigke i t  yon 
den p I t - W e r t e n  der  LSsungen.  1. Ameisens~ure  Wasser -Gemisch ;  Gesam~- 
konz.entrat ion-  c = 5 �9 10 -3 Mol/1, 2. Ameisens /~ure- -Wasser -Gemiseh;  
Gesam~konzent ra t ion :  c = 2" 10 -3 Mol/1, 3. Ess igs / iu re - -Wasse r -Gemisch ;  
Gesam~konzent ra t ion :  c = 5" 10 -3 Mol/1, 4. Es s igs~ure - -Wasse r -Gemisch ;  
Gesamtkonzen t r a t ion :  c := 2 �9 10 -3 Mol/l, 5. P rop ions~ure - -Wasse r -Gemisch ,  
Gesamt .konzent ra t ion  : c = 5 �9 10 -3 Mo]/1, 6. Propions /~ure- -Wasser-Ge-  
misch ;  Gesamtkonzent ra~ion:  c = 2 .  10 -3 Mol/l, 7. n -But te r s /~ure - -Wasser -  
Gemisch;  Gesamtkonzen t r a t i on :  c = 5 ~ 10 -3 Mol/1, 8. n -But te r s /~ure - -  
W~sser-Gemiseh;  Gesamt, konzen t ra t ion :  c = 2 .  ]0 -3Mol / l ,  9. Perch]or-  
s/~ure Wasser -Gemisch ;  Ges~mtkonzen t r a t ion :  c = 5 .  I0 -~ Mol/1, 10. Per-  

ch lo r s s  Gesamtkonzen~ra~ion" c = 2 .  10 -3 Mol/1 

I m  e r s t e~  S c h r i t t  wo l l t en  w i t  die  F r a g e  kl/~ren, w e l ch e r  F a k t o r  die  

in  der  L S s u n g  h e r r s c h e n d e n  Assoz ia t ions -  bzw.  Dissoz ia t ionsverh /~ l tn i sse ,  
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d.h.  die Bildung der Ionenpaare und ihre Dissoziation fiberwiegend 
beeinilul3t. Unsere Leitf~higkeitsuntersuehungen zeigen, dub in dem 
LSsungsmittelgemiseh gelSstes K4[Fe(CN)6]-r K~[Fe(CN)~] die dem 
protolytisehen Gleiehgewieht des LSsUngsmittels entspreehenden Leit. 
f/~higkeitswerte nur in  geringem MaBe erh6hte. Diese Zunahme kann mit 
den in die LSsung tretenden K+-Ionen erkl&rt werden, die bei der 
Dissoziation der Cyanoferrate frei werden. Aus den Leitfghigkeitskurven 
ist aueh abzulesen; ~d~B die S/~uren mit kleinem Ks-Wert sehon in ver- 
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Abb. 7. Ver&nderung der Dielektrizit&tskonstante in organischem LSsungs- 
mittel--Wasser-Gemisch in Abh&ngigkeit yon der Konzentration der Fett- 
s&uren. 1. Ameisens&ure--Wasser-Gemiseh, 2. Essigsgure--Wasser-Gemisch, 

3. Bropionsaure--Wasser-Gemisch, 4. n-Buttersgure--Wasser-Gemisch 

h~ltnism~gig verdfianter LSsung in protischer Form anwesend sind, im 
weiteren wird also die Bildung bzw. die Dissoziation der Ionen-Assoziate 
durch die Ver~nderung der Dielektrizit~tskonstante des Gemisches 
bestimmt. 

Da die einzelnen LSsungsmittelgemische (in Abh~ngigkeit yon den 
Acidit/~tskonstanten der S~urekomponente) bei gleichen Molenbruch- 
wertert verschiedene Wasserstoffionen-Konzentrationen haben, bekom- 
men wir ein genaueres Bild fiber die Ver~inderung des l~edoxpotentiMs, 
wenn wires  in Abh~ngigkeit vom pit  der LSsung nntersuehen. Jede 
Kurve der so gewonnenen Kurvenschar (Abb. 7) kann in zwei Streeken 
geteflt werden: Bei kleiner H+-Konzentration entsprieht der Ablanf der 
Knrven der Ver/~ndernng des RedoxpotentiMs von K4[Fe(CN)6]/ 
Ka[Fe(CN)s] in jener w/~ftrigen LSsung, deren p i t  mit Perehlors&ure ein- 
gestellt wurde. Wenn der pH der L6sung unter einen bestimmten Weft 
sinkt, zeigt das Redoxpotential eine exponentielle Zunahme. Dieser 
pH-Wert ist in den verschiedenen Fetts&ure--Wasser-Gemisehen ver- 
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sehieden. Die Ver~nderung tr i t t  bei um so gr61~erem pH-Wert  auf, je 
kleiner die Aeidit/itskonstante der Fetts~ure ist. 

