Gleichgewichts-Exponenten und Redox-Exponenten®

Von Prof. Dr-Ing. F. SEEL, Anorg.-chem. Instituf der TH. Miinchen

Es wird eine Zusammenstellung von Gleichgewichts-Exponenten und Redox-Exponenten fiir zahlreiche einfache

Stoffumwandlungen in Wasser gegeben. Unter dem Begriff des ,,Gleichgewichts-Exponenten” wird der negative

(dekadische) Logarithmus der thermodynamischen Gleichgewichtskonstanten verstanden; als ,,Redox-Exponent”

ist der Gleichgewichts-Exponent der Elektroneniibertragung an das Wasserstoff-lon definiert. Die GréBen erweisen

sich als besonders vorteilhaft zur Berechnung der Gleichgewichtskonstanten von Reaktionskombinationen; mit
ihnen ist eine elegante deduktive Beschreibung der Chemie in wiBrigen Systemen méoglich.

1. Definition und physikalische Bedeutung des Gleich-
gewichts-Exponenten

Nach Michaelis ist der Sdure-Exponent pg als negativer
(Briggscher) Logarithmus der Dissoziationskonstanten kg einer
S&ure definiert. Es gilt also pg = -log kg, wobei sich kg auf den
Vorgang der Dissoziation einer Sdure in Wasser

AH 4+ OH, — A~ + OH,* (1)

bezieht. Der Begriff erscheint zunidchst insofern zweckmaiBig,
als die Gleichgewichtskonstanten der Siduredissoziation hiufig
sehr kleine Werte besitzen und man so zu bequemeren Zahlen-
werten gelangt. Da die Gleichgewichtskonstanten anderer Reak-
tionen in vielen Fillen aber ebenfalls sehr kleine (oder auch sehr
grofe) Werte annehmen konnen, ist es naheliegend, auch hier
eine entsprechende Vereinfachung vorzunehmen und durch die
Beziehungen
p = —~logk oder k= 10"P

den Begriff des ,,Gleichgewichts-Exponenten zu bilden.

Sofern die Gleichgewichts-Exponenten auf die ,,thermodyna-
mischen Gleichgewichtskonstanten bezogen werden, stellen sie
nicht nur RechengriBen fiir die Gleichgewichtsbeziehung oder
das Massenwirkungsgesetz (MW @G) dar, sondern sie besitzen auch
eine unmittelbare physikalische Bedeutung. Als Funktion der
(thermodynamischen) Gleichgewichtskonstanten, der Aktivi-
tdten [A] der reagierenden Stoffe A vor der Reaktion und der
Aktivitdten [B] der entstandenen Stoffe B nach der Reaktion
ergibt sich die freie Bildungsenergie F der entstehenden
oder die Affinitdt Af der reagierenden Stoffe bekanntlich durch:

F = —Af = —RT ((ln k—In -[Bﬂlr[s’]n?—';) @),
(A4,

wenn die betrachtete Reaktion durch die Gleichung

mA; + meA,+ ... ~—» 0B+ 0B+ ... (3)
und ihre Gleichgewichtskonstante durch
~ BB
A A
bestimmt ist. Aus (2) ist zu entnehmen, daB der Gleichgewichts-
Exponent eine MaBzahl fiir den aktivitdtsunabhingigen Teil F,
der freien Energie oder die ,,Normalaffinitdt Af, bei der
Temperatur T darstellt:

RT

RT
F°=——-Af°=—-RTlnk=——M— log k = M P (5)

kj 4)

M = Modul der dekadischen Logarithmen, :T= 2,30)

2. Anwendung der Gleichgewichts-Exponenten
zur Berechnung der Gleichgewichtskonstanten von
Reaktionskombinationen

Besonders vorteilhaft erweisen sich die Gleichgewichts-Ex-
ponenten bei der Berechnung der Gleichgewichtskonstanten von
Reaktionskombinationen. Unter einer ,Reaktionskom-
bination* soll eine chemische Umsetzung verstanden sein, welche
aus bestimmten ,,Teilreaktionen‘ zusammengesetzt werden
kann. Als Beispiel hierfiir moge die ,, Auflosung* von Silber-
chlorid in einer wiBrigen Ammoniak-Losung dienen, bei welcher
die Gesamtreaktion

CAECI> + 2NH; — Ag(NH,), P+ CIm Y

*) Uber das Thema wurde erstmalig in einer Sitzung der Miinchener Chem.
Ges. am 12. Mai 1949 berichtet. Vgl. diese Ztschr, 61, 392 [1949].

1) Es wird hier fiir reine kondensierte Phasen nach einem Vorschlag
von G. Schwarzenbach die sog. ,,Substanzformel** in besondere Klam-
mern, <>, geschrieben, wodurch in augenfalliger Weise gekennzeichnet
ist, daB3 dlese Stotfe im MW G nur durch den Faktor | zu beriicksichtigen
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sich als Kombination der beiden Teilvorgidnge

a) <AgC> ~—» Agt + CI”
(Lésevorgang des Silberchlorids)
b) Agt + 2NH; ~—> Ag(NHy),*

(Komplexbildung des Silber-lons mit Ammoniak)
darstelit.

