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Theorie der elektrolytischen Dissoziation.

Feste Salze und reines Wasser leiten dem elektrischem Strom
nicht, im Gegensatz zu den wiisserigen Losungen der Salze, die in
der Regel recht gute Leiter des Stromes darstellen Dasselbe Ver-
halten findet man bei den starkem Siuren und Basen. Erst durch
die Auflésung in Wasser werden sie zn guten Leitern der Elekirizitit.

Arrhenius?) hat zar Erkliirung dieser Krscheinung angenommen,
dafl die gelosten Stoffe durch das Lésungsmittel in ihre elektrisch gelade-
nen Bestandteile, die sogen. Ionen (— Wanderer), gespalten werden.
Als Kationen bezeichnet man nach Faraday die nach dem
negativen Pole wandernden, positiv geladenen Metallionen und als
Anionen die nach dem positiven Pole wandernden Siurereste. Mit
Hilfe der Riéntgenspektrographie konunte nachgewiesen werden, dafl
sehr viele Salzkristalle auns freien Ionen amfgebaut sind. Der Umstand,
dafl die Ionen im Kristallgitter durch sehr grofie Kriifte in einer bestimmten
Gleichgewichtslage gehalten werden, macht den Kristall zum Nicht-
leiter. Die Leitfihigkeit kommt aber sofort zum Vorschein, wie man
die Ionen des Kristalls durch Schmelzen oder Lisen unabhingig
voneinander frei beweglich macht.

Von den Ionmen einer Losung mufte, wegen ihrer freien Beweg-
lichkeit, angenommen werden, dal sie in derselben Weise wie
geloste Neutralmolekiile den Siede- und Gefrierpunkt der Lisung
beeinflussen, Die Erhthung des Siu.ﬂ:‘eimlﬂ{ti-!ﬂ und die Erniedrigung
des Gefrierpunktes werden nun bei den Klektrolyten griBer ge-
funden, als sie nach der Zahl der geltsten Neutralmolekiile zn erwarten
ist. Aus diesem Effekt konnte der Grad der elektrolytischen Disso-
ziation berechnet werden. Weniger zuverlissive Werte wurden aus
der Leitfiihigkeit der Lisungen abgeleitet, indem man diese als ein
der Ionenkonzentration proportionales MaB ansah. Die beiden Methoden
zeigten Arrhenius, daB in wisserigen Lissungen zwischen minimaler
elektrolytischer Dissoziation und praktisch vollstindiger Spaltung in
diesem Sinne alle moglichen Ubergiinge bestehen. Die partielle Disso-
ziation, welche besonders bei den Siuren und Basen beobachtet wird,
erwies sich vor allem auf Grund des umfangreichen Materials, das
von W. Ostwald und seiner Schule gesammelt wurde, als ein
charakteristisches Merkmal dieser Stoffe.

Von groBer Bedeutung fiir die Chemie der verdiinnten wisserigen
Losungen erwies sich die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes
auf die elektrolytischen Dissoziationsvorginge.

1. Das Verhaltender schwachen Elektrolyte konnte
auf diese Weise in genaner ﬂhereinﬂﬁmnnmg mit der LErfahrung be-
rechnet werden. Die Dissoziation eines schwachen Elektrolyten und

') Z. ph, Ch. 1, 631 (1887).
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seine Beeinflussung durch gleichionige Zusiitze LBt sich ans der Gleich-
cewichtskonstanten leicht berechnen, wie am Beispiel des Ammenium-
hydroxyds im folgenden gezeigt werdem soll,

Es verdient besonders hervorgehoben zu werden, daf der schein-
bare Dissoziationsgrad der starken Elekirolyte nicht vom chemischen

ygassenwirkungsgesetz beherrscht wird, weil der Dissoziationsvorgang

hier nicht als chemischer Vorgang gedeutet werden kann. Die
notwendige Voranssetzung, niimlich das Vorhandensein von chemischen
Individuen bestimmter Konzentration, die miteinander stchiometrisch
reacieren, ist bei den starken Elektrolyten nicht vorhanden.

