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The Electrochemical Behaviour of Redox Systems in Mixed
Solwents, 11.: The K4[Fe(CN)el—Ks[Fe(CN)g] System in Fatty
Acid—Water Mixtures

The electrochemical behaviour of the Ky Fe(CN)g]—
K3[Fe(CN)g] system has been investigated in mixtures of water
with formie, acetic, propionic and n-butyric acid, resp. The
change of the redox potential, the conductivity and the di-
electric constant has been studied. It 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 Ht concentration.
Increasing the H+ concentration, the activity of the [Fe(CN)e]4~
decreases in a higher extent than the activity of [Fe(CN)s]3—.

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

Es wurden die elektrochemischen Eigenschaften des Redox-
Systems K4[Fe(CN)e]—Ks[Fe(CN)g] in Ameisensdure—Wasser-,
Essigssiure—Wasser-, Propionséure—Wasser- und n-Butter-
sdure— Wasser-Geemischen untersucht. Die Verdnderungen des
Redoxpotentials, der Leitfdhigkeit und der Dielektrizitéts-
konstante wurden studiert.

Es wurde bewiesen, daBl die Potentialverdnderung des
Redox-Systems bei kleiner Séurekonzentration (ns << 0,6—0,7)
vor allem durch die Wasserstoffionen-Konzentration der
Losung bestimmt wird. Mit der Zunahme der H+-Konzentration
nimmt die Aktivitdt des [Fe(CN)g]4~ in gréBerem Mafle ab als
die des [Fe(CN)g]3-.
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Bei grofier Saurekonzentration beeinfluBt dagegen haupt-
sédchlich die Anionsolvatation durch das Losungsmittelgemisch
die Verschiebung des Redoxpotentials. Die Solvatation ruft
eine Strukturverinderung hervor, wodurch die Elektronen-
population der Losungsmittelmolekiile in der Néihe der Cyano-
ferrat-Ionen abnimmt, die Elektronen-Acceptor-Wirkung des
Lésungsmittels wichst. Dieser ProzeB bewirkt in bekannter
Weise die Zunahme des Redoxpotentials.

In unserer ersten Mitteilung! haben wir das elektrochemische Ver.
halten des Redox-Systems K4[Fe(CN)¢]/Ks[Fe(CN)g] in Gemischen von
Wasser mit einigen dipolaren aprotischen Losungsmitteln (Dioxan,
Aceton, Tetrahydrofuran), auerdem mit Methanol und Athanol unter-
sucht. In der vorliegenden zweiten Mitteilung berichten wir iiber die Ergeb-
nisse der Untersuchungen desselben Redox-Systems in Gemischen von
Wasser mit protonenhaltigen organischen Losungsmitteln (Ameisenséure,
Essigséure, Propionsédure, n-Buttersaure). Wir wollten dabei die Rolle der
Protonenaffinitat des Losungsmittelgemisches bei dem elektrochemischen
Verhalten des Redox-Systems systematisch studieren.

In der Literatur sind zahlreiche - Mitteilungen zu finden, deren
Autoren den Zusammenhang zwischen dem Redoxpotential des Systems
Hexacyanoferrat(I1)—Hexacyanoferrat(IIl) und der Wasserstoffionen-
Konzentration der walrigen Losung untersucht haben2.

In den letzten Jahren bestimmten Jordan und Ewing® wiederholt
— sich auf Arbeiten von Kolthoff bzw. Kolthoff und Tomsiéek* stiitzend —
die konsekutiven Dissoziationskonstanten von Hexacyanoferraten, mit
deren Hilfe Kontrollmessungen und Rechnungen in bezug auf die Redox-
potentialwerte durchgefiihrt wurden.

Eaton, Hanania und seine Mitarb.5 untersuchten das Hexacyano-
ferrat(I1I)/(I11)-System vom thermodynamischen Aspekt aus und stellten
einen quantitativen Zusammenhang zwischen dem pH-Wert, der
Tonenstarke der willrigen Losungen und dem Redoxpotential fest.

