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Allgemeines. 957

Neuntes Buch.

Ionengleichgewichte.
(Elektrolytische Gleichgewichte.)

442. Allgemeines. Von der Ionisation der Gase unterscheidet sich
diejenige nicht gasformiger Systeme grundsiitzlich dadurch, daB hier
die chemische Natur des Systems eine wesentliche Rolle spielt, wihrend
das bei Gasen nicht der Fall ist (s. oben S. 120). Ferner ist die Gas-
ionisation als ein voriibergehender Zwangszustand charakterisiert,
der nach einiger Zeit von selbst wieder dem normalen (ionenfreien) Zu-
stande Platz macht. Im Gegensatze dazu ist die Ionisation anderer
Systeme dauernd, stellt mithin einen Gleichgewichtszustand dar,
der sich auch nach voriibergehenden Storungen durch duBere Einfliisse
(Temperatur, Druck) immer wieder in der urspriinglichen Weise ein-
stellt; es handelt sich demnach um echte Gleichgewichte. Dafl die
Lage dieser Ionengleichgewichte durch die Grofe der in Wechselwir-
kung tretenden Affinititen bedingt sein muB, war oben (3. 115, 117 und
135) bereits angedeutet worden. Wenn wir das auf S. 135 benutzte Bei-
spiel beibehalten und auf die hier anzunehmenden Verhiltnisse das
Massenwirkungsgesetz anwenden, erhalten wir die folgenden Beziehungen:

L HO=H+C; K ="0
m o=+ K=41l
m. B o=H+c; K=1F0
IV. CI' =Cl+ ' M:%"G#

Hierbei bedeuten K, usw. die Gleichgewichtskonstanten der Reaktionen I usw.
Endlich gilt noch fiir die Reaktion

V. HCl14+"'=H + d,
die zu dem lonengleichgewichte im engeren Sinne fiihrt, die Beziehung
[H]-[C] _
a7 = R
Driicken wir nunmehr [H'] mit Hilfe der Gleichung fiir K;, [CI'] ebenso

durch K, {HCI] durch K; und endlich ['] durch K; aus, so heben sich
simtliche Konzentrationen, und es bleibt als Ergebnis

KBk
® K;-K,
Kiister-Thiel, Lehrbuch der allgemeinen Chemie. 61
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Wir erkennen sogleich, da wir eine Konsequenz der auf S. 730 be-
sprochenen Regel tiber die Behandlung zusammengesetzter Gleichgewichte
vor uns haben. Unsere Gleichgewichtsgleichung wird ja offenbar durch
Addition der Gleichungen I und II und Subtraktion der Gleichungen
III und IV von dieser Summe erhalten. Dem entspricht die Vereinigung
der Konstanten K, bis K, zur Konstante des zusammengesetzten Gleich-
gewichtes, K.

Nun hat K,, wie leicht einzusehen, einen um so hoheren Wert, je
mehr von den freien Komponenten im Gleichgewichte neben der Ver-
bindung vorhanden ist — wir sehen jetzt von unserem speziellen Falle
ab und betrachten Ionengleichgewichte schlechthin — d. h. je grifler
die bei der Spaltung der Verbindung vom System geleistete Arbeit oder
je kleiner die Affinitit der Komponenten zueinander ist. Ganz analog er-
geben sich um so groBlere Werte von K; und K,, je geringer die Affinitit
der Ionenbildung, d. h. die Elektroaffinitit (3. 118) der Komponenten un-

serer Verbindung ist. Ferner wird sich in —é die ,,Affinitit" der Elektronen

zueinander ausdriicken, d.h. die gegenseitigze Anziehung, die Elementar-
quanta entgegengesetzter Elektrizitit in dem gedachten Medium auf-
einander ausiiben.

Demnach haben wir in K; den Ausdruck der gleichzeitigen Wir-
kung aller hier in Frage kommenden Affinititsbeziehungen zu sehen, und
zwar ist K; um so grofler, je grofer die Elektroaffinitit der Ionensub-
strate (je kleiner K; und K,) und je kleiner ihre gegenseitige Affinitit
(je grofer K,) und die gegenseitige , Affinitit" der Elektronen (je grofer
K;:) ist. Da nun die letztgenannte , Affinitit" vom Medium abhingt und
zwar in der Weise, dafl eine hohe Dielektrizititskonstante des Mediums
eine geringe gegenseitige Anziehung der Elektronen (also ein grofes K,)
bedingt, so erhellt daraus die Bedeutung der Natur des LoOsungsmittels
fiir die Lage von Ionengleichgewichten, wovon bereits auf S. 135 die
Rede war.

In K; steckt noch [*'], die ,,Konzentration des Neutrons. Ob man
diese iiberall im Raume gleich oder in verschiedenen Medien verschieden
annehmen will, ist im Grunde wohl unwesentlich. In einem gegebenen
Medium wird, Konstanz von [ '] vorausgesetzt, jedenfalls

[H]-[Cr)
[HC]]

um wieder auf unser friiheres Beispiel zuriickzugreifen, und Analoges.
mul} fiir beliebige Fille von lonengleichgewichten gelten.

Da aus der Bedeutung der Grofen K, bis K, sowie ['] zu schlielen
ist, daB keine von ihmen den Wert 0 oder « annehmen kann, so folgt
fiir K; unter allen Umstinden ebenfalls ein von 0 und « verschiedener
Wert. Mithin miissen in allen Systemen, in denen die oben genannten
Affinititsbeziehungen wirksam sind, nichtionisierter Stoff und Ionen
nebeneinander vorkommen, wenigstens bei endlichen Verdiinnungen.

Die Lage der Ionengleichgewichte variiert von System zu System
auflerordentlich stark. Am genauesten erforscht ist sie in fliissigen
Systemen, vor allem in wiisserigen Losungen. Auch in festen Systemen
sind nach den vorstehenden Uberlegungen solche Gleichgewichte anzu-
nehmen. Wenn ihre Messung sich auch bisher — aus den mehrfach
erorterten Griinden — nicht hat ausfiihren lassen, so haben sich doch

ZKS'[.']:KG!
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in neuerer Zeit die Anzeichen gemehrt, die auf elektrolytische Leit-
fihigkeit nicht nur im amorphen, sondern auch im kristallisierten Zu-
stande hindeuten. Da quantitative Ergebnisse hinsichtlich der Gleich-
gewichtslage noch nicht vorliegen, so sei an dieser Stelle nur ganz kurz
auf die Untersuchungen von F. HABEr (und seinen Mitarbeitern)®es,
C. DoerLTER%¢ M. LE Branc und F. Kerscupaum?®® sowie A. HEYD-
WEILLER und I. KOPFERMANN®®% hingewiesen. Es ist sehr wohl ver-
stdndlich, daB bei der Wirkung elektirischer Krifte auf feste Systeme
nur eine (mit den Verhiltnissen in Flussigkeiten verglichen) ganz mini-
male Ionenwanderung erfolgen kann; denn da die Bestandteile solcher
Systeme durch die eine jede Kristallstruktur bedingenden, gestaltenden
Krifte an ihren Ort gebannt sind, so wird es immer nur einem ver-
gleichsweise sehr kleinen Bruchteil der Ionen gelingen, sich dem Zwange
der ,Formenergie” zu entzichen und der Wirkung der elektrischen
Krifte zu folgen — ganz abgesehen von dem tiiberaus hohen Reibungs-
widerstande, den die wandernden Ionen hier erfahren. So kann denn
auch bei recht weitgehender Ionisation das elektrische Leitvermogen
minimal sein, und es erscheint irgendein Riickschlufl aus der Kleinheit
des Leitvermogens auf die Lage des Ionengleichgewichts in solchen Fillen
unzulédssig.

Was gasformige Systeme angeht, so ergibt sich aus der Tatsache,
daf sich auch Edelgase (wie Helium oder Argon) ionisieren lassen, die
Folgerung, daf die Ionisation (soweit sie merkliches Leitvermégen be-
dingt) hier ganz anderer Art sein muB, als in nicht gasférmigen Systemen.
In solchen Fillen kann natiirlich von einem Zusammenwirken der
Affinititsbeziehungen keine Rede sein, da die eben genannte Klasse
von Stoffen iiberhaupt keine Affinitit duBert.

443. Einteilung der Ionengleichgewichte. Wie alle Gleichge-
wichte, lassen sich die lonengleichgewichte nach der Anzahl der vor-
handenen Phasen zuniichst in homogene und heterogene Gleichgewichte
einteilen. Nach dem Vorausgegangenen mufl sich die Behandlung der
homogenen Ionengleichgewichte auf fliissige Systeme beschrinken. Unter
den heterogenen Gleichgewichten spielen die in mehrphasigen fliissigen
Systemen herrschenden eine besondere Rolle, weil sich hier die Lage des
Gleichgewichts eventuell in beiden (oder allen) Phasen quantitativ bestim-
men lifit; jedoch zeigen sich auch hier gewisse Schwierigkeiten, auf die
wir noch zuriickkommen. Ist neben einer {fliissigen Phase eine gas-
formige Phase oder eine (bzw. mehr als eine) feste Phase vorhanden,
so erstreckt sich die lonisation, wie erortert, keinesfalls (in merklichem
Umfange) auf das Gas. Wieweit im festen Zustande Ionisation herrscht,
ist unbekannt; man kommt jedoch fiir die meisten Zwecke mit der Vor-
stellung aus, daBl feste Stoffe nicht ionisiert seien. Das Wesentliche ist
jedenfalls dabei, dafl man in solchen Fillen die Konzentration des un-
gespaltenen Stoffes in einem festen Bodenkorper als Konstante behandeln
darf. Diese Angelegenheit wird uns weiterhin noch beschiftigen.

903 Zusammenfassende Darstellung: Ann. d. Phys. [IV] 26, 927 (1908),
904 Z. 1. Eleklrochem. 14, 552 (1908).
%05 7. f. Elektrochem. 16, 242; 680 (1910); Z. {. physik. Chem. 72, 468 (1910).
996 Ann, d. Phys. [IV] 32, 739 (1910).
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Ein weiteres Unterscheidungsmerkmal ist die Natur der fliissigen
Phase. Ihr Hauptbestandteil ist in den meisten Fillen, die uns beschéf-
tigen werden, ein flissiges Losungsmittel, das den ionisierten Stoff
(oder mehrere Stoffe dieser Art) enthdlt. Es bedarf kaum der Erwih-
nung, dall das Wasser als das gewdhnlichste Losungsmittel, und noch
dazu als solches von besonders hoher Dielektrizititskonstante, hier die vor-
nehmste Rolle spielt. Ionengleichgewichte in nichtwisserigen Losungen
treten demgegeniiber stark in den Hintergrund. Sofern nicht ausdriick-
lich Gegenteiliges vermerkt ist, sind darum-unter Losungen von Elektro--
lyten stets wisserige LOsungen zu verstehen.

Endlich sind noch Zahl und Art der beteiligten Elektrolyte zu
beachten. Wir werden im Anschlufl an die bei sonstigen Gleichgewichten
benutzte Bezeichnungsweise die Gleichgewichtssysteme nach Ordnungen
und Unterordnungen einteilen entsprechend der Zahl der vorhandenen
ionisierbaren Stoffe und der Zahl der auftretenden Phasen. Daneben
kommt noch die Natur der Elektrolyte in Frage. Auch sie spielt eine
entscheidende Rolle fiir die Behandlung derartiger Gleichgewichte. Unter
bindren Elektrolyten verstehen wir solche, deren Molekel bei der Iloni-
sation zwei Ionen liefert, die entweder niedere oder hohere, aber stets
unter sich gleiche Wertigkeit haben konnen. Ternire Elektrolyte geben
in analoger Weise drei, quaternidre vier, quindre usw. eine ent-
gpreﬁchend hohere Zahl von Molen Ionen pro Mol des dissoziierenden

toffes.

Es ist einleuchtend, daf im allgemeinen die Elektrolyte von hoherer
nLihligkeit97 (so moge die soeben gekennzeichnete Eigentiimlichkeit
der Elektrolyte heifien) Ionen von verschiedener Wertigkeit liefern werden.
So entstehen z. B. aus H,SO, die lonen SO/ -+ 2H’, also ein zwei-
wertiges und zwei einwertige, aus H,PO, die Ionen PO,/ und 3H", d. h.
ein dreiwertiges und drei einwertige, aus CaHPO, die Ionen PO/”,
Ca” und H', d. h. je ein dreiwertiges, zweiwertiges und einwertiges lon,
usw. Ausnahmsweise kann aber ein hoherer (mehrzihliger) Elektrolyt
(mit gerader Zihligkeit) auch gleichwertige Ionen liefern, so z. B. der
bimolekulare Fluorwasserstoff H;F, die Ionen 2H -}-2F’; doch ist dieser
ProzeB wohl besser in die beiden Stufen

: I H,F, ~2HF
und II. 2X(HF - H +F)
zu zerlegen.

Uber Stufenzerfall bei mehrzihligen Elektrolyten, die verschieden-
wertige Ionen ergeben, wird noch weiter unten zu sprechen sein.

Nur bei biniren Elektrolyten sind wir in groferem Umfange iiber
die Ionengleichgewichte unterrichtet; die allgemeine rechnerische Behand-
lung der Gleichgewichte von mehrzihligen Elektrolyten ist bisher, mit
vereinzelten Ausnahmen, noch nicht durchfiihrbar.

Wir wollen im folgenden hauptsichlich Ordnung und Unterordnung
der Ionengleichgewichte als Einteilungsprinzip wihlen und die iibrigen
Gesichtspunkte nur gelegentlich nebenher anwenden. Es erscheint zweck-

207 Man konnte also die Bezeichnungen ,binidr“, ,ternic“ usw. zweckmikig durch
die deutschen Worte ,zweizihlig*, ,dreizihlig® usw. ersetzen; jedoch sind die ersteren ein-
gebiirgert, und wir werden uns hier im wesentlichen auf die abgeleitete Bezeichnung
ymehrzihlig® (neben der oben genannten) beschriinken.
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mafig, zunichst die homogenen Gleichgewichte (also diejenigen der
ersten Unterordnung) gemeinsam zu betrachten (von niederer zu hiéherer
Ordnung fortschreitend) und dann erst die Besprechung der heterogenen
Gleichgewichte folgen zu lassen.

444. Die Messung von Ionengleichgewichten. Die Messung der
Konzentration des ionisierten und des nichtionisierten Anteils von Elek-
trolyten ist eine analytische Aufgabe, deren Lisung die Kenntnis typischer
Eigenschaften der genannten Anteile voraussetzt. Es kann sich in unserem
Falle nicht um eine direkte chemische Analyse des Systems in gewdhn-
lichem Sinne handeln, sondern nur um Bestimmungen, die auf der
Kenntnis des Zusammenhanges zwischen der Zusammensetzung und ge-
eigneten Eigenschaften beruhen; denn eine chemische (oder mechanisch-
physikalische) Trennung der Anteile ist hier unmoglich. Wir haben in
derartigen Systemen niamlich Gleichgewichte vor wuns, deren Einstel-
lung praktisch momentan erfolgt, jedenfalls so rasch, dafl es noch
in keinem einzigen Falle, selbst unter an sich giinstigen Versuchsbeding-
ungen, gelungen ist, den Verlauf von Trennung oder Vereinigung der
Ionen zu verfolgen. Mithin gilt fiir unsere Gleichgewichte in besonderem
MaBle das, was auf S. 614 iiber Gleichgewichte von groBler Beweg-
lichkeit gesagt worden ist.

Man kann Bestimmungen aus dem Zusammenhange zwischen Eigen-
schaften und Konzentration (also ohne eigentliche Trennung) als physiko-
chemische Methoden bezeichnen und kommt dann zu folgender Ein-
teilung der Verfahren zur Messung von Ionengleichgewichten.

I. Indirekte physikochemische Methoden.

Man benutzt Eigenschaften, die dem ungespaltenen und dem gespal-
tenen Anteile gemeinsam, aber in verschiedenem Mafle, eigen sind. In
diesem Sinne wird zurzeit nur die molare Konzentration verwandt,
die sich aus der Messung der Siedepunktserhohung oder Gefrierpunkts-
erniedrigung ergibt (Messungen von osmotischen Drucken kommen
mangels gentigend halbdurchlissiger Membranen in der Mehrzahl der Fille
nicht in Frage). Die Ionen verhalten sich wie selbstindige Molekelarten,
und darum mub die molare Konzentration von Elektrolytlosungen groBer
sein, als ohne Ionenspaltung zu erwarten wire. Das Verhiltnis der be-

rngeﬂ

obachteten zur erwarteten Molaritit (Mol-Normalitit), bezeichnet

theor.
man auch als ,Abnormititsfaktor” i. Es ist natiirlich das Reziproke
vom Verhiltnis des beobachteten zum erwarteten Molekulargewichte des
gelosten Stoffes.

Will man aus i den auf den ionisierten Anteil entfallenden Bruch-
teil der Gesamtkonzentration, den ,Spaltungsgrad" des Elektrolyten
(wir werden ihn stets mit y bezeichnen), berechnen, so bedarf man noch
der Kenntnis des Spaltungsschemas, d. h. der Zihligkeit des Elektro-
Iyten. Diese ist nun aber nur bei bindren Elektrolyten eindeutig be-
stimmt. Bei allen mehrzihligen Elektrolyten besteht eine gewisse Un-
sicherheit iiber den Grad, bis zu dem die verschiedenen méoglichen Spal-
tungsstufen an dem Gleichgewichte beteiligt sind. Ein Beispiel wird
das klar machen.
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Wenn der Spaltungsgrad eines binédren Elektrolyten, wie z. B. des
Chlornatriums, aus dem Werte von i ermittelt werden soll, so braucht
man nur zu bericksichtigen, da gemifl dem Schema

NaCl = Na* + CI

jedes Mol dissoziierender Elektrolyt zwei Mole Ionen liefert. Ist mithin
der Bruchteil y der Gesamtmenge des Chlornatriums ionisiert, so sind
2 ¥ Mole Ionen vorhanden. Dazu kommt der undissoziierte Rest von
1 —y Molen NaCl, so daB anstatt eines Mols hier 2y-4-(1 —y)=1--¥
Mole in Losung vorhanden ist. Folglich gilt:

=

1
oder
r=i—1.

Wiirde demnach gefunden, daf irgendeine Kochsalzlésung in einem
gegebenen Volum statt des erwarteten einen Mols 1,75 Mole geldsten
Stoffes enthilt, so ist in diesem Falle

y=175—1=0,75,

d. h. das Kochsalz ist zu 759/, ionisiert.
Liegt ein terniirer Elektrolyt, wie BaCl,, vor, so kionnte man aller-
dings auf Grund des Schemas

BaCl, = Ba" + 2CI'

ebenfalls den Spaltungsgrad berechnen, wenn man (vielleicht mit Rick-
sicht auf sehr groBe Verdiinnung) keinen AnlaB hat, an der reinen Drei-
ziahligkeit zu zweifeln. Denn hier liefert jedes Mol sich ionisierenden
Stoffes drei Mole Ionen, und es ist demnach, falls das vorstehende
Schema allein mabgebend ist, die Molzahl gleich 3y --(1—7y)=14 2y,
und mithin

1+2~ i—1

1= =_ —

1 d 2

Aus demselben i-Werte, wie oben, niamlich 1,75 wiirde sich dann in
unserem Falle ein Spaltungsgrad von _Q,%[?_ — 0,375 oder 37,59 be
rechnen.
Ganz analog wiirde man bei n-ziihligen Elektrolyten allgemein
i—1
T=_._

n—1
finden, falls die eingefiihrten Voraussetzungen erfiillt sind.

Das ist nun aber keineswegs immer der Fall. Vielmehr muf man,
von duflerst verdiinnten Lisungen abgesehen, im allgemeinen ein kompli-
zierteres Spaltungsschema annehmen, das sich z. B. beim Bariumchlorid
durch die beiden Spaltungsstufen

I. BaCl, 2BaCl' 4+ CI
und II. BaCl- 2 Ba" -+ ClI

ausdriicken 1iBt. Wieweit jede von diesen Stufen am Gleichgewichte be-
teiligt ist, hat sich nur in einzelnen besonders giinstigen Fiillen fest-
stellen lassen. Im grofen und ganzen muB man daher die Frage der
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Ionengleichgewichte in miiBig verdiinnten Losungen mehrzihliger Elektro-
Iyte noch als ungelost ansehen. :

Die Erfahrung lehrt (wie weiter unten noch gezeigt werden wird),
dal die Abweichung von der oben angenommenen einfachsten Form
des Gleichgewichts um so grifer ist, je hoher bei n-zihligen Elektrolyten
der Wert von n ist.

Zweifellos lieBen sich auch noch andere Eigenschaften von Losungen,
sofern sie von der Konzentration des ungespaltenen Anteils und der-
jenigen der Ionen in verschiedener Weise abhingen, zur Ermittlung von.
lonengleichgewichten verwenden. Es sei hier auf Eigenschaften, wie
Dichte, Oberflichenspannung, Lichtbrechung, Dispersion, magnetische
Drehung der Polarisationsebene u. dgl. aufmerksam gemacht, deren Zu-
sammenhang mit der Konstitution von Elektrolytlosungen vielfach Gegen-
stand der Untersuchung gewesen ist.®® Doch steht eine Verwertung
zur quantitativen Bestimmung von Ionengleichgewichten noch aus.

II. Direkte physikochemische Methoden.

Gemeinsames Merkmal dieser Methoden ist, daB sie sich auf die
individuellen Eigenschaften entweder nur des ungespaltenen oder nur des
gespaltenen Anteils (bzw. nur einer einzigen lonenart) griinden. In den
meisten Fillen werden besondere loneneigenschaften beniitzt. Es
lassen sich verschiedene Gruppen solcher Methoden unterscheiden, die
im folgenden kurz charakterisiert werden sollen.

1. Elektrische Methoden, und zwar:

a) Bestimmung aus dem Leitvermdgen.
b) Bestimmung aus dem elektromotorischen Verhalten.

Wenn auch die Erorterung der Methode unter b) dem folgenden
Buche vorbehalten bleiben mufl, mége doch hier schon so viel dariiber
gesagt werden, daB es sich dabei um die Verwertung der Eigenschaften
nur einer lonenart handelf.

Im Gegensatze dazu griindet sich’ die Methode unter a) auf die elek-
trischen Eigenschaften des gesamten ionisierten Anteils. Die Grund-
lage des Verfahrens ist bereits auf S. 126 u. f. gegeben worden. Die dort

besprochenen Quotienten —A\— stellen nimlich nichts Anderes dar, als die

Spaltungsgrade der betreffenden Elektrolyte. Das ergibt sich aus folgen-
der Uberlegung. Die molekulare (oder auch iquivalente) Leitfihigkeit
einer Elektrolytlosung niihert sich bei immer weiter getriebener Verdiin-
nung einem Grenzwerte, welcher der vollkommenen Spaltung in die Ionen
entsprechen mubl, weil dieser Zustand nach dem Massenwirkungsgesetze
fiir unendliche Verdiinnung zu erwarten ist (s. weiter unten). Macht
man dann die weitere Annahme, daB das spezifische Leitvermogen eines
bestimmten Elektrolyten der Konzentration seiner Ionen proportional ist,
eine Annahme, die unmittelbar auf den Grundlagen der neueren Theorie

der elektrolytischen Leitung ruht, so muff der Quotient I{\ tatsichlich

w0

998 Die umfangreiche iltere Literatur findet sich bei S. Smiees und R. O. Herzog,
Chemische Konstitution und physikalische Eigenschaften (Dresden, Steinkopff, 1914). Siehe
auch neuerdings A. HevpweiwLer (und Mitarbeiter), Ann. d. Phys. [IV] 30, 873 (1909); 33,
145 (1910); 37, 739 (1912); 41, 499 (1913).
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das Verhiltnis der vorhandenen zu der maximalen Menge von Ionen
sein, die der Elektrolyt bilden kann, d. h. einfach der Spaltungsgrad, y.
Wir erhalten mithin die Beziehung
1= :A:“ .

Soweit sich die Grenzleitfihigkeiten (A_) der (annidhernden, extrapola-
torischen) Bestimmung entziehen, ist die (stets mogliche) Berechnung
aus den Werten fiir geeignete andere Elekirolyte am Platze, wie bereits
auf S. 128 angedeutet.

Die Leitfahigkeitsmethode steht unter den Verfahren zur Messung
von lonengleichgewichten obenan, was allgemeine Verwendbarkeit und
Genauigkeit betrifft. Nur in einzelnen besonderen Fillen, vor allem
bei sehr schwachen Elektrolyten und in Losungen mehrerer Elektro-
lyte, ist dieses direkte Verfahren nicht oder doch nicht gut anwend-
bar; an seine Stelle treten dann andere Methoden.

2. Stochiometrische Methoden.

Im Grunde konnte man MeBverfahren auf beliebige spezifische
Eigenschaften entweder des ungespaltenen Anteils eines Elektrolyten oder
eines seiner Ionen aufbauen. Doch ist hier keine grofie Auswahl, da
vielfach nur graduelle Unterschiede der Eigenschaften beider Teile vor-
liegen, man dann also wieder auf die indirekten Methoden (unter I) kommt.
Eigentlich gibt es nur eine Eigenschaft, die einer direkten Bestim-
mung giinstig ist: die selektive Lichtabsorption, die, falls sie im
sichtbaren Teile des Spektrums liegt, eine hestimmte Farbe bedingt,
Eine Verschiedenheit der Farbe bei ungespaltenem Stoff und Ion be-
ruht jedoch stets auf der (zufdlligen) Erfilllung der Bedingung, daB
die genannten beiden Substanzen verschiedene Konstitution besitzen
(vgl. S. 583). Ist es nun sicher, daB der Gesamtmenge des ionisierten
Stoffes eine andere Konstitution zukommt als derjenigen des ungespal-
tenen, so kann man allerdings auf colorimetrische Messungen eine Be-
stimmung des lonengleichgewichtes griinden, vorausgesetzt natiirlich,
dafl tatsichlich eine Farbverschiedenheit vorhanden ist. Dabei ist es
im Prinzip gleichgiiltig, ob einer der beiden Anteile farblos ist oder ob
beide ibre individuelle Farbe haben. Im ersteren Falle kommt man mit
dem' einfacheren Verfahren der Colorimetrie aus, das auf eine subjek-
tive Messung der Farbstidrke und damit der Konzentration der firbenden
Substanz hinausliuft; im letzteren Falle kann man aus dem Farbtone
der Mischfarbe auf die Lage des Ionengleichgewichtes schliefen. Besser
bestimmt man dann aber die Lichtabsorption der reinen Farbkompo-
nenten und der Mischung in dem geeignetsten Spektralbereiche quan-
titativ (Spektralphotometrie). Beide Verfahren sind tatsichlich be-
nutzt worden. Allerdings handelte es sich dabei um sehr wenig
gespaltene Elektrolyte, nimlich um ,Indikatoren (s. weiter unten), und
es wurde darum erforderlich, die Konzentration des zweiten Ions in
zweckmifliger Weise zu fixieren, um ein angemessenes Verhiiltnis der
Konzentrationen von Ion und ungespaltenem Stoff zu erhalten.vo®

908 Nitheres bei A, Tumir, Der Stand der Indikatorenfrage (Enke, Stutigart, 1911),
S. 24 u.f.
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Insofern spielt also diese Anwendung der vorstehenden Mefimethode in
die statischen Verfahren hinein, die weiter unten behandelt werden.
Auf Lysungen reiner Elekfrolyte hat sie noch kaum Anwendung ge-
funden, da hier die Verhiiltnisse offenbar nicht giinstig liegen. Es muf
im ibrigen betont werden, daB die Voraussetzung, dal ungespaltener
Anteil und Ionen sich als verschieden konstituiert und darum ver-
schiedenfarbig reinlich voneinander scheiden lassen, durchaus nicht
immer erfiillt zu sein scheint; somit ist Vorsicht bei der Anwendung
des obigen Verfahrens am Platze.s10

3. Dynamische Methoden.

Diese Methoden beruhen auf der Messung von Reaktionsgeschwin-
digkeiten. Selbstverstindlich mufl die GesetzmibBigkeit, die zwischen der
Reaktionsgeschwindigkeit und der Konzentration des Stoffes, auf den ein
gegebenes System gepriift werden soll, herrscht, bereits bekannt sein.
In der Regel ist die Konzentration eines bestimmten Ions die maf-
gebende Grofie, und hat man ihren Zusammenhang mit der Geschwin-
digkeit einer geeigneten Reaktion einmal festgestellt (unter Benutzung
von Systemen mit bekannter, anderweitig gemessener Konzentration an
dem betreffenden Ion), so lifit sich aus der Reaktionsgeschwindigkeit
die gesuchte Ionenkonzentration in beliebigen Fillen ableiten. Das hat
Bedeutung fiir solche Beispiele, in denen die lonenkonzentration einer
Messung auf einem der sonst iiblichen Wege nicht zuginglich ist. Je
nachdem nun, ob das Ion im eigentlichen Sinne selbst Reaktionsteil-
nehmer ist (,,Teilnehmerreaktionen') oder die fragliche Reaktion nur
katalytisch beeinflufit, lassen sich wieder zwei Gruppen von Methoden
unterscheiden.

a) Messungen aus der Dynamik von Teilnehmerreaktionen.

Nach' dem Massenwirkungsgesetze ist die Reaktionsgeschwindigkeit
eine Funktion der Konzentrationen aller an der Reaktion Dbeteiligten
Stoffe, Kennt man die Art dieser Funktion, so ist es moglich, die
Konzentration irgendeines der Reaktionsteilnehmer in einem bestimmten
Gleichgewichtssystem zu ermitteln, indem man die gedachte Reaktion
unter Mitwirkung dieses Gleichgewichtssystems vor sich gehen IdfBt.
Natiirlich ist dabei der durch die Reaktion bewirkten Konzentrations-
anderung Rechnung zu tragen oder aber dafiir zu sorgen, dafl die zu
messende Konzentration praktisch konstant bleibt.

Das erste Beispiel einer derartigen Verwendung der Reaktionskinetik
sind die Messungen von J. SuieLps®!, der die Konzentration des
Hydroxylions in gewissen Salzlosungen aus der Kinetik der Esterver-
seifung bestimmte. Natiirlich liefle sich so, falls eine geeignete Zeitreaktion
zur Verfiigung steht, die Konzentration jedes beliebigen Stoffes in einem
Gleichgewichtssysteme bestimmen. In wisserigen Losungen, in denen die
Reaktionen zwischen den Ionen vorherrschen, kdnnte man auf diese
Weise vor allen Dingen Ionenkonzentrationen messen und so einen
Einblick in die Lage von lonengleichgewichten gewinnen. So wiirde

210 Vgl. A. Tuier, Sitzungsber. d. Med. Nal. Ges. zu Minster, Sitzung vom 19. 7. 1913.
e 7, f. physik. Chem. 12, 167 (1893). Diese Methode ist spiiter noch mehrfach be-
nutzt worden.
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z. B. die von S. Dusaman?®® studierte Reaktion zwischen H', JO; und
J' die Moglichkeit bieten, die Konzentration jeder der beteiligten Ionen-
arten festzustellen. Es liefle sich ohne Schwierigkeit eine grioflere Zahl
derartiger geeigneter Reaktionen auffinden; namentlich sind solche, an
denen Wasserstoffion oder Hydroxylion beteiligt ist, hiufig: der erstere
Fall trifft auf alle Zeitreaktionen mit sauerstoffabgebenden Oxydations-
mitteln zu, der letztere auf solche mit sauerstoffaufnehmenden Re-
duktionsmitteln (soweit es Ionenreaktionen sind). Praktische Verwen-
dung scheinen diese Methoden jedoch noch nicht in weiterem Umfange
gefunden zu haben.

Auch bei Reaktionen in heterogenen Systemen spielen die Kon-
zentrationen der Reaktionsteilnehmer eine wichtige Rolle. Jedoch iiber-
lagern sich hier noch andere Einfliisse, die den Zusammenhang der
Reaktionsgeschwindigkeit mit der Konzentration mehr oder weniger ver-
decken konnen, wie die Diffusionsgeschwindigkeit geltster Stoffe und
die Auflosungsgeschwindigkeit fester Korper; dazu tritt in denjenigen
Fillen, in denen Gase entstehen, die von mancherlei besonderen Um-
standen abhiingige Verinderung der reagierenden Oberfliche infolge der
Bedeckung mit Gasblasen. Derartige Momente spielen z. B. eine grofle
Rolle bei der Auflosung von Metallen und von schwerldslichen Carbo-
naten u. dgl. in Siduren. Auf die umfangreiche Literatur®s iiber diesen
Gegenstand kann hier nicht nidher eingegangen werden. Die angedeu-
teten Verhiltnisse tragen jedenfalls dazu bei, dal heterogene Reaktionen
sich nicht in derselben Weise zur sicheren Ermittelung von Konzen-
trationen verwenden lassen wie homogene Reaktionen.

b) Messungen aus der Dynamik katalysierter Reaktionen.

Ungleich hiiufiger sind die Fille, in denen die katalvtische Wirkung
eines bestimmten Stoffes, gewohnlich eines Ions, zur Messung seiner
Konzentration benutzt worden ist. Das beruht wohl einerseits auf der
Haufigkeit katalysierter Reaktionen (s. oben S, 485ff.), anderseits auf
dem Umstande, daff der Katalysator ja durch die Reaktion nicht ver-
braucht wird, in derartigen Fillen also die zu messende Konzentration
unverindert bleibt — eine recht erwiinschte Vereinfachung.

Der Zusammenhang der Geschwindigkeit einer (positiv) katalytisch
beeinflufiten Reaktion mit der Konzentration des Katalysators driickt sich
formal durch die Beziehung zwischen Geschwindigkeitskonstante und
Katalysatorkonzentration aus. Es scheint hier im allgemeinen einfache
Proportionalitit beider Werte zu herrschen. Kennt man also den Pro-
portionalititsfaktor, so ergibt sich die gesuchte Katalysatorkonzentration
sofort aus einer Messung der Geschwindigkeitskonstante.

Beispiele geeigneter Reaktionen sind die Jodion-Katalyse der Wasser-
stoffperoxydzersetzung®'4, die Cyanion-Katalyse der Benzoinbildung (aus
Benzaldehyd: 2C;H; - CHO — CgH;- CH(OH) - CO - CeH;)5, vor allem aber

*12 Journ. phys. Chem. 8, 453 (1904); Chem. Zentr. 7904, II, 1480.

%13 T, Ericson-Auren, Z. f. anorg. Chem. 27, 209 (1901), wo auch iltere Literatur;
T. Ericsox-AuréNy und W. Pavmaer, Z. f, physik. Chem. 39, 1 (1902); 45, 182 (1503); E. Brusyeg,
Z. f. physik. Chem 47, 56 (1904); 51, 95 (1905); A. Tmier, Sitzungsber. d. Med. Nat. Ges. zu
Miunster, 1909, 79.

914 J H. Wavrrox, Z. f. physik. Chem. 47, 185 (1504).

915 (3, Brepig und E. Sterw, Z. f. Eleklrochem. 10, 582 (1904); E. Sterw, Z. f. physik.
Chem. 50, 513 (1905).
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die mannigfachen durch Wasserstoffion und durch Hydroxylion kataly-
sierten Reaktionen. Nur die letztgenannten beiden Gruppen sind in
groBerem MaBstabe zur Messung von Ionengleichgewichten angewandt
worden. Sie bilden in manchen Fillen das einzige wirklich zuverlissige
Mittel, die Konzentration des Ions H" oder OH’ zu bestimmen.

Wasserstoffion-Katalysen sind vor allem die folgenden Re-
aktionen: die Esterspaltung (Esterhydrolyse)os (vgl. S. 455), die Zer-
setzung des Diazoessigesters®’, die Inversion des Rohrzuckers (vgl.
S. 483), die Lactonbildung (S. 493) und der dieser nahestehende Riick-
gang der Multirotation von Zuckern.®®s Fir die praktische Verwendung
sind, bei gleicher Empfindlichkeit, natiirlich solche Verfahren besonders.
empfehlenswert, die keine analytischen Schwierigkeiten bereiten. Das
trifit nun auf alle vorstehenden Methoden zu. Die Reaktionen der Zucker
werden polarimetrisch verfolgt, die Esterspaltung — es dient dazu Me-
thylacetat oder -formiat, auch Athylacetat — und ebenso die Lacton-
bildung (praktisch noch nicht benutzt) durch Titration der gebildeten
bzw. ubrig gebliebenen Siure; die Zersetzung des Diazoessigesters, die
nach der Reaktion

N,HC- COOC,H, + H,0 — N, + (OH)H,C - COOC,H,
(Diazoessigester) (Glykolsiiureithylester)

verliuft und namentlich bei kleinen H'-Konzentrationen sehr gute Dienste
leistet, gestattet die Anwendung einer gasometrischen Methode (Stick-
stoffmessung).

Die Esterspaltung und die Zuckerinversion sind denn auch bereits in
den eisernen Bestand physikochemischer MefBmethoden {ibergegangen.®®

Hydroxylion-Katalysen sind nur in geringerer Zahl bekannt.
Die wichtigste ist die Spaltung des Diacetonalkohols bzw. die in-
verse Reaktion, die Acetonkondensation, die beide eingehend von
K. KoeErLicHEN??® untersucht und seitdem mehrfach mit Nutzen angewandt
worden sind. Es handelt sich um die umkehrbare Reaktion

CHj; - CO - CH, - C(CH;),OH == 2 CH,; - CO « CH;,
(Diacetonalkohol)
und es ist darum erforderlich, weit genug vom Gleichgewicht entfernt zu

bleiben, wenn der Rechnung ein praktisch irreversibler Reaktionsverlauf
zugrunde gelegt werden soll. Da die Gleichgewichtskonstante (bei 25°)

__ [Alkohol]
" [Aceton]?

ist, d. h. das Gleichgewicht sehr weit nach der Acelonseite verschoben
ist, kommt fiir [OH’]-Messungen aus praktischen Griinden natiirlich nur

K = 0,037

916 Der Ausdruck ,Verseifung® bleibt besser der Reaktion zwischen Ester und
Hydroxylion vorbehalten.

917 &, Breoic und W. Fraesker, Z. f. Elektrochem. 11, 525 (1905); Berichte 39, 1756
(1906); W. Fraenker, Z. f. pbysik. Chem. 60, 202 (1907).

918 Y, Osaka, Z. f. physik. Chem. 35, 661 (1900); C. S. Hupsox, Z. f. physik. Chem. 44,
487 (1903). Unter Multirotation versteht man die Erscheinung, dag gewisse Zuckerldsungen
unmittelbar nach der Herstellung die Polarisationsebene des Lichtes stirker drehen, als nach
einiger Zeit; es stellt sich schliefilich ein bestimmter Endzustand (minimaler Drehung) ein.

919 Vgl OstwaLp-LurHer, Hand- und Halfsbuch, 2. Aufl, S. 453 u. f.

920 7, f. physik. Chem. 33, 129 (1900).
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die Spaltungsreaktion in Frage. Die Verfolgung der Reaktion geschieht
einfach dilatometrisch, da eine sehr merkliche Voluminderung auftritt.

Der Riickgang der Multirotation von Zuckern wird gleichfalls
durch Hydroxylion katalytisch beschleunigt, jedoch in anderer Weise als
durch Wasserstoffion. Diese Reaktion ist mehrfach untersucht?:, aber
noch nicht praktisch angewandt worden.

Endlich sei auch noch die (ebenfalls nicht weiter verwertete) Um-
wandlung von Hyoscyamin in Atropin®? als Beispiel einer OH-Kata-
lyse genannt.

Bei der Katalyse der Esterspaltung und der Zuckerinversion durch
Sduren sowie beim Multirotationsriickgange in Gegenwart von Basen ist
die merkwiirdige Beobachtung der Neutralsalzwirkung gemacht
worden, von der oben (S. 484) beildufig bereits die Rede war. Genaue
Untersuchungen haben nun das Ergebnis gezeitigt, dal es sich hier in
der Tat um spezifische lonenwirkungen handelt, und zwar, da die
Natur des Kations ohne wesentlichen Einfluff ist, offenbar um
Wirkungen der Anionen. Messungen in Gegenwart bekannter lonen-
konzentrationen gestattelen die Feststellung des Anteils des kata-
Iytischen Einflusses, der auf die einzelnen Anionenarten entfillt.
Hierbei hat sich gezeigt, daB dieser Einflul gegeniiber dem des
Wasserstoffions nicht auffillt, wenn beide Ionenarten in geringer Kon-
zentration vorhanden sind. Mit zunehmender Konzentration beider
Ionenarten tritt die Anionenwirkung jedoch immer merklicher in die Er-
scheinung, indem z. B. in konzentrierten Losungen die Wirkung des
Spaltungsriickganges der Sdure infolge der Abnahme der Verdiinnung
(s. weiter unten) durch diejenige der Vermehrung der Anionkonzen-
tration kompensiert und sogar iiberkompensiert werden kann; Analoges
gilt fiir Mischungen von Siure und Neutralsalz. Auf derartige Verhilt-
nisse lassen ja in der Tat auch die auf S. 483 mitgeteilten Versuchs-
daten schlieBen. Kennt man nun die Anionkonzentration, so ldBt sich
auf Grund ihres empirisch bestimmten Zusammenhanges mit der kata-
lytischen Wirkung die auf die H-Konzentration entfallende Wirkung und
aus dieser endlich die H'-Konzentration selbst berechnen.®”* Diese Kom-
plikationen spielen keine so hedeutende Rolle, wenn man wenig ioni-
sierte (schwache) Sduren untersucht; denn hier ist ja die Konzentration
des Anions ebenfalls gering, und man begeht keinen groflen Fehler,
wenn man hier die katalytische Wirkung einfach der H-Konzentration
proportional ansetzt, zumal da die spezifische Wirkung der Anionen
schwacher Siduren gering zu sein scheint.

