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Uber die Solvatation von Ionen und Metallkomplexen

in organischen Losungsmitteln*

Von H. MICHAEL WIDMER

Department of Chemistry, University of Massachusetts-Boston, 100 Arlington Street, Boston (Mass.) 02116 (U.S. A.)**

Summary

Solvent extraction and other two-phase partition techniques are
a powerful and convenient method to investigate hydration and
solvation phenomena of ionic, molecular and complex species.
The possibilities and limitations of these techniques are stressed.
In particular the hydration and solvation of some mineral and
complex metal acids in various solvent extraction systems are
discussed. It is shown that the structural arrangement of the
ionic hydration shell has a definite influence on the distribution
properties of the solvated species and on their tendency to form
complexes or ion associates in the aqueous and organic phase.

Einleitung

Das Interesse an der Solvatation, insbesondere aber an
der Hydratation von Ionen, ist eines der éltesten Anlie-
gen der anorganischen und physikalischen Chemie. Das
bedeutet jedoch keineswegs, dal dieses Problem obsolet
sei. Im Laufe der letzten zwei Jahrzehnte hat das Stu-
dium der Chemie von wiBrigen Losungen mit Hinblick
auf die Solvatationsverhiltnisse der gelésten Substanzen
bedeutende Fortschritte erzielt. Diese neuern Erkennt-
nisse sind zum Teil zuriickzufiihren auf die Anwendung
neuerer Methoden, wie etwa die Isotopenverdiinnung
und kernmagnetische Resonanz. Wertvolle Impulse zur
Untersuchung der Hydratation von Ionen und Kom-
plexen mit Hilfe dieser Methoden stammen aus dem Ge-
biet der Kinetik. Hier sind zur Abkldrung von Reaktions-
mechanismen, wie etwa bei Elektrontransfer-Reaktio-
nen, gewisse Kenntnisse der Hydratationsverhiltnisse
notwendig, da der Austausch der solvatisierenden Mole-
kiile zwischen der Solvathiille der beteiligten Ionen und
Komplexe und dem freien Losungsmittel der geschwin-
digkeitsbestimmende Schritt des ganzen Redoxvorgan-
ges sein kann. Dies ist beispielsweise der Fall bei Elek-
trontransfer-Reaktionen, in denen Vanadium (IT)ionen
beteiligt sind.

In Komplexbildungs- und Ionenassoziationsprozessen,
die sich in Lésungen abspielen, sind die beteiligten Ionen
gewohnlich nicht nackt, sondern treten als solvatisierte
Gebilde auf. Demzufolge stellt’die Komplexbildung im
allgemeinen nicht eine einfache Additions-, sondern viel-
mehr eine Substitutionsreaktion dar. Auch bei der ioni-
schen Assoziation wird meistens beobachtet, daf sich im
Assoziat (Ionenpaar oder héhere Aggregate) die Solvat-
hiillen der Anionen und Kationen gegenseitig durch-

dringen, so daf} der eigentliche Assoziationsprozef3 von
einem Austritt von Losungsmittelmolekiilen aus der pri-
miren oder sekundiren Solvathiille der urspriinglichen
Ionen begleitet ist. Die ionische Assoziation kann daher
in vielen Fillen als Kondensation beschrieben werden.
In den eben geschilderten Vorgingen, die zu den am
hiufigsten auftretenden Prozessen in Losungen gehoren,
beeinfluflt die Aktivitit des Losungsmittels den Gleich-
gewichtsvorgang, und sie findet deshalb Eingang in die
entsprechende Massenwirkungsgleichung,

In komplexchemischen Studien wird dieser Effekt des
Losungsmittels gewdhnlich dadurch vermieden, daf bei
konstanter ionaler Stirke gearbeitet wird. Damit wird
bezweckt, daBl die Aktivititskoeffizienten der gelésten
Stoffe, aber auch die Aktivitit des Losungsmittels (in
wiBrigen Losungen die Wasseraktivitit a,) konstant
bleiben, und man braucht die Komplexbildungskonstan-
ten bloB mit den Konzentrationen der gelosten Stoffe,
nicht aber mit derjenigen des Lésungsmittels auszu-
driicken. Dies ist jedoch eine nicht immer befriedigende
Methode, weil durch die Anderung der Elektrolytzusam-
mensetzung eine, wenn auch meist geringe Anderung der
Losungsmittelaktivitit verursacht wird. Solche Effekte
konnen in verstirktem Mafle auftreten in Fliissigkeits-
extraktionssystemen, weil hier in der wiBrigen Phase
oft ein anderer, meist niedrigerer Komplex dominierend
auftritt als in der damit im Gleichgewicht stehenden
organischen Phase. Folgendes Beispiel vermag dies ein-
driicklich zu demonstrierenl:

H,0;, + Fe (H,0)3,, + 4C1(H,0);,
= H,0; 4 FeCl;, 4 (6 + 4i)H,0,,. (1)

Die Indizes w beschreiben die in der wifrigen Phase auf-
tretenden Teilchen und o die in der organischen Phase
gelosten Stoffe. Die dieses Gleichgewicht beschreibende
Verteilungskonstante K, ist formuliert durch (2):

* Vorgetragen am 26.April 1971 im Seminar des Institutes fiir an-
organische, analytische und physikalische Chemie der Universitit
Bern.

**Die experimentellen Arbeiten wurden zum Teil ausgefiihrt am
Brookhaven National Laboratory, Upton (New York, usa ), unter
dem Patronat der U.S. Atomic Energy Commission.

1 H.M.WIDMER, Proceedings of the International Solvent Extraction
Conference, The Hague (1971), paper No. 129, S, 37.
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Metallionen mit starker Tendenz zur Hydratation in
wiiBrigen Losungen nur dann héhere Komplexe bilden,
wenn die freie Ligandkonzentration relativ groB ist. Da-
bei spielt natiirlich auch die Hydratation des Liganden,
vor allem bei monoatomaren Anionen, eine wichtige
Rolle. Die gleichen héheren Komplexe kénnen aber in
einem organischen Losungsmittel bereits unter weit
weniger drastischen Bedingungen vorherrschen, falls
dieses die Ionen nur schwach oder iiberhaupt nicht solva-
tisieren kann. In Extraktionssystemen steht aber eine
solche organische Phase im Gleichgewicht mit einer
wilrigen Phase, in der der extrahierbare Komplex nur
in Mikrokonzentrationen vorzuliegen braucht, wihrend
bei der gewihlten Ligandkonzentration die hydratisier-
ten Formen der Ionen oder niedrigeren Komplexe domi-
nant auftreten. Extraktionschemische Untersuchungen
konnen aus diesem Grunde zum analytischen Nachweis
von Metallionen und auch zur bequemen Bestimmung
von Stabilititskonstanten herangezogen werden. Ein
Beispiel fiir den analytischen Nachweis von Metallionen
ist das Erscheinen des blauen Co (CNS)} ~-Komplexes in
der organischen Phase (z.B. Amylalkohol) eines Zwei-
phasensystems, in dem das Kobalt in der wiBrigen
Phase als Hydrat Co (H,0)2* auftritt. Beispiele fiir die
einfache Bestimmung von Stabilititskonstanten (Thal-
liumhalogenide) sind schon erwihnt worden, und diese
sind anderswo ausfiihrlicher besprochen20-22,