Das Massenwirkungsgesetz beherrscht lediglich die Dissoziation
der schwachen Elekfrolyte. Das sind im wesentlichen die
schwachen Bason nnd Sduren. Dagegen verhalten sich die
Salze der schwachen Basen mit starken Séuren und die Salze
sduren mit starken Basen wie starke Elektrolyte.

der schwachen
Gegenwirtig b
starken und schwachen Elektrolyten ziehen.

Als wichtiges Beispiel fiir das Verhalten eines schwachen Elektro-
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gich wohl noch keine scharfe Grenze zwischen den

lyten betrachten wir nun die

Beeinflussung der Dissoziation des Ammoniaks durch
Ammonsalze.
Eine wisserige Ammoniaklosung dissoziiert in sehr geringem Grade
nach dem Schema:
) _>_ T - - T
NH o H O = NH  «OH =, S oor . 1)
in NH,-Tonen und OH-Ionen. Bezeichnet man die molare Konzen-
tration des gesamten verhandenen Ammoniaks mit C und den Bruch-
teil, der pro Mol in lonen gespalten ist mit a, dann betrigt die
Konzentration der nmach GIl. 1 gebildeten NH, -Tonen und OH-Ionen

je C.a. Die Konzentration des undissoziierten Ammoniakhydrats ist

infolgedessen reduziert auf C (1 — «). Nach dem Massenwirkungs-
gesetz muB nun das Produkt der Ionenkonzentrationen dem undisso-
ziierten Anteil des Ammoniaks proportional sein, Indem wir die
[onenkonzentrationen in den Zihler setzen, erhalten wir
e SO o | ool
| {6 _ﬂ_:}f\i_r"“_ (J‘r"g-- A R e,
Ll —a) 1 o. ’

Den Faktor K nennt man die Gleichgewichtskenstante des
Ammoniaks., Von der Verdiinnung ist die Konstante unabhingig und
dndert sich nur wenig mit der Temperatur. Durch die Definition,
welche wir der Konstanten mit Gl. 2 geben, wird ausgedriickt,
daB ein kleiner Wert der Konstanien eine geringe Dissoziation-
ausdriickt und nmgekehrt.
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Solange man a gegen 1 in Gl. 2 vernachlissigen darf, erhilt mav
als Nihernng den einfachen Ausdruck:

/K s

P /’ = Esd{‘l‘ o= Vi i Y e e e A é*
4 (_.r
nd (OH)=C0a=9K . O=1/ = . . 2:48)

wenn V das Volumen der Lisung darstellt, in welchem 1 Mol des
Elektrolyten gelSst ist.

Setzten wir nun der Ammoniaklosung ein Ammonsalz zu, das
vollstindig in seine Ionen gespalten ist, etwa Ammonchlorid nach

NH,Cl — NH,* +} O,

dann erfahren die spirlichen, nach GL 1 vom Ammoniak gebildeten
NH, -Tonen eine bedeutende Vermehrung. Die Folge davon muB
nach Gl 2 ein betrichtlicher Rtickgang in der Dissoziation des
Ammoniaks sein. Entsprechend der Vergroferung der NH, *-Konzen-
tration muB sich « verkleinern. Bezeichnen wir die Konzentration
der zmgefiigten NH," -Tonen mit C,, dann ist jetzt ihre gesamte Kon-
zentration :

(NH, ") =C, - C. a; ferner (OH') = O, a und (NH; . H,0)=C(1 —«
Das Massenwirkungsgesetz verlangt:

G 4+0.0)(C.a) (C,4C.0).a

- — ! o
C(l—a) 1—a
woraus
K / K \8 1 K
T o S I e e | ) t K
ot ot} fo 5T+ F
e e : i B
5 Ean g

= == ; : 3 o

Noch eher als im reinen Ammoniak diirfen wir in der ammon-
ss‘ﬂzhaltignn Losung o gegen 1 vernachlissigen. Wenn aulerdem
die vom Ammoniak herrithrenden NH,-Ionen gegeniiber dem Znge-
setzten Ammonchlorid, also C.a gegen C, vernachlissigt werden
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kann, ein Fall, den wir hiinfig im Gange der Analyse antreffen, dann
erh Alteu wir als Niherung den sehr einfachen Aunsdruck