Bei der Diazoessigesterspaltung ergeben bestimmte Anionen,
namlich Halogenionen, Sulfation oder Nitration, noch grofiere Sto-
rungen?®*, jedoch aus einem ganz anderen Grunde: es erfolgt eine das
Wasserstoffion verbrauchende Nebenreaktion (Bildung substituierten
Essigesters an Stelle des Glykolats). Die genannte Methode ist mithin in
Gegenwart derartiger Anionen nicht anwendbar.

#21 A. Levy, Z. f. physik. Chem. 17, 301 (1895); H. Trey, Z. f. physik. Chem. 18, 193
(1895); 22, 424 (1897); 46, 620 (1903); an diesen Stellen auch iiltere Literatur. Siehe ferner
FuBnote 918.

922 W, WL und G. Breme, Berichte 21, 2777 (1888).

923 Siehe H. Luspix, Z. f. phys. Chem. 54, 544 (1906), wo weitere Literatur; S. Arnue-
nws, Z. f. physik. Chem. 31, 197 (1899); H. Evier, Z. f. phys. Chem. 22, 348 (1900).

224 G, Bremic und P. F. Rrerey, Berichie 40, 4015 (1907),
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4. Statische Methoden.

Zur Messung von Ionengleichgewichten kann auch die Ermittelung
anderer Gleichgewichte dienen. Voraussetzung ist dabei natiirlich stets,
daBl entweder eine der vorhandenen Ionenarten oder aber der unge-
spaltene Anteil an dem zweiten Gleichgewichte direkt beteiligt ist, und
da man den gesetzmiBigen Zusammenhang zwischen der Gleichge-
wichtslage und der Konzentration, die ermittelt werden soll, kennt. Es
ergibt sich nach der Art des so entstandenen zusammengesetzten Gleich-
gewichtes ungezwungen die Einteilung in Messungen an homogenen und
an heterogenen Systemen.

a) Homogene Systeme.

Wenn auch grundsitzlich geeignete Gleichgewichte mit beliebigen
Stoffen, inshesondere Ionenarten, als Teilnehmern im Sinne der vorstehen-
den Ausfithrungen zu Messungen einzelner Teilnehmerkonzentrationen
benutzt werden kénnen®, so beschrinkt sich doch die praktische An-
wendung bisher ausschlieBlich auf die Ermittelung der Konzentration
des H-' (bzw. OH"-) Ions. Hierzu wird die empirisch festgestellte [H']-
Abhiingigkeit der Farbstirke oder des Farbtons benutzt, welche ge-
eignete Farbstoffe (,Indikatoren') in Losung zeigen. Auf die Ergeb-
nisse kann erst weiter unten eingegangen werden. Hier sei nur
soviel gesagt, dab es sich zunichst um die subjektive, vergleichende
Beurteilung von Firbungen handelt (Coloriskopie), die jedoch im Be-
darfsfalle durch das als noch genauer einzuschiitzende Verfahren der
Spektralphotometrie ersetzt werden konnte. Die bisherigen FErgebnisse
sind schon bei der einfachen Form der MeBmethode sehr befriedigend.

Umgekehrt kann man dann, wenn die Konzentration von H' oder
OH’ bekannt ist, aus der Firbung unter bestimmten Voraussetzungen auf
das lonengleichgewicht des Farbstoffs schlieBen (vgl. oben unter 2.).

Auch hier ist eine sehr charakteristische Neutralsalzwirkung be-
obachtet worden, die sich im Sinne einer Verstirkung der Spaltung
schwacher Elektrolyte bemerkbar macht.®® Die Ursache dieser Er-
scheinung ist noch nicht festgestellt. Auf sie sind vermutlich die zum
Teil recht groBen Differenzen zuriickzufithren, die zwischen den Ergeb-
nissen dieser Methode und denen anderer Methoden vorhanden sind.?:

b) Heterogene Gleichgewichte.

Dreierlei heterogene Gleichgewichtssysteme kénnen zur Ermittelung
von lonengleichgewichten in wiisserigen Losungen dienen: solche mit
einer gasformigen, einer zweiten fliissigen oder einer festen Phase
{bzw. mehreren festen Phasen). Es handelt sich dabei um die in-
direkte Bestimmung der Konzentration von Teilnehmern an Ionengleichge-
wichten auf Grund der Kenntnis von Verteilungs- und Loslichkeits-
gleichgewichten. Da als Medium der zweiten fliisssigen Phase stets eine

% So konnte z. B. das Gleichgewicht zwischen AsO,”’, AsO,’’, J’, J, und H
(E. W. Wasnpury und Earl K, Stracxay, Journ. Am. Chem. Soc. 35, 681 (1913)) zur Messung
der Konzentration irgend eines dieser 5 Stoffe dienen, wenn die der iibrigen bekannt ist.

928 B. vox Szyvszkowski, Z. f. physik. Chem. 58, 420 (1907); 63, 421 (1908); 73, 269
(1910).

%7 Vgl. FuBnote 909, S. 32 u,f. der Monographie.
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mit Wasser praktisch nicht mischbare und auch keine merkliche Ioni-
sation bewirkende Fliissigkeit benutzt wird, anderseits auch in der Gas-
phase und in festen Phasen nur nichtionisierter Stoff angenommen werden
darf (s. oben S. 959), so stellt das Studium solcher mehrphasiger
Systeme ein Mittel dar, um einen Anhalt fiir die Konzentration des
ungespaltenen Anteils von Elektrolyten in wiisserigen Losungen zu ge-
winnen.

Systeme mit einer gasformigen Phase haben keine besondere Bedeu-
tung, mehr schon solche mit einer zweiten fliissigen Phase®®; am
wichtigsten sind aber die Losungsgleichgewichte mit festen Boden-
korpern. Die Messung der Loslichkeitsbeeinflussung fester Elektro-
lyte durch geloste Elektrolyte (auch manche Nichtelektrolyte) gibt sehr
wertvolle Aufschliisse iiber den Zustand der in Lésung befindlichen Sub-
stanzen. Wir werden weiter unten noch ausfithrlich auf diesen Gegen-
stand zuriickkommen; es sei hier nur kurz erwiihnt, daB es sich sowohl
um Loslichkeitsverminderungen als auch um Loslichkeitserhthungen
durch gleichzeitig geléste Stoffe handelt. Die zahlreichen hierauf be-
ziiglichen Untersuchungen finden sich in der vorhandenen Sonder-
literatur®® zusammengestellt.

A. Homogene Ionengleichgewichte.

445. Homogene Gleichgewichte erster Ordnung. Die Ionisation
des Wassers. Beispiele dieser Art beschrinken sich nach den voraus-
gegangenen Erorterungen auf den Fall eines fliissigen Elektrolyten
in reinem Zustande. Genau erforscht ist in dieser Hinsicht bisher nur
das Wasser. Diese Erscheinung hat verschiedene Ursachen. Einmal be-
sitzen wir kein allgemein anwendbares Mittel, die Spaltungsverhiltnisse
reiner Fliissigkeiten mit Sicherheit zu bestimmen, weil in die Ergeb-
nisse der Molekulargewichtsbestimmungen an Fliissigkeiten auch die Wir-
kung einer etwaigen Assoziation eingeht. Sodann versagen in dem vor-
liegenden Falle im allgemeinen auch die Methoden, die sich auf die
spezifischen Ioneneigenschaften griinden, insbesondere also die Messung
des Leitvermogens. Denn die Messung des Spaltungsgrades setzt die
Kenntnis des Grenzwertes des molekularen Leitvermigens in dem ange-
wandten Medium voraus; dieser ist aber nur ausnahmsweise der Be-
stimmung zuginglich. Eine solche Ausnahme bildet eben das Wasser.
Hier erfihrt man das Leitvermogen, das dem vollig gespaltenen Wasser
zukommen wiirde, aus dem Grenzleitvermodgen von Sduren und Basen
sowie durch Uberfithrungsversuche, welche die Einzelbeweglichkeiten
der beteiligten Ionen liefern. Zu diesem Ergebnis wiirde man durch
Messungen am Wasser allein niemals gelangen, weil hier die Elek-
trolyse keinerlei Konzentrationsinderungen bewirkt, und iberdies das
Wasser, sofern man nicht eine Anderung des Mediums — und damit
eine vollige Verschiebung aller Grundlagen — vornimmt, nur bei einer

928 Sjehe V. Rorayunp und K. Drucker, Z. f. physik. Chem. 46, 827 (1903); K. Drucker,
2. f. physik. Chem. 49, 563 (1904).

929 YV, Rorumusp, Loslichkeit und Loslichkeitsbeeinflussung (Leipzig, Barth, 1907), Die
Gleichgewichte in Sauren- und Basenlésungen behandelt die ausgezeichnete Monographie von
H. Luxpin, Affinititsmessungen an schwachen Siuren und Basen (Samml. chem. und chem.-
techn. Vortr., Bd. X1V; Enke, Stuttgart 1908).
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einzigen Konzentration der Messung unterworfen werden kann. So er-
geben sich denn beim Wasser besonders giinstige Verhiltnisse aus der
Tatsache, daB man diesen Elektrolyten als Losungsmittel in den-
jenigen elektrolytisch leitenden Losungen vorfindet, die der Messung
am leichtesten zuginglich sind, und daf man aus Messungen an der-
artigen Systemen die Eigenschaften der Ionen des Wassers auch fiir
den Fall der Abwesenheit geloster Stoffe mit Sicherheit ableiten kann.
Wir haben hier den gliicklichen Umstand vor uns, dal ein Ldsungs-
mittel von hohem Ionisationsvermigen doch selbst ein so schlechter
Leiter der Elektrizitit ist, dafl man seinen Anteil an dem Leitvermdigen
wiisseriger Losungen im allgemeinen vollig vernachlissigen kann.

Bei anderen Verfahren zur Bestimmung des lonengleichgewichtes
des Wassers ist der Umstand von Nutzen, daBl sich das eine Ion des
Wassers, H', von einem Element herleitet, der sich als Ionenbildner vortreff-
lich zum Aufbau von Elektroden eignet, sowie der weitere, daB gerade die
Ionen des Wassers vielfach spezifische chemische Wirkungen (nament-
lich' katalytische) ausiiben.

Da alle diese giinstigen Vorbedingungen bei anderen Fliissigkeiten
nicht oder doch nur unvollkommen erfiillt sind, kann es nicht Wunder
nehmen, daB wir bisher iiber die Ionengleichgewichte in anderen fliissigen
Elektrolyten, insbesondere auch in Salzschmelzen, nur mangelhaft unter-
richtet sind. Hieriiber wird einiges weiter unten bei der Behandlung
der nichtwisserigen Losungen zu sagen sein.

Das lonengleichgewicht des Wassers.

Die Beweglichkeit der Ionen des Wassers, H und OH’, ist unge-
wohnlich grof, verglichen mit den fiir andere Kationen oder Anionen
geltenden Werten. Wiire das Wasser vollig in Ionen zerfallen, so miifite
ein Mol davon nach den Angaben auf S. 133 bei 18° ein Leitvermdigen
von 818 - 174 = 492 Einheiten (vgl. S. 122) zeigen, wenn es sich als
1 em dicke Schicht zwischen den Elektroden befinde. Da nun ein Mol

18016 1o . i
009863 — 18,04 cem einnimmt, so entfillt

auf jedes Kubikzentimeter —1—8104- des Leitvermogens, d. h. es wire das

spezifische Leitvermogen vollig gespaltenen Wassers in denselben Ein-
heiten:

Wasser bei 189 ein Volum von

492

e s B
isor — 21,27

Nun fanden aber F. KourLrauscH und A. HEYDWEILLERY das spezi-
fische Leitvermégen von Wasser, das durch Destillation im Vakuum mit
Hilfe jahrelang ausgelaugter Gefifie aufs sorgfiltigste gereinigt war, bei
189 zu nur 0,0361 . 10-*° von demjenigen des Quecksilbers, also (da 1ccm

001063 Ohm Widerstand besitzt) zu

x = 100-106,3 - 0,0361 - 107" = 3,83+ 1075,

wobei dem Einfluf noch vorhandener minimaler Verunreinigungen be-
reits Rechnung getragen ist. Mithin ist der Spaltungsgrad des Wassers

Quecksilber in Wirfelform

#30 7. f. physik. Chem. 14, 399 (1894).
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A 3,83.10—°.18,04 .
T:-I\r;—-= 49Q -—1,4'0'10 9.
Auf %’% — 55,43 Mole Wasser, die in einem Liter bei 18° enthalten sind,

kommen demnach 55,43-1,40-10"° = 0,779-10~7 Mole jeder Ionenart.
Nun gilt nach dem Massenwirkungsgesetze fiir das Gleichgewicht
H,0 =2 H' + OH’
die Beziehung
. [H]-[OH] _ (0,779:10—7)* _ ¥ :
Ky ="(mor = @ — 109107 (bel 18°).
Dadurch ist das Ionengleichgewicht des Wassers eindeutig gekenn-
zeichnet. Der vorstehende Wert besitzt eine groBe Bedeutung fiir die
iiberaus zahlreichen Fille von Gleichgewichten, in welche die Wasser-
spaltung hineinspielt. In der Regel rechnet man aber nicht mit diesem
Werte, sondern einfach’ mit dem Produkte der Ionenkonzentrationen,
dem ,Jonenprodukte’ des Wassers. Man kann niimlich in allen ver-
diinnten wiisserigen Losungen die Konzentration des ungespaltenen

Wassers (unabhiingig auch von der Temperatur) als praktisch konstant
ansehen und darum setzen: :

Kw = Ky - [H;0] = [H] - [OH] = (0,779 - 1077) = 0,61 -107* (bei 18°).
Aus der Konstanz des Ionenproduktes des Wassers bei gegebener Tem-
peratur ergibt sich die Folgerung, daB die Kenntnis der Konzentration

der einen lonenart auch diejenige der andern in sich schlieBt; es gilt
ja stets

K K
{OH] = -ﬁ;’;] oder [H-]=Tﬁ%.

Es sei an dieser Stelle kurz erwihnt, dafi die Ergebnisse der Leit-
fihigkeitsmethode beim Wasser durch Untersuchungen auf anderem Wege
vollauf bestitigt worden sind. Wir kommen darauf an anderer Stelle
noch zuriick. Hier mag nur hervorgehoben werden, daff auch reaktions-
kinetische Versuche, die Verseifung des Methylacetats durch reines
Wasser (Wirkung des OH’) betrefiend, fir Ky bei 25° den Wert
2,0-10-1* ergaben®! in geniigender Ubereinstimmung mit dem nach der
Leitfihigkeitsmethode (KoHLRAUscH und HEYDWEILLER, 1. c.) fiir 25° er-
mittelten Werte 1,1-10714

¢ [H]-[OH']

Die Konstante K, also z. B. beim Wasser der Wer mo] heiBt

die Ionisationskonstante (Dissoziationskonstante) eines Elektro-
Iyten. Es leuchtet ein, daf das Gleichgewicht um so mehr nach der
Tonenseite zu verschoben erscheinen muB, je groBer K ist. Von K
hiingt mithin die Lage des Ionengleichgewichtes ab oder die Betitigung
eines Stoffes als Elektrolyt. Man darf darum in K den zahlenmilbigen
Ausdruck der Neigung eines Stoffes zur Ionisation oder seiner ,Stirke™
als Elektrolyt erblicken. Somit ist Wasser, dessen Ionisationskonstante
iiberaus klein ist, ein sehr schwacher Elektrolyt und daher trotz der
grofen Beweglichkeit seiner Ionen ein sehr schlechter Leiter, soweit
das Eigenleitvermogen in Betracht kommt. Eine Séule reinsten Wassers
von nur 8,75 mm Linge hat bei gleichem Querschnitt denselben Wider-

931 J J. A. Wus, Z. f. physik. Chem. 11, 492 (1893); 12, 514 (1893).
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stand wie ein Kupferdraht, der von der Erde bis zur Sonne reicht (Ent-
fernung 150 Millionen Kilometer).

446. Homogene Gleichgewichte zweiter Ordnung: Wiisserige
Lésungen eines biniiren Elektrolyten. Allgemeines. Wiihrend die
Gesamtkonzentration einer reinen Fliissigkeit unter gegebenen iHuBeren
Bedingungen immer nur einen ganz bestimmten Wert hat, der auch
durch Anderung von Druck und Temperatur nur recht wenig beeinflut
werden kann, liBt sich die Konzentration eines gelésten Elektrolyten
. sehr weitgehend &dndern. Derartige Systeme haben daher fiir die Er-
forschung von Tonengleichgewichten bei weitem die grofite Bedeutung.

Wir haben bereits an anderer Stelle (S. 126f.) die Tatsache kennen ge-
lernt, daB sich das molekulare (bzw. dquivalente) Leitvermigen A bei
steigender Verdiinnung einem oberen Grenzwerte A, niihert, mithin der

Quotient AL gegen den Wert 1 konvergiert. Das heiif, da nach unseren

obigen Eroérterungen (8. 963) diesem Quotienten die Bedeutung des
Spaltungsgrades, y, zukommt, dal die Spaltung bei zunehmender Ver-
diinnung immer vollstindiger wird, und daB bei unendlicher Verdiinnung
v dem Werte 1 zustrebt. Das Gesetz, nach dem sich der Spaltungs-
grad irgendeines Elektrolyten mit der Verdiinnung seiner Losung ver-
schiebt, leitet sich als Sonderfall aus dem Massenwirkungsgesetze her
und zwar folgendermaflen.

Es sei 1 Mol eines bindren Elektrolyten in v Litern Losung ent-
halten, so dall also v das ,Molvolum® des gelosten Stoffes ist. Ferner
sei der Bruchteil y in Ionen gespalten, 1 —y also der ungespaltene An-
teil. Nennen wir die Konzentration des Kations, [Kt], a, die des An-
ions, [An’], b, die des ungespaltenen Anteils, [KtAn], endlich ¢, so folgt
mit Riicksicht auf das Gleichgewichtsschema

KtAn =Kt + An’

aus dem Massenwirkungsgesetze die Beziehung

L R -

(4]

Nun ist die Konzentration jeder der Ionenarten hier gleich I, die des

1—x

ungespaltenen Anteils gleich —

K die Gestalt an

,und es nimmt mithin der Ausdruck fiir

i S
A o
1—y =7y
v
In der Form
s K.v
t—y &
oder P+ EKv-y=Kv

—Kv+ VAKv + K2 v?
T = 3

Kiister-Thiel, Lehrbuch der allgemeinen Chemie. 62
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zeigt diese Gleichung mit aller Deutlichkeit, daf der Spaltungsgrad bei
einem bestimmten Elektrolyten mit der Verdiinnung steigt, und zwar in
einer gesetzmifigen Weise, die durch den Zahlenwert der Ionisations-
konstante K geregelt ist.

Die nachfolgende Tabelle gibt eine Zusammenstellung von Spaltungs-
graden fiir verschiedene Gréfenordnungen von K und von v.

Spaltungsgrade (v) in Abhéangigkeit von der Ionisationskonstante (K)
und der Verdinnung (v).

| | | |
K: 10 1| o1 | 001 |0001 00001 000001 0000001 0,000001

. | |
v 1] 092 062 027| 00950031 00099500032 | 00010 | 0,00032

10, 099 092 | 062 | 027 0095 0031 ‘[o,ouggai 0,0032 | 0,0010
0,00995 | 0,0032

100| 0999 099 | 092 062 027 0095 0031

1000 > 0999 0999 099 | 092 062 027 009 l 0031 | 000995

10000, . >099 0999 099 092 062 |07 | 0,09 | 0,031
" 100000 |_ |, o] 0999099 092 062 | 097 0,095
1000000 . |, | . |>0999 0999 099 |092 | 062 | 0,27

Wir sehen, wie bei gleicher Ionisationskonstante (in derselben
Vertikalspalte) y mit der Verdiinnung steigt, um in den vier ersten
Reihen schliefilich sehr nahe gleich 1 zu werden, dafl ferner bei gleicher
Verdiinnung (in derselben Horizontalreihe) die Spaltung um so groBer ist,
einen je hoheren Wert K besitzt. Inshesondere fillt auch auf, dal bei
geniigend kleinem Produkte K-:v (etwa < 0,001) der Spaltungsgrad prak-
tisch mit dem Werte VK-.v zusammenfillt. Das 1i6{ sich auch sehr
leicht aus der Gleichung

T‘l
T:_T = K L'
ableiten. Denn in den genannten Fillen ist y sehr klein, nimlich <
etwa 0,03, mithin 1 —y nur wenig von 1 verschieden; daraus resultiert
dann jene Vereinfachung.

Wir leiten also aus der Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf

das Ionisationsphinomen die folgenden Gesetzmifligkeiten ab:

Bei bindren Elektrolyten in wiasseriger Lisung ist

1. fiir denselben Stoff der Spaltungsgrad um so grioBer, je
hoher die Verdiinnung ist;

2. bei verschiedenen Stoffen in derselben Verdiinnung der
Spaltungsgrad um so hdher, je grifer K ist, d. h. je
stirker der Elektrolyt ist;

3. bei genligend schwachen Elektrolyten undin médB8iger Ver-
diinnung (K-v < 0,001) der Spaltungsgrad y= VK-v, d. h.
bei demselben Stoff (gleichem K) der Spaltungsgrad pro-
portional der Quadratwurzel aus der Verdiinnung (y=
VK- Vv =K-Vv);

4. der Spaltungsgrad von Elektrolyten verschiedener Stirke
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dann gleich, wenn die Verdiinnungen der Stirke (K) um-
1 K,

gekehrt proportional sind ( e K,v; = K,v, oder —}2—_—_? -
1 2

Man kann eine annidhernde Einteilung der Elektrolyte in starke,
mittelstarke und schwache vornehmen®2 indem man fiir die erste
Gruppe bei gewdhnlicher Konzentration, also etwa in einfach-normaler
Losung, Spaltungsgrade iiber 1004, fiir die zweite Gruppe solche zwischen
196 und 1096 und fiir die letzte endlich unter 195 fordert. Das wiirde also
bedeuten, daB man Elektrolyte mit K= 0,01 als stark, solche mit einem
K zwischen 0,01 und 0,0001 als mittelstark und solche mit K <Z0,0001
als schwach bezeichnet. Diese Einteilung entspricht ungefihr dem schon
vor Aufstellung der Ionentheorie geiibten Brauche hinsichtlich der Cha-
rakterisierung der Sduren. Erst die Kenntnis der Ionengleich-
gewichte hat aber an die Stelle des mehr GefiihlsmiBigen die
exakte Definition der Stidrke durch den Zahlenwert der Ioni-
sationskonstante K gesetzt.

447. Die Ionisationsverhiltnisse der Siuren, Basen und Salze.
Ergebnisse der Messung. Das Verdiinnungsgesetz. Die in wisseriger
Losung sich ionisierenden Stoffe lassen sich simtlich in die Stoffklassen
Sduren, Basen und Salze einordnen. Von diesen zeichnen sich die
Sduren durch Abspaltung von Wasserstoffion, H, die Basen durch Bil-
dung von Hydroxylion, OH’, aus, wihrend die Salze unmittelbar keine
dieser beiden Ionenarten liefern, soweit sie wenigstens , Neutralsalze'
sind. Es gibt allerdings auch Salze, die neben anderen Ionen Wasser-
stoffion bzw. Hydroxylion bilden: saure Salze (wie z. B. NaHSO,) bzw.
basische Salze (wie z. B. Bi(OH),NO,).

Schon oben (S. 281) war kurz erwihnt worden, daf die wiisserigen
Losungen von Vertretern der genannten Stoffklassen bemerkenswerte Aus-
nahmen von den Raourt’schen Gesetzen und dem aus den Erschei-
nungen des osmotischen Druckes abgeleiteten Gesetze von van’t Horp9s
iitber die Analogie zwischen gelosten und gasformigen Stoffen zu bilden
schienen. S, ARRHENIUS hat nun gezeigt®4, daf sich diese Abweichungen
von den Losungsgesetzen in einfacher und befriedigender Weise er-
kliren lassen, wenn man einen partiellen Zerfall der geldsten Elektro-
Iyte in diejenigen Produkte annimmt, denen im Sinne der neueren
Anschauungen® {iber das Wesen der elektrolytischen Leitung der Trans-
port der Elektrizitit in Leitern zweiter Klasse zufiillt: in freie Ionen.
Er berechnete aus Leitfihigkeitsdaten den Spaltungsgrad (,,Aktivitits-
koeffizienten) der untersuchten Elektrolyte (Kap. 444, Methode II, 1, a)
und fand, daf sich hieraus nach der (oben genannten) Beziehung

TH—-;—:—; oder i=y+(n—1)+1

die Abnormititsfaktoren i fiir die verschiedensten Elektrolyte in sehr

932 W, OstwaLp, Die wissenschaftlichen Grundlagen der analytischen Chemie (2. A.) S. 52.
933 Siehe die grundlegenden Erdrterungen in Z. f. physik. Chem. 7, 481, (1887); wvgl.
auch M. Pranck, Z. f. physik. Chem. 1, 577 (1887).
93 7. f. physik. Chem, 1, 631 (1887).
935 R. Cravsius, Pogg. Ann. 701, 338 (1857). Siehe auch weiter unten (10. Buch)
H. v, Hetmuortz, Wied. Ann. 11, 737 (1880).
[
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befriedigender Ubereinstimmung mit den Ergebnissen der Gefrierpunkts-
bestimmungen nach RaouLT ergeben.

In der folgenden Tabelle sind fiir eine Reihe von Elektrolyten diese
i-Werte aus Gefrierversuchen (i;) und aus Leitfihigkeitsmessungen (i,)
zusammengestellt. Die aufgefithrten Elektrolyte sind zwar nicht nur
binire, sondern zum Teil auch mehrzihlige, und es wurde bei den
letzteren die einfachste Art des Zerfalls (also nicht stufenweise, s. Kap. 444)
angenommen; angesichts der meist recht groBen Verdiinnung (iiberall
1 g Substanz in 1 1 Lésung) sind aber aus dieser vereinfachenden An-
nahme keine erheblichen Fehler zu erwarten.

Abnormititsfaktoren i verschiedener Elektrolyte in 0,1°% iger
wiésseriger Losung (nach Arruenis).

Stoft . iy Stoff i, i
KOH 191 193 KCl 182 1,86
NaOH 196 1,88 NaCl 1,90 1,82
LiOH 202 183 NH,Cl 1,88 1,84
Ca(OH), 259 259 KBr 190 192
Sr(OH), 261 2,72 KJ 190 192
Ba(OH), 269 2,67 NaNO, 182 182

: -l xcH0, 18 183
HCI 1,98 190 NaCH,0, 173 1,79
HBr 203 1,94 KCIO, 178 183
HJ 203 1,96 K,S0, 211 233
HNO, 194 192 Na,CO, 218 222
HCIO, 197 1,91 BaCl, 263 254
HCIO, 209 194 BaNO,, 219 213
H,S0, 206 219 HgCl, 11 108

Die vorstehende Tabelle, die nur einen kleinen Teil des Materials
bringt, enthidlt — bis auf das HgCl, — lauter starke Elektrolyte. Bei
schwachen Elektrolyten ist die Ubereinstimmung der beiden Reihen von
i-Werten meist sehr viel unvollkommener als in unserer Tabelle, und auch
bei manchen starken Elektrolyten kommen erhebliche Differenzen vor.
Man kann fast durchweg feststellen, daB dabei der Fehler im Werte von
i, liegt; das ist auch verstindlich, weil bei der Methode der Gefrier-
punktsbestimmung als einer indirekten Methode (vgl. Kapitel 444, I) viel
hohere Anspriiche an die Genauigkeit gestelll werden miissen, denen
sie namentlich bei schwachen Elektrolyten nicht geniigen kann.

Das mitgeteilte Material ist jedoch mehr als ausreichend, um den
Parallelismus zwischen der Abnormitit der molaren Konzentration (nach
Gefrierversuchen) und der Ionenspaltung zu beweisen.

Weitere Untersuchungen haben dann die Richtigkeit der ARRHENIUS-
schen Theorie der elektrolytischen Dissoziation auf das
glinzendste bestétigt. Insbesondere hat sich die Anwendung des Massen-
wirkungsgesetzes auf die Losungen miiig starker und schwacher Elek-
trolyte als {iberaus fruchtbar erwiesen, wie sogleich noch gezeigt
werden soll.

Wir betrachten zuniichst noch eine Zusammenstellung von i-Werten,
die J. H. van't Horr und L. Th. REicHER geben.”® Sie entstammen

936 7 f. physik. Chem. 3, 198 (1889).



Abnormitatsfaktoren i nach den Ergebnissen verschiedener Methoden. 977

den osmotischen Messungen von H. pe VRies®?, den Gefrierpunkisbe-
stimmungen von S. ARRHENIUs®® sowie Leitfihigkeitsmessungen von
F. KonLrausce und von van’t Horr und ReicHER selbst. Die folgende
Tabelle gibt die Resultate wieder.

i-Werte verschiedener Elektrolyte bei wechselnder Konzentration.

|
i . i
| Konzentration|

stoff

: Aqu.-Norm. ol gusidem _.'-;\{J:smdét-'l_l_ I-.;eit_‘;;al;lnﬁ;geﬁ 7
: osmotisch | &0 _ [

j efrierpunkt | (Konravscy) | (v'r. H.u. R.)
KCl ©oae | o1s | — ] 18 | 186
Licl 009 | — 194 | 1,80 1,85
. 0,13 1,92 194 | 119 184
: 0165 = 194 | 1 | 182
NHG | 0,148 1,82 — | 18 | 189
TaCl, | 0,09 - 274 | 2,51
. 0,184 2,78 267 — 2,42
: 0,238 - 262 | 00— 2,34
&, | 0,086 — 2,84 — 2,62
. 0.18 2,69 2,52 = 251
’ 0214 | — 2,59 — 2,48
MgQ, | 0108 | — | 27 = 2,57
, 0,19 279 | 2,68 — 2,48
: 0,266 = 2,66 = 2,42
Ca(NOy), 0,128 2,50 - 2,50
. 018 2,48 2,47 = 2,46
; 0,215 s 2,45 — 2,40
’ 0,358 — 2,42 - 2,31
MgSO, 0,128 = 187 | 144 | 1,44
. 0,318 — 122 | 138 | 136
: 0,38 1,2 120 | 13 | 135
: 0,796 = 107 | 128 | 12
T KFeCN), | 0306 309 — | — | 8w
CaCly 0,075 = o?1 | - | 287
. 0,188 = 256 | — | 24

| | |

Wie man sieht, 1iBt die Ubereinstimmung der i-Werte nach dem os-
motischen und dem kryoskopischen Verfahren mit den auf elektrischem
Wege gewonnenen bei den bindren Elektrolyten wenig zu wiinschen
iibrig, und auch fiir einen terniiren Elektrolyten, das Calciumnitrat,
trifit dies zu. Bei den iibrigen finden sich etwas stirkere Abweichungen,
die sich mit zunehmender Konzentration vergréBern. Hier ist also ver-
mutlich die Voraussetzung der Spaltung nach dem einfachsten Schema
nicht mehr in geniigendem Mafle erfiillt; daraus entstehen Unsicher-
beiten hinsichtlich der Verwertung des Leitvermégens (s. weiter unten).
Um so bemerkenswerter ist die vorziigliche Ubereinstimmung bei dem
fiinfzéhligen Ferrocyankalium.

%37 7. f physik. Chem. 3, 103 (1889).
938 7, f, physik. Chem. 2, 491 (1888).
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Spiter sind dann dhnliche Untersuchungen von anderen Forschern
angestellt worden, nachdem die Zuverlissigkeit der Gefriermethode durch
Anwendung des BEckMANN-Thermometers und durch die Auswertung
etwaiger Konzentrationsverschiebungen beim Gefrieren wesentlich ge-
steigert worden war. Dabei zeigte sich eine noch viel bessere Uberein-
stimmung zwischen den Ergebnissen von Kryoskopie und Leitfihigkeits-
messung, und zwar bei bindren starken Elektrolyten sogar bis zu einer
Konzentration von 0,2n herauf, bei mehrzihligen wenigstens in starker
Verdiinnung. Die Differenzen in den i-Werten beschrinken sich im
Hochstfalle auf wenige Prozente.. Die folgende Tabelle®® legt davon
Zeugnis ab.

i-Werte fiar KCL

Normalitiit i aus Gefrierversuchen i aus dem Leitvermdgen
0,01 1,946 1,943
0,02 1,915 1,923
0,03 1,900 1,911
0,035 : 1,909 1,907
0,05 1,890 1,891
0,10 1,862 1,864

Auch aus dieser Tabelle ist zu ersehen, dal die Kryoskopie der
elektrischen Methode immer noch etwas unterlegen ist; denn bei dieser
ist der Anstieg der i-Werte mit der Verdiinnung ganz regelmiiBig, wiih-
rend bei jener gelegentlich kleine Storungen der Reihenfolge auftreten.

Jedenfalls erscheint es nach dem vorliegenden Material als durch-
aus zulissig, die Ergebnisse der Leitfihigkeitsmessungen in erster
Linie zur Ergrindung der Lage von Ionengleichgewichten heranzuziehen.

Wir treffen eine Auswahl aus dem reichhaltigen Material, das von
F. KonLrauscH und L. HOLBORN®® gesammelt worden ist, und finden
in den folgenden Tabellen die Spaltungsgrade einer Reihe typischer
Elektrolyte, nach Leitfihigkeitsdaten berechnet, zusammengestellt. Alle
Werte gelten fir die Temperatur von 18°.

Spaltungsgrade von Neutralsalzen bei verschiedener Verdiinnung

L _,;,ﬁi)
(1‘ ~ Aqu.-Norm./ *

v H KCl | NaNO,| AgNO,| NH,C1| NaAc f K,S0, K20204!lBaCl, Ba(NOy), [MgS0, | CuSO,
I | | . - | ! :
| | |
033310673 0,437 | 0,413 | 0,678 | 0,279 | —~ | — lo425] — [0,136] 0,134
050 0,706 0,618 | 0,479 | 0,708 | 0384 | — | — |0ias| — 0181 | 0,169
L0 |0,748| 0627 | 0,582 | 0,746 | 0,528 [ 0,532 | 0,574 |0,571| 0378 | 0,245 | 0,217
2,0 0,780| 0,705 | 0,668 | 0,779 | 0,633 | 0,583 | 0,627 [0,630| 0/480 | 0,300 | 0,259
50 (0.821| 0,782 | 0,756 ( 0,819 | 0,731 || 0,659 | 0,691 0,704 0,603 | 0,373 | 0.329
10" [0,853) 0,831 | 0,813 | 0,851 | 0,782 | 0,710 | 0,737 0,748| 0,684 | 0,425 | 0,378
20  [0,883| 0,869 | 0:859 0,885 | 0,822 | 0.760 0,783;0,735| 0,750 | 0,483 | 0,432
100 0,934 0,923 | 0,933 | 0,939 | 0,899 | 0,870 | 0,879 0,74 0,862 | 0,649 | 0,607
500 /0,965 0,957 | 0,970 | 0,070 | 0,951 | 0,936 | 0933 0,933 0,936 | 0,800 | 0,785
1000 0,073 0,968 | 0,978 | 0,978 | 0,963 | 0,956 | 0947 |0.945| 0.955 | 0/349 0,854
5000 0,984 0,982 | 0,989 | 0,990 | 0,978 | 0,083 | 0,969 0,972 0,984 | 0,921 | 0,934
10000 0,987, 0,986 | 0,991 0,993 | 0,983 | 0,989 | 0,974 |0,978| 0,992 0,936 | 0,952

3% Aus der iibersichtlichen Zusammenstellung bei K. Drucker, Die Anomalie der starken

Elektrolyte (Sammlung ehem. und chem.-techn. Vortriige, Bd. 10 [1903]).
4% Das Leitvermogen der Elektrolyte (Leipzig, Teubner, 1898), S. 159 u.f.: 146: 200.
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v | zncl | cdal, | CANOy, | HgCL™®)
0,333 0,265 [ 0,088 | 0,204 -
0,50 | 0,354 | 0,129 | 0,385 —
10 |0487(0200 0307 | —
20 | 0575|0275 | 0597 | 00092 (v=255)
50 | 0673|0363 069 | —
10 0,726 | 0,446 | 0,755 0,013 (v=13.3)
20 | 0770 | 0,527 | 0,807 -
50 | 0832|0652 0865 | 0022 (v=>583)
100 | 0,867 | 0,741 | 0,897 =
200 | 0.894 | 0813 093 | —

*) Die Beweglichkeit des Tons Hg™ bei unendlicher Verdinnung wurde zu rund 50
geschitat.

Spaltungsgrade von Siuren und Basen bei verschiedener Ver-
. . 1 )
diinnung (‘ = X Noras, 1 °

NaOH ‘ NH; (hydrat.)

] |

v | ma | BNO, l| HAc 1 KOH |

0333 0560 | 0581 | 000154 | 0588 | 0,495 0,00153

050 | 0662 | 0681 | 000227 | 0,672 | 0,602 000223

10 | 0784 | 0818 000375 | 0769 | 0,733 0,00374

20 | 0852 | 0855 | 000572 0,823 | 0,788 0,00567

50 | 0891 | 0,898 0.00921 | 0861 | 0,815 0,00966
100 | 0914 | 0924 00131 | 0890 | 0,838 0,0139
20 | 0938 | 0942 00184 | 0915 | 0870 0,0195
100 | 0964 | 0972 | 00407 | 0953 | 0916 | 00403
B00 | 0970 | 0987 | 00859 | 0974 | 0943 | 00855
1000 | 0982 | 0,990 0117 | 0978 | 092 0118
5000 | — — | 02271 = ‘ — 0,223
w0000 | — | — | 034 | — | — 0277

Das Kquivalentleitvermogen bei unendlicher Verdiinnung, das zur
Berechnung des Spaltungsgrades y= % erforderlich ist, kann bei starken

Elektrolyten durch rechnerische oder graphische Extrapolation gefunden
werden (Konvrausce und HoLBory, 1. ¢, S. 107 £.), bei schwachen Elek-
trolyten jedoch nur auf indirektem Wege (vgl. S. 127), wovon sogleich
noch die Rede sein wird.