Fiir die Chemie in wifirigen Systemen sind Reaktionskombi-
nationen besonders charakteristisch. Samtliche Stoffumwand-
lungen in Wasser lassen sich in bestimmte Gruppen einordnen
oder in Schritte aufteilen, welche einzeln in diesen Gruppen un-
tergebracht werden konnen. Eine zweckmiBige Gruppenein-
teilung ist:

1. Phasendnderungen,

2. Dissoziationen und Assoziationen,

3. Oxydationen und Reduktionen,

Diese Einteilung enthilt gleichzeitig die Arten von Teilvorgingen,
als deren Kombinationen alle Stoffumwandlungen in Wasser
dargestellt werden konnen. Bei dem angefiihrten Beispiel der
Aufldsung von Silberchiorid in einer Ammoniak-Losung ist der
erste Teilvorgang als Phasendnderung + Dissoziation, der zweite
als Assoziation zu bezeichnen.

Der Gleichgewichts-Exponent einer Reaktionskombination
ergibt sich nun in einfachster Weise aus den Exponenten der
Teilreaktionen nach Gesetzen, welche in einem unmittelbaren
Zusammenhang mit ihrer energetischen Bedeutung als MaB-
zahlen fiir die Normalaffinitdt stchen. Das erste lautet:

Der Gleichgewichts-Exponent der Umkehrung einer Reaktion
(,,Gegenreaktion'‘ ) ist gleich dem negativen Wert des Exponenten
der urspriinglich betrachteten Reaktion:

pe = —p— (6)
Man kann dies unmittelbar aus dem MWG entnelimen. Wendet
man dasselbe z. B. auf die Vorginge der Aufldsung und Fillung
von Silberchlorid an,

<AgC> — Agt + Ci” kLosung = [A8*] [CI71.

(,,Loslichkeitsprodukt'‘)

Kk 1
Fall T
P8 ag) [Cr)

Agt 4 CIm > <AgC>
so erhdlt man sofort:
1

— oder
kL?Ssung

KFillung = PFillung = ~PLssung.

Da Losung und Fillung ebenso wie Dissoziation und Asso-
ziation im Verhiltnis von Reaktion und Gegenreaktion zueinan-
der stehen, geniigt es, nur die Gleichgewichts-Exponenten einer
Art der korrespondierenden Vorgidnge. anzugeben. Verfdhrt man
so, wie das bei den Gleichgewichtskonstanten iiblich ist, so sind
die Gleichgewichts-Exponenten der Auflésungs- und Disso -
ziationsvorgdnge zu wihlen. Bei Salzen ist die Auf-
16sung mit einer Dissoziation verbunden, der Gleichgewichts-
Exponent des Vorganges ist der negative Logarithmus des Lés-
lichkeitsproduktes.

Das zweite wichtige Gesetz ist das , Additivitatsgesetz der
Gleichgewichts-Exponenten*: '

Der Gleichgewichts-Exponent einer Reaktionskombination ist
gleich der Summe der Gleichgewichts-Exponenten ihrer Teilreak-
tionen nach Mapfgabe der Beteiligung derselben. Sind die Teil-
vorgdnge 1,2, . . .k mit den Exponenten p,, p, . . .px an dem

sind. (Vgl. G. Schwarzenbach: Allgem. u. anorg. Chemie, Stuttgart 1948,
S. 130). An einer Reaktion in Wasser beteiligte Gase werden durch
runde Klammern, (), hervorgehoben, sie gehen in das MW G mit ihren
Drucken ein. Geldste Stoffe, deren Aktivitaten in das MWG ein-
gehen, werden in der Gleichung nicht besonders gekennzeichnet, eben-
sowenig das Losungsmittel, weiches im MW G wieder durch den Fak-
tor 1 berlicksichtigt wird.
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Gesamtvorgang n,, n,, . .n-mal beteiligt, so gilt demnach:
P = npy + n3pp + ... nppy U]

Man kann sich leicht davon iiberzeugen, daB auch das zweite
Gesetz schon aus der Anwendungsvorschrift (4) des MWG folgt.
So ergibt sich fiir unser Beispiel der Einwirkung von NH; auf
AgCly):

<AgCl> —» Agt + CI™ k, = [AgT) [CI7)

+
Agt + 2NH; —> Ag(NH,),* Ky = [Ag(NH;),™]
[Agt]{NHg)?
SaT1ICI~
<AgCl> + 2NH, —» Ag(NH,),t + CI= k = [Ag(N[PII\I.,g ]]2[ ]
3
k =k 'k P =P+ pg

Durch Einsetzen der Zahlenwerte, fiir p, = 10, p, = ~7,2, erhilt
man p = 2,8 und k = 1,6.1073,

Die Berechnung des ,,Reaktionsgrades, d. h. des An-
teils des interessierenden Reaktionsteilnehmers, welcher um-
gesetzt wird, kann wie iiblich durch das MWG erfolgen, Meist
kdonnen dabei vereinfachende Annahmen gemacht werden. Ins-
bes. kdnnen fiir qualitative Betrachtungen die Aktivitdten durch
die analytischen Konzentrationen ersetzt werden.

Fiir unser Beispiel ist

(AgNH ) )CI) _ o
(NHy)?
Da die Dissoziation des Komplex-lons sehr gering ist, kann
(Ag(NH3)1) = (CI7) gesetzt werden, und man erhélt
(Ag(NHg);*) = (AgClgeisse) = 10714, (NH,).

Fiir (NH,) = 1 wird (AgCl gejsst) = 0,04, d. h. durch UbergieBen
von Silberchlorid mit einer 1-molaren Ammoniak-Losung er-
hdlt man eine Losung, welche im 1 0,04 g-Atome Silber enthilt.