K >
C!‘.:F— e o e e i e E.J)
.-'l}
Die OH'-Konzentration der Ammoniaklssung ist dann:

C _ . (NH,)

—g .7
C, (NH,")

(OH)=C.a =K

In einer gegebenen verdiinnten Ammoniaklosung wird die Alka-
litit, das ist die Konzentration der OH-Ionen, propc ortional dem Zusatz
von Ammonsalzen verkleinert.

Die Dissoziationskonstante K des Ammoniaks ist bei Zimmer-
temperatur 1‘8 .10-5, Damit berechnet sich der Dissoziationsgrad
einer 01 Ammoniaklésung mnach Gl. 4 zu 1-3.10~2 und die
OH-Konzentration nach Gl. 4a zu 0°42, 103,

Macht man die 0'l n Ammoniaklsung gleichzeitig auch 01 n in
bezug anf Ammonchlorid, so wird jetzt (UU_;.-..- K —1-8.10—".

Nach ganz analogen (Gleichungen berechnet sich auch der Iisso-

ziationsgrad o und die Aziditit (H') der schwachen Siduren. Der
Gl. 7 ganz entsprechend wird 2z, B. die Aziditit eines Hssigsiure-
Alkalmzet.it"( smisches ausgedriickt durch
(CH,CO,H)
(CH,CO,"
wobei zufiilligerweise die Konstante K ebenfalls den Wert 1'8.10—°
besitzt,

Bei mehrwertigen schwachen Basen und Siuren tritt stufen-

welse Dissoziation ein. Bei der Kohlensiure z. B.

(I)(HCO,")

(H) =K

. H.C0, 77 H-FHEO, " K, = ~——=—3" — 30,10,
1 H2 ‘;}“ _{__ l_ { 3y 1 EI_I_ L‘(_J. ':, 3 1L

= = (H')(CO,") =
9. HOO,! > 00,7 K, = {-ﬁ_)-@W —=13.10~1,

wobei jeder Dissoziationsvorgang dem Massenwirkungsgesetz folgt und

durch eine unabhiingige Dissoziationskonstante charakterisiert ist.
Bei der Phosphorsiure lassen sich drei derartige Stufen unter-

gcheiden :

: : : (l:l J(H,PO,")

1. H,PO, ZH |+ H,PO; K, =

(H,PO,)

QL}HPO'j
(H; PO,

=1 =lg=1

2. H,PO,' X H'4{HPO,"; K, = 1:95:10="
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3. HPO,'—» H' 4 PO,

In der folgenden Tabelle sind die Dissoziationskonstanten wven

1T 7
1 ? 113 e

en schwachen Siiuren und

 (H)(PO,")
(HPO,"")

Basen zusammengestellt.

e :'7;'5 I Tﬂ 13

J‘l\_
o
I I Disgoziations-
{[ur onen 7 " .
Daure | e [ konstante
: o —— s —
- : :
. | | |
schweflipe Siurs: | |
L coban e o . | H L HS0,! | 1'7-10 259
9 Stufe . | H* 80." | b 10 269
Borafiure 3 .0 6'6 .10 a0 |
{ phosphorige Siiura: '
| 2 . : [ =9 |
fil ptufe i S H + H.PO, |28 1.0

9. Biofe -momoas

salpetrige Bilure
unterchlorige Siure ,
Schwefelwasserstoff:
1. Btufe

Stickstoffwasserstofisiiure
| Cyanwasserstoff
Ameisensiinre , , .
Egsiggfiure . . . . .
| Oxalsitare;

. 5tufe . .

B stalas s e

Bernsteinstiare

1. Btafe - . .
2, Stufe

Weinsiiore :

S S e

ottt N,
Basen:
Ammoniak
Monomethylamin
Dimethylamin .