Mohai und Papp$ studierten das Redoxpotential des Wasserstoff—
Hexacyanoferrat(I1)/(I11)-Systems in Abhangigkeit von Salzkonzentra-
tion, pH bzw. Temperatur. Sie bestimmten die Dissoziationsverhéltnisse
der protonierten Verbindungen und das Standard-Redox-Potential.

Im Mittelpunkt unserer Untersuchungen stand die Frage, ob das im
Carbonsiure—Wasser-Gemisch gemessene Redoxpotential in erster Linie
durch die Ht-Konzentration bestimmt wird oder ob man auch andere
— in wéBriger Losung nicht auftretende — Einfliisse beachten muf.

Experimenteller Teil

Das Redoxpotential und die pH-Werte der Lisungen wurden mit einem
Radelkis-Prizisions-pH-Meter (OP-205) bestimmt. -Als Indikatorelektrode
wurde bei der Potentialmessung eine glatte Pt-Elektrode, bei der pH-Mes-
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sung eine Glaselektrode (Type Radiometer G-200-B), als Vergleichselektrode -
die 0,1n- und 1,0n-Kalomelelektrode angewendet. Die Agar—Agar-Salz-
briicke wurde immer mit dem entsprechenden Lésungsmittelgemisch
bereitet. Das pH-Meter wurde mit ¢ = 0,050m-KH-phthalat-Lésung als
Standard geeicht, deren pH-Wert bei 25 °C mit 4,008 4 0,003 angenommen
wurde?,

Die Leitfihigkeit der Losungen wurde mit Hilfe. eines Konduktometers
vom Typ Metrohm E 182 und eines LeitfahigkeitsgefdBes mit platinierten
Pt-Elektroden (Kapazitit 0,69 em~—1) bestimmt. Vor der Messung wurde
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Abb. 1. Verdnderung der spezif. Leitfdhigkeit des Systems K4[Fe(CN)gs] —

K3[Fe(CN)¢] in Ameisenséiure—Wasser-Gemisch in Abhéngigkeit von der

Konzentration der Ameisenséure (n; = Molenbruch der. Sdure) 1. Ameisen-

sdure-—Wasser-Gemisch, 2. Ky[Fe(CN)g]l—Ks[Fe(CN)g] Gesamtkonzentra-

tion: ¢ = 5- 1073 Mol/l, 3. K, Fe(CN)e]—Ks[Fe(CN)s] Gesamtkonzentra-
tion: ¢ = 2 - 10-3 Mol/1

Og-freies Ny-Gas durch die Losung — zwecks Entfernung des geldsten
Sauerstoffes — geleitet. )

Das Ka[Fe(CN)g] - 3 H20 (Chmom, p- a.) und das K3[Fe(CN)g] (Merck,
p. a.). wurden durch mehrfache Umkristallisationen gereinigt und ihre Rein-
heit nach der de-Haén-Methode kontrolliert®. Ameisensiure: p. a. V.H.B.
Laborchemie; Essigsiure: p. a. Reanal; Propionsédure: p. a. V.E.B. Labor.
chemie; n-Buttersdure: p. a. Reanal,

Die verwendeten Loésungsmittel wurden den theraturanOaben ent-
sprechend gereinigt® und ihre Konzentration acidimetrisch bestlmmt Thr
Wassergehalt wurde bei der Bereitung der Lésungen beriicksichtigt.

Leitfahigkeitsmessungen

Es wurde die spezif. Leitfahigkeit der K4[Fe(CN)g]/Ks[Fe(CN)g]-Losung
von 5 - 1073 Mol/l bzw. 2 - 10-3 Mol/l Gesamtkonzentration untersucht. Die
erhaltenen Ergebnisse zeigen Abb. 1—4.