Bei der Betrachtung der Tabellen fillt sogleich folgendes ins Auge.
Die Spaltungsgrade bindrer Elektrolyte aus einwertigen Ionen unter-
scheiden sich, soweit es sich um Neutralsalze handelt, bei gleicher Ver-
diinnung nur wenig, abgesehen von den Losungen grofter Konzentration.
Derartige Neutralsalze gehoren ausnahmslos zu den starken Elektrolyten.
Aber auch Neutralsalze aus mehrwertigen Tonen und mehrzihlige Neutral-
salze sind in der Regel starke Elekirolyte. Eine Ausnahme bilden nur
die relativ schwachen Haloide von Zink, Cadmium und (zweiwertigem)
Quecksilber; auch einige Ferrisalze, nimlich das Fluorid, Rhodanid
und Acetat, sind schwache Elektrolyte. Die Nitrate sind dagegen
ganz allgemein in normaler Weise ionisiert und daher Iir ver-
gleichende Leitfihigkeitsmessungen besonders geeignet. Die allgemeine
Stirke der Neutralsalze als Elektrolyte ist um so bemerkenswerter,
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als die Stirke der Basen und Siuren, von denen sie sich ab-
leiten, demnach ohne grundsitzliche Bedeutung fiir die Ionisation
der Salze ist, eine Tatsache, fiir die eine plausible Erklirung noch
fehlt. Was die Neutralsalze mit mehrwertigen Ionen (mehrziihlige wie
bindre) angeht, so erweisen sie sich in den niederen Verdiinnungen als
wesentlich schwiicher gespalten als binire Neutralsalze mit einwertigen
lonen; in den hoheren Verdiinnungen verwischen sich die Unterschiede.
Je hoher die Gesamtzahl der Wertigkeiten der Ionen ist, desto groBer ist
der Unterschied der Spaltungsgrade zwischen denselben zwei Verdiin-
nungen. Der Vergleich z. B. des K,SO, mit dem MgSO, liBt das deut-
lich erkennen: jenes als Elektrolyt mit (1 -~ 2)-wertigen Ionen ist in 1 n-
Losung zu rund 5390, dieses mit (2--2)-wertigen Ionen in derselben
Verdiinnung nur zu rund 259 ionisiert, wihrend z. B. KCl in 1n-

Losung einen lonisationsgrad von rund 759 aufweist; anderseits ist die
lonisation in _E%(}b"' n-Losung bei allen drei Salzen sehr nahe gleich.
Nachdem auf diese Eigentiimlichkeit bereits von F. KOHLRAUSCH auf-
merksam gemacht worden war, zeigte W. OsTwALD%!, daf man hierauf
eine Wertigkeitshestimmung bei Sduren bzw. Basen griinden kann. Ge-
naue Messungen®? an Salzen verschiedenartiger Siuren und Basen
lieferten das Ergebnis, das die Differenz der Aquivalentleitvermogen fiir
v=1024 und v=32 (bei 25°) sich im allgemeinen durch die Gleichung

Avoza— Ay =k 1, Ny

darstellen 1468t, worin n, und n, die Wertigkeiten der Kationen bzw. An-
ionen der betreflenden Elektrolyte bedeuten. Fiir k ergibt sich ein
Wert, der fast iiberall nur wenig um 10 herum schwankt. Allerdings
kommen bei Salzen mehrsiuriger Basen, und namentlich bei solchen,
die sich gleichzeitig von mehrbasischen Siuren ableiten, gelegentlich
groere Abweichungen vor. Dagegen gilt die genannte Regel, die ,,0sT-
WALD-WALDEN'sche Verdiinnungsregel“ mit groBer Genauigkeit fiir
Salze mehrbasischer Siuren mit einsiurigen Basen, insbesondere die
Alkalisalze. Aus dieser Erfahrung ergibt sich als einfache Methode zur
Bestimmung der Basizitiit beliebiger Siuren die Messung der dquivalenten
Leitfahigkeit eines Alkalisalzes, z. B. des Natriumsalzes, wobei die
Konzentration nach Aquivalenten Na bemessen wird: die Differenz der
Leitfidhigkeiten bei den Verdiinnungen 1024 und 32, durch 10 geteilt,
ist die Wertigkeit der Sidure. Auf diese Weise wurde z. B. die Ent-
scheidung zwischen den zur Diskussion gestellten Formeln der Uber-
schwefelsiure, HSO, und H.S.0,, zugunsten der zweiten Formel her-
beigefiihrt.os

Auch fiir die Spaltungsgrade von Neutralsalzen bei derselben Ver-
diinnung scheint in besonderen Fillen eine einfache GesetzmiBigkeit zu
gelten. Wenn der Spaltungsgrad eines Salzes, das zwei einwertige Ionen
liefert, y ist, so ist der Spaltungsgrad eines Salzes, das in ein n-wertiges
und n einwertige Ionen zerfillt, bei derselben Verdiinnung " = y*. Wie
weit diese Regel, dic von G. BopLANDER und W. EBERLEIN®S* her-

#41 7. f. physik, Chem. 1, 101 u.f. (1887).

%2 Siehe besonders P. WaLpey, Z. f. physik. Chem. 1, 529 (1887); 2, 49 (1888);
W. OstwaLp, Z. f. physik. Chem. 2, 901 (1888); Lehrbuch, II, 1, S. 696.

3 G. Brenig, Z. f. physik. Chem. 12, 230 (1893).

9482 Z. f. anorg. Chem. 39, 201 (1904).
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rithrt, den Tatsachen gerecht wird, zeigt die folgende Tabelle. In dieser
sind unter Y diejenigen Spaltungsgrade mehrzihliger Salze angegeben,
die sich aus dem Leitvermdgen unter der Annahme des rein mehrzihligen
Epailtungsschemas (also ohne Beriicksichtigung der Stufendissoziation)
erleiten.

Gemessene (y') und berechnete (y*) Ionisationsgrade mehrzihliger Neutral-
salze, verglichen mit denen des bindren Salzes KCl (y).

{ 1
- [— ; : =l = :
| KCl | NaSO, | KFeCN), | KFelCN);, | Na,C,,0,,%

v |
P I £ ¥ ] ¥
321090 | 0,81 0,78 | 0,75 0,74 | 0,67 0,67 | 0,60 0,65
64 093 | 0,8 0,83 | 0,80 0,80 | 0,74 0,74 | = =—
128 '[ 095 | 090 0,88 | 0,8 0,8 | 0,81 081 0,65 0,73
256 | 0,96 | 0,92 0,90 | 0,89 0,89 | 0,87 086 | — —
512 | 097 | 0,94 0,92 | 0,92 0,92 | 0,91 0,89 0,74 0,83
1024 | 0,98 | 0,96 0,96 | 0,95 0,94 ‘ 0,94 0,93 0,89 0,89
L KCl . BaCl,
v I | - 5
S S L | *) mellithsaures Nairon.
2 | 0,78 1 0,60 0,61 |
10 | 085 | 0,74 0,73
20 | 0,88 ‘ 0,77 0,77
100 | 0,94 | 0,87 0,88 |

Im Gegensatze zu den Neutralsalzen, die, wie oben ausgefiihrt, bis
auf wenige Ausnahmen im allgemeinen starke Elektrolyte sind, zeigen die
Siuren und Basen sehr grofie Unterschiede in ihrer Stirke als Elektro-
Iyte. Wir finden hier alle Abstufungen zwischen ganz starken, die den
stirksten Neutralsalzen zum mindesten gleichen, und duBerst schwachen,
die sich in wisserigen Verdiinnungen schon nahezu wie Nichtleiter
verhalten. Die Tabelle auf S. 979 bringt eine Zusammenstellung von
Spaltungsgraden je zweier starker und je eines schwachen Elektrolyten
aus den Klassen der Siduren und der Basen. Wir erkennen daraus,
daBl Essigsiure wie Ammoniak noch in W:)W n-Losung von praktisch
volliger Ionisation und damit vom Grenzwerte des Leitvermégens weit
entfernt sind (vgl. auch oben S. 127), daf mithin keine Moglichkeit besteht,
diesen Grenzwert an Losungen derartiger Elektrolyte selbst — und es
gibt noch sehr viel schwichere — zu messen. In diesen Fillen macht
man nun von der oben mitgeteilten Erfahrung Gebrauch, daf die bi-
niren Neutralsalze starke Elektrolyte sind. Man bestimmt also z. B.
in unseren Fillen den Grenzwert des Leitvermogens eines geeigneten
Acetats (NaC,H;0.) bzw. eines geeigneten Ammoniumsalzes (NH,Cl) und
berechnet daraus den direkt nicht zugiinglichen Grenzwert fiir HC.H;0.
und NH,OH, indem man die Differenz in den Beweglichkeiten von H’
und Na' bzw. OH’ und Cl' beriicksichtigt®* (vgl. S. 133). Diese Me-
thode ist bei beliebigen (wenn nur nicht allzu schwachen) Elektro-
lyten anwendbar.

94 Niheres daritber bei W. Osrwarp, Lehrbuch, 1I, 1, S. 692; G. Brenig, Z. f. physik.
Chem. 13, 191 (1894); siehe auch Konrravsca und Hovrrory, Leitvermdogen, 8. 107 u. .
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Bei miBig schwachen biniren Siuren und Basen hat nun das
Massenwirkungsgesetz, auf das Phinomen der Ionenspaltung ange-
wandt, eine glinzende Bestitigung gefunden. Es seien hier in erster
Linie die grundlegenden Messungen von J. H, vax't Horr und L. Tu.
ReicHER®, W. OstwaALDp®s und G. BREDIGY genannt, Es zeigte sich,
dafi die oben (im Kapitel 446) abgeleitete Beziehung

¥ i
I—y)ev E
hier in sehr vollkommener Weise erfiillt ist. Driickt man y durch den

. A : : 4
Quotienten = aus, so resultiert die Gleichung
“hao

A? A? L
s e =I\
A2 .(1‘_1\ ).‘r J\M-(Am—-i\]-\'

@

A

als Ausdruck der Abhingigkeit des dquivalenten Leitvermogens von der
Verdiinnung bei einem bestimmten binidren Elektrolyten. Es ist dies das
OsTwALD'sche Verdiinnungsgesetz.

Aus dem umfangreichen Material, das namentlich die Untersuchungen
OsTwaLDps beigebracht haben, sei nur ein Beispiel, niimlich das der Essig-
sdure, hier mitgeteilt, das zeigen moge, wie weit die geforderte Kon-
stanz des Wertes K tatsiichlich erfiillt ist. Die Messungen gelten fiir 25°;
v bedeutet, wie stets, die &dquivalente (hier gleichzeitig molare) Ver-
diinnung.

Ionengleichgewicht der Essigsiiure. A_ = 364.

1 A ]. r ¥ 5

LA A |T( A, ih(_(l—T).v)Xia
8 | 43¢ | opo119 | 1,80
16 610 | 00167 1.79
32 8.65 0,0238 | 1.82
64 12,09 00333 | 1.79
128 16,99 0,0468 179
256 2382 | 00656 1.80
512 3220 | 00914 | 1,80
1024 46,00 | 0,1266 : 1,77
Mittel: 1,80

Wie man siehf, verhilt sich die Essigsiure genau so, wie es das
Massenwirkungsgesetz, auf das Ionengleichgewicht angewandt, verlangt.
Diese Beobachtung wird nun an miBig starken und schwachen Elektro-
Iyten ausnahmslos gemacht, und zwar findet sie — das maoge hier gleich
zugefiigt werden — auch bei Verwendung anderer Methoden an Stelle
der Leitfihigkeitsmethode, z. B. der kinetischen Methoden oder der
Colorimetrie, ihre Bestitigung. Man darf darum sagen, daB die
Konstante des Ionengleichgewichtes, K, das Verhalten eines
solchen Stoffes als Elektrolyt in wiisseriger Lésung eindeutig
bestimmt. Sie ist der zahlenmiBige Ausdruck der Stiirke.

948 7. f. physik. Chem. 2, 777 (1888).
946 Z. f. physik. Chem. 2, 36; 270 (1838); 3, 170; 241; 369 (1889).
9471 7. 1. physik. Chem. 13, 289 (1894).
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Versucht man das Massenwirkungsgesetz in derselben Weise auch
auf die stairken Elektrolyte anzuwenden, so findet man, da der Aus-
druck (l—T*r)-vH hier in der Regel nicht konstant ist, sondern bei fort-
schreitender Verdiinnung eine Anderung in bestimmtem Sinne, einen
,,Gang", zeigt. Auf diese Erscheinung wird im nichsten Kapitel ein-
gegangen werden. Jedoch fiigen sich auch einige starke Elektrolyte, z. B.
Trichloressigsidure (K=0,3), Pikrinsiure (K=0,16), Dichloressigsiure
(K =0,0514), Maleinsiure (K=0,0117) sowie einige Sulfosduren (mit Kon-
stanten bis zu 0,079), als einziges Neutralsalz ferner das Casiumnitrat
(K =0,34) dem Massenwirkungsgesetze.**s Im allgemeinen bedarf man also
bei starken Elektrolyten des empirisch ermittelten Zusammenhanges
zwischen Spaltungsgrad und Verdiinnung, wenn man die Ionenkonzen-
tration in einer gegebenen Lo&sung erfahren will, wihrend man bei
schwiicheren und schwachen Elektrolyten (ganz vorwiegend also nur
bei Siuren und Basen) die Ionenkonzentration direkt nach dem
Massenwirkungsgesetze berechnen kann, falls man nur den Zahlenwert
der Stirke, K, kennt. Fiir K ist bei Basen und Siuren auch die Be-
zeichnung Affinititskonstante gebriuchlich (iiber den Grund dieser
Bezeichnung s. weiter unten).

Die vorstehend gekennzeichneten GeselzmiBigkeiten sind zunéchst
nur bei biniren Elektrolyten zu beobachten Einer entsprechenden Anwen-
dung des Massenwirkungsgesetzes auf mehrzihlige Elektrolyte steht zur-
zeit noch das Hindernis entgegen, daB hier die Ionisation in verschie-
denen Stufen erfolgt, und daB iiber deren Beteiligung an der Ionenbildung
im allgemeinen nur wenig bekannt ist. Doch gibt es auch hier einige
der Berechnung giinstige [Fille, auf die wir noch gelegentlich zuriick-
kommen.

448. Die Anomalie der starken Elektrolyte. Wie soeben er-
withnt, fiigen sich die biniren starken Elektrolyte in der Mehrzahl dem
Massenwirkungsgesetze nicht. In welcher Weise sich das auspriigt, moge
die folgende Tabelle zeigen, zu deren Aufstellung die oben (auf S. 978)
mitgeteilte Messungsreihe an KCl-Losungen gedient hat. Die Spaltungs-
grade sind nach den Ergebnissen der Leitfihigkeitsmessungen berechnef.

Das Jonengleichgewicht des Chlorkaliums.

{
. | % 12 ye ¥* e
v | vwi=1=— - i — =L e
‘ P TEIED a=ne | Ty l;u—-n’-v a—v-vs
10 | 1,864 | 0,864 0549 | 1,74 | 349 | 1,87
20 | 1891 | 0,891 0364 | 163 | 298 1.73
28,6 ‘ 1907 | 0,907 0,300 165 | 302 1774
333 | 1911 | 00911 0,280 1,62 1 2.86 1,69
50 | 1923 0,923 0,221 1,56 265 | 163
100 | 1,56 | 258 | 1,61

[ 1,943 0,943 0,156

2
Man erkennt deutlich das starke Fallen des Wertes von i'l_:%')_v
948 Nach einer Zusammenstellung in der vortrefflichen Monographie von R. Argce,
Die Theorie der elektrolytischen Dissoziation (Sammlung chem. u. chem.-techn. Vortrige,
Bd. 8), S. 84.
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(4. Spalte), der nach dem Massenwirkungsgesetze konstant sein sollte,
mit steigender Verdiinnung. Das bedeutet also, daB das Chlorkalium
in den konzentrierteren Losungen relativ zu stark ionisiert ist. Dieser Art
ist die Anomalie der starken Elektrolyte ganz allgemein.

Die 5., 6. und 7. Spalte unserer Tabelle enthalten weitere Reihen
von Werten, deren Konstanz wesentlich besser ist. Die betreffenden
Funktionen wurden von M. RubporLpHI®*® (5. Spalte) sowie von J. H.
vaN’'t Horr®e (6. und 7. Spalte) angegeben; die der letzten bheiden
Spalten laufen auf dasselbe hinaus, nur dafl die 7. Spalte, die Quadrat-
wurzeln aus den Werten der 6. enthaltend, einen durchsichtigeren for-
malen Anschluff an die Werte der 5. Spalte gibt.

Bisher ist es jedoch trotz mehrfacher Versuche®! noch nicht ge-
lungen, eine befriedigende physikalisch-chemische Deutung fiir die sehr
annihernde Gultigkeit der modifizierten Formeln an Stelle der dem Massen-
wirkungsgeselze entsprechenden einfachen zu finden. Wir haben also vor-
laufig nur eine empirische Ubereinstimmung vor uns. Man kénnte daran
denken, daff in derartigen Fillen das Leitvermdgen kein exaktes Maf der
Ionenspaltung bilde, indem die Wanderungsgeschwindigkeiten der lonen
ihrerseits von der Konzentration abhingig sind. In der Tat ist der letzt-
genannte Zusammenhang der Beobachtung zu entnehmen, dafl die Uber-
fithrungszahlen (S. 132) mit der Konzentration variieren ; demnach miissen
die Wanderungsgeschwindigkeiten in verschiedener Weise — und damit
offenbar auch jede von ihnen einzeln — von der Konzentration beein-
fluft werden. Anderseits werden aber die Ergebnisse der Leitfihigkeits-
messung von denen der Kryoskopie oft (wie auch in dem Beispiele des
Chlorkaliums, s. S. 978) aufs beste bestitigt. Es miiite somit ein Ein-
fluf wirksam sein, der beide Erscheinungen vielfach gleichsinnig trifft.
Uber seine Art lassen sich vorldufig nur Vermutungen #uBern. Die An-
nahme, dafl die Hydratbildung des geldsten Stoffes hierbei im Spiele
sei, wird gestiilzt durch die Tatsache, daf gerade ein Stoff, bei dessen
Ionen eine minimale Tendenz zur Addition von Wassermolekeln vor-
ausgesetzt werden kann?®2 nidmlich das Cisiumnitrat, eine Sonder-
stellung unter den gleichstarken Elektrolyten einnimmt®?, indem es
dem Massenwirkungsgesetze nach den Ergebnissen der Kryoskopie prak-
tisch vollkommen gehorcht. Freilich zeigen sich gerade bei diesem
Stoffe Differenzen zwischen den Ergebnissen von Leitfihigkeitsmessung
und Kryoskopie, was die Sachlage doch recht kompliziert erscheinen 148t.

449. Die Affinititskonstanten der Siuren und Basen in ihrem
Zusammenhange mit der chemischen Natur und Konstitution. Wenn
man die Stirkeverhiltnisse der Sduren und Basen iiberblickt®, findet
man, wie schon kurz erwihnt, eine grofle Mannigfaltigkeit, ganz im Gegen-
satze zu der Einformigkeit, die bei den Neutralsalzen herrscht. Es ist nun

949 7. f. physik. Chem. 17, 385 (1895).

950 Z. f. physik. Chem. 18, 300 (1895).

91 Vgl. F. Konrravsch, Z. f. physik. Chem. 18, 662 (1895). Siehe ferner die ausfiilir-
liche Behandlung bei K. Druckeg, 1. c. (Fuinole 939, S, 978).

%2 Nach R. Apec¢ und G. BopLinper, Z. f. anorg. Chem. 20, 465 (1899).

92 W, Biurz, Z. f. physik. Chem. 40, 217 (1902).

94 Siehe die tbersicbtliche Zusammenstellung der schwachen Siuren und Basen bei
H. Lunpgr, 1, c. (Fubnote 929),
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interessant zu sehen, wie sich die verschiedenen Grade der Stirke auf die
verschiedenen Typen saurer und basischer Stoffe verteilen. Hierbei
werden wir vielfach auch mehrwertigen Sduren und Basen begegnen;
doch ist dann unter ihrer Stirke immer nur diejenige der ersten Spal-
tungsstufe zu verstehen. DaB diese wenigstens einer annihernden Be-
stimmung zuginglich ist, beruht auf der (weiter unten noch eingehender
zu besprechenden) Erscheinung, daB die Spaltung in den héheren Stufen
gegeniiber derjenigen in der ersten Stufe in der Regel stark in den
Hintergrund tritt.

Bei den starken Elektrolyten 146t sich, wie nun bereits bekaunt,
in der Regel kein bestimmter Zahlenwert fiir die Affinititskonstante
angeben.

Anorganische Sauren.
Starke anorganische Séuren (K> 0,01) sind:
HCl, HBr. HJ, HCIO,, HBrQ,, HJO;, HCIO, usw., HNO,, H,SO,,
H,S,0;, H,S,0,, H,S,04 die Polythionsiiuren, H,SeO,, HCNS,
H,Fe(CN),, H,PtCl,, H,SiF,, HMnO,, H,CrO,, H,PO,, H;PO, Sie
alle sind in 1 n-Losung tiber (meist weit iiber) 10°/, ionisiert.
Den Ubergang zu den mittelstarken Séuren bilden:
H,PO, (K,s = 0,011), H,S0, (K,; = 0,017).
Mittelstark (K zwischen 0,01 und 0,0001) sind:
H,AsO, (K = 0,005), HF(H,F,), HNO, (K = ca. 5-107%).
Schwache Sauren (K< 0,0001) sind:
HN, (Kss = 1,9-1079), H,CO, (K;s = 3,04+ 1077, H,S (K;y = 5,7-107%),
HCIO (K, — 3,7+ 10~%), HCN (Ky; — 7,2+ 1071°), H,BO; (Ky; — 6,6-107%9),
H,AsO; (K,; = 6-1071),
Als sehr schwache Siure fungiert auch das Wasser (Ky; =1,9-107%).

Anorganische Basen.

Starke Basen sind die Hydroxyde der Alkali- und Erdalkalimetalle
(Beryllium und Magnesium ausgenommen), ferner TIOH.

Mittelstark ist AgOH (Ky; = 1-107%); vermutlich sind es auch Mg(OH),,
Be(OH), und manche Erden.

Schwache Basen sind wahrscheiniich die Hydroxyde der meisten Schwer-
metalle, sodann vor allem Ammoniumhydroxyd (Ky; =1,87-107%)
und ,Hydrazinhydrat“, N,H,0H (K=2,7-107°).

Das Wasser, das sich ebenso wie als Siure auch als Base betitigen kann,
hat natiirlich auch in dieser Funktion die gleiche minimale Stirke
(Ko = 1,9-1071).

Uber die Stiirke der meisten schwachen anorganischen Basen ist nichts
Genaueres bekannt ; es spielt bei darauf abzielenden Messungen die Schwer-
16slichkeit dieser Stoffe eine sehr storende Rolle. Betont sei noch, daB
hier wie iiberhaupt bei allen sehr schwachen Sduren oder Basen an
Stelle der direkten Stirkebestimmung mit Hilfe der Leitfihigkeit indirekte
Verfahren benutzt werden miissen, von denen noch die Rede sein wird.

Bei der Durchmusterung der vorstehend mitgeteilten Ergebnisse
fallen verschiedene Eigentiimlichkeiten ins Auge.

Auffillig ist zuniichst die Sonderstellung des Fluorwasserstoffs unter
den Halogenwasserstoffsiiuren. Es liegt sehr nahe, diese Erscheinung
mit der Tatsache in Zusammenhang zu bringen, daB der Fluorwasser-
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stoff in wiisseriger Losung vorzugsweise Doppelmolekeln (H,F.) bildet
(s. S. 702). Es erscheint verstindlich, daB die Affinititskonstante hier
zu klein gefunden werden mufl, wenn man sie unter der (unrichtigen)
Annahme berechnet, aller geloster Fluorwasserstoff entspreche der Formel
HF. Da der Zerfall der Doppelmolekeln in einfache mit steigender Ver-
diinnung zunehmen muB, erhilt auch die auffillige Beobachtung eine
plausible Deutung, daf die in gewdhnlicher Weise herechnete Konstante
der Fluorwasserstoffsiure bei zunehmender Verdiinnung stark wichst.

Eine weitere Absonderlichkeit ist die Schwiiche der Kohlensiure, fiir
die eine Konstante ganz anderer Grofenordnung zu erwarten wire. Mit
dieser Erscheinung werden wir uns noch weiter unten eingehender zu
beschaftigen haben.

Ferner ist die relativ geringe Stirke verschiedener sauerstoffirmerer
Sduren (HNO,, HCIO, H;AsO;, H,;S0;) gegeniiber den sauerstoffreicheren
Derivaten desselben Grundelements (HNO,, HCIO,, H;As0O,, H,S0,) zu
beachten.

Endlich zeichnet sich der Schwefelwasserstoff vor der analogen
Sauerstoffverbindung, dem Wasser, durch sehr viel groBere Stirke aus.
Diese Eigentiimlichkeit findet Seitenstiicke auf dem Gebiete der orga-
nischen Verbindungen.

Organische Sduren und Basen.

Am ibersichtlichsten ist der Zusammenhang zwischen Stirke und
chemischer Zusammensetzung bei den organischen Substanzen von
Sdure- und Basencharakter. Hier finden sich auch unverkennbare kon-
stitutive Einfliisse, die von grofler Bedeutung fiir die Verwendung der
Stirkemessung als Mittel zur Konstitutionsbestimmung geworden sind.

Die grundlegenden Messungen sind diejenigen von W. OSTWALD®5
(Séuren) und von G. BrepIG®¢ (Basen); daneben ist noch eine Reihe
anderer Forscher an der Bearbeitung dieses Gebietes beteiligt.s?

Die organischen Sduren enthalten bekanntlich als charakteristischen
Bestandteil die Carboxylgruppe (COOH). Saure Natur zeigt aber auch
der Hydroxylwasserstoff der Alkohole und vor allem der Phenole, sowie
der an den Kohlenstoff einer Carbonylgruppe (CO) gebundene Wasserstoff
(in Ketonen und Aldehyden) namentlich unter dem Einflusse gewisser
Substituenten, ferner der Imidwasserstoff (:NH) und der Wasserstoff
der Gruppe :NOH in den Oximen. Auch Kohlenwasserstoffe konnen
als Sduren auftreten, wenn sie nitrosubstituiert sind; doch handelt es
sich hier offenbar um die Wirkung von Konstitutionsiinderungen bei
dieser Art von Substitution (s. weiter unten).

Am genauesten untersucht sind die Carbonsiuren, deren relativ be-
trichtliche Stirke die direkte Messung nach der Leitfihigkeitsmethode
(mit indirekter Bestimmung des Grenzwertes) gestattet.

Einige wichtige GesetzmiiBigkeiten lassen die folgenden Zusammen-
stellungen erkennen.

96 Z. 1. physik. Chem. 3, 170; 241; 369 (1889).

956 Z. f. physik. Chem. 13, 289 (1894),

7 Die umfangreiche iltere Literatur findet sich bei Komiravscm und Horeorn, Leit-
vermdgen, S. 137 u. f,, die neuere bei H. Lunpéx l.c. (s. FuBnote 423), S. 103, sowie bei
Saiies- Herzoe 1. ¢. (s. FuBnote 908), 8. 525 u. f.



Stirke und Konstitution organischer Sauren. 987

Homologe Siduren der Fettsaurereihe.

Ameisensiure
Essigsiure
Propionsiéure .
n-Buttersiure

n-Valeriansiure .

n-Capronsiure
n-Heptylsiure
n-Caprylsiure
Pelargonsiure

(K bei 25

HCOOH . . . . . 214 1073
CH,-COOH . . . . 1,80-10°
CH,-CH,-COOH . . 1,34:10°°
CH,+(CH,),-COOH . . 1,52:107°
CH, +(CH,),-COOH . 1,59-107°
CH, - (CH,),- COOH . 1,42.10-°
CH, -(CH,),- COOH . 1,39-10°°
CH, -(CH,);-COOH . 1,44-107°
CH,-(CH,),- COOH . 1,12:107%

Homologe Oxysduren der Fettséiurereihe und Isomere.

Glykolsaure
Milchsédure
a-Oxyisobuttersaure

B-Oxypropionsaure .
v-Oxybuttersiure

(K bei 25°)

CH,(OH)-COOH . . . 15 +107° (1,8 -107%"
CH,.CH(OH)-COOH . 13,8 -107° (1,34-107%)
(CH,),C(OH)- COOH 10,6 -10™ (1,5 +1079)
CH,(OH)-CH,-COOH . 3,1 -10° (1,34-1079)
CH,(OH)-(CH,),-COOH  1,93-10~% (1,52-107%)

*) Die in Klammern beigefiigten Zahlen sind die lonisationskonstanten der nicht-
substituierten Sduren (Grundverbindungen).

Halogensubstituierte Fettsiuren und andere Substitutions-

Monochloressigsiure
a-Chlorpropionsiiure
a-Chlorbuttersaure .

g-Chlorpropionséure
g-Chlorbuttersiure .

y-Chlorbutterséure .
p-Nitropropionsiure
Aminoessigséure
Phenylessigsiure

Monochloressigsiure
Dichloressigsaure
Trichloressigséure

Propionsiure .
Isobuttersiure
Trimethylessigséure

Thioglykolsiure .

produkte.

(K bei 259
CH,C1-COOH . 155-107% (1,8 +107%"
CH,-CHCI-COOH . 147.10°%  (1,34-1079)
CH,-CH,-CHCl-COOH  139-107°  (1,52:107)
CH,Cl-CH,-COOH . . 8,6-107° (1,34-107%
CH,-CHCI-CH,-COOH  89-107°  (1,52-107%)
CH,Cl-(CH,),-COOH . 3 -107% (1,52-107%
CH,(NO,):CH,-COOH . 16,2-107° (1,34-107%
CH,(NH,)-COOH . . 1,8-10% (1,8 +107%
CHy(C.H,)-COOH . . 50-10"% (1,8 -107%)
CH,Cl-COOH 155-107°
CHCI,-COOH 5000-107°;(1,8 -107%)
CCl,-COOH 30000-107°
CH,-CH,-COOH 1,34-10‘51
(CH,),CH- COOH 1,5 -1075; (1,8 1079
(CH,),C-COOH . 0,98-10‘5[
CH,(SH)-COOH . 29,1 -107% (15 -1079)

*) Die Bedeutung der eingeklammerten Werte ist die gleiche wie in der vorigen Gruppe..
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Zweibasische Sduren der Oxalsdurereihe.
(K bei 25°% erste Stufe)

Oxalsiure . . . . . COOH-COOH . . . ca. 10000 -107°
Malonsdure . . . . COOH-.-CH,-COOH. . 165 -10-°
Bernsteinsdure . . . COOH-(CH,),-COOH . 6,7-10°5
Glutarsiure . . . . COOH-(CH,),-COOH . 4,7.107°
Adipinsiure . . . . COOH:(CH,),-COOH . 3,7-107°
Pimelinsdure . . . . COOH-(CH,),-COOH . 3,2.10°¢
Korksaure. . . . . COOH-.(CH,),-COOH . 2.9.10°°

Geometrisch isomere zweibasische Siuren.
(K bei 25° erste Stufe)

HC-COOH
Maleinsiure . . . . HC.COOH . . . . 1200.10~°
HC-COOH
Fumarsure . . . . HOOG-CH . . . .  90-10°%

Aromatische Sauren.
(K bei 25° bei zweibasischen nur erste Stufe)

Benzoesure . . . . CGH,-COOH . . . . . 6,7 -107%
Salicylsgure . . . . CH,(OH)-COOH (2:1) . 104 -1073
m-Oxybenzoesdaure . . Cy;H,(OH)-COOH (3:1) . 83 -107°
o-Chlorbenzoesiure . . C;H,CI-COOH (2:1) . . 132 .10°°
o-Nitrobenzoesiure . . C;H,(NO,)-COOH (2:1). 630 -107°

o-Aminobenzoesiure . C;H,(NH,)-COOH (2:1) . 1,06.1073

o-Phthalsiure . . . CgH,(COOH), (L:2) . . 121 -107%
m-Phthalsiure . . . CH,(COOH), (1:3) . . 29 .1075
B-Resorcylséiure . . . CyH;(OH),-COOH (2:4.:1) 52 +10°%
t-Resoreylsaure . . . C;Hy(OH),-COOH (2:6:1) 5000 -107%,

Die nichtsubstituierten Sduren der Fettsiurereihe sind miBig
schwache Sduren bis auf das erste Glied, die Ameisensiure, die zu
den mittelstarken Sduren zihlt. Einfilhrung einer Methylgruppe statt
eines an Kohlenstoff gebundenen Wasserstoffs schwicht merklich, wenn
es sich um o-Substitution handelt; die Wirkung des Eintritts an ent-
fernteren C-Atomen besteht teils in einer (geringeren) Schwiichung, teils
in einer geringen Verstirkung. Ersatz eines Wasserstoffatoms durch
Hydroxyl verstirkt sehr bedeutend, und zwar wiederum um so mehr,
je niher der Ort der Substitution an der Carboxylgruppe liegt (in den
vorstehenden Tabellen sind zum Teil die Konstanten der nichtsubsti-
tuierten Grundsubstanzen zum Vergleiche in Klammern beigefiigt). Noch
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stirker wirkt Halogensubstitution, und zwar ebenfalls in #hnlicher Ab-
stufung nach der Entfernung; sie wird noch iibertrofien durch die Nitro-
substitution. Einfithrung der Amidogruppe bedingt eine auBerordent-
liche Erniedrigung der Stirke. Die Phenylgruppe verstirkt erheblich.
Bei mehrfacher Substitution am gleichen Kohlenstoffatom sind die Wir-
kungen nicht gleich: beim Chlor z B, wirkt der Eintritt des ersten
Atoms ungleich stirker als derjenige der folgenden (relativ); bei der
Methylgruppe ergibt sich zuerst eine Schwichung, dann wieder eine
geringe Verstirkung, schlieBlich nochmals eine Schwiichung. Die Gruppe
SH tubertrifft in ihrer Wirkung betrichtlich das Hydroxyl (Analogon:
H,S —H;0). Es ist nicht zu verkennen, da manche der verstirkenden
Substituenten Elemente oder Gruppen sind, die selbst elektronegativ
sind, d. h. eine ausgeprigte Tendenz zur Anionenbildung duBern (nega-
tivierende Substituenten); jedoch ist in dieser Hinsicht kein vollkommener
Parallelismus vorhanden, wie besonders auffillig das (allerdings der
aromatischen Reihe angehorige) Beispiel der relativ schwachen m-
Fluorbenzoesiure zeigt (K=14-10-% gegen 155 10® bei der m-Chlor-
benzoesiiure).

Eine enorme Verstirkung erfihrt die Carboxylgruppe durch die
Nachbarschait einer zweiten Carboxylgruppe; dieser Einfluf nimmt ab,
wenn die Carboxylgruppen auseinanderriicken, erst rapide, weiterhin all-
mihlich. Auch die groBe Verschiedenheit in der Stirke von Malein-
siure und Fumarsiure illustriert die wesentliche Bedeutung rdumlicher
Verhiltnisse.

Derartige GesetzmiBigkeiten lassen sich auch bei aromatischen
Séuren erkennen. Ganz ungewdhnlich grof ist der Unterschied, der
sich bei aromatischen Dioxycarbonsiuren zeigt, wenn sich einmal nur eine
und das andere Mal beide Hydroxylgruppen zum Carboxyl in Ortho-
stellung befinden; die Reihe: Benzoesiure — Salicylsiure — B-Resorcyl-
sdure — y-Resorcylsidure gibt davon Zeugnis.

Die an dem vorliegenden Material festgestellten GesetzmiBigkeiten
lassen sich folgendermaBen zusammenfassen (Faktorengesetz von
W. OstwaLD):

Substitution eines (nichtcarboxylischen) Wasserstoffatoms einer Car-
bonsiiure beeinfluflt die Stirke in bestimmter Weise, und zwar erfihrt die
Affinititskonstante eine Multiplikation mit einem Faktor, dessen Zahlen-
wert sich richtet

1. nach der Natur des Substituenten,

2. nach dem Orte der Substitution, insbesondere der Entfernung
von der Carboxylgruppe,

3. nach der Natur der Atome oder Gruppen, die sonst noch an
dem Kohlenstoffatom (oder in der Nachbarschaft des Kohlenstoft-
atoms) sitzen, an dem die Substitution erfolgt, d. h. nach der Kon-
stitution der Ausgangsverbindung.

Demnach wird jener Faktor im allgemeinen eine komplexe GriBe,
d. h. aus mehreren Faktoren zusammengesetzt sein, von denen jeder
einem der genannten drei Einflisse Rechnung trigt. Fiir gleichartig
konstituierte Stoffe lassen sich aber immerhin mit ziemlicher Sicher-
heit bestimmte Faktoren angeben, die in jedem Einzelfalle anzuwenden
sind. Auf diese Weise kann man aus der Affinititskonstante (oft schon
aus ihrer blofien GroBenordnung) recht sichere Schliisse auf die Kon-

Kiister-Thiel, Lehrbuch der allgemeinen Chemie. 68
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stitution der untersuchten S#ure ziehen. Ein bekanntes Beispiel dieser
Art ist die Entscheidung zwischen den beiden moglichen Konstitutions-
formeln der Paraorsellinsiure, nimlich C;Hg(OH),(CH;)- COOH 2:4:6:1
und 2:6:4:1. Die Konstante wurde zu 41-107° ermittelt®s, womit auf
Grund der Analogie mit den Resorcylsiuren die letztere Konstitutions-
formel bewiesen war. Spiitere Versuche haben auf anderen Wegen
dieses Ergebnis bestiitigt.

Die Faktoren, mit denen man die Affinititskonstante einer Carbon-
siaure multiplizieren muf, um diejenige eines Derivats zu finden, das
durch Substitution von direkt an Kohlenstoff gebundenem Wasserstoft
entsteht, sind in der folgenden Tabelle enthalten.®®

Zahlenwerte zum Faktorengeselz.

\ Stellung
Substituent in gesiittigten Ketten der Fettreihe im aromatischen Kern
a B ¥ ‘ b | € 0 m P
Cl 90 | 62 2,0 1,27 - | 5 2,68 | 1,66
Br 76 7,3 1,76 1,19 — | 24 228 | —
J 42 6,72 1,53 1,06 — i — 2,722 —
F — - - - e 2,3 —
CN | 205 = — L SO e 3,3 i
NO, — 12,5 —_ — — | 103 575 | 6,60
OH 84 | 231 — —_ | - | 17 1,45 0,48
OCH, 18,6 — — - = 1,36 1,08 | 0,63
0C,H; 13 — — — - | = | = —_
SH 125 — = — — | = — -
CH, L 0,74 1,12 1,00 0,90 090 | 20 0,86 0,85
" 1I. 1,10 - — — - | |
.. NL 0,62 — - - — -
CH, L 0,83 1,20 0,98 0,81 — - —_ —
A i 1,31 - — —_ —
o | IR 0,66 — — = —
C.H; 31 1,7 — — — - — —
S0,CH, —_ = | = — - - 11 —
COOH 3¢ | 241 | 167 12 1,2 10,2 2,39 | 2,62
COOCH, | — 24 —_ —_ - 11 - 2,8
COOC,Hy ‘ 27 2,25 — 1,55 — 9,2 — il =
I

Die romischen Ziffern bei den Gruppen CH; und C,H, deuten an, zum wievielten Male
die Substitution an derselben Stelle erfolgt; der Faktor gilt fir die Konstante des nichst-
niedrigeren Substitutionsproduktes.

Einem gleichsinnigen Einflusse unterliegt die Affinititskonstante bei
Phenolen, was die Art der Substituenten und die raumlichen Verhilt-
nisse angeht. Hier ist das Material, da es sich' fast durchweg um viel
schwichere Elektrolyte, zum Teil auch um hohere Spaltungsstufen mehr-
basischer S#uren handelt, noch nicht in abschliefender Weise quan-
titativ bearbeitet. Immerhin haben sich in qualitativer Hinsicht viel-
fach nahe Analogien zum Verhalten der Carbonséuren herausgestellt.%

98 W. Ostwarp, Z. f. physik. Chem. 3, 254 (1889).

98¢ Nach R. Weascueiper, Monatsh. f. Chem. 23, 290 (1902).

960 A Ter und H. Roemer, Z. f. physik. Chem. 63, 711 (1908); dort auch iltere
Literatur,
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Die auffilligste Erscheinung ist wohl die aus der folgenden Tabelle
ersichtliche abnorm grofie Verstirkung des Phenols durch den Eintritt der
dritten Nitrogruppe.

Substituierte Phenole.

K
o-Chlorphenol . . - 10r10 (Phenol:
2, 4-Dichlorphenol . 1,3-107% K=1,3-10"")
2, 4, 6-Trichlorphenol 2,6-107%
o-Nitrophenol . . . 7,5:107%
2, 4-Dinitrophenol. . 8 1078
2, 4, 6-Trinitrophenol 1,6-107!

(Pikrinsédure)

Wihrend sonst wiederholte Substitution schwicher wirkt als die
erstmalige (wie am Beispiele der Halogenderivate deutlich zu erkennen),
verhalten sich die Faktoren bei dreimaliger Einfiihrung der Nitrogruppe
wie 600:1000:2000. Wir haben hier also ein ganz unerwartetes Ver-
halten, auf das wir in anderem Zusammenhange noch zu sprechen
kommen.

Aliphatische Siuren mit Doppelbindungen sind relativ stark wund
einem Einflul der Lage der Doppelbindung zum Carboxyl unterworfen.
In einigen Fillen erwies sich die labile Form einer Carbonsidure gegen-
iiber der stabilen Form als die stirkere Sidure®:; es bleibt abzuwarten,
ob sich hieraus eine quantitative Gesetzmifligkeit wird entwickeln lassen.

Die stirksten organischen Siduren sind Oxalsidure, Pikrinsdure, Tri-
chloressigsdure, Maleinsidure, die aromatischen 2,6-Dioxycarbonsiduren
(und Derivate davon), endlich die Sulfonsduren. Ihre Stirke reicht zum
Teil nahe an die der starken Mineralsiuren heran.

Was die organischen Basen angeht, so handelt es sich hier mit
Ausnahme der Diazoniumderivate vorwiegend um Abkommlinge des Am-
moniumhydroxyds, d. h. um quaternire Ammoniumbasen (denen sich
andere quaternire Basen, wie die Phosphonium- und Arsoniumbasen,
sehr nahe anschlieBen) und die durch Auflésung von Aminen und
Iminen in Wasser entstehenden Basen.

Die quaterniren Ammoniumbasen usw. sind starke Elektrolyte,
den Hydroxyden der Alkalimetalle vergleichbar. Von da ist ein ge-
waltiger Sprung zu den niederen Substitutionsprodukten des Ammonium-
hydroxyds. Auch hier findet man ganz entsprechende Einfliisse der
Natur des Substituenten und des Ortes der Substitution wie auch der
Konstitution der Grundsubstanz. Die folgende Tabelle 1i8t einiges der
Art erkennen.

