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1 . Übersicht .

D
er elektrolytische Dissoziationsgrad von Methylalkoho l

ist bisher nicht ermittelt worden . Die klassischen

Methoden von ARRHEmus und OSTWALD zur' Bestimmun g

der Dissoziation des Wassers können indessen auch fü r

Methylalkohol angewandt werden . Nach diesen Methode n

ist die Dissoziationskonstante des Methylalkohols in de r

vorliegenden Arbeit zu 10- 17,01 bei 18° bestimmt worden.

Sie ist also etwa 500 mal kleiner als die Konstante des

Wassers .

Die Dissoziation des Methylalkohols geschieht nach de m

Schema :
CH 3 OH CH3 O- + H+ .

	

(1)

Wird Natriummethylat mit methylalkoholischer Salzsäure

gemischt, so verläuft eine, der Dissoziation nach (1) rezi-

proke Reaktion, indem sich Methylat-Ionen CH 3 O- mit

Wasserstoffionen zu Methylalkohol vereinigen . Aus dem

augenblicklichen Verlauf dieses Neutralisationsprozesses dar f

man schliessen, dass das Dissoziationsgleichgewicht nach

(1) sich sehr schnell einstellt . Aus der sehr geringen Leit-

fähigkeit von reinem Methylalkohol geht weiter hervor, das s

die Dissoziation nur klein sein kann .

Eine Dissoziation nach dem Schema :

CH 3 OH CH3 + OH- (2)

kommt neben (1) nicht in Betracht . Wir kennen überhaup t

keine Lösungen mit nachweisbaren Mengen von positiven Me -

I*
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thylionen. Verbindungen wie Methylchlorid und Methyl -

nitrat machen nicht Methylalkohol leitend, und selbst rne-

thylalkoholische Lösungen von starken Säuren enthalte n

nicht nachweisbare Mengen von Methylionen GH 3 +. Stellte

sich eine, wenn auch sehr geringe, Dissoziation nach (2 )

mit messbarer Geschwindigkeit ein, so müssten Methyläther

und Wasser gebildet werden, indem die nach (1) und (2)

entstap.denen Ionen sich vereinigen . Da aber erfahrungs-

gemäss Methyläther und Wasser in Methylalkohol bei ge-

wöhnlicher Temperatur nicht gebildet werden, muss eine

Dissoziation nach (2), wenn sie überhaupt stattfinden sollte ,

sehr langsam verlaufen. Unter den Umständen, wo eine

nachweisbare Atherbildung stattfindet, spielt vielleicht di e

Dissoziation nach (2) eine Rolle und kann zu einer Theori e

für die Atherbildung angewandt werden .

Durch die Messungen in dieser Arbeit ist gezeigt worden ,

dass die Dissoziation nach (1) zu einem wohl definierte n

Gleichgewicht führt . Den Dissoziationsgrad haben wir nac h

zwei verschiedenen Verfahren bestimmt, deren Ergebniss e

gut übereinstimmen .

Am leichtesten berechnet man die Dissoziationskonstant e

des Methylalkohols aus der elektromotorischen Kraft

eines Säure-Alkali-Elementes in ähnlicher Weise, wi e

OSTWALD '' und ARRHENIUS 2 1893 die Dissoziationskonstante

des Wassers aus elektrometrischen Messungen berechneten .

Es wurde gemessen die Spannungsdifferenz zwische n

Wasserstoffelektroden in methylalkoholischer Salzsäure un d

in Natriummethylat, mit methylalkoholischem Natrium-

chlorid eingeschaltet :

Zeitschr. f. physik . Chem. 11, 521 (1893) . Vgl . Ostwalds Handbuch

d . allgem. Chemie II, 1, 907 (1892) .
2. Zeitschr . f. physik . Chem. 11, 805 (1893) .
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H2 ~HC1Na C1 Na OCHs ~ H2 .

Haben alle drei Lösungen dieselbe Molarität, so lassen sic h

die Diffusionspotentiale leicht berechnen . Die Dissoziations -

konstante (K m) wurde nach folgender Formel berechnet :

log
-log K 1,1 =

FRT
e (E + D) + log [CH 3 O-] + log [H+] (3 )

(E = gemessenes Potential, D = Diffusionspotential) .

In dieser Weise wurde gefunden :

Tabelle 1 .

-log K 1.1 (elektrometrisch)
18° 25° 37 °

In 0,1 molaren Lösungen . . . 16,50 16,29 (15,96)

In 0,01

	

-

	

. . . . 16,75 16,48 (16,06)

Extrapoliert zu Konz. 0	 16,97 16,66 (16,15)

Die Änderung von Km mit der Konzentration rührt

davon her, dass in (3) mit Konzentrationen statt mit Ak-

tivitäten gerechnet wurde. Wird Km bis zur Konzentratio n

Null extrapoliert, erhält man die wahre Dissoziationskon-

stante, KL . Diese Extrapolation geschah in der Weise, das s

die Änderung von log K 51 der Kubikwurzel der Konzen-

tration proportional gesetzt wurde .

Aus der Änderung von K m mit der Temperatur kann

man die Wärmetönung bei der Reaktion CHs O-+H+ =

= CH3 OH (in 0,1 molarer Lösung) zu ca . 12 000 Kal . be-

rechnen. Dieser Wert liegt von der Neutralisationswärm e

in wässriger Lösung (13 700 Kal .) nicht weit entfernt .

Das zweite Verfahren, das zur Bestimmung der Disso-

ziationskonstante des Methylalkohols angewandt wurde, wa r

das folgende .

Nach ARRHENlus' lässt sich die Dissoziationskonstant e

Zeitschr . physik. Chem . 5, 16 (1890) .
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des Wassers durch Messung des Hydrolysengrade s

eines Salzes bestimmen . Diese Methode wurde auf Methyl -

alkohol übertragen .

Ein Salz wie Ammoniumazetat ist in Methylalkohol teil -

weise in Ammoniak und Essigsäure gespalten (alkoholy -

siert) :

NH4±+ CH 3 COO- NH 3 + CH 3 COOH

	

(4)

Es seien : KA die Gleichgewichtskonstante dieser Alkoholys e

und KEss und KNH die Dissoziationskonstanten von Essig-

säure und Ammoniak. Nach ARRHENIUS gilt dann :

KA' K 7?.s, . KNna = Km

	

(5)

Aus der Alkoholysengleichung, und den Dissoziations-

gleichungen der Säure und Base :

NH 4++ CH 3 COO- = NH 3 + CH3 COOH

CH 3 COOH = CH 3 COO- + H+

NH 3 +CH3 OH = NH4++CH3 O-

erhält man nämlich durch Addition die Dissoziationsglei-

chung des Methylalkohols :

CH 3 OH = CH3 O- + H+

Aus den entsprechenden Gleichgewichtskonstanten mus s

man dann auch durch Multiplikation die Dissoziationskon-

stante des Methylalkohols erhalten .

