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Study of the Equilibrium of the Hg2+--Hg~+--Hg System in Concentrated 
Perchlorate Solutions 

The formal potentials of the Hg2+/Hg 2+, Hg~+/Hg and Hg~+/Hg redox 
couples and the apparent equilibrium constants of the reaction 

~ T  2 +  Hg 2+ + Hg,--t ig 2 in conc. aqueous solutions of Mg(CI04) 2 and Ca(CI04) ~ have 
been determined from emf measurements performed using cells with liquid 
junction. Based on these data, the hydration numbers of the Hg u+ and Hg~ + 
ions were estimated. 

(Keywords: Hydration numbers; Mercuric ion; Mercurous ion; Potentio- 
metric measurements; Redox equilibria) 

Einleitung 

Die Stabilit~it yon Hg~+4onen im H g ~ - - H g ~ + - - H g - S y s t e m  
kann durch die Gleiehgewichtskonstante der Reakt ion 

Hg 2+ + I-Ig~-Hg~ + (1) 
als 

K = C~g~+/cH~+ (2) 

ausgedriickt werden. Das genannte Gleichgewicht setzt sich aus Gleich- 
gewichten der drei Redoxpaare,  d.h.  Hg2+/Hg~ +, Hg2+/Hg und 
Hg~+/Hg zusammen. Fiir die den Paaren entsprechenden Elektroden- 
potentiale gelten die Nernstschen Beziehungen, die sich in folgender 
Form ansetzen lassen: 
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o, R T  
E21 = E m  + ~ - I n  (cHg~+/CHg~+) (3) 

R T  ot 
E2o = 21 + - - I n  CHg~- (4) 

2F  

R T  
E l 0 : 2 1  -~- 2 F  lnc Hg~'= (5) 

wobei E °' das Formal-Standardpotent ial  ist und alle fibrigen Symbole 
die iibliehen Bedeutungen haben. 

Die Einstellung des Gleiehgewichtes (1) f~hrt zum Ausgleich der 
Elektrodenpotentiale : E~I = E20 = El0. Daher kann die Gleichgewichts- 
konstante K ffir die Synproportionierungsreaktion (1) auf Grund der 
Differenz yon Formal-Standardpotent iale  gem~13 

F 
In K = - -  (E~[ - -Elo)  (6) 

R T  

ermittelt  werden. 
Die Werte yon E~ und E~d sind dutch einfache Potentialmessungen 

an den Hg2+/Hg~ +- und Hg~+/Hg-Systemen zu bestimmen. Im 

Gegensatz dazu ist das Potential  E~°~ in wS~Brigen nicht-komplexieren- 
den Medien wegen der Instabilit/~t von Hg2+-Ionen in Gegenwart des 
metallisehen Quecksilbers nicht direkt mel3bar. Dessen Weft  kann man 
naeh der Lutherschen Regel 1 gem/il~ der Gleiehung 

Eo, or 
71 -I- E l0  

E~I  - (7) 
2 

erreehnen. 

Das thermodynamisehe und elektrochemische Verhalten yon 
Hg(II)-  und Hg (I)-Ionen in wSA3rigen und nichtw~ftrigen Medien war 
Gegenstand zahlreicher VerSffentliehungen, die in den l~bersiehts- 
artikeln yon Hepler und Olafsson 2 sowie Balyatynslcayaa ausffihrlieh 
dargestellt wurden. Uber das Gleichgewicht der l~eaktion (1) in wi~ftri- 
gen nieht komplexierenden L6sungen liegen dagegen bisher nur wenige 
VerSffentliehungen vor. Forsling, Hietanen und Sillen4 bestimmten 
einen Wert  yon K in verd/innten NaClO4-L6sungen zu 130. Aus den yon 
Vandersee und Swanson s zusammengestellten und umgerechneten 
Li teraturangaben fiber die Standardpotentiale der Hg2+/Hg~ +- und 
Hg~+/Hg-Elektroden in Nitrat-  sowie Perehloratl6sungen ergibt sich 
ffir diese Gleiehgewiehtskonstante ein mittlerer Wert yon K = 88. 
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Die vorliegende Arbeit hatte zum Ziel, das Gleiehgewieht der 
genannten 1Reaktion in konzentrierten Grundelektrolytl6sungen zu 
messen und Aussagen fiber den EinfluS von Wasser zu gewinnen. Als 
Grundelektrolyt haben wit Mg- und Ca-Perehlorat verwendet, weil 
deren Kationen stark hydratisiert sind und dadureh die Wasser- 
Aktivitgt  wesentlieh verringern. Nach versehiedenen Literaturangaben 
seheint das ClOg-Ion die geringste Neigung zur Ionenpaarbildung zu 
haben. 