Nimmt die Gleichgewichtskonstante sehr grofe oder sehr
kleine Werte an (was hiufig der Fall ist), so sind solche Berech-
nungen iiberfliissig, und es kann ohne weiteres angenommen wer-
den, daB die Reaktion praktisch vollstdndig bzw. nicht verlauft.
In jedem Fall sind sofort Aussagen iiber die Reaktionsrichtung
zu machen, wenn im Anfangszustand die Aktivitdten aller in
der Gleichung vorkommenden Stoffe 1 sind (,,Zustand der Ein-
heiten der Aktivititen“). Aus dem MWG (4) ist unmittelbar zu
entnehmen, daB die Reaktion dann in der Pfeilrichtung (von
links nach rechts) verlduft, wenn (nach der gewdhlten Definition
der Gleichgewichtskonstanten) k > 1 oder p <C O (d. h. negativ)
ist. Bei k < 1 oder p > 0 (d. h. positiv) ist die Reaktions-
richtung natirlich umgekehrt.

Im AnschluB hieran seien einige weitere Beispiele fiir das
Arbeiten mit Gleichgewichts-Exponenten gebracht. Einen wich-
tigen Sonderfall der Dissoziations- und Assoziationsvorginge
in wiBrigen Systemen bilden die Sduredissoziation und die
Sdureassoziation, welche die Teilvorginge aller Protonen-
iibergiinge darstellen?), So ergibt sich z. B. die Protonen-Uber-
tragung der Essigsdure an Ammoniak (,,Neutralisation‘)

AcH + NHy —» Ac™ + NH,t  (Ac = C;H;0,7)
aus den Teilreaktionen
a) AcH — Ac¢™ + HT py = 4,75 (Siure-Dissoziation}
b) NHg + HY — NH* ps = ~9,25 (Siure-Assoziation)
AcH + NHy — Ac™ + NH,t p =-45 k=3,2-10¢

Um alle Protonen-Ubergénge einheitlich behandeln zu kon-
nen, empfiehlt es sich, nach der Brdnstedschen Definition ganz
allgemein Systeme, weiche Protonen abgeben konnen, als Sdu-
ren, und Systeme, welche solche aufnehmen kénnen, als Basen
zu bezeichnen. (Auf diese Weise ist auch das Ammonium-
lo eine Sdure und es konnte beim Teilvorgang b von einer
Sidure-Assoziation gesprochen werden). Da die Sdure-Assozia-
tion die Gegenreaktion der Siure-Dissoziation bildet, geniigt es
natiirlich wieder, einen der beiden Gleichgewichts-Exponenten
anzugeben, Bekanntlich wird hierzu der Gleichgewichts-Expo-
nent der Siure-Dissoziation — ,,Sdure-Exponent* —gewdhlt. Auf
diese Weise eriibrigt sich eigentlich auch die Angabe von ,,Base-
%) Es sei daran erinnert, daB die Siduredissoziation in Wasser eigentlich

eine Protonen-Ubertragung an das Loésungsmittel darstellt. Der Saure-

Exponent bezieht sich auf diesen Vorgang und nicht etwa auf die Ab-

spaltung eines Protons aus der Saure. Bei der Anwendung des MWG ist

zu beachten, daB die Konstanz der Aktivitdt des Wassers in verdiinnten

Lésungen bereits in der Dissoziationskonstanten und im Shure-Ex-

ponenten beriicksichtigt ist und das Wasser durch einen Faktor 1 in die
Gleichgewichtsbeziehung eingeht.
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Exponenten‘‘ als negative Logarithmen der Base-Dissoziations-
konstanten. So kann man aus der Formulierung der Base-Reak-
tion von Ammoniak in Wasser in Teilreaktionen sofort die fiir die
Gesamtreaktion angegebene Beziehung zwischen dem Base-
Exponenten einer Base und dem S#ure-Exponenten der , korre-
spondierenden*’ Siure entnehmen:
H,0 — Ht 4+ OH- Py
Ht + NH; — NH,T P2

143)
—Ps (NH4+) = 9,25

14 —pS(NH,+) = 4,75

NH; + H,0 — NH + OH™ pp=

Ein weiteres sehr lehrreiches Beispiel bildet die Einwirkung
von Saipetersdure und Salzsdure auf Silbercyanid. Eine
im ersten Fall denkbare Umsetzung ist die Umwandlung von
Silbercyanid in Silbernitrat und Cyanwasserstoff:

<AgCN> + HY — Agt + HCNY)

NO,~ NOg~
Zerlegt man diese Reaktion in Teilvorgdnge, so sieht man nach
Addition der Gleichgewichts-Exponenten, daB die Gleichgewichts-
konstante der Gesamtreaktion sehr klein ist, was der Tatsache
entspricht, daB Silbercyanid in Salpetersiure kaum 1slich ist
und keine merkliche Entwicklung von Cyanwasserstoff statt-
findet:

a) (AgCN> —» Agt 4+ CN~  p; = 14,15 (Ldsevorgang)
b) CN~ + H* —» HCN p; = 9,40 (Siureassoziation)
<AgCN> + HT — Agt + HCN p = 475 k = 1,8.10-5

Ganz anders verlduft die Einwirkung von Salzsiure, denn
nun kommt zu den bisherigen Teilreaktionen noch ein energie-
liefernder Vorgang (p negativ!) hinzu, welcher in der Fillung
von Silberchlorid besteht:

a) <AgCN> —>» Agt CN™ p; = 14,15 (LBsevorgang)

b) CN~ + H* — HCN P, = —9,40 (Siureassoziation)

c) Agt + CIT —> <AgC> ps =—10 (Fillung)
<AgCN> + Ht + CI" —> <AgCl>»+ HCN p = —5,25 k = 1,8-10%

Die Gleichgewichtskonstante des Gesamtvorganges ist jetzt sehr
groB geworden, was darin seinen Ausdruck findet, daB Silber-
cyanid beim UbergieBen mit Salzsdure tatsichlich Cyanwasser-
stoff entwickelt.