Trimethylamin ,

Byridin: ; , . 2
Pypridin .
Anilin o
Alkaleide , , :
—

H' 4 HPO,"
H' - NO,’

. . |Boar

. |H 4 B8’

| H' |- Ny’
. | H -4 CN'
. [ B - HCO,'

i L . .]6,
- | H - CH;CO,
H = €0 H'
| H - C0,”

. | H" 4 C0,C,H,CO,H
. | H 4 CO,C,H,CO,"

. . |H' -+ CO4(CHOH),CO,H'
. | H' - CO4(CHOH)CO,”

| OH' 4+ NH,’

OH’ -} NCH,H,"
OH' |- N(CHg),H,'

. | OH' -+ N(CH,),H"

. |OH' - C.H,N-H
OH’ -} C,H,,NH , H'
OH’ 4 C,H,NH.H"

——
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2. Das Verhalten der starken KElektrolyte. Bei
der Anwendung des Massenwirkungsgesetzes anf die praktisch
vollsténdig dissoziierenden starken Elektrolyten =zeigten sich je-
doch gerade bei den verdiinntesten Losungen prinzipielle Differenzen
zwischen Beobachtung and Rechnung, welche alle daranf hinwiesen,
dab die klassische Theorie hier versagt. Deshalb némlich, weil sie
nur mit der Konzentration der lonen rechnet und den Einflub,
welchen die enormen elektrischen Ladungen der Ionen haben miissen,
canz auler acht lafit.

Die Hypothese von der totalen Dissoziation der starken Elektrolyte
wurde wohl zuerst von Sutherland im Jahre 1907 ausgesprochen.
Von Bjerrum warde die ZweckmiiBigkeit der Annahme an prak-
tischen Beispielen gezeigt.')

In der Theorie der totalen Dissoziation soll die teilweise Spal-
tung in Tonen, welche die klassische Theorie annimmt, dadurch vor-
getiuscht werden, daB die freien Ionen mit ihrem elektrischen La-
dungen sich gegenseitiz anziehen und in ihrer freien Beweglich-
keit hemmen, ohne dafl es dabei zur Bildung ven Nentral-
molekiilen kommt. Eine verdiinnte Jonenlsung wird infolge-
dessen einen kleineren esmotischen Druck aufweisen als eine Lésung,
welche an Stelle der Ionen die gleiche Zahl von Neutralmolekeln
enthiilt. Diese gecenseitige Beeinflussung der lonen wollen wir nun
empirisch beriicksichtigen durch eine rechnerische Korrektur an den
analytisch gemessenen Ionenkonzentrationen. Zu dem Zwecke multipli-
zieren wir die Konzentration C jeder Ionensorte mit je einem Faktor f,
welcher so beschaffen sein soll, daB die korrigierte Konzentration
C.f die esmotisch #guivalente Konzentration an Neutralmelekiilen
der jeweils betrachteten Ionenserte darstellt,

Bei allen Vorgiingen, wo die osmotische Wirksamkeit einer
Ionensorte in Betracht kommt, ist dann jeweils an Stelle der analy-
tischen Tonenkonzentration C der etwas kleinere Wert C.f zu seizen.
Werte fiir den Faktor f hat man zuniichst experimentell ans genauen
Gefrierpunktsdaten und damit dHquivalenten Messungen erhalten.®)
Dann ist es auch der Theorie gelungen, die Abh#ingigkeit des
Faktors f von der Gesamtkonzentration der Losung anzugeben.

Im folgenden wollen wir nur kurz den Zusammenhang des
Paktors f mit dem esmotischen Druck der Ionenlsung wiedergeben.®)
Zuntichst wird es sich darum handeln, die Bedeutung des Faktors f
thermodynamisch gemau zu fixieren. Zu dem Zwecke betrachten wir

1) Zeitschr. Elektrochemie, 24, 321 (1918),

?) Vgl. Lewis and Randall, Journ. Am. Soc. 43, 1147 (1921).