Die etwa 10°/0 ige Alkoholyse des Ammoniumaze -

tats wurde bestimmt durch Messung der Leitfähigkeitsver-

grösserung des Salzes durch Zusatz von Essigsäure, bzw .

Ammoniak. Da diese Stoffe hier keine merkbare Leitfähig-

keit besitzen, wird die Vergrösserung der Leitfähigkeit allei n

durch die Zuriickdrängung der Alkoholyse verursacht . Wir

haben also ein interessantes Beispiel, wo diese BREDIG ' sch e
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Methode l sowohl durch Zusatz von Säure wie von Bas e

ausgeführt werden kann .

Nach unseren Messungen kann man setzen :

~ -

- log KA = 1,48 + 1,80 . j/C bei 18° .

	

(6)

Dieser Ausdruck wurde aus den Versuchen mit Essigsäurezu -

satz berechnet . Die Messungen mit Ammoniakzusatz habe n

ein ähnliches, aber doch etwas abweichendes Resultat er -

geben . Da diese Messungen indessen ein wenig dadurch .

beeinflusst sind, dass Kohlensäure nicht vollständig fern -

gehalten war, sind sie bei der Festlegung des definitiven

Wertes nicht berücksichtigt worden .

Die Dissoziationskonstante des Ammoniaks nach

NH 3 + CH 3 OH = NH4++ CH 3 0-

haben wir durch Leitfähigkeitsmessungen bestimmt . Dadurch

wurde gefunden :

-log KN 11 = 5,92 bei 18° .

	

(7)

Die D is s oziati onsk on stante der Essigsäure wurde

elektrometrisch bestimmt durch Messung der Spannungs-

differenz zwischen Wasserstoffelektroden in Salzsäure un d

in Mischungen von Essigsäure und Natriumazetat . In dieser

Weise wurde gefunden :

- log KESS = 9,65 - 1,77 . r/C hei 18° .

	

(8 )

Aus K~, KNf33 und KÜ SS berechnet sich :

- log Knl = 17,05

	

(9 )

in genügender Übereinstimmung mit dem elektrometrische n

Wert 16,97 .

Zeitschr. physik. Chem . 13, 214, 321 (1894) . Die Methode ist neu-

lich zur Bestimmung von Alkoholysen in Äthylalkohol von H . Goeo -

SCnMIDT angewandt worden. Zeitschr. Physik . Chem . 99, 116 (1921) .
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Diese Übereinstimmung bietet eine wertvolle Kontrolle

der durch zwei ganz verschiedene Methoden erhaltenen

Werte. Als wahrscheinlichster Mittelwert ergibt sich :

- log K?,? = 17,01 .

	

(10 )

Trotzdem 30 Ja1re verlaufen sind, seitdem ARRHENIU S

und OsTwALD ihre Methoden zur Bestimmung der Disso-

ziationskonstante des Wassers entwickelten, sind dieselbe n

merkwürdigerweise erst im letzten Jahre zur Bestimmung

der Dissoziation von Alkoholen benutzt worden, als HILDE -

BRAND Lund DANNER 1 zwei Arbeiten über die Ionisation des

Äthylalkohols veröffentlichten . Als ihre Abhandlungen er-

schienen, waren die Vorarbeiten zu dieser Untersuchun g

bereits im Gange .

In ihrer ersten Arbeit suchten HILDEBRAND und DANNE R

den Dissoziationsgrad des Alkohols durch Messung der Leit-

fähigkeit von reinem Alkohol zu bestimmen . Dieses Ver -

fahren führte nicht zum Ziele . Es gelang nicht den Alkoho l

so rein herzustellen, dass seine Eigenleitfähigkeit gemesse n

werden konnte .

Dagegen gelang es DANNER in einer zweiten Arbeit di e

Dissoziation elektrometrisch zu bestimmen. Er mass nich t

direkt das Element :

H 2 HC1~ Na OC2 H 5 H 2

weil er die Unsicherheit bei der Bestimmung des Diffusions -

potentials fürchtete . Er berechnete vielmehr aus Messunge n

der drei folgenden Kombinationen :

H 2 HC1, Hg Cl Hg

Hg ~ Hg Cl, Na Cl Na-Amalgam

Na-Amalgam Na O C 2 II5 I H 2

1 Journ . Amer. Chem . Soc . 44, 2824, 2832 (1922) .
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die Spannung des Elementes

H 2 1 IICI f NaOC2 H5 H 2

Der Doppelstrich bedeutet, dass das Diffusionspotential elimi-

niert worden ist . In dieser Weise fand DANNER für die

Dissoziationskonstante des Äthylalkohols, KÄ :

-log KÄ = 19,14 bei 18° .

	

(11 )

Der Vorteil des DANVER'schen Verfahrens erscheint un s

recht problematisch. Die Annahmen, die er über die Ak-

tivität der Ionen machen muss, um seine Berechnung durch -

zuführen, sind unserer Meinung nach unsicherer als di e

Berechnung der Diffusionspotentiale bei dem von uns ge-

wählten Verfahren, und in experimenteller Beziehung ist

seine Methode beschwerlicher .

2. Über das zur Formulierung der Ionengleichgewicht e
angewandte Verfahren .

In neueren Arbeiten über starke Elektrolyte wird ge-

wöhnlich angenommen, dass diese Elektrolyte vollständi g

oder fast vollständig ionisiert sind . Die Abnahme der os-

motischen Wirkung, der molaren Leitfähigkeit und des Ak-

tivitätskoef[izienten (Verhältnis zwischen Aktivität und Kon-

zentration), mit steigender Konzentration wird nicht wi e

früher als Folge unvollständiger Dissoziation, sondern al s

Folge der elektrischen Kräfte zwischen den Ionen erklärt.

In Übereinstimmung mit dieser Anschauung werden wi r

annehmen, dass Körper, wie Salzsäure, Natriummethylat ,

Natrium- und Ammoniumazetat in methylalkoholischer Lö-

sung vollständig ionisiert sind (insofern sie nicht wie z .

Beisp . Ammoniumazetat etwas alkoholysierl sind) . In Me-

thylalkohol nimmt zwar die molare Leitfähigkeit (µ) und
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der Aktivitätskoefftzient (f) von Elektrolyten mit steigende r

Konzentration noch schneller ab als in Wasser. Da die

Dielektrizitätskonstante des M ethylalkohols bedeutend kleine r

als die des Wassers (33 statt 80) ist, muss man aber auc h

erwarten, dass die elektrischen Kräfte hier grösser sind un d

sich kräftiger geltend machen werden .