SchlieBlich sei noch eine Reaktion behandelt, welche in der
analytischen Chemie besondere Bedeutung besitzt, nimlich die
Fillung von Metallsulfiden aus einer Metallsalzlosung durch
Einleiten von Schwefelwasserstoff. Fiir den Fall der Abschei-
dung von Kupfersulfid aus einer Kupfersalzlgsung gestaltet sich
die Formulierung folgendermafBen:

a) (HgS) —> H,S py= 1,0 Auflésung von H,S%)
b) H,S » HT 4+ HS™ pg= 692 Siuredissoziationen
°) HS™ — H¥4 8~  py= 1492 [ oUCF
d) Cutt 4 §—~—3 (CuS> Py = —44,07 Fillung

Cu?t + (H,8) —» <CuS> + 2H+ p =—21,23

Durch Anwendung des MWG findet man

[Ht)e
“ 7 ot )
und fir [H+] = 1, p(H,S) = 1: [€u2*] = 10721, Das bedeutet,
daB die Cu®+-Konzentration iiber CuS in einer ca. l1-normalen
Sdureldsung beim Einleiten von H,S verschwindend gering ist,
oder mit anderen Worten, daB CuS aus einer Kupfersalzldsung
bei py = 0 quantitativ gefillt wird. Setzt man in die Teilreak-
tion d andere Metalle ein, so 148t sich der H,S-Trennungsgang
reproduzieren,

1z80k
P(H,S

[Cat+y —

B

3. Redox-Exponenten

Die Beschreibung der Protonen-Ubertragungen oder
,,Sdure-Base-Reaktionen* durch Sduredissoziation und Siu-
reassoziation findet ihre Parallele in der Beschreibung der
Elektroneniberginge oder Oxydations-Reduktions-Prozes-
se durch Oxydation und Reduktion; denn der Vorgang
der Abgabe von Elektronen wird in Erweiterung des

3) Der Gleichgewichts-Exponent der Dissoziation des Wassers ist gleich
dem negativen Logarithmus seines lonenproduktes, weil die Gleichge-
wichtskonstanten fiir Reaktionen in Wasser iiblicherweise so definiert
werden, daB in ihnen die konstante Aktivitat des Wassers bereits be-
riicksichtigt ist. (Vgl. 2)). . .

Die nichtgbeteilig(teng Ionen sind unter die Gleichung geschrieben.

Der Gleichgewichts-Exponent des Losevorganges eines Gases ist (wenn
die Aktivitatskoeffizienten naherungsweise gleich 1 gesetzt werden)
gleich dem negativen Logarithmus der molaren Ligslichkeit des Gases.

o -
e
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urspriinglichen Begriffes der Oxydbildung bekanntlich als Oxyda-
tion eines Systems bezeichnet und die Aufnahme von Elek-
tronen als Reduktion. Bedeutet Ox die oxydierte Form eines
Systems, welche als Oxydationsmittel (Oxydans) wirken kann,
und Red die reduzierte Form (Reduktionsmittel, Reduktor),
so kann man die Vorgidnge der Oxydation und Reduktion wie-
dergeben:

Oxydation: Red —» ne+ Ox (8)

Reduktion: Ox’+n’e —» Red’ (9)
n und n’ geben dabei Zahl der abgegebenen bzw. auigenommencn
Elektronen e an. Durch Eliminieren der Elektronen ergibt sich
aus den beiden Gleichungen (8), (9) die Formulierung einer Re-
duktions-Oxydations- oder ,, Redoxreaktion*:

n’Red + nOx’ —» n’Ox + nRed (10)

Es sei dies nochmals an der Oxydation des weiwertigen Eisen-
Ions zum dreiwertigen mittels Permanganat erldutert:

5 x (Fe*t —» e + Fe®h)
MnO,~ + 8Ht 4+ 5e ~—» Mn2t + 4H,0

5 Fe?t + MnO,” + 8Ht — 5Fe’t + Mn?t + ¢ H,0
Die Gleichgewichtskonstante einer Redox-Reaktion kann
aus den , Redox-Normalpotentialen® E,, E, der an der Reak-
“tion beteiligten Redox-Systeme (8), (9) ermittelt werden. Aus
der Nernstschen Beziehung fiir ihre ,,Redoxpotentiale E, E’,

RT [0x] ,

E=Eot+ 518 TRea)
und .
, .,  RT rox’]