%) Vom Anfinger kiunen die felgenden Ausfithruongen bis zum Léslich-
keitsprodukt fibergangen werden.
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die verdiinnte Lbsung eines vollstindig dissoziierten Elektrolyten,
etwa KCI.

Ein Mol desselben von der analytischen Konzentration C werde
bis auf die #uBerst geringe Konzentration C, verdiinnt, bei welcher
schlieBlich die gegenseitige Beeinflussung der Ionen verschwindet. Die
Arbeit, die hiezu gegen die Anziehungskriifte der Ionen aufznwenden
ist, definieren wir in Anlehnung an die klassische Rechnungsweise
wie folgt:

Jof
A =292 BTIn (-1-'-— . - 1)

1)

Fiir jede Ionensorte kommt ein solcher Aktivititskoeffizient in
Betracht, Das Produkt C.f bezeichnet man als die Akt vitit der
betreffenden Tonensorte: es stellt eine darch GGl 1 definierte filk-
tive Konzentration der betrachteten Ionensorte dar.

Ein erster erfolgreicher Versuch zur Berechnung der gegenseitigen
Anziehung der Ionen einer Lissung stammt von Miln e r!). Eleganter
und fiir die praktische Verwendung direkt branchbar hat dann Deb ye
das Problem gelost und mit seinen Schiilern, vor allem mit Hiiek el
systematisch ansgebaut.?)

Die Beriicksichtigung der gegenseitigen Anziehung der Ionen
fiihrt nach Debyes Theorie zn

'

= 1 o

Pp= 2 RT . G s —-g ]J:L-'-.--__':{_-'! = Wt e ]

fiir den osmotischen Druck p einer verdiinnten Losung eines biniren
Elektrolyten. In A — e%.n Va/R = 7-77.1015 ¢, 2. s, Einheiten sind
die Konstanten der Formel zusammengefalit. Die Buchstaben darin
haben folgende Bedentung: = =— 3-149 ; R=8315.10" = Gaskon-
stante im absoluten MaB; n — 6-06.102% — Zahl der Molekiile im

Mol; e = 4774 10 —1° — elektrostatische Ladung eines einwertigen
Tons; T = absolute Temperatur; D — Dielektrizitiitskonstante des
Lasungsmittels; v — Valenz der Tonen.

In welcher Weise ist nun der osmotische Druck nach Gl. 2
mit dem Aktivititskoeffizienten von Gl 1 verkniipft? Zur Beant-
wortung dieser Frage bestimmt man mit GL 2 die Verdiinnungs-
arbeit von C bis O,, welche auch der Definition des Aktivitiits-
koeffizienten in Gl 1 zn Grunde liegt, Wir haben also

G (&

. dp
A= [vdp= | 2
PSR
B {"II L!ﬂ
;) Phil Mag. (8) 23, 551 (1912); (6) 25, 743 (1913).
*) Physikal. Zeitschr, 24, 185, 305 (1923). Weitere Literatur bei E, Hiicksl.
Ergebnisse der exakten Naturwissenschaften, Bd, LI, 8. 199 (1924).

" i J T




—y,

s .
a2

-]

1.

auszurechnen, Zn dem Zwecke differentiiert man Gl. 2 nach O:

7o Av3V2C
dp—=2RT dC — —

T T T '._10,
I D% T

Division duarch C und Integration zwischen C und C, ergibt dann

C 2A.2V20,2
A= P e = ot
n Uﬂ _l.l s : rj_‘ I-"-; !

wenn man das letste Glied mit C; seiner Kleinheit wegen vernach-
liiaﬁigf,

Der Vergleich mit Gl. 1 fiilhrt nun zun dem gesuchten Ams-
druck fiir den Aktivititskoeffizienten eines Ions in dem betrachteter
bindren Elektrelyten. Der Ausdruck gilt also fiir das Anion sowohl
wie flir das Kation. MiBt man die Konzentration C in Grammionen
per Liter und fithrt noch den dekadischen Logarithmus ein, ferner
die Werte der Dielektrizititskonstanten des Wassers: 87'8 bei 0°
und 788 bei 250° so erhilt man:

logf==— 0346 .42 V2 ¢v*(0°0); log f—=—0-357.v2V2 cv?(259) . 3)