E s  bedeutet keine besondere Schwierigkeit, die dem grSi3eren pH- 
Wert entspreehende Redoxpotential-Ver/inderung zu erkls Aus der 
Literatur ist bekannt 3, dab in dem auch yon uns studierten pH-Bereieh 
(pit  = 1,0--2,5) das Hexacyanoferrat(II) haupts~ehlieh in der Anion- 

'form H2[Fe(CN)6] s- in der LSsung anwesend is~, 
Es wurden die I)issoziationskonstantea festgestellt, die den folgenden 

Gleichgewichten entsprechen : 

H2[Fe(CN)6] 2- = H + + H[Fe(CN)6] s- K3 II ---- (6 3= 2) �9 10 -8 
H[Fe(CN)~] 3- ~ H + ~- [Fe(CN)6] 4- K4 II = (6,7 3= 0,2) �9 10 -5. 

Fiir die H3[Fe(CN)6]-Protoaisierungskonstanten ist aber die folgende 
Ungleiehheitsreihe giiltig: KII! I > K2 IH > K3 III ~ 0,1. Es ist also 
offensiehtlieh, dab in dem yon uns studierten pH-Bereich (1,0--2,5 pH) 
die Dissoziation des H2[Fe(CN)6] 2- mit der Zunahme der Wasser- 
stoffionen-Konzentration der LSsung in grol3em lgal]e zuriickgedri~ngt 
wir4, es nimmt also auch die Ionenaktiviti~t des [Fe(CN)6] 4- ab. 

Das formale Redoxpotential des Redox-Systems K3[Fe(CN)6]/ 
K4[Fe(CN)6] kann nach der Nernstschen Gleichung folgenderweise ge- 
schrieben werden: 

E = E o  -~ 0,059 log [Fe(CN)6]~-. f (III) 
[Fe(CN)6] 4- f (II) 

wo f(III) und f(II) die Aktivit&tskoeffizienten yon [Fe(CN)6] 3- bzw. 
[Fe(CN)6] 4- sind. Diese Gleichung erkl/~rt den experimentellen Befund, 
dab im gleiehen LSsungsmittelgemisch das Redoxpotential des Systems 
mit grSl3erer Gesamtkonzentration einen positiveren Wert hat : Zunahme 
der Gesamtkonzentration bedeutet n/~mlich die Zunahme der Ionen. 
sti~rke, was die Zunahme des Verhs der Aktivit&tskoeffizienten 

4 * v f(II) mit sich bringt . Uns auf die Ergebnisse yon Kolthoffund Toms,cek ~ 

bzw. Jordan und Ewing ~ stiitzend, haben wir Kontrollrechnungen fiir d a s  
formale Redoxpotential durchgefiihrt und Iestgestellt, dal~ die bereehne- 
ten and die dureh Versuehe bestimmtea Redoxpotentialwerte eine gute 
tJbereinstimmung zeigen. 

Der Abschnitt: der Redoxpotentialkurve, der einen exponentiellen 
Anstieg zeigt, kann aber auf  Grund der thermodynamischen Gleieh- 
gewichtsverh/~ltnisse nicht interpretiert werden. Uber diesen Abschnitt 
bekommen wir erst eine Aufkl/~rung, wenn wir aueh die Koordinations- 
verhi~ltnisse der Komponenten~"bzw. d i e  Struktur der LSsuagen stu. 
dieren n. 
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Zur Erklarung der Redoxpotentialveranderung in den verschiedenen 
LSsungsmittelgemisehen (s. auch die erste Mitteilung 1) karm man noch 
folgendes sagen*. 