Experimenteller Teil 

Die Darstellung der Hg(CI04)2- und Hg2(ClO4)2-StandardlSsungen eI~olgte 
naeh einer Vorsehrift yon Berka, Vulterin und Zyka a. Mg- und Ca-Perehlorat 
wurden dutch die Neutralisation der entspreehenden Carbonate rnit 60~o HCIOn 
erhMten und ansehlieBend umkristMlisiert. Die Konzentration der Ausgangs- 
15sungen wurden dutch komplexometrisehe Titration geprfift. Queeksilber 
wurde dureh Sehiitteln mit angesguerter Hg2(NOa)2-Lfsung gereinigt. Alle 
verwendeten Reagenzien waren des Reinheitsgrades p. a. Die L6sungen wurden 
aus dreifaeh destilliertem Wasser hergestellt. 

Die Versuehsl6sungen wurden von gelfstem Sauerstoff dureh 30rain 
Durehleiten yon Argon befreit. Wghrend der Messung wurde die Gasspfilung 
fiber der Oberflgehe des Elektrolyten aufreehterhalten. 

Zur Potentialmessung diente ein hoehohmiges Digital-Voltmeter Typ 
V-533 (Fa. Meratronik) mit einer Ablesegenauigkeit von 0,1 mV. 

Als Bezugselektrode diente eine von gesgttigter NaC1-L6sung umgebene 
KMomelektrode, deren Potential 6 mV negativer liegt, als das der Elektrode 
mit KC1. Alle in der Arbeit angegebenen Potentiale beziehen sieh auf diese 
Elektrode. Um Eindiffundieren von Chloridionen in die MeBzelle zu verhindern, 
wurde die Bezugselektrode dutch eine mit der GrundelektrolytlSsung ange- 
fiillte Briieke gekoppelt. Zur Messung des Hg>/Hg~+-PotentiMs wurde eine 
Platinelektrode verwendet. 

Fiir die eoulometrischen Versuehe wurde eine Megzelle mit einem dureh 
Glasfritte getrennten Kathoden- und Anodenraum verwendet. Diese Versuehe 
erfolgten bei einer Elektrolyse mit konstantem Strom unter Verwendung eines 
Coulometers Typ 0H-404 (Fa. IKadelkis). 

Alle Untersuehungen wurden bei 25 + 0,2 °C durehgeriihrt. 

Ergebnisse 

Durch EMK-Messungen an Ketten mit {)berffihrung vom Typ 

Hg Hg2Cle NaClges. 5" 10 -2 M HCI04 ][ 2" 10 -a M Hg(CI04) 2 
var. Me(CI04) e !! 2"I0-aMHg2(CI04)2 

l] 5"10 2MHCI04 
i, Me(CIO4) 2 !! V & r .  

Pt  

(Me = Mg, Ca) wurden die FormM-Standardpotentiale des Hg2+/Hg~ +- 
Redoxpaars in Abhgngigkeit yore FremdsalzgehMt bestimmt. 
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In analoger Weise haben wir die E°'-Werte ftir das Hg~+/Hg-System 
dutch Messungen an der Kette 

Hg Hg2C12 NaClges. ! 5" 10 2MHCIO4 Jl 2' 10 3MHg2(C104)2 Hg 
I w~.  M~(CJ04)2 i! 5- 10-2 M HC104 
i i i wr.  Me(C1Q) 2 

ermittelt. Der Zusatz yon Perchlors~ure in den ~¢[et~lSsungen war not- 
wendig, um die Hydrolyse der Hg 2+- und Hg.~+-Ionen zu verhindern. 