E'=Eo + 737 °8 (Rea’)’

erhilt man namlich unter Beriicksichtigung der Gleichgewichts-
bedingung E = E’:
—logk =p =

nn’MF

RT
Diese Beziehung ermoglicht es, die Riclitung einer Redox-
reaktion bei dem Zustand der Einheiten der Aktivitdten aus den
Redoxpotentialen vorauszusagen, da die Differenz derselben das
Vorzeichen von p bestimmt. (Es ist dabei darauf zu achten, dafl
das Potential des Reduktors vor das des Oxydans zu stehen
kommt, wenn ebenso wie beim Gleichgewichts-Exponenten ne-
gatives Vorzeichen bedeuten soll, da die Reaktion in der Pfeil-
richtung verlduft). Ungiinstig ist der Ausdruck (11) dann,
wenn eine Redoxreaktion mit anderen Vorgdngen kombiniert
werden soll, welche normalerweise durch Gleichgewichtskonstan-
ten oder -Exponenten charakterisiert werden, da die Umrech-

nung der Differenz der Normalpotentiale in den Gleichgewichts-
Exponenten eine Multiplikation mit dem Faktor %: nn’ =
17,35 nn’ (bei 18°) erfordert. Um Reduktions- und Oxydations-
vorginge auf einfache Weise mit anderen Reaktionen kombi-

nieren zu konnen, soll die Gro8e

(E—Ey')- (11)

MF
PR = }7 "Fo (12)

als,,,Redox-Exponent* eines Redoxsystems definiert werden.
Wir erhalten damit fiir den Gleichgewichts-Exponenten der
Redoxreaktion (10)

p=n'pR _ npR’, (13)
wenn pr und pr’ die zu E, und E gehérigen Redox-Exponen-
ten sind.

Die Beziehung (13) zeigt, daB Redox-Exponenten die all-
gemeinen Rechenregeln fiir Gleichgewichts-Exponenten befol-
gen, wenn man beachtet, daf sie mit positivem Vorzeichen ein-
zusetzen sind, wenn der Reduktor auf der linken Seite des Teil-
vorganges steht, und mit negativem, wenn er auf der rechten
Seite stetit.

Die physikalische Bedeutung des Redox-Exponenten erkennt
man, wenn man mit einem beliebigen Redoxsystem

Red —» ne+ Ox, pR
das Redoxsystem des Wasserstoffs

’

1
Ht+e — 5 (Ha), pR' =0

zu einer Redoxreaktion kombiniert:

Red + nHt —» Ox+ g (H,),

6) R bedeutet die Gaskonstante, T die absol. Temp., F die Ladungsmenge 1

Faraday, [Ox] und [Red] sind die Aktivitatenprodukte der Oxydans-
und Reduktorseite.

P = PR.
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Fiir den Gleichgewichts-Exponenten ergibt sich dann p = pg,
weil der Redox-Exponent des Wasserstoff-Systems infolge E; = 0
ebenfalls 0 ist. Der Redox-Exponent ist also der Gleichgewichts-
Exponent des Elektroneniiberganges zum Wasserstoff-lon?).

Im nachfolgenden soll an einigen Beispielen die Anwendung
der Redox-Exponenten gezeigt werden. Die ersten beiden fiithren
den Nachweis, daB Jodide aus Kupfer(II)-Salzlosungen Kup-
fer(1)-jodid fillen, aus ammoniakalischen dagegen nicht.

P
Cutt +e — Cut — 2,9 {Reduktion)
I — e+ %]2 9,3 (Oxydation)
Cut+ J- — <«Cu> —11,3 (Fillung)

Cutt+ 217 — <Cul>+ »12»12 — 4,9 k= 8104
Cu(NH,) 2t — Cu?t + 4 NH, —15,3 (Dissoziation)
Cutt +e —> Cut —2,9 (Reduktion)

J —> e+ % Jq 9,3 (Oxydation)
Cat + J- — <Cul> —11,3 (Fillung

1
CufNHg) ¢t + I~ <Cul>+ 5 S+ ANH, + 84 k= 41078

|

Die nichsten beiden Beispiele zeigen, daB man Quecksilber-
sulfid in waBriger Suspension mit Chlor oder mit Zink und Mi-
neralsdure ,,aufschlieBen‘ kann.

P
(HgS> —» Hg2t 4+ §2~ 52,4 (Auflosung)
2e+Cl, —» 2CI —17,6 (Reduktion)
ST —» 2e+ (5> —47  (Oxydation)
Hg®*t 4+ 2C1- —» HgCl, —14  (Assoziation)
<HgS> + €1, —» HgCl, + <S> —26,2 k = 1,6-10%8
(HgS> —» Hgzt 4 sz~ 52,4 (Auflosung)
Hg¢t + 2¢ —> <(H3> —29,4 (Reduktion)
<Zn> —» 2e+ Zn?t —26,4 (Oxydation)
sz~ 4+ 2Ht —» SH, —21,8 (Siureassoz.)
SH, —» (SH,) —1  (Gasentbind.)
C(HgS> +<Zn> +2 Ht — (Hg> + Zn*t + (H,S) ~26,4 k = 2,5-1028

Insbes. im Zusammenhang mit der zuletzt gegebenen Anwen-
dung des MWG auf Redoxreaktionen in wiBrigen Systemen
darf nicht unerwdhnt bleiben, daB dasselbe zur vollstindigen
Beschreibung des Verhaltens von Stoffsystemen nicht ausrei-
chend ist, da es wohl iiber die Mdglichkeit, nicht aber iiber die
Geschwindigkeit einer Reaktion Aussagen macht. So findet
man vor allem unter den Redox-Reaktionen sogenannte ,ge-
hemmte* Reaktionen, welche wohl energetisch moglich sind,
nicht aber (ohne Katalysatoren) freiwillig verlaufen. Besonders
augenfillige Beispiele hierfiir sind, daf molekularer Wasserstoff
nicht alle Oxydationsmittel, deren Normalpotential bei der
Wasserstoffionenaktivitit 1 iitber 0 Volt liegt, reduziert, oder
daB Oxydationsmittel, deren Potential iiber 1,23 Volt ist, in
ebensolcher Losung nicht Sauerstoff entwickeln. Es ist jedoch
ein besonders gliicklicher Umstand, daB in Wasser gehemmte
Reaktionen verhiltnisméBig selten sind.