Starke organischer Basen (259).
(Die Basen entstehen durch Wasseraddition an die Amine usw.)

(Ammoniak . . . . NHOH. . . . 1,87-107%)
Methylamin . . . . NHyCH;)OH . . 50 -107°
Dimethylamin . . . NH,(CH,),0H. . 74  -107®
Trimethylamin . . . NH(CH,),0H . . 74 -1073
Tetramethylammonium-

hydroxyd . . . N(CHy),OH . . ca. 10000 -107°

%1 W, A. Rora und R. Stoermer, Berichte 46, 260 (1913).
6u*
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Anilin . . . . . . NH,(CH;)O0H. . 4,6+1071°
p-Chloranilin . . . . NHy(C,H,C)OH . 1,3.10-10
p-Nitroanilin . . . . NHy(CG;HNO,)OH 1 -10712
Bydragin . +.« « « NHNHOH . . 3 -107°
Athylendiamin . . . NHy(CH,),NH;OH 85 -10°°¢
Trimethylendiamin . . NHy(CH,),NH;OH 350 +107
Tetramethylendiamin . NHy(CH;),NH;OH 510 +10°°
Pentamethylendiamin . NHy(CH,);NH,OH 730 1078,

Schon die vorstehende Auswahl geniigt zur Feststellung der Tat-
sache, dal Substituenten auf die Stéirke von Basen gerade in entgegen-
gesetztem Sinne wirken, wie auf Sduren: CH; verstirkt erheblich, C¢Hs;
schwiicht bedeutend, Halogen und besonders NO; noch mehr. Die Reihe der
Diamine zeigt ebenfalls ein Verhalten, das dem in der Oxalsdurereihe
beobachteten genau entgegengesetzt ist, indem an Stelle einer Ab-
schwiichung eine Verstirkung der Wirkung auftritt, wenn die beiden
einander beeinflussenden Gruppen (hier die Amidogruppen) voneinander
wegriicken. Wie man sieht, ist bei den Basen alles gerade umge-
kehrt wie bei den Siduren. Die Festsetzung von Zahlenwerten fiir die
entsprechenden Faktoren ist allerdings bisher noch nicht moglich gewesen.

Auf die besonderen Verhiltnisse der quaterniren Basen kommen
wir sogleich noch zuriick.

450. Das Neutralisationsphiinomen und die Stirke der Siuren,
Basen und Salze. Thermoneutralitit der Salze. Nunmehr sind wir
auch in der Lage, den Zusammenhang der Neutralisationswirme von
Basen und Siduren mit jhrer Stirke zu iibersehen. Da die Neutral-
salze (soweit bindr) sdmtlich starke, und zwar nahezu gleichstarke
Elektrolyte sind, erfolgt bei der Neutralisation starker Siuren und Basen
in geniigend verdiinnter Ldsung keine irgendwie in Betracht kommende
Anderung des Ionisationsgrades; die ganze Reaktion beschrinkt sich
hier vielmehr auf die Vereinigung der Ionen H und OH’ zu ungespaltenem
Wasser. Der sich hieraus ergebende thermische Effekt betrigt 13,7 Cal.
pro Gramméquivalent (vgl. S. 917). Bilden schwache Siuren oder

“Basen (oder beide Arten von Stoffen miteinander) Neutralsalze, so tritt
zu der genannten Reaktion noch die Aufspaltung des schwachen Elek-
trolyten zu lonen, die der Bildung des Wassers vorangeht. Ihr ther-
mischer Effekt gibt sich in der Abweichung von jenem Grundwerte
der Neutralisationswirme zu erkennen. Die beobachtete Differenz ist so-
mit gleich der Ionisationswiirme (fiirein g-Aquivalent, wenn der schwache
Elektrolyt als praktisch ungespalten gerechnet werden kann, fiir einen
entsprechenden Bruchteil, wenn nur ein kleinerer Teil davon noch un-
gespalten war). Hierauf griindet sich die oben (S. 918) besprochene
Methode zur Bestimmung von Ionisationswirmen. Dall auch starke
Elektrolyte in konzentrierten Lisungen individuelle Abweichungen vom
Grundwerte der Neutralisationswirme geben konnen, bedarf nun kaum
mehr der Erorterung.

Auch die Thermoneutralitit der Salze ist nun voéllig verstind-
lich. Sie ist eine einfache Folgerung aus der Lehre von den Ionen-
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gleichgewichten. Ausnahmen kiénnen nur eintreten in solchen Fillense,
in denen die Bildung eines der wenigen schwachen Neufralsalze durch
wechselseitige Umsetzung in Frage kommt, also z. B. bei der Vermischung
von KCNS mit Fe(NOQ,);, von Hg(NO;). mit KCl, und auBerdem natiirlich
stets dann, wenn Niederschlige entstehen.

SchlieBlich 148t die Ionentheorie auch voraussehen, dafl es (wie tat-
sichlich gefunden wurde) gleichgiiltig sein muf, in welcher Weise man
verdiinnte wiisserige Losungen von Neutralsalzen herstellt, ob man also
KCl mit NaNO; oder NaCl mit KNO; mischt — vorausgesetzt, da dabei
immer die gleiche Zusammensetzung hinsichtlich der einzelnen lonenarten
gewahrt bleibt. Damit fallen Schwierigkeiten weg, die man frither bei
der Darstellung der Ergebnisse von Analysen natiirlicher Wisser fand,
indem man iiber die Zusammengehorigkeit der basischen und sauren
Bestandteile zum Teil nicht ins klare kommen konnte. Es kommt eben
nur auf die Konzentration der Ionenarten an, wihrend ihre Kombination
zu Neutralsalzen vielfach lediglich ZweckmiiBigkeitsfrage ist.

451. Wahre und scheinbare Affinitiitskonstanten. Pseudosiuren
und Pseudobasen. Amphotere Elektrolyte. Schon oben (S. 540) war
von Stoffen die Rede, die durch tautomere Umwandlung ausgesprochenen
Sdurecharakter erlangen (Pseudosiduren). Es handelt sich hier um
Gleichgewichtszustinde zwischen zwei Substanzen gleicher Zusammen-
setzung, jedoch verschiedener Konstitution. In dem oben angefiihrten
Falle des Phenylnitromethans 1ift sich die gegenseitige Umwandlung
wegen ihrer Langsamkeit bequem verfolgen; in den meisten Fillen trifft
das jedoch nicht zu, geht vielmehr die Umlagerung beiderseits mit so
grofler Geschwindigkeit vor sich, daB das System eine einheitliche Sub-
stanz vortiuscht. Wir finden dann also jene der analytischen Bestim-
mung unzuginglichen Verhiltnisse bei Gleichgewichtssystemen, die im
Kapitel 336 gekennzeichnet worden sind. Derartige Fragen sind nun
aber fir die Beurteilung des Zusammenhanges zwischen Stirke und
chemischer Natur bei Sduren und Basen von groBer Bedeutung. Wir
wollen darum noch etwas dabei verweilen. Man bezeichnet nach dem
Vorgange von A. Hantzscu®s die nicht oder doch wesentlich schwiicher
saure bzw. basische Verbindung zweckmiiBig als pseudo-Verbindung,
das Tautomere mit ausgesprochenem Siure- bzw. Basencharakter als
aci- bzw. baso-Verbindung. Dann ergibt sich die wichtige Folgerung,
dal im Falle geniigend rascher Gleichgewichtseinstellung zwischen beiden
Formen die Messung der Affinititskonstante keinen direkten Aufschluf
iiber die Stirke des einen oder andern Tautomeren geben kann, daB
ihr Ergebnis vielmehr sehr wesentlich auch von dem (gewdhnlich
unbekannten) Mengenverhiltnis abhingt, in dem sich die beiden Formen
befinden. So kann die gemessene Verstirkung der Sdurenatur, z. B.
beim Phenol durch die Nitrogruppe, teils zwar durch die gewohnliche
Substituentenwirkung (wie bel Halogen) hervorgerufen werden, teils aber
auch' durch die partielle Umlagerung in eine an sich stirker saure Form.

%2 Bei bindren Neutralsalzen mit einwertigen Ionen sind iberhaupt keine Aus-
nahmen zu erwarten, sofern keine neue Phase auftritt.

983 Vollstindiger Literaturnachweis {iber die Frage der Pseudosiiuren usw. bei A. THier,
Indikatorenfrage (Enke, 1911).
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Die letztere wiirde sich z. B. beim p-Nitrophenol durch das Schema
ausdriicken lassen:

OH 0
] 1]
O = ()
\) - \J
[l
NO, NO,H
pseudo- aci-

Paranitrophenol.

Die genannten beiden Einfliisse lassen sich gewohnlich nicht trennen,
und so kann man denn auf Grund der Messung von Affinititskonstanten
zu Anschauungen iiber die Wirkung einer Substitution gelangen, die un-
zutreffend sind, weil der Einfluf der etwaigen Umlagerung die Substi-
tuentenwirkung durch Superposition weitgehend verdeckt. Dieser Gesichts-
punkt hat zweifellos wesentliche Bedeutung fiir die Beurteilung der
Stiarkeverhiiltnisse der Trinitrophenole. Es ist ndmlich anzunehmen, dafB
drei Nitrogruppen in den Stellungen 2, 6, 4 zum Hydroxyl (Pikrinséiure)
die ,chinoide” Konstitution der aci-Form besonders begiinstigen und
somit das pseudo-aci-Gleichgewicht ungewohnlich stark in der Rich-
tung auf die aci-Form verschieben. So wiirde sich die abnorm starke
Wirkung der dritten Nitrogruppe (s. oben S. 991) erkliren lassen.

Ganz #dhnliche Erwigungen dringen sich bei der Vergleichung der
quaterniren Ammoniumbasen mit den niederen Substitutionsprodukten
auf, Die Aminbasen entstehen ja dadurch, daB bei der Auflosung in
Wasser sich Losungsmittel an das Amin addiert. Diese Reaktion fiihrt
z. B. zu dem Gleichgewichte:

NH,(CH,) + H,0 = NH,(CH;)OH.

Seine Lage ist unbekannt, und darum hingt auch hier die ge-
messene Affinititskonstante der Base nicht nur von deren Stirke
sondern auch von der Lage des Hydratationsgleichgewichtes ab. Macht
man die plausible Annahme, dafl ein groBer Teil der Alkylamine in
Losung frei (nicht als fertige Base) vorhanden ist, so kann man zu ganz
anderen Schliissen hinsichtlich der Wirkung von Alkylsubstitution auf die
Stirke des Ammoniaks und analog hinsichtlich der Stiirke des letzteren
selbst kommen. Es ist dann auch nicht weiter wunderbar, dal die
quaterniren Basen so auBerordentlich viel stirker basisch sind, als die
niedriger substituierten Aminbasen scheinen; denn da bei ihnen wegen
der Unmdoglichkeit der Wasserabspaltung die Einstellung des Gleichgewichtes
mit dem pseudo-Stoff weglillt, kann sich’ hier alle geloste Substanz als
baso-Verbindung betiitigen, wihrend das bei den Aminen nur auf einen
Bruchteil davon zutrifft.

Wir haben also in derartigen Fillen zwischen der direkt der Messung
zugidnglichen scheinbaren Affinititskonstante und der (vom pseudo-aci-
bzw. pseudo-baso-Gleichgewichte befreiten) wahren Affinititskonstante
zu unterscheiden. Die letztere entzieht sich aus den bekannten Griinden
in der Regel der Messung. Nur in einem Falle ist es bisher gelungen,
einen Einblick in diese Verhiltnisse zu gewinnen, niamlich bei der
Kohlensdure, deren Schwiche wir ja oben (S. 986) bereits als eine ab-
norme Erscheinung bezeichneten. Man sollte ndmlich annehmen, da8 die
Kohlensiure als Oxysiure in Wahrheit noch stirker sei als Ameisen-
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sdure, und vermutete daher schon lingst, daB hier ebenfalls ein stark
nach der pseudo-Seite verschobenes Hydratationsgleichgewicht vorliege.
Erst neuerdings konnten A. TuieL und R. STROHECKER®! den experi-
mentellen Beweis dafiir erbringen, daf tatsichlich iiber 990 der ge-
l6sten Kohlensiure aus Anhydrid bestehen. Fiir den Rest, die fertig
gebildete Kohlensiure (H,CO,), berechnet sich dann aber eine Affini-
titskonstante von der GroBenordnung der Ameisensdure bzw. noch
hoherer GroBenordnung. In dem vorliegenden Falle wurde die Bestim-
mung der wahren Stirke durch den besonderen Umstand ermoglicht,
daB sich die fertige Kohlensiure von ihrem Anhydrid (auf Grund der
Trigheit der Reaktion des letzteren mit Basen) unter geeigneten Be-
dingungen analytisch trennen liBt. = Leider besteht wenig Aussicht, in
den anderen oben genannten Fillen auf dhnlichem Wege zum Ziele zu
kommen.

Eine andere Klasse von Stoffen, bei denen die Bestimmung des
Leitvermdgens in der gewdhnlichen Weise keinen sicheren Einblick in
die Ionisationsverhiiltnisse gibt, bilden die amphoteren Elektrolyte.sss
Darunter werden Substanzen verstanden, die gleichzeitig als Siure und
als Base fungieren kionnen, wie z. B. die Aminosiuren. Ein Stoff dieser
Art, wie etwa das Gykokoll, CHy(NH,) - COOH, wird sich in wisseriger
Losung zuniichst durch partielle Hydratation in eine Ammoniumverbindung
verwandeln im Sinne des Schemas

('H,(NH,)-COOH + H,0 = CH,(NH,0H)-COOH.
Diese kann sich als Sdure betiitigen:

(H,(NH,0H)-COOH 2 CHy(NH,0H)-COO" + H,
aber ebenso auch als Base:

(NH,OH)CH,- COOH 22 *(NH;)CH,-COOH + OH'".

Beide Funktionen werden gleichzeitig in die Erscheinung treten konnen,
und man erhiilt dann auch Gebilde der Form

(NH,)CH, - COO,
die man als Ionen eines ,inneren Salzes“ auffassen, auch als
,Zwitterionen“s bezeichnen und formal ebensogut durch Wanderung

des jonisierten Siurewasserstoffs an den Stickstoff der Aminogruppe ent-
standen denken kann (ohne primire Hydratation):

(NH,)CH, - COOH 22 (NH,)CH,- COO” + H- 72 (NH,)CH, - COO".

Solche Gebilde werden sich in Losungen aller Elektrolyte vorfinden, die
in analoger Weise gleichzeitig als Sdure und als Base fungieren,
Zur Leitfibigkeit der Losung konnen sie natiirlich nichts beitragen, da sie
wegen ihrer doppelten Ladung (" und ’) nach keiner der beiden Elek-
troden hin wandern werden. Ihre Gegenwart miifite jedoch bei der Ver-
wertung der gemessenen Leitfahigkeit zur Feststellung des Tonengleich-
gewichtes beriicksichtigt werden. Durch einen besonderen Kunstgriff,
nimlich durch Untersuchung von Losungen, die griBere Uberschiisse

964 Berichte 47, 945 (1914).

965 (3. Brepig, Z. f. Elektrochem. 6, 33 (1899); K. WINKELBLECH, Z. f. physik. Chem.
36, 546 (1901).

956 |, W, Kijster, Z. f. anorg. Chem. 13, 136 (1897).
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einerseits anderer (stirkerer) Sduren, anderseits stirkerer Basen ent-
halten, kann man die gleichsinnige Ionisation praktisch vollkommen
unterdriicken und so z. B. in salzsaurer Losung die Affinititskonstante
der basischen Funktion, in alkalischer Losung die der sauren ermitteln
(WinkeLBLECH, 1. ¢.). Die so gewonnenen Werte gestatten, das Ver-
halten der amphoteren Elektrolyte, wenn sie sich allein in Lésung be-
finden, zu iibersehen bzw. vorherzusagen. Es erklirt sich so auch die
zunichst iliberraschende Tatsache, daB die in gewodhnlicher Weise ge-
messene ,,Bruttostirke” keinen konstanten Wert besitzt, sondern von der
Verdiinnung in bestimmter Weise abhingt. Die Verinderlichkeit des
Bruttowertes der Affinititskonstante ist der Berechnung zuginglich.%7

452. Die Ionisationsverhiiltnisse mehrzihliger Elektrolyte. Es
ist schon mehrfach erwiihnt worden, dafl iiber die Ionisationsverhiilt-
nisse mehrziihliger Elektrolyte noch wenig Sicheres bekannt ist. Fiir
geniigend verdiinnte Lésungen darf man allerdings mit einiger Berech-
tigung annehmen, dali der Zerfall direkt nach dem einfachen mehr-
zihligen Schema erfolgt (s. Kapitel 444); bei geringerer Verdiinnung
tritt aber, zum Teil ganz tberwiegend, der Zerfall nach einzelnen loni-
sationsstufen auf.

Die Spaltungsverhiiltnisse der Phosphorsiure werden z. B. nach fol-
gendem Schema geregelt sein:

-— » ’ H' b H PO :
L Stufe: [P0, = H' + H,PO,’; L‘J[ﬁl,ﬁ%;r“]" =K
- ‘e H7« [HPO,””
IL Stufe: H,PO, = H' 4+ HPO,”; & EH,[r’o,?f—I -
. W e [H]-[POS]
L Stufe: HPO,” = H' + PO, ; Sipeut) —K;.

Fir die Beteilignng der verschiedenen Ionen an dem Gesamtgleich-
gewichte wird somit die Affinitiitskonstante (Stidrke) jeder einzelnen
Stufe mafgebend sein.

Ganz Analoges gilt fiir mehrzihlige Basen und ebenso auch fiir mehr-
zihlige Elektrolyte von Salzcharakter (wie oben bereits erwihnt [S. 962]).

Es scheint nun eine allgemein giiltige GesetzmiBigkeit, auf die zuerst
W. OsTwaLDp®s aufmerksam machte, zu existieren, wonach von mehreren
Spaltungsstufen die erste die stirkste ist, und ebenso von den weiteren
Stufen jede vorhergehende stirker als die nachfolgenden. Man kann
dieser Beobachtung einen bestimmten physikalischen Sinn unterlegen,
indem man (mit OsTwaLp) annimmt, daB die beim Auftreten hoherer
Spaltungsstufen erfolgende Aufnahme weiterer Ladungen durch Atome
oder Atomgruppen um so schwieriger vor sich geht, je mehr Ladungen
bereits vorhanden sind (elektrostatische Wirkung der Ladungsdichte).

Diese Umstinde ermoglichen es, in giinstigen Fillen die Stirke der
ersten Stufe mehrzihliger Elektrolyte zu bestimmen. Die bisher erzielten
Ergebnisse beschrinken sich im wesentlichen auf mehrbasische Sduren.
Man benutzt Messungen bei geringeren Verdiinnungen, in denen sich die
Spaltung praktisch allein auf die erste Stufe erstreckt. In dieser Weise

967 Alles Nithere bei H. Luwspéw, l. ¢. (Fufinote 929, S. 970).
908 Z. f. physik. Chem. 9, 553 (1892); Lehrbuch, II, 1, S. 797.
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sind die oben (im Kapitel 449) mitgeteilten Affinititskonstanten mehr-
basischer Sduren gefunden worden.

Bei zweibasischen organischen Siduren duBert sich der praktisch aus-
schlieBliche EinfluB der ersten Stufe darin, daB die ,Affinititskon-
stante’ bei niederen Verdiinnungen einen bestimmten, konstanten Wert
behillt; weiterhin erfolgt von einer gewissen Verdiinnung ab ein An-
steigen des Wertes, das darauf hinweist, daff sich nun auch die zweite
Stufe an der Ionisation beteiligt. Je nach der groferen oder geringeren
Stirke der zweiten Stufe mull diese Grenze bei kleineren oder griolieren
Verdiinnungen liegen. Es ergibt sich hieraus ein Anhalt fir die Stirke
zweiter Sdurestufen. Auch hier erweisen sich konstitutive und riumliche
Verhiiltnisse als wirksam, und zwar ist die zweite Stufe (auf der Betiti-
gung einer Carboxyl- oder Hydroxylgruppe beruhend) um so schwiicher,
je niher einander die Bindungsstellen der Siurewasserstoffe in der
Molekel sind.?¢® Genauere Messungen der Stirke der zweiten Stufe sind
maoglich in solchen Fillen, in denen geniigend grofle Stirkeunterschiede
zwischen beiden Stufen bestehen, die zweite also geniigend schwach
ist. Man mifit dann die Abspaltung von H' durch die primiren Alkali-
salze im Zusammenhange mit der Verdiinnung. Derartige Beispiele sind
die giinstigsten. GroBere Schwierigkeiten treten auf, wenn beide Stufen re-
lativ stark sind. Aber auch hier haben sich zum Teil befriedigende Er-
gebnisse erzielen lassen. Auf Einzelheiten des komplizierten Verfahrens
kann jedoch nicht eingegangen werden. Aus dem vorliegenden Material97
sei einiges in der folgenden Tabelle zusammengestellt.

Affinitdtskonstanten mehrbasischer Sduren.?"

(257
Siiure 1. Stufe 2. Stufe 3. Stufe

Malonséure 158 +10°% 0,10-10°°
Bernsteinsiure 6,65-1072 0,23-107°

Glutarsiure 4,73-107% 0,27-10-5

Adipinséure 3,76-107° 0,24-107°
n-Pimelinsiiure 3,23.107° 0,26-103

Korksiure 2,99.107° 0,25-10°

Apfelsiure 39,9-1072 0,83-10-5

Weinsiure 97,0-107° 59 -10-%

Maleinsdure 1170-107° 0,039-107°

Fumarséiure 93.107% 1,80 1078
o-Phthalsiiure 121.10°% 0,17-107°
Citronensiure 82-10~® 3,2-107° 0,07-107°

969 Vgl, A. A. Noves, Z. f. physik. Chem. 11, 500 (1893).

970 Von der umfangreichen Literatur sei hervorgehoben: W. Ostwawrp, Z. f. physik.
Chem. 9, 553 (1892); J. E. Trevor, Z. f. physik. Ghem. 10, 321 (1892); W. A, Smrrn, Z. f.
physik. Chem. 25, 144; 193 (1898); R. Weascuemer, Monatsh. f. Chem. 23, 599 (1902);
26, 1235 (1905); K. Jeuuivek, Z. f. physik. Chem. 76, 257 (1911) (wo viele weitere Literatur-
angaben); K. Drucker, Z. f. Elektrochem. 17, 398 (1911).

971 Die organischen Siduren nach W, A, Smiti, 1. c. (["uknote 970).
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Siure 1. Stufe 2. Stufe 3. Stufe
H,SO, 0,45 0,015
H.8.0, M2 ca. 0,45 0,0104
H,S,0, > 0,45 0,0035
H.S972 0,91-1077 1,2-10-18
H,CO, > 10™* (wahre 6«10t 9%¢
Stirke) #72

Wir erkennen an der Reihe der Siduren vom Typus der Malonsiure,
ebenso bei Maleinsiure und Fumarsiure deutlich die anfangs starke,
dann immer geringere Wirkung der gegenseitigen Entfernung der Car-
boxylgruppen, bei der Citronensidure sehr schon auch die Abstufung in
allen drei Spaltungsstufen. Die grofite Differenz der Stirke in der 1. und
2. Stufe zeigt sich, wie zu erwarten, bei solchen Sduren, in denen die
Siurewasserstoffe einander riumlich besonders nahe stehen, d. h. beim
Schwefelwasserstoff und bei der Kohlensiure. Im Hinblicke darauf mul}
der geringe Unterschied der Stirke in den beiden Stufen der Schwefel-
sdure recht auffillig erscheinen.

Man kann sich aus diesen Erfahrungen ungefihr eine Vorstellung
davon bilden, wie aullerordentlich schwach die zweite Spaltungsstufe des
Wassers im Sinne des Schemas

OH = H + 0"

sein muB. Dal Sauerstoffionen existieren, ist als sehr wahrscheinlich
anzunehmen (wegen der elektromotorischen Betitigung des Sauerstoffs);
doch werden sie wegen ihrer verschwindend geringen Konzentration bei
Reaktionen in wisserigen Losungen im allgemeinen keine wesentliche
Rolle spielen. Das konnte nur bei gréferen OH-Konzentrationen, d. h.
nur in stark alkalischen Lésungen in IFrage kommen.

453. Homogene Gleichgewichte dritter Ordnung: zwei gleich-
ionige Elektrolyte in gemeinsamer (wiisseriger) Losung. Isohydrie.
Schon auf S. 720f, war die Frage der Bestandteile in Systemen mit
Ionenspaltung erortert worden. Danach verhalten sich nur Losungen
zweier Elektrolyte mit einem gemeinsamen Ion wie Systeme dreier
Komponenten (einschlieflich des Losungsmittels), wéhrend zwei ver-
schiedenionige Elektrolyte drei unabhiingige Bestandteile mitbhringen und
demgemidBl in gemeinsamer Losung Gleichgewichtssysteme vierter Ord-
nung bilden. Wir wollen uns jedoch immer dessen bewuBt bleiben, daf}
die Zahl der Bestandteile eigentlich um eins grofler ist, und das Ver-
halten derartiger Systeme zu der Annahme der kleineren Komponenten-
zahl nur deswegen stimmt, weil die notwendige Aquivalenz der Anionen
und Kationen die Verfiigung iiber eine der natiirlichen Freiheiten aus-
schlieBt.

Die wichtigsten hierher gehérigen Fille sind gemeinsame Lésungen
schwicherer Siuren oder Basen mit ihren Neutralsalzen oder mit

972 Nach K. Jernisex, L. e. (Fufinote 970).
978 Nach A. Tmien und R. StrRonecker, Berichte 47, 945 (1914).
%"t Nach Fr. Aversaca und H. Pick, Arb. a. d. Kais. Gesundheitsamte 38, 243 (1911).
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stirkeren Sduren bzw. Basen. Das Massenwirkungsgesetz lifit in ein-
facher Weise die in solchen Systemen obwaltenden Verhilinisse iiber-
sehen.

Wir wiblen als Beispiel zunichst ein System aus einer schwiicheren
und einer stirkeren Sdure, etwa Essigsiure neben Monochloressigsiure.
Grundlage der Betrachtung solcher Systeme ist stets die Uberlegung, dafl
das ITonisationsgleichgewicht jedes der beteiligten Elektrolyten erfiillt sein
muB. Es muB also fiir jede unserer beiden Siduren der Gleichung des
Massenwirkungsgesetzes, ndmlich

MO g, (tar Essigsaure) )
(HAL]
und
(H7]-[Am)

“[HAL = K, (far Monochloressigsiure) (IL)

geniigt werden, und zwar gleichzeitig.

Wir koénnen den Zustand der beiden Siduren in der gemeinsamen
Losung folgendermalien ermitteln. Wir denken uns die gemeinsame
Losung entstanden durch Vermischung zweier Einzellosungen, von denen
die eine nur die Essigsiure, die andere nur die Monochloressigsiure
enthiilt. Im allgemeinen werden bei derartigen Vermischungen zwei ver-
schiedene Fiille anzunehmen sein: entweder erfolgt eine gegenseitige Be-
einflussung der Spaltungsgrade, oder letztere bleiben beide unverindert.
Wollen wir iiber den Zustand der gemeinsamen Losung AufschluB er-
halten, so verfahren wir am einfachsten so, dafl wir berechnen, wie die
Einzellssungen beschaffen sein miissen, damit sich der Zustand beider
Sduren bei der Vermischung nicht iindert (unter der fiir geniigend ver-
diinnte Losungen erfiillten Voraussetzung der Additivitit der Teil-
volumina); dann ist der Zustand jeder Siure im Gemisch natiirlich der-
selbe, wie in der zur Vermischung benutzten Einzell6sung.

Man verfibrt nun in der Regel so, daB man die Spaltungsgleichung
der beiden Siduren kombiniert unter der eben genannten Annahme der
Konstanz der Spaltungsgrade bei der Vermischung. Wir wollen jedoch
einen etwas einfacheren und, wie mir scheint, {ibersichtlicheren Weg ein-
schlagen. Jede der vorstehend angegebenen Gleichungen (I.) und (II.)
liBt erkennen, daB offenbar der Quotient

(Al _ K

(HA] — [H]
so lange konstant ist, als das Wasserstoffion konstante Konzen-
tration behilt. Vermehrt man dagegen die letztere, so wird der Quotient
kleiner (Spaltungsriickgang), vermindert man sie, so wird er grofler (Spal-
tungsfortscbritt).  Diese Uberlegung gibt sofort die Losung unserer
Aufgabe:

Man mul jede Sdurelésung mit einer Ldsung gleicher H-Konzen-
tration vermischen, d. h. eben die Einzellssungen so wiihlen, daf sie
gleiche H'-Konzentrationen mitbringen. Da nun in jeder Einzellosung
die Beziehung

2
Y —=K.v
1%

erfiillt ist, so folgt ohne weiteres

[H'] — :—:: —I: y
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und (siehe Kapitel 446)

( H = —Kiv + V4K1 v, + Klz__vln_. — :_._K' 0 Vﬁ(a vy + Ki? v,?
[H] =) 3y, e

wenn mit v, und v, die Teilvolumina der Essigsidurelosung und Chlor-
essigsdurelosung, die vermischt werden sollen, bezeichnet werden. Da
ferner v, -+ v, (nach Voraussetzung) = vgeam: ist, lifit sich die obige
Gleichung nach v, oder v, 16sen, wenn K, und K, bekannt sind. Man
findet dann die molare Verdiinnung, in der man die beiden S#iuren an-
wenden mufl, um Konstanz der Spaltungsgrade zu erzielen. Natiirlich
kann man auch beliebige Mengen der betreffenden Siurelosungen, nicht
nur, wie hier zuniichst angenommen, je ein Mol, ohne gegenseitige Be-
einflussung des Spaltungsgrades vermischen, wenn man nur eben jene
bestimmten, fir jedes Paar von Sduren durch die Wahl einer der Ver-
diinnungen (v; oder v,) festgelegten Konzentrationen anwendet.

Einzellosungen gleichioniger Elektrolyte, die das gemeinsame Ion in
gleicher Konzentration enthalten, heilen nun isohydrisch?®®, und man
kann die oben abgeleitete Beziehung allgemein auch in die Worte kleiden :
isohydrische Lésungen bindrer Elektrolyte beeinflussen bei
der Vermischung ihren Spaltungsgrad gegenseitig nicht.

Sind die zu vermischenden Ldsungen nicht isohydrisch, so wird
der Spaltungsgrad desjenigen Stoffes, der das gemeinsame Ion in
hoherer Konzentration mitbringt, steigen, der des andern sinken miissen.
Daraus folgt, dall bei der Vermischung gleichnormaler Losungen ver-
schieden starker (gleichioniger) Elektrolyte der stirkere die Spaltung des
schwicheren zuriickdringen und sich selbst weitgehender spalten wird.

Die oben abgeleitete Beziehung nimmt eine besonders einfache Form
an, wenn die beiden Elektrolyte so schwach sind, daB man y neben 1

vernachlissigen und darum y? = K v und mithin (%)2 = g oder :— = '\/é
setzen darf. Wir erhalten dann fiir Isohydrie: :

[M=L=£=VE= X
v, Vg vy v, -

Daraus folgt dann:
Vw_V&
v VK
V1 K,

Va2 Yah;

und

d. h. isohydrisch sind Losungen derartiger Elektrolyte in Verdiinnungen,
die den Affinititskonstanten proportional sind.

So wiirde 1n-Essigsdure mit 1: 115: n oder %n=0,0116 n-Mono-

chloressigsdure isohydrisch sein. Der,Spa]tun,gsgrad der ersteren ist

_1,8-10_5 7,2.10—5 1,8)2.10—10 ; 10—3
S + ¥ : F 85107 8467210 — 0,004234,

und ebenso grof ist natiirlich [H] in Normalitiiten.

978 S. Arruenius, Z. f. physik. Chem. 2, 284 (1888),
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Bei der Monochloressigsiure ist

= 1 6,2- 1?)3’7(71,:’)5" NE L
) w8 — ) . —6
1,56+ 107+ 5 hiTe +v ootte T \gorie/ " 10
T2 = 3

= 0,3043,

und
[H] = 0,3043+0,0116 = 0,00373 n.

Die Ubereinstimmung liBt hier bereits zu wiinschen ibrig, weil die
Monochloressigsiure schon etwas zu stark ist, um die oben eingefiihrte
vereinfachende Voraussetzung zuzulassen, unter der sich v, =‘\/%—
=0,365 und [H]=0,00424 berechnef wiirde (also in Ubereinstimmung
mit [H] der Essigsiure).

Ob man nun aber mit der vereinfachten Formel fiir schwache oder
mit der umstiindlicheren fiir stirkere Elektrolyte rechnet, oder endlich bei
den stirksten Elektrolyten nur die empirische Beziehung zwischen Spal-
tungsgrad und Verdiinnung beriicksichtigt, in jedem IFalle erhilt man
fiir gleichstarke binire Elektrolyte das Ergebnis, daB sie in gleicher
Verdiinnung gleich stark ionisiert sind und mithin, sofern sie ein Ion
gemeinsam haben, dann isohydrische Losungen bilden.

Diese Folgerung ist wichtig fiir die Beurteilung des Zustandes der
gemischten Losungen. Man kann das darin herrschende Gleichgewicht,
wie oben ausgefiithrt, mit Hilfe der Isohydrie ableiten und findet dann
z. B., daf zwei binidre Elektrolyte gleicher Stirke in gemein-
samer Losung gleich stark ionisiert sind. Denn man muf}, um die
Konstanz der Spaltungsgrade zu wahren, gleich konzentrierte und daher
gleich stark ionisierte Einzellosungen vermischen. So ist z. B. in
einer gemeinsamen Losung von KCl und KBr jedes der beiden Salze so
weit ionisiert, wie das der Gesamtkonzentration entspricht, auch wenn
das eine dieser Salze in so groBer Verdiinnung vorhanden ist, dal es
fiir sich allein einen weit héheren Spaltungsgrad aufweisen wiirde.

Endlich muB noch die Beziehung erfiillt sein, daB, wenn sich zwei
Losungen als mit einer dritten isohydrisch erweisen, sie es auch unter
sich sind.

Alle obigen Folgerungen aus der Theorie der elektrolytischen Disso-
ziation sind experimentell gepriift und bestiitigt worden (ARRHENIUS, 1. ¢.).
Dabei wurden (es handelte sich um Siduren und Basen, zum Teil in
Gegenwart anderer Stoffe derselben Klasse oder in Mischung mit gleich-
ionigen Neutralsalzen) die in Kapitel 444 (II, 3, b) besprochenen dyna-
mischen Methoden angewandt, aus denen sich die Konzentration von
H' bzw. OH’ ergibt.

Was nun insbesondere die Einwirkung einer Beimischung gleich-
ioniger Neutralsalze zu Sduren oder Basen angeht, so kommt hier die
gemeinsame Eigentiimlichkeit aller (biniren) Neutralsalze, starke Elek-
trolyte zu sein, wesentlich in Betracht. Wenn man also der Losung einer
mifig starken oder gar schwachen Siure die Losung eines ihrer Neutral-
salze zufiigt, so wird im allgemeinen — falls nimlich das Salz nicht in sehr
grofer Verdiinnung angewandt wird — die Spaltung der Siure zuriick-
gedringt werden. Dasselbe gilt natiirlich sinngemif fiir Basen und ihre
Neutralsalze und ebenso fiir Mischungen schwacher Sduren bzw. Basen
mit starken,
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In geniigend grofler Verdinnung (etwa < 0,01n) darf man die
stirksten Elektrolyte ohne erheblichen Fehler als vollig gespalten be-
trachten; befinden sich also geniigend schwache neben derartig starken
Elektrolyten in der gemeinsamen Losung in einem solchen Konzentrations-
verhiltnis, dafi der schwache zum mindesten nicht iiberwiegt, so kann
man das gemeinsame Ion als praktisch allein vom starken Elektrolyten
herrithrend ansehen. Dariiber gibt eine einfache Rechnung Aufschluf.

Wir nehmen eine Mischung von Essigsdure (K=1,8-10-%) und
Natriumacetat als gegeben an, und zwar mogen sich heide in einer
Konzentration von 0,01 n befinden. NaAc ist in dieser Verdiinnung zu
909/ ionisiert.

Es muB nun die Spaltungsgleichung der Essigsiure

[H]-[Ac] =
m—'—' = 1,8 - 10 b
erfiillt sein.

H- wird allein von der Essigsdure geliefert, A¢’ vom Acetat und von
der Essigsiure. Ist letztere zum Anteile y gespalten, so haben wir

(0,01 ) - (0,01 ¥ + 0,009)
' 0,01(1—7v)

= 1,8-1075,

Daraus ergibt sich
¥ = 0,0022,

d. h. es wird Ac’ nur in der Konzentration von 0,000022n oder zu
0,259o von der Essigsdure geliefert.
In beiderseits 1n-Losung gilt, da hier NaAc zu 63,3 0/ gespalten ist,

T_'._(_"‘;w = 1,8.10°5
—¥
und

T = 0,000025; [A ¢ Jeesigsaore = 0,000025 1 oder 0,000395°/,.

Wie man sieht, ist der Spaltungsgrad der Essigsiure in solchen Losungen
von ihrer Konzentration nahezu unabhingig und etwa der Konzentration
des Natriumacetats umgekehrt proportional ; auch erweist sich die oben ge-
machte Annahme, man konne hier das von der Essigsiure gelieferte ge-
meinsame Ion (Ac’) neben dem vom Neutralsalze herrithrenden praktisch
vernachldssigen, als richtig. Jedoeh verschieben sich die Verhiltnisse
zugunsten der Beteiligung des schwicheren Elektrolyten, wenn die Ver-
diinnung gréfer wird und namentlich dann, wenn der Stirkeunterschied
nicht so bedeutend ist, wie in dem hier gewihlten Beispiele. Die quan-
titative Seite dieser Frage ist i{iberall einfach zu behandeln, wie nun
wohl nicht mehr weiter ausgefiihrt zu werden braucht. In gemeinsamen
Losungen schwacher Siuren oder Basen mit ihren Neutralsalzen ist, wie
noch erwihnt sei, die Giiltigkeit des Massenwirkungsgesetzes fiir die
Ionenspaltung der schwachen Elektrolyte durch Messungen nach dy-
namischen Methoden (Kapitel 444) erwiesen worden 9%

454. Fortsetzung. Praktische Anwendungen. Die Beeinflussung
des Spaltungsgrades schwacher binirer Elektrolyte durch die Gegenwart
gleichioniger starker und ebenso die Verschiedenheit der Stirke mehr-

976 8. Arruenivs, Z. f. physik. Chem. 5, 1 (1890).
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zihliger Elektrolyte in den einzelnen Spaltungsstufen wird vielfach prak-
tisch verwandt. So beruht die in der analytischen Praxis iibliche Bei-
mischung von Natriumacetat zu Essigsiurelosungen zum Zwecke der Aus-
fillung von Sulfiden, die in Sdure relativ leichtlgslich sind, mit Schwefel-
wasserstoff auf dem Prinzip der Zuriickdringung der Siurespaltung
durch das gleichnamige Anion des Neutralsalzes. Auch Schwefelsidure
kann man durch Zufiigung neutraler Sulfate so weit schwiichen, daf der-
artige Losungen noch Zinksulfid mit Schwefelwasserstoff praktisch quan-
titativ zu fillen gestatten; hier kommt die relativ geringe Stirke der
zweiten Spaltungsstufe der Schwefelsidure in Frage, indem sich die Re-
aktion
H' + S0,” < HSO,’

weitgehend in der Richtung von links nach rechts abspielt.

Ein weiteres bekanntes Beispiel ist die Schwichung der alkalischen
Reaktion von Ammoniaklosungen durch die Gegenwart von Ammonium-
salzen bis zu einem solchen Grade, daB die Ausfillung von Magnesium-
hydroxyd unterbleibt.

Mit den genannten Reaktionen werden wir uns weiter unten noch ein-
gehender zu beschiiftigen haben.