Zur LTberpr~fung der Gfiltigkeit der Nernstschen Gleichung (3) far 
d~s HgU+/Hg~+-Redoxp~r haben wir coulometrische Versuehe dureh- 
gefiihrt. Zu diesem Zweck wurden die Hg2+-hSoltigen Mel315sungen an 
einer Pt-Elektrode k~thodisch reduziert und in gewissen Zeitabst/inden 
d~s sich einstellende Potential im stromlosen Zust~nd gemessen. Die 
Ausgangskonzentrution yon Hg2+-Ionen betrug jeweils 10-2M. Die 
Zunahme der Hg~ +- sowie ~uch die Abnahme der Hg2+-Konzentr~tion 
wurde nach der Menge der bei der Elektrolyse verbrauehten Ladung 
bereehnet. Dieses Verfahren ermSgliehte uns, das Hg2+/Hg~+-Elek- 
trodenpotential als Funktion des Ausdrueks 2 CHg2+/CH~+ in einem 
breiten Konzentrationsbereich zu bestimmen. Die Auftragung yon Eel 
gegen log z . (Cl~g~+/c~i~÷) ftir LSsungen yon versehiedener Konzentration 
des Grundelektrolyten ergab Gemden mit der fast theoretischen Nei- 
gung yon 28 + 2 mV. Die oben diskutierte Abhgngigkeit ist beispiels- 
weise fiir eine 2,5 MCa(ClOa)2-LSsung in Abb. 1 dargestellt. 

In ~hnlieher Weise wurden die AbhSmgigkeiten f~r das Hg~+/Hg- 
System ermittelt. In diesem Fall wurden die Hg~+-Ionen dutch die 
anodisehe AuflSsung yon Queeksilber hergestellt. Die Auftragung yon 
El0 gegen log CHg~÷ ergab Geraden mit der theoretisch zu erwartenden 
Neigung yon 30 + 1 mV. Die Extropolation der erhaltenen G-eraden auf 
c i~+= 1 gestattet die Bestimmung der Formal-StandardpotentiMe 
des hier behandelten Systems. Ein reprgsentatives Beispiel ftir den 
untersuehten Potentialverlauf ist in Abb. 1 dargestellt. Die auf diese 
Weise gefundenen E~'0-Werte stimmen gut mit den aus den einfaehen 
EMK-Messungen ermittelten fiberein. 

Auf der Grundlage der potentiometrisehen Mel3ergebnisse haben wir 
die Formal-Standardpotentiale des Hg2+/Hg~ +- und Hg ~ +/Hg-Systems 
f/ir versehiedene Konzentrationen der eingesetzten Grundelektrolyten 
naeh G1. (3) und (5) ermit.telt. Die nieht direkt bestimmbaren E~0- 
Potentiale wurden nach der Luthersehen Regel (7) bereehnet. S/~mtliehe 
Formal-Standardpotentiale sind in Tab. 1 zus~mmengestellt. Die tabeL 
lierten GrSgen sind Mittelwerte aus wenigstens drei Messungen. Mit den 
in Tabelle 1 angegebenen E°'-Werten lassen sieh dann Werte f/ir K mit 
Hilfe der G1. (6) errechnen, die ebenfalls tabelliert sind. 
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2 + 
CHg2+/CHg22 

0.O1 0.1 
8 0 0  I I I I I I I ~ = r  l I I I I L I 
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CHg2÷, mot dm-3 

Abb. 1. Konzentrationsabh/ingigkeit des Gleichgewichtspotentials fiir das 
Hg2+/Hg~ +- (obere Kurve) und Hg22+/Hg-Redoxpaar (untere Kurve) in an- 

ges/~uerter 2,5 M Ca(ClO4)2-LSsung 

Diskussion 

Aus den in Tabelle 1 dargestellten Megangaben ist ersichtlich, dag 
sieh die FormM-Standardpotentiale der untersuehten Redoxp~are mit 
steigender Grundelektrolytkonzentration wesentlieh in positivere 
gichtung verschieben. Unter gegebenen Bedingungen nimmt aueh die 
Gleiehgewichtskonstante K der Reaktion (1) erheblich zu. Diese Er- 
gebnisse lassen sieh nur mit einem entseheidendem EinfluB yon Hydra-- 
tationserseheinungen auf das Verhalten des vorliegenden Systems 
befriedigend deuten. Die Steigerung der Konzentration der verwende- 
ten Perehlorate hat eine Abnahme yon Wasser-Aktivit~t7 zur Folge, 
die weiterhin den Bindungszustand Zentralion-Solvathiille der Redox- 
komponenten beeinfluf~t. 

