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Zusammenfassung

Der vorliegende Bericht beinhaltet die experimentelle Bestimmung der Dissoziations-
konstanten von Wasser und Kohlensaure in 0.1, 1.0, 3.0 und 5.0 M NaClO4-Lésung
bei 25°C sowie die thermodynamische Beschreibung der Gleichgewichte zwischen
den lonen H*, OH", HCO3™ und 0032'. Das lonenprodukt des Wassers K'y, wurde bei
den verschiedenen lonenstarken ermittelt anhand potentiometrischer pH-Messungen
in NaClO4-Lésungen, die 0.001 - 0.1 mol/L HCIO4 bzw. NaOH enthielten. Die
Beziehung zwischen der H*- und der CO52- Konzentration, im Gleichgewicht mit
dem COo-Partialdruck der Gasatmosphére gegeben durch K'yK'4K's, dem Produkt
der Henry-Konstante fiir CO, sowie der ersten und zweiten Dissoziationskonstante
von HyCOjz, wurde bestimmt durch Titration von Gleichgewichtslésungen bei pCO, =
10-3.52 atm. Die zweite Dissoziationskonstante von H,CO3 wurde ermittelt anhand
potentiometrischer Titrationen bzw. durch die Bestimmung der H*-Konzentration bei
vorgegebener HCOg™- und CO32-Konzentration.

Die thermodynamische Beschreibung der lonenstarke-Abhangigkeit der Konstanten
K'w, K's und K'yK'4K's , d.h. die Berechnung der Aktivitdtskoeffizienten der im
System Na*/H*/OH/HCO5;7/CO42/ClO4/H,0 beteiligten lonen, erfolgt anhand des
Pitzer-Modells. Folgende terndare Wechselwirkungsparameter der lonen OH", HCO3"
und CO42" wurden dabei ermittelt:

Hilk O Wik
OH/CIO4"/Na+ - 0.032 £ 0.003 0 £0.003
HCO3°/ClO4/Nat 0.095 + 0.008 - 0.010 £ 0.005

CO327/ClO4 /Nat 0.21 + 0.02 - 0.024 £ 0.006

Die Ergebnisse analoger Untersuchungen in NaCl-Losung stimmen gut Gberein mit
Literaturwerten, die sich unter Verwendung bekannter Pitzer-Parameter im System
Na*/H*/OH/HCO5/C0O42/CI-/Hy0 vorhersagen lassen.




Dissociation Constants of H,0 and H,CO4 in NaClO,4 solution;
Pitzer Parameters in the System Na*/H*/OH/HCO3/C0427/Cl0,47/H,0 at 25°C

Summary

The dissociation constants of water and carbonic acid have been determined in 0.1,
1.0, 3.0 and 5.0 M NaClO4 solution at 25°C and the equilibria between H*, OH",
HCO4 and CO32 ions are described thermodynamically by the ion interaction
equations of Pitzer. The ion product of water K'y, is evaluated at different ionic
strength by emf measurement with a glass electrode determining pH of NaClO4
solutions containing 0.001 - 0.1 mol/L HCIO4 or NaOH. At constant CO partial
pressure, the equilibrium concentrations of H* and CO32' are related to one another
by K'y (the Henry constant for COy), K'y and K's (the first and second dissociation
constants of HoCO3). The product K'yK'4K'5 is determined by titration of carbonate
solutions equilibrated with pCO» = 10-3.52 atm, and K'5 is evaluated either by
potentiometric titration or by measuring the H* concentration at fixed HCO3" and
CO42" concentrations.

The ion interaction (Pitzer) equations have been applied to describe the constants
K'w, K's and K'yK'4K's as a function of the NaClO4 concentration. The present

results are used to evaluate the following mixing parameters in the system
Nat/H*/OH/HCO3/CO4%/ClO4/H,0:

Hilk O Wil
OH-/ClO47/Na+* - 0.082 £ 0.003 0 +0.003
HCO3/ClO4 /Na* 0.095 +0.008 - 0.010 £ 0.005
CO32°/ClO47/Na+* 0.21 + 0.02 - 0.024 + 0.006

Similar studies have been carried out in NaCl solution. The results agree with the
data calculated by applying the Pitzer approach with the known ion interaction
parameters for the system Na*/H*/OH/HCO5/CO32/Cl/H,0.
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1. Einleitung

Fir viele Bereiche der Chemie wéssriger Losungen spielt der pH-Wert, bzw. die H+-
und OH-Konzentration, sowie der Carbonatgehalt eine groBe Bedeutung. Dies gilt in
besonderem MafB auch fiir das chemische Verhalten von Aktinoidionen in naturlichen
aquatischen Systemen, das unter anderem von Hydrolysereaktionen und der
Komplexierung mit Carbonationen bestimmt wird [1-21]. Sowohl die Léslichkeit der
Oxide, Hydroxide und Carbonate als auch die Speziation in Lésung hangen direkt ab
vom pH-Wert und der Carbonatkonzentration des Mediums. Die Salzkonzentration
bzw. die lonenstarke der jeweiligen Ldsung stellt eine weitere bedeutende
EinfluBgréBe dar [4-6,13-16,21]. Um den gleichzeitigen Einfluf} anderer potentieller
Komplexbildner (insbesonders Chloridionen [21-23]) auszuschlieBen, werden
Untersuchungen zur Hydrolyse, Komplexierung oder zur Bestimmung von Fest-
flissig-Gleichgewichten haufig in NaClOg4-Lésung durchgefuhrt, weil das
Perchloration keine komplexierenden Eigenschaften aufweist [3-20]. Vor diesem
Hintergrund werden in der vorliegenden Arbeit die Gleichgewichtsbeziehungen
zwischen den Konzentrationen der H*, OH", HCO3™ und CO32-lonen und dem CO3-
Partialdruck der Gasphase in Abhangigkeit von der NaClO4-Konzentration
untersucht. Die experimentellen Untersuchungsmethoden, die jeweils ausfuhrlich
beschrieben werden, basieren auf der potentiometrischen pH-Messung.

Zahireiche geochemische Modellierprogramme und deren Rechencodes (z.B.
EQ3/6) benutzen haufig das Pitzer-Modell [24] zur Beschreibung der Exzess Gibbs
Energien in Multikomponenten-Elektrolytsystemen. Die Modellierung des Verhaltens
von Aktinoidionen in geologischen Systemen im Rahmen von Sicherheitsanalysen
zur nuklearen Entsorgung setzt daher eine umfangreiche und zuverlassige
Datanbasis voraus, die es auch fir komplexe Systeme ermdglicht, die Aktivitaten
aller relevanten Spezies anhand des Pitzer-Modells zu berechnen. Die thermo-
dynamische Beschreibung des im vorliedenden Bericht untersuchten Systems
Na*/H*/OH/HCO57/C042/Cl04/H, 0 erfolgt daher anhand des Pitzer-Modells, wobei
eine Vervollstandigung der Parameter in diesem System angestrebt wird. Das
analoge System mit CI” anstelle von ClO4" besitzt fiir die Natur eine wesentlich
gréBere Bedeutung und wurde anhand einer Vielzahl experimenteller Daten, in der
Literatur bereits vollstandig parametrisiert und ausfuhrlich beschrieben [24-28].




2. Experimentelle Methoden und Ergebnisse
2.1. Zur Problematik der pH-Messung in NaClO4-L6sung

In der heute ublichen, von der IUPAC (Internationa2l Union of Pure and Applied
Chemistry) empfohlenen Nomenklatur ist der pH-Wert definiert als der negative
dekadische Logarithmus der Aktivitat derH*-lonen, die Uber den Aktivitdtskoeffi-
zienten v+ mit der H*-Konzentration verknupft ist [29-31]:

pH = -log (H*) = -log [H*] - log Y+ (2.1)

( ) = Aktivitat, [ ]= Konzentration

In der Praxis ist die pH-Skala festgelegt durch Standardpufferiésungen der NBS
(United States National Bureau of Standards) bzw. durch an dieser Skala orientierte
Puffer-Standards [29,30]. Die lonenstdrken dieser Lésungen liegen im Gultigkeits-
bereich der Debye-Hiickel Theorie (I < 0.1 mol/L). Fir Lésungen héherer Elektrolyt-
konzentrationen birgt die Definition des pH-Wertes nach Gl.(2.1) jedoch eine gewisse
Problematik [29-31], weil Einzelionen-Aktivitatskoeffizienten experimentell nicht
zuganglich sind. In chloridhaltigen Ldésungen laBt sich zwar das Produkt der
Aktivitaten von Wasserstoff- und Chloridionen experimentell bestimmen, z.B. durch
eine MeBkette ohne Uberfilhrung mit einer H+- und einer Cl--sensitiven Elektrode
[28,29,32,33], doch die Aktivitatskoeffizienten yy+ und - (und damit der pH-Wert)
lassen sich nur im Gliltigkeitsbereich der Debye-Hiickel Theorie ohne Einschrankung
theoretisch berechnen. Bei héheren Elektrolytkonzentrationen héangen die Aktivitats-
koeffizienten yy+ und yq- stets ab von der zugrunde liegenden Konvention fir
Einzelionenwerte [28]. Eine z.B. im Rahmen des Pitzer-Modells [24] oder der
Specific ion-interaction theory (S.1.T.) [34,35] haufig benutzte Konvention legt die
Aktivitatskoeffizienten der Einzelionen dadurch fest, daf3 dem Kation und dem Anion
eines 1:1 - Mediumelektrolyten gleiche Wenrte zugeschrieben werden. Eine andere
mogliche Konvention besteht darin, die Aktivitatskoeffizienten von H*+- und OH"-
lonen ihrem mittleren Wert y4+(H*,0H") gleichzusetzen [4-6]. Prinzipiell spielt es keine
Rolle, welche Einzelionen-Konvention benutzt wird, sie muB3 lediglich in sich
konsistent sein.

Die einfachste und in der Praxis am héaufigsten angewandte Methode der pH-
Messung basiert auf einer elektrochemischen Zelle mit einer H+-sensitiven
Glaselektrode (GE) und einer Referenzelekirode (RE), die lber einen Zwischen-




elektrolyten (junction solution), in der Regel eine konzentrierte KCI-Lésung,
miteinander in Verbindung stehen:

RE / junction solution // test solution (X,S) / GE

Da sich am Keramikdiaphragma zwischen der Probeldsung und der Zwischen-
elektrolytlésung ein Diffusionspotential Ej (liquid junction potential) ausbildet, ist das
gemessene Potential E gegeben durch [29,31]:

E = E°+E - (RTIn10/F) - pH (2.2)

E° = Standardpotential
F = Faraday-Konstante
(RTIn10/F) =59.16 mV bei 25°C [29]

Zur Eichung des Elektrodensystems dienen Standardpuffer-Lésungen (S) oder daran
orientierte handelstiibliche Puffer-Eichlésungen. Der experimentell bestimmte pH-
Wert einer Probeldsung (X) ist damit gegeben durch [29,31]:

pH(X) = pH(S) + (E(S) - E(X) + Ej(X) - Ej(S)) F/RTIn10 (2.3) -

Aus Gl.(2.3) geht hervor, daf3 das gemessene Potential E(X) nur dann exakt der H*-
Aktivitdt der Probelésung (X) entspricht, wenn die Diffusionspotentiale Ej(X)
(zwischen Probelésung und Zwischenelektrolyt) und Ej(S) (zwischen Puffer-
Eichlésung und Zwischenelektrolyt) gleich gro3 sind. (Ej(X) und Ej(S) mlssen gleich,
aber nicht unbedingt null sein.) Anhand der Henderson-Gleichung [29,36], die unter
stark vereinfachenden Annahmen abgeleitet wurde, lassen sich Diffusionspotentiale
naherungsweise abschétzen:

RT X (zi/Izjl) X°i (ci1 - Ci2) Z Izl Ajcjq
n
F 2 lzit A% (i1 - Ci2) T 1zl A cip

Ej = (2.4)

Index "1": test solution, Index "2"; junction solution

¢j = Konzentration des lons i

zj = Ladungszabhl des lons i, +Izjl fir Kationen, -Iz{l far Anionen
|zil = Betrag der Ladungszahl des lons i

A% = Aquivalentleitfahigkeit des lons i




Um méglichst kleine Diffusionspotentiale zu erreichen, miissen Kation und Anion des
Zwischenelektrolyten dhnliche Beweglichkeiten bzw. Aquivalentleitfahigkeiten auf—
weisen. Bei den Ublicherweise als Zwischenelektrolyt benutzten 3 M bzw. gesattigten
KCI-Lésungen ist diese Vorrausetzung erflllt (vgl. Tab. 2.1), so daB bei der Messung
verdlinnter Probe- und Standardpuffer-Ldsungen betragsmaBig kleine Diffusions—
potentiale auftreten, und der Term Ej(X) - Ej(S) in GI. (2.3) vernachléssigbar wird. Bei
héheren Salzkonzentrationen in der Probeldsung, z.B. in Meerwasser, ist dies jedoch
nicht mehr exakt der Fall [31].