Von grofem Nutzen sind Gemische schwacher Sduren oder Basen
mit Neutralsalzen auch fiir den Fall, daB es darauf ankommt, Losungen
von bestimmter, durch geringe Verunreinigungen saurer oder basischer
Natur nicht merklich beeinflufbarer H'- oder OH’-Konzentration her-
zustellen. Man erhilt z. B. eine Losung, die H' in einer Kon-
zentration von 107 4n enthilt, indem man eine Mischung Dbereitet,
die fiir Essigsiure 2n und fiir Natriumacetat 0,22n ist. Es ist ein-
leuchtend, daB eine solche Losung gegen kleine Mengen fremder Siuren
(vor allem Kohlensdure aus der Luft) oder Basen (Alkali aus dem Glase
der GefiBe) in hohem Grade unempfindlich ist. Denn die groSen Mengen
der angewandten Reagenzien bilden gewissermaBen ein Reservoir von
groBer Kapazitit, und es macht fir die H-Konzentration praktisch gar
nichts aus, ob eine Spur fremder Siure oder Base hinzukommt.
Derartige Losungen, die ihre H- oder OH-Konzentration mit grofler
Zihigkeit festhalten, nennt man Pufferlésungen.t” Sie werden
vor allem an Stelle sehr verdiinnter Losungen stiirkerer Sduren oder Basen
— die naturgemi dem Einflusse von Verunreinigungen um so mehr
unterliegen miissen, je verdiinnter sie sind — dazu benutzt, um H-
und OH-Konzentrationen von der GréBenordnung 1072 bis 107! zu
fixieren. Die ,acidimetrische Reaktion“ einer beliebigen wisserigen
Losung ist wegen der gegenseitigen Abhingigkeit von [H'] und [OH’]
(vgl. S. 972) eindeutig bestimmt durch den Wert ihrer H-Konzentration.
Man driickt diese zweckmiiBig als Zehnerpotenz mit ganzem oder ge-
brochenem Exponenten aus und nennt den negativ genommenen Wert
dieses Exponenten die Sdurestufe (= [H]-Stufe) einer Losung. Reines
Wasser bildet demnach (bei 25°) die Siurestufe 7, da hier [H'] = [OH']
= 10~"n ist. Es wire aber hochst unzweckmiflig, als Losung mit dieser
Siurestufe reines Wasser (oder eine Losung von Neutralsalzen) zu ver-
wenden, weil schon minimale Verunreinigungen saurer oder basischer
Natur die Stufe gewaltig verschieben kénnen. Man withlt dafiir vielmehr

977 &, P. L. Sorexsen, Biochem. Ztschr. 21, 149 (1909).
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Losungen, die Mischungen geeigneter Elektrolyte darstellen, und zwar
eine Mischung von primirem und sekundirem Phosphat, von denen das
erstere sauer, das letztere (aus einem weiter unten zu besprechenden
Grunde) alkalisch reagiert; das Gemisch wirkt als Puffer, da wir ja auch
hier ein Analogon zu dem Falle einer Mischung von freier Siure und
Neutralsalz haben, im Sinne des Schemas

H,PO,” = H- + HPO," (HAc¢ = H' + Ac)
Na,HPO, == 2 Na' + HPO,” (NaAc = Na -+ Ac).

Losungen mit Siurestufen < 7 zeigen eine saure Reaktion, oder es
iberwiegt in ihnen gemil dem Spaltungsgleichgewicht des Wassers
das Wasserstoffion; die Siurestufen > 7 charakterisieren die alka-
lisch reagierenden Losungen, in denen das Hydroxylion vorwaltet.
Zur Herstellung der hoheren Saurestufen (mit der niederen Nummer)
kann man, wie oben erwiihnt, geeignete Mischungen schwacher
Siduren mit ihren Neutralsalzen verwenden, fiir die tieferen Siurestufen
(mit der gréBeren Nummer) Gemische schwacher Basen (z. B. Ammoniak)
mit geeigneten Neutralsalzen. Die Kenntnis der Siurestufe einer ge-
gebenen Losung und der Anwendung von Lésungen bestimmter Siure-
stufe® hat groBe Bedeutung fiir die Lehre von den Indikatoren ge-
wonnen, auf die wir noch weiter unten zuriickkommen.

Die Natur benutzt iibrigens selbst das Prinzip der Pufferlosung, um
mit bewundernswerter Vollkommenheit die acidimetrische Reaktion der
Korpersifte im tierischen Organismus konstant zu erhalten. Dazu dienen
z. B. im Blute Gemische von freier Kohlensiure mit ihren Salzen (neben
Phosphaten), im Harn hauptsichlich Phosphate (neben harnsauren
Salzen).

455. Homogene Gleichgewichte vierter Ordnung. Verteilung
einer Base zwischen zwei Siuren. Wir betrachten nunmehr Systeme,
in denen vier Arten von Ionen miteinander im Gleichgewichte stchen.
Das ist z. B. dann der Fall, wenn man zu dem Salze einer Siure (das
sich allein oder in Gegenwart der Siiure selbst in Loésung befindet)
eine fremde Sdure hinzufiigt. Es wird dann im allgemeinen eine Re-
aktion in dem Sinne vor sich gehen, dafl die Spaltungsgleichgewichte
aller hier in Betracht kommenden Elektrolyte erfiillt werden.

Nehmen wir an, es handele sich um die Siure HA und ihr Salz NaA
(wir beriicksichtigen hier nur biniire Elektrolyte) mit einem Zusatz der
Siure HB. Wir haben dann in Lésung die Ionen H', Na’, A’ und B, die
ihrerseits mit den Stoffen HA, HB, NaA und NaB ins Spaltungsgleich-
gewicht treten miissen. Es werden mithin die Gleichungen gelten

- T , [H][A]
181187
[HB]

II. IBZH +FB
III. NaA &= Na' + A’
IV. NaB = Na' + B'.

= Kp

978 Literatur iiber die Herstellung von »Stufenlésungen® bei A. Tmier, Indikatoren-
frage usw. (s. Fufinote 909 und 910).
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Fiir die Spaltungen III. und IV, 1aBt sich bekanntlich keine Gleich-
gewichtskonstante angeben, weil die Neutralsalze im allgemeinen dem
Massenwirkungsgesetze nicht gehorchen. Die beiden Sduren seien da-
gegen als schwach angenommen, jedenfalls der Art, daB sich die Kon-
stanten Ky und Kg einfithren lassen. Man wird sogleich einsehen, daf}
beim Zusammenbringen des Salzes NaA mit der Sdure HB unter allen
Umstéinden etwas HA und NaB entstehen muf, damit die Gleichgewichts-
gleichungen fiir die Teilsysteme (H -+A’) und (Na' -+ B’) erfiillt werden,
und daB ebenso in Gegenwart freier Sdure HA sich eine derartige Re-
aktion, wenn auch in geringerem Umfange, vollziehen muf.

Wir haben hier die Frage der Verdringung einer Siure aus
ihren Salzen durch eine andere Sidure oder der Konkurrenz
zweier Sduren um dieselbe Base vor uns. Es ist dies das alte
Problem der relativen , Affinitiit" zweier Siduren zur Base. Wie wir gleich
sehen werden, hiingt dieses in engster Weise mit derjenigen Eigenschaft
unserer Siuren zusammen, die ihre Stirke genannt wird und die ihren
zahlenmibBigen Ausdruck in der Gleichgewichtskonstante der Tonenspal-
tung findet. So erklirt sich auch die Wahl der Bezeichnung ,Affini-
titskonstante* fiir die genannte GroBe.

Vollig analoge Uberlegungen ergeben sich bei der Konkurrenz zweier
Basen um dieselbe Siure.

Das vorstehende Problem ist schon ziemlich frithzeitig behandelt
worden. Einen Weg zu seiner Losung weisen die thermischen Effekte
bei der Neutralisation. Wenn es sich, wie hier angenommen, um
schwache Siuren handelt, so wird im allgemeinen eine Abweichung
der Neutralisationswiirme vom Normalwerte vorhanden sein, die bei den
beiden Sduren von verschiedener Grofle sein kann. Dann lilt sich aus
der bei der Vermischung von HB mit NaA auftretenden Reaktionswirme
der Betrag der Umsetzung zu NaB und HA berechnen. Zu demselben
Ergebnis fiihrt die Beobachtung der Wirmetonung, die bei gemein-
schaftlicher (partieller) Neutralisation der beiden Sduren mit unzureichen-
den Mengen Base auftritt. Auch wenn die eine der konkurrierenden Sduren
stark ist, bleibt das Verfahren anwendbar; nur wiirde dann natiirlich der
Neutralisation der starken Siure die Abweichung Nall vom Grundwerte der
Neutralisationswirme entsprechen. Auf diese Weise berechnete bereits
J. THomsen®® das Verhiltnis, nach dem sich zwei Siuren in eine Base
teilen, und sah dieses als Mal des Siittigungsbestrebens, der ,Aviditat”
der Siuren an. Spiter benutzte W. Ostwarp®? die individuellen Ver-
schiedenheiten der Voluminderung, die bei der Neutralisation eintritt, in
demselben Sinne; seine Ergebnisse sind wegen der gréBeren Empfind-
lichkeit der ,,volumchemischen* Methode genauer als die von THOMSEN.
Zu gleichartigen Ergebnissen gelangte er durch die (jedoch weniger ge-
naue) Methode der Messung des Brechungsvermogens vor und nach der
Vermischung. %t

Auch andere Eigenschaften, die bei freien Siuren und Salzen in
geniigendem Grade verschieden sind, lassen sich zur Ermittelung der-
artiger Gleichgewichte verwenden. So mafen E. LELLMANN und J. SCHLIE-

979 Pogg. Ann. 91, 95 (1854); 138, 65 (1869). Siehe die Zusammenstellung in Trom-
sexs Werk ,Systematische Durchfiihrung thermochemischer Untersuchungen* (Enke, Stuttgart,
1906), S. 93 u. f.

980 Pogg, Ann., Erg.-Bd. 8, 154 (1876); J. f. prakt. Chem. [2] 16, 385 (1877).

981 J_ f. prakt. Chem. [2] 18, 342 (1878).

Kiister-Thiel, Lehrhuch der allgemeinen Chemie. 64
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MANN®2 die Stirke verschiedener schwacher Siduren auf colorimetrischem
Wege mit Hilfe einer Vergleichssiure, die, frei und zum Neutralsalz ge-
bunden, geeignete Differenzen in der selektiven Lichtabsorption (Farbe)
ergibt.

Eine andere Moglichkeit zur Gleichgewichtsbestimmung bietet die
Drehung der Polarisationsebene bei optisch aktiven Stoffen. In dieser
Weise verfuhren neuerdings E. RimMBacH und H. VoLk zum Zwecke der
Avidititsmessung von Basen. Als Vergleichsbase diente das optisch aktive
Cinchonidin; die Messungen erfolgten in alkoholischer Losung.®?

S. ARRHENIUS®* zeigte, daB man die Lage des Gleichgewichts bel
der Konkurrenz zweier Siuren um dieselbe Base auf Grund der Kenntnis
der Spaltungsverhiiltnisse der freien Siuren berechnen kann, und daf die
Ergebnisse der Rechnung, namentlich fiir schwichere Sauren, die ja
dem Massenwirkungsgesetze gehorchen, mit den Resultaten der Versuche
von OstwaLp aufs beste iibereinstimmen.

Wir wollen nun die Grundlagen dieser Berechnung erortern. Wir
nehmen den fiir die Rechnung einfachsten Fall an, nimlich Aquivalenz
der Stofie NaA und HB. Es sei je ein Mol von beiden gemeinsam im
Volum v enthalten. Dann miissen nach der Vermischung die Gleichungen
I. und II. (von S. 1004) erfiillt sein. Nehmen wir an, daf der Bruchteil x
des Salzes NaA zersefzt worden sei (unter Bildung von NaB), so sind
vorhanden:

je x Mole NaB und HA,
je (1 —x) Mole NaA und HB.

Dann verlangt das Gleichgewicht, daf den Gleichungen geniigt ist:

y, HIW_ Entd—dnEn+l—xn _ g .
- HA] Xe(I—1y)-v o

[H]-B] _ [+ 0—xv) [l —X) 1 +x7,
VL ey = R P = Ks

Hierbei bedeuten v, und vy, die Spaltungsgrade der Sduren HA und HB,
vs und vy, diejenigen der entsprechenden Neutralsalze.
Division von V. durch VI. liefert:

i+ (l—xy, (0—x0—y) _ Ki

(I —=X) T+ x4 X(1—m) Kg ~

Nun darf man, vorausgesetzt, dah HA und HB geniigend schwache
S#duren sind, v, und v; (wegen der Gegenwart der Neufralsalze) gegen
1 vernachlissigen und ebenso die Anionen als lediglich von den Neutral-
salzen geliefert ansehen (vgl. oben, Kapitel 453). Wir setzen mithin 1 — v,
und 1 — v, gleich 1 und lassen xy, neben (1 — x)y,; sowie (1 —Xx) y. neben
xy, weg (letztere Operationen sind allerdings nur dann ohne weiteres zu-
lissig, wenn weder x noch 1 —x sehr klein, d. h. die Stirke der Siuren
nicht allzu verschieden ist) und erhalten nunmehr:

1—x2ey, _ Ky
¥y, - Ky

983 Vgl den kritischen Bericht von S. Arruexws, Z. f. physik. Chem. 70, 671 (1892).
983 7 f, physik. Chem. 77, 385 (1911). Dort auch iltere Literatur.
984 7 f. physik. Chem. 5, 1 (1890).



Verteilang einer Base zwischen zwei Siuren. 1007

Die Neutralsalze sind als praktisch gleich starke Elektrolyte und darum
in gemeinsamer Losung als gleichweit ionisiert anzusehen. Somit hebt
sich y; gegen v,, und es resultiert

X — l{B
T—= =V,
d. h. die Base verteilt sich auf die beiden Sduren in einem Verhiltnis,
das gleich der Quadratwurzel aus dem Verhiiltnis der Affinititskon-
stanten ist.

Kommt eine starke Sidure in Betracht, so mufl deren (empirischer)
Spaltungsgrad in der gemeinsamen Lésung in die Rechnung eingestellt
werden, ebenso der etwa abweichende Spaltungsgrad ihres Neutralsalzes.

Véllig analoge Uberlegungen gelten fiir die Verteilung einer Siure
zwischen zwei Basen.

Wie gut die Erfahrung zu der Rechnung stimmt, mége das Beispiel
der Konkurrenz zwischen Ameisensiure und Essigsidure zeigen. Hier
berechnet sich (x=Formiat, 1— x= Acetat)

X 214
= = V15 = 3u8;

x = 0,775, = 77,5,
wihrend OstwaLD fand, dafl 76 9o der Base durch die Ameisensiure be-
legt wurden. Die Ubereinstimmung ist also vorziiglich.

Verzichtet man auf die Aquivalenz der Stoffe HB und NaA und
ebenso auf die vereinfachende Annahme, da8 v, und y, neben 1 vernach-
lissigt werden konnen, so werden die Rechnungen sehr kompliziert,
lassen sich aber gleichwohl durchfithren?s, wenn man wenigstens die
Geltung des Massenwirkungsgesetzes voraussetzen kann.

oder

456. Fortsetzung. Die Hydrolyse. Eine groBe Zahl von Salzen
zeigt, obwohl es sich um Stoffe handelt, die nach ihrer Zusammensetzung
formal als Neutralsalze anzusehen sind, in Losung dennoch keine neu-
trale, sondern alkalische oder saure Reaktion. Deutlich alkalisch
reagieren z. B. die Alkalicyanide, Alkalicarbonate, Alkaliphenolate, Al-
kaliborate, in geringerem Grade die sekundiren Alkaliphosphate, die Al-
kaliacetate und die Alkalisalze der hiheren Glieder der Fettsiurereihe,
eben erkennbar noch die Alkalibicarbonate; als iiberaus stark alkalisch
erweisen sich die tertiiren Alkaliphosphate. Saure Reaktion findet man
dagegen bei den Sulfaten, Chloriden, Nitraten usw. der meisten Schwer-
metalle, am auffallendsten bei denen der dreiwertigen (Al, Felll | (CriI
usw.), ferner bei den Salzen vieler organischer Basen, z. B. des Anilins.
Wie man sieht, erstreckt sich das genannte Phiinomen ausschlieBlich
auf salzartige Verbindungen, die sich von einer schwachen Siure oder
Base ableiten, und zwar tritt im ersteren Falle alkalische, im letzteren
saure Reaktion auf. Es bleibt nur der Schluf {ibrig, daB in derartigen
Liésungen eine partielle Zerlegung des Neutralsalzes erfolgt, die zur Ent-
stehung starker Base neben schwacher Siure (z. B. bei den Cyaniden)
bzw. starker Sidure neben schwacher Base (z. B. bei den Ferrisalzen)
fithrt. DaB damit das Wesen des Phiinomens tatsichlich getroffen wird,

95 Vgl A. T und H. Roemer, Z. f. physik. Chem. 61, 114 (1908),
64%
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geht schon aus der Moglichkeit hervor, daB sich auch der schwichere
der abgespaltenen Elektrolyte (dem stirkeren verdankt ja die Losung
ihre ,,Reaktion*) gelegentlich iuBerlich erkennbar nachweisen lilt, ganz
abgesehen von dem Krgebnis der quantitativen Messungen, auf die wir
sogleich noch zu sprechen kommen. So riechen Cyanidlosungen be-
kanntlich nach Blausiure, die somit darin frei vorhanden sein muf, und
reine Ferrisalzlosungen sind stets gelb-briunlich gefirbt, was auf die Gegen-
wart freien Eisenhydroxyds — in Form einer kolloiden Losung — schlieBen
liBtess (das Chlorid ist allerdings als Beispiel ungeeignet, da hier eine
Gelbfirbung anderen Ursprungs vorwaltet). Die Ursache der Hydrolyse
ist in der Beteiligung des Wassers am Spaltungsgewichte zu
suchen, was ja auch der Name (Hydrolyse = Zerlegung durch Wasser) an-
deutet. Zu dieser Rolle wird das Wasser befihigt durch die Art seiner
Tonen, die es gleichzeitig als Siure (H-Bildung) und als Base (OH'-Bil-
dung) erscheinen lassen. Wenn wir das Wasser bisher lediglich als indiffe-
rentes Liosungsmittel betrachtet haben, so war das damit gerechtfertigt,
daB sich in den quantitativ behandelten Fillen seine Ionisation entweder
nicht bemerkbar machte (da H und OH’ in dquivalenten Konzentrationen
vorhanden waren, wie bei den Neutralsalzen), oder stark in den Hinter-
grund trat (wie in Losungen stirkerer Siuren und Basen). Damit die
Wirkung der Siure- oder Basenfunktion des Wassers merklich wird, mub
mindestens die eine Komponente des Salzes recht schwach sein; nur dann
kann das Wasser mit erkennbarem Erfolge als Siure mit einer fremden
Siure um ein Kation, als Base mit einer fremden Base um ein Anion
konkurrieren. Man kann also offenbar auch die Hydrolyse gewissermalBen
als das Ergebnis der ,Verteilung einer Base zwischen zwei Siuren™
oder besser des Wettbewerbs zweier Anionen und dasselbe Kation und
entsprechend zweier Kationen und dasselbe Anion auffassen, wobei dann
die hydrolytisch abgespaltene slarke Base als Salz der , Wassersiure™
und die hydrolytisch abgespaltene starke Siure als Salz der , Wasser-
base* fungieren wiirde. Hieraus ist schon zu entnehmen, daB das
Phinomen der Hydrolyse quantitativ mit der Stirke der beteiligten
Elektrolyte und des Wassers zusammenhingen muf, wie sich sogleich
noch zeigen wird. Ein grundsitzlicher Unterschied derartiger Systeme
von denjenigen, in denen z. B. zwei andere Siuren (neben dem Wasser)
um dieselbe Base konkurrieren, liegt darin, daf man hier die Kon-
zentration des einen Konkurrenten, des Wassers, stets als konstant an-
zusehen hat, so daB die Zahl der natiirlichen Freiheitsgrade um eins
vermindert erscheint, sofern es sich wenigstens um rein wisserige
Losungen handelt.

Wir wollen nun die hydrolytischen Gleichgewichte ganz allgemein
vom Standpunkte des Massenwirkungsgesetzes aus behandeln.

Wir haben folgende Beziehungen (HA = Siure; MOH = Base usw.):

(H7] - [A]

I- HA. :: H- "I" A’ = ’LH’A.} == Kﬂ
- A » [M]-[OH]

I MOH = M + OH' e = Ka
- M. , (M]-[A]

M MAEM 4+ A W—KN

986 [y der Tat kann man durch Dialyse dieses kolloide Hydroxyd anreichern (vgl. S. 287).
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(H]-[OH] __

|0 — KW

IV. H,0=H + OH’
% (I —T—T0

MA+HO—HA—MOHZ=H +OH +M + A —H —A"—M — OH’

d. h.
10 = (HA]- [MOH] __
MA + H,0 = HA + MOH MA]-(E0] —
Nach der Regel fiir die Behandlung abgeleiteter Gleichgewichte (s.
S. 730) ergibt sich sofort

Kgn

 Kx-Kw
Ku= X Kp
Bildet man nun, um die (nur formale, fiir die Praxis aber wegen der
Stirke der Neutralsalze bekanntlich nicht verwendbare) Konstante Ky
zu eliminieren,

VI. (V—1I) I,0 + M+ A" Z HA 4+ MOH,
so erhalten wir
_ [HA]- [MOH] Kw
[H:0] - [M]-[A’] 7 Kg-Kp
als eigentliche Grundgleichung, die fiir die rechnerische Behandlung der
hydrolytischen Gleichgewichte anzuwenden ist. In diese sind die em-
pirisch bestimmten Konzentrationen der Neutralsalzionen einzusetzen.

In der Regel rechnet man nun ferner statt mit Ky mit dem Ionen-
produkte des Wassers, Ky = Ky - [H,0] und erhilt dann

(HA)-(MOH] Ky
(M:]-[A1] Ks+Kp -~
K, heiBt die Hydrolysenkonstante.

K’H =

VII. Kﬂ' =

Diese Gleichung besagt, daB das Hydrolysengleichgewicht in der Tat zur
Stirke des Wassers und zur Stirke von Sidure und Base in quantitativer
gesetzmiafBiger Beziehung steht.

Wir wollen nun sehen, was sich aus der allgemeinen Gleichung fiir
besondere Fille der Hydrolyse ergibt.

1. Hydrolyse von Salzen schwacher Sduren mit starken Basen
(oder umgekehrt).

In diesem Falle darf man die hydrolytisch abgespaltene Siure wegen
der Gegenwart ihres Neutralsalzes (d. h. dessen nichthydrolysierten
Restes) als praktisch nichtionisiert ansehen. Wir fithren hier ferner in
die Gleichung VII. die Beziehung

[MOH] - Kg == [M']- [OH"] (wenn die Base stark ist)
hzw. [HA] - Ks = [H]-[A] (wenn die Siure stark ist)
ein und erhalten dann

[HA]- (0] _ Kw

; (fir schwache Siure und starke Base)
(A7) Ks

und
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OH] - [H r
ﬂ-w = Sw (fir schwache Base und starke Siure).
(M) Ks

Nennen wir ferner den Spaltungsgrad des nichthydrolysierten Salzes yx,
den der starken freien Base bzw. Siure T bzw. vy, und bezeichnen

wir den hydrolysierten Bruchteil des Salzes mit x, den Rest also mit
1—x und das Molvolum mit v, so resultieren die analogen Gleichungen

X R 2
LA TR <
(A =x) 1y (1 —%) ¥y Ks

v
und

X% _ Ky
A—x)-v-vy Kp
Nun darf man mit groBer Anniiherung an die Wahrheit-die starke Sidure

bzw. Base und das Neutralsalz als gleichstarke Elektrolyte ansehen,
mithin wegen ihrer Gleichionigkeit v, (bzw. 1,) = Ty setzen. Dann wird

X Kw ... Ew

(l—x):v K¢ " Kg

Man erkennt also, daff x, der ,Hydrolysengrad®, bei verschieden kon-

zentrierten Losungen desselben Salzes von der Verdiinnung v abhiingt.

Eine besonders einfache Form nimmt diese GesetzmiiBigkeit an, wenn

der Hydrolysengrad klein ist, und man mithin x neben 1 vernachlissigen
kann. Denn es wird dann

x* . Ky o Ky
= = Tl bzw. = &

_— KW T — Y‘V r
x—va v oder—vKB-x :

In solehen Fillen ist also der Hydrolysengrad proportional der Qua-
dratwurzel aus der Verdiinnung.

Es fillt sogleich die formale Ubereinstimmung dieser Gleichung mit
der Spaltungsgleichung schwacher Elektrolyte ¥ — VK -v ins Auge.

Setzen wir Ky =1-10""* (was far 25° gilt), so kdénnen wir den
Zusammenhang zwischen Hydrolysengrad und Verdiinnung bei Salzen
verschiedener schwacher Sduren bzw. Basen in sehr einfacher Weise
berechnen. Die folgende Tabelle gibt eine Zusammenstellung derartiger Werte.

und

Hydrolysengrade (x) in Abhingigkeit von Verdiinnung (v)
und Stirke (Ks oder Kg).

S v

Ks (oder KB) o R
10 | 100 1000
10— 0,00032 l 0,0010 0,0032
107 0,0010 0,0032 0,010
10— 0,0032 0,010 0,032
10—° 0,010 0,032 (0,10)
1010 0,032 (0,10 0,32)
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Die eingeklammerten Werte sind schon so groB, daB die oben ein-
gefithrte vereinfachende Annahme, 1—x konne praktisch = 1 gesetzt
werden, nicht mehr zulissig scheint, die Berechnung des Hydrolysen-
grades also nach der exaklteren Formel

x? Kw

il ekl

erfolgen miiBte.

Setzt man ys (bzw. v,) bei v=10 bzw. 100 bzw. 1000 = 0,90
bzw. 0,95 bzw. 0,98, so bestimmt sich die H- bzw. OH’-Konzentration
der hydrolysierten Salzlosung (x - y4 oder x-yg) in analoger Weise,
wie die folgende Tabelle angibt. '

H'- (oder OH'-) Konzentrationen in Abhangigkeit von der Verdinnung (v)
eines hydrolysierten Salzes und der Stirke (Ks oder Kg), in Normalititen.

Kqy (oder Ky) o v S
10 100 . 1000
10—*® 0,000029 | 0,0000095 ‘ 0,0000031
10—7 0,000090 | 0,000030 | 0,0000098
10— 0,00029 0,000095 0,000031
10—° 0,00090 0,00030 ‘ —
10— 0,0029 — i —

Wir sehen also, daB die saure oder alkalische Reaktion hydrolysierter
Salzlosungen mit wachsender Verdiinnung schwicher wird, obwohl die
Hydrolyse fortschreitet.

Als weiteres Ergebnis resultiert die Folgerung, dal die Hydrolyse
um so bedeutender ist, je schwicher die schwache Sdure oder
Base ist, und daB der Hydrolysengrad bei gleicher Verdiinnung um-
gekehrt proportional der Quadratwurzel aus der Affinititskonstante ist.

Aus den Gleichungen

[HA]-[OH] __ Kw
[AT] T Ks
und
[MOH]-[H]  Kw
[M'] Ks
geht ferner hervor, daB ein Uberschul der schwachen Siure (oder
Base) und ebenso ein solcher der starken Base (oder Siure) die
Hydrolyse zuriickdringt. Darauf beruht z. B. die bekannte und in
der MaBanalyse praktisch benutzte Tatsache, dal ein Zusatz von Salpeter-
siiure die gelbbraune Firbung einer Lisung von Ferrisulfat (oder Eisen-
ammoniumalaun) beseitigt.

Endlich 1iBt die Formel fiir x noch erkennen, daB beei gegebener
Verdiinnung der Quadratwurzel aus dem Quotienten TSW oder —Kf
proportional ist. Diese Beziehung tritt zutage in der Abhingigkeit des
Hydrolysengrades von der Temperatur. Ky steigt nimlich mit der

.

Temperatur ungewohnlich stark an (wegen des stark negativen Wertes
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der Ionisationswirme); darum wichst unter allen Umstinden, auch wenn
Ks oder Ky einen positiven Temperaturkoeffizienten haben, jener Quotient
mit der Temperatur. Es ist also die Hydrolyse ceteris paribus bei hoherer
Temperatur stirker als bei tieferer. Das lifBt sich sehr schén am Bei-
spiele der Ferrisalze erkennen: die Braunfirbung vertieft sich beim Er-
wirmen, um beim Abkiihlen wieder auf den alten Ton zuriickzugehen.
Ebenso tritt der Blausduregeruch einer Cyankaliumlésung beim Er-
wirmen in auffilligerer Weise hervor; dasselbe gilt fiir den Phenol-
geruch der Phenolate und den Ammoniakgeruch von Ammoniumsalzen.
Auch die Beobachtung, da Ammoniakverluste eintreten, wenn man
eine Losung von Ammoniumchlorid in Abwesenheit freier Salzsiure
(welche die Hydrolyse zuriickdriingt) eindampft®s?, gehort hierher, des-
gleichen die Kaustisierung von Sodalosungen (infolge Kohlensiure-
verlustes) beim blofen Kochen.’ss Uberhaupt spielt die Hydrolyse auf
den verschiedensten Gebieten der Chemie eine so wichtige Rolle und
ist so verbreitet, dall sich die Zahl der Beispiele noch beliebig ver-
mehren liefle.

2. Hydrolyse der Salze schwacher Sduren mit schwachen Basen.

Dieser Fall zeigt gegeniiber dem vorher besprochenen einige be-
merkenswerte Besonderheiten. Wenn Siure und Base beide schwach sind,
kann man den hydrolysierten Anteil des Salzes (auf Grund der gleichen
Uberlegung, wie oben hinsichtlich des einen schwachen Elektrolyten ge-
schehen) als lediglich aus ungespaltener Sdure und ungespaltener Base
bestehend ansehen. Man erhalt dann analog der obigen Entwicklung:

P
v v Kw
M=%  ~ Ke-Kn (VIL)
o
oder
X2 Kw

(1 —x)P-v™  Ks+Kgp
Man kann hier fiir den Fall geniigend verdiinnter Lsungen Yy Praktisch
gleich 1 setzen oder doch wenigstens als annihernd konstant betrachten
und findet dann, daB der Hydrolysengrad von der Verdiinnung prak-
tisch unabhingig ist.
Beriicksichtigt man nur niedere Hydrolysengrade, so darf man
wieder x neben 1 vernachldssigen und erhilt dann (v, = 1)

Kli’
Ks - Kp
Diese Beziehung 1dBt erkennen, dafl die Hydrolyse bei Salzen
schwacher Siduren mit schwachen Basen stirker ist als bei
Salzen derselben Siuren oder Basen mit starken Basen oder
Sduren.

In dem besonderen Falle, da Ks = Ky ist, resultiert die merk-
wiirdige Konsequenz, daf die hydrolysierte Lésung neutral reagiert,

87 F. P. TreapwerL, Analylische Chemie II (2. Aufl), S. 45,
%8 F. W. Koster und M. Grirers, Berichte 36, 748 (1903).

X =
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auch wenn die Hydrolyse noch so vollstindig ist. Hier wird nimlich,
wie leicht abzuleiten,
[H] Ks - [HA]

[OH]  Kgp-[MOH]’

und da HA und MOH bei der Hydrolyse des reinen Neutralsalzes in dqui-
valenten Mengen entstehen, wenn man sie beide als praktisch unge-
spalten ansieht, so ist bei Gleichheit von Ks und Kg

1
OH'|
oder o2
B _y wna [11] (= [OR) — VRw = 107 (bei 25°);
W

das bedeufet aber Neutralitit der Losung.

Methoden und Ergebnisse der Messung von Hydrolysengraden.*®

Die Methoden fiir die Hydrolysenmessung wird man zweckmilflig nach
den spezifischen Eigenschaften der Gleichgewichtsteilnehmer wihlen.
Reagiert die Losung merklich sauer oder alkalisch, so kann man mit Vor-
teil die Leitfihigkeitsmethode® oder auch eine der dynamischen Me-
thoden® (Inversion, Verseifung usw.) verwenden. Wenn die Hydrolyse
durch einen UberschuB des schwachen Spaltungsproduktes geniigend
zuriickgedringt wird, findet man durch die Leitfihigkeitsmessung das
Leitvermogen des nicht zersetzten Neutralsalzes und daraus die zur Be-
rechnung erforderliche Beweglichkeit seiner Ionen.** Auch die Bestim-
mung des Abnormitiitsfaktors i mit Hilfe der Kryoskopie gestattet die Er-
mittelung von Hydrolysengleichgewichten. Endlich ist in einzelnen Fillen
auch die colorimetrische oder polarimetrische Methode zur Messung der
Spaltungsverhiltnisse hydrolysierter Salze anwendbar, dhnlich wie zur
Messung sonstiger lonisationsgleichgewichte (s. Kapitel 455).

Neuerdings ist mit vortrefflichem Ergebnis die ,coloriskopische
Methode* (s. auch weiter unten) zur Messung der ,Siiurestufe” einer
hydrolysierten Losung angewandt worden.® Sie verspricht, nicht zum
wenigsten wegen ihrer Handlichkeit und Einfachheit, noch mannigfachen
Nutzen.

Andere Verfahren, die auf der Verwendung heterogener Gleichge-
wichte beruhen, werden noch an anderer Stelle genannt werden. )

Es ist nach den obigen Ableitungen einleuchtend, dafl die Messung
von Hydrolysengraden ein Mittel — und zwar bei sehr schwachen
Siuren oder Basen das zuverlissigste Mittel — darstellt, um die Affini-
titskonstante schwacher Sduren und Basen zu bestimmen. Das
moge an einem Beispiele erliutert werden.

289 K sei anf die ausfithrliche Behandlung bei H. Luxpgx (1. ., Fuinote 929), S. 20 u. f.
hingewiesen.

- 990 J, WaLkeR, Z. f. physik. Chem. 4, 333 (1889).

991 J Warker, Z. f. physik. Chem. 4, 319 (1889); J. Smewvs, Z. f. physik. Chem. 12,
167 (1893).

992 (3, Brenig, Z. f. physik. Chem. 13, 214 (1894).

993 Fr, AvereacH und H. Pick, Arb. a. d. Kais. Ges.-Amie 38, 243 (1911).
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Kaliumphenolat wurde in 0,0962 n-Losung bei etwa 25° zu 3,059
hydrolysiert gefunden.®* Wir setzen also in der Gleichung fiir den Hydro-
lysengrad

x? Ky

(1—x)-v  Ks
= 10,395 und Ky = 1,05-10""

1

X= 0,0305, V= m

und erhalten dann

_1,05-1014.0,9695.10,395 1o
Ks = G =1,14-107%,

wiithrend die Messung des Leitvermdgens wiisseriger Phenollésungen da-
fiir den Wert 1,3-107' lieferte.?s Die Ubereinstimmung ist also aus-
gezeichnet.

Anderseits kann man aus Hydrolysenmessungen mit Hilfe der auf
anderem Wege (z. B. aus dem Leitvermogen) bestimmte Affinititskonstanten
schwacher Siuren die Ionisationskonstante des Wassers be-
rechnen. Auch fiir diese wichtige Anwendung der genannten Methode
moge ein Beispiel gegeben werden.

Das Natriumacetat fand SuiELDs (L. c¢.) bei 25° in 0,0952 n-Losung
zu 0,007989/ hydrolysiert. Die Affinititskonstante der Essigsidure ist
1,8-1077" Daraus berechnet sich nach der Gleichung :
x! . KW .

(1—x)-v  Kg °
—5, 2
Ky — 18:107°-(0,0000798) __ 1,10 - 10-14

1
09999202 - s

in vorziiglicher Ubereinstimmung mit dem Ergebnis der direkten Leit-
fihigkeitsmessung und der dynamischen Methoden.

Auch mehrzihlige Salze unterliegen der Hydrolyse, und man kann
aus Messungen an derartigen Systemen Schliisse auf die Stiirke der ein-
zelnen Stufen mehrwertiger Sauren oder Basen ziehen.

So bestimmten G. A. ApporT und W. C, Brav"s die Stirke einer
Reihe von Siduren durch Messung der Hydrolyse ihrer Ammoniumsalze
und ermittelten u. a. auch die Affinititskonstanten fiir die verschiedenen
Stafen der Phosphorsiure. Es ergab sich bei 18°: K =1,1.107%; K
=1,95.10""; K, —3,6-10~%.
~ Ferner wurde der Hydrolysengrad, gemill der Reaktion

CO,"" + H,0 =2 HCO,;" + OH',

in einer 0,2 m-n-Sodalésung bei 18° aus ihrer Sidurestufe ([H]=
10"11,8)997 zu

s

994 J. Smiewps (L. e. FuBnote 991), S. 176.

998 J. Warker, Z. f. physik. Chem. 32, 137 (1900).

996 Journ. Amer. Chem. Soe. 31, 729 (1909). Fur die zweite Stufe der Phosphorsiure
berechnet sich allerdings nach den Beobachtungen von S. P. L. Sorensey, Biochem. Ztschr.
21, 131; 200 (1909) ein wesentlich hoherer Wert, der demjenigen der Ameisensiure nahe
liegt. Die Ursache dieser Differenz bleibt noch aufzukliren.

997 Fr. AverBacH und H. Pick, 1. e. (Fufinote 993), S. 254.
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0,74 - 1014
X = q5-118.02 — 00227 (oder 2,27°,)

gefunden (wenn man Ky bei 18° mit 0,74 - 107!* einsetzt).
Daraus ergibt sich (Yy,gco, = Twaon = 0,80 und vy, o, = 0,66 gesetzt):

0,74+ 10—.0,9773 - 0,66 - 5
(0,0227)% . 0,80

SchlieBlich sei noch erwihnt, daB bei Schliissen, die man etwa
aus dem Leitvermogen verdiinnter Losungen auf die Konzentration be-
stimmter darin enthaltener Ionenarten zieht (siehe die weiter unten zu
besprechende Messung der Loslichkeit schwerldslicher Stoffe aus der
Leitfidhigkeit), auf die mégliche Hydrolyse Riicksicht nehmen muB;
andernfalls konnen grobe Irrtiimer unterlaufen.

Ks = =5,8-.1071,

457. Fortsetzung. Die Indikatoren. Unter, Indikatoren" schlecht-
hin versteht man die Indikatoren der Acidimetrie und Alkalimetrie,
d. h. diejenigen Substanzen, deren man sich zur Erkennung des Endes
der Reaktion bei der gegenseitigen Titration von Sduren und
Basen bedient. Es sind durchweg organische Farbstoffe, die in saurer
und in alkalischer Losung verschiedene Farbe zeigen (wobei auch
,WeiB* [Farblos] als Farbe gerechnet sei). Sie machen also beim
Ubergange von saurer zu basischer Reaktion (oder umgekehrt) einen
,Farbumschlag® durch. Dieser mull bei einem brauchbaren Indikator
praktisch momentan erfolgen, also nicht nach Art einer Zeitreaktion,
die der Anderung der ,acidimetrischen Reaktion (abhingig von der
H'-Konzentration) nachhinkt; er mufl ferner geniigend auffillig sein.

Die erste befriedigende Erkldrung fiir die Wirkungsweise der Indi-
katoren hat W. OstwaLDp®® auf der Grundlage der lonentheorie gegeben.
Er stiitzt sich auf die Beobachtung, daB sich die Farbe der Indikatoren in
offenbar gesetzmiafBiger Weise mit der acidimetrischen Reaktion der
Losung vorschiebt, also in Wahrheit keinen unvermittelten Umschlag,
sondern eine (der Farbqualitit nach) allmihliche Wandlung erfiahrt —
wobei die Einstellung auf den der jeweiligen acidimetrischen Reaktion
entsprechenden Farbton freilich praktisch momentan erfolgt —; demge-
mil faBt er alle Indikatoren selbst als Siuren oder Basen auf, und
zwar als solche, die in ungespaltener Form und als Ion verschiedene Farbe
besitzen. Der Umschlag der Indikatoren beruht danach auf ihrem Uber-
gange aus dem ungespaltenen Zustande in den Ionenzustand (oder um-
gekehrt), d. h. auf der Bildung oder Zersetzung von Indikatorsalzen,
und der Farbton eines Indikators ist das Resultat einer Gleichgewichts-
einstellung, bei der auch die Ionen H' und OH’ als Gleichgewichtsteil-
nehmer auftreten. Man kann dann die bei der wechselseitigen Titration
von Siuren und Basen zu beobachtenden Farberscheinungen als
den Ausdruck der Verteilung der Base zwischen der zu titrierenden
Séure und der Indikatorsiure (falls der Indikator saure Eigenschaften
besitzt) oder der Siure zwischen der zugefiigten Base und der Indi-
katorbase (falls der Indikator Basennatur hat) auffassen. Aus dieser
Anschauung ergibt sich die Bewertung der Stiarke von Indikatoren als
Elektrolyte auf Grund der Erscheinungen, die bei der Titration

993 Siehe die ,Wissenschaftlichen Grundlagen der analytischen Chemie* (2. A.), S. 116.
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verschiedener Sduren und Basen in ihrer Gegenwart zu bheobachten
sind. Es ist einleuchtend, daB brauchbare Indikatoren weder starke
Siuren noch starke Basen sein diirfen, weil sie sonst nicht durch einen
minimalen UberschuB des Titriermittels praktisch vollig aus ihren Salzen
verdringt bzw. erst dadurch in den Ionenzustand iibergefiihrt werden
konnten, wie es doch die mafanalytische Praxis von einem guten Indi-
kator verlangt. Anderseits kann man mit Riicksicht auf die Hydrolyse der
Indikatorsalze keine scharfen Umschlige erwarten, wenn das Titrier-
mittel, dessen Uberschufl den Indikator in Salz verwandeln soll, ein zu
schwacher Elektrolyt ist. Demnach wird z. B. Ammoniak als Titrier-
miftel in Gegenwart des sehr schwach sauren Indikators Phenol-
phthalein ungeeignet sein, und analog eine schwache Sidure, wie Essig-
sdure, zur Titration in Gegenwart eines sehr schwach basischen Indi-
kators (Methylorange oder Dimethylaminoazobenzol). Die Erfahrungen
der maBanalytischen Praxis stehen mit diesen Folgerungen aus der
Ionentheorie in bester Ubereinstimmung, was in der Weise nachge-
wiesen wurde, dafi die Affinititskonstanten verschiedener saurer und
basischer Indikatoren nach einer der iiblichen Methoden gemessen
wurden.