In den nachfolgenden Tabellen ist eine Zusammenstellung®) von
Gleichgewichts-Exponenten und Redox-Exponenten gegeben, die es ge-
stattet, eine auBerordentlich grofe Anzahl der wichtigeren Reaktionen
in wilrigen Systemen nach der angefiihrten Methode zu interpretieren.
(S0 kann man z. B, mit Hilfe der angegebenen 47 Siure-Exponenten den
Ablauf von 1081 Siure-Base-Reaktionen voraussagen). Die Genauigkeit
der errechneten Gleichgewichts-Exponenten von Reaktionskombinationen
hingt selbstverstindlich von der Zuverldssigkeit der Exponenten der
Teilreaktionen ab. Auch ist zu beriicksichtigen, dall der Gleichgewichts-
Exponent von Losungs- und Fallungs-Vorgingen bei verschiedener Ober-
flichenbeschaffenheit der festen Phase unter Umstinden innerhalb
weiter Grenzen schwanken kann (z. B. bei Hydroxyden). An einer sehr
groBen Zahl von iberpriiften Reaktionskombinationen ergaben sich aber
Resultate, die als mindestens qualitativ zuverlassig zu betrachten sind,
und die Methode erwies dabei cine auBerordentliche Leistungsishigkeit
in der deduktiven Beschreibung der Chemie in wibrigen Systemen. Be-
sonders niitzlich ist sie dann, wenn rasch dariiber entschieden werden
soll, ob in der Literatur bisher unerwihnte Reaktionen prinzipiell durch-
fithrbar sind. :

7y Dieser Gleichgewichts-Exponent besitzt allerdings zumeist keine di-
rekte praktische Bedeutung, weil Reduktionen mit molekularem Was-
serstoff ,,gehemmte’’ Reaktionen sind.

8) Die Daten sind groBtenteils durch Umrechnung der Angaben einer sehr
vollstandigen Zusammenstellung von Gleichgewichtskonstanten und
Redoxpotentialen entnommen, welche in , Oxidation-Potentials* von
Latimer (Prentice-Hall Inc, New York, City, 1938) zu finden ist.
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Tabelle 1. Gleichgewichts-Exponenten von Lisuugs- und
Dissoziations-Vorgingen in Wasser.