Die Diffusionspotentiale Ej(X) variieren besonders stark, wenn Kation und Anion des
Zwischenelektrolyten unterschiedliche Aquivalentleitfahigkeiten besitzen. Dieses
Problem tritt speziell bei der pH-Messung in NaClO4-Lésung auf, bei der héufig
NaCl-Lésungen als Zwischenelektrolyt eingesetzt werden, um die Ausfallung von
schwerloslichem KCIO4 (Lo6slichkeit bei 25°C: 0.15 mol/L [37]) im und am
Diaphragma der Elektrode zu vermeiden [3-6,9,10]. Da sich die Aquivalent-
leitfahigkeiten der Na*- und Cl*-lonen deutlich unterscheiden, héngt das Diffusions-
potential Ej(X) stark von der NaClO4-Konzentration der Probelésung ab (Tab. 2.1).

Tabelle 2.1. Aquivalentleitfihigkeiten A" [Q1 cm? mol-1] einiger monovalenter
Kationen und Anionen bei 25°C [38] sowie nach Gl. (2.4) berechnete
Diffusionspotentiale Ej(X) [mV]

A [@Vem2mol']  H+¥  349.82 OH- . 198.0
Li+ 38.69 Cr 76.34
Na*t  50.11 Br 78.4
K+ 73.52 NOs 71.44
NH4+* 73.4 ClO4 68.0

Ej(X) [mV] Probeldsung Zwischenelektrolyt

3.0MKCI 3.0 MNaCl

0.1 M NaClO4 +1.4 +18.6
1.0 M NaClOg4 -1.0 +7.0
3.0 M NaClO4 -29 +1.7

5.0 M NaClO4 -4.0 -0.6




Zusammen mit anderen, durch hohe Elektrolytkonzentrationen verursachte Stor-
effekte an der pH-sensitiven Glasemembran (Asymetriepotential, Alkalifehler [39])
fhrt dies zu einer von der NaClO4-Konzentration abhdngigen Verschiebung des
gemessenen pH-Wertes [39,40]. Der durch Gl. (2.1) definierte pH-Wert unterscheidet
sich vom experimentell gemessenen Wert pHgyp um einen durch die MeBanordnung
bedingten Wert ApH:

pH = pHexp + ApH (25)

Enthalt die NaClOg4-Lésung héhere Konzentrationen an H+- oder OH"-lonen, welche
sehr hohe Aquivalentleitfahigkeiten besitzen, so wirkt sich dies geméaB Gl. (2.4)
ebenfalls auf Ej und damit auf ApH aus. Ist die H*- bzw. die OH--Konzentration
jedoch klein im Vergleich zur NaClO4-Konzentration, so kann die pH-Abhangigkeit
von Ejund ApH vernachléssigt werden.

In der vorliegenden Arbeit wurden samtliche pH-Messungen mit ROSS-Elektroden
der Fa. Orion (Modelle 81-02 und 81-03) durchgefiihrt. Diese EinstabmeBketten
bestehen aus einer Glaselektrode als pH-sensitive Halbzelle und einer 137/I"-Redox-
puffer-Referenzhalbzelle. Um die Ausfallung von KCIO4 zu vermeiden, wurde die
handelsubliche Zwischenelektrolytidsung (3 M KCI) ausgetauscht gegen eine 3 M
NaCl-Lésung. Die Eichung des pH-Meters (Fa. Metrohm, Modell 654) erfolgte im
Bereich pH =1 - 13 anhand von Standardpuffer-Lé6sungen der Fa. Merck. Die
Parameter a und b der Eichgerade

E(mV) = b - a-pH (2.6)

wurden anhand linearer Regression ermittelt und in regelméaBigen Zeitabstanden von
ca. einer Woche Uberprift bzw. neu bestimmt. In der Regel lag die Steilheit der
verwendeten Elektroden im Bereich a = 58.0 - 58.5 mV, d.h. etwas niedriger als die
theoretische Nernst-Steigung von 59.16 mV pro pH-Einheit.

Wie bereits erwahnt, variieren die Diffusionspotentiale Ej(X) mit 3 M NaCl als
Zwischenelektrolytldsung wesentlich starker als mit einer 3 M KCI-Lésung als
Zwischenelekirolyt. Daher muB berprift werden, ob die Diffusionspotentiale E;j(S)
zwischen 3 M NaCl und den verschiedenen Puffer-Eichlésungen hinreichend
konstant bleiben, d.h. ob mit der Eichung der pH-MeBanordnung geman Gl. (2.6)




Ergebnisse von ausreichender Genauigkeit erhalten werden. Tabelle 2.2 zeigt die
Eichung einer ROSS-Elektrode vor und nach dem Austausch des Zwischenelektro-
lyten. Neben der Potentialverschiebung um ca. 20 mV, die auf die Diffusionspoten-
tiale zwischen 3 M NaCl und den verdlinnten Puffer-Eichlésungen zurlickzufiihren ist
(vgl. Tab. 2.1), 1aBt sich in der Tat eine Verschlechterung der MeBgenauigkeit
feststellen. Die mittlere Abweichung zwischen den pH-Werten der Pufferstandards
und den gemessenen Werten pHexp, die sich anhand der Eichgerade aus dem
gemessenen Potential E(mV) berechnen lassen, steigt von £ 0.01 (mit 3 M KCl als
Zwischenelektrolyt) auf = 0.04 (mit 3 M NaCl als Zwischenelektrolyt). Die Unge-
nauigkeit von + 0.04 pH-Einheiten kann zwar durchaus in Kauf genommen werden,
sie darf jedoch nicht vernachléassigt werden bei der Angabe von Fehlergrenzen fiir
experimentelle Daten, die auf pH-Messungen beruhen.

Tabelle 2.2. Eichung einer ROSS-Elektrode vor und nach dem Austausch des
Zwischenelektrolyten

Puffer Zwischenelektrolyt: 3.0 M KCI Zwischenelektrolyt: 3.0 M NaCl
pH E(mV)  pHexp PHexp - PH E(MV) pHexp  PHexp - pH
1.00 +3635 0979 -0.021 +345.7 0.904 - 0.096
2.00 +304.1 1.998 - 0.002 +2815 2012 +0.012
4.00 +186.7 4.011  +0.011 +164.4 4032 +0.032
5.00 +129.3 4,996 - 0.004 +108.1 5.004 +0.004
6.00 +69.4 6.0283 +0.023 +48.9 6.025 +0.025
7.00 +12.0 7.007 +0.007 -9.0 7.024 +0.024
8.00 -46.2 8.005 +0.005 -688 8056 +0.056
9.00 -104.2 8.999 - 0.001 -123.7 9.003 + 0.003

10.00 -1624 9.998 -0.002 -183.8 10.040 +0.040

12.00 -2784 11987 -0.013 -296.0 11.975 - 0.025

13.00 -337.3 12.997 - 0.003 -3561.1 12,926 - 0.074

A =10.008 A =+0.036
a= 58.31 a= 57.96

b = 420.61 b =398.11




2.2. Bestimmung der Konzentrationen von H* und OH" sowie der
lonenprodukte K'y, des Wassers in NaClO4-Losung

Wie bereits erwahnt, muB3 bei der pH-Messung in NaClO4-Lésung mit einer
systematischen Verschiebung des gemessenen pH-Wertes gerechnet werden
gegenuber der Eichung mit Pufferldsungen niedriger lonenstérke, d.h. mit einem von
der NaClO4-Konzentration abhangigen Potentialverschiebung. Sowoh! diese
Schwierigkeit als auch die Problematik, die sich aus der Definition des pH-Wertes
nach GlI. (2.1) ergibt, laBt sich umgehen durch die Eichung der Elektrodenanordnung
gegen die analytischen Konzentrationen der H*- und OH-lonen, die Uber das
Dissoziationsgleichgewicht des Wassers miteinander verknipft sind:

Ho O ——= H* + OH"

Die thermodynamische Gleichgewichtskonstante Ky, ist gegeben durch die Aktivita-
ten der H*- und OH™-lonen und der Aktivitat des Wassers (aw = 1 flir reines Wasser):

Kw = (H*) (OH)/ay (2.7)

Das lonenprodukt K'y, ist definiert als das Produkt der Konzentrationen von H*- und
OH-lonen und wird bestimmt durch deren Aktivitatskoeffizienten im jeweiligen
Medium:

aw
Kw = [HT[OH] = Ky —— (2.8)
Yu+ You-

Die Beziehungen zwischen der H*- bzw. OH"-Konzentration und dem experimentell
bestimmten Wert pHexp,

log [H*] = - pHexp - ApH -log Y+ (2.9)
bzw.

log [OH7] = pHexp + ApH + log v+ + log K'y (2.10)

wurden bei den verschiedenen lonenstéarken experimentell ermittelt anhand von
NaClOg4-Losungen, die 0.001 - 0.1 mol/L HCIO4 bzw. NaOH enthielten. Die Her-
stellung dieser MaBlésungen erfolgte mit analysenreinem NaClO4-H20 (Fa. Merck),




entionisiertem Wasser, einer 70%igen HCIO4-Lésung, deren VerdUnnUngen
titrimetrisch bestimmt wurden, sowie mit carbonatfreien NaOH-Standardlésungen
(Fa. Baker). Die NaOH- und NaOH/NaClO4-Lésungen wurden unter Argon aufbe-
wahrt. Die pH-Messungen erfolgten ebenfalls unter Argon-Atmosphére. Die
Ergebnisse der einzelnen MeBreihen sind im Anhang (Appendix 1) zusammengefaft.

In NaClO4-Lésungen mit [H*] < 0.1 mol/L. bzw. [OH] < 0.1 mol/L wird sowohl ApH
als auch der Spurenaktivitatskoeffizient yy+ praktisch allein von der NaClOg4-
Konzentration bestimmt. Der EinfluB3 der H+-Konzentration auf ApH und yy+ liegt
innerhalb der MeBgenauigkeit (+ 0.04 logarithmische Einheiten). Innerhalb der
Fehlergrenzen erhélt man daher bei jeder lonenstérke konstante Werte fur (pHexp +
log [H*]) und (pHexp - log [OH]). Das jeweilige lonenprodukt des Wassers 148t sich
damit berechnen nach Gl. (2.11): '

log K'w = (PHexp + log [H*]) - (pHexp - log [OH]) (2.11)

Tabelle 2.3 zeigt die in 0.1, 1.0, 3.0 und 5.0 M NaClO4-Ldsung ermittelten Ergeb-
nisse.

Tabelle 2.3. Die experimentell bestimmten Beziehungen (pHexp + log [H*]) und
(PHexp - log [OH"]) sowie die nach Gl. (2.11) ermittelien lonenprodukte
des Wassers in NaClO4-Lésung (molare Skala, 25°C)

I (mol/L)  (PHexp +log [H*])  (pPHexp - log [OH"]) log K'y
01 ~ +0.09%0.01 +13.88 + 0.02 - 18.79 £0.03
1.0 -0.23£0.02 +13.58 + 0.03 -13.81£0.04
3.0 -0.72+0.02 +13.49 £ 0.07 -14.21 £0.07
5.0 -1.26+0.04 +13.64 £ 0.04 -14.90 £ 0.06

Die bei der pH-Messung in NaClO4-L8sung auftretende Verschiebung ApH kann aus
der Beziehung zwischen pHexp und log [H*] ebenfalls berechnet werden:

ApH = - (pHexp + log [H*]) - log g+ (2.12)

Allerdings hangt der berechnete Wert ApH davon ab, welche Einzelionen-Konvention




dem Aktivitatskoeffizienten yy+ zugrunde liegt. Tabelle 2.4 zeigt die Berechnung von
ApH sowohl unter der Konvention yy+ = 14(H+,0H") als auch mit y+-Werten, die sich
aus der Konvention +yya+ = Ycio,- = ¥+(NaClO4) ergeben. Die Aktivitat des Wassers
sowie Aktivitatskoeffizienten entsprechend der NaClO4-Konvention wurden anhand
der bekannten Pitzer-Parameter berechnet und von der molalen auf die molare
Konzentrationsskala umgerechnet (Kapitel 3, Appendices 5 - 8). Den mittleren
Aktivitatskoeffizienten von H*- und OH -lonen erhalt man aus dem lonenprodukt und
der Aktivitat des Wassers durch Umformung von Gl. (2.8):

Kw )1/2 @ 13)
K'w '

Y(H*,OH) = (aw

Waéhrend die in 0.1 M NaClO4-Lésung gemessenen Werte pHexp innerhalb der
Fehlergrenze dem tatsachlichen pH-Wert entsprechen, wird ApH mit zunehmender
NaClO4-Konzentration immer gréBer, pHexp Wird mehr und mehr zu niedrigeren
Werten hin verschoben. Bei hohen NaClO4-Konzentrationen betragt diese
Verschiebung mehr als 0.5 pH-Einheiten.

Tabelle 2.4. Berechnung von ApH fiir die benutzte pH-MeBanordnung mit
3M NaCl als Zwischenelektrolyt

Konvention: Konvention:
[NaClO4] YH+ = You- = Yx(H",OH) Na+ = Yol04- = Y+(NaClO4)
(mol/L) Y+(H+,OH") ApH Yh+ You- ApH
0.1 0.791 0.01+0.02 0.806 0.777 0.004 +0.02
1.0 0.772 0.34 £ 0.02 0.914 0.652 0.27 £0.02
3.0 1.227 0.63+0.02 2.00 0.753 0.42+£0.02
5.0 2.39 0.88 + 0.01 5.19 1.102 0.54 £0.01

Uber die Beziehungen zwischen PHexp und log [H*] bzw. log [OH] wird im Endeffekt
eine Eichung des Elekirodenpotentials gegen die H+- bzw. OH--Konzentration
~ erreicht. Die in regelméBigen Abstanden erfolgte Uberpriifung der Elektrodeneichung
wurde jedoch aus Grinden der einfacheren Handhabung nicht direkt mit
HCIO4/NaClO4- und NaOH/NaClO4-Lésungen, sondern anhand der Merck-Puffer-
I6sungen durchgefiihrt.
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2.3. Bestimmung der zweiten Dissoziationskonstanten K's von HoCO3 und
des Produktes K'HK'{K'2 in NaClO4-Losung

Der Carbonatgehalt einer wassrigen Losung héngt direkt vom pH-Wert bzw. von der
H+-Konzentration ab. Im Gleichgewicht mit dem COz-Partialdruck der Gasphase
werden die Konzentrationen von H*, HCO3 und CO32" bestimmt durch folgende
Gleichgewichtsreaktionen:

CO2(g) CO2(aq)
COs(aq) + HoO ———= H»CO3 H*+* + HCOj3"
HCO3" H+ + CO32

Die thermodynamischen Gleichgewichtskonstanten Ky, die Henry-Konstante flr die
Laslichkeit von CO» sowie K1 und Ko, die erste und zweite Dissoziationskonstante
von HoCOg, sind gegeben durch

COo(a * = Aktivitat
K = (CO2(aq)) () 2.44)
pCO2

H*)(HCO3~
« _ (HHo0s) 15
(CO2(aq)) aw

H+)(COs2"
Ko = (HT)(CO3=) (2.16)
(HCO3Y)

* Bei der Temperatur von 25°C und einem Gesamtdruck von 1 atm kann in Gl. (2.14)
der CO»-Partialdruck (pCO») anstelle der CO»o-Fugazitat eingesetzt werden.

Unter der Voraussetzung, daf3 die an den Gleichgewichten beteiligten Spezies als
Spurenkomponenten vorliegen, d.h. daf3 ihre Aktivitatskoeffizienten allein von der
Konzentration des Medium-Elektrolyten abhéngen, sind die Konstanten K' in einem
gegebenen Medium wie folgt definiert:

[CO2(aq)] [ ] = Konzentration
Ky = ——— (2.17)
pCO2
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[H*][HCOg]

Ky = 2.18
"7 T COeg) (2.18)
H*1[CO32"
Ky = [H][COz<7] (2.19)
[HCO3]

Im Gleichgewicht mit einem konstanten CO»-Partialdruck der Gasphase ist der
Zusammenhang zwischen den Konzentrationen von H+, HCO3 und CO32" demnach
gegeben durch

log [HCO3] = log K'yK'y + log pCO2 - log [H*] (2.20)
= log K'yK'y + log pCO2 + pH + log yy+
bzw.
log [CO32%] = log K'yK'1K'2 + log pCO2 - 2 log [H*] (2.21)

= log K'yK'{K'2 + log pCO2 + 2 pH + 2 log yy+

< Einstellung des Gleichgewichtes zwischen Gasphase und Lésung >

In der vorliegenden Arbeit wurde das Gleichgewicht zwischen Gasphase (0.03 %
CO3 in Argon, pCO» = 10-3-52 atm) und der bei 25°C thermostatisierten Losung
dadurch eingestellt, daB das Gasgemisch so lange durch eine NaHCO3/NaClO4-
Lésung durchgeleitet wurde, bis kein Uberschissiges CO2 mehr ausgetrieben wurde,
d.h. bis der pH-Wert Uber einen Zeitraum von mehreren Tagen hinweg konstant
blieb. Um das Austreiben von Wasser und damit eine Variation der lonenstéarke in
“der MefBzelle zu verhindern, wurde das COo/Argon-Gemisch zunachst mit dem
entsprechenden Dampfdruck des Wassers geséttigt, indem es durch eine
vorgeschaltene Zelle mit einer NaClO4-Lésung der gleichen lonenstéarke geleitet
wurde. Die Abnahme des COo-Partialdruckes durch die Wasserséttigung der
Gasphase kann vernachlassigt werden [21]. Abb. 2.1 zeigt zwei typische Beispiele
fir den zeitlichen Verlauf des pH-Wertes wahrend der Gleichgewichtseinstellung
zwischen Gasphase und Lésung.
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Gleichgewicht Gasphase/Ldsung \

o
«
T
e
9.0 - I =5M (NaClO,)
pCO, = 107352 atm -10.2
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Abb. 2.1. Zwei typische Beispiele zur Gleichgewichtseinstellung zwischen Gasphase
und Lésung als Funktion der Zeit

< Potentiometrische Titration von Gleichgewichtslésungen >

Aus den Gleichgewichtskonzentrationen von COz2" und HCO3", die sich aus den
beiden Stufen einer potentiometrischen Titration

CO32" + Ht+ —> HCOj3"
HCO3" + Ht ——> CO2(ag) + H20

experimentell ermitteln lassen, erhélt man nach Gl. (2.20) bzw. nach Gl. (2.21) die
Produkte der Konstanten K'yK'y bzw. K'yK'1K'2. Im Verlauf einer offenen Titration
entfernt sich jedoch die Lésung immer mehr vom Gleichgewicht mit dem COo»-
Partialdruck von 10-3-52 atm. Speziell bei der zweiten Titrationsstufe zur Ermittlung
der HCOgz™-Konzentration besteht die Gefahr, daB aus der Lésung CO» entweicht:

HCO3™ + Ht ——= COs(aq) + H20 CO2(g)T + H20

Dies hat zur Folge, daBB das Gleichgewicht zur rechten Seite hin verschoben wird,
d.h. daf3 der pH-Wert zu alkalischeren Werten zuriickdriftet und ein zu hoher
Verbrauch an Titratorséure vorgetdauscht wird. Da diese Fehlerquelle im Verlauf der
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Abb. 2.2. Potentiometrische Titration von 10 mL einer Gleichgewichtslésung bei
I = 3 mol/L (NaClOg), pCO2 = 10-3-52 atm, log [H*] = -10.24 (pHexp = 9.52)
mit 0.25 M HCIO4 /3 M NaClO4
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Abb. 2.3. Differenzation der potentiometrischen Titrationskurve in Abb.2.2
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durchgefiihrten Titrationen nicht ausgeschlossen werden konnte, wurde lediglich die
erste Titrationsstufe ausgewertet, d.h. nur die Gleichgewichtskonzentration von
CO32" experimentell bestimmt. Abb. 2.2 zeigt ein typisches Beispiel fur die potentio-
metrischen Titration einer Gleichgewichtslésung bei log [H*] = -10.24 (pHexp = 9.52)
in 3 M NaClOg4. Die Titrationen wurden jeweils mit HCIO4/NaClO4-MaBlésungen der
entsprechenden lonenstarke durchgefiihrt, um die von der NaClO4-Konzentration
abhangige Verschiebung ApH konstant zu halten (s. Anhang, Appendix 2).

Aus der Auftragung der differenzierten Titrationskurve d(pH) / d(ny+) (ny+ = Saure-
zugabe in mmol) gegen pHexp bzw. log [H*] laBt sich ferner auch log K'z, die zweite
Dissoziationskonstante von H>CO3 ermitteln. Am Pufferpunkt, der durch das
Vorliegen aquimolarer Konzentrationen von HCO3z™ und CO3%" gekennzeichnet ist
(HCO3)p = [C032']p), bewirkt die Zugabe von Saure die geringste Anderung des
pH-Wertes (Abb. 2.2), d.h. die differenzierte Kurve durchschreitet ein Minimum
(Abb. 2.3). Die H+-Konzentration am Pufferpunkt entspricht nach Gl. (2.19) der
zweiten Dissoziationskonstante von HoCOag:

[HCO3p

[CO3?]

— = log K'2 (2.22)
3 p

log [H*]p = log K'2 + log

< Alternative Methode zur Bestimmung von log K'o >

Die einfachste Methode zur Bestimmung von log K'2 ergibt sich direkt aus Gl. (2.19):

log K'p = io [H*] + lo [C0"1 (2.23)
gK'2 = log 9 GO :

Durch die Einwaage definierter Mengen NaHCOg3 und NapxCOg, die gleichzeitig in
einer NaClO4-Lésung der gewiinschten lonenstarke aufgeldst wurden, und der
Messung des sich einstellenden pH-Wertes (bzw. der entsprechenden H+*-Konzen-
tration) 1483t sich log K'o auf direktem Weg bestimmen. Die anhand dieser einfachen
Methode ermittelten experimentellen Daten sind im Anhang (Appendix 3) aufgelistet.
Die NaHCO3/NasCO3/NaClO4-MaBlésungen befinden sich zwar nicht im Gleich-
gewicht mit dem CO»-Partialdruck der Luft, sie sind jedoch stark gepuffert, so dai3
ein eventuell stattfindender COs-Austausch mit der Luft keine merkliche pH-
Anderung bewirkt. Bei nach einigen Tagen durchgefilhrten Kontrollmessungen
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wiesen die in verschlossenen GefaBen aufbewahrten Lésungen noch den gleichen
pH-Wert auf.

Tabelle 2.5 zeigt die in der vorliegenden Arbeit bestimmten log K'> - Werte in 0.1,
1.0, 3.0 und 5.0 M NaClO4-Ldsung. Beide Methoden, sowohl die Bestimmung von
log K'2 nach Gl.(2.23) als auch die Bestimmung von log K's aus dem Pufferpunkt der
potentiometrischen Titrationskurven, lieferten innerhalb der Fehlergrenzen uberein-
stimmende Ergebnisse.

Tabelle 2.5. Bestimmung der zweiten Dissoziationskonstanten von HoCO3
in NaClO4-Lésung (molare Skala, 25°C)

I (mol/L) log K's
Methode A * Methode B * Mittelwert
0.1 -9.90£0.04 -9.92+£0.06 -9.91+£0.05
1.0 -9.69+0.04 -9.63+£0.06 -9.66 £ 0.06
3.0 -9.82 £0.04 -9.80 £ 0.06 -9.81 £0.05
5.0 -10.19 £ 0.04 - -10.19 £ 0.04

*A: Auflésung definierter Mengen NaHCO3 und NaoCOg in NaClO4-Lésung
B: Pufferpunkt in potentiometrischer Titrationskurve

< Bestimmung von log [CO32-] und log K'nHK'1K'2 aus dem Gesamtcarbonatgehalt
der Gleichgewichtslésungen >

Kennt man das Verhéltnis der Konzentrationen von HCO3™ und CO32" bei gegebener
H+-Konzentration bereits aus dem bekannten log K's -Wert,

R= __[EE_O_Sl - 10(!09 [H+] - IOg K'g) (224)
[COs27]

so lassen sich die Carbonat- und Bicarbonatkonzentrationen auch aus dem
Gesamtcarbonatgehalt der Gleichgewichtslésung ermitteln. Anstelle einer stufen-
weisen potentiometrischen Titration genligt die Gesamttitration mit einer starken
Séure:
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CO32 + 2 H¥ —> COx(g)T + H20
HCO3™ + H* —> CO»(g)T + H20

Die verbrauchte Saure (mmol H+ pro mL titrierte Lésung) entspricht dabei der
Konzentration Hiet, definiert durch

Hiot = 2 [CO32'] + [HCO37] (2.25)

Durch kombinieren der GIn. (2.24) und (2.25) erhalt man dann die Gleichgewichts-
konzentrationen von HCO3™ und CO32":

R

[HCO3] = Hiot 2R (2.26)
1

[CO327] = Hiot iR (2.27)

Die praktische Bestimmung der Konzentration Hiot erfolgte derant, daB die Gleich-
gewichtsldsung zundchst mit einem UberschuB an HCIO4 versetzt wurde. Das
entstehende COx(aq) wurde dann vollstandig ausgetrieben, indem tGber Nacht Argon
durch die Losung geleitet wurde. Durch Rucktitration mit 0.1 M NaOH wurde der
HCIO4-UberschuB und damit auch die bei der Gesamttitration verbrauchte
Sauremenge ermittelt. Die einzelnen Ergebnisse dieser Titrationen sind im Anhang
(Appendix 4) aufgefihrt.

Da die untersuchten Gleichgewichtslésungen teilweise relativ hohe Carbonatkon—
zentrationen aufwiesen, wird deren Gesamtionenstarke

I = 1/2X¢cjz? (2.28)

nicht mehr allein durch die NaClO4-Konzentration bestimmt. Die Gesamtionenstarke
weist z.T. betrachtlich héhere Werte auf (s. Appendix 4). Dadurch kann sich auch
das Diffusionspotential der pH-MeBanordnung dndern, d.h. die Beziehung zwischen
pHexp und log [H*] kann méglicherweise abweichen von dem in Kap.2.2 (Tab.2.3)
ermittelten Went. Trotz dieser méglichen Fehlerquellen fihrten die Titrationen der
stark carbonathaltigen Lésungen zu log K'yK'1K'2 - Werten, die Ubereinstimmen mit
den Ergebnissen aus Gleichgewichtslésungen bei [CO32] < 0.1 mol/L.
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Tabelle 2.6 zeigt die bei relativ niedrigen CO32-Gleichgewichtskonzentrationen
berechneten Werte log K'yK'1K'2. Die beiden Methoden zur Bestimmung der CO3z2-
Gleichgewichtskonzentration, einerseits die Titration der Gesamtcarbonatkon-
zentration andererseits die stufenweise potentiometrische Titration, flthren wiederum
zu gut Ubereinstimmenden Ergebnissen.

Tabelle 2.6. Bestimmung von log K'yK'{K's aus den experimentell ermittelten
Gleichgewichtskonzentrationen von H*+ und CO32- in NaClO4-Ldsung
(molare Skala, 25°C)

Methode A * Methode B *
I (mol/L) log[H*] log[CO32] log K'HK'{K's log [CO327] log K'HK'1K'2

0.113 -9.59 -1.90 -17.56
112  -10.023 -0.92 -17.45 -0.94 -17.47
3.03 -10.024 -1.48 - 18.01
3.10  -10.244 -1.02 -17.99 -1.00 -17.97
5.04 -10.51 -1.39 -18.89
5.09 -10.68 -1.03 -18.87

[NaClOg4] (mol/L) 0.1 1.0 3.0 5.0

log K'yK'1K'2 -1756+£0.09 -1746+0.10 -17.99+0.12 -18.88+0.08

(Mittelwert)

* A: Bestimmung von [CO32"] mittels Titration der Gesamtcarbonatkonzentration
B: Bestimmung von [CO32-] mittels potentiometrischer Titration
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3. Diskussion der Ergebnisse

Da sowohl die eigenen Untersuchungen als auch ein GroBteil der Literaturarbeiten
auf der molaren (mol/L) Konzentrationsskala basieren, erfolgt die Diskussion
zunéachst anhand dieser direkt ermittelten, molaren Werte. Ein Vergleich der
Ergebnisse mit Literaturdaten, die teilweise auch auf der molalen (mol/kg)
Konzentrationsskala angegeben sind, erfordert die Gegenliberstellung der Daten auf
derselben Skala.

Die Anwendung thermodynamischer Modelle wie der S.I.T. oder der Pitzer-
Gleichungen, welche die Aktivitatskoeffizienten einzelner Spezies und damit auch die
lonenstarke-Abhéangigkeit von Gleichgewichtskonstanten als Funktion molaler
Konzentrationen beschreibt, erfordert jedoch die Umrechnung der Daten auf die
molale Skala. Im Anhang sind deshalb auch jeweils die entsprechenden molalen
Gleichgewichtskonstanten tabellarisch aufgefiihrt. Die Umrechnung zwischen
molaren Konzentrationen, Gleichgewichtskonstanten und Aktivitatskoeffizienten und
den entsprechenden molalen Werten ist ebenfalls im Anhang (Appendix 5)
ausfihrlich beschrieben.

3.1. Vergleich der Ergebnisse mit Literaturdaten
3.1.1. Das lonenprodukt des Wassers in NaClO4-Lésung

Aus Tabelle 3.1 geht hervor, daf3 die in Kapitel 2.2 bestimmten log K'y, - Werte in 0.1,
1.0 und 3.0 M NaClOg4-Lésung sehr gut mit bekannten Literaturdaten Uberein-
stimmen. In 5.0 M NaClO4 stehen zwar keine Vergleichswerte zur Verfligung, doch
die graphische Darstellung der bekannten log K'y, - Werte als Funktion der NaClO4-
Konzentration (Abb. 3.1) bestatigt deutlich die beobachtete Tendenz einer starken
Abnahme des lonenproduktes von Wasser bei hohen NaClO4-Konzentrationen.
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Tabelle 3.1. Vergleich der ermittelten Dissoziationskonstanten log K'y von H20 mit
Literaturdaten in NaClO4-Lésung (molare Skala *, 25°C)

| (mol/L) log K'yy
diese Arbeit Literaturdaten

0 - 13.997 Harned et al.[41]
0.1 -13.79+£0.03 -13.78 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
0.49 -13.75 Lagerstrom[43]
0.5 -13.74 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
1.0 -13.81 £0.04 -13.80 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
2.0 -13.97 £0.01 Fischer, Byé [42]
2.6 -14.14 Lagerstrom [43]
3.0 -14.21 £0.07 -14.20 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
3.8 -14.42 +0.02 Fischer, Byé [42)
5.0 -14.90 £ 0.06

*

molale Werte im Anhang (Appendix 6)
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Abb. 3.1. lonenprodukt des Wassers als Funktion der NaClO4-Konzentration;
Vergleich eigener Werte mit Literaturdaten [41-43] (molare Skala, 25°C)
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3.1.2. Die Dissoziationskonstanten von HoCOj3 in NaClO4-Lésung

Die Dissoziationskonstanten von H,CO4 und die Henry-Konstante fur die Loslichkeit
von CO5 (s. Kap. 2.3, GIn. (2.14) - (2.19)) wurden von einer Reihe von Autoren bis
zu NaClO4-Konzentrationen von 3 mol/L bestimmt. Die experimentellen Daten sind in
Tabelle 3.2 zusammengefaB3t. Die Literaturwerte bei | = 0 wurden bestimmt durch
Extrapolation von Messungen bei | < 0.1 mol/L, im Gultigkeitsbereich der Debye-
Hickel Theorie.

Die in der vorliegenden Arbeit ermittelten Konstanten in 0.1 M NaClO4 stimmen gut
Uberein mit den Ergebnissen von Mac Innes et al. [44] und Harned et al. [45-47] in
Chloridiésung. Maya [7] bzw. Meinrath, Runde und Kim [19,20] ermittelten um ca. 0.1
logarithmische Einheiheiten niedrigere bzw. héhere Werte fir log K'HK'1K'2. Die
Abbildungen 3.2 und 3.3, in denen log K's bzw. log K'yK'{K'2 als Funktion der
NaClOg4-Konzentration dargestellt sind, offenbaren bei héherer lonenstarke eine
deuliche Diskrepanz zwischen den eigenen Ergebnissen und den Literaturdaten. In
3 M NaClO4 wurden beispielsweise mit log K'> = - 9.81 und log K'yK'{K'2 = - 17.99
um ca. 0.2 bzw. 0.4 logarithmische Einheiten niedrigere Werte ermittelt als von
Frydman, Sillén et al. [50] oder von Grenthe, Vitorge et al. [11-15]. Lediglich der von
Briicher et al. [17] angegebene Wert von log K'2 = - 9.90 (in 3 M NaClOg4) zeigt eine
ahnliche Abweichung vom allgemeinen Trend der publizierten Daten.

Die experimentell ermittelten Dissoziationskonstanten basierieren generell auf der
potentiometrischen Messung der H+-Konzentration bei gleichzeitiger titrimetrischer
Bestimmung der Konzentrationen von HCOg- oder CQ42". Aus diesem Grund ist die
Erklarung fir die beschriebenen Diskrepanzen in erster Linie in den unterschied-
lichen Methoden zur Bestimmung der H+-Konzentration zu suchen. In den alteren
Arbeiten von Harned et al. [45-47], die in Chlorididsungen niedriger lonenstarke
durchgefilhrt wurden, wurde der pH-Wert mit Hilfe von MeBzellen ohne Uberfiihrung
(mit einer Pt/Hx-Elektrode und einer Ag/AgCl-Referenzelektrode) ermittelt. Die
anderen Autoren benutzten Glaselektroden, die Uber eine Zwischenelektrolytlésung
mit der Referenzelekirode in Verbindung stehen. Zum Teil wurden wie in der
vorliegenden Arbeit ROSS-Elektroden benutzt mit 3 M NaCl als Zwischenelektrolyt
(Meinrath, Runde, Kim [19,20], Byrne et al. [53,54]), meistens jedoch MeBketten, bei
denen Eich-, Probe- und Zwischenelektrolyt-Lésung die gleiche NaClOy-
Konzentration enthalten (Maya [7,8], Grenthe, Vitorge et. al. [11-15], Sillén et al.
[49,50], Riesen et al. [51], Bilinski et al. [52]).
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Tabelle 3.2. Vergleich der ermittelten Dissoziationskonstanten von HoCO3 mit
Literaturdaten in NaClO4-Lésung (molare Skala *, 25°C)

I[(mollL) log K'y log K'y log K's log K'rK'1K'2 Ref.
0 -1.464 -6.352 -10.329 -18.144 Harned et al. [45-47]
-6.358 -10.334 Nakayama [48]
0.1 -9.91+0.05 -17.56+0.09 diese Arbeit
-6.13 -9.93 ** -17.53 ** Mac Innes et al. [44]
-1.47 -6.12 (in NaCl) Harned et al. [45-47]
-9.95+0.03 -17.68+0.03 Maya [7]
-17.42 +0.10 ** Meinrath, Kim [19]
-17.45 +0.09 ** Runde, Kim [20]
0.3 -9.76 -17.29 Bilinski, Schindler [52]
0.66 -7.59+0.01 -9.54+0.01 -17.13+0.02 Cantrell, Byrne [53]
0.7 -9.55 Byrne, Miller [54]
0.95 -1.563 -6.06 -7.59+0.01 -9.59+0.02 -17.18+0.02  Sillén et al. [49,50]
1.0 -9.66+0.06 -17.46+0.10 diese Arbeit
-6.03 -9.55 £ 0.02 Maya [8]
-9.50 Byrne, Miller [54]
-9.55 £ 0.05 Briicher et al. [17]
2.6 -9.63 -17.54 Riesen [51]
3.0 -9.81+0.056 -17.99+0.12 diese Arbeit
-1.62 -6.40 -8.02+0.01 -9.63+0.02 -17.65+0.02 Sillén et al. [49,50]
-9.62 -17.61+0.03  Grenthe, Vitorge et al.
[11-15]
-9.90+0.03 Brlcher et al. [17]
5.0 -10.19+0.04 -18.88+0.08 diese Arbeit

*

molale Werte im Anhang (Appendix 7)

** aus Originaldaten umgerechnet mit log yy+= - 0.10
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Abb. 3.2. Zweite Dissoziationskonstante von HoCO3 als Funktion der NaClO4-Konz.;
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Abb. 3.3. Die Konstante log K'yK'1K'2 als Funktion der NaClO4-Konzentration;
Vergleich eigener Werte mit Literaturdaten aus Tab. 3.2 (molare Skala, 25°C)
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Bei Verwendung von MeBketten der Form

RE // test solution (x M NaClO4) / GE

mit RE = Ag/0.01 M AgClO4 + (x-0.01) M NaClO4 // x M NaClOg4
oder RE = Ag,AgCl/0.01 M NaCl + (x-0.01) M NaClOg4 // x M NaClO4

wird das Diffusionspotential E;j bei [H*] < 0.01 mol/L vernachléssigbar klein.

Die unterschiedlichen Ergebnisse beruhen jedoch weniger auf der Verschiedenheit
der verwendeten Elektroden, sondern vielmehr auf der verschiedenen Art und Weise
der Kalibrierung. Die meisten Autoren (Maya [7,8], Grenthe, Vitorge et. al. [11-15],
Sillén et al. [49,50], Riesen et al. [51], Bilinski et al. [52], Byrne et al. [53,54]) eichen
die MeBanordnung gegen H*-Konzentrationen von 0.001 - 0.1 mol/L in NaClOg4-
Lésungen der jeweiligen lonenstarke und extrapolieren die Eichgerade bis in den
alkalischen Bereich unter Annahme der idealen Nernst-Steigung von 59.16 mV pro
pH-Einheit:

E = E°+Ej+ 59.16 log [H*] (3.1)

Byrne und Miller [54] geben an, daf3 die von ihnen verwendete ROSS-Elektrode die
theoretische Nernst-Steigung aufwies. Die in der vorliegenden Arbeit benutzten
ROSS-Elektroden zeigten jedoch stets etwas niedrigere Steigungen (58.0 - 58.5 mV
pro pH-Einheit). Die Eichung erfogte daher, wie bereits in Kapitel 2 ausfihrlich
beschrieben, sowohl im sauren als auch im alkalischen Bereich:

E=B+A-log[H (3.2)

Meinrath und Runde [19,20] fUhrten ebenfalls eine Kalibrierung Gber den gesamten
Bereich durch, allerdings nicht gegen log [H*], sondern mit Pufferlésungen gegen
pH. Bricher et al. [17], deren log K's - Wert in 3 M NaClOg4 vergleichbar ist mit dem
Ergebnis der vorliegenden Arbeit, beziehen sich bei ihrer Bestimmung von log [H+]
auf die Methode von Irving et al. [40], allerdings ohne genauere Angaben mitzuteilen.
Diese Methode ahnelt der in Kapitel 2 beschriebenen Vorgehensweise: es wird
empfohlen, die pH-Elektrode zunachst gegen Standardpuffer zu eichen und
anschlieBend die Beziehung zwischen dem experimentell gemessenen pH-Wert und
der H*-Konzentration zu bestimmen anhand mehrerer Punkte im Verlauf der Titration
einer starken S&ure mit einer starken Base.
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Die Auswirkung der unterschiedlichen Elektrodeneichung wird deutlich in Abb. 3.4, in
welcher die Kalibrierung gegen die H+-Konzentration in 3.0 M NaClO4-Lésung
dargestellt ist. Die durchgezogene Linie zeigt die Eichgerade nach Gl. (3.2), d.h. bei
Verwendung sowohl saurer als auch alkalischer Eichlésungen. Die gestrichelte
Eichgerade erhélt man, wenn nur die Eichpunkte im sauren Bereich verwendet
werden und dann geméaB Gl. (3.1) bis in den alkalischen Bereich extrapoliert wird.
Im sauren Bereich stimmen die beiden Methoden gut miteinander Gberein. Mit
zunehmendem pH-Wert treten jedoch immer gréBer werdende Abweichungen auf.

400 A

E(mV) = 58.00 log [H*] + 440.1 ]

300 4 N\ e E(mV) = 59.16 log [H*] + 441.8

200 -

100 A

E/mV

100 ol

-200 A

-100 -

-300

-400 T T T T T T T T 7 T T T T

- log [H7]

Abb. 3.4. Eichung einer ROSS-Elektrode gegen die H*-Konzentration in 3 M NaClOy;
— mit HCIO4/NaClO4- und NaOH/NaClO4-Losungen (geman Gl.(3.2))
- nur mit HCIO4/NaClO4-Lésungen (gemaB Gl.(3.1))
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Im Bereich log [H*] = - 8 bis - 10, in dem Ublicherweise die Titrationen zur Bestim-
mung der Dissoziationskonstanten von HoCO3 durchgefiihrt werden, weichen die
nach Gl. (3.1) und Gl. (3.2) ermittelten log [H*] - Werte um 0.1 bis 0.2 Einheiten von
einander ab (Abb. 3.4, kleines Diagramm). Die Differenz steigt mit zunehmendem
pH-Wert.

Eine Abweichung bei der Bestimmung von log [H*] bewirkt natirlich auch eine
Verschiebung der ermittiten Werte flr log K'2 und log K'yK'1K'2 um denselben bzw.
den doppelten Betrag. Mit der Eichung Uber den gesamten pH-Bereich (—— in
Abb. 3.3) wurden z.B. anhand der in Kapitel 2.3 beschriebenen Experimente in
3 M NaClO4 die Konstanten log K's = - 9.81 und log K'yK'{K'2 = - 17.99 ermittelt. Die
Verwendung der nur im sauren Bereich ermittelten Eichgerade (- - - in Abb. 3.3)
wirde zu stark abweichenden Ergebnissen fiihren (log K'2 = - 9.64, log K'yK'iK's =
- 17.63), vergleichbar mit den Werten von Sillén et al. [49,50] und Grenthe et al. [11-
13] (s. Tab. 3.2). Den Daten dieser Autoren liegt eine Elekirodeneichung nach
Gl. (8.1) zugrunde. Die Vermutung liegt deshalb nahe, daB die Abweichung dieser
Literaturdaten gegenlber den Ergebnissen der vorliegenden Arbeit darauf basiert,
dafB erstens die genannten Autoren ihre Elektroden nur im sauren Bereich eichten
und zweitens die Annahme einer exakt idealen Elektrodensteigung nicht
gerechtfertigt ist. Je starker die Steigung der Glaselektrode vom idealen Wert
abweicht umso wichtiger wird die Eichung Gber den gesamten pH-Bereich.

< Anmerkung >

Ein GroBteil der Literaturdaten fir log K'2 und log K'HK'1K'2 in NaClO4-L6sung wurde
im Rahmen von Untersuchungen zur Carbonatkomplexierung von Metallionen be-
stimmt. Die Ermittlung der Komplexbildungskonstanten fiir die jeweiligen Carbonat-
komplexe impliziert die Berechnung der CO32-Konzentration aus log [H+]. Unab-
héngig von der pH-Meter-Eichung werden korrekte Werte fiir log [CO32"] erhalten,
wenn die Berechnungen intern konsistent sind, d.h. falls die entsprechenden, auf der
gleichen pH-Meter-Eichung basierenden log K's - und log K'yK'{K'z - Werte benutzt
werden zur Berechnung der Konzentrationen von HCO3- und CO32-, Aus diesem
Grund stimmen z.B. unsere Untersuchungen zur Léslichkeit und Komplexierung von
Neptunium(V) als Funktion der Carbonat- und NaClO4-Konzentration [5,6] gut
Uberein mit Ergebnissen von Maya [8], Grenthe et al. [14] oder Riglet [16], obwohl
diese Autoren erheblich abweichende log K'yK'{K'2 - Werte benutzen.
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3.2. Interpretation des lonenstarke-Effekts anhand des Pitzer-Modells

In den vorhergehenden Kapiteln zeigte sich eine starke Abhangigkeit der Konstanten
K'w, K'2 und K'yK'1K'2 von der lonenstarke der NaClOg4-Lésung. Dieser lonenstérke-
Effekt wird hervorgerufen durch den EinfluB des ‘Mediums auf die Aktivitats-
koeffizienten der in den Gleichgewichten involvierten lonen und auf die Aktivitat des
Wassers. Der Zusammenhang zwischen den thermodynamischen Konstanten bei
| =0 und den Konstanten K' in einem gegebenen Medium ist mit der Definition der
Konstanten gemaf den Gin. (2.8) bzw. (2.14) - (2.19) gegeben durch:

log K'w = log Ky - log yyg+ - log You- + log aw (3.3)
logK'2 = logKz2 - log Yy+ - log Yo, + 109 Yuco,: (3.4)
log K'K'1K'2 = log KHK1K2 - 2log yy+ - log Yco,> + log aw (3.5)

Fir die thermodynamischen Konstanten werden, entsprechend den von der NBS
(National Bureau of Standards, Washington) empfohlenen chemischen Potentialen
[55], im weiteren Verlauf des Berichtes folgende Werte benutzt:

log Kw =-13.996 log KH = - 1.468
log KHK1K2 = -18.164 log Ky = -6.366
log Ko =-10.330

Die thermodynamische Beschreibung der Gleichgewichtskonstanten als Funktion der
NaClO4-Konzentration, bzw. als Funktion der Zusammensetzung der Ldsung,
erfordert die Berechnung der Aktivitatskoeffizienten der als Spurenkomponenten
betrachteten lonen H+, OH-, HCO3" und CO32- sowie der Aktivitat des Wassers. Zu
diesem Zweck wird das von Pitzer et al. [24-26] entwickelte lon-Wechselwirkungs-
modell herangezogen, dessen Anwendungsbereich sich von sehr verdiinnten
Lésungen bis hin zu hochkonzentrierten komplexen Multikomponenten-Elektrolyt-
I6sungen erstreckt. Dieses semi-empirische Modell besteht aus einem Debye-Hiickel
Term und einer Virialgleichung. Die kurzreichenden Wechselwirkungen bzw.
Solvatationseffekte in einer Elektrolytiésung werden durch die Virialkoeffizienten
empirisch beschrieben, wéhrend die Form der Gleichung und der Debye-Hickel
Term theoretisch durch die statistische Mechanik fundiert sind. Fur die Exzess Gibbs
Energie ergibt sich folgende Gleichung:
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GeX/nw RT= () + X 3 mmd() + X ¥ mmpy + ... (3.6)

wobei ny die Anzahl der kg Wasser, mj, mj, ... die Molalitaten der geldsten Spezies,
| die lonenstérke, Ajj und pijjk die zweiten bzw. dritten Virialkoeffizienten sind.

Fur Mischungen mit den Kationen M, ¢ und ¢' sowie den Anionen X, a und a' erhélt

man durch entsprechende partielle Differenzation und Umformungen folgende
Beziehungen flir den osmotischen Koeffizienten ¢ und die Aktivitatskoeffizienten y
bzw. vx (unter Vernachlassigung der Terme fur die Wechselwirkung mit neutralen

Spezies) [24]:

@-1)= 2/zm [-A2132(1 + b 112) + zzm M, (B, + Z Cgp) (3.7)
+ zzm Mg (D¢CC' + zmawcca zzm My aa' + ch‘l’caa-)]
Ny = z3F + Zm 2 Bya + Z Cya) + ch 2Dy + Zma Wnca) (3.8)

+ zzmam 'WMaa' +ZM22mc ma ca

a< a'

+ ZZm m \uccx+lzx|22mcm Cea

c<c

|1/2 2

i _ 1/2
wobei  F= -A? oot Eln(1+bl ) (8.10)
+ zzm myB'ea + zzm m,®'cc + ZZm M, ®@'aa
| = —%Xmi z? (38.11) Z= Zmi 1z z;=Ladungszahl (3.12)
Bowx = BOux + BMx exp (- oy 1172) + BPlyx exp (- oy 1172) (8.13)
Bux = BOwx + BNy f(oig 1172) + By f(0p 1172) (3.14)
B'wx = [BMwx oty 1172) + @y fi(op 12)] /1 (3.15)
mit fix)=2[1- (1 +x) exp (-x)]/ x2 (3.16)
flx)=-2[1- (1 + 5+ x2/2) exp ()] / x2 (3.17)

und Cux = Coux/ 2 Izpmzx! 12 (3.18)
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A? ist die Debye - Hiickel Konstante fiir osmotische Koeffizienten: 0.4, 0o und b sind
allgemein gliltige empirische Konstanten. Die bindren Parameter p©, (), B und C?
sind aus experimentellen Daten (osmotische Koeffizienten ¢, Aktivitatskoeffizienten vy
in binaren Systemen) zugéanglich, wobei B® nur fir Salze von héherem Valenztyp
(z.B. 2:2 - Elektrolyte) Bedeutung besitzt. Fir 1:1 -, 2:1 - und 1:2 - Elektrolyte gilt
B@ = 0. Die zweiten Virialkoeffizienten ®;; der gemischten Lésungen sind definiert
durch

CI)¢ij = 0+ Eeij(l) + Ee'ij(l) (3.19)
@;j = 6+ E0y(1) (3.20)
@' = F0'y(1) (3.21)

0j ist ein adjustierbarer Parameter fir jedes Anionen/Anionen - und Kationen/
Kationen - Paar. Die dritten VirialKoeffizienten yjx werden als lonenstérke-
unabhéngig angenommen. Die elektrostatischen Terme hoherer Ordnung, E6j(l) und
E0'(1), ergeben sich fur gleichnamig geladene lonen M und N wie folgt:

Oun(l) = 22 [dolxy) - 3o(xar) - FJo(un)] (3.22)
Zyz Fo
"Own(l) = 203 [H00m) - FI04) - FIx)] - (3.23)

Flr zy = zy folgt EOyun(l) = EOun(l) = 0. Die Terme Jo(x) und J1(x) kénnen empirisch
mit den von Pitzer [24] angegebenen Beziehungen berechnet werden. Die
Mischungsparameter 6;; und Yk sind aus experimentellen Daten (osmotische
Koeffizienten ¢, Aktivitatskoeffizienten yin terndren Mischungen) zugéanglich.

In den Systemen Na*/H*/OH/HCO3/C0O42/CIO4/H,O bzw. Na*/H*/OH/HCOj5;/
CO4%/CI/H,0O sind die bindren Pitzer-Parameter B(@, B(\) und C?, welche die
Wechselwirkungen der lonen Na*, H*, OH-, HCOg3", CO32-, ClO4" und CI- mit einem
entgegengesetzt geladenen lon beschreiben, aus der Literatur [24,25,27] gut
bekannt (Tab. 3.3). Fir das NaCl-System sind zudem auch die terndren Parameter
0j und i bekannt [24,26,28], welche die Wechselwirkung mit einem gleichnamig
geladenen lon bzw. die Triplettwechselwirkung mit einem gleichnamig und einem
entgegengesetzt geladenen lon beschreiben. Im NaClO4-System existieren zwar
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bekannte 6; - und i - Werte fiir das H*-, nicht jedoch fir das OH™-lon, und die
Werte fir HCO3- und CO32- [56] basieren auf nicht hinreichend abgesicherten
experimentell Daten (s. Kap. 3.2.2).

Tabelle 3.3. Bekannte Pitzer-Parameter in den Systemen
Na*/H*/OH/HCO4/C032/Cl04/H,0 und
Na*/H*/OH/HCO47/C042/CI/H,0

bindre Wechselwirkungsparameter

B gt (ol Ref.

Na+/CI- 0.0765 0.2664 0.00127 [24,25]
Nat+/ClO4 0.0554 0.2755  -0.00118 [24,25]
Na+/OH- 0.0864 0.253 0.0044 [24,25]
H+/CI- 0.1775 0.2945 0.00080 [24,25]
H*/ClO4 0.1747 0.2931 0.00819 [24,25]
Na+/CO32 0.0362 1.51 0.0052 [24,27]

(0.0399 1.389 0.0044) * [28]
Na+/HCO3z~ 0.028 0.044 0 [24,27]

(0.0277 0.0411 0) * [28]

terndre Wechselwirkungsparameter

i /j /k 6;; Wiik Ref.
H+/Na+/CI- 0.036  -0.004 [24,26]
OH-/CI"/Na* - 0.050 - 0.006 [24,26]
CO32/Cl/Na+ -0.02 0.0085 [24,28]
HCOg3"/Cl/Na* 0.03 -0.015 [24,28]
H*/Na*/ClO4" 0.036  -0.016 [24,26]
OH"/ClO4 /Na*

CO32°/ClO4/Na+ 0.071 - 0.006 [56] **
HCOg37/ClO4 /Na* 0.081 -0.019 [66] **
OH-/CO52-/Na* 0.10 -0.017 [24,28]
HCO37/COz2-/Nat - 0.04 0.002 [24,28]

* dieser von Harvie et al. [28] vorgeschlagene Parametersatz flihrt gegeniiber
dem in der vorliegenden Arbeit benutzten Parametersatz von Pitzer et al. [24,27]
zu lediglich geringfligig abweichenden Werten fiir log ¢, und 10g Yyeo,-

auf nur wenigen experimentellen Daten basierend

L2
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3.2.1. Ermittlung der ternéren Wechselwirkungsparameter 6oy./c10,
und Youycio,/na+ @Us den lonenprodukten des Wassers

Da die binédren Pitzer-Parameter fiir die Paare Na*/ClO4", Na*/OH" und H*/CIO,4"
sowie die ternaren Pitzer-Parameter fir die Wechselwirkungen von H* mit Na* und
ClO4" bekannt sind, lassen sich die Aktivitat des Wassers, die Aktivitatskoeffizienten
Ynat = Ycio, Und der Spurenaktivitatskoeffizient v+ anhand der Pitzer-Gleichungen
vollstdndig beschreiben. Der Spurenaktivitatskoeffizient des OH--lons ist daher aus
den lonenprodukten des Wassers zugénglich:

log Yoy = log Ky - log K'y - log yy+ + log aw (8.24)

Aus den experimentellen Daten fir log K'y in 0 - 6.5 m NaClO4 (Appendix 6) kénnen
somit die ternaren Wechselwirkungsparameter 8oy.ci0,- UNd Won-cio, et PErechnet
werden. Zu diesem Zweck wurden Uber ein Fitprogramm mit Simplex-Algorithmus
die Differenzen zwischen experimentellen und berechneten log K'y - Werten
minimiert. Sdmtliche experimentelle Daten wurden gleichermafBen gewichtet. Der
Parameter Woyycio, e+ €MWies sich als nicht signifikant und wurde daher gleich Null
gesetzt. Die berechneten terndren Wechselwirkungsparameter fiir das OH--lon
lauten:

GOH"/CIO4' == 0.032 i 0.003

Won/ciogmar =0+ 0.003

Abbildung 3.5 zeigt einen Vergleich zwischen den experimentellen und den anhand
der Pitzer-Gleichungen berechneten log K'y - Werte als Funktion der NaClOg4-
Molalitat. Die durchgezogene Kurve, die unter Berlcksichtigung der ternaren
Parameter flr OH- berechnet wurde, beschreibt die experimentellen Daten auch bei
hoher lonenstarke innerhalb der Fehlergrenze von etwa + 0.05 logarithmischen
Einheiten. Vernachlassigt man hingegen die Parameter 8oy-/cio,- UNd Wor/cio, Nat
(gestrichelte Kurve), so weichen die berechneten Werte mit zunehmender
lonenstarke immer starker von den experimentellen Daten ab. In 6.5 m NaClOg4
betragt diese Abweichung 0.2 logarithmische Einheiten.
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Abb. 3.5. lonenprodukt des Wassers als Funktion der NaClO4-Konzentration;

experimentelle Daten (Appendix 6) und anhand des Pitzer-Modells
berechnete Kurven (molale Skala, 25°C)

(a) r- Bom/cio, = 0, Wonr/cio /Nat = 0
(0) — Bomricio, = - 0:032, Worcio,Nat = O

3.2.2. Ermittlung der terndren Wechselwirkungsparameter
BHco,7c10,7 Oco2ic10,5 VHCO,7010Na UND W0 2/010,/Nat
aus den Dissoziationskonstanten von H,CO4

Aus den Dissoziationskonstanten von H2CO3 lassen sich auf analoge Weise die
Spurenaktivitatskoeffizienten von HCO3™ und CO32" berechnen:

109 Yico,m = -log K2 + logK'2 + log yy+ + log Yco,2 (3.25

log Yo, = log KHK1K2 - log KHK'1K'2 -2 log v+ + log aw (3.26)

und damit die teméren Pitzer-Parameter 8yco, 10, 8co,2/ci0,5 Waco,cio,nat Und
Wco,2/ci0,mna+  €rmitteln. Die benutzten bindren Wechselwirkungsparameter fur die
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Paare Na*/HCO3  und Na*/COz?" sowie alle anderen bindren und terniren
Parameter zur Berechnung von Yy, = Ycio,- » Ya+ Und aw sind ebenso wie die verwen-
deten Konstanten bei | = 0 im Anhang (Appendix 8) zusammengefaft.

Mit Hilfe des Simplex-Fitprogrammes wurden die terndren Parameter fir HCO5™ und
CO32" simultan gefittet, indem die Differenzen zwischen den experimentellen und
berechneten Werten fiir log K'2 und log K'yK'1K'2 gleichzeitig minimiert wurden. Da
die Literaturdaten, wie in Kapitel 3.1.2 bereits ausfiihrlich beschrieben, bei héheren
NaClO4-Konzentrationen z.T. erheblich abweichen, wurden nur die in der vorlie-
genden Arbeit ermittelten experimentellen Daten beriicksichtigt. Folgende Parameter
wurden ermittelt:

eHCOg'/ClO4' =0.095 £ 0.008 YHCOo,/C10,/Nat = ~ 0.010 £ 0.005 :
GCO32-/C104. = 0.21 + 002 WCO32‘/CIO4‘/Na+ =" 0024 + 0006

Mit diesem Parametersatz werden die experimentellen Werte von log K'2 und
log K'yK'1K'2 innerhalb der Fehlergrenzen gut beschrieben (Abb. 3.6). Lediglich der
log K'nK'1K'> - Wert bei | = 1.05 mol/kg weicht um 0.15 logarithmische Einheiten vom
berechneten Wert ab. Die Ursache liegt vermutlich darin, daB die experimentelle
Bestimmung diese Wertes bei relativ hohen Carbonatkonzentrationen erfolgte, was
zu Fehlern bei der pH-Messung fliihren kann (vgl. Kap. 2). Dariiber hinaus ist die
Behandlung von CO42" als Spurenkomponente, d.h. die Annahme Yoo, # f(Mco,2),
unter diesen Bedingungen eine recht grobe Vereinfachung. Der log K'yK'1K'2 - Wert
bei | = 1.05 mol/kg wurde deshalb beim Fit nur halb so stark gewichtet wie die
anderen experimentellen Daten. '

Konigsberger, Schmidt und Gamsjéger [56] benutztén die experimentellen Daten von
Frydman, Sillén et al. [50] bei 1.0 und 3.5 mol/kg sowie die Daten von Riesen [51] bei
| = 3.0 mol/kg zur Ermittlung der ternaren Pitzer-Paramter fir HCO53™ und CO42",

Unter Verwendung des ansonsten gleichen Satzes von Pitzer-Parametern berech-
neten sie folgende Werte [56]: |

eHCO3'/ClO4' = 0.081 WHCOo,/Cl0, /Nat = = 0.019

Oco,2/c10,- = 0.071 Yco,2/cio Nat = = 0-006

Aus Abb. 3.6 wird deulich, wie stark die Berechnung von log K'2 und log K'yK'1K'2
von den terndren Wechselwirkungsparametern fiir HCO3™ und CO42- abhéngt.
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Unter Vernachlassigung dieser Parameter (8yco,/ci0, = Wrco,rciozmat = Oco,2ci0,
= Yeo,2/cio,nat = 0) erhélt man einen Kurvenverlauf, der bei hohen NaClOy-
Konzentrationen enorm von den experimentellen Daten abweicht. Die Diskrepanz
zwischen den Kurven, die sich mit den terndren Parametern der vorliegenden Arbeit
bzw. den Werten von Kdénigsberger et al. [56] ergeben, basiert natlrlich auf den
unterschiedlichen experimentellen Daten, die zur Ermittlung dieser Parameter
benutzt wurden.

Abbildung 3.7 zeigt die Spurenaktivitatskoeffizienten ycg,2- und yyco,-, die ent-
sprechend der Konvention v4(NaClO4) = Yn,+ = Ycio, Mit den verschiedenen
Parametersatzen berechnet wurden. Wahrend ycq,2- jeweils schon bei | < 0.5 mol/kg
auf niedrige Werte absinkt und dann bei | > 2 mol/kg nahezu konstant bleibt, ergeben

1-0 l|'l|ll|lIllllllIIIIIIIIIIIIIIIIII

i
04 ] Pitzer-Modell (NaClO,) i
o (a) diese Arbeit |
Kénigsberger et al. |
Tl cO 32 1
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Abb. 3.7. Verlauf der Spurenaktivititskoeffizienten von HCO3~ und CO32- als Funktion
der NaClOg4-Molalitat bei 25°C

(a) - diese Arbeit: GHCO?’-/C]O4- = 0095, WHCO3'/CIO4”/N8+ =-0.010
Bco,2/ci0, = 0215 Weo,2/ci0,7Na = - 0.024
(b) - - - Konigsberger, Schmidt und Gamsjager [56]:
Onco,cio, = 0:081; Whco,/ci0,/Nat = - 0.019
Bco,2/c10,- = 0-071; Yeo,2/c10,/Na+ = - 0.006




-35-

sich mit den beiden unterschiedlichen Satzen von terndren Parametern stark
unterschiedliche Kurvenverlaufe fur yyco,- . Mit den Parametern der vorliegenden
Arbeit erhédlt man einen fiir 1:1 - Elektrolyten typischen Kurvenverlauf mit einem
Minimum bei | = 1 mol/kg. Die Parameter von Konigsberger et al. [66] bewirken
hingegen bei | > 4 mol/kg eine emeute Abnahme von Yycq,- und damit einen S -
férmigen Kurvenverlauf. Die Ursache dafr liegt im betragsmaBig relativ groBen Wert
flr Wyco,7c10,/ma+ UNd den entgegen gesetzten Vorzeichen der Parameter 8¢,2cio,-
und Wyco,/cio,/nat - FUr den vorliegenden Fall, daB die Gesamtionenstarke allein
durch die NaClO4-Konzentration gegeben ist und alle anderen lonen als
Spurenkomponenten betrachtet werden, hangt In y von einem linearen Term 0-lpy
und einem quadratischen Term -l ab. Die unterschiedlichen Vorzeichen von
und Y beeinflussen daher auf entgegengesetzte Weise den berechneten Spuren-
aktivitatskoeffizienten, wobei sich der 6 -Parameter mehr im Bereich mittlerer
lonenstarken und der y - Parameter mehr im Bereich hoher lonenstarken auswirkt.
Die geringe Anzahl experimenteller Daten erlaubt jedoch im Grunde genommen
keine Separierung dieser beiden Einflisse.

Ahnliche Beobachtungen zeigten sich auch bei der Anpassung der Parameter in der
vorliegenden Arbeit. Die experimentellen Werte von log K'2 und log K'HK'1K'2 werden
durch das Pitzer-Modell am genauesten beschrieben anhand betragsméaBig groBer
0 - und y - Werte mit entgegengesetztem Vorzeichen, sowohl fir HCO3- als auch fur
COz2-. Fur den Fit mit der niedrigsten Standardabweichung miissen jedoch
unrealistische, S - férmige Kurvenverlaufe von yycq,- und sogar von yeop,2- in Kauf
genommen werden (Abb. 3.8). Um dies zu vermeiden wurde der Wert Yyco,-ci0,/na*
stufenweise bei kleineren Zahlenwerten fixiert. Als Konsequenz ergaben sich dann
auch fiur alle anderen 6 - und y - Parameter betragsméaBig kleinere Werte. Die
Ergebnisse der verschiedenen Fitvarianten sind im Anhang (Appendix 9) zusam-
mengefaf3t.

Die Standardabweichung zwischen experimentellen und berechneten log K's - und
log K'vK'1K'2 - Werten wird durch das Fixieren des Parameters Wyco,cionat  Pei
einem Wert von - 0.010 nur relativ wenig beeinfluBt und liegt weiterhin im Rahmen
des jeweiligen experimentellen Fehlers. Da auf diese Weise jedoch wesentlich
realistischere Kurvenverlaufe flr yyco,- und yco,2 resultieren (Abb. 3.7 und 3.8),
werden diese Ergebnisse bevorzugt.
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Abb. 3.8. Verlauf des Spurenaktivitdtskoeffizienten von CO32- als Funktion der
NaClO4-Molalitét bei 25°C, berechnet mit folgenden ternaren Parametern:

(@ — Bco,2/c10,- = 0-21; Weo,2/c10,/Nat = - 0.024
(b) --- eco32~/Clo4- = 0.275, \IICO32'/CIO4'/N3+ = -0.046

3.2.3. Analoge Untersuchungen in NaCl-Lésung

Parallel zu den Untersuchungen in 0.1 - 5 M NaClO4 wurden die Dissoziations-
konstanten von HoO und H2COg, d.h. log K'y, log K'2 und log K'yK'{K's, auf analoge
Weise auch in 5.0 M NaCl bestimmt. Die Ergebnisse der jeweiligen Mef3reihen sind
im Anhang an der entsprechenden Stelle mitaufgefiihrt (Appendix 1 - 4). Fur das
System Na*/H*/OH/HCO3/CO42/CI/H,0 liegt bereits ein kompletter Satz von
Pitzer-Parametern vor [24-28] (Appendix 8), der sich auf zahlreiche unterschiedliche
experimentelle Daten stutzt. Mit diesem Datensatz lassen sich zuverlassige Werte
fir die Dissoziationskonstanten von H2O und HoCOg in NaCl-Lésung berechnen.
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Tabelle 3.4 zeigt die in 5 M NaCl experimentell bestimmten Daten im Vergleich zu
den anhand der bekannten Pitzer-Parameter berechneten Werten. Die kirzlich bei
verschiedenen NaCl-Konzentrationen ermittelten Werte von Runde [21] beruhen
ebenfalls auf der in Kapitel 2 beschriebenen MeBmethode fiir log [H*]. Die Gleich-
gewichtskonzentrationen von HCO3- und CO32- wurden durch pbtentiometrische
Titration bestimmt. Aufgrund der analogen experimentellen Bestimmungsmethoden
werden die Ergebnisse von Runde [21] ebenfalls miteinbezogen in den Vergleich
zwischen den experimentellen und berechneten Gleichgewichtskonstanten log Ky,
log K'2 und log K'yK'1K'2, in den Abbildungen 3.9 - 3.11 graphisch dargestellt als
Funktion der NaCl-Molalitat.

Tabelle 3.4. Dissoziationskonstanten von H,0 und H>CO3 in NaCl-Lésung bei 25°C;
experimentell bestimmte und anhand bekannter Pitzer-Parameter berech-
nete Werte fiir log K'y, log K'2 und log K'yK'1K'2

molare Skala molale Skala
| (mol/lL) log K'w (exp) [ (mol/kg) log K'y (exp) log K'y (calc)
0.1 -13.80 -13.79
1.0 - 18.79 -18.78
3.0 -14.02 - 13.98
32 -14.07 - 14.01
5.0 -14.60 £ 0.04 5.6 -14.50 £0.04 -14.43
-14.58+0.04 * -14.48 £0.04 *
I (mol/l) log K'2 (exp) I (mol/kg) log K'z (exp) log K's (calc)
0.1 -9.73+0.15 010 -9.73£0.15 -9.88
1.0 -9.49+0.16 1.02 -9.48%0.16 -9.54
3.0 - 9.55 +0.15 3.2 -9.52+0.15 - 9.51
5.0 -9.84+0.16 5.6 -9.79+0.16 -9.80
-9.86+0.05* -9.81+0.05~

| (mollL) log K'nK'2K's (exp)

I (mol/kg) log K'yK'2K'2 (exp) log K'yK'2K's (calc)

0.1 -17.43+0.13
1.0 -17.13+0.14
3.0 -17.40+0.13
5.0 -18.14 £ 0.11
-18.24 £ 0.09 *

010 -1743%0.13
1.02 -1710%+0.14
3.2 -17.31 £0.13

5.6 -17.99 £ 0.11
-18.09£0.09 *

-17.50
-17.07
-17.29
-17.90

* diese Arbeit; alle anderen Daten: Runde [21]
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Abb. 3.9. lonenprodukt des Wassers als Funktion der NaCl-Konzentration;
Vergleich zwischen experimentellen Daten (diese Arbeit, Runde [21], Harned
und Owen [41]) und der anhand des Pitzer-Modells berechneten Kurve
(molale Skala, 25°C)

Die experimentell bestimmten lonenprodukte des Wassers stimmen gut Uberein mit
den berechneten Werten (Abb. 3.9). Die zugrunde liegenden ternédren Pitzer-
Parameter basieren auf dlteren experimentelle Daten von Harned und Owen [41]
(log K'w - Werte und Aktivitatskoeffizienten von HCI in bis zu 3 M NaCl-Lésung).

Im Gegensatz zu den Ergebnissen in NaClO4-Losung, stimmen in NaCl-Lésung die
experimentell bestimmten Dissoziationskonstanten von HoCOs, log K'2 (Abb. 3.10)
und log K'yK'1K'2 (Abb. 3.11), gut Uberein mit den Wenrten, die sich anhand des
vollsténdigen Satzes von Pitzer-Parametern berechnen lassen. Lediglich der in 5.6 m
NaCl bestimmte Wert fir log K'yK'1K'2 weicht etwas starker ab vom berechneten
Wert. Selbst diese Abweichung (A = 0.09 bzw 0.19) ist jedoch vergleichsweise
niedrig gegentber den Diskrepanzen von bis zu 0.5 logarithmischen Einheiten, die
bei hohen NaClO4-Konzentrationen beobachtet wurden.

Die Ubereinstimmung zwischen den experimentellen und den berechneten Werten
far log K'w, log K'2 und log K'yK'1K'2 in NaCl-Lésung kann als Beleg dafiir gewertet
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Abb. 3.10. Zweite Dissoziationskonstante von HoCO3 als Funktion der NaCl-Konz.;
Vergleich zwischen experimentellen Daten (diese Arbeit, Runde [21]) und
der anhand des Pitzer-Modells berechneten Kurve (molale Skala, 25°C)
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Abb. 3.11. Die Konstante log K'yK'{K's als Funktion der NaCl-Konzentration;
Vergleich zwischen experimentellen Daten (diese Arbeit, Runde [21]) und
der anhand des Pitzer-Modeils berechneten Kurve (molale Skala, 25°C)
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werden, daf3 die in der vorliegenden Arbeit benutzte MeBanordnung und pH-Meter-
Eichung sowie die angewandten Methoden zur Bestimmung der Gleichgewichts-
konzentrationen von H+, OH-, HCO3" und CO32- zuverlassige Ergebnisse liefern.
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Bestimmung der Beziehungen zwischen dem gemessenen Wert pHexp und der

analytischen H+- bzw. OH"-Konzentration

a) die Beziehung zwischen pHeyxp und log [H+]

I (mol/L) Lésung log [H*] PHexp (PHexp + log [H*])
NaClO4
0.1 0.10 M HCIO4 -1.00 1.09 0.09
0.01 M HCIO4/0.09 M NaClO4 -2.00 2.08 0.08
0.005 M HCIO4 / 0.095 M NaClOy4 -2.30 2.40 0.10
1.0 0.1 M HCIO4/ 0.90 M NaClOg4 -1.00 0.76 -0.24
0.05 M HCIO4/ 0.95 M NaClO4 -1.30 1.06 -0.24
0.01 M HCIO4/0.99 M NaClO4 -2.00 1.78 -0.22
0.002 M HCIO4 / 0.998 M NaClOg4 -2.70 2.50 -0.20
3.0 0.10 M HCIO4 / 2.90 M NaClO4 - 1.00 0.27 -0.73
0.03 M HCIO4 / 2.97 M NaClO4 -1.52 0.79 -0.73
0.01 M HCIO4/2.99 M NaClO4 -2.00 1.30 -0.70
0.003 M HCIO4 / 3.00 M NaClO4 -2.52 1.81 -0.71
5.0 0.10 M HCIO4 / 5.00 M NaClO4 -1.00 -0.26 -1.26
0.083 M HCIO4 / 5.00 M NaClO4 -1.52 0.25 -1.27
0.01 M HCIO4/5.00 M NaClOg4 -2.00 0.75 -1.25
0.005 M HCIO4 / 5.00 M NaClO4 -2.30 1.06 -1.24
NaCl
5.0 0.10 M HCI/ 5.00 M NaCl - 1.00 -0.17 -1.17
0.05 M HCI / 5.00 M NaCl -1.30 0.11 -1.19
0.02 M HCI/ 5.00 M NaCl -1.70 0.52 -1.18
0.01 M HCI/5.00 M NaCl -2.00 0.82 -1.18
0.005 M HCI/5.00 M NaCl -2.30 1.14 -1.16
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b) die Beziehung zwischen pHexp und log [OH7]

| (mol/L) Loésung log [OH]  pHexp  (PHexp - log [OH])
NaClO4
0.1 0.10 M NaOH -1.00 12.89 13.89
0.05 M NaOH /0.05 M NaClO4 -1.30 12.60 13.90
0.01 M NaOH /0.09 M NaClOy4 -2.00 11.86 13.86
1.0 0.10 M NaOH /0.90 M NaClO4 -1.00 12.61 13.61
0.01 M NaOH /0.99 M NaClO4 -2.00 11.58 13.58
0.001 M NaOH /0.999 M NaClOy4 - 3.00 10.55 18.55
3.0 0.333 M NaOH / 2.667 M NaClO4 -0.48 13.02 13.50
0.10 M NaOH /2.90 M NaClO4 -1.00 12.54 13.54
0.02 M NaOH /2.98 M NaClO4 -1.70 11.86 13.56
0.002 M NaOH /2.998 M NaClO4 -2.70 10.75 13.45
0.001 M NaOH / 2.999 M NaClO4 - 3.00 10.42 13.42
5.0 0.10 M NaOH / 4.90 M NaClO4 -1.00 12.61 13.61
0.03 M NaOH / 4.97 M NaClOg4 - 1.52 12.13 13.65
0.01 M NaOH /4.99 M NaClO4 -2.00 11.67 13.67
0.005 M NaOH / 4.995 M NaClO4 -2.30 11.35 13.65
NaCl |
5.0 0.10 M NaOH / 4.90 M NaCl -1.00 12.38 13.38
0.05 M NaOH / 4.95 M NaCl - 1.30 12.10 13.40
0.02 M NaOH / 4.98 M NaCl -1.70 11.72 13.42
0.01 M NaOH /4.99 M NaCl -2.00 11.42 13.42
0.005 M NaOH / 4.995 M NaCl -2.30 11.10 13.40
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Potentiometrische Titrationen zur Bestimmung von log K'yK'1K'2 aus der CO32--
Konzentration und log K'o aus dem Pufferpunkt der Titrationskurve

I = 0.1 mol/L (NaClOy)
titrierte Losung: 6 mL 0.05 M NapCOg3 + 0.75 mL 0.1 M NaHCOg3 + 5.25 mL 0.1 M NaClO4

(keine Gleichgewichtslésung; Der Pufferpunkt wird nur dann durchschritten,
wenn zu Beginn der Titration mehr CO32- als HCO3™ vorliegt. In Lésungen,
die bei | = 0.1 mol/L im Gleichgewicht mit pCO» = 10-3:52 atm stehen, gilt
jedoch stets [HCOg7] > [CO327].)

titriert mit 0.1 M HCIO4
Pufferpunkt: pHexp = 10.03 => log K'2 = - 9.92

I = 1.0 mol/L. (NaClQOy)
titrierte Losung: Gleichgewichtslésung (15 mL);

PCOZ = 10-3:52 atm, pHeyp = 9.80, log [H*] = -10.023

titriert mit 0.30 M HCIO4 / 1.0 M NaClO4
Aquivalentpunkt der 1.Stufe: np+ = 0.30 mmol/mL - 5.7 mL "= 1.71 mmol

=> log [CO32] = - 0.94 => log K'yK'1K's = -17.47

Pufferpunkt: pHexp = 9.41 => log K'2 = - 9.63

| = 3.0 mol/L (NaClOg)
titrierte Losung: Gleichgewichtslésung (10 mL);

pCO2 = 10-3'52 atm, pHexp = 9.52, |Og [H+] = '10.244

titriert mit 0.25 M HCIO4 / 3.0 M NaClOy4
Aquivalentpunkt der 1.Stufe: ny+ = 0.25 mmol/mL - 4.0 mL = 1.00 mmol

=> log [CO32] =-1.00 =>log K'yK'K's = -17.97

Pufferpunkt: pHeyp = 9.08 => log K'2 = - 9.80

| = 5.0 mol/L. (NaCl)
titrierte Losung: Gleichgewichtslosung (10 mL);

p002 = 10-352 atm, pHexp = 9.26, |Og [H+] — '10.44

titriert mit 0.207 M HCI / 5.0 M NaCl
Aquivalentpunkt der 1.Stufe: ny+ = 0.207 mmol/mL - 6.9 mL = 1.43 mmol

=> log [CO32] = - 0.85 => log K'yK'{K's = -18.21

Pufferpunkt: pHeyp =8.70 => log K'2 = -9.88
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Appendix 3

Experimentelle Bestimmung von log K's nach Gl. (2.23) aus der H+-Konzentration
in NaHCO3 / NapCO3 / NaClO4 - MaBlésungen

I (mol/L) Lésung log [HY] logK's
NaClOg4
0.1 0.010 M NaHCO3/ 0.010 M Nay,COj3 / 0.070 M NaClO4 -9.90  -9.90
1.0  0.050 M NaHCOg3/0.050 M NasCOg / 0.850 M NaClOy4 -969  -9.69
3.0 0.050 M NaHCOg3/ 0.050 M NaoCO3/2.85 M NaClOg4 -9.82 -9.82
5.0 0.100 M NaHCO3/0.100 M NaxCO3/ 4.70 M NaClO,4 -10.20 -10.20
0.030 M NaHCO3/0.030 M Na,CO3/4.91 MNaClOg -10.19 - 10.19
0.1081 M NaHCO3 / 0.0564 M NapCO3 / 4.75 M NaClOy4 -9.92  -10.20
0.1045 M NaHCO3 / 0.0777 M NaoCO3 / 4.75 M NaClOy4 -10.05 -10.18
NaCl
5.0 0.100 M NaHCOgz/0.100 M NaoCO3 / 4.70 M NaCl -9.86  -9.86

0.030 M NaHCO3/ 0.030 M NapCO3/ 4.91 M NaCl -9.84 -9.84
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Appendix 4

Experimentelle Bestimmung der Gleichgewichtskonzentrationen von H+ und CO32-
und die daraus ermittelten Werte log K'yK'1K'2 (molare Skala, 25°C)

(molL)  pHexp log [H*] (2[CO32] + [HCOg]) log [HCOgz] log [COa2] log K'K'K'2

0.1 M NaClO4
(0.113) 970 -9.59 0.051 -1.58 -1.90 -17.56
1 M NaClO,4
(1.12) 9.80 -10.023 0.292 -1.28 -0.92 -17.45
-0.94*%  -17.47
(1.17) 9.88 -10.103 0.401 -1.21 -0.77 -17.46
(145)  10.11 -10.333 1.00 -1.01 -0.35 -17.50
3 M NaClO4
(3.03) 9.30 -10.024 0.086 -1.70 -1.48 -18.01
(3.10) 9.52 -10.244 0.227 -1.46 -1.02 -17.99
-1.00 * -17.97
(3.21) 9.68 -10.404 0.486 1.27 - 0.67 -17.96
(3.32) 9.78 -10.504 0.718 -1.19 -0.49 -17.98
5 M NaClOy4
(5.04) 9.25 -10.51 0.100 -1.71 -1.39 -18.89
(5.09) 9.42 -10.68 0.216 -1.52 -1.03 -18.87
5 M NaCl
(5.04) 9.00 -10.18 0.095 -1.74 -1.42 -18.26
(5.14) 9.27 -10.45 0.301 1.47 -0.87 -18.25
9.26 -10.44 ~ -0.85*  -18.21

* bestimmt durch potentiometrische Titration;
alle anderen: [CO32] bestimmt durch Gesamtcarbonattitration
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Appendix 5

Zur Umrechnung von Konzentrationen, Gleichgewichtskonstanten und Aktivitéats-
koeffizienten von der molaren auf die molale Konzentrationsskala

< Konzentrationen >

molare Konzentration c¢; = Mol der geldsten Substanz i pro Liter Lésung
molale Konzentration  mj = Mol der geldsten Substanz i pro Kilogramm Lésungsmittel

Die Beziehungen zwischen der molaren und der molalen Konzentration sind gegeben durch

Ci
mj = (A1)
d - (cj M; /1000)
bzw.
1000 d mj
Ci = (AQ)
m; M; + 1000
M; = Molmasse der gelésten Substanz i (NaClO4: Mj =122.44 g mol1)
d = Dichte der Lésung (g cm3) )
Umrechnungstabelle (aus Ref.[36], S. 439):
¢ (mol L") m/c (Lkg™)
NaClO4 NaCl
0.1 1.0073 1.0046
0.2 1.0118 1.0064
0.5 1.0256 1.0120
1.0 1.0499 1.0218 * exp. bestimmt anhand Dichtemessung
1.5 1.0759 1.0323 mit einem bei 25°C thermostatisierten
2.0 1.1037 1.0434 Dichtemessgerat DMA 601 (Fa. Paar)
3.0 1.1652 1.0672 5.0 M NaClO4'H»0 (p.a., Fa. Merck):
4.0 1.2364 1.0933 d=1.380 g cm3
5.0 1.302 % 1.1218
NaClOy: NaCl:
Ci Ci
mj = mj =

1- 0.0473 ¢ 1- 0.0212 ¢
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< Gleichgewichtskonstanten >

Liegen die am Gleichgewicht beteiligten Spezies j in Spurenkonzentrationen vor, so ist das
Verhaltnis mj/cj gegeben durch das Verhaltnis m/c des Hauptelektrolyten (NaClO4). Daraus
folgt:

log K'(m)(mol" kg™) = log K'(g)(mol" L) + n log (m/c) (A3)
log K logKyw  log Ky log K'y log K'a log K'py K'1K's
n n=2 n=1 n=1 n=1 n=3

< Aktivitdtskoeffizienten >

Die partielle molare freie Enthalpie (chemisches Potential ;) einer geldsten Substanz i ist
gegeben durch die Konzentration und den Aktivitatskoeffizienten auf der jeweiligen Konzen—
trationsskala [24,41]:

Hi = W)+ RTINXiYix) = Wim) + RT Inmi¥im) = W) + RT In Ci*¥i(c) (Ad)

Index (x): Molenbruchskala, Index (m): molale Skala, Index (c): molare Skala

Die Standardzustédnde p°; sind blicherweise so definiert, daB die Aktivitatskoeffizienten
Yi(x), Yi(m) und Yi(c) in unendlich verdlnnter Losung gleich 1 werden [41]:

1000 1000 d°
Kix) = Wim) + RTIn v = Wic) +RTIn M- (A5)
S S
d.h.
Mg Mg "o
X: « = my . = Cr —_
00 = MM 000 O Y000 e

Ms = Molmasse des Lésungsmittels (HoO: Mg = 18.0152 g Mol-1)
d° = Dichte des reinen Lésungsmittels (H2O: Mg = 0.9971 g cm3 at 25°C)
Fir die Umrechnung zwischen molaren und molalen Aktivitatskoeffizienten gilt somit [24]:

Ci
m; d°

Yi(m) = Yi(c) (A7)
bzw.
i
Yi(c) = Yi(m)—gi'— d° (A8)
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Appendix 6

Experimentell bestimmte Dissoziationskonstanten von HoO in NaClOg4-Lésung
(molale Skala, 25°C)

I (mol/kg) log K'y
diese Arbeit Literaturdaten

0 - 13.997 Harned et al.[41]
0.1007 -13.78 £ 0.03 -18.77 £0.01 Fischer, Byé [42]
0.50 -13.73 Lagerstrém[43]
0.51 -13.72+£0.01 Fischer, Byé [42]
1.05 -13.77 £ 0.04 -13.76 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
2.2 -13.88 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
3.0 -14.03 Lagerstrom [43]
3.5 -14.08 £ 0.07 -14.07 £ 0.01 Fischer, Byé [42]
4.6 -14.24 +0.02 Fischer, Byé [42]

6.5 -14.67 £ 0.06
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Experimentell bestimmte Dissoziationskonstanten von HoCOg3 in NaClO4-Lésung

(molale Skala, 25°C)

i(mol/kg) log K'y log K'y log K'yK'y log K'o log K'yK'1K'2 Ref.
0 -1.464 -6.352 -7.815 -10.329 -18.144 Harned et al. [45-47]
-6.358 -10.334 Nakayama [48]
0.1007 -9.91+0.05 -17.55+0.09 diese Arbeit
-6.13 -9.93 " -17.52* Mac Innes et al. [44]
-1.47 -6.12 (in NaCl) Harned et al. [45-47]
-7.72 -9.95+0.03 -17.67+0.03 Maya [7]
-17.41+0.10* Meinrath, Kim [19]
-17.44 £0.09 * Runde, Kim [20]
0.304 -7.52 -9.75 -17.27 Bilinski, Schindler [52]
0.68 -7.56 £0.01 -9.53+£0.01 -17.09+0.02 Cantrell, Byrne [53]
0.72 -9.54 Byrne, Miller [54]
1.0 -1.51 -6.04 -7.55+0.01 -9.57+0.02 -17.12+0.02 Sillén et al. [49,50]
1.05 -9.64£0.06 -17.40+0.10 diese Arbeit
-6.01 -9.563+0.02 Maya [8]
-9.48 Byrne, Miller [54]
-9.563+0.05 Bricher et al. [17]
3.0 -7.80 -9.57 -17.37 Riesen [51]
3.5 -9.74 +0.05 -17.79+0.12 diese Arbeit
-1.55 -6.33 -7.88+0.01 -9.56+0.02 -17.45+0.02 Sillén et al. [49,50]
-7.86 -9.55 -17.41 £0.03  Grenthe, Vitorge et al.
[11-15]
-9.83+0.03 Bricher et al. [17]
6.5 -10.08 +0.04 -18.54+0.08 diese Arbeit

* aus Originaldaten umgerechnet mit log yy+ = - 0.10
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Appendix 8

Fur die Berechnungen in Kapitel 3 benutzte Pitzer-Parameter und
Gleichgewichtskonstanten

bindre Wechselwirkungsparameter

B B c? " Ref.
Na+/CI- 0.0765 0.2664 0.00127  [24,25]
Na+/ClO4- 0.0554 02755 -0.00118  [24,25]
Na*/OH- 0.0864  0.253  0.0044  [24,25]
H+/CI- 0.1775  0.2945  0.00080  [24,25]
H*/ClO4- 0.1747 02931  0.00819  [24,25]
Nat/COg2"  0.0362  1.51 0.0052  [24,27]
Na*/HCOs~  0.028  0.044 0 [24,27]

terndre Wechselwirkungsparameter

i/jlk 0ij Wijk Ref.
H+/Na+*/Cl- 0.036 - 0.004 [24,26]
OH-/Cl-/Nat -0.050 -0.006 [24,26]
CO32-/Cl-/Na+ -0.02 0.0085 [24,28]
HCO3-/Cl-/Na* 0.03 -0.015 [24,28]
H+/Na*/ClO4" 0.036 -0.016 [24,26]
OH-/CIO4 /Nat -0.032 0 diese Arbeit
CO32-/Cl047/Na+  0.21 -0.024  diese Arbeit
HCO3"/CIO4/Na*+  0.095 - 0.010 diese Arbeit
OH-/CO32"/Na*+  0.10  -0.017 [24,28]

HCO3/COz2-/Nat - 0.04 0.002 [24,28]

thermodynamische Gleichgewichtskonstanten [55]
log Ky = - 13.996

log Ko = -10.330
log KHK1K> = - 18.164

In dieser Tabelle nicht aufgefuhrte Pitzer-Parameter wurden gleich Null gesetzt.
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Appendix 9

Least squares Fits zur Bestimmung der ternaren Wechselwirkungsparameter fiir
HCO3" und CO32" in NaClO4-Lésung

benutzte 8co,2/c10, Yeos2ici0,Mat Oncoyicio, Waeosclo,mat Standard-
exp. Daten * abweichung
A1,A2,A3,A4 0.274 -0.045 0.089
A1,A3 A4 0.230 - 0.031 0.034
0140  (0)** 0.092
A1,A2,A3,A4 0.275 -0.046 0.195 -0.044 0.064
B1,B2,B3,B4
A1,A3,A4 0.231 - 0.031 0.151 -0.030 0.023
B1,82,B3,B4
0.215 - 0.026 0.122 (- 0.020)** 0.025
0.206 -0.023 0.108 (- 0.015)** 0.030
0.198 - 0.020 0.094 (- 0.010)** 0.035
0.190 -0.017 0.079 (- 0.005)** 0.043
0.182 -0.014 0.065 (0)** 0.049
A1,A2,A3,A4 0.226 -0.028 0.097 (- 0.010)** 0.075
B1,B2,B3,B4
A1,A3,A4 0.198 - 0.020 0.094 (- 0.010)** 0.035
B1,B2,B3,B4
A1,(A2),A3,A4 0213  -0.024 0.095 (- 0.010)** 0.054
B1,B2,B3,B4

(A2: halbe Gewichtung)

*

A1: log K'yK'i{K'2 (0.1 m NaClOy) ** fixierter Wert
A2: log K'yK'1K'2 (1.05 m NaClOy)

A3: log K'yK'1K'2 (3.5 m NaClOy)

A4: log K'yK'{K'2 (6.5 m NaClOg)

B1: log K'2 (0.1 m NaClOy)

B2: log K's (1.05 m NaClOy)

B3: log K's (3.5 m NaClOy)
B4: log K's (6.5 m NaClOy)
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