Es sei an dieser Stelle eine besonders geschickt gewihlte Me-
thode® fiir die Affinititsmessung an Indikatoren erwihnt, die auf der aus
dem Massenwirkungsgesetze flieBenden Folgerung beruht, daf im Aus-
drucke

(H]-[AT _ &
C[(HA] T

[H]=K werden muB, wenn [A’]=[HA] ist, d. h. der Elektrolyt zur
Hilfte ionisiert ist. Auf dieser Grundlage ist die Affinititskonstante
einer Reihe von Indikatoren durch [H']-Messung bestimmt worden. Es
wurde dabei Gleichheit von [A’] und [HA] angenommen, wenn sich der
Indikator nach dem Ergebnis der colorimetrischen Untersuchung als zur
Hilfte verfiirbt erwies. Es ist leicht einzusehen, daB dieses Verfahren
in erster Linie dann exakt sein muf, wenn man tatsichlich Ion und
ungespaltenen Stoff als der Farbe nach streng geschieden ansehen darf.
Es hat sich jedoch gezeigt, dafl die so gewonnenen Ergebnisse von den
auf anderem Wege erhaltenen zum Teil erheblich abweichen. Die Ur-
sache ist wohl nur in methodischen Fehlerquellen® zu suchen (s.
weiter unten).

W. OstwaLrp fiihrte die genannte Annahme der Farbverschieden-
heit oder ,Heterochromie” von Ion und ungespaltenem Stoff ein
auf Grund der Ergebnisse, welche die Untersuchung zahlreicher Séduren,
Basen und Salze auf ihren Ionisations- und Farbzustand geliefert hatte.
Er dachte dabei offenbar an eine hesondere optische Wirkung des spe-
zifischen Ionenzustandes, also der elekfrischen Beladung. Nun haben
aber neuere Versuche!, inshesondere von A. HanTzscH und seinen
Mitarbeitern, den Nachweis erbracht, dal eine erhebliche Farbinderung,
wie sie doch bei den Indikatoren vorliegt, immer an eine Anderung der
Konstitution (im weitesten Sinne) gebunden ist, mit der Ionisation an sich

999 Methode von Friepestaan-Sanw, siehe E. Saiw, Z. f. physik. Chem. 57, 488 (1906).

1000 Vgl A. Tuien, Der Stand der Indikatorenfrage (Enke, Stuttgart, 1911), wo auch
alle sonstigen Einzelheiten iiber das Wesen der Indikatorenwirkung nebst der einschligigen
Literatur zu finden sind.
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also nichts zu tun hat. Damit hat die zuerst von J. STIEGLITZ!*! ver-
fochtene Auffassung vom Wesen der Farbumschlige der Indikatoren,
welche die Anderung der Farbe als durch chemische Prozesse bedingt
ansicht, ihre volle Bestiticung gefunden. Auf Einzelheiten dieses
Nachweises kann hier nicht eingegangen werden; es sei vielmehr auf
die oben zitierte Monographie (Fuflinote 1000) verwiesen.

Die Sachlage ist also nunmehr folgende. Wenn Ion und ungespal-
tener Stoff heterochrom sind, so ist das ein Beweis fiir die Verschieden-
heit ihrer Konstitution. Das wiirde aber die Geltung der Folgerungen
aus der OstwaLp'schen Indikatorentheorie nicht beeintrichtigen, falls
man annehmen darf, daB sich die Heterochromie und der Ionisations-
zustand praktisch vollig decken. Man mull sich allerdings dariiber
klar sein, daB bei derartigen reversiblen Umwandlungen zweier hetero-
chromer Formen jedes beliebige Derivat, das die farbbedingende Atom-
gruppierung enthilt, zu der betrefienden Farbreihe gehdren mufl, dafi
sich mithin z. B. Sdure, Anion und ungespaltenes Alkalisalz sowohl von
der einen als auch von der andern der beiden heterochromen Reihen
ableiten kénnen. Wenn wir die Verbindungen dieser beiden Reihen
durch die Indizes I und II unterscheiden, haben wir also z. B. im
Falle einer Indikatorsdure:

1. HA; = H 4+ A}
14 1
HA“ - H "{" A'u
2. NaAp =2 Na' -+ A7
Ty i
NaA[12 Na- -‘}” Ayn.

Wie in dem vorstehenden Schema angedeutet, besteht bei HA, NaA
und A’ ein ,,Chromotropiegleichgewicht (Gleichgewicht der hetero-
chromen analogen Derivate) zwischen den von der Reihel und den von
der Reihe II abgeleiteten ,,Chromoisomeren’. Fiihrt man fiir die Chromo-
tropiegleichgewichte die Konstanten Kcs, K¢y und Key, fir das Gleich-
gewicht von Saure und Salz die Konstanten KS{’ Ksn, KNI und K“u ein
im Sinne der Gleichungen

L Sart = Ke
1L %Aﬁlﬂ = Koy i
L
L
V. %!IL]] - Big
VI. _[[T\Ii—il:]]_ = K¢y ;
VIL [5}1!]] = Bar

1001 J Amer. Chem. Soc. 23, 1112 (1903).
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so findet man, falls man HA = HA; 4 HA;;, NaA = NaA; + NaAp und
A" = A1+ A"y setzt, folgendes. An die Stelle des Ausdruckes fir das
»Brutto“-Gleichgewicht der Ionisation von Siure und Salz, nimlich

e o, [HI-[A]
BAZH +A'; “Wm-—KS,Br

und

7 Na‘] - [A’
NaA =2 Na' + A'; LE!IJaT[]-'=KN,m,

treten nunmehr die Beziehungen
(HA; +HAp) = H 4 (A1 + A'p)
(NaA; + NaAy) = Na' + (A7 + Ap)
und die Gleichungen
[H] - [A’] + A'G]
(H(A; + Aj)]
[Nas] « [A'} + A"yl
Na(A; + App]
Diese liefern unter Beriicksichtigung der Gleichungen V bis VII:
[H] « ([A")] + Kg 5+ [A7]])

VIII. —_— KS.Br

IX.

= Kypr .

5 HAJ +Kgg- [HA] Ksp: 5
(Na) - ([A') + K5+ [AY])
XL [NaAl + Ko - Nad]] — Kxpr
oder, etwas umgeformt:
. HI-[AY- (1 +Kgy)
£ [HA[ - (1 +Kgg) Keme
XIs. [Na] - [A'] = (1 + K¢ 5) — K .

[NaAI] (14 KC,N)
Wir konnen statt dessen auch unter Benutzung der Gleichungen I und

II schreiben:

1+ K¢y

14+ Kc,s

1+K
XIII- KNI - l—._i-_*'g-z% == KN,B; .

XIL Ks, - = Ksr

Machen wir nun im Sinne der OsTwaLD’schen Theorie die Annahme, daB
sich das Ion praktisch nur von der Form II, die ungespaltene Siure
ebenso nur von der Form I ableitet, so muB gelten :

(H] - [A']

XIV. ~[HAy]

r
=K37

oder wegen der durch die Gleichungen VII und V ausgedriickten Be-
ziehungen und unter Beriicksichtigung von Gleichung Xa:

. K
XV. K's = Ksp: * l——;-CKJE‘T * (1 + Kes).
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Das bedeutet, daB im Sinne der soeben eingefiihrien Annahme
XVIL. K's =Ksgp:

wird, d. h. die Affinititskonstante des Indikators nach der OSTWALD-
schen Theorie gleich der in gewohnlicher Weise gemessenen ,Brutto®-
KC

Affinititskonstante ist, wenn wir ﬁfij"_ « (1 +Kes) =1 oder Keg =0
0,3

ugg Koy = w setzen konnen. Letateres wirde den Sinn haben, dak

[(HAp] o [AY] . .

m‘ﬁ = ( (Gleichung V) und TA'I—I = 0 (Gleichung VII) ist, d. h., dak

sich, wie soeben vorausgesetztnwurde (Gleichung XIV), HA nur von
der Reihe I und A’ nur von der Reihe II ableitet.

Das Massenwirkungsgesetz gestattet freilich nicht, daf diese Voraus-
setzung fiir die Geltung der OsTwaLp’schen Annahme jemals streng er-
fiillt sei. Eine geniigende Anniiherung wiirde aber immerhin dadurch
erreicht werden, daB Kcs einen sehr kleinen und K¢y einen sehr
groBen Wert annimmt, und auf solche Fiille lifit sich mithin die Ost-
waALD’sche Anschauung ohne weiteres anwenden.

Bei der Titration befinden sich nun die Indikatoren gleichzeitig in
Gegenwart ihrer Salze, weil ja das Massenwirkungsgesetz auch die Er-
filllung der entsprechenden Spaltungsgleichungen, z. B. derjenigen fiir

den ProzeB
Na' + (A", 4 A"H} 2 Na(A + AH) :

verlangt. Es spielt mithin auch das Chromotropiegewicht des Indi-
katorsalzes hier eine Rolle, und man mull wissen, wie man sich zu
dieser Frage zu stellen hat. In der Praxis ist freilich ihre Bedeutung
nicht besonders groB, weil man in geniigend verdiinnten Losungen, wie
sie doch hier stets vorliegen, in der Regel praktisch vollige Ionenspal-
tung der Neutralsalze annehmen darf. Gelegentlich aber wird diese Frage
doch aktuell, z. B. in nicht rein wiisserigen, etwa stark alkoholhaltigen
Losungen, in denen auch die Neutralsalze nicht mehr als vollig gespalten
gelten konnen. In solchen Fillen ist denn auch in konsequenter An-
wendung des OstwaLp’schen Grundgedankens angenommen worden, dal
der ungespaltene Teil die Farbe der ungespaltenen Siure (bzw. Base) besitze.
Diese Vorstellung ist nach den Ergebnissen der obengenannten Unter-
suchungen, die zu der ,,chemischen® (oder ,,Chromophor*-) Theorie des -
Indikatorenumschlags gefiihrt haben, unhaltbar. Man muf vielmehr an-
nehmen, daB sich die ungespaltenen Alkalisalze einer Indikatorsiure
ebenfalls praktisch nur von der einen Farbreihe ableiten, wenn das auf
die Anionen praktisch zutrifft. Ja, es ist sogar wahrscheinlich, daB bei
ihnen das Chromotropiegleichgewicht noch' vollstindiger in dem gleichen
Sinne verschoben ist, wie bei den Anionen, d. h. die Konstante Kcx
der Gleichung VI noch grofer ist als K¢y in der Gleichung VII.

Wenn nun auch freilich in der Konstante des Bruttogleichgewichtes,
Kspr, auBer der Affinititskonstante Ks der Sdure aus der Farbreihe I
noch die beiden Konstanten K¢y und Kes der Chromotropiegleich-
gewichte stecken, mithin auch die nach OsTwALD angenommene Kon-
stante (Gleichung XVI) diese drei Grofen enthilt, so kann man gleich-
wohl bei giinstiger Lage der Chromotropiegleichgewichte die Indikatoren
als Séuren (oder vollig analog als Basen) betrachten, deren Ionen-
spaltung im Sinne der Gleichung XIV verliuft. Es gilt dann
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K
K's = Ksp: * ﬁ:ckj—“ (1 4+ Kes) = Kspe -
i (Bgg =)
(Ecs =0)
d. h. es fillt das Farbgieichgewicht im Sinne der OstwaLD’schen Auf-
fassung niit dem anderweitig (z. B. aus dem Leitvermogen) ermittelten
lonengleichgewichte zusammen.

Nun fehlt es, wie oben schon erwiihnt, nicht an Hinweisen darauf,
daB K's und Ksgp keinesweg bei allen Indikatoren praktisch identisch
sein miissen. Gerade bei der wichtigen Klasse der Phthaleine scheinen
z. B., auch nach neueren Ergebnissen!®2 zum Teil recht betrichtliche
Differenzen zwischen beiden Werten vorzuliegen, davon herriihrend, daf
sich auch die Form I in merklichem Umfange an der Bildung der Ionen
(A’y neben A'y) beteiligt. Das kann fiir die praktische Brauchbarkeit
eines Indikators eine gewisse Bedeutung haben.

Dagegen spielt die Irage, ob sich bei einem bindren Indikator
Ionengleichgewicht und Farbgleichgewicht praktisch decken oder nicht,
keine Rolle hinsichtlich des Zusammenhanges zwischen Stiirke und Um-
schlagsstufe, wie ihn die OstTwaLp’sche Theorie verlangt. Es ist viel-
mehr gleichgiiltig, ob man die Stirke einer Indikatorsiure oder -base
auf colorimetrischem oder auf irgendeinem anderen Wege bestimmt,
falls man nur, wie es in der Praxis stets geschieht, durch geeignete
Mafnahmen den Zustand einerseits volliger und anderseits vollig fehlender
Ionisation (bzw. Salzbildung) mit geniligender Anniherung trifft und auf
diese Grenzzustinde die Auswertung der Zwischenfarben griindet. Ob in
den Grenzzustinden reine Farben (wie bei der Deckung von Ionen- und
Farbgleichgewichten) oder ebenfalls Mischfarben (wie bei unvollkommener
Deckung) herrschen, ist fiir die Messung der Affinititskonstanten be-
langlos. Mithin miilte die H'-Konzentration, bei der die mdogliche Farb-
dnderung gerade zur Hailfte eingetreten ist ([H'] der ,Halbwert-Stufe*),
unter allen Umstinden mit der Affinititskonstante, wie oben abgeleitet,
identisch sein, und man sollte erwarten, daf das Verhalten der Indika-
toren in der Tat entsprechend der OstwaLp’schen Theorie eindeutig
durch ihre irgendwie gemessene Stirke bestimmt sei.

Jedoch sind keineswegs alle Indikatoren biniire Elektrolyte, wie bei
_der obigen Rechnung angenommen, vielmehr viele davon mehrzihlige
oder amphotere Elektrolyte, bei denen die Rechnung also unsicher oder
sehr umstindlich werden wiirde, falls man sie auf die Affinititskonstante
griinden wollte.

Solange iiber die Lage der mafBgebenden Ionengleichgewichte nur
wenig Sicheres bekannt ist, erscheint es somit zweckmilbig, die
Beurteilung des Verwendungsgebietes eines Indikators in quantita-
tiver Hinsicht nicht auf Messungen seiner Stirke als Sidure oder
Base zu griinden, sondern vorliufig ausschlieBlich die empirisch
festgestellten Beziehungen zwischen dem Farbton einer ge-
gebenen Indikatorldsung und der acidimetrischen Reaktion
dieser Losung zu benutzen.

Aus den vorstehend genannten Beziehungen lassen sich nun diejenigen
Eigenschaften der Indikatoren ableiten, die manihre Empfindlichkeitund
ihren Umschlagscharakternennen kann. Sie duflern sich folgendermaBen.

1002 A, Taigr, Sitzungsber. d. Med.-Nat. Ges. zu Minster 71913 (Sitzung vom 19. Juli).
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Wenn eine Fliissigkeit aus dem Zustande der sauren Reaktion in den der
alkalischen ibergeht, wie das z. B. im Verlaufe der Titration einer Siure
mit einer Base eintritt, schligt ein zugesetzter Indikator um. Diejenige
H'-Konzentration, bei der das erfolgt, kann nun als MaBl der Empfind-
lichkeit des Indikators (sc. gegen H') angesehen werden. So ergibt sich
die Saurestufe des Umschlags als wichtigste Konstante eines Indi-
kators, und wir wollen ihre Lage innerhalb der Skala der Siure-
stufen das Umschlagsniveau eines Indikators nennen. Sein Wert (in
Siurestufen gemessen) hingt aufs engste zusammen mit der Stirke des
Indikators als Sidure oder Base, wie oben fiir den Fall des biniiren Spal-
tungsschemas angegeben. Liegt das Umschlagsniveau hoch (hohe H'-Stufe,
Stufe mit kleiner Nummer), also z. B. bei Stufe 4 ((H]=10"*n), so be-
deutet das, daB der Indikator, wenn er Siurecharakter hat, ein relativ
starker Elektrolyt ist; das ergibt sich leicht aus der oben (S. 1016) er-
wihnten Beziehung zwischen der Affinititskonstante und der Halbwert-
Stufe, d. h. dem negativen Zehnerpotenz-Exponenten desjenigen Wertes
von [H'], welcher der Verfirbung zur Hiilfte (d. h. eben der ,,Ubergangs-
farbe im engsten Sinne) entspricht. Ist der Indikator eine Base, so ist
seine Affinititskonstante unter diesen Bedingungen natiirlich identisch mit
[OH] = [iHuT , d. h. um so kleiner, je hoher das Umschlagsniveau liegt.

Man kann also sagen, daB die Stidrke einer Indikatorsidure, falls
man Verfirbung zur Halfte als Umschlagszustand ansieht, gleich dem
Zahlenwerte der H-Konzentration der Umschlagsstufe, die Stirke einer
Indikatorbase diesem Werte umgekehrt proportional oder gleich dem
Zahlenwerte der OH’-Konzentration der Umschlagsstufe ist. Nun sieht
man als Umschlagsfirbung zwar nicht immer gerade die Mittelfarbe
(5090 Verfiarbung) an, sondern nimmt dafir vielfach den ersten erkenn-
baren Farbunterschied gegeniiber einem nach den Bediirfnissen der
Praxis gewiihlten Ausgangston; aber man kann trotzdem im allgemeinen
die Stirke der Indikatorsduren um so grofler und die Stirke der Indikator-
basen um so kleiner schiitzen, je hoher (bei einer je hoheren Siure-
stufe) das Umschlagsniveau liegt.

In der umstehenden Tabelle ist fiir eine Reihe -gebriiuchlicherer Indi-
katoren die ungefihre Lage des Umschlagsniveaus durch einen Doppel-
pfeil eingezeichnet, wobei sich gleichzeitig zeigt, in welcher Weise der
Farbton tiberhaupt von der Sidurestufe abhingt.

Der Umschlagscharakter priigt sich in der Breite des Stufen-
intervalls aus, in dem sich die Farbinderung vollzieht (Umschlags-
intervall). Dall hier betrichtliche Verschiedenheiten vorkommen, lehrt
der Vergleich des Azolithmins (Umschlagsbreite etwa vier ganze Siure-
stufen) mit dem Thymolphthalein (Umschlagsbreite nur etwa eine ganze
Siurestufe). Man bezeichnet zweckmiBig einen Umschlagscharakter der
Art, wie im ersteren Falle, als flach, -einen solchen der letzteren Art
als steil (oder jih). Es ist klar, daB bei einem Indikator eine um
so geringere Verinderung der Siurestufe fiir eine wahrnehmbare Farb-
inderung erforderlich sein wird, je steiler sein Umschlagscharakter ist.

Wiren alle Indikatoren binidre Elektrolyte, so miiite das Umschlags-
intervall stets die gleiche Breite haben, falls man dieses Intervall
durch bestimmte Bruchteile (z. B. 196 und 9996) der moglichen Farb-
inderung begrenzt. Einfarbigkeit und Zweifarbigkeit sind hierfiir ohne

Kiister-Thiel, Lehrbuch der allgemeinen Chemie. 65



Abhangigkeit der Farbe einiger Indikatoren von der Siaurestufe.

(t } = Lage des Umschlagsniveaus.)

Sdurestufen
Indikator
9 3 4 | 5 6 7 8 | 9 10 1|12 13
= 1
Uyﬂwwwmwwﬂ.nnwno' himbeerrot w”.uﬂw“_. 41 goldgelb goldgelb — goldgelb _
Methylorange _ rosenrot orangerot B..«_.nL_mw golb gelb — gelb _
Kongorot blau blau violett 4 ﬁma#...-h.hwn__. scharlachrot — scharlachrot
Cochenille gelb gelb gotp | brbumlichsl) gy lila - lila
Nitrophe | t ﬂ -
| ..m. p-Nitrophenol farblos f farblos farblos farblos bollgranlich gringelb griingelb — griingelb
3 , hell
M Rosolsiure gelb hellbriunlich hellbriunlich hellbriunlich Epqu.nr._, | rosa rot rot - rot
5 Methylrot rosenrot | rosenrot | rosemrot | TO% SHER |oayoangenlt gelt elb - elb
] orange | & ot g Ll :
=
Cyanin farblos - farblos furblos 4| | SPEU | violottblan | violettblan | — violettblau
Azolithmin - ross, Stich ! ) a
(Lackmns) gelbl. rosa < gelbl. rosa q.__o_cg iEH—.e blanviolett blan blan — blan
a-Naphtolphthalein nﬂﬂ:mﬂ.ﬂ.a- e ».W%h__.uhﬂ-_a o | hellrosa _.Mw_nm.:mn»mﬁ + E—m_.nu__n&. indigoblan e indigoblau
Phenolphthalein farblos 4 farblos farblos ® ._ﬁ rosa rot. rot — rot
Thymolphthalein farblos - farblos farblos 1 } blan blan
Poiriers Blau cyanblan L cyanblan cyanblau blan 4 e aﬂwuwoww_.— fleischrot
. =
& 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13

Die Indikatoren sind nach sinkendem Umschlagsniveau geordnet.
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Bedeutung; ebensowenig wiire der Umstand hinderlich, daB sich etwa
Ionengleichgewicht und Farbgleichgewicht nicht decken.

Empfindlichkeit und Umschlagscharakter bestimmen aber noch nicht
allein das Wesen der Erscheinungen, die bei der praktischen Ausfiihrung
einer Titration zu beobachten sind. Es kommt vielmehr vor allen Dingen
auch noch auf die Eigenschaften der Siuren und Basen an, die dabei
in Reaktion treten. Wir wollen bei dieser wichtigen Frage ein wenig
verweilen.

Die Titration dient bekanntlich der quantitativen Bestimmung einer
Séure oder Base unbekannter Menge mit Hilfe eines Titriermittels be-
kannten Gehaltes. Hierzu ist erforderlich, daB das durch den Indikator-
umschlag angezeigte Ende der Titralion eine stochiometrische Bedeu-
tung besitzt. Nehmen wir den Fall einer Titration starker Basen mit
starken Séduren, so wird gerade neutrale Reaktion (Sidurestufe 7) herrschen,
wenn das zugesetzte Titriermittel der zu bestimmenden Substanz dqui-
valent ist. Den maBanalytischen Bestimmungsmethoden liegt nun ge-
meinhin die Annahmeé zugrunde, daBl beim Umschlage stets diese Aqui-
valenz erfillt sei, und die tblichen Methoden sind in der Weise aus-
gearbeitet worden, daf diese Annahme mit geniigender Genauigkeit zu-
trifft. Anderseits bedingt die Hydrolyse der Salze schwacher Siduren
oder Basen, daB bei der Titration einer schwachen Siure mit einer starken
Base (als Titriermittel wihlt man in der Regel starke Elektrolyte) im
Falle der Aquivalenz bereits alkalische Reaktion, und bei der Titration
einer schwachen Base mit einer starken Sidure im gleichen Falle bereits
saure Reaktion herrscht. Bei Aquivalenz von Analysensubstanz und
Titriermittel kann die acidimetrische Reaktion also sehr verschieden aus-
fallen. In welcher Weise man diesem Umstande durch Wahl eines ge-
eigneten Indikators am besten Rechnung trigt, kann man aus der OsT-
waLD'schen Theorie der Indikatorenwirkung befriedigend ableiten.” An-
schaulicher und einfacher scheint mir aber die graphische Methode
der Indikatorenauswahl, die gleichzeitig in bequemster Weise die
etwaigen Titrationsfehler abzulesen gestattet. lhre Grundlage ist die
folgende.

Man berechnet, in welcher Weise sich die Siurestufe der zu
titrierenden Losung dndert, wenn man bestimmte Mengen des Titrier-
mittels zufiigt. Bei starken Sduren und Basen braucht man dabei nur
die Gesamtkonzentration des Uberschusses und den Spaltungsgrad zu be-
riicksichtigen; bei schwachen Siuren oder Basen ergibt sich die Wir-
kung des Titriermittel-Zusatzes nach dem Massenwirkungsgesetze, ange-
wandt auf das System Sidure (bzw. Base) |- Neufralsalz.

Die folgende Tabelle gibt eine Zusammenstellung von Siurestufen,
die in der angedeuteten Weise fiir verschiedene Phasen der Titration ver-
schieden starker Sauren und Basen berechnet worden sind.

Es sind dabei beriicksichtigt von Siuren: Salzsdure, Essigsdure
(K=1,8:10"% und Phenol (K=1,3-10"") und von Basen: Natrium-
hydroxyd, Ammoniumhydroxyd (Stirke wie bei Essigsdure) und p-Chlor-
anilin (Stirke wie bei Phenol). Die Siduren mdgen mit Natronlauge, die
Basen mit Salzsiure tifriert werden. Die Sidurestufen werden in beiden
Fiillen noch iiber den Aquivalenzpunkt hinaus verfolgt. Uber die ange-
nommene Verdiinnung gibt die Tabelle Auskunft; sie ist so gewihlt, daB
der Zusatz der Titriermittellosung keine merkliche Anderung der Gesamt-
verdiinnung bewirkt.

65%
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Abhéangigkeit der Sidurestufe vom Stande der Titration
einiger Siuren mit n-Natronlauge und einiger Basen mit n-Salzsiure.

Gesamtvolum = 1000 ccm, enthaltend je 5 Millimole der (einwertigen) Siiure oder Base.
Temperatur 25°,

Zugesetzte Menge Rauneskule
Titriermittel = = i}_{ — - -
z- ssig- atrium- - 1. p-Chlor-
cem | séure siure [ nenol lh)'droxyd Ammanigk, "o niti
0,00 2,30 3,64 6,10 11,70 10,46 7,90
0,10 — — 8,20 — — 5,80
0,25 — — 8,61 - — 5,39
0,50 — — 8,93 - - 5,07
1,00 2,40 4,18 9,28 | 11,60 9,82 4,72
2,00 2,62 4,58 9,71 | 1148 9,42 4,29
3,00 2,70 492 10,06 11,30 9,08 3,94
4,00 3,00 5,36 10,36 11,00 8,64 3,64
4.59 3,30 5,70 10,66 10,70 8,30 3,44
4,75 3,60 6,02 10,68 10,40 7,98 3,32
4,90 4,00 6,52 — 10,00 7,48 —
Aqui- 5,00 7,00 8,227 10,76 | 7,00 5,78 324
valenz 5,10 10,00 10,00 — |. 400 4,00 —
5,26 10,40 10,40 — 3,60 3,60 —
5,50 10,70 10,70 10,95 3,30 3,30 3,05
6,00 11,00 11,00 11,11 3,00 3,00 2,89
7,00 11,30 11,30 11,34 2,70 2,70 2,66
8,00 11,48 11,48 11,49 2,52 2,62 2,51
9,00 11,60 11,60 11,60 2,40 2,40 2,40
10,00 11,70 11,70 11,70 2,30 2,30 2,30

Ein Blick auf die Tabelle zeigt, dal bei Aquivalenz von titriertem
Stoff und Titriermittel nur im Falle der Salzsiure und des Natrium-
hydroxyds Neutralitit herrscht; bei der Essigsiure haben wir deutlich
alkalische, beim Ammoniak deutlich saure Reaktion, und beim Phenol
wie beim p-Chloranilin sind die Abweichungen von der Neutralitit noch
um vieles grofer.

Am anschaulichsten werden diese Verhiiltnisse aber bei graphischer
Darstellung. Wir tragen die Werte der Tabelle in ein Koordinatensystem
ein, indem wir die Sidurestufen als Ordinaten, die cem Titriermittel als
Abszissen wihlen und erhalten dann die , Titrationskurven* unserer
Sduren und Basen. Diese sind in den Figuren 168 und 169 wieder-
gegeben,

Die Bedeutung der gezeichneten Kurven ist wohl so klar, daf sich
eine Diskussion eriibrigt.

Die Figuren enthalten auch die Umschlagsniveaus der gebriuch-
lichsten Indikatoren, des Phenolphthaleins und des Methylorange. Das
des ersteren liegt bei Stufe 8, das des letzteren bei Stufe 4.

Wir erkennen auf den ersten Blick, daB3 Phenolphthalein bei der
Titration von Ammoniak mit Salzsiure erheblich zu frith umschligt, des-
gleichen — und zwar in noch héherem Grade — Methylorange bei der
Titration des p-Chloranilins oder gar bei derjenigen der Essigsiiure.

Anderseits gibt die Titration des Ammoniaks unter Verwendung von
Methylorange das gleiche Resultat wie die des Natriumhydroxyds (etwas
zu groflen Siureverbrauch), und die Titration der Essigsiure fast genau
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Titrationskurven verschiedener S8iuren in ihrer
Beziehung zum Umschlagsniveau von Indikatoren.
(6 Milligrammiquivalente jeder Siure in 1000 cem
Lésung, mit n-Natronlauge titriert; 250.)
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Titrationskurven verschiedener Basen in ihrer
Beziehung zum Umsehlagsniveau von Indikaloren.
(5 Milligrammiquivalente jeder Base in 1000 ccm
Lisung, mit n-Salzsiiure titriert; 250 )
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das gleiche wie die der Salzsiure, wenn beide in Gegenwart von Phenol-
phthalein titriert werden. Ferner zeigt sich, dafl Phenol mit Methyl-
orange als Indikator iiberhaupt nicht titriert werden kann, mit Phenol-
phthalein aber schon nach Zusatz weniger Tropfen Lauge den Umschlag
gibt. Diese Folgerungen decken sich véllig mit den Erfahrungen der
Praxis, nach denen

1. bei der Titration starker Sidure mit starker Base (und umgekehrt)
in Gegenwart von Phenolphthalein die richtigsten Ergebnisse
erzielt werden, wihrend bei Anwendung von Methylorange etwas
zu wenig Lauge bzw. etwas zu viel Sdure verbraucht wird;

2. starke und miBig schwache Siuren (Essigsidure!) mit Phenol-
phthalein als Indikator durch Alkalilauge mit praktisch gleichem
Ergebnis titriert werden konnen, wiithrend die Titration von starken
und miBig schwachen Basen durch starke Sidure die Anwen-
dung von Methylorange verlangt, wenn iibereinstimmende Resul-
tate gewonnen werden sollen.

Die Figuren gestatten aber auch noch, die Notwendigkeit einer
weiteren Beobachtung einzusehen, die in der Praxis gemacht wird,
ndamlich die, daB

3. der Farbumschlag beim Zusatz von Natronlauge zu schwachen
Sduren verwaschen (unscharf) wird, d. h. sich iiber ein
groBeres Titrationsintervall hinzieht, wenn man Methylorange an-
wendet, und daB eine &hnliche Erscheinung (aber in ge-
ringerem MaBe) zu erkennen ist, wenn man schwache Basen mit
Salzsiiure unter Verwendung von Phenolphthalein zu titrieren
versucht.

Diese Tatsache findet eine einfache Erklirung durch die schwache
Neigung der Titrationskurven schwacher Siuren (vgl. Essigsiure) an der
Stelle, an der sie das Methylorangeniveau schneiden, und die gleichfalls
noch zu geringe Steilheit der Titrationskurve schwacher Basen (vgl. Am-
moniak) beim Schnitt mit dem Phenolphthaleinniveau.

So ist denn die von OsTwALD ausgesprochene, durch die Erfahrung
bestitigte Regel vollig verstindlich, da man schwache Siuren nur
mit einem schwach sauren (oder relativ stark basischen) Indi-
kator (tiefes Umschlagsniveau) und schwache Basen nur mit einem
relativ stark sauren (oder schwicher basischen) Indikator (hohes
Umschlagsniveau) titrieren kann, in beiden Fillen ein starkes Titrier-
mittel vorausgesetzt. '

Unserer graphischen Darstellung kdénnen wir aber noch mehr ent-
nehmen. Man kann aus der Figur auch die Titrationsfehler quantitativ
ablesen, die in einem gegebenen Falle unter gegebenen Bedingungen auf-
treten werden, wenn man einen bestimmten Indikator anwendet: man
braucht nur die Entfernung zwischen dem Schnittpunkte von Titrations-
kurve und Umschlagsniveau und der Aquivalenzlinie auszumessen und
weiB dann sofort, wie viele Kubikzentimeter des Titriermittels zu viel
oder zu wenig verbraucht werden. Erforderlich ist dazu freilich, daf§
man die Titrationskurve zeichnen kann d. h. die Stirke des zu titrie-
renden Elektrolyten und des Titriermittels kennt, und daB die Lage
des Umschlagsniveaus fiir den gewiihlten Indikator bekannt ist.

Es wird nach dem Vorstehenden einleuchten, daf} einerseits bei
geringer Neigung der Titrationskurve an der Stelle ihres Schnittes mit
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dem Umschlagsniveau auch Indikatoren mit steilem Umschlagscharakter
einen unscharfen (verwaschenen) Umschlag zeigen miissen, wiithrend bei
groBer Steilheit der Titrationskurve an der maflgebenden Stelle auch
flach umschlagende Indikatoren einen scharfen (plétzlichen) Umschlag
geben konnen. So ist denn die Schirfe oder Unschiirfe des Umschlages
bei der praktischen Ausfithrung der Titration mehr noch als vom Um-
schlagscharakter des Indikators abhiingig von der Gestalt der Titrations-
kurve, im wesentlichen mithin bedingt durch die Stirkeverhiltnisse der
Reagenzien. .

Da die Farbe einer Indikatorlosung das Ergebnis einer Gleich-
gewichtseinstellung ist, kann jeder Indikatorumschlag nur allmihlich
erfolgen; denn die Gleichgewichtsverschiebung ist als Funktion der
[H']-Verschiebung, wie diese, stetig. Folglich stellt das Umschlagsniveau
nur eine willkiirlich festgelegte Stelle innerhalb des ganzen Um-
schlagsintervalls dar, und seine Lage wird mitbestimmt sein durch
physiologische Momente, welche die Fihigkeit des Auges zur Wahr-
nehmung von Farbverschiedenheiten bzw. Farbstirken und die Identi-
fizierung eines bestimmten Farbtons betreffen. Eine exakte Festlegung
gestattet dagegen die quantitative Colorimetrie bzw. die Spektralphoto-
metrie. [Fiir die maBanalytische Praxis ergibt sich mit Riicksicht darauf
die Folgerung, daB das Resultat einer Titration auch von der Indikator-
konzentration abhingen wird. Bei ,zweifarbigen Indikatoren hingen
diese Verhiiltnisse mit der Verschiedenheit der Empfindlichkeit des Auges
fir verschiedene Spektralgebiete zusammen, bei einfarbigen mit den Be-
ziehungen zwischen Farbintensitit und Indikatorkonzentration. Letzteres
ist leicht einzusehen. Jeder Siurestufe entspricht ein bestimmtes Farb-
gleichgewicht der Indikatorsubstanz, mithin ein bestimmtes Verhiltnis
der Derivate der Reihen I und II, wie oben erirtert. Bei gleicher [H']-
Stufe und mithin gleichem Umwandlungsgrade des Indikators, beispiels-
weise in die farbig gedachte Form II (I als farblos angenommen), wird die
Konzentration der farbigen Substanz in der Loésung und damit die Farb-
stirke der letzteren mit der Gesamtkonzentration des Indikators steigen
miissen. So wird denn in derartigen Fillen bei hoherer Indikatorkon-
zentration der Umschlag schon bei einer Siurestufe wahrgenommen werden
konnen, in welcher der Umwandlungsgrad noch entsprechend kleiner
ist. Man sieht also, daB auch die Quantitit des Indikatorzusatzes von
Bedeutung fiir das Ergebnis einer Titration ist, und die Praxis trigt
dem durch Fixierung bestimmter Normen fiir die Indikatorkonzen-
tration Rechnung. Auch die Konzentration der Reagenzien bei der Titration
(bei gleicher Indikatorkonzentration) muB in gewissem Grade EinfluBl auf
das Ergebnis haben, da die Form der Titrationskurven, wie leicht ein-
zusehen, von der Verdiinnung abhingt. Ahnliches gilt fiir den Einflull der
Temperatur wegen deren Bedeutung fiir die Stirke der Reagenzien (ein-
schlieflich der Indikatoren) und namentlich fiir diejenige des Wassers
(und damit fir den Betrag der Hydrolyse).

Auf die Wirkung eines Zusatzes fremder Stoffe, wie anderer Losungs-
mittel, gewisser Neutralsalze oder Kolloidstoffe, kann hier nicht ein-
gegangen werden; es sei in dieser Hinsicht auf die mehrfach zitierte
Monographie verwiesen.

Erwihnung verdient noch die Tatsache, daB man bei zweckmiBiger
Indikatorenauswahl, die am besten auf dem Wege der quantitativen
Rechnung mit Hilfe der Kenntnis des Umschlagsniveaus erfolgt, auch die
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Moglichkeit hat, Sduren (bzw. Basen) verschiedener Stirke maBana-
Iytisch’ zu trennen.®* Auf der gleichen Grundlage beruht die Titration
verschiedener Stufen mehrwertiger Siduren oder Basen durch Anwen-
dung verschiedener Indikatoren mit jeweilig geeignelstem Umschlags-
niveau. So kann man z, B. die erste Stufe der Phosphorsiure mit Hilfe
von Methylorange, die zweite mit Phenolphthalein, die dritte endlich mit
Poiriers Blau titrieren (wenigstens anniihernd). Im allgemeinen sind aber
die Aussichten fur die Genauigkeit einer Titration um so ungiinstiger,
je weiter das Umschlagsniveau von der Stufe 7 entfernt gewiihlt werden
muB, weil die Titrationskurven in der Regel ihr steilstes Stiick (soweit
die nihere Umgebung des Aquivalenzpunktes in Frage kommt) nicht weit
vom Niveau der Stufe 7 haben. Dagegen liefle sich sicheriich noch manches
brauchbare Ergebnis erzielen, wenn man an die Stelle der subjektiven
Umschlagsbeobachtung die Farbvergleichung unter Verwendung von
Standardfirbungen (angefirbten Vergleichs-Siurestufen) setzt. DaB man
mit dieser Methode recht gute Resultate erhalten kann, zeigen die Ver-
suche, Affinititskonstanten durch vergleichende Colorimetrieio oder
durch coloriskopische Farbvergleichung!®® zu messen. Wir besitzen in
der genannten Methode also ein weiteres Verfahren zur Ermittlung von
Ionengleichgewichten.

Was endlich die chemische Konstitutionder Indikatoren und die
chemische Formulierung der die Farbiinderung bedingenden Reaktionen an-
geht, so ist nur bei einem kleinen Teil der in Betracht kommenden
Stoffe geniigend Sicheres bekannt. Es soll hier auch nicht ausfithrlich
auf diese Dinge eingegangen werden, es moge vielmehr nur kurz er-
wihnt werden, dall man in den genauer untersuchten Fillen iiberall mit
der Vorstel]ung auskommt, daf die Entstehung der Farbe bzw. der zweiten
Farbe dem Auftreten einer ,,chinoiden‘ Struktur zu verdanken ist. Im
Sinne dieser Anschauung kann man z. B. dem p-Nitrophenol, dem Phe-
nolphthalein und dem Dimethylaminoazobenzol in den beiden Derivat-
reihen die folgenden Formeln zuschreiben.

p-Nitrophenol.

a) farblos b} gelb (chinoid)
HO-C - Ersatz von e ™
S S 7= H0H
(R = Metallalom oder negative Ladung).
Phenolphthalein,
a) farblos (Lakton) b) rot (chinoid)
S
o
— I'O‘?
AN I Q f
Nt Ersatz von \F
G _/O H durch R G /UR
di i
N A%

(R = Metallatom oder negative Ladung.)

1003 Niheres bei A. THier, Marburger Sxtzungsbenchte 1912, 91,
1004 Yy H. VeLey, Journ. Chem. Soc. 91, 153; 1246 (1907); 93 652; 2122 (1908).
; ;;;‘ E. Savm, Z, f. physik. Chem. 63, 83 {1908), Fr. Avireaca und H. Pick, L. c. (Fuk-
note ).
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Dimethylaminoazobenzol

9) gelb (azold) b) rot (chinoid)
5L SR=N . Mot S el S
CH)N- pN=8 R (CHs}ng{ - N- ?; a

(R = Siiurerest oder posilive Ladung.)