Die Angaben beziehen sich auf die Dissoziation der Salze und Komplex-

lonen in Kationen und Anionen bzw. Ammoniak und gelten fiir den Tem-

peraturbereich 18-25° C.
<AgBr> 12,4 [.<CdC,0,> 17,96| Fe(SCN)*~ 3,5 | <PbC,0 10,5
<AgBrO,» 4,3 | Cd <Hg,Br,> 20,9 | <PbCrO,> 13,75
<AgCl> 9,96 | (NH,,** 66 | HgBr, = 21,7 | <PbF,> 8,16
<AgCN>  14,15| <Cd(OH),> 13,92| <Hg,Cly> 17,5 | <PbJ,> 7,5
Ag(CN), 18,4 | <CdS> 28,4 HgCl, 14 1 <Pb(J0O,)y> 12,92
<Ag,CO,> 11,3 | <Ce, HgCl,”~ 16,27 <Pb(OH),> 15,55
<Ag,CrOp 11,7 (C40,)y> 28,4 | Hg(CN), 41,4 | Pb(OH)y 13,9
<Ag,Cr,0> 6,7 | <Ce, <Hg,J,»> 27,9 j <Pbsy
<Ag)> 16 (C4H, 0g)y> 19,0 HgJ,”~ 31,3 (POY,> 435
<AgJO,> 1,7 | <Ce(JOy)> 9,46 | <HgO> 25,9 | <PbS> 29
Ag <CoCO> 12 <HgS» 52,4 | <PbSOp» 8
(NHy),t 7,2 | Co Hg (SH,)-SH, 1
Ag(NOy, 2,8 (NHp,tt 49 (SCN),” ™ 22 <Sb(OH),;> 41,4
<AgOH> 7,7 | <Co(OH),> 15,7] <KC, <Sn(OH),>25,3
<Ag,S> 488 | <CoS, a> 22,15] H,O.H> 35 | Sn(OH); 22,1
Ag <CoS, B> 26,7 | <La, <Sn(OH),> 56
(5405);713,6 | <Cr(OH);»>~ 30,2 | (C,0);> 27,7 | <SnS> 28,1
<AgSCN> 12 Cr(OH), 282 | <La, <SrCo;> 8,80
<Al (CHOy)» 18,7 | <SrC,0> 7,3
(OH);> ~32,7 | <CuBn> 7,4 | <La(JO;),> 9,23| <SrCrOp> 4,44
AI(OH),~ 34,3 | <CuCl> 6 <MgCO0,> 3,7 | <SrFp 8,52
<Ba Cu(CN), 16 <MgC,0,> 4,1 | <SrS0p 6,56
(BrOy),>  5,26| Cu(CN),"® 27,3 | <MgF,» 8,16 | <TIBr> 5,7
<BaCOj3;> 8,16 <CuC,0,> 7,54 <TiBrO;> 4,07
<BaC,0,> 6,77 | <CuJ> 11,3 | <Mg(OH),»~10,9 | <TICl> 3,82
<BaCrOp 9,7 | <Cu(JOy),> 6,85 <Mg <TiJ)> 7,55
<BaF,> 5,77| Cu NH,PO> 12,6 | <TLJOy 5,66
<Ba(JOz)p» 9,22| (NHg),*+ 13,3 | <MnCO,> 10,06| <TI(OH)z> 53
<BaS0,> 10 <Cu(OH),> 19,75 <Mn(OH),>14,15| <T1,S> 2235
<Be(OH)y> 18,6 | <Cu,S> 46,7 | <MnS> 15,25 | <ZnCO,> 10,22
<BiOCl> 6,151 <CuS> 44,1 | Ni(CN), ~ 22 <ZnC,0,> 89
<Bi,Sp> 96 <CuSCN> 10,8 | <NiCO;> 6,85| Zn(CN), "16,7
(CO)—CO, 1,4 Fe(CN),~% 44 Ni Zn
<CaCQOy 7,92 (NHy+t+ 7,7 (NHy), T+ 10
<CaC,0,> 8.07| <Fe(OH)p~ 13,5 \ <Ni(OH)p> 13,8 | <Zn(OH),> 16,75
<CaF,> 10,46 ! ¢NiS, a«» 20,5 | Zn(OH), ~ 15,8
<Ca(JO,z)> 6,2 | <Fe(OH),»~ 37,4 | <Nis, B> 26 <ZnS, a> 24
<CaS0,> 4,32 <FeS> 18,43 | <NiS, y> 27,7 | «ZnS, B> 25,16
(Cd(CN), 16,85 <PbCl,> 4,17
<CdCO3»> 13,6 Fe(SCN), 5,6 | <PbCO,> 13,48
Tabelle 2. Siinre-Exponenten.
Die Zahlenwerte beziehen sich auf die Abspaltung des erstenWasserstoff-Ions.
Ps Ps ‘ Ps ps
AI(OH,),+* 4,85| CO;H, 3,3 | JOH 10,6 | POH, 2,12
AsO,H, 9,22 | CO,H™ 10,40 | JOsH; 1,43 | PO,H, 7,21
AsO,H, 2,30 | C,0,H, 1,42 | NH,*+ 9,25 | PO,H™ ~ 12,30
AsO,H,” 7 C,0,H™ 4,21 | NH, ~ 23 SH, 6,92
AsOH™ ~ 13 CNH 9,40 | NyH 4,67| SH™ 14,92
BO,H, 9,24 | CIH ~—3 NO,H 3,50| SO, + OH, 1,77
BrH ~—6 CIOH 7,25 | NOSH -1 SO H™ (A
BrOH - 8,68 CIOH ~~—9 OH,+ 0 SO,H, -3
CH, ~ 34 CrO,H~ 6,5 | OH, 14 SO,H™ 1,30
CHO,H 3,7 | FH 3,14|O0H” ~24 S,0,H™ 2
CH,CO,H 4,75 Fe(OH,,** 2,22| PHO4H, 2,1 | SiO,H, ~ 10
CO,+ OH, 652 H, 38,6 | PHO,H™ 6,6 | Zn(OHy) ™ 9,6
JH ~-8

Tabelle3. Redox-Exponenten und Redox-Normalpotentiale

tiir saure Ljsungen ([Ht] = 1).
Die Zahlen iiber den Pfeilen geben die Oxydationszahl das Zentralatoms
vor und nach der Oxydation an.

PR E,V rPg E.V
0/1 0/1
<Ag> m Agt 13,9 0,80 | (H) O—/T Ht —36,4 —2,1
<Al 0—/5 ALttt 868 1,67 | 1% (H, 0—/7 Ht 0 0
<As> ?/; As(OH), 125 0,24 |2 Hg WE Hg,t+ 27,7 0,80
AsOzH, H/T AsOH, 19,4 0,56 | <Hg> 1—/; Hgt+t 29,6 0,85
<Auy 3/3 Aut 26 1,6 | Hg,™+* —> 2Hg*tt 315 0,91
<Au> JE Aut++ 708 1,36 <Hg, 12
Ba UE Batt —1005 2,90 : CIZ)—US 12/ch12 21,8 0,63
<Be> 675 Bet+  _586 1,69 J_ ~ﬁf 72 Je 93 0,54
<Bi> ?/E Bit+t 146 028 Ji ﬁT/E JOl-_l 34,3 0,99
Bit++ B3 BiO,H 50 1,7 Ji Y1 J0s - 1133 1,09
Br vt Y,Br, 1838 1,09 1J/ a{ J(;):[m 124 1,4
Br- _Ug BrOY 46,1 1,33 112 Je 65) J ' 5,1 1,45
Br of BrOs 150 14 % Ja ot J0s 1035 1,20
1,Br, —> BroH 276 1,50 | 0 > KV —50.6 —2,92
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Tabelte 3 (Fortsetzung)