Die Gesetze, nach welchen der Aklivitätskoeffizient und

die Leitfähigkeit der Ionen sich mit der Konzentration auf

Grund der interionischen Kräfte ändern, sind noch nich t

vollständig bekannt . Formeln, die den Verlauf genau wieder -

geben, werden sicher sehr kompliziert sein . Es hat sich

indessen herausgestellt, dass man eine in den meisten Fälle n

brauchbare Interpolationsformel erhält, wenn man die Loga-

rithmen des Aktivitätskoeffizienten (f) und der molaren Leit -

fähigkeit (µ) der Kubikwurzel der totalen Ionennormalitä t

(Clop) proportional setzt e :

- log f = kf . 3 C`lon

	

(12)

	

- log !J = ka j/CIon

	

(13 )

Die Proportionalitätskonstanten kf und ku, werden wir

Aktivitätskonstante bzw . Leitfähi.gkeitskonstante.

nennen . Solche Formeln wurden von Bjerrum 2 für den Ak-

tivitätskoeffizienten und von GHOSH 3 für die molare Leitfähig -

keit vorgeschlagen . Die Werte der Proportionalitätskonstanten

variieren etwas von Ion zu Ion . Sie sind angenähert dem

Quadrat der Ionenvalenz proportional und der absoluten

I Sind mehrwertige Ionen vorhanden, so ist es besser, die Grösse
Ten s anzuwenden (c = molare Konzentration und n Valenz der ver-

schiedenen Ionen) . Vgl . LEWIS und RANDALL Journ . Amer. Chem . Soc . 43,

1140 (1921) sowie DEBYE und HOcKEL, Physik. Zeitschr . 24, 185 (1923) .
s Fysisk Tidsskrift (Kopenhagen) 15, 59 (1916) . Zeitschr . f. Elektro-

chem . 24, 321 (1918) .

Journ. Chem . Soc . 113, 449, 627, 707 (1918). Zeitschr . physik . Chem.
98, 211 (1921) .
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Temperatur sowie der Dielektrizitätskonstante des Lösungs-

mittels umgekehrt proportional .

Es muss betont werden, dass (12) und (13) nur Inter-

polationsformein mit beschränkter Gültigkeit sind . In stark

verdiinnten Lösungen (C Io„ 0,001) scheint ein entsprech-

ender Quadratwurzelausdruck besser zu stimmen 1 , im Ge -

biet 0,1 bis 0,01 normal ist jedoch die Kubikwurzelforme l

weitaus vorzuziehen .

Wenn man statt mit Konzentrationen mit Aktivitäte n

rechnet, so gilt bekanntlich das Massenwirkungsgesetz exakt

und zwar mit thermodynamischer Notwendigkeit . Wirwerde n

die Aktivitäten in solchen Einheiten ausdrücken, dass sie be i

unendlicher Verdünnung mit den Konzentrationen zusam-

menfallen und werden den Wert des entsprechenden Massen-

wirkungsausdruckes ,K° nennen .

Rechnet man mit Konzentrationen, so wird der Wert

des Massenwirkungsausdruckes, den wir in diesem Fall e

mit K bezeichnen, etwas konzentrationsabhängig . Solange

man bloss Gleichgewichte betrachtet, in welchen keine Ione n

teilnehmen, ändert sich K jedoch nur wenig und hält sic h

selbst bei recht grossen Konzentrationen in der Nähe vo n

K°. Ganz anders liegen die Verhältnisse bei Ionengleichge-

wichten. Hier wird der Werl: von K sich mit der Ionen-

konzentration stark ändern . Bei abnehmender Ionenkon-

zentration nähert er sich K° und nimmt bei genügend kleiner

Ionenkonzentration diesen Wert an .

Sind die Logarithmen der einzelnen Ionenaktivitätsko-

effizienten der Kubikwurzel der Ion enkonzentration pro-

portional, so wird auch die Differenz log K-log K° der

1 Vgl . BBBNSTED : Journ . Amer . Chem. Soc. 44, 938 (1922). DEBYE

und HÜCKEL : Physik . Zeitschr . 24, 185 (1923) .
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Kubikwurzel der Ionenkonzentration proportional sein . Be -

trachten wir nämlich das Gleichgewicht ,

M 1 -1-- M 2 . .

	

M ; -I-MZ - -

und nennen die Konzentrationen der Stoffe :

c l, c 2 . . .

ihre Aktivitätskoefficienten :

fl,

	

.f2

und ihre Aktivitätskonstanten :

dann gilt :

	

k1 , k2 . - -

	

ki , k 2

~1 . C2 . . . .
= K .

	

(14)

	

C1	
fr C2

f2Gl .c2 . . . :

	

C ft C' f'

	

=

	

(15). . . .

Aus (14) und (15) folgt :

log K - log K° = log f1 -I- log f2 . . . • - - log fi - log f2 . - - - (16)

Werden nun Kubikwurzelformeln wie (12) eingeführt ,

so erhält man aus (16) :

logK° - log K = (k 1 +k2 . . . --ki -k2 . . .)
f/C101 (17)

Die Grösse k 1 -1-- k 2 • . . . k1- k2 • • . . werden wir A k -

t ivitätskonstante von K nennen und mit k bezeichnen .

Sind von den Stoffen einige nicht Ionen, kann man für si e

f = 1 und k = 0 setzen .

Hat man K bei verschiedenen Zonenkonzentrationen ex-

perimentell bestimmt und wiinscht K° und k zu berechnen ,

kann man in folgender Weise vorgehen . Man zeichnet die

Werte von log K mit der Kubikwurzel der Total-Ionen-

konzentration als Abscisse in ein Diagramm ein und zieht

eine Gerade durch die erhaltenen Punkte . I)er Schnittpunkt

dieser Linie mit der Ordinatenachse gibt log K° und ihr e

Neigung k .
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Mit Hilfe der zwei Konstanten K° und k lassen sich

Messungen von Ionengleichgewichten mit einer ähnliche n

Genauigkeit ausdrücken wie diejenige, mit welcher es mög-

lich ist, Gleichgewichte zwischen Nicht-Elektrolyte mit Hilf e

einer einzigen Massenwirkungskonstante auszudrücken 1 .

Solange man für Nicht-Elektrolyte noch mit Konzen-

trationen statt mit Aktivitäten rechnet, kann es bei Be-

rechnung von Elektrolytgleichgewichten nicht als nötig an-

gesehen werden, Aktivitätsformeln zu benutzen, die kom-

plizierter sind als die hier empfohlenen Kubikwurzelformeln .

Über die Genauigkeit, die man mit Kubikwurzelformel n

erwarten darf, kann man sich orientieren, indem man unter -

sucht, wie genau die experimentell bestimmten Punkte de r

log K- /C 1on Kurven auf einer Geraden liegen . Die Genauig-

keit beträgt gewöhnlich einige Einheiten in der zweite n

Dezimalstelle von log K .