Die Verschiebung des Redoxpotentials des Redoxpaares 
[Fe(CN)6] 4- -~ [Fe(CN)6] 3- e-  zu negativeren Potentialwerten durch 
Zusatz organiseher LSsungsmittel beruht auf der Verringerung der 
Hydrata t ion der Komplexionen iiber Wasserstoffbrtiekenbindungen. In 
beicten Komplexionen haben die Stickstoffatome schwache EPD-Eigen- 
sehaften, welehe im Eisen(II)-Komplex starker sind als im Eisert(III)- 
Komplex. [Eisen(III) ist ein starkerer EPA als Eisen(II), zieht also die 
Elektronen der Ligandengruppen starker an.] Die Basizitat am Stick- 
stoffatom wird hiedurch verringer~, daher erfolgt die Hydratat ion der als 
EPA fungierenden Wassermolekiile Fe + - C - - N  < - t I  starker an die 
reduzierte als an die oxidierte Form. Die Struktur des Wassers wird 
durch Zusatz organiseher LSsungsmittel entseheidend gestSrt und die 
EPA.Eigeaschaften des Wassers entspreehencl verringert. Die Ver- 
dranguag des koordinierten Wassers aus der auBeren Koordinations- 
sphare erfolgt um so leiehter, je grSBer die Donizitat der LSsnngsmittel- 
molekiile ist, je grSl~er ihre Konzentration ist und je mehr die Struktur des 
nicht koordinierten Wassers zerstSrt wird. Hiednrch werden beide 
Komplexionen der Hydrathiillen beraubt, die oxidierte Form leichter als 
die reduzierte Form. Die Verhaltnisse werden nach dem vollstandigen 
Abbau der Hydrathiille ver~ndert. Beim vollst~ndigen Abbau der 
Hydrathiillen ist die reduzierte Form in ihrer Stabilitat starker ge- 
schwacht worden als die oxidierte Form. Sie wirkt daher dehydratisiert 
stgrker als ED; das Redoxpotential versehiebt sieh zu positiveren 
Werten, nnct zwar in dem Mal~e, in welchem die Hydratat ion vermindert 
wird. 

In entgegengesetzter Richtung wirken der waf~rigen LSsung zuge- 
setzte Sauren. Hier werden in der au2erea Koordinationssph/~re W~sser- 
molekiile dureh Sauremolekiile ersetzt, welche um so starker Wasserstoff- 
briiekenbindungen bilden kSnnen, je gr52er ihre Ks-Werte sind. Wieder 
erfolgt der Angriff der als EPA fungierenden S/~uren starker an die 
reduzierte Form als an die oxidierte. Die reduzierte F o r m  wird daher 
starker s~abilisiert als die oxidierte. Sie wird in ihrer ED-Eigenschaft 
starker geschw/~eht als dig EA-Eigenschaften der oxidierten Form 
gef5rctert werden, d. h. es erfolgt die Verschiebung yon Redoxpoteatialen 
zu positiveren Werten. In hochkonzentrierter LSsung wird dieser Effekt 
besonders stark, weil die ffiiher dominierende Struktur des Wassers 
zerstSrt wird und an ihre Stelle dig Dominanz der Struktur der Carbon- 
sauren tritt .  

* Privatmitteilung yon Prof. Dr. V. Gutmann (Techn. Hochsehule, ~;ien). 



778 P. Szarvas u. a. : Verhalten von l~edox-Systemen 

Literatur 

1 p.  Szarva8 und I. Koronddn, Mh. Chem. 102, 1953 (1971). 
C. _Fredenhagen, Z. anorg. Chem. 29, 396 (1902); E. Mi~ller, Z. physik. 

Chem. 88 ,46  (1914); Z. anorg, allg. Chem. 135, 265 (1924); I. M.  Koltho]], 
Pharm. Weekbl. 56, 1618 (1919); 59, 66 (1922); Chem. Weekbl. 16, 1406 
(1919); Z. anorg, allg. Chem. 110, 143 (1920); D. Bdzier, BuN. Soc. Chim. 
France [5] l l ,  48 (1944); Ann. Chim. 20, 161 (1945); Y. Nishimura, J. Kyoto  
prefect, reed. Univ. 60, 1077 (1956); J: Brigando, C. R. hebdomad.  $6. Acad. 
Sci. 208, 197 (i939): 

a j .  Jordan und G. J. Ewing, Inorg.  Chem. 1 587 (1962). 
4 I.  M.  Koltho]/und W . J .  Tomsi~ek, J .  Phys. Chem. 39, 945, 955 (1935). 
5 G. I. H. Hanania, D. H. Irwine, W. A.  Eaton und P. George, J. Phys. 

Chem. 71, 2022 (1967). 
B. Mohai; S. Papp und M. Sdndor, Veszprdmi Vegyipari Egyetem 

KSzlem@nyei 8, 107 (1964); B. Mohai und S. Papp, ibid. 8. 133 (1964). 
D. I. Hitchcock, :Natl. Bur. Stand. Circ. 524 (1953), p. 205. 

s G. O. Mi~ller; Prakt ikum der quant .  Chem. Analyse. Leipzig: I-Iirzel. 
1951. 

A. Weissberger, Organic Solvents. New York:  Interscience, 1955. 
lo Ullmann, Encyclop~die der technischen Chemie II /1,  S. 591. M/inchen- 

Berlin : Urban nnd Schwarzenberg 1961. 
11 V. Gutmann, C0ordinatiori Chemistry in :Non-Aqueous Solutions. 

Wien-:New York:  Springer. 1968 ; Chemische Funktionslehre.  Wien- NewYork : 
Springer. 1971; D. Had~i und H. W. Thompson, Hydrogen Bonding. :New 
York-London:  Pergamon Press. 1959. 