Wie ersichtlich, weicht die spezif. Leitfahigkeit der Hexacyanoferrat-
Lésungen von der der reinen Losungsmittelgemische — erwartungsgemaf —
nicht wesentlich ab. Die Veranderung der Leitfdhigkeit wird ndmlich im
dipolaren aprotischen Losungsmittel durch die Dielektrizitdtskonstante und
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die koordinativen Eigenschaften des Mediums bestimmt, in den Fettséiure—
Wasser-Gemischen héngt sie aber in erster Linie vom protolytischen Gleich-
gewicht des Lisungsmittels ab.

Redoxpotentialmessungen

Die Messungen wurden den in der ersten Mitt. beschriebenen ent-
sprechend durchgefithrt . Die gesamte Salzkonzentration der Losungen war
wieder 2,0+ 103 Mol/l bzw. 5,0 - 103 Mol/l. Das Molverhiltnis des Redox-
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Abb. 2. Veranderung der spezif. Leitfahigkeit des Systems K4[Fe(CN)el—
K3[Fe(CN)g] in Essigssure—Wasser-Gemisch in Abhéngigkeit von der
. Konzentration der Essigsdure. 1. Essigsdure—Wasser-Gemisch,
2. K4[Fe(CN)s]—Ks[Fe(CN)g] Gesamtkonzentration: ¢ = 2+ 10-3 Mol/l,
3. K4[Fe(CN)s—K3[Fe(CN)g] Gesamtkonzentration: ¢ = 5 - 10-3 Mol/l

salzpaares wurde systematisch verdndert. Aus den gemessenen Potential-
werten wurde mit Hilfe der Nernstschen Gleichung das Redox-Standard-
Potential, bez. auf die n-H-Elektrode, berechnet. Da sich die Hexaeyano-
ferrate in stark saurem Medium ziemlich schnell zersetzen (die Lésungen
farben sich binnen 1 Stde. blau) und ihre Zersetzung durch Ultraviolett-
strahlung katalysiert wird, wurden die Messungen in einem Thermostat-
gefaB unter LichtausschluB durchgefiihrt.

In Abb. 5 wurde das gemessene Redoxpotential in Abhéingigkeit vom
Molenbruch der S#durekomponente des Losungsmittelgemisches angegeben.
Die den einzelnen Meflpunkten entsprechenden Werte wurden aus dem
Durchschnitt von sechs Medaten berechnet. Aus der Abb1ldung kann man
folgendes ablesen:

Die Redoxpotentialwerte nehmen mit der Zunahme der Séurekonzen-
tration zu. Bei mittlerer Sidurekonzentration ist diese Verdnderung linear.
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Bei gréBeren Sdurekonzentrationen findet man aber Abweichungen von der
Linearitét, und zwar bei der Ameisensdure nach positiveren Potentialwerten,
bei der Essigséure in entgegengesetzter Richtung. Bei den hoheren Fett-
siuren kann eine entsprechend grofie Konzentration (ns > 0;5) aus Grinden
der beschrinkten Loslichkeit nicht erreicht werden.

Die Reihenfolge der Kurven entspricht den Unterschieden in' den Acidi-
tédtskonstanten der Fettsguren. Im Falle gleichen Losungsmittelgemisches
werden die Redoxpotentiale durch die Zunahme der Salzkonzentration nach
positiveren Werten verschoben.
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Abb. 3. Verdnderung der spezif. Leitfihigkeit des Systems K4 Fe(CN)g]l—
K3[Fe(CN)e] in Propionsdure—Wasser-Gemisch in Abhéngigkeit von der
Konzentration der Propionsdure. 1. Propionsdure-—Wasser-Gemisch.

2. K4[Fe(CN)gl—K3[Feo(CN)g] Gesamtkonzentration: ¢ = 2 - 10-3 Mol/l,
3. K4[Fe(CN)s]—K3[Fe(CN)g] Gesamtkonzentration: ¢ = 5 - 1073 Mol/l

Um die Ursachen der Redoxpotential-Verdnderungen moglichst aus-
fithrlich kennenzulernen, fithrten wir noch die folgenden Untersuchungen
durch.

Es wurde die Veranderung des Redoxpotentials in den verschiedenen
Lssungsmittelgemischen in Abhéngigkeit von den pH-Werten gemessen.