Wird die Hydratation und Solvatation als Alternative
und Konkurrenzreaktion zur ionischen Assoziation auf-
gefalit, so eréffnen sich einige verheiBungsvolle Perspek-
tiven zum Studium der ionischen Assoziation. Durch die
Solvatation nehmen die freien Ionen einen weit gro3eren
effektiven Radius ein, als in Festkoérpern gefunden wird,
wo die Ionen gewdhnlich nackt auftreten (Kristallradius).
Der in der Lésung wirksame Ionenradius, aber auch die
hohe dielektrische Konstante des Wassers sind schuld
daran, daf} unter normalen Bedingungen die Ionenasso-
ziate von einfach geladenen Ionen in wiBlrigen Losungen
kaum beobachtet und studiert werden kénnen. Solche
Assoziate miissen jedoch in konzentrierten Elektrolyt-
lésungen auftreten, weil das zur Verfiigung stehende
Wasser nicht ausreicht, die vorhandenen Ionen voll-
stindig zu hydratisieren. Der effektive Radius nihert
sich deshalb bei der Erhéhung der Elektrolytkonzentra-
tion mehr und mehr dem Kristallradius an. Zusitzlich
muf} es infolge der kleinen interionischen Abstinde
auch zum Zusammenbruch der effektiven Dielektrizi-
titskonstanten kommen3?, so dafl die Coulomb-Krifte,
die verantwortlich fiir die Bildung der Ionenassoziate
sind, viel wirkungsvoller werden. Fiir einen einfach ge-
ladenen Elektrolyten muf3 diese Reduktion der dielek-
trischen Konstante dann erfolgen, wenn die Elektrolyt-
konzentrationen Werte zwischen 6- und 12-m annehmen,
wo die durchschnittlichen Tonenabstinde nur noch 5,2
bzw. 4,1 A betragen und gemiB LanNDIS und SCHWAR-
ZENBACH?? die effektiven dielektrischen Konstanten bei
etwa 20 bzw. 10 liegen. Diese Werte sind vergleichbar
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mit den Konstanten einiger organischer Lésungsmittel
wie MIBK, das im trockenen Zustand bei 25°C eine di-
elektrische Konstante von 12,8 aufweist, die jedoch eine
Erh6hung auf rund 19 erfihrt, wenn das MIBK mit
Wasser gesittigt ist. Es ist daher verlockend, gewisse
Phinomene der ionischen Assoziation in der MIBK-
Phase eines Zweiphasensystems zu untersuchen, wo bei
einer idealen Konzentration gewisse Kationen und An-
ionen in mehr oder weniger hydratisiertem Zustande auf-
treten, also in einer Form existieren, die einer konzen-
trierten willrigen Losung entspricht. Salzsiure und
Perchlorsiure, neben komplexen Siuren wie HFeCl, und
HTICl,, sind besonders geeignet fiir solche Untersu-
chungen, da die Anionen dieser Sduren verschiedene
Hydratationsmodelle reprisentieren. Die komplexen
Anionen FeCl; und TICl; werden unhydratisiert extra-
hiert, neigen jedoch infolge ihrer Gréfe nur bei erhéhten
Konzentrationen zur Bildung von Ionenpaaren. Das
relativ kleine Chlorion gelangt mit einer stark dezimier-
ten Hydrathiille in die MIBK-Phase und weist deshalb
eine grofle Tendenz auf zur Bildung von Ionenpaaren.
Diese treten in der organischen Phase bereits bei sehr
kleinen Konzentrationen (10~¢-m) auf. Das Perchlorat-
ion koextrahiert eine ansehnliche Menge Hydratwasser
in die MIBK-Phase und nimmt dort eine Mittelstellung
ein in der Neigung, Ionenpaare zu bilden, obwohl es in
der effektiven Grofle als Hydrat den komplexen Anionen
FeCl; und TICI; kaum nachsteht. Es wird jedoch beob-
achtet, dal Perchlorsiure ein Ionenpaar bildet, das
weniger Solvatmolekiile aufweist, als der Summe der
Solvatationszahlen des freien Wasserstoff- und Perchlor-
ations entspricht.

Die Ionenpaarbildung ist aber nicht der einzige Ionen-
assoziationsprozef3, der beobachtet werden kann. Alle
von uns untersuchten Sduren waren charakterisiert
durch die asymmetrische Bildung von Tripel-Anionen,
die am einfachsten symbolisiert werden durch den Aus-
druck HX;, wo X~ das einfache Anion verkérpert, wih-
rend HX das entsprechende Symbol des Ionenpaares
H*X- beschreibt. Es ist an anderer Stelle gezeigt wor-
den, unter welchen Bedingungen das negativ geladene
Tripelion HX; gegeniiber dem positiv geladenen Tripel-
ion H,X* vorherrschen muf3!. Bei den komplexen Me-
tallsduren (HFeCl, oder HTIBr,) wird das Tripel-Anion
sogar von groflerer Wichtigkeit als das entsprechende
Ionenpaar, wenn die totale Metallkonzentration in Be-
tracht gezogen wird (siehe Abb.7). Dies ist um so mehr
der Fall, wenn die totale Elektrolytkonzentration in der
wiBrigen und organischen Phase grof3 ist und den Sitti-
gungswert erreicht. Bei der Bildung von Tripelionen
wird erneut festgestellt, dafl im Ionenassoziat eine ge-
ringere Anzahl von Solvatmolekiilen auftritt als im
Ionenpaar, oder als der Summe der entsprechenden freien
Ionen entspricht. Die relative Solvatationsinstabilitit
des Anions zeigt sich in der relativen GréfBe der entspre-
chenden Ionenpaar-Bildungskonstanten. Das Wasser-
stoffion besitzt gewdhnlich eine groflere Hydratations-
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Tabelle 4. Extraktion von HFeCl; mit MIBK bei 25°C zur Bestimmung der begrenzenden Konzentrationsverhiltnisse 2