Schwierig ist es hingegen zu beurteilen, mit welcher

Genauigkeit man durch diese Formeln zu log K° extrapo-

lieren kann. In den meisten Fällen wird jedoch der even-

tuelle Fehler keine praktische Rolle spielen, da der extra -

polierte Wert nur dazu benutzt wird, rückwärts Werte vo n

log K für endliche Ionenkonzentrationen zu berechnen .

In Anbetracht der ziemlich geringen Präzision, mit welche r

die meisten Messungen von lonengleichgewichten ausgeführt

worden sind, wird die mit den Kubikwurzelformeln erreicht e

Genauigkeit fast immer genügend sein . Nur bei besondere n

Wegen Anwendungen von diesen Prinzipen, siehe z . B . G .ALDBÆ K

u. BJERRUM, Aarsskrift for den kgl . Vet . og Landbohøjskole, Kopenhage n

1919, 64 . GJALDB.EK . ebenda 1921, 245 ; LARSSON, Zeitschr . f. allg . u . anorg .

Ch . 125, 281 (1922), SCHREINER, ebenda 115, 181 (1920) ; 122, 201 (1922) .

WIDMARE, Acta medica scandinavica 55, 415 (1920), WARBURG, Biochem .

Journ . 16, 233 (1922) ; FAURHOI F, Kgl. Danske Vid . Selsk . Skr. Mat. Fys .

Medd . 3, Heft 20, 50-60 (1921), BRÖNSTED, ebenda 2, Heft 10 (1919) .

Journ . Amer . Chefin . Soc . 43, 2265 (1921) .
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Präzisionsmessungen (z . B. genauen Löslichkeitsbestim-

mungen) wird man mit Vorteil kompliziertere Formeln an -

wenden können .

Tabelle 2 enthält die von uns ermittelten k-Werte (Ak-

tivitätskonstanten) .

Tabelle 2 .

Werte von Ionenaktivitätskonstanten (k) in Methylalkohol .

Temp . 18 0 25° 37 °

kx

	

+ kcx30 1,01 (0,74) (0,41)

lix+ + kcH coo_ 1,77 1,97 2 .28

kNrr,+ + licxycoo- 1,80 -

3. Bestimmung der Dissoziationskonstante von Methylalkohol .

Es wurde das Potential von Ketten folgender Zu-

sammensetzung gemessen :

H 2
HCl in CH 3 OH

c.1 molar

NaCl in CH3 O H

c 2 molar .

Na OCH 3 in CH3 O H

c3 molar
H 2

Die Konzentrationen c1 , c 2 , c 3 wurden immer annäh-

ernd gleich gross gehalten.

Der angewandte Methylalkohol war mit Magnesium

entwässert e und durch Destillation fiber Weinsäure von

flüchtigen Basen befreit . Er enthielt weniger als 0,1 °/oo

Wasser und seine spezifische Leitfähigkeit war kleiner al s

10-s recipr. Ohm. Bei seiner Aufbewahrung und Umgiesse n

wurde darauf geachtet, dass er nur mit getrockneter Luft

in Berührung kam .

Der Alkohol wurde im Elektrodengefäss eingewogen und

aus Mikroburetten mit der gewünschten Menge von Chlor-

wasserstoff oder Natriummethylat in Form von titrierten ,

etwa 1 oder 0,1 molaren methylalkoholischen Lösungen ver -

BJERROM und ZECHMEISTER : Ber . d . deut. chem. Ges . 56, 894 (1923).



Die Dissoziationskonstante von Methylalkohol .

	

15

setzt . Die Lösungen von Natrium m et h y l a t waren bei

Abschluss von Kohlendioxyd und Feuchtigkeit ausgezeichne t

haltbar . Dagegen verminderte sich der Titer der 1 molaren

Chlor was serst offlösung um etwa 1°!p pro Tag wegen

Esterifikation . Eine 0,1 molare Lösung hielt sich viel besser :

bei 18° änderte sie sich in

4 Tagen um ca. 1 ° /Q ; be i

37° war die Schwächung

	

- -

schon in 5 Stunden 1 °lo .

Die Stärke der Chlor-

wasserstofflösung wurd e

stets nach der endgül-

tigen Potentialablesung

durch Titrierung der

Eleklrodenlösung

	

be -

stimmt .

Wasserstoff wurde

elektrolytisch aus Kali -

lauge unter Anwendun g

von Kupferkathoden und

	

Fig . I .

Nickelanoden entwickelt ,

mit alkalischer Pyrogallollösung gewaschen und mit Kal-

ziumchlorid und Phosphorpentoxyd getrocknet .

Die Elektrodengefässe hatten die in Fig. 1 ange-

gebene Form und waren in einem Wasserthermostat, auf

0,1° konstant, angebracht . Als Elektroden dienten platiniert e

Platinbleche. Die Potentialmessungen wurden mit eine m

Kompensationsapparat von WOLFF und einem Spiegelgal-

vanometer von SIEMENS und HALSKE ausgeführt .

Tabelle 4 enthält die Messungsresultate . Die E-Werte de r

5. Kolumne sind die direkt gemessenen Potentiale . In der
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6 . Kolumne (D) stehen die Summen der Diffusionspotentiale ,

berechnet nach der Formel :

	

RT

	

HC1
D ln -

	

F

	

u Na OCH S

Hier ist µHC1
die molare Leitfähigkeit von Chlorwasserstoff

und µNaocH
die von Natriummethylat .

Zwischen gleich konzentrierten Lösungen von HC1 un d

Na Cl hat das Diffusionspotential die folgende Grösse :

D = RT
ln	 µnc l

1

	

F

	

µ Na CI

Zwischen gleich konzentrierten Lösungen von Na Cl un d

NaOCH 3 beträgt es :

RT
In µNaC1 (22)

Daraus erhält man :

D
2- F ~NaOCH 3

µHC1lnRT (23)D = D + D2 =I

	

.
F

	

µNaOCH3

Die für (20) notwendigen Leitfähigkeitswerte wurden

nach den folgenden Formeln berechnet :

s
- log µHC1 = 2,286 - 0,55 • vC

	

(24)

- log µNaocH 3 = 1,955 - 0,53 • vC

	

(25)

In Tabelle 3 sind die beobachteten mit den nach die -

sen Formeln berechneten Werten zusammengestellt :

Tabelle 3 .

Molare Leitfähigkeiten in Methylalkohol bei 18° .

Stoff C(Mol/L) boob . bor.

HC1 0,00185 165,7 165,2

0,00971 146 147,6

0,0103 147,3 146,6

(20)

(21)
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C (Mol/L) beob . ber.

HCl 0,0131 143,6 143,2

0,0484 122 121,9

0,0936 109,1 109,0

NaOCH 3 0,00111 79,3 79,5

0,00788 71,1 70,8

0,0102 69,6 69,1

0,0510 57,0 57,4

0,0864 53,0 52,5

Es wurde angenommen, dass bei 25° und 37° das Ver-

hältnis der Leitfähigkeiten dasselbe ist wie bei 18° .