Zum Vergleich “wurde das Redoxpotential des Systems Ky[Fe(CN)e]/
K;3[Fe(CN)g] (Gesamtkonzentrationen 5 - 10-3 Mol/l bzw. 2-10-3 Mol/l)
auch in einer wafrigen Losung bestimmt, deren H*-Konzentration mit
Perchlorsgure auf die entsprechenden Werte eingestellt wurde. Die Ergeb-
nisse veranschaulicht Abb. 6.

Bei kleineren Konzentrationen an organischer Sdure entspricht der
Ablauf;. der Redoxpotential/pH-Kurven ungefdhr den im Perchlorsidure-
Medium gemessenen Eo/pH-Kurven. Wenn aber die Konzentration der
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organigschen Saure einen gewissen ,,Grenzwert’‘ iiberschreitet, nimmt das
Redoxpotential exponentiell zu. Dieser Grenzwert tritt bei um so kleinerer
Saurekonzentration auf, je groBer die in Wasser gemessene Dissoziations-
konstante dieser organischen Séure ist.

Wir haben es zur Kldrung der in der Losung ablaufenden Assoziations-
bzw. Dissoziationsprozesse fiir notig gehalten, auch die Dielektrizitéts-
konstante des Lésungsmittelgemisches in Abhingigkeit von der Konzentra-
tionsverdnderung der Sdurekomponente a,nzugebféh. Die Ergebnisse gehen
aus Abb. 7 hervor. |
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Abb. 4. Verdnderung der spezif. Leitfdhigkeit des Systems Ky[Fe{(CN)s]—
K3[Fe(CN)g] in n-Buttersiure-—Wasser-Gemisch in ‘Abhéngigkeit von der
Konzentration der n-Buttersiure. 1. n-Buttersdure—Wasser-Gemisch,
2. K4[Fe(CN)s]—K;3[Fe(CN)s] Gesamtkonzentration: ¢ = 2 - 10—2 Mol/l,
3. Ky[Fe(CN)e]—K3[Fe(CN)g] Gesamtkonzentration: ¢ = 5 - 10-3 Mol/l

‘Wie man sieht, zeigt die Dielektrizitdtskonstante des Ameisenséure—
Wasser-Gemisches eine geringe Abnahme im Vergleich zu reinem Wasser;
die Dielektrizitdtskonstante der anderen Carbonsiure—Wasser-Gemische
nimmt dagegen mit der Zunahme des Molenbruches der Sauren stark ab.

Die Genauigkeit unserer Messungen konnte auch durch das Diffusions-
potential der Grenzfliche zwischen dem Losungsgemisch und der wéllrigen
Losung der Kalomelelektrode beeinflu3t werden. Den- Literaturdaten nach
ist namlich. der Wert des Diffusionspotentials besonders in saurem bzw.
basischem Medium von Bedeutung?®. Seine GriBe wurde ebenso wie im
ersten Teil der Arbeit (1, u.zw. 8. 1604) durch gesonderte Messungen bestimmt.
Unsere Versuche zeigten, daB der auftretende Diffusionspotentialwert
maximal 4—6 mV war, der die Genauigkeit der Potentialmessung mnicht
wesentlich tberschritt.
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Diskussion