Oder allgemein:

a) log f=——0:867VIVZew . .. . . . . %)
Zcv? ist die Summe der Produkte ans der Konzentration der

einzelnen ITonenarten mit dem Quadrat der zugehorigen Valenz,

Bei Elektrolyten mit verschiedenwertigen Ionen bestimmt man
Mittelwerte des Aktivititskoeffizienten wie folgt:

: _ : 2 1 : :
&) 1—2wertiges Salz: log f— 3 (2.Jog £, -1log f,) =
L e Y SR A ’
=——03b7(2-14) VZ3cv?=2.0357V Zcv? , .35
)
¢) 1—3wortiges Salz: log f= = (3 log f, 4 logf,) =
1 o W e 1 L~ 3 o o = o TR £
_— -l— Q0357 (5 = ﬂ) FZ2eyi=3.0307TV Zcy2 . ., .3 \)
F. \ L]
d) Bei einem 2 — 2woertigen Salz hitte man

log f—= — 40807V Zavt . - . . 8d)

Jo grofler der Faktor wor der Wurzel ist, desto kloiner mub

bei hochverdiinnten Losungen von gleicher molarer Konzentration
die Aktivitit ihrer Ionen sein.

Treadwell, Analytische Chemis, I. Bd, 22. Aufl. 2
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Die obigen Ausdriicke, in welchen die Durchmesser der Tonen
gegeniiber ihrem Anziehungsbercich vernachlissigt sind, gelten in-
folgedessen nur fiir die verdiinntesten Losungen. KEs zeigen sich
daher gewthnlich schon im Bereich von einigen Hundertstel Molen
pro Liter Abweichungen von den obigen Grenzformeln, die im
wesentlichen ihre Ursache haben in dem Einfluf der Tonendurch-
messer bei der gegenseitigen Ionenanziehung und in der Einwirkung
der Ionen auf das Losungsmittel, der sogenannten Hydratation der
[onen.

Anch diese Einfliisse sind ven Debye und Hiickel theore-
tisch beriicksichtict worden. An Stelle von Gl. 1 tritt dann fiir den

Aktivititskoeffizienten eines 1—1wertigen Salzes der Ausdruck

Illg f— — i3:_}_)__{l_ SR =oa AN

felediyne i bl oo

worin die Konstante A eine Korrektur ftir den Radius der Ionen
und B fiir die Hydratation darstellt. Das zweite Korrektionsglied
wirkt dem ersten entgegen. Da es proportional der Konzentration
wirkt (das erste Glied nur proportional der Wurzel aus der Kon-
zentration) muf das Glied mit B bei htheren Konzentrationen schlieB-
lich itberwiegen, In der Tat beginnt der Aktivititskoeffizient bei
htheren Konzentrationen wieder anzusteigen und wird
schlieflich groBer als 1, Hiickel findet z B. fiir die Kon-
stanten A und B an HCI, LiCl und NaCl die folgenden Werte :

HC(Cl LiCl NaCl

A 07h 084 0-hd5H

B 0086 0070 0:046

f—1 bei ca. 1'b5 n 1'80 n 450 n

Zn den Uberschlagsrechnungen in verdiinnten Ldsungen,
die fiir den Analytiker wichtig sind, wird gewthnlich die einfachste
Formel flir den Aktivititskoeffizienten f mit einem empirischen
I'aktor K ausreichen, der dann von Fall zu Fall aus einer Beobach-
tung zu bestimmen ist. Also:

g fe=—KYTev2-, 7. . . B)
NattitTich heherrscht die Gleichung in dieser einfachen Form nur
einen relativ kleinen Konzentrationshereich,

Unm die Verwendung des Aktivititskooffizienten znu praktischen
Roara 1 r ¥ I Ao S . Ta .
Serechnungen vorzubereiten, wollen wir uns zuniichst daritber orien-
teren, was man unter dem Luslichkeitsprodukt eines Salzes versteht,
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