In der letzten Kolumne der Tabelle 4 stehen die Wert e

von-log Km , dem Dissoziationsexponenten des Methylal-

kohols, berechnet nach folgender Formel :

- log K m = F	 RT43 (E + D) - log c l - log c3. (26)

Tabelle 4 .

HC1 in CH3 OH Na Cl in CH3 O H

c2 mol .

Na OCH 3 1n CH 3 OH
H 2

c3 inol .
H2

C i Mol .

Temp . c l

	

c e 3

	

E D - log K AM

18 0,0100

	

0,0100 0,0100

	

0,7184 0,0175 16,746

25 0,0100

	

0,0100 0,0100

	

0,7203 0,0179 16,485

37 0,0100

	

0,0100 0,0100

	

0,7232 0,0186 16,060

18 0,0970 ca.0,100 0,0972

	

0,8145 0,0209 16,495

25 0,0961

	

- 0,100 0,0973

	

0,8219 0,0214 16,29 1

37 0,0958

	

- 0,100 0,0971

	

0,8343 0,0223 15,958

Die Werte von -log K ys können durch folgende Kubik-

wurzelformeln wiedergegeben werden :

Vidensk . Selsk . Math .-fysiske Medd . V. 11 .

	

2
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3

- log K m = 16,963 -1,01 • VClon bei 18° (27)

- log Km = 16,644 - 0,74 • J/C 1D11 bei 25° (28)

- log K m = 16,148 - 0,41 • /C1on bei 37° (29)

Die Grösse -log n (Dissoziationsexponent bei unend-

licher Verdünnung) und die entsprechende Aktivitätskon-

stante k haben somit die folgenden Werte :

Tabelle 5 .

18°

	

25°

	

37 °

-log KN1

	

16,963

	

16,644

	

16,148

k - kH++kcx0o-

	

1,01

	

(0,74)

	

(0,41 )

Die .Verminderung der k-Werte mit steigender Tempe -

ratur rührt vielleicht nur davon her, dass die Messunge n

in 0,01 molaren Lösungen bei höheren Temperaturen ziem-

lich unsicher sind . Diese k-Werte sind nur mit Vorsicht an -

zunehmen und sind deshalb eingeklammert .

Der k-Wert bei 18° ist recht plausibel . Für Wasser ist

bei 18° die entsprechende Konstante zu 0,4 gefunden wor-

den' . Diese k-Werte verhalten sich annähernd umgekehrt

wie die Dielektrizitätskonstanten (1,01/0,4, bzw. 80/33) .

Aus der Variation von - log Km mit der Temperatur

kann man die Neutralisalionswärme von starken Säure n

und stark dissoziierten Methylaten in Methylalkohol mi t

Hilfe der Formel
(30)

berechnen .
Tabelle 6 .

Wärmeentwickelungbei der Reaktion H± + CH3O- = CH3 OH

18°-25°

	

25°-37°

0,1 molar

	

11540 cal .

	

11710 cal .

0,01 molar

	

14760 -

	

14940 -

1 Unveröffentlichte Messung von AUGUSTA UNMACK.

Q = 4,57 •

	

d log K
T ' dT
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Die Änderung der berechneten Wärmeentwickelung mit

der Konzentration ist kaum reell, sondern eher durch di e

Ungenauigkeit der Potentialmessungen in 0,01 molarer Lö-

sung bei höheren Temperaturen verursacht . Aus den Mes -

sungen in 0,1 molaren Lösungen berechnet sich als Mittel-

wert 11640 Kalorien .

In Wasser ist die Neutralisationswärme bekanntlich et -

was grösser (ca . 13700 kal .) .

4. Die Dissoziationskonstante von Ammoniak in Methylalkohol .

Ammoniak macht Methylalkohol leitend, indem es sic h

damit zu den Ionen CH 3 O- + NH4+ verbindet . Als Disso-

ziationskonstante von Ammoniak in Methylalkohol werde n

wir die folgende Grösse bezeichnen

KNx, _ [NH4 +] • [CH 3 0-)

	

(31)[NH 3 ]

Der Wert dieser Konstante wurde durch Leitfähig -

keitsbestimmungen festgelegt.

Für diese Bestimmungen wurde Methylalkohol zuers t

wie auf Seite 14 angegeben gereinigt, und dann mit eine m

trocknen, kohlendioxydfreien Luftstrom von Kohlendioxyd

vollständig befreit . Das Wegblasen des Kohlendioxyds ist

für die Messung von entscheidender Bedeutung . Bei Vor-

versuchen ohne diese Vorsichtsmassregel variierte die be-

rechnete Dissoziationskonstante mit der Ammoniakkonzen-

tration stark und ergab zu hohe Werte .

Die Leitfähigkeiten wurden nach dem KOHLRAUSC3 ' -

sehen Verfahren gemessen unter Anwendung einer kalibrier-

ten Walzenbrücke von HARTMANN und BRAUN . Es wurden

zwei Messungsreihen ausgeführt, deren Resultate Tabelle 8

enthält (c = mol . Konz., = molare Leitfähigkeit) .
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Um aus der gefundenen molaren Leitfähigkeit den Disso-

ziationsgrad zu berechnen, muss man mit der Leitfähigkei t

des vollständig dissoziierten Ammoniummethylate s

dividieren. Diese Grösse µNn4ocH, wurde nach dem KoxL-

RAuscn'schen Gesetz der unabhängigen Wanderung von

Ionen aus der Leitfähigkeit von Ammoniumchlorid, Na-

triummethylat und Natriumchlorid nach der folgenden Forme l

berechnet :

Nn4 OCn, - !-INI-I4 C1 + !'INa OCHa - P' Na Cl

Für die molaren Leitfähigkeiten dieser Stoffe bei 18°

wurden folgende Formeln angewandt :

3
log µNH4 c1

	

= 2,078 - 0,70 . /C1on (33)

log
µNaocx, =

1,955 -- 0,53 •
1a
`/C1on (34)

3
log

µNa CI

	

= 1,955 - 0,66 • /Clo. (35)

Die Formel für Natriummethylat wurde schon auf Seite

11 mit Versuchsdaten belegt . Die Daten, auf welche die

zwei anderen Formeln sich stützen, sind in Tabelle 7 ge-

geben .
Tabelle 7 .

Molare Leitfähigkeiten in Methylalkohol hei 18° .

C µ

NH 4 C1 0,0418 68,4

0,0823 59,4

Na Cl 0,0101 71, 2

0,0427 58,1

Nach (32) berechnet sich die molare Leitfähigkeit von

NH 4 OCH 3 bei C1O11 = 0 zu 109,7 und bei C 101 = 0,001 zu

96,0. Daraus folgt für die Leitfähigkeit des vollständig disso-

ziierten Ammoniummethylates :

(32)
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log

	

ocH3 = 2,040- 0,58 • , C I.