Analog dem Dimethylaminoazobenzol wiirde sich dessen Sulfosiure,
das Helianthin, bzw. dessen Natronsalz, das Methylorange, verhalten;
nur tritt hier insofern eine Komplikation ein, als wegen der amphoteren
Natur dieses Stoffes auch die Bildung eines inneren Salzes bzw. Zwitter-
ions in Frage kommt. Doch scheint auch das Methylorange die Fihig-
keit zum Farbumschlag der basischen Funktion der substituierten Amino-
gruppe zu verdanken, die zur Bildung eines chinoiden Ammoniumderivats
Veranlassung gibt; danach wiirde man diesen Indikator, wie das Di-
methylaminoazobenzol, was die eigentliche Indikatorreaktion betrifft, als
Base anzusehen haben. Im Gegensatze dazu sind p-Nitrophenol und
Phenolphthalein S#uren.

458. Homogene Ionengleichgewichte héherer Ordnung. Wenn
noch  mehr verschiedene Elektrolyte, als bisher betrachtet, in ge-
meinsamer Losung vorhanden sind, werden naturgemidB die Verhilt-
nisse komplizierter. Unter allen Umstinden geniigt der sich dann aus-
bildende Gleichgewichtszustand der Bedingung, dafl die Spaltungs-
gleichungen sémtlicher Stoffe, die aus den vorhandenen Ionen durch
Kombination gebildet werden kénnen, erfiillt sein miissen. Auf die Be-
sprechung solcher Systeme kann hier verzichtet werden.

459. Einige Folgerungen: die Definition von Siure und Base.
Wir hatten gelegentlich schon den Satz ausgesprochen, dafl Siduren
Wasserstoffverbindungen sind, die zur Abgabe von H'-lon, und Basen
Hydroxylverbindungen, die zur Bildung von OH-Ion befihigt sind.

Es entsteht die Frage, wie man die genannte Fihigkeit priifen, mit-
hin die S#ure- oder DBasennatur eines Stoffes feststellen kann. Bei
stirkeren Siduren oder Basen ist das nicht schwer: man lost sie in
Wasser und untersucht, ob die Losung eine Saurestufe <~ 7 oder > 7 zeigt.
Im ersteren Falle ist die Substanz eine Siure (Reaktion der Losung:
»sauer”), im zweiten Falle eine Base (Reaktion der Lisung: ,alkalisch®).
Bei sehr schwachen Sduren oder Basen kann dieses Verfahren aber ver-
sagen, weil dann schon die Ionenspaltung des Wassers ins Gewicht
fallt, so daff reines Wasser mit der sich bildenden Losung (das Wasser
in dieser als ungespaltenes Ldsungsmittel angenommen) isohydrisch
sein oder sogar das gemeinsame lon in hoherer Konzentration ent-
halten kann. In derartigen Fillen lif}t sich aber die Sdurenatur durch
Einbringen des Stoffes in eine Losung starker Base und die Basen-
natur durch Einbringen in eine Lisung starker Siure nachweisen: im
ersten Beispiel mull eine Verminderung der OH’-Konzentration, d. h.
eine Erhéhung der Siurestufe, im zweiten eine Abnahme der H'-Kon-
zentration, d. h. eine Erniedrigung der Siurestufe, stattfinden. Man kann
darum die Definition von Sidure und Base im Hinblick auf die Moglich-
keit ihrer praktischen Priiffung auch folgendermafien fassen:
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,Siduren sind Wasserstoffverbindungen, die, einer geeigneten Losung
beigefiigt, die Siurestufe erhdhen, Basen Hydroxylverbindungen, die
im analogen Falle die Sdurestufe erniedrigen™.

Um zu verhindern, daB auch solche Substanzen, die als Fremdstoffe
durch ihre Wirkung auf das Ionisationsvermogen des Ldsungsmittels
die Ionenspaltung allgemein beschrinken (Alkohol usw.), unter diese Defi-
nition fallen, kann man den Zusatz machen:

.. . . wobei vorausgesetzt ist, daB die genannten Stoffe nicht etwa
schlechthin die Ionenspaltung beliebiger Elektrolyte in demselben Malle
verindern, das der Verschiebung der Siurestufe in der Versuchslosung
entspricht™.

DaBl nunmehr auch das Wasser in seiner Funktion als Sdure und
Base durch die genannte Definition umfaflt wird, ersicht man aus der
Uberlegung, daB man als Versuchslésung nur eine geeignete, nicht-
wisserige Losung eines hydrolysierbaren Salzes, die neutral reagiert, zu
wihlen braucht: beim Zusatz des Wassers erfolgt Hydrolyse, die ent-
weder saure oder alkalische Reaktion ergibt, d. h. die verlangte Anderung
der Siurestufe, wenn das Wasser das eine Mal als Sidure, das andere
Mal als Base wirkt. Nur tritt hier eine Ausnahme insofern ein, als die
Siurefunktion, umgekehrt wie sonst, eine Erniedrigung, die Basenfunktion
eine Erhohung der Siurestufe bedingt. Das hat natiirlich seinen Grund
in der Ausnahmestellung der Ionen des Wassers, das in seiner Eigen-
schaft als Sdure das gleiche Anion (OH’) wie die Basen und in seiner
Eigenschaft als Base das gleiche Kation (H') wie die Séduren hat.

460. Die Einwirkung von Temperatur und Druck auf homo-
gene Ionengleichgewichte. In welcher Weise eine Anderung der
duBeren Bedingungen die Lage von Ionengleichgewichten beeinfluBt, 146t
sich nach dem Prinzip des beweglichen Gleichgewichtes (dem allgemeinen
Reaktionsgesetz) vorhersehen. Die Ionenspaltung wird durch Tempe-
raturerhohung dann gefordert werden, wenn sie eine endothermische
Reaktion darstellt, d. h. wenn die Ionisationswiirme negativ ist (nega-
tives U). Der Wert von U hingt mit der Gleichgewichiskonstante be-
kanntlich nach der Gleichung

dlnK U
4T~ RT?
zusammen, und wenn K wichst, mull wegen der Beziehung
ﬁ_—T:'T = K (fiir die Ionisation binirer Elektrolyte)

bei konstanter Verdiinnung (v) auch y grofer werden.

Von diesem Zusammenhange zwischen Ionisationskonstante (bzw.
Spaltungsgrad) und Temperatur haben wir schon frither gelegentlich Ge-
brauch gemacht (S. 918, 941).

Nun ergibt sich die lonisationswirme schwacher Séuren oder Basen
bekanntlich aus der Abweichung ihrer Neutralisationswirme vom Nor-
malwerte. Aus ihrem Betrage kann man mithin den Temperaturkoeffi-
zienten der lIonisationskonstante und des Spaltungsgrades berechnen. Das
Ergebnis lieBe sich ohne weiteres durch Leitfihigkeitsmessungen kon-
trollieren, wenn nicht das Leitvermdgen noch nach einer anderen Gesetz-
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miiBigkeit von der Temperatur abhinge. Das Leitvermogen wird ja nicht
nur durch die Konzentration der Ionen, sondern auch durch deren Be-
weglichkeiten bedingt. Diese nehmen aber mit steigender Temperatur
ausnahmslos zu. Bei starken Elektrolyten, die schon sehr weit-
gehend ionisiert sind und darum bei Temperaturinderung keine fir
den Wert der Leitfihigkeit ins Gewicht fallende Ionisationsinderung
erfahren, findet man eine Erhohung des Leitvermogens um rund 204
seines Eigenwertes pro Grad Temperaturerhthung (bei Sduren etwas
weniger). Nimmt man, was mit grofer- Anndaherung méglich ist, diesen
Temperaturkoeffizienten iiber ein groBleres Temperaturintervall hin als
konstant an, so liBt sich die Anderung des Leitvermdgens mit der
Temperatur in denjenigen Fillen, in denen sie auller von dem eben ge-
nannten Einflusse auch noch von der Anderung der lonisationskonstante
abhiingt, berechnen. Das Ergebnis solcher Rechnungen (auf deren
Einzelheiten hier jedoch nicht eingegangen werden soll) besitzt be-
sonderes Interesse bei solchen Stoffen, deren K bei steigender Tempe-
ratur sinkt, d. h. bei den Elektrolyten mit positiver I[onisationswiirme
(z. B. bei Siuren und Basen mit zu grofler Neutralisationswiirme). Hier
wirken nimlich die beiden Einfliisse der Temperaturinderung in ent-
gegengesetztem Sinne, und es kann die Erhohung der Ionenbeweglichkeit
durch den Riickgang der Spaltung vermindert, vollig kompensiert oder
sogar iiberkompensiert werden. Die Ausrechnung zeigt, daB fiir jeden
derartigen Elektrolyten eine Temperatur existiert, bei der sich das Vor-

zeichen von 42 umkehrt, falls 3 m Anfange noch positiv war. Das

aT aT
bedeutet, daB bei dieser Temperatur ein Leitfihigkeitsmaximum (bei
konstanter Verdiinnung) vorhanden sein mufl. In der Tat ist ein solches
bei geeigneten Siuren konstatiert worden.'®¢ Auch wurde gefunden, daf
die Temperatur der maximalen Leitfihigkeit in der berechneten Weise
mit dem Werte von U zusammenhiingt. Die folgende Tabelle it dies
erkennen.

Temperatur maximalen Leitvermogens (9)
und Ionisationswirme (U) (in m-n-Losungen).

' . 1 |

g U (bei 35%) | Dper Dger.
Stoff iy - - ge

5 Cal. L ‘ (C9)
H,PO, | +182 780 ‘ 750
GHCL - COOH | + 224 g1° | =
HF [ +296 G | —
H,PO, | +363 | 57 | 55°

Auch der Druck wirkt in derselben doppelten Weise auf das Leit-
vermogen von Losungen ein. Sein Einflub auf das Spaltungsgleich-
gewicht liBt sich analog wie dasjenige der Temperatur aus dem Ge-
setze vom kleinsten Zwang ableiten. Die Berechnung'%" griindet sich
in diesem Falle auf die bei der Ionisation eintretende Volum-
inderung. Wertet man nach der so gefundenen, hier nicht nidher zu er-
orternden Gleichung die einer bestimmten Druckinderung entsprechende

1008 3 Agruesws, Z. f. physik. Chem. 4, 112 (1889). ) .
1007 M, Pranck, Vorlesungen tber Thermodynamik (Leipzig, Veit & Co., 3. Aufl,
1911), S. 235.
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Anderung des Tonisationsgrades aus, so gibt die gemessene Leitfihigkeit
Aufschlufi iiber den Zusammenhang zwischen lonenbeweglichkeit und
Druck. Das Ergebnis dahingehender Versuche® lehrt, dafll die Ionen-
beweglichkeit in wiisseriger LOsung mit dem Drucke steigt; doch ist
dieser Einfluf auberdem von der Temperatur abhingig. In nichtwiis-
serigen Losungsmitteln ist der Druckeinflull entgegengesetzten Sinnes.
Die Vergleichung verschiedener Medien lehrt, dafl fur die Anderung
der lIonenbeweglichkeit einerseits die Zihigkeit des Losungsmittels mall-
gebend ist, die bei Kompression steigt, bei Temperaturerhéhung ab-
nimmt, anderseits aber auch das Vorhandensein von Molekiilkomplexen,
deren Zerfall durch Kompression begiinstigt zu werden scheint. Vermut-
lich erstreckt sich der letztgenannte Einflufl auch auf die Solvatation der
gelosten Stoffe, insbesondere der Tonen.

Heterogene Ionengleichgewichte.

461. Zwei fliissige Phasen. In der Ubersicht iiber die ver-
schiedenen Arten von Ionengleichgewichten (Kap. 443) war hervorge-
hoben worden, daf eine zweite Phase anderer Formart neben der
wiisserigen vornehmlich ungespaltene Elektrolyte aufnehmen wird. Das
trifit nun auch auf die meisten mit Wasser wenig mischbaren fliissigen
Losungsmittel zu. Denn es haben, wie eine Betrachtung der Tabelle
auf S. 136 lehrt, gerade soiche Fliissigkeiten gewdéhnlich eine kleine
Dielektrizititskonstante, gestatten mithin nach dem (in neuerer Zeit
exakt bestiitigten — s. weiter unten) Zusammenhange zwischen Dielektri-
zititskonstante und ionisierender Kraft keine erhebliche Ionenspaltung
geloster Elektrolyte, falls es sich um grofiere Konzentrationen handelt.

Diese Folgerung kann man benutzen, um durch das Studium
von Verteilungsgleichgewichten einen Einblick in den lonisations-
zustand wisseriger Losungen zu gewinnen. Wenn sich nidmlich ein
ein Elektrolyt zwischen Wasser und einem mit diesem wenig mischbarem
~ Losungsmittel dieser Art verteilt, wird seine Konzentration in dem

letzteren ein Mafl der Konzenftration des ungespaltenen Anteils in der
wiisserigen Phase darstellen. Liegt das Verteilungsgleichgewicht des Un-
gespaltenen sehr zugunsten der nichtwisserigen Phase, so erscheint in
dieser die Konzentration des ungespaltenen Anteils der wisserigen
Losungen gewissermaflen stark vergrofiert, und man kann auf diesem
Wege noch Konzentrationen messen, die sich der direkten Bestim-
mung in der wisserigen Phase wegen ihrer Kleinheit entziehen. Voraus-
setzung ist freilich, daf man das Gesetz kennt, dem das Verteilungs-
gleichgewicht gehorcht. Dieses Verfahren ist zur Messung des hydro-
lysierten Anteils bei Salzen schwacher organischer Basen angewendet
worden, 1009

Derselbe Weg ist eingeschlagen worden zur Feststellung des ,,freien*
Anteils und damit der , wahren Stirke' wvon Siduren oder Basen, die
erst durch die bei der Auflosung in Wasser erfolgende Hydratation aus
Nichtelektrolyten entstehen, wie das Ammoniumhydroxyd usw. (vgl

1008 [, KorBeR, Z. f. physik. Chem. 67, 212 (1909); E. W. Scamior, Z. f. physik. Chem.
75, 305 (1911); an beiden Stellen Angaben iiber die iiltere Literatur.

1o R, (. FarMer, Journ. Chem. Soc. 79, 863 (1901); R. G. Farmer und F, J. WarTH,
Journ. Chem. Soc. 85, 1713 (1904),
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S. 970, 994).0 Die Ergebnisse ermangeln jedoch noch der Sicherheit,
da sie gewisse Hilfsannahmen erfordern, deren Richtigkeit in jedem
einzelnen Falle schwer zu kontrollieren ist.

462. Gase neben wisserigen Losungen. Zu dieser Gruppe hete-
rogener Ionengleichgewichte gehoren diejenigen Fille, in denen ein Gas
(oder Dampf) unmittelbar oder durch eine besondere chemische Re-
aktion unter Mitwirkung anderer Stoffe aus lonen entsteht bzw. lonen

bildet.
Als Typen solcher Gleichgewichte mogen die folgenden dienen:

1. HGIGM : Hclgelﬁgt 1--: H' + Cl'
9. NH,gas = NH, geoioes - H,0 = NH,OH = NH," 4 OH’
3. HQSGM - HgSgelﬁgt =H + I?S’
1
2 TR

4‘. COg Gas : 0023(3]65]; + Hgo l—.: chos :—: H' + HCO’:;

vt

H' + CO,".

Die Fille 1. und 2. unterscheiden sich von den beiden anderen dadurch,
dall das Losungsgleichgewicht der Gase erst bei hohen Konzentrationen
der wiisserigen Losung nahezu dem HENRY’schen Gesetze gehorcht,
wihrend bel kleineren Konzentrationen fast aller geloste Stoff offenbar
durch die weitere Gleichgewichtseinstellung mit den lonen bzw. dem
smoolvat” verbraucht wird. Im Gegensatze dazu ist bei 3. und 4., da
das HENRY’sche Gesetz von Anfang an praktisch erfiillt ist, die Haupt-
menge des GelOsten als ,frei anzusehen (wie ja beim CO,; nachge-
wiesen, vgl. S. 995).

Da in jedem Falle, einerlei ob das Gesetz von Henry erfiillt ist oder
nicht, die Konzentration des Gases (oder Dampfes) mit derjenigen des freien
Stoffes in der Losung und weiterhin mit den Ionen in gesetzmifBigem
Zusammenhange steht, so wird sich mit Notwendigkeit stets ein be-
stimmter Partialdruck des fraglichen Gases ausbilden miissen, wenn die
betreffenden Ionen zusammen in der wisserigen Losung vorhanden sind,
und umgekehrt wird einem gegebenen Gasdrucke ein bestimmter Wert
der Ionenkonzentration (bzw. einer Funktion davon) entsprechen. In den
angefithrten Fillen, in denen biniire Elektrolyte entstehen, wird z. B.
gelten miissen:

(H] - [HCO,']
[HCOy]
(H,CO,]
[CO2 gser] - (H30] — Kaj
[COsgercet] + (H0)

ko S = K;,

(CO2ga)

=K1;

und daher auch
_ [H]-.[HCOY]
[Cog Gas] == K, '. K, 5 Kl

1010 T, S, Moorg, Journ. Chem. Soc. 91, 1382 (1907).
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oder ’ [H7] - [HCO',)

Pco, k K: " Ka -K; T

Ist nun in irgendeiner Losung das Produkt [H]-[HCO4], das ,lonen-
produkt* der Kohlensdure, so grof, daB sich pco, im Gleichgewichte >
1 Atmosphire ergibt, so kann eine solche Losung CO. in Blasenform
entwickeln (doch unterbleibt dieser Vorgang bei geringer Uberschreitung
des Atmosphirendruckes: Ubersittigung). Wir haben hier also die Theorie
der Entwicklung von Gasen infolge von lonenreaktionen der genannten
Art in Losung. Ganz Analoges wie fiir die Bildung gasformigen Kohlen-
dioxyds gilt natiirlich auch fiir die des gasformigen Schwefelwasser-
stoffes : beim Zusammentreffen von Carbonaten oder Bicarbonaten einer-
seits und von Sulfiden oder Hydrosulfiden anderseits mit S#uren
(H-lonen) muf stets etwas CO, bzw. H.S entstehen; ob Gasentwick-

lung in Blasenform erfolgen kann, hingt davon ab, ob das Ionen-
produkt den Wert -E'J—%ﬁ + p Uberschreitet. Es erhellt aus dem Vor-
stehenden ferner, daB z. B. auch in rein wiisserigen Losungen von
Carbonaten infolge der Hydrolyse ein wenig CO, vorhanden sein
mub, und zwar um so mehr, je schwiicher die Base ist, die mit dem
Carbonation das angewandte Salz bildet. Im Falle des Ammoniaks
begiinstigt natiirlich analog Schwiiche der Siure die Abspaltung von
freiem Ammoniak. So erklirt sich die bekannte Erscheinung, daB alle
wisserigen Losungen der Hydrosulfide (der Sulfide viel weniger) nach
Schwefelwasserstoff riechen und anderseits Losungen von Ammonium-
salzen schwacher Siuren, z. B. von Ammoniumcarbonat, nach Ammoniak.,
Der Geruch ist beweisend fiir die Anwesenheit des genannten Stoffes im
Gasraume. Dasselbe gilt fiir den Blausiuregeruch von Cyanidlésungen.

Der fiir einen gegebenen Druck konstante Wert des Ionenproduktes
in den obengenannten Fillen ist ein vollkommenes Analogon zum Lis-
lichkeitsprodukte fester Stoffe, von dem das folgende Kapitel handelt.

Erwihnt sei noch, daB bei fortlaufender Storung des Druckgleich-
gewichtes auch solche Reaktionen méglich sind und sogar quantitativ ver-
laufen konnen, die man hei oberflichlicher Betrachtung nach den Stirke-
verhiiltnissen der beteiligten Stoffe nicht erwarten wiirde, wie z. B. die
Verdriingung der stiirkeren Salzsiiure oder Salpetersiiure durch die etwas
schwichere Schwefelsiure beim Eindampfen von Chloriden oder Nitraten
mit geringen Schwefelsiureiiberschiissen. Hier wie in dhnlichen Fillen
verschwindet fortwihrend Salzsiure bzw. Salpetersiure infolge ihrer
Fliichtigkeit durch Verdampfung, wihrend die praktisch nichtfliichtige
Schwefelsdure dem Reaktionsgemisch erhalten bleibt.

463. Feste Stoffe neben ihver wiisserigen Losung: Losungs-
gleichgewichte. Das Lislichkeitsprodukt. In Gegenwart eines ein-
heitlichen festen Elektrolyten als Bodenkérper ist — unverindertes
Losungsmittel vorausgesetzt — die Konzentration des ungespaltenen An-
teils konstant, weil seine Konzentration in der festen Phase konstant
ist. Beriicksichtigen wir nur bindre Elektrolyte1t, so wird mithin in
der Spaltungsgleichung

111 Die folgenden Uberlegungen lassen sich auch auf mehrzihlige Elektrolyte aus-
dehnen, soweit deren Spaltungsverhiltnisse genau bekannt sind.
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[Kation] » [Anion] K

[Ungespaltenes] ~—
der Nenner des auf der linken Seite stehenden Quotienten konstant, und
es ergibt sich die Beziehung

[Kation] - [Anion] = [Ungespaltenes] - K = K’

unabhiingig davon, ob nun die beiden Ionen in gleicher Konzentration
(wie in Losungen der gedachten Elektrolyte allein oder in Gegenwart
anderer, jedoch nicht gleichioniger Stoffe) oder in verschiedener
Konzentration (wie in Losungen bei Gegenwart eines gleichionigen Elek-
trolyten) vorhanden sind.

Das ,lonenprodukt”, das also in dem genannten Falle (bei Kon-
stanz von Temperatur und Druck) konstant ist, heift das Léslich-
keitsprodukt des Bodenkérpers und wird mit L bezeichnet. Sein
Wert ist charakteristisch fiir jeden festen Elektrolyten und hiingt, wie
leicht einzusehen, von der Loslichkeit und von der Ionisationskonstante
ab. Wenn s die Loslichkeit, in Molnormalititen gerechnet, ist, so gilt:

L=y.s2=K=K:s:-(1—v)
oder, da aus

Y2es? T2 . K
-(I—T}_:-S_ = K oder T—y =
die Gleichungen
- K K K* _ —K+ ViKs+K*
1=— gt Vit = 75
und
25+K—-1/4Ks+_f"_
l—y= 2s
folgen:

L=%.(25s+K—ViKs +K).

Fiir geniigend schwerlosliche starke Elektrolyte ergibt sich' eine Verein-
fachung aus der Moglichkeit, Y praktisch =1 zu setzen, so dafl dann

L=T2'SZ=SB

_—

wird. Wenn die Beweglichkeit der Ionen und die Ionisationsverhiltnisse
bekannt sind, ist mithin die Messung des Leitvermogens der gesittigten
Losung ein Mittel zur Bestimmung der Loslichkeit eines Elek-
trolyten. Diese Methode ist von grofem Werte bei schwerloslichen Sub-
stanzen und liefert iibereinstimmende Ergebnisse mit anderen in solchen
Fillen geeigneten Methoden.®? Doch miissen bei sehr grofler Schwer-
loslichkeit elektrolytisch leitende Verunreinigungen besonders sorgfiltig
ausgeschlossen werden; auch ist etwaige Hydrolyse als Fehlerquelle von

grofem EinfluB.

112 |, Konyravsc, Z. f. physik. Chem. 44, 197 (1903); 50, 355 (1905); 64, 129 (1908).
W. Borreer, Z. f. physik. Chem, 46, 521 (1903); O. WeieEL, Z. f. physik. Chem. 58, 2903
(1907); L. Bruxer und J, Zawapski, Z. f. anorg. Chem. 65, 146 (1910); G. A. Hurerr, Z £
physik. Chem. 37, 385 (1901); 47, 357 (1904).

oder
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464. Die Loslichkeitsbeeinflussung.© Aus der Konstanz des
Ionenproduktes eines Elektrolyten in gesittigter Losung folgt mit Not-
wendigkeit, dafl der Zusatz eines andern Elektrolyten, der die Konzen-
tration eines der vorhandenen Ionen veriindert, das Losungsgleich-
gewicht verschieben mulfl. Diese Konsequenz ist zuerst von W, NERNST 1014
gezogen und fiir den Fall der Vermehrung einer Ionenkonzentration ex-
perimentell und rechnerisch geprift worden. Er fand, daB die Loslich-
keit von Silberacetat durch die Gegenwart von Silbernitrat einerseits
und von Nafriumacetat anderseits fast genau in der nach dem Massen-
wirkungsgesetze und nach den Spaltungsverhiltnissen des Zugefiigten
vorherzusehenden Weise vermindert wird. Eingehender und mit aller
Priizision sind diese Fragen dann von A. A. Novgsio hehandelt worden.

Die Loslichkeitsheeinflussung kann sich in einer Loslichkeitsver-
minderung oder in einer Lslichkeitsvermehrung ausdriicken. Das
hiingt davon ab, ob durch den Zusatz eine Uberschreitung oder Unter-
schreitung des Loslichkeitsproduktes herbeigefithrt wird. Fiir den
ersteren Fall ergeben sich folgende Uberlegungen.

Es sei die Loslichkeit eines Elektrolyten in reinem Wasser gleich s,
und sein Spaltungsgrad in dieser Lisung gleich y,. Dann ist sein Lis-
lichkeitsprodukt

L= g fsinpt

und die Konzentration des ungespaltenen Anteils gleich s,- (1 —1v,). Es
moge nunmehr ein gleichioniger Elektrolyt zugesetzt werden, so dal
die Losung fiir diesen Zusatz z-molar wird; sein Spaltungsgrad sei,
wenn das Gleichgewicht eingetreten ist, y. Unter der Annahme der Volum-
konstanz mull jeder Zusatz eines gleichionigen Stoffes das Ionenprodukt
erhohen, mithin auch die Konzentration des ungespaltenen Anteils. Da
aber die Losung nach Voraussetzung fiir diesen gesiittigt sein soll, mufl
Ausscheidung festen Stoffes erfolgen und zwar so lange, bis das Ionen-
produkt auf den Wert des Loslichkeitsproduktes gesunken ist. Wir
nennen nun den Spaltungsgrad des als Bodenkorper vorhandenen Elek-
trolyten in der Liésung nach Einstellung des neuen Lisungsgleich-
gewichtes y und die neue (zu berechnende) Loslichkeit s. Dann gilt
folgende Gleichung:

S'T‘(S'T+Z’T’)=L=SQE'T02
oder, nach s aufgeldst:
IS R I S il
ST T ey +\/ v e
Kennt man die Spaltungsgrade, so ist s mithin bestimmbar.

Eine Vereinfachung ergibt sich fiir den Fall, daB die beiden Elektro-
lyte, die in Mischung vorliegen, gleich stark sind. Denn dann ist ihr

1013 Eine eingehende Darstellung dieses Gebietes bringt die Monographie von V. Rots-
musp: Loslichkeit und Loslichkeitsbeeinflussung (Leipzig, Barth, 1907); dort sind auch reich-
lich Literaturhinweise zu finden. Wegen gewisser Komplikationen s. J. Stigeritz, Journ.
Amer. Chem. Soc. 30, 946 (1908).

1014 7 f. physik. Chem. 4, 372 (1889).

1015 Z, f. physik. Chem. 6, 241 (1890); 9, 603 (1892); 16, 125 (1895).



Loslichkeitsbeeinflussung. 1037

Spaltungsgrad (vgl. S. 1001) in der gemeinsamen Losung gleich, d. h.
Y=7Y, und die Formel geht iiber in

A g 2, 2 zl
S=—‘§+\/—DT=T€'+T.
Durch Anniherung 148t sich der Spaltungsgrad vy fir eine (s - z)-molare
Lisung finden, indem man y zundchst anndhernd schitzt und in die
Formel einsetzt, dann aus dem gefundenen s den zugehorigen, der Wahr-
heit schon niiher liegenden y-Wert berechnet usw.

Nach der vorstehenden Uberlegung muf es (jedoch nur bei biniiren
Elektrolyten!) gleichgiiltig sein, welches der beiden Ionen des ur-
spriinglich vorhandenen Elektrolyten der Zusatz mitbringt. Im Falle
gleicher Stirke als Elektrolyt miissen daher Zusiitze, von denen
der eine das Kation, der andere das Anion mit dem urspriinglich vor-
handenen Stoffe gemein hat, bei gleicher Konzentration (des Zusatzes)
gleiche Loslichkeitsverminderungen bewirken. Das ist in der Tat kon-
statiert worden, wie die folgende Tabelle zeigt. Sie enthilt die Loslich-
keit von Silberbromat einerseits in reinem Wasser, anderseits in
Losungen entweder von Kaliumbromat oder von Silbernitrat wechseinder
Konzentration. Wenn diese fir KBrO; oder AgNO; dieselbe ist (unter
m in Molaritiiten verzeichnet), zeigt das AgBrO; in zwel solchen
Liosungen praktisch gleiche Lislichkeit.

Loslichkeit von AgBrO, in reinem Wasser () und in beider-
seits m-fach molaren Losungen von KBrO; (s;) oder AgNO; (sy).

| s |
Zu;sl':ltz s, | 5, (Mittel aus
| s, und s,)

s

S berechnet

0,00810 l 0,00850 | 0,00519 ‘ 0,00510 | 0,00515 0,00504
0,00810 | 0,0346 0,00227 ‘ 0,00216 | 0,00222 0,00206

Wie man sieht, ist in der Tat die Loslichkeitsverminderung durch
gleiche Konzentrationen von KBrO,; oder AgNO, sehr nahe die gleiche.
Mit dem Mittelwerte aus je zwei in dieser Weise zusammengehorigen
Messungen ist die nach der oben angegebenen Gleichung berechnete
Loslichkeit in bester Ubereinstimmung.

Auch fir den Fall, daB der Zusatz gleichfalls als Bodenkdrper vor-
handen ist, behalten die vorstehenden GesetzmiiBigkeiten ihre Giltigkeit.
Bei Schwerléslichkeit beider Stoffe — aber auch in anderen Fillen —
hat die Messung der Ldslichkeit mit Hilfe des Leitvermigens gute
Dienste geleistet.

Handelt es sich um die Loslichkeit von schwachen Elektrolyten, z. B.
von Sduren oder Basen, so kann man aus Loslichkeitsmessungen die
Stiirke entweder des Bodenkorpers oder aber des Zusatzes ableiten,
falls man die Stirke bzw. die Ionisationsverhilinisse des andern Teils
kennt; und wenn die Stirke beider Stoffe bekannt ist, 1iBt sich die Los-
lichkeitsheeinflussung berechnen und mit der beobachteten vergleichen. Ein
Beispiel der letzteren Art ist die Loslichkeitsbeeinflussung, die o-Brom-
isozimtsiiure durch Oxanilsiure erfihrt. Die gefundenen und die be-
rechneten Werte sind in der folgenden Tabelle zusammengestellt; die
Anordnung entspricht derjenigen der vorigen Tabelle.

Kiister-Thiel, Lebrbuch der allgemeinen Chemie. 66
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Loslichkeit der a-Bromisozimtsdure in reinem Wasser (sy)
und in Gegenwart m-molarer Oxanilsaure (s). (259.

. Zusatz | | $

%o m ‘ B berechnet
0,0176 0,0272 ‘ 0,0140 0,0136
0,0176 0,0524 0,0129 0,0120

Auch hier ist also die Ubereinstimmung recht gut.

Als Mittel zur Messung von Affinititskonstanten bindrer Sduren
oder Basen hat die vorstehend genannte Methode keine erhebliche Be-
deutung, da sie nur fiir nicht zu schwache Elektrolyte in Frage kommen
kann und auch da weniger genau ist als die anderen Verfahren.
Dagegen sind ihre Ergebnisse hochst wertvoll fiir die Untersuchung
des Jonisationszustandes der LoOsungen mehrzihliger Elektrolyte. So
koénnen beispielsweise Loslichkeitsbestimmungen an schwerer loslichen
Chloriden Aufschluf geben iiber die Konzentration des Ions CI' in
CaCl,-Losungen usw., also die Frage beantworten helfen, wieweit
in derartigen Fillen die einzelnen Stufen der Ionisation in die Erschei-
nung treten. Doch sind die bisherigen Ergebnisse noch nicht aus-
reichend, um die lonisation auch nur terndrer Elektrolyte dieser Art
vollig zu iibersehen, wenngleich einige Anhaltspunkte immerhin ge-
wonnen sind.

Interessant ist ferner, daBl auch die Untersuchung der Ldéslich-
keitsbeeinflussung durch Zusitze, die kein Ion mit dem Bodenkorper
gemein haben, wenigstens qualitativ dasjenige Resultat ergeben haben,
das die Lehre vom Loslichkeitsprodukte vorhersehen liBt.

So fand sich, als Thalliumchlorid auf seine Loslichkeit in Wasser
allein und in Losungen von Kaliumnitrat, Natriumacetat oder Cadmium-
sulfat untersucht wurde, daf die genannten Zusitze die Loslichkeit er-
hohen. Uber das MafB der Loslichkeitsinderung gibt die folgende

Tabelle Auskunft,

Loslichkeit von TICl in reinem Wasser (s,) und in einer m-molaren
Losung von KNO; (s;), von NaAc (s;) und von CGdSO, (s;.)

Zusatz

H] S g 5
m 1 2 3 0

0,0150 | 0,0170 | 0,0168 — 0,0161
00300 | 00179 | 00172 | 00206 | 00161
00787 | 00192 | 00185 | 00254 | 0,0161
01574 | 00212 | 00196 | 00309 | 00161

Die Ergebnisse sind in sehr einfacher Weise so zu deuten, daB
bei Gegenwart von KNO; etwas Cl'’ zur Bildung von ungespaltenem
KCl und ebenso etwas Tl zur Bildung von ungespaltenem TINO, ver-
braucht wird, so da das Ionenprodukt unter den Wert des Loslichkeits-
produktes sinkt, und infolgedessen der Bodenkorper in Lésung gehen muB,
bis das Loslichkeitsprodukt wieder erreicht ist. Analoge Reaktionen sind
mit den anderen Zusdtzen zu erwarten. Da nun die Haloidsalze des
Cadmiums bhekanntlich relativ nur wenig ionisiert sind, so mub ein Zu-
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satz eines nahezu normal ionisierten Cadmiumsalzes, wie CdSO,, einen be-
sonders groBen Verbrauch an Cl’ und dementsprechend eine besonders
merkliche Loslichkeitserhohung bewirken. Die Tabelle 1i8t erkennen, daf
diese Erwartung vollkommen erfillt wird. Cd(NO;). wiirde vermutlich
noch wirksamer sein.

Es ist nach dem Vorstehenden anzunehmen, daB schwerldsliche
Fluoride und Rhodanide in geeigneten Ferrisalzlosungen, vor allem im
Nitrat, und schwerlosliche Cyanide und Haloide in Mercurinitrat eine
auffallend grofie Lioslichkeit zeigen werden, weil das Rhodanid und das
Fluorid des dreiwertigen Eisens sowie das Cyanid und die Haloide
des zweiwertigen Quecksilbers schwache Elektrolyte sind (es darf natiir-
lich nicht zur Fillung von Mercuriverbindungen kommen, was das-
eigentliche Phinomen tritben wiirde).

Die in den vorstehend besprochenen Fillen wirksame Verminderung
des Jonenproduktes spielt nun die entscheidende Rolle bei der Los-
lichkeitserhdhung, die Basen in Ldsungen von Siduren, und Siduren in
denjenigen von Basen erfahren, sowie Salze einer Siure oder Base in
Losungen einer anderen Silure oder Base. Es handelt sich in den
ersten beiden Arten von Systemen, falls von der lésend wirkenden
Siure bzw. Base meBbare Mengen iibrig bleiben, einfach um ein Hydro-
lysengleichgewicht, wobei eines der Spaltungsprodukte als Bodenkorper
vorhanden ist. Solche Systeme gestatten die Messung der Affinitéts-
konstante des Bodenkorpers, wenn die Ionisationsverhiltnisse des Zu-
satzes bekannt sind, oder umgekehrt. Es konnen auch beide Stoffe,
Siaure wie Base, als Bodenkorper auftreten.®:¢ Solche Fille sind von
Nutzen fiir Hydrolysenmessungen an Salzen aus schwacher Siure und
schwacher Base.

Von groferer praktischer Bedeutung sind die Fille der letzige-
nannten beiden Kategorien, insbesondere diejenigen, in denen eine
stiirkere Sdure auf das schwerldsliche Salz einer schwicheren Siure
oder eine stirkere Base auf das schwerlésliche Salz einer schwicheren
Base einwirkt. Derartige Systeme sind also zweiphasige Gleichgewichte,
bei denen die Verteilung einer Base zwischen zwei Sduren oder einer
Siure zwischen zwei Basen erfolgt. Auch in diesen Fillen lif(t das
Massenwirkungsgesetz, auf gesiittigte Losungen angewandt, insbesondere
in der Form der Lehre vom Loslichkeitsprodukt, die Verhiltnisse in
einfacher Weise iibersehen. Das zeigen schon die dlteren Versuche von
W. OstwaLp iiber die Reaktion zwischen Calciumoxalat sowie Zink-
sulfid und S#iuren?o7; eine quantitative Bestitigung erbrachten die
Messungen von A. A. Novyes und D. ScawarTz!°# an Silberbenzoat in
Gegenwart verschiedener Siiuren. Hierher gehéren auch die Unter-
suchungen von St.GLIXELLI!? und von L. BRUNER und J. ZAWADZKI1%
iiber das Gleichgewicht zwischen verschiedenen Metallsulfiden und
S#éuren.

Ganz entsprechende Erscheinungen sind zu erwarten, wenn der Boden-
korper eine Siure oder Base und der Zusatz ein Neutralsalz ist. Das
bestuntersuchte Beispiel dieser Art ist das Gleichgewicht, das sich aus-

1018 R, Lowewnerz, Z. f. physik. Chem. 25, 285 (1898).
1017 3" £ prakt. Chem. [II] 79, 470 (1879); 22, 251 (1880); 23, 517 (1880).
118 7 f, physik. Chem. 27, 279 (1898),
109 7 f anorg. Chem. 53, 297 (1907).
1020 7 f anorg. Chem, 65, 136 (1910).
mi
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bildet, wenn Ammoniumsalze auf Magnesiumhydroxyd einwirken. Hier
fand M. Lovent2t dafl der nach dem Reaktionsschema

Mg (OH), == Mg* + 20H'
2 0H' + 2NH", = 2NH,0H

zu erwartende gesetzmiflige Zusammenhang zwischen gelostem Mag-
nesiumhydroxyd, Ammoniumsalzkonzentration und Ammoniakkonzen-
tration in der Tat vorhanden ist.

Kurz erwihnt sei, dal auch dann, wenn ein Gas als Sdurebildner
auftritt, seine Loslichkeit durch die Gegenwart von Neutralsalzen fremder
Siduren erhoéht werden muBl. Das fand J. Sanpi92? bestitigt, der (auf
‘Vorschlag von W. NERNsT) die Messung der Loslichkeit von CO. in
Hypochloritlosungen dazu benutzte, um aus der heobachteten Loslich-
keitserhchung gegeniiber reinem Wasser und der (scheinbaren) Affini-
titskonstante der Kohlensiure die Stirke der unterchlorigen Séure zu
bestimmen.

Auf die Verhiiltnisse, die bei gleichzeitiger Anwesenheit einer festen
und einer gasformigen Phase auftreten, wird im nichsten Kapitel bei
der Frage nach den Bedingungen der Auflésung von Sulfiden und von
Carbonaten in Sduren unter Gasentwicklung noch einzugehen sein.

Endlich moge noch darauf hingewiesen werden, dafl die Messungen
der Loslichkeitsbeeinflussung fast allgemein kleine Abweichungen vom
berechneten Werte erkennen lassen, die deutlich auBerhalb der Ver-
suchsfehler liegen. Es scheint sich dabei um gegenseitige Beeinflus-
sungen der Konzentrationen der ungespaltenen Anteile unter sich und
mit den Ionen zu handeln, die in der gewohnlichen Form des auf die
Ionisationsphiinomene angewandten Massenwirkungsgesetzes keinen Aus-
druck finden. Hiermit hingt es wohl zusammen, dafl die gegen diese
Abweichungen besonders empfindliche Beziehungs,: (1 —vy,)=s-(1—7),
die aus den Gleichungen von Kapitel 463 gleichfalls hervorgeht, nur
sehr unvollkommen zuftrift.

465. Einige praktische Anwendungen der Lehre vom Lislich-
keitsprodukt. Da die analytische Chemie zur Trennung der Stoffe in
allerweitestem Umfange die Bildung und Auflésung schwerloslicher Elek-
trolyte benutzt, so liegt gerade auf diesem Gebiete die Mehrzahl der
Anwendungen, welche die Praxis — neuerdings in bewulter Weise, vor
Aufstellung der Ionentheorie auf Grund der Einzelerfahrung und des
»chemischen Gefiihls* -— von der Lehre vom Loslichkeitsprodukte
macht. In meisterhafter Weise hat W. OstwaLDp hier die wissenschaft-
lichen Grundlagen (in seinem gleichbetitelten Buche) fiir eine Reihe
von niitzlichen und wichtigen Mafnahmen gegeben, deren man sich bei
der Analyse von alters her bedient.