N~eh den Literaturangaben 4,s ist die Hydrolyse der Hg2+- und 
Hg2+-Ionen beim eingesetzten pH-Wert der Versuehsl6sungen v611ig zu 
vernaehlgssigen. Da aueh die Ionenpaarbildung zwisehen den C104= 
Anionen und Metallkationen sehr sehwaeh ist 9, kann gesehlossen 
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Tabelle 1. Abhdingiglceit der Formal-Standardpotentiale und der Gleichgewicht8- 
]con~'tante (2) yon der Konzentration des Grundelelctrolyten 

o! Grundelektrolyt E m E . . . .  e0 El0 K 
mV mV mV 

0,5 M Mg(Cl04)2 671 604 537 1,8.102 
1,0 690 617 545 2,8- 102 
1,5 727 644 560 6,6" 103 
2,0 765 670 575 1,6- 103 
2,5 803 697 59l 3,8- 103 
0,1 M Ca(CIO4)s 657 594 53l 1,3" 103 
0,5 671 605 539 1,7" 102 
1,0 693 619 544 3,3.102 
1,5 720 638 556 5,9- 103 
2,0 755 662 569 1,4. 103 
2,5 789 686 583 3,0- 103 

werden, dal~ die yon uns untersuchten Ionen in der Form yon Hydra t -  
komplexen vorliegen. Daher  sollte die Reakt ion (1) unter  Beriiek- 
siehtigung der Teilnahme yon Wassermolekeln im Mlgemeinen wie folgt 
gesehrieben werden : 

- -~ H ~ . 2 +  Hg(H20)~ + + Hg~-Hg2(  2t))~ + (p-~I)H20 (8) 

Darin ist die mit  den thermodynamisehen LiteraturgngabenS iiber- 
einst immende Annahme enthglten, dab die Hg2*-Ionen im Vergleieh zu 
den Hgg + stS~rker hydrat is iert  sind. 

Das Gleiehgewieht der oben formulierten I~eaktion (8) l~gt sieh mit  
Hilfe einer yon der Zusammensetzung der L6sung unabh~ngigen 
Standardkons tan te  als 

c 
K 0 = CHg~+~/Hg~+  ( # H s O )  p q/CHg2+YHg2. (9) 

ausdriicken. Dabei bedeuten: a~  o die Wasser-Aktivit/~t, YHg~+ und 
2 

YHg2+ die individuellen AktivitS~tskoeffizienten der nicht-hydrat is ierten 
Einzelionen 10 (ira Sinne yon Debye und Hiickel); ~lle Gr6ften sind in 
molarem Konzent ra t ionsmags tab  (mol dm-a) gegeben. Gleichsetzen 
yon (2) und (9) ergibt:  

c 
Ko = K (aH~O)P q YHg;~/yftg~+ (10) 

z 

Die Differentiation der logari thmierten Form yon (10) liefert: 

(? log K (? log (yHg~+/yHg~+) 

c? log a~:, ° - - p - - q  + (?log ah,0 (11) 
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Diese Beziehung ist dann praktiseh anwendbar, wenn der die 
Ver/~nderung yon YHg2-/YHg~* umfassende Term entweder bestimmt 
oder aueh eliminiert wird. Man kann vermuten, daf3 das VerhS~ltnis 
zwischen den Aktivit/~tskoeffizienten der beiden Queeksilberionen yon 
gleiehen Ladungen in einem nieht-komplexierenden Medium etwa 
konstant  bleibt. Es ist aueh zu erwarten, dal3 sich die individuellen 
Aktivit/itskoeffizienten von Einzelionen im Sinne der Debye-HiickeL 
Theorie in konzentrierten L5sungen kaum /~ndern. Daffir spreehen 
einige yon Leifer und HSgfeldt 11 erhaltenen Versuchsergebnisse. In den 
letzten Jahren  hat  aueh die theoretische !Jberlegung yon Jacobsen und 
Slcou lo gezeigt, dab der Energieanteil an der Coulombsehen Weehsel- 
wirkung zwischen den gelSsten Ionen in LSsnngen hoher Konzentrat ion 
(fiber 1 M) im Vergleich zum Hydratat ionseffekt  sehr gering ist. Unter  
Anwendung der bier behandelten Voraussetzung geht die Gleichung 
(11) fiber in: 