Auf Grund unserer Untersuchungen stellen wir fest, dal der Redox-
potentialwert des K4[Fe(CN)g]/Ks[Fe(CN)g]-Systems in den untersuchten
Fettsiure—Wasser-Gemischen mit der Zunahme der Xonzentration der
Fettsiuren in positive Richtung verschoben wird. Die Verinderung der
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Abb. 5. Verdanderung des Redoxpotentials von dem System Kg[Fe(CN)gl—
K3[Fe(CN)¢] in verschiedenen Losungsmittelgemischen in Abhingigkeit von
der Konzentration der org. Siure. 1. Ameisensdure—Wasser-Gemisch;
Gesamtkonzentration: ¢ = 5- 1073 Mol/l, 2. Ameisensdure—Wasser-Ge-
misch; Gesamtkonzentration: ¢ = 2 - 1073 Mol/l, 3. Essigsiure—Wasser-
Gemisch, Gesamtkonzentration: ¢ = 5- 10~3 Mol/l, 4. Essigsiure—Wasser-
Gemisch ; Gesamtkonzentration: ¢ = 2-10-3 Mol/l, 5. n-Buttersdure—Wasser-
Gemisch ; Gesamtkonzentration: ¢ = 5 - 10-3 Mol/l, 6. n-Buttersdure—Was-
ser-Gemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 2 - 10-3 Mol/l, 7. Propionsédure——
Wasser-Giemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 5-10-3 Mol/l, 8. -Propion-
séiure—Wasser-Gemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 2 - 10-3 Mol/l

Reihenfolge und die Richtungstangente der Kurven entspricht den im
wifrigen Medium gemessenen Aciditdtskonstanten der Sdurekomponen-
ten der Losungsmittelgemische. Diese Tatsache beweist; daB man im
Falle eines eine Protondonor-Komponente enthaltenden Losungsmittel-
gemisches drei Faktoren beachten mufB, die das Redoxpotential beein-
flussen:

1. Die Dielektrizitatskonstante des Loésungsmittelgemisches bzw.
die Dissoziationskonstanten der Fettsiuren.
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2. Die Elektronenpaar-Donor-(HPD) bzw. Elektronpaar-Acceptor-
(EPA)-Eigenschaften der Komponenten des Ldsungsmittelgemisches.
3. Die Proton-Donorstirke der Saurekomponente.
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Abb. 6. Verdnderung des Redoxpotentials von dem System Ki[Fe(CN)g]l—
K;[Fe(CN)g] in verschiedenen Lésungsmittelgemischen in Abhingigkeit von
den pH-Werten der Lisungen. 1. Ameisensdure—Wasser-Gemisch ; Gesamt-
konzentration: ¢ = 5-10-3Mol/l, 2. Ameisensdure—Wasser-Gemisch;
Gesamtkonzentration: ¢ = 2+ 103 Mol/l, 3. Essigsdure—Wasser-Gemisch;
Gesamtkonzentration: ¢ = 5+ 10-3 Mol/l, 4. Essigsiure—Wasser-Gemisch;
Gesamtkonzentration: ¢ = 2 - 10~3 Mol/l, 5. Propionséure—Wasser-Gemisch,
Gesamtkonzentration: ¢ = 5-10-3Mol/l, 6. Propionsiure—Wasser-Ge-
misch; Gesamtkonzentration: ¢ = 2+ 10-3 Mol/l, 7. n-Buttersdure—Wasser-
Gemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 5:10-3 Mol/l, 8. n-Buttersiure—
Wasser-Gemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 2+ 10-3 Mol/l, 9. Perchlor-
sdure—Wasser-Gemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 5 - 10-3 Mol/l, 10. Per-
chlorsiure—Wasser-Gemisch; Gesamtkonzentration: ¢ = 2+ 10~ Mol/l

Im ersten Schritt wollten wir die Frage kliren, welcher Faktor die
in der Losung herrschenden Assoziations- bzw. Dissoziationsverhiltnisse,
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d. h. die Bildung der Ionenpaare und ihre Dissoziation iiberwiegend
beeinfluflt. Unsere Leitfahigkeitsuntersuchungen zeigen, dafl in dem
Lésungsmittelgemisch gelostes Ky[Fe(CN)g] + K3[Fe(CN)g] die dem
protolytischen Gleichgewicht des Ldsungsmittels entsprechenden Leit-
fahigkeitswerte nur in geringem Mafle erhohte. Diese Zunalime kann mit
den in die Losung tretenden K-+-Ionen erkliart werden, die bei der
Dissoziation der Cyanoferrate frei werden. Aus den Leitfdhigkeitskurven
ist auch abzulesen, daB die Sduren mit kleinem K,-Wert schon in ver-
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Abb. 7. Verdnderung der Dielektrizitdtskonstante in organischem Lésungs-