Nr. HFeCl,- MIBK MIBK

Volumen der

Gleichgewichtskonzentrationen

Mol-Verhiltnisse in der

Lésung vonvorher Phasen wiillri organisch organischen Phase
willrig organisch [Fe] [cn [H] [Fe] [C1] [H] [MIBK] [Fe]: [H] : [C]] : [MIBK]

ml ml ml m] ml] m m m m m m m
3.1> 24,0 30,0 - 14,2 39,1 1,97 9,22 3,37 1,50 6,01 1,56 6.10 1,0:1,04: 4,02: 4,08
3.2 25,0 - 30,0 19,0 36,0 2,89 12,56 4,03 2,25 8,96 2,34 5,09 1,0:1,04:3,99: 2,27
3.3 25,0 25,0 20,8 29,3 3,31 14,18 4,26 2,69 10,86 2,82 4,34 1,0:1,05:4,03:1,61
34 23,0 25,0 22,9 25,1 3,50 14,84 4,38 2,91 11,74 2,83 4,32 1,0:0,98:4,04:1,49
3.5 20,0 20,0 20,0 20,0 3,60 15,25 4,53 2,92 11,75 2,91 4,32 1,0:1,00: 4,03: 1,48
4.1¢ 25,0 25,0 - 16,2 33,8 2,74 10,95 2,42 1,69 6,81 1,60 5,88 1,0:0,95: 4,04 : 3,49
42 25,0 - 25,0 20,5 29,5 3,47 13,85 3,30 2,40 9,63 2,36 4,99 1,0: 0,99 : 4,02: 2,08
43 25,0 - 25,0 23,0 27,0 3,76 15,12 3,69 2,69 10,72 2,77 4,62 1,0:1,03:3,98:1,71
44 23,0 - 23,0 21,9 24,1 3,90 15,58 3,84 2,86 11,51 2,89 4,41 1,0:1,01: 4,02: 1,54
4.5 20,0 - 20,0 19,9 20,1 3,93 15,65 3,88 2,89 11,58 2,85 4,38 1,0:0,99:4,01: 1,52

a) Die begrenzenden Konzentrationsverhiltnisse wurden in zwei
verschiedenen Versuchsserien bestimmt, durch sukzessive Ex-
traktionen mit Losungen in b) und c) beschrieben.

b) Die urspriingliche wifirige Losung bestand formal aus 3,63-m
HFeCl, in 1,0-m HCI.

In der obigen Gleichgewichtskonstanten (Gl.28) sind
natiirlich die Aktivititen des Losungsmittels und von
Wasser weggelassen. Sie wird aber stark beeinflufit von
den Anderungen der Losungsmittelaktivititen. Die Pro-
dukte (Stoffe, die in Gl.(28) im Zihler auftreten) besit-
zen eine geringere gesamte Solvatationszahl als die Eduk-
te (Stoffe, die in G1.(28) im Nenner auftreten). Je hoher
die Konzentration der Elektrolyte ausfillt, um so gerin-
ger werden die Losungsmittelaktivititen, so dall eine
Verschiebung des Gleichgewichtes zugunsten des Tripel-
ions auftritt. Daf} in ganz konzentrierten Lésungen von
HFeCl, das Tripelion fast exklusiv auftritt, geht aus der
Stocheometrie der extrahierten Verbindung hervor (sie-
he Tabelle 4). Es kann gezeigt werden, daf} bei der Sitti-
gungskonzentration in der organischen Phase gegeniiber
MIBK eine Solvatationszahl von 1,5 auftritt, unabhin-

c) Die urspriingliche Losung wurde hergestellt durch das Lésen
einer dquivalenten Menge {FeCla -6 H..,O} in konzentrierter HCI.
Die Lésung bestand formal aus 3,96-m HFeCl,.

gig von der Zusammensetzung (Verhiltnis von FeCl, zu
HCI) der konzentrierten willrigen Phase. Dies weist dar-
auf hin, dafl das neben dem Tripelion auftretende freie
Wasserstoffion immer noch voll solvatisiert ist, das
Wasserstoffion im Tripelion aber kein MIBK-Molekiil
mehr trigt und das Ionenpaar unter diesen Konzentra-
tionsbedingungen nur noch eine untergeordnete Rolle
spielen kann,

3 A.D.PerBYBRIDGE und J. E.PRUE, Trans. Faraday Soc. 63 (1967)
2019.

35 M.SELVARATNAM und M. SPIRO, Trans. Faraday Soc. 61 (1965) 360.

30 H.H.BROENE und T.DE VRIES, J. Amer. Chem. Soc. 69 (1947)
1644.

37 D.L.MARTIN und F.J.C.Rossort1, Proc. Chem. Soc. 1959, 60.

38 [.M.KoLTHOFF, S. BRUCKENSTEIN und M. K. CHANTOONI, J. Amer.
Chem. Soc. 83 (1961) 3927.