log K 
log a~2 o - p - q  (12) 

In Abb. 2 ist die Abh/*ngigkeit von K gegen ah~ o ffir Mg(CIO4) 2_ und 
Ca(C104)2-L6sungen doppellogarithmisch aufgetragen. Hierzu wurden 
frfihere Angaben fiber die Wasser-Aktivitgt in molarem Magstab 
herangezogen lu. Die relativ kleine Zugabe von Perehlorsgure wurde 
nicht bertieksichtigt. Die graphische Darstellung ergibt bei ah  o-+ 1 
entspreehend der G1. (12) eine Gerade, deren Neigung - - 5 , 8  be{r/*gt. 
Dieses Ergebnis ffihrt zu der Vorstellung, dab etwa 6 Wasser-Molekeln 
unter den gegebenen Bedingungen an der Reaktion (8) beteiligt sind. 
Die Extrapolat ion des linearen Teils der Kurven in Abb. 2 auf 
Standardbedingungen, d.h.  ah  o = 1, erlaubt die Bestimmung einer 
von der Konzentrat ion una~hgngigen Gleiehgewiehtskonstanten 
K'o = Ko (Yi~g2+/yHg~+) zu 1,26" 10 ~. Dieser Wert  st immt gut mit dem 

yon Forsling und Mitarb. 4, ffir die Standardkonstante  erhMtenen 
fiberein. 

Bei h6heren Konzentrat ionen des Grundelektrolyten wird eine 
Abweichung yon der Linearitgt zwisehen log K und log a ~ o  be- 
obaehtet.  Diesen Befund ffihren wir auf eine betrgehtliehe ~n({erung 
der Hydra ta t ion  yon reagierenden Ionen zurfick. 

Auffallend ist, dab die dutch die Megpunkte in Abb. 2 gelegte Kurve 
ffir beide Grundelektrolyte gilt, obwohl sich die Wasser-AktivitS~t mit 
der Mg(C104) 2- und Ca(C104)2-Konzentration unterschiedlieh vergn- 
dert. Dies sprieht ffir die Richtigkeit der Annahme fiber die geringe 
Xnderung der interionischen Wechselwirkungen in konzentrierten L6- 
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Abb. 2. Doppeltlogarithmisehe Auftragung der Gleichgewichtskonstante K 
gegen die Wasser-Aktivitgt in ((2)) Mg(ClOa)2- und (0)  Ca(ClO4)2-LSsungen 

sungen und der daraus resultierenden individuellen Aktivit/itskoef- 
fizienten im Sinne yon Debye und Hiiclcel. 

Die in G1. (8) auftretenden Hydratat ionszahlen lassen sieh auf 
Grund der Abh/tngigkeit entspreehender Elektrodenpotentiale yon der 
Wasser-Aktivit~it ngherungsweise ermitteln. Es sei jedoeh darauf  ver- 
wiesen, dab dieses Problem fiber den Rahmen der klassisehen Thermo- 
dynamik hinausgeht. 

Aus den Li teraturangaben geht hervor, daft die steigende Konzen- 
trat ion des nicht-komplexierenden Grundelektrolyten jeweils eine 
merkliehe Versehiebung des Potentials yon Elektroden erster Art in 
positive Richtung verursacht. Diese Erseheinung wurde fiir mehrere 
Redoxsysteme, wie z.B. Zn2+/Zn(Hg) 12-17, Cd2+/Cd(Hg) 15, 
Ni2+/Ni(Hg)lS, 19, Cu2+/Cu(Hg) 20, Cu2+/Cu21 und Cu+/Cu21 festgestellt. 
Die l~ichtung dieser Ver/inderung ist weder yon der Ladung des an der 
Elektrodenreaktion teilnehmenden Ions noch yon der Natur  des 
Grundelektrolyten beeinflul3t. 