mittel—Wasser-Gemisch in Abhéngigkeit von der Konzentration der Fett-

sduren. 1. Ameisensdure—Wasser-Gemisch, 2. Essigsdure—Wasser-Gemisch,
3. Propionsdure—Wasser-Gemisch, 4. n-Buttersdure—Wasser-Gemisch

héltnismafig verdiinnter Losung in protischer Form anwesend sind, im
weiteren wird also die Bildung bzw. die Dissoziation der Tonen-Assoziate
durch die Verinderung der Dielektrizitdtskonstante des Gemisches
bestimmt.

Da die einzelnen Losungsmittelgemische (in Abhingigkeit von den
Aciditdtskonstanten der Séurekomponente) bei gleichen Molenbruch-
werten verschiedene Wasserstoffionen-Konzentrationen haben, bekom-
men wir ein genaueres Bild iiber die Verinderung des Redoxpotentials,
wenn wir es in Abhéngigkeit vom pH der Loésung untersuchen. Jede
Kurve der so gewonnenen Kurvenschar (Abb. 7) kann in zwei Strecken
geteilt werden: Bei kleiner H*-Konzentration entspricht der Ablauf der
Kurven der Verdnderung des Redoxpotentials von XKyFe{CN)g)/
Ks[Fe(CN)g] in jener walrigen Losung, deren pH mit Perchlorsiure ein-
gestellt wurde. Wenn der pH der Losung unter einen bestimmten Wert
sinkt, zeigt das Redoxpotential eine exponentielle Zunahme. Dieser
pH-Wert ist in den verschiedenen Fettsiure—Wasser-Gemischen ver-
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schieden. Die Verdnderung tritt bei um so gréBerem pH-Wert auf, je
kleiner die Aciditdtskonstante der Fettsdure ist.

Es bedeutet keine besondere Schwierigkeit, die dem gréBeren pH-
Wert entsprechende Redoxpotential-Verinderung zu erkliren: Aus der
Literatur ist bekannt3, daB in dem auch von uns studierten pH-Bereich
(pH = 1,0—2,5) das Hexacyanoferrat(IT) hauptsichlich in der Anion-
‘form Hy[Fe(CN)g)2~ in der Losung anwesend ist.

Es wurden die Dissoziationskonstanten festgestellt, die den folgenden
Gleichgewichten entsprechen:

H[Fe(CN)g]2~ = H+ 4 H[Fe(CN)¢]3~ K3l = (6 & 2) - 10-3
H[Fe(CN)sP3~ = H+ + [Fe(CN)g]*~ K4 = (6,7 4 0,2) - 10-5.

Fiir die Hjs[Fe(CN)g]-Protonisierungskonstanten ist aber die folgende
Ungleichheitsreihe giiltig: K71 > Kol > K3l > 0,1. Es ist also
offensichtlich, dafl in dem von uns studierten pH-Bereich (1,0—2,5 pH)
die Dissoziation des Hy[Fe(CN)g]2~ mit der Zunahme der Wasser-
stoffionen-Konzentration der Losung in groBem Male zuriickgedrangt
wird, es nimmt also auch die Ionenaktivitit des [Fe(CN)g]¢— ab.

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

[Fe(CN)J3- £ (IIT)

B = Fo + 0,059 log e iy

wo f(III) und f(IT) die Aktivititskoeffizienten von [Fe(CN)g]3~ bzw.
[Fe(CN)g]4~ sind. Diese Gleichung erkliart den experimentellen Befund,
daB im gleichen Losungsmittelgemisch das Redoxpotential des Systems
mit groBerer Gesamtkonzentration einen positiveren Wert hat: Zunahme
der Gesamtkonzentration bedeutet nimlich di¢ Zunahme der Ionen-

stirke, was die Zunahme des Verhiltnisses der Aktivitidtskoeffizienten

(11T
%)lmit sich bringt . Uns auf die Ergebnisse von Kolthoff und Tomsidek*

bzw. Jordan und Ewing? stittzend, haben wir Kontrollrechnungen fiir das
formale Redoxpotential durchgefiihrt und festgestellt, daB die berechne-
ten und die durch Versuche bestimmten Redoxpotentialwerte eine gute
Ubereinstimmung zeigen.