	

(36)

Um ttNH,ocH3 nach Forme] (36) zu ermitteln, ist für C lo n

die Ionenkonzentration in der Ammoniaklösung zu setzen .

Mit genügender Genauigkeit kann man sie nach folgende r

Formel berechnen :

C lora - e 100

Tabelle 8 .

Leitfähigkeit von Ammoniak in Methylalkohol bei 18° .

1 . Versuchsreihe .

-logKNI13 -logq'H Bc Fl

	

C lora (- 0 100) 4NH,0CD s

0,00903 1,20 0,000109 103,0 0,0116 5,907 5,964

0,0439 0,57 0,00025 100,9 0,0057 5,848 5,921

0,0787 0,44 0,00035 99,8 0,0044 5,812 5,896

0,534 0,155 0,00083 96,8 0,0016 5,863 5,976

2 . Versuchsreihe .
Mittel 5,939

0,00886 1,27 0;00011 .3 102,8 0,0125 5,853 5,91 1

0,0431 0,60 0,00026 100,1 0,0060 5,807 5,884

0,0773 0,45 0,00035 99,8 0,0045 5,807 5,89 1

1,306 0,089 0,00116 95,3 0,0009 5,976 (6,102)

Mittel 5,895

In Kolumne 4 Tabelle 8 stehen die so berechneten Werte

von 11NH40cH3• Mit ihrer Hilfe sind die in Kolumne 5 und 6

aufgeführten Werte von Dissoziationsgrad (ï) und Disso-

ziatiousexponent (- log KN1T ) berechnet .

(38) ;

	

-1og K = -log
" 2

NH3

	

1-1.

Die Werte von - log KNH3 sind etwas konzentrationsab-

hängig. Um aus den gefundenen Werten auf -log K°Nn.

(den Wert von - log KNIj3 bei der Konzentration Null) zu

(37)

NH4

	

!''t'OCH3
1 = ~ (39)
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extrapolieren, ist für die Summe der Aktivitätskonstante n

des Ammoniumions und des Methylations in Methylalkohol

1,2 gesetzt .

Hierbei ist .für die Aktivitätskonstante der einwertigen

Ionen NH4 und CH 3 O- in Methylalkohol 0,6 angenommen .

Da die Extrapolation nur klein ist, hat es wenig Bedeutung ,

ob man einen etwas höheren oder niedrigeren Wert benutzt .

Da weiter C10IZ
= c', folgt :

-logK H3 = - logKNH3 +1,2•Pc-y.

	

(41)

Als Mittelwerte von - log KN H3 fanden wir in zwei Ver-

suchsreihen 5,939 und 5,895', also im Mittel :

-log KivH = 5,917 in CH 3 OH bei 18° .

	

(42)

Hätte man mit Aktivitätskonstanten 1 statt 0,6 gerechnet ,

so würde man 5,960 gefunden haben .

5. Die Dissoziationskonstante von Essigsäure in Methylalkohol .

Essigsäure ist in Methylalkohol eine so schwache Säure ,

dass es schwierig ist, ihre Dissoziationskonstante durch

Leitfähigkeitsmessungen zu bestimmen . Die durch die Ver-

unreinigungen des Methylalkohols verursachte Leitfähigkeit

ist von derselben Grössenordnung wie die Leitfähigkeit de r

zugefügten Essigsäure . In der folgenden Tabelle 9 sind di e

Resultate einiger Leitfähigkeitsmessungen zusammengestellt .

Tabelle 9 .

Leitfähigkeit von Essigsäure in Methylalkohol bei 18° .

x

	

Na

	

- log KEss

	

0,00984

	

0,78 . 10-6

	

0,044

	

9,32

	

0,0102

	

0,99 . 10-6

	

0,063

	

8,99

Hierbei ist der etwas abweichende Wert bei der grössten Ammo-

niakkonzentration nicht berücksichtigt .
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c x µ - log KEs s

0,0485 2,11 • 10' 0,036 8,80

0,0908 3,39 . 10-_6 0,033 8,61

0,900 0,0195 8,07

2,945 0,0075 8,38

Bei der Umrechnung der spezifischen Leitfähigkeit (x)

auf molare (µ) wurde die Eigenleitfähigkeit des Methyl -

alkohols (0,35 . 10 -x) abgezogen. Die Zahlen für die zwe i

konzentrierten Lösungen sind einer älteren Arbeit von

K . HERTWIG 1 entnommen. Die dort gegebenen Zahlen sin d

auf die jetzt gebräuchlichen Einheiten umgerechnet.

Die in der letzten Kolumne angeführten Werte für de n

Dissoziationsexponenten der Essigsäure - log KEss sind unter

der Annahme berechnet, dass die Leitfähigkeit einer voll -

ständig dissoziierten Essigsäure 200 ist, was annäherungs-

weise zutrifft . Die Zahlen zeigen durch allzu starke Abnahm e

mit steigender Konzentration ihre Unzuverlässigkeit an . Der

wahre Wert des Dissoziationsexponenten liegt nach unseren

elektrometrischen Versuchen bei den obigen Ionenkonzen-

trationen zwischen 9,50 und 9,45 .

Die Dissoziationskonstante der Essigsäure in Methylal-

kohol wurde dagegen mit gutem Resultat nach einer elek-

trometrischen Methode bestimmt . Es wurde das Potentia l

von Wasserstoffelektroden in Mischungen von Essigsäur e

und Natriumazetat gemessen .

Die untersuchten Ketten hatten die folgende Zusammen-

setzung :

cl molarer CH 3 COOH

c, molarer CH3COONa
c3 molarer NaCl c¢ molarer HC1

H 2

in CH3 OH

	

in CH 3 OH

	

in CH3 O H

1 Wied, Ann . 43, .840 (1891) .
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Die Konzentrationen c 2 , c 3 und c4 (übrigens auch el )

wurden immer annähernd gleich gross gehalten, um leicht .

die Diffusionspotentiale berechnen zu können. Die Messungen

wurden mit etwa 0,1 und 0,01 molaren Lösungen bei 18° ,

25° und 37° ausgeführt .

Die Mischungen von Essigsäure und Natriumazetat wur-

den aus einer Lösung von Essigsäure hergestellt, die mi t

der Hälfte der zur Neutralisation notwendigen Natrium-

methylatlösung versetzt wurde . Die in der Wasserstoffelek-

trode vorhandene Chlorwasserstofflösung wurde nach Aus-

führung der Potentialmessung titriert .

Die Resultate sind in Tabelle 10 zusammengestellt :

Tabelle 10 .