Die beobachtete Verschiebung der E°'-Werte ftir ein Men+/Me- 
Redoxpaar  ist in erster Linie dureh den Abfa.ll der Wasser-Aktivit/tt 
mit steigendem Fremdsalzgehalt  erklS~rbar. Die Hydra ta t ion  der zu 
untersuchenden Kat ionen kann unter diesen Bedingungen als spezifi- 
sche Art der Komplexbildung betrachtet  werden. Auf diese Erschei- 
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hung iiberlagert sich aueh eine Anderung des Diffusionspotentials E~ 
an der Phasengrenze zwisehen der Versuehsl6sung und der Bezugs- 
elektrode. 

Ffir eine Elektrode erster Art, an der eine elektrochemisehe Reak- 
tion vom Typ 

Me(H20)~ + + ne  ~.~Me + hH~O (13) 

abl£uft, kann folgende Beziehung gesehrieben werden: 

8E °' R T  81nyMe,+.~q dEct 
- ~ + - -  - ( 1 4 )  

8 In a ~  o n F  8 in aH~o 8 In a ~  o 

Dabei bedeutet YM,~*.~q den individuellen Aktivit/~tskoeffizienten der 
hydratisierten Men+-Ionen lo. 

Nach Leifer und HSgfeldt n gilt fiir die hydratisierten Ionen 

8 In y!v ..... ~q_ 81ny:e,,,. 

In a ~  0 8 In a ~  0 
h~+ (15) 

Durch Einsetzen yon (15) in (14) erh~lt man 

OE °' R T  81nyMe~+ ~Ee~ 
8 1 n a ~  ° hMe,+ + nF  0 1 n a ~  o + 81na~2 o (16) 

In den bisherigen Untersuchungen zur Bestimmung yon Hydrata-  
tionszahlen wurde vorausgesetzt, dag der Term 8 In yM~,+/O In a~i 0 etwa 
gleieh Null ist. Unter  Beaehtung der frfiher angef/ihrten Ergebni~se yon 
Jacobsen und Skou lo sowie Leifer und Hdgfeldt seheint diese Annahme 
gfiltig zu sein. 

Eine relativ genaue experimentelle Bestimmung oder theoretische 
Bereehnung des Diffusionspotentials an der Phasengrenze ges~ttigte 
KMomelelektrode - -  hoehkonzentrierte Elektrolytl6sung ist sehr 
sehwierig. Wegen des Fehlens yon Literaturangaben fiber die Beweg- 
liehkeiten und AktivitS~tskoeffizienten einzelner Ionenarten ist die 
Hendersonsehe Formel in diesem Falle nieht zu verwenden. Daher 
wurde meist angenommen, dab der Ea-Wert nahe Null liegt. Das 
Diffusionslootential 15~gt sieh jedoeh dutch Messung am Ferricinium/ 
Ferroeen-Redoxpaar (Fic/Foc) ngherungsweise abseh/ttzen. Dieses Re- 
doxpaar wurde mehrfaeh als Bezugssystem bei den Potentialmessun- 
gen in niehtw/~grigen und gemisehten L6sungen benutzt.  Vor kurzem 
wurden derartige Messungen am tZic/Foc-System yon Borodzinski 
und Galu819 f/it C~(Cl04)2~LSsungen im Konzentrationsbereich 
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7 14molkg 1 bei einer Temperatur  von 85°C an der Quecksilber- 
elektrode durehgeffihrt. Die Autoren stellten jedoeh lest, dab die 
Messung bei niedrigeren Temperaturen sowie f/ir kleinere Konzentra-  
tionen des Grundelektrolyten wegen geringer Lfslichkeit  des Ferrocens 
und dessen spezifisehen Adsorption an der Elektrodenoberfl/tehe nieht 
zug~tnglieh war. Die Versuche bei der e rhfh ten  Temperatur  zeigten, dab 
sich das Diffusionspotential mit steigender Elektrolytkonzentrat ion in 
negative g iehtung versehiebt. Diese Potential/tnderungen erwisen sieh 
jedoch im Vergleich zu den ffir die Zn2+/Zn(Hg) - und Ni2+/Ni(Hg) - 
Elektrode nieht grog. 