Der Abschnitt:der Redoxpotentialkurve, der einen exponentiellen
Anstieg zeigt, kann aber auf Grund der thermodynamischen Gleich-
gewichtsverhiltnisse nicht interpretiert werden. Uber diesen Abschnitt
bekommen wir erst eine Aufkldrung, wenn wir auch die Koordinations-
verhéltnisse der Komponenten bzw. die.Struktur der Lésungen stu-
dieren!.
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Zur Erklirung der Redoxpotentialverdnderung in den verschiedenen
Losungsmittelgemischen (s. auch die erste Mitteilung!) kann man noch
folgendes sagen*.

Die Verschiebung des Redoxpotentials des Redoxpaares
[Fe(CN)g]4— = [Fe(CN)s]3~ + e~ zu negativeren Potentialwerten durch
Zusatz organischer Losungsmittel beruht auf der Verringerung der
Hydratation der Komplexionen iiber Wasserstoffbriickenbindungen. In
beiden Komplexionen haben die Stickstoffatome schwache EPD-Eigen-
schaften, welche im Eisen(Il)-Komplex stirker sind als im Eisen(11I)-
Komplex. [Eisen(IIT) ist ein stirkerer EP4 als Eisen(II), zieht also die
Elektronen der Ligandengruppen stirker an.] Die Basizitit am Stick-
stoffatom wird hiedurch verringert, daher erfolgt die Hydratation der als
EPA fungierenden Wassermolekiile Fe < C=N « H stirker an die
reduzierte als an die oxidierte Form. Die Struktur des Wassers wird
durch Zusatz organischer Losungsmittel entscheidend gestért und die
EPA-Eigenschaften des Wassers entsprechend verringert. Die Ver-
dringung des koordinierten Wassers aus der duBeren Koordinations-
sphire erfolgt um so leichter, je groBer die Donizitét der Losungsmittel-
molekiile ist, je gréfer thre Konzentration ist und je mehr die Struktur des
nicht koordinierten Wassers zerstort wird. Hiedurch werden beide
Komplexionen der Hydrathiillen beraubt, die oxidierte Form leichter als
die reduzierte Form. Die Verhiltnisse werden nach dem vollstindigen
Abbau der Hydrathiille veréindert. Beim vollstdndigen Abbau der
Hydrathilllen ist die reduzierte Form in ihrer Stabilitdt stirker ge-
schwicht worden als die oxidierte Form. Sie wirkt daher dehydratisiert
starker als ED; das Redoxpotential verschiebt sich zu positiveren
Werten, und. zwar in dem MaBe, in welchem die Hydratation vermindert
wird.

In entgegengesetzter Richtung wirken der wifirigen Losung zuge-
setzte Sauren. Hier werden in der dufBleren Koordinationssphire Wasser-
molekiile durch Siuremolekiile ersetzt, welche um so stirker Wasserstoff-
briickenbindungen bilden konnen, je gro@er ihre Ks-Werte sind. Wieder
erfolgt der Angriff der als EPA fungierenden Sduren stirker an die
reduzierte Form als an die oxidierte. Die reduzierte Form wird daher
stirker stabilisiert als die oxidierte. Sie wird in ihrer ED-Eigenschaft
starker geschwicht als die EA-Eigenschaften der oxidierten Form
geférdert werden, d. h. es erfolgt die Verschiebung von Redoxpotentialen
zu positiveren Werten. In hochkonzentrierter Losung wird dieser Effekt
besonders stark, weil die frither dominierende Struktur des Wassers
zerstort wird und an ihre Stelle die Dominanz der Struktur der Carbon-
sduren tritt.

* Privatmitteilung von Prof. Dr. V. Guimann (Techn. Hochschule, Wien).
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