Temp . c l c, cs c4 E D - log KEs s

18 0,1 0,1 0,1 0,098 0,4407 0,0110 8,83

25 0,1 0,1 0,1 0,0966 0,4452 0,0113 8,74

37 0,1 0,1 0,1 0,0926 0,4536 0,0117 8,60

18 0,01 0,01 0,01 0,00956 0,4052 0,0130 9,27

25 0,01 0,01 0,01 0,00976 0,4080 0,0134 9,23

37 0,01 0,01 0,01 0,00859 0,5228 0,0139 9,17

In den 5 ersten Kolumnen sind die Temperaturen un d

die Konzentrationen von Essigsäure (el), Natriumazetat (C 2 ) ,

Natriumchlorid (c3 ), Salzsäure (e4) angeführt ; dann komme n

in der 6 . Kolumne (E) die gemessenen Potentialwerte un d

in der 7 . (D) die Summen der beiden Diffusionspotentiale .

Die Diffusionspotentiale wurden, ähnlich wie auf S . 16 be-

schrieben, berechnet nach :

D -=
RT In HCI	 	 (43)
F

	

PNaCH,CO O

Die Leitfähigkeitswerte wurden nach den folgenden For-

meln ermittelt :
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log uxcl = 2,286 - 0,55 • }/CIon

	

(44)

log µNacx,coo = 1,961-0,91 •/Chn

	

(45)

Kolumne 8 enthält die Werte des Dissoziationsexponente n

der Essigsäure (-log KESS), berechnet nach der Formel :

-log K rass = F RT
43

(E + D) -log
c~c

c2
.

	

(46)

Will man die Konzentrationsabhängigkeit von -log K
ES S

durch Kubikwurzelformeln wiedergeben, kommt man z u

folgenden Ausdrücken :

-log K
ESS = 9,65 -1,77 • V C1on bei 18° . (47)

-log K
ESS = 9 , 6 5 - 1 , 9 7 / C 1 on bei 25° . (48)

- log K ESS = 9,66 - 2,28 • /C1011 bei 37° . (49)

Es bedeutet hier Cl. die Ionenkonzentration . Sie wurde

bei den Versuchen zu 0,1, bzw. 0,01 gesetzt, was für di e

Salzsäure nur annäherungsweise zutraf. Die Potentialmes-

sungen sind aber besonders bei 37° nicht so genau, das s

es sich lohnen würde, genauer zu rechnen .

Für - log KESS (den auf Ionenkonzentration Null extra -

polierten Dissoziationsexponenten der Essigsäure) gilt des -

halb :

	

t

	

18°

	

25°

	

37 °

- log K%SS

	

9,65

	

9,65

	

9,66

und für die Summe der Aktivitätskonstanten des Wasser-

stoffions und des Azetations :

t

	

18°

	

25°

	

37°

	

k = kll++l;cx3coo- 1,77

	

1,97

	

2,28

Für Essigsäure in Wasser ist -log KESS gleich 4,75 .

Essigsäure ist also in Methylalkohol etwa 9000 mal schwächer

als in Wasser .
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6 . Die Alkoholyse von Ammoniumazetat in Methylalkohol .

Misst man die Leitfähigkeit einer Lösung von A m m o -

niumazetat in Methylalkohol vor und nach Zusatz vo n

Essigsäure (oder Ammoniak), findet man, dass die Leitfähig-

keit des Azetates durch den Zusatz zugenommen hat . D a

die Leitfähigkeit von Essigsäure (und Ammoniak) unte r

den vorliegenden Umständen verschwindend klein ist, so

muss man die Zunahme der Leitfähigkeit als eine Folg e
der Zurückdrängung der Alkoholyse beim Zusat z

einer der Alkoholysenprodukte betrachten .

Ammoniumazetat ist in methylalkoholischer Lösun g

etwas alkoholysiert nach der Gleichung :

NH, -I- CH 3COO- = NH3 -{- CH 3 COOH .

Ein Zusatz von Essigsäure (oder von Ammoniak) wir d

diese Spaltung zurückdrängen, und somit die Menge de r

Ionen und die Leitfähigkeit vergrössern . Aus der Vergrösse-

rung kann man den Grad der Alkoholyse bestimmen .

Bei der Ausführung der Messungen wurde etwa 35 cm 3

Methylalkohol in ein flaschenförmiges Widerstandsgefäs s

eingewogen und mit Essigsäure und Ammoniak (in For m

von 1 oder 0,1 normalen Lösungen in Methylalkohol) ver -

setzt . Diese Lösungen wurden aus Mikrobüretten zugesetzt ,

die 2 cm3 fassten, in 0,02 cm 3 geteilt waren und ein an -

geschmolzenes Vorratsgefäss besassen . Die Konzentration

von Ammoniumazetat wurde so nicht viel genauer als auf

1 °/o festgelegt . Wichtig ist aber, dass die beim Zusatz vo n

Essigsäure oder von Ammoniak zu einer schon dargestellte n

Lösung von Ammoniumazetat eintretenden Leitfähigkeits-

änderungen trotzdem auf 1 °/oo ausgewerthet werden können ,

weil die durch den Zusatz eingetretene, relative Verminde-

rung der Salzkonzentration weit genauer als die absolut e

Salzkonzentration bekannt ist .
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In Tabelle 11 und 12 sind die Messungsresultate zu-

sammengestellt .

Tabelle 11 .

Leitfähigkeit von Ammoniumazetat in Methylalkohol bei 18° ,

ohne und mit Zusatz von Essigsäure .

Nr.
CH3 COONH4

Mol/L
CH3 COO H

Mol/L
,, u y ,

1 0,00904 0,000586 64,8

1 a 0,00825 0,0784 597 72,4 0,000599 72,6

2 0,0500 0,00246 49,2

2 a 0,0473 0,0480 251 53,1 0,00252 53, 2

3 0,1004 4031 40,2

3 a 0,0978 0,0234 4103 42,0 0,004107 42,0

3 b 0,0953 0,0461 4036 42,4 4044 42,5

3 c 0,0913 0,0817 3926 43,0 3940 43, 1

3 d 0,0890 0,500 3755 42,2 3838 43, 1

Tabelle 12 .

Leitfähigkeit von Ammoniumazetat in Methylalkohol bei 18° ,

ohne und mit Zusatz von Ammoniak .

N, l, CH 3COONH 4

Mol/L
NH 3

Mol/L
x

4 0,00971 0,000621 64,0

4 a 0,00960 0,00979 681 71,0

4 b 0,00888 0,0754 650 73,2

5 0,0893 0,00372 41,7

5 a 0,0870 0,0226 379 43,6

5 b 0,0840 0,0446 374 44,2

5 c 0,0803 0,0881 361 45,0

Die Numerierung der Versuche ist in der Weise geschehen ,

dass z. B. 3 a, 3 b, 3 c, 3 d Versuche bezeichnen, in welche n

zu der in Versuch 3 gemessenen Salzlösung Essigsäure nac h

und nach zugesetzt wurde. x ist die spezifische Leitfähig -
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keit in reziproken Ohm ; µ die daraus berechnete molar e

Leitfähigkeit für Ammoniumazetat ; x' und sind die

Leitfähigkeiten, korrigiert für die durch Zusatz der Essig-

säure hervorgerufene Viskositätsänderung. Diese Korrektion

ist besonders von Bedeutung bei Versuch 3 d,' wo die Essig-

säure 0,5 molar ist .