;QR EoV PR Edv
0/5 ~ ) o
1, Bry, —> BrO, 132 1,52 | <Li> 0—/2> Li —52,3 ~3,02
0/2
<Ca> —/> Catt —99,5 —2,87 | <Mg> a; Mgttt —81,1 —2,34
0/2
<Cd> —/> cart  —13,9-0,40 | <Mn> 53» Mnt+  —36,4 1,05
3/4 :
Cet++ —/> Ce Mnt+ m Mnt++ 26 1,5
10 (NOp)™ = 27,8 161y 4+ 5 (Mno,> 44,3 1,28
- - 2/1
c vt e, 235 16l gy 27 Mno, 132 1,52
- ” 4/7
ct va CIOH 51,7 149 | Moy 53) MnO, 868 1,67
a Y €10, 151 145 g+ =5 NO.H 894 0,86
e o clo, 186 1341 Ny 23 NO,H 17,0 0,98
—-3/5
1,Cl, 55) CloH 282 1,63 |\ _/) NO, 122 o8
- 2/5
Yy, Cl, ;g clo, 1214 147 | o _/) NO, 50 0.9
CNH 2 2 (CN) 5T 033 [ yg S NO, 32,6 0,94
. 4/5 ~
CNH a; CN-OH o 0 (NOp) —> NOj 14 0,81
o> o3 Cott  =97-028 | oy M nar a0z
Cotr  —> Co™H 315 182 | —;> Nitt  —8,7-0,25
2/4
Co 2/3 Co Nit+t —» <NiO,> 62,7 1,8
(CN) ! a; (CN)g*  —5,2-0,3 —2/~1
2 0H, —> O,H,+
++ - . 2 2 2
<Cr> Zg Crt++ 36,9 -0,71 2o 2H+ 617 178
++ +++ 7,1 o2 -
Cr 3 Cr T LI=041) gq v 0480, 7,1 2,05
2 Crt+t m Cr,0, 142 1,36 OH, S %o+
<Cu» —» Cut 9,05 0,52 20 2H+ 42,6 1,23
0/2 -
<Cu> —/> Cutt 12,1 0,35 |OH, —> (O)+
2HtT 84,0 2,42
1/2 Cutt ~1/0
CuCl, —> +2CI- 79 046 |0H, —> (0)+
~1/0 2H+ 236 0,68
FH — 1, F, 52,4 3,03 [(Ox)+ o2
0/2 QH, —> (0y +
++ - _ z 3
<Fe> O—/; Fe 15,3 —0,44 2H+ 72 2,07
<Fe> 55 Fet++  —1,9-0,0¢ | p, % POH,; -26 —0,3
3/5 ’
+++
Fet+ —> Fe 13,4077 I pHo.m, o5 FOMs =T —oe0
Fe 2/3 Fe <Pb> —> Pbtt  —a4-0,13
(CNg™® —> (CN)™@ 6,24 0,36 2/4
3/6 - Pb++ —> Phtt 58,6 1,69
Fett+ —» FeO, 88,4 1,7 2/4
- —10 Pbt+ —> <PbO,> 50,9 1,47
—> Y,(Hy) —38,7-2,23 2/4
<PbSO,> —> <PbO,> 582 1,68
sH, ~—2/0 0/2
—> <S> 49 0,14] ¢Sr» — Srtt —100 —2,89
2s- ~2/0 ,
-—2/1 R TeH, —> Te —24,3—-0,7
504 —/> S,(80.), ~ 5,9 0,17 0/4
0/4 <Te> —> Te —39,5 -0,57
<S> 5 SOH, 31,2 0,45 0/1
SO.H 4/6 <Tl> 1—/3) Ti+ —5,8 0,334
SOH™ 6,9 0,20
T TI+ > TIHt+ 432 1,25
«Sb> 5 spbOot  —11,0-9,21 4/6
2550+ 3/5 Ut 0—/4) uo,++ 11,4 0,33
—5 sb,0 44,4 0,64
sy, 20 7 Wy e VORE —208-03
€ —> <Se> —17,3-0,5
s 02H 4/6 v+++ 55-) vot++ 54 0,314
e —> SeOH, 41,6 1,2
s Y +1 : vo++ 2—/3) vVO,* 17,3 1,00
> —» Sn —4,7-0,14
o 2/4 vtt vttt —-35-0,2
Sn s snte 52 0,15 0/2
Zn» —> Znt+t —26,4—-0,76

Tabelle 4. Redox-Exponenten uud

Redox-Normalpoten-

tiale in alkalischen Lésungen ([OH ] = 1).

PR EoV PR E.V
3/5 . 67 ~
AsO, —/> AsO,H™ = —24,6 —0,71| MnO, ? MnoO, 9,4 0,54
—1/1 —3/5
Br~ —> Bro~ 26,3 0,76 | NH, 3—» NO;~ —16,6 ~0,12
- —1/1 _ _ /5 _
Cl —> CIO 32,6 0,94 NO, —> NO, 0,35 0,01
3/4
CN™ —> NCO~ —33,6 —0,97 | <Ni 2/4
(OH),»> —> <NiOp 34 0,98
<«Cr 3/6 . ¥ _2/4 !
(OH)> 0_/1) Cro, —6,3—0,12 | Ni(CN), 2—) <NiO,> 26,7 0,77
-2/1
2Cu —> Cu,0’ —11,9-0,34 | 30H" —> O,H
1/2
<Cu,0> —> 2<Cu . —2/0 +OH, 302 0,87
/ (OH),> —2,8-0,08|20H" —> % (0y)
- —1/0
fFe —> W (F) 494 2,85 OH™ _jjp TOH, 139 040
2/3 - o
(OH)p > <Fe ton —( {)FOH ranor
/ (OH);>» —9,7-0,56 5 - ~2/0 2 ) s
- —1/1 _ S —17,6 —
J —> Jo 170 0,42 Sn 24 < 00,51
4/6 - Hy, ™ — -~
MnOy> —> MnO, ~ 24,6 071 (OH); —> Sn(OH), 33,3 ~0,96
Eingeg. am 8. November 1949, [A 233]
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