Weitere Sehlfisse fiber das Diffusionspotential kann man aus der 
Potentialmessung an Metal l - -Aromaten-Komplexen ~ls Bezugssystem 
in Mischungen yon Wasser und organischen L6sungsmitteln ziehen. 
Derartige Messungen wurden z.B. yon Borlcowska und Dojlido 2~ am 

Kobalt icinium/Kobaltoeen in W a s s e r - - D M F  sowie yon Taraszewska 23 

am Dibenzolehrom (I)/Dibenzolchrom(O) in W a s s e r - - D M S O - L f s u n -  

gen durchgef/ihrt. Die erhaltenen Ergebnisse zeigen, dab die Anderung 
des Diffusionspotentials in Misehungen hohen Wassergehalts, d.h.  
oberhalb 80 Mol-~o H.)O, geringftigig ist. 

Man hat also damit  zu reehnen, dab der Fehler dutch das Dif- 
fusionspotential im Bereieh yon kleineren Konzentrat ionen des Grund- 
elektrolyten ziemlieh unwesentlieh ist. Unter  Beaehtung der vor- 
gestellten Argumente k6nnen der zweite und dritte Term auf der 
reehten Seite yon (16) vernaehl/tssigt, werden. Daher ergibt sich eine 
ann/thernde Formel zur Bestimmung der Hydratat ionszahl:  

n F  OE °' 
h~i ..... = (17) 

R T ~ In a ~ o  

Abb. 3 zeigt die Abhgngigkeit der Formal-Standardpotentiale  vom 
dekadischen Logari thmus der Wasser-Aktivitgt ftir das Hg2+/Hg- und 
Hg~+/Hg-Redoxpaar.  In den erhaltenen Kurven sind geradlinige Ab- 
schnitte bei a~i o --~ 1 erkennbar. Aus der Neigung der Geraden, die 
entsprechend 3~5 und 215 mV betrggt, werden die effektiven Hydra-  
tationszahlen des Hg 2+ und Hg~ + gemgl3 (17) zu 

hHg2+ = p = 13,0 
hHg~+ = q = 7,3 

ermittelt .  
Die erhaltenen Ergebnisse sollten als Ngherungswerte betrachtet  

werden. Bezugnehmend auf die Riehtung der Anderung des Diffusions- 
potentials kann man vermuten, dab die eehten Hydratat ionszahlen ein 
wenig grSfter sind. 
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Abb. 3. Die Versehiebung der Formal-Standardpotentiale der I~edoxsysteme 
I-Ig2+/Hg~ + und Hg.~ +/Hg in Abhgngigkeit von dem Logarithmus der Wasser- 

AktivitS~t in(©) Mg(CI04) 2 und ( • )  Ca(ClO4)2-LSsungen 

Die effektive Hydra ta t ionszahl  des Hg 2+ liegt denen ffir die 
NiU+-ls, 19, Cu2+-20, 21 und Zn2+-Ionen l°,12,1a,17 bes t immten nahe. Der 
niedrigere h-Wert  ffir das Hg~ + ist mit  dessen gr6fterem kristallo- 
graphischen Radius bei gleicher Ladung verbunden. 

I m  Bereich hochkonzentrierter LSsungen weichen die Kurven  in 
Abb. 3 yore geradlinigen Verlauf ab. Die Ursache daffir liegt haupt-  
s~ehlich in einer Konzentrationsabh/~ngigkeit der Hydratat ionszahlen.  
Der auftretende Wassermangel  und die dami t  verbundene Konkurrenz 
der Ionen um das vorhandene Wasser bewirkt  eine Verminderung der 
zweiten Solvatationssphgre der Hydra tkomplexe .  Diese Erscheinung 
ist analog zur stufenweisen Komplexbildung.  
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