Durch einen Versuch wurde gefunden, dass die innere

Reibung in 1,07 molarer methylalkoholischer Essigsäure be i

18° 4,7 0/o grösser als in reinem Methylalkohol war ; bei

der Berechnung der Korrektion haben wir angenommen,

dass die Viskositätsänderung der Essigsäurekonzentratio n

proportional gesetzt werden kann .

Die in der 5 . Kolumne der Tabellen 11 und 12 stehen -

den molaren Leitfähigkeiten zeigen deutliche Steigerunge n

bei Zusatz von Essigsäure und von Ammoniak .

Mit Annäherung kann man als Mass der Alkoholys e

das Verhältnis zwichen der maximalen Vergrösserun g

von µ und dem Maximumswert von µ setzen .

Genauer, wenn auch beschwerlicher, lässt sich die Rech-

nung wie folgt durchführen .

Es seien co, x o, po, x o molare Konzentration, Alkoholy -

sengrad, Ionenbeweglichkeit und spezifische Leitfähigkei t

von Ammoniumazetat vor Zusatz von Essigsäure (oder Am -

moniak) und e 1 , x l, µl, x l dieselben Grössen nach Zusatz

von Essigsäure (oder Ammoniak) in einer Konzentration c l ' .

und µi sind als die molaren Leitfähigkeiten des nich t

alkoholysierten Ammoniumazetates zu verstehen, und xi is t

die für den viscositätsändernden Einfluss des Essigsäure -

zusatzes korrigierte Leitfähigkeit .

	

Es gilt dann :

c o ( 1

	

xo) po = 1000 x o (50)

ci (1 - x1 ) µl = 1000 x 1 ' .

Daraus erhält man :

(51)
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1- xo - xo c.i ? µr-	 	 (52)1-x1

	

x r

	

co No

Zur Berechnung von (1-xo) : (1-x 1) nach dieser Formel

sind xo/x l ' und cr/co aus den Versuchsdaten bekannt . pjµo
kann in folgender Weise berechnet werden . Nimmt man

vorläufig an, dass die Alkoholyse in den Versuchen mi t

den grössten Zusätzen vollständig zurückgedrängt war, s o

kann aus diesen Versuchen die Ionenbeweglichkeit de s

nicht alkoholysierten Ammoniumazetates ermittelt werden .

Tabelle 13 enthält 5 solche Versuche. In der 5. und 6.

Kolumne findet man die beobachteten und die nach de r

Interpol ationsform el

log 1NH4CHnCOO = 2,049-0,911 . j/Cron

	

(53)

berechneten Werte zusammengestellt (Cron = Konzentration

von Ammoni.umazetat) .

Tabelle 13 .

Leitfähigkeit von Ammoniumazetat, dessen Alkoholys e

durch Zusatz von Essigsäure oder Ammoniak zurück -

gedrängt worden ist, in Methylalkohol bei 18° .

Nr .
CH3COONH 4

Mol ~'f

CH 3COO H

Mol f L

NH3
µbeob.

1 a 0,00825 0,0784 72,6 73,3

4 b 0,00888 0,0754 73,2 72,5

2 a 0,0473 0,0480 53,2 52,4

5 c 0,0803 0,0881 45,0 45,3

3 d 0,0890 0,500 43,1 43,9

Aus den Zahlen der Tabelle 13 sieht man, dass di e

Formel (53) die Messungen in brauchbarer Weise wieder -

gibt .

Aus (53) ergibt sic h
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log µ1 l [1„7, = 0,911 •
/lfco (1 -xo) - V c 1 (1 -x1)) =

°	
(1 -x°)

	

\\
= 0,911 • Vc1 (1-x 1 ) • ( V(c 	 - 1

J
.

	

(5 4)
c 1 (1-x 1 )

Mit guter Annäherung kann man für (54) setzen :
_

Ilog µ1 F1 o = 0,911

	

(
3

1i e1 \ xi' 1~ .

	

(55)

µ 1 f µo liegt ja bei den Versuchen nahe bei 1, und e s

handelt sich deshalb nur um die Berechnung eines kleine n

Korrektionsgliedes .

Die nach (52) und (55) berechneten Werte von (1-xo) :

(1-xl) sind in Tabelle 14 und 15 (5 . Kolumne) aufgeführt .

Nach dem Massenwirkungsgesetzt gilt :

[NH 3 ] . [CH 3000H] - KA .
(56)

[NHt ] . [CH3COO- ]

Zwischen xo x 1 c 1 und e1 ' ergibt sich daraus die folgende

Relation

xo 2	 x1(x1 +c1 ' / c1)- K ~ .

	

(57)
(1-xo) 2

	

(1-x1) 2

Durch Probieren wurden die Werte von xo und x 1 be -

stimmt, die für (1-xo) : (1-x 1 ) den richtigen Wert ergebe n

und (57) zufriedenstellen . Die in dieser Weise erhaltene n

Alkoholysengrade sind in 6 . und 7 . Kolumne der Tabelle n

14 und 15 zusammengestellt .

Tabelle 14 .

Alkoholysengrad von Amrnoniumazetat in Methylalkoho l

bei 18 °. Nach Leitfähigkeitmessungen mit Zusatz vo n

Essigsäure .

CH5COONH 4 CH 8 COOH

	

1-xo
Nr.

	

Mol/L

	

Mol/L

	

r

	

i-s1

	

xo

	

x1 -log KA C o, .

1

	

0,00904

	

0,000586

1 a 0,00825

	

0,0784

	

599 0,8935 0,1082 0,0015 1,834 0,0081



Die Dissoziationskonstante von Methylalkohol . 3 1

CH3COONH 4 CH 3COO H
Nr .

	

x'
ï•lol /L

	

Mol /L

1-xo

1 -xt
xo xt - log KA Cio n

2 0,0500 0,00246

2a 0,0473 0,0480

	

252 0,9224 0,085 0,008 2,142 0,046

3 0,1004 0,00403 1

3a 0,0978 0,0234

	

4107 0,9506 0,067 0,01 9

3 b 0,0953 0,0461

	

4044 0,9450 0,065 0,01 0

3c 0,0913 0,0817

	

3940 0,9376 0,068 0,006

3d 0,0890 0,500

	

3838 0,9460 (0,055) 0,00 1

Mittel : 0,067 2,288 0,09 3

Tabelle 15 .

Alkoholysengrad von Ammoniumazetat in Methylalkoho l