In erster Linie ist hier die Frage zu nennen, welche Bedeutung ein
UberschuB des Fillungsmittels auf die ,,Vollstindigkeit"* einer Fillungs-
reaktion besitzt. Thre Beantwortung ist nach der Lehre vom Ldslich-
keitsprodukte iiberaus einfach. Nehmen wir als Beispiel die Bestimmung
des Silbers als Silberchlorid, so ergeben sich die hierbei zu beobach-

w2 7, f. anorg. Chem. 11, 404 (1896).
1022 7 f physik. Chem. 48, 610 (1904).
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tenden Erscheinungen, und zwar in quantitativ berechenbarer Weise, aus
der Tatsache, daB dieser Stoff nicht etwa ,unldslich ist (wie man
friiher, als die Kenntnis der Loslichkeit schwerldslicher Stoffe noch recht
liickenhaft war, wohl sagte), sondern eine ganz bestimmte, gar nicht
einmal allzu kleine Loslichkeit besitzt; sie betrigt bei 25° in Normali-
titen 1,3-10° (aus dem Leitvermogen), d. h. es losen sich
immerhin fast 2 mg des Salzes in 1 Liter reinen Wassers. Mit-
hin wiirden merkliche Verluste eintreten kénnen, wenn man einen
Niederschlag von Chlorsilber anhaltend mit reinem Wasser auswiische,
ganz abgesehen davon, daB frischgefillte Niederschlige wegen ihrer ge-
ringeren KorngroBe noch weit hohere Lioslichkeiten zeigen konnen (vgl.
S. 381). Man kann nun solchen Verlusten sehr wirksam dadurch vor-
beugen, daB man dem Waschwasser etwas Salzsiure zufligt. Wie wenig
davon dazu gehért, um die Loslichkeit des Silberchlorids schon auf
105 des fiir reines Wasser geltenden Wertes herabzudriicken, d. h.
auf einen Betrag, der in den sonstigen Versuchsfehlern vollkommen ver-
schwindet, selbst wenn man 1 1 Waschflissigkeit anwenden wollte, er-
gibt eine einfache Rechnung.

Das Loslichkeitsprodukt des Silberchlorids ist, da man ein Neu-
tralsalz seiner Art in dieser Verdiinnung als vollig gespalten ansehen
darf, d. h. ohne merklichen Fehler y=1 setzen kann,

L—1yes?=g?=17-10"1°,

In jeder Losung mit AgCl als Bodenkorper mufl also [Ag7]-[Cl] diesen

Wert haben. Demnach geniigt ein Gehalt des Waschwassers an HCI, der
einer Normalitit von

1,710 _

0,01+ 1,3+1075% 1,3-107°

entspricht, d. h. eine nur wenig mehr als 10100 n-Salzsdure dazu, um die

Lioslichkeit des Niederschlages auf 10o des Wertes fiir reines Wasser
herabzudriicken.

Analog wiirde im Falle der Bestimmung von Cl’ als AgCl ein Zu-
satz von Silbernitrat zum Waschwasser wirken; doch ist dieser natiir-
lich fiir die Praxis unbrauchbar, weil sich das Silbernitrat nicht, wie
die Salzsiure, bei der Weiterbehandlung des Niederschlages restlos ver-
fliichtigt. In diesem Falle hilft man sich, da der Niederschlag doch
silbernitratfrei gemacht werden mufl, durch mdoglichst sparsames
Waschen und setzt dem Waschwasser etwas Salpetersiure zu, was die
Verluste (aus unbekanntem Grunde — vielleicht infolge der Verhinderung
einer kolloiden Auflosung) ebenfalls veringert, wenn auch nicht so
wirksam.

Ahnliche Mafnahmen werden nun iiberall getroffen, wo es die Um-
stéinde gestatten. So wischt man viele Hydroxyde mit Ammoniakwasser,
Sulfate mit verdiinnter Schwefelsiure (natiirlich auBler im Falle der
Schwefelsiiurebestimmung selbst!), Oxalate mit Ammoniumoxalat (mit
entsprechender Ausnahme) aus. Besonders geboten ist dieses Verfahren
in dem Falle, dall der als Analysenform benutzte Stoff an sich eine
etwas grofere Loslichkeit besitzt, wie z. B. das Bleisulfat.

DaB man bei der Fillung selbst ebenfalls, soweit das nicht aus
sonstigen Griinden (Adsorption, Komplexbildung [s. nichstes Kapitel])
unzulidssig erscheint, einen grofleren Uberschufl des Fillungsmittels an-
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wendet, um die Fillung recht quantitativ zu machen, ist geniigend be-
kannt und bedarf nach dem Vorhergegangenen keiner Erklirung mehr.

Nach den soeben besprochenen Erorterungen ist es auch verstind-
lich, dal bei der Titration des Silbers nach dem bekannten ausgezeich-
neten Verfahren von Gav-Lussac-MULDER als Endpunkt derjenige Zu-
stand der Mutterlauge genommen werden mub, in dem sie sowohl mit
Chlornatrium als auch mit einer gleichen Menge Silbernitrat eine gleich
starke Tritbung gibt: es ist das der Zustand, in dem das zu titrierende
Silbersalz und das als Titriermittel benutzte Chlornatrium einander
genau dquivalent sind.102

Von besonderer Wichtigkeit fiir die analytische Chemie sind bekannt-
lich die Loslichkeitsverhiltnisse der Schwermetallsulfide. Diese bilden zwei
Gruppen. Die eine wird durch Schwefelwasserstoff aus mineralsaurer Lésung
gefillt, wihrend die andere unter diesen Umstiinden nicht ausfillt, sondern
eine Abstumpfung der starken Mineralsiure durch ausreichenden Zusatz
von Acetat verlangt bzw., was fiir die qualitative Trennung vor allem
in Betracht kommt, aus nicht sauren Losungen durch Ammonium- oder
Alkalisulfid niedergeschlagen werden kann. Ersteres sind die am schwersten
loslichen Sulfide; sie haben ein so kleines Loslichkeitsprodukt, daf
selbst die minimale S”-Konzentration, die in saurer Losung von Schwefel-
wasserstoff herrscht, zur Uberschreitung des Lislichkeitsproduktes aus-
reicht. Unter den Bedingungen der analytischen Praxis erfolgt dabei
praktisch quantitative Ausfillung; doch 14Bt sich bei den loslichsten Ver-
tretern dieser Gruppe die Einstellung des (sich stets ausbildenden) Gleich-
gewichtes messend verfolgen.o2* Die Sulfide der zweiten Gruppe
verlangen dagegen, wenn ihr Loslichkeitsprodukt iiberschritten werden
soll, so hohe S”-Konzentrationen, daB diese von dem (namentlich in der
zweiten Stufe) so iiberaus schwach sauren Schwefelwasserstoff selbst
nicht geliefert werden konnen, und man mithin dessen stark ionisierte
Neutralsalze anwenden muB.

Die Umkehrung des Fillungsvorganges haben wir bei der Einwir-
kung der Sduren auf die fertig gebildeten Sulfide vor uns. So ist es
denn klar, daB sich nur diejenigen Sulfide in verdiinnten Mineralsiuren
unter Entwicklung gasférmigen Schwefelwasserstoffs auflésen kénnen,
die von diesem Reagens aus derselben sauren Losung nicht ausgefillt
werden. Als Ausnahme galten bisher die Sulfide von Nickel und Kobalt,
die zwar durch H,S in saurer Losung nicht gefilit werden, wenn aber
(mit loslichen Sulfiden) einmal ausgefiillt, sich in Siure derselben Kon-
zentration nicht wieder auflosen. Jedoch hat sich neuerdings gezeigtios,
daB hier kein Widerspruch gegen die allgemeine Regel vorliegt; denn
es konnte nachgewiesen werden, daf das in Siuren schwerlosliche Sul-
fid nicht mehr identisch ist mit derjenigen Substanz, die nur mit
Sulfiden, nicht aber mit Schwefelwasserstoff ausfillt; die letztere ist in
Eerdﬁnnter, starker Mineralsidure leichtloslich, zeigt also normales Ver-

alten.

Auch die Fillung der Carbonate durch CO, und ihre Aufldsung unter
Entwicklung dieses Gases in Siuren gehorchen dem gleichen Gesetze, wie
die Erscheinungen bei den Sulfiden. Darum kann nur ein so schwerldsliches

023z, Horrsema, Z. f, physik. Chem. 20, 272 (1896).
1024 [, Bruner und J. Zawapzkr, Z. f. anorg. Chem. 65, 136 (1910).
1025 A, Trien und H. Gesswer, Z. f. anorg. Chem. 86, 1 (1914).
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Carbonat, wie das Bleicarbonat, in merklich sauren Losungen als -Boden-
korper existieren; das zeigt sich darin, daB aus einer Essigsiure enthal-
tenden Acetatlosung, in der die Essigsiure durch das Acetat in ihrer Spal-
tung geniigend beeintrichtigt ist, PbhCO, durch CO, gefillt wird. Dement-
sprechend verhilt sich auch PbCO, bei der Auflosung in Essigsiure.
Bei den andern Carbonaten darf die saure Reaktion der Losung nur viel
weniger stark sein, wenn vollige Auflésung unterbleiben soll. So
kann man ihnliche Losungsgleichgewichte mit CaCO, u. dgl beob-
achten. wenn man eine diesen Stoff als Bodenkorper enthaltende Losung
mit CO, siittigt: das entstehende Calciumbicarbonat driingt die Spaltung
der Kohlensiure zuriick, und es ergibt sich eine beschriinkte Léslich-
keit des Bodenkérpers. Es versteht sich, daB Anwesenheit anderer Bi-
carbonate die losende Wirkung der wisserigen Kohlensdure herabsetzen
mul.

In dasselbe Kapitel gehort die Tatsache, daf sich schwerlosliche
Salze starker Siuren, wie AgCl, in anderen starken Sduren nicht wesent-
lich leichter losen als in reinem Wasser (vgl. das analoge Verhalten von
TICl gegen KNO, S. 1038). Salze schwicherer Siuren lassen jedoch
einen solchen Einflu erkennen. So ist BaSO, in Salzsiure entschieden
léslicher als Wasser: in noch hoherem Grade trifft das aul schwer-
losliche Oxalate (die schon oben erwihnt wurden) zu. In diesen
Fillen ist die (schwiichere) zweite Spaltungsstufe der S#ure, von der
sich das schwerlosliche Salz ableitet, maBgebend. Anderseits ist z. B.
Calciumoxalat in verdiinnter Essigsiure natiirlich nur sehr wenig 15s-
lich, wenig mehr als in reinem Wasser, eine in der analytischen Praxis
gleichfalls benuntzte Tatsache. Sehr schwach ist die Phosphorsiure in
der dritten, schwach aber auch noth in der zweiten Stufe; daher werden
schwerlosliche Phosphate selbst von schwicheren Siuren leicht ge-
l6st (die primiren Phosphate sind auch in Wasser leichter 1oslich). Eine
Ausnahme bildet das auch in verdiinnten Mineralsiiuren schwerldsliche
Wismutphosphat, das demnach eine auBerordentlich geringe Loslichkeit
in reinem Wasser besitzen mub.

Die Fillung von Magnesiumhydroxyd aus Magnesiumsalzldsungen
mit Ammoniak ist stets unvollstindig, wie nach den Ausfiihrungen von
S. 1040 verstindlich ist. In Gegenwart einer geniigenden Konzentration
von Ammoniumsalz unterbleibt die Fillung aber tiberhaupt, da wegen
der Zuriickdringung der Tonenspaltung des NH,OH durch das fber-
schiissige Ton NH, das Loslichkeitsprodukt des Mg(OH). nicht mehr er-
reicht wird. In einer solchen Losung kann sich also unter Umstinden
umgekehrt Magnesiumhydroxyd auflosen. Daf bei den Gleichgewichten
zwischen Magnesiumhydroxyd und den genannten Losungen das Alter
des Bodenkorpers eine Rolle spieltios, ist begreiflich, da ja, wie be-
kannt, die KorngréBe fester Stoffe in Berithrung mit der gesittigten
Losung abnimmt und damit auch' die Loslichkeit. Letztere ist aber doch
fiir die Lage des Gleichgewichtes mitbestimmend.

SchlieBlich sei auch noch auf die Erscheinung aufmerksam gemacht,
daB sich manche Stoffe, deren Bildung an sich méglich wiire, die auch
sum Teil in wasserfreiem Zustande bekannt sind, mit Hilfe wisseriger
Losungen nicht darstellen lassen bzw. durch Wasser zerlegt werden.
Hierher gehort die Nichtfillbarkeit der Sulfide von Aluminium und Chrom

102 |, P, Treapwitt, Z. f. anorg. Chem. 37, 326 (1903).
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durch Alkalisulfide. An ihrer Stelle erscheinen bekanntlich im Gange
der analytischen Trennung die Hydroxyde. Das riihrt daher, daB hier
das Loslichkeitsprodukt des Hydroxyds, das viel kleiner ist als das des
Sulfids, in der merklich alkalisch reagierenden Fliissigkeit lingst tiber-
schritten ist, ehe an eine Erreichung desjenigen des Sulfids nur im
entferntesten zu denken ist. Ja sogar in reinem Wasser wird das Los-
lichkeitsprodukt der Hydroxyde noch erreicht, wenn man die Sulfide
in dieses einbringt. Hier ist die Schwiche der Siure (H:S) der Ausfil-
lung der Hydroxyde giinstig; denn Salze aus schwachen Basen und
schwachen Siuren zeigen hohere Hydrolysengrade als die Salze der-
selben Basen mit stirkeren Siuren. Als” Analogon stellt sich der Fall
der Ausfillung der entsprechenden Hydroxyde an Stelle der Carbonate
dar, der auch fiir das dreiwertige Eisen zutrifit. Auch die vielfach zu
beobachtende Fillung von , basischen Salzen“ (wohl Gemischen oder
festen Losungen) an Stelle der Hydroxyde oder der Neutralsalze fillt
in die soeben behandelte Gruppe von Erscheinungen.

Es ist hier nicht der Ort, auf die mannigfache Anwendbarkeit der
Lehre vom Loslichkeitsprodukte auf Beobachtungen in der priparativen
Praxis einzugehen. Ganz kurz sei nur auf den Vorgang der Her-
stellung der Atzalkalien aus den Carbonaten wmit Hilfe von Atz
kalk aufmerksam gemacht. Hier haben wir die Verteilung einer Siure
zwischen zwei Basen, und die weitgehende Verschiebung des Gleich-
gewichtes zugunsten der Bindung der Kohlensiure an den Kalk wird
nur ermdoglicht durch die Schwerldslichkeit des Calciumcarbonats.

Ahnliche Uberlegungen gelten fiir die schon oben (S. 721) be-
sprochenen Gleichgewichte, in denen die Sulfate und Carbonate der Erd-
alkalien als Bodenkdrper eine Rolle spielen. Auch auf sie kann man
die Lehre vom Léslichkeitsprodukt anwenden.

Eine interessante Nutzanwendung der gleichen Grundsitze stellt
die verbliiffend einfache Methode zur Gewinnung praktisch carbonatfreier
Natronlauge>” dar, die auf der Loslichkeitserniedrigung von Natrium-
carbonat durch den hohen Na'-Gehalt hochkonzentrierter Atznatronlgsung
beruht.

466. Abnornie Losungsphinomene. Komplexe Ionen. Im Hin-
blick auf die Bestitigung der aus dem Massenwirkungsgesetze gezogenen
Folgerungen durch eine so iiberaus groBe Zahl von Beobachtungen an
Loésungsgleichgewichten gewinnen diejenigen Erscheinungen besonderes
Interesse, die eine Ausnahme von den soeben erirterten Gesetzmiifig-
keiten zu bilden scheinen.

Wenn man z. B. zu einer Cuprisalzlosung ein wenig Ammoniakwasser
figt, erhélt man einen Niederschlag, der ein »basisches Salz* dar-
stellt, dessen Verhalten man aber, weil wir hier eine Fillung durch
Hydroxylion vor uns haben, von demselben Gesichtspunkte aus betrachten
kann, als sei er einfach ein Hydroxyd. Bei Vermehrung des Ammoniak-
zusatzes vermehrt sich zunichst auch die Menge des Bodenkorpers, und
man sollte erwarten, daB nach Erreichung der Aquivalenz des Fillungs-
mittels mit dem zu fillenden Stoffe, fihnlich wie bei der Titration des
Silbers nach MULDER, ein UberschuB des Fillungsmittels nur noch weiter

127 Nach W. Ramsay, vgl. P. Mysrier und R. Asgce, Z. f. physik, Chem. 57, 516 (1907). ~
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I6slichkeitsvermindernd auf den Bodenkorper einwirken konnte; denn
dessen lonenspaltung muf ja durch die OH-lonen des Ammoniakwassers
zuriickgedringt werden. In der Tat findet man das erwartete Verhalten,
falls die Fillung mit Alkalilauge ausgefiihrt wird. Bei Anwendung von
Ammoniak aber bietet sich ein hdchst merkwiirdiges, unerwartetes Phi-
nomen dar: ein UberschuB von Ammoniak wirkt 16send auf den Boden-
korper, und es geniigt relativ wenig Ammoniak, um das Kupferhydroxyd
(bzw. basische Salz) vollig in Losung zu bringen. Die abnorme Natur
dieses Vorganges ist jedoch schon &ublerlich zu erkennen; denn die
Losung besitzt eine tiefblaue Farbe, die ganz anderer Art ist als die
einer Cuprisalzlosung, -und sich von dieser auch durch ihre ungleich
grofere Intensitit bei gleichem Kupfergehalte unterscheidet. Es kann
sich also keinesfalls darum handeln, dal der Niederschlag etwa
unter Bildung von Cupriion, Cu”, in Losung gegangen wire; im
Gegenteil, die Losung erweist sich als auffillig arm an Cupriion.
Es bleiben nidmlich gewisse typische Fallungsreaktionen, die alle
gewohnlichen Cuprisalzlésungen geben, aus. So fillen Carbonate kein
(basisches) Carbonat, Phosphate kein Phosphat, losliche Ferrocyanide
kein Ferrocyanid usw., falls der Ammoniakiiberschull geniigend grof
ist. Die Loslichkeitsprodukte aller dieser Stoffe werden mithin bei
der Beimischung der genannten Reagenzien nicht iiberschrittén. Daf
die alkalische Reaktion der Ldsung nicht ausreicht, um das Los-
lichkeitsprodukt des Hydroxyds zu iiberschreiten, geht ja aus der rest-
losen Auflésung des Bodenkorpers hervor; aber auch ein Zusalz von
Alkalihydroxyd vermag eine solche Fillung nicht mehr zu bewirken.
DaB jedoch das Ion Cu” aus der Losung nicht vollig verschwunden ist,
sondern nur eine erhebliche Verminderung seiner Konzentration erfahren
hat, beweist anderseits die Tatsache, dal man aus der tiefblauen Ldsung
durch Schwefelwasserstoff (bzw. Alkalisulfid) CuS, und zwar praktisch
quantitativ, ausfillen kann. Das Lislichkeitsprodukt dieses Salzes wird
also bei der genannten Reaktion wegen seiner auflerordentlichen Klein-
heit noch tberschritten.

Es entsteht nun die Frage, wie das geschilderte Phéinomen zu
deuten ist, und da zeigt sich denn durch die Erfahrung die Annahme
bestitigt, daB das Cupriion durch das freie NH; der Ammoniaklosung
,weggefangen“ wird, und zwar unter Bildung des ,komplexen® lons
Cu(NH;),". Die Reaktion zwischen Cupriion und Ammoniak entspricht
mithin dem Schema

Cu + 4 NH, = Cu (NH)," .

Hiernach besteht zwischen den Konzentrationen der Reaktions-
teilnehmer die Beziehung

[Ca®H)) _ g
(Cu]- [NHJ¢
oder umgeformt:
i [Cu (NH,), ]
[Co] = " muy
d. h. es ist die Konzentration des Cupriions, [Cu”], der Konzen-
tration des gelosten Komplexes, [Cu(NH,),”], — die man mit Riick-

sicht auf die hier sehr geringe Cu’-Konzentration praktisch gleich
der Gesamtkonzentration der in Losung vorhandenen Kupferverbindungen
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setzen darf — direkt und der vierten Potenz der Konzentration des
nicht zur Bildung des Komplexes verbrauchten Ammoniaks umgekehrt
proportional. So erklirt sich denn die Beobachtung, daB bei geringen
Ammoniakiiberschiissen manche Fillungsreaktionen, wie die Ferrocyanid-
fillung, noch eintreten, falls die Gesamtkupferkonzentration geniigend grof
ist, daBl aber auch sie ausbleiben, wenn ein angemessen hoher Ammoniak-
itberschufl angewandt wird. In letzterem Falle erweist sich also die
Losung als ,,noch stirker komplex* als bei geringerem Uberschusse des
,,Komplexbildners NH;. In welcher Weise die ,lonenarmut’ einer
Losung bei gegebener Komplexkonzeniration mit der Konzentration des
Komplexbildners zusammenhingt, dafiir ist maBgebend der Zahlenwert der
Konstante K in obiger Gleichung, die den Namen Komplexkonstante1o
fithrt. Uber die Ermittelung ihres Wertes, die auf elektromotorischem
Wege erfolgt, wird an passender Stelle, d. h. im zehnten Buche, noch
zu reden sein. Diese Grofle ist fiir die Charakterisierung und das Ver-
halten eines Komplexions von derselben grundlegenden Bedeutung, wie
die Affinitdtskonstante der Elektrolyte. Je grofler die Komplexkonstante,
desto geringer ist unter sonst gleichen Verhiltnissen die Konzentration
der ,Einzelionen' (hier des Ions Cu’’), und desto kleiner auch die einer
bestimmten Konzentration der letzteren entsprechende Konzentration
der anderen Komponente des Komplexions, die in unserem Falle, weil
kein Elektrolyt, als , Neutralteil des Komplexes hezeichnet werden kann.
Wir werden sehen, daf man auch in den iibrigen Fillen jedes kom-
plexe Ion als aus einem Einzelion und einem Neutralteil aufgebaut be-
trachten kann.102

Die Entstehung von komplexen Ionen ist nun die Ursache aller der-
jenigen als abnorm anzusehenden Losungsphiinomene, die sich nicht
durch die f{frither erorterte Loslichkeitsbeeinflussung erkliren lassen.
Einige der bekanntesten Fille mogen hier noch Erwihnung finden.

Am verbreitesten ist die Fihigkeit zur Komplexbildung bei den
Anionen. Sie zeigt sich vor allem bei den Halogenionen, und zwar in
verschiedenem Grade, in der Reihe CI"— Br”— J" ansteigend. Auch das
Rhodanion, CN&’, ist dadurch ausgezeichnet, in hervorragendstem Mafe
aber das Cyanion, CN’. Es ist der stirkste aller bekannten Komplex-
bildner. Die Komplexe entstehen in den eben genannten Fillen durch
Zusammentritt mit den entsprechenden Metallverbindungen, also ein
silberhaltiger Cyankomplex z. B. durch die Reaktion

AgCN + CN’ 22 Ag (CN), .

Wir haben hier also ein komplexes Anion, wiihrend der Cupri-
ammoniakkomplex ein komplexes Kation ist.

Man kann die Bildung des Silbercyankomplexes auch durch das
Schema ‘

Ag 4+ 2CN' 2 Ag(CN),

ausdriicken. Welche Form man wiihlt, ist ohne grundsiitzliche Bedeu-
tung. Die zweite Darstellungsweise bietet den Vorteil, daB man dann
aus der Komplexkonstante, die natiirlich von der nach dem ersten
Schema berechneten verschieden ist, gleichzeitig die Konzentration des
Silberions in einer Losung bekannter Zusammensetzung an Komplex und

1028 (3, BopLixpeR und O. Stomreeck, Z. f. anorg. Chem. 31, 475 (1902),
102 R, Asree und G. Boouinper, Z. f. anorg. Chem. 20, 471 (1899).
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CN’ berechnen kann. [Ag’] ist ja aber maBgebend fiir die Moglichkeit
oder Unmdoglichkeit analytischer Reaktionen in derartigen Loésungen.

Die Bildung des Silbercyankomplexes ist die Ursache der bekannten
Erscheinung, daB sich Silbercyanid in iiberschiissigem Cyankalium unter
Entstehung von Kaliumsilbercyanid auflost (das frither, jedoch mit Un-
recht, als , Doppelsalz’ aufgefaBt und als KCN - AgCN formuliert wurde).
Diese Losung gibt, wenn auch nur wenig CN’ im Uberschuf} enthaltend,
keine der bekannten Fiilllungsreaktionen aufler der Sulfidfillung mit 16s-
lichen Sulfiden. Stiirkere CN-Uberschiisse erniedrigen die Ag'-Konzen-
tration noch weiter und bewirken, daf nunmehr die genannte Fillung mit
gewoOhnlicher Schwefelammoniumlésung ebenfalls ausbleibt, und ein schon
vorhandener Niederschlag von Ag.S sich wieder auflost. Gesidttigte
Na,S-Losung bringt jedoch erneute Fillung hervor, und es bildet sich,
wenn iiberhaupt noch eine Fillung erfolgt, ein Losungsgleichgewicht mit
dem neuen Bodenkorper Ag.S aus.

Auf den eben dargelegten Beziehungen beruht auch die Loslichkeit
der etwas weniger schwerloslichen Silbersalze, wie AgJ, AgBr, AgCl, in
Cyankaliumlésungen.

Es seien noch einige andere bekanntere Komplexreaktionen hier ver-
zeichnet.

Silberchlorid 16st sich leicht in rauchender Salzsiiure, namentlich in
der Wirme (wihrend verdiinnte Salzsiure bekanntlich die Loslichkeit ver-
ringert): es bildet sich der Komplex AgCly. Analoge Komplexe bilden
AgBr und AgJ mit den entsprechenden Amnionen.

Ebenso bildet das Ion S,0,” einen sehr ionenarmen Silberkomplex,
was die Loslichkeit von AgCl und AgBr in Thiosulfaten erklirt. Die
Ferrocyanide enthalten den Komplex Fe(CN); und bilden das Ion Fe(CN),"”
[durch Addition von 4CN’ an Fe(CN). entstanden], die Ferricyanide das
Ion Fe(CN)y”” [aus 3CN’ und Fe(CN);]; in beiden Fillen ist der Eisen-
gehalt durch keines der iiblichen Reagenzien auf Fe™ bzw. Fe™ nachzu-
weisen, d. h. die Komplexkonstante ist offenbar auBerordentlich groB.

Auch die Ionen des Kupfers bilden Cyankomplexe, wie iiberhaupt
fast alle Schwermetallionen. Beim Cupriion zeigt sich die groBe Ionen-
armut dieses Komplexes darin, daB eine tiefblaue Cupriammoniumsalz-
losung durch Zusatz von KCN entfirbt wird, ein Zeichen dafiir, daB
das Cu” so weit ,weggefangen* wird, dab das so stark firbende, blaue
Komplexion nur in einer fiir das Auge nicht mehr erkennbaren Gleich-
gewichtskonzentration zuriickbleibt. Auf diese Verhiltnisse griindet sich
die bekannte analytische Trennungsmethode des Kupfers vom Cadmium
(nach L1EBIG).

Auch die Bildung des Silbercvankomplexes wird analytisch benutzt,
und zwar in der MaBanalyse (LiEBiG'sche Silbertitration).

Sehr energische Komplexbildung gibt auch HglJ, mit 2J’: Produkt
Hgl,”. Diese Reaktion erklirt die auffallende Erscheinung, daB Queck-
silbersulfid, das sich doch in starken Mineralsiuren und sogar unter der
oxydierenden Wirkung der reinen Salpetersiure nicht merklich 18st, von
konzentrierter Salzsiure ganz leicht unter Aufbrausen (H,S) gelost wird,
wenn man Jodkalium zufiigt; in einer solchen Mischung lést sich selbst
die kristallisierte Substanz (Zinnober) etwa so rasch wie kompaktes
Schwefeleisen in verdiinnter Salzsiiure.

Die Komplexbildung ist wohl auch die Hauptursache der Uberlegen-
heit der Wirkung des Konigswassers gegeniiber derjenigen der reinen
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Salpetersiure, deren Oxydationskraft doch héher zu bewerten ist als
die des Chlors. Diese Verhiltnisse spielen auch bei der Auflosung von
Metallen in Séuren eine (hier nicht niher zu erorternde) Rolle.

Als komplex kann man ferner die Anionen auffassen, die bei der
Einwirkung von S§” bzw. S;” auf Sulfosalzbildner (Sb,S, usw.) ent-
stehen.

Die meisten Komplexionen sind Anionen. Von den komplexen Kationen
enthalten die meisten Ammoniak als Neutralteil. Der vom Cupriion
abgeleitete Komplex war oben schon genannt worden; andere Komplexe
dieser Art bildet NH; mit Ag’, Zn~, Cd", Niv, Co”, auch Al', In", TI".
Besonders erwihnenswert ist ein eigenartiger Komplex, der durch Ad-
dition von Silberion an Silberjodid entsteht: [Ag;J]", d. h. ein Ion, in dem
ein Halogenatom mit zur Kathode wandert.

Die Zahl der Beispiele, die sich noch vermehren lieBe, moge damit.
abgebrochen werden.

Die Auflésung von Oxyden oder Hydroxyden unter Entstehung von
komplexen Anionen kann die Erscheinung im Gefolge haben, daB die
Losung, wenn sie vorher neutral war, im Gleichgewichte alkalisch rea-
giert (Beispiel: Auflosung von HgO in KJ) oder doch stirker alkalische
Reaktion zeigt, als zu Anfang (Beispiel: Auflosung von Cu(OH), in NH;-
Wasser). In letzterem Falle kann man sagen, daf sich aus einer schwachen
Base durch Addition von NH; an ein Ion (Cu™) eine stiirkere Base ge-
bildet hat:

4 NH, - Cu(OH), — Cu (NHy), (OH), ;

doch kommt es hier sehr wesentlich auch auf die Loslichkeiten der
beiden Basen an, da die OH-Konzentration einer solchen Losung auBer
von der Stirke auch von der Loslichkeit der Base abhingt.

Die Messung der Loslichkeit in komplexbildenden Fliissigkeiten stellt
auch eine Methode zur Bestimmung der Loslichkeit in reinem Wasser
dar, wenn man die Komplexkonstante kennt. So gilt z. B. fiir den Silber-
ammoniakkomplex die Gleichung:

MMy
[Ag'] - [NH,]J* t
dann muf, falls AgCl als Bodenkdrper mit der Losung im Gleichgewichte
steht, und seine Loslichkeit in der Ammoniaklgsung S ist (wobei S
grol sein moge gegeniiber der Loslichkeit in reinem Wasser, s), zugleich
_ S = [Ag(NH,)] = CI
sein.
Da nun in Gegenwart festen Chlorsilbers
[Ag']-[Cl]=s*=L=1,7+ 1071° (bei 259

ist, folgt weiterhin
K.s?.[NH,]? K. s?.[NH,]?
S (=[Ag(NHy),]) =K - [Ag']« [NH,]* = 'S[ci[j'_'s']' = _S—é[ L

[NH;] ergibt sich aber aus der urspriinglich angewandten NH,;-Konzen-
tration [NH;], und dem Werte der Ldslichkeit S zu

[NH,] = [NH,J, — S, _
und darum resultiert

=" s 1
SE=K-s%. ([NHJ]U_ 8)2 oder s = m_b— * \/.Ti- .
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Anderseits ist natiirlich K berechenbar, wenn s bekannt ist, und

schlieBlich miissen sich die Werte von S ceteris paribus bei verschie-

denen schwerlgslichen Silbersalzen so verhalten, wie die Werte von s;
denn wir haben:

2 2

K _— __S.;L.— — __z._iz’l._.

s," « [NHg]* s Hy)*

d. h.
—;“;’ = %? ([NH;] = const.) .

Auf dieser Grundlage 1a8t sich mit Hilfe der Loslichkeit eines Salzes
in einem Komplexbildner diejenige eines andern mit demselben komplex-
bildenden Ion bestimmen, 1030

Wir haben auch hier gewissermalen das Prinzip der ,kiinstlichen
VergroBerung des zu messenden Wertes* vor uns, dem wir bei der
Anwendung der Verteilungsgleichgewichte in zwei fliissigen Phasen und der
Loslichkeitsgleichgewichte zur Bestimmung von Affinititskonstanten be-
gegnet waren.

Mit gleichem Nutzen liBt sich das genannte Prinzip iibrigens auch
zuar Messung der Loslichkeit geeigneter schwerldslicher Salze (z. B.
Sulfide) anwenden, indem man die Loslichkeit in verdiinnter Siure
untersucht.

Zum Schlusse mogen noch die Selbstkomplexe kurz erwiihnt
sein. Man versteht darunter Komplexionen, die sich in Liosungen
reiner Salze bilden, indem sich das eine Ion an ungespaltenes Salz als
Neutralteil addiert. Sie spielen offenbar eine wichtige Rolle bei der
auffallenden Schwiiche gewisser Elektrolyte, wie CdJ, HgCl, usw. Die
Annahme von Komplexen der Zusammensetzung CdJ/ wire z. B. ge-
eignet, die merkwiirdige, von W. HirTorr!%! entdeckte Tatsache zu er-
kliren, daf sich bei der Elektrolyse konzentrierter Jodcadmiumlésungen
im Anodenraume anstatt einer Verarmung ein Gewinn an Salz heraus-
stellt, die Uberfiihrungszahl des Cadmiumions also negativ wird.

Derartige Selbstkomplexe sind, wenn auch in niederem Grade, weit
verbreitet, wie z. B. gewisse Erscheinungen, insbesondere auch Farb-
erscheinungen, in manchen Salzlosungen (Cu-Salze, Co-Salze) vermuten
lassen.

Ionengleichgewichte in nichtwisserigen L&sungsmitteln.

467. Die wichtigsten Beziehungen zwischen der Ionisation von
Elektrolyten und den Eigenschaften der Lisungsmittel. Wenn auch
die Ionentheorie ihre Hauptbedeutung stets fiir die Erkenntnis des Zu-
standes der Stoffe in dem verbreitetsten und wichtigsten Losungsmittel,
dem Wasser, behalten wird, so ist doch von betrichtlichem Interesse
die Frage, durch welche Umstinde die Ionisation von Elektrolyten in
anderen Losungsmitteln geregelt wird. Noch bis vor kurzer Zeit waren
in dieser Hinsicht zwar viele Einzeltatsachen bekanntt®s2, aber kaum

193 3, Boprinper, und R. Firrie, Z. f. physik. Chem. 39, 605 (1902).

1081 OstwaLps Klassiker, Nr., 23, S. 99.

1032 Finen dankenswerten Uberblick iiber die ilteren Untersuchungen gibt die Mono-
graphie von G. Carrara, Elektrochemie der nichtwiisserigen Losungen (Enke, Stuttgart, 1908,
Sammlung chem. und chem.-techn. Vortr.,, Bd. 12). Wie weniy zuireffend inshesondere die
bisherigen Ansichten f{iber die Ionisationsverhiltnisse in manchen Salzschmelzen sind, zeigt
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etwas, was geeignet gewesen wire, einen wirklich klaren Einblick in
diese Dinge zu gestatten.

P. WaLpEN gebiihrt das Verdienst, in planmifiiger Weise den vor-
handenen Ansiitzen zur Erforschung des genannten Gebietes (vgl. die
Ausfiithrungen auf 3. 135 iiber den Zusammenhang zwischen Ionisation
und Dielektrizititskonstante) zur Entwicklung verholfen zu haben. Er
untersuchte in einer grofen Reihe grundlegender Arbeiten19s, in welcher
Weise sich die Eigenschaften der Losungsmittel im Ionengleichgewichte
desselben Elektrolyten bemerkbar machen. Schwierigkeiten hereitete frither
immer der Umstand, daB sich starke Elektrolyte in schwach ionisierenden
Losungsmitteln nur wenig 16sen, und dafl es unmoglich war, in schlechten
Ionisatoren die Grenzleitfihigkeit zu bestimmen, was doch erforderlich
ist, wenn man aus dem beobachteten Leitvermogen auf die Ionisation
schliefen will; denn aufler dem Spaltungsgrade ist ja bekanntlich auch
die Beweglichkeit der Ionen mafigebend fiir das Leitvermdégen. WALDEN
beschrinkte sich nun, was sich als sehr zweckmiflig erwies, auf Lésungs-
mittel, die nicht allzu schwache Ionisatoren sind (d. h. auf solche mit
Dielektrizititskonstanten > etwa 10), und wihlte als , Normalelektro-
lIyten”, der in vielen Losungsmitteln eine geniigende Loslichkeit
zeigt, das Tetradthylammoniumjodid. Die Untersuchung der Ionisations-
verhiltnisse dieses einen Stoffes in einigen dreiBig Fliissigkeiten forderte
folgende Hauptgesetzmifigkeiten zutage:

1. Das Grenzleitvermégen A, ist der inneren Reibung des Losungs-
mittels umgekehrt proportional; der Proportionalititsfaktor ist 0,7.
Wasser macht eine Ausnahme. Die Priifung erfolgte aufler am Nor-
malelektrolyten auch an anderen Stoffen.

2. Der Temperaturkoeffizient der Leitfdhigkeit zwischen 0° und 25¢
ist umgekehrt proportional A,; der Faktor ist 1,3.

3. Gleiche Spaltungsgrade zeigen die Losungen desselben Stoffes in
den verschiedenen LoOsungsmitteln dann, wenn die Verdiinnungen
(v) in bestimmten Verhiltnissen stehen, deren Zusammenhang mit
der Dielektrizititskonstante D durch die Gleichung ausgedriickt
wird :

D,-Vv, =D, - ‘\s/vz = const.
(r; = 71, = const.)

4. Der Wert von D-Vv hingt von y in der Weise ab, daf}, falls
das Massenwirkungsgesetz Geltung hitte, die Ionisationskonstante
des untersuchten Elektrolyten in den verschiedenen Losungsmitteln
der dritten Potenz der Dielektrizititskonstante proportional sein
miifte. Der Proportionalititsfaktor ist jedoch in Lésungen
verschiedenen Spaltungsgrades verschieden (zwischen 3-10-7
und 9-10-7 schwankend), so daf auch hier — und zwar im.
gleichen Sinne wie bei wiisserigen Lisungen starker Elektrolyte —
die Stérke mit der Konzentration steigt.

5. Die Loslichkeit des Normalelekirolyten in einem Losungsmittel
ist um so groBer, je stirker das letztere assoziiert ist (Bildung

eine Unftersuchung von G. Scuurze, Z. f. Elektrochem. 19, 126 (1903); es muf allerdings:
noch dahingestellt bleiben, ob die hier angewandte indirekte Methode vollig einwandfrei ist.
Daf sie einen wesenilichen Fortschritt bedeutet, ist kaum zu bezweifeln.

1032 Eine Zusammenstellung dieser Literatur gibt Waupew, Z. f. physik. Chem. 73, 257
(1910); siehe dann auch noch Z, f. physik., Chem. 78, 257 (1912).
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von Molekularkomplexen) und je grober seine Dielektrizitiits-
konstante ist.

6. Die gesittigten Losungen enthallen denselben Elektrolyten im Zu-
stande gleichen Spaltungsgrades; WALDENS Normalelektrolyt ist
iiberall zu rund 4896 im Mittel ionisiert.

Aus 6. folgt, daB sich die Sittigungskonzentrationen (%) wie die

Tonisationskonstanten (K =(T—_%_?) desselben Stoffes in verschie-

denen Losungsmitteln verhalten, ein Gesetz, dessen Notwendigkeit
sich theoretisch ableiten ldf8t.1¢ Danach miite K entgegen der
GesetzmiBigkeit unter 5. nur von der Dielektrizititskonstante ab-
hiingen, falls nicht auch in die Abhidngigkeit der Stirke des Elek-
trolyten von der Dielekirizititskonstante (Gesetzmifigkeit 4.) noch
die Assoziation des L&sungsmittels mit hineinspielf.

Jedenfalls ist durch die Arbeiten von WALDEN der Zusammenhang
zwischen der ionisierenden Kraft der Losungsmittel und der Dielektri-
zititskonstante zahlenmiflig festgelegt und damit einwandfrei bewiesen.

Vielleicht helfen die bei der Untersuchung der nichtwisserigen
Losungen gewonnenen Erkenntnisse auch den Schliissel fiir mancherlei
Probleme finden, die der Losungsvorgang iberhaupt und insbesondere
das Verhalten mancher wisserigen Losungen noch birgt.

Uber eins kann aber jetzt schon kein Zweifel mehr bestehen: dal die
Theorie der elektrolytischen Dissoziation, die uns ARRHENIUS
schenkte, zu den fruchtharsten Gedanken zdhlt, welche die
Wissenschaft je hervorgebracht hat.

w34 J J, van Lasar, Theoretische Elektrochemie (Leipzig, Engelmann, 1507), 8. 125 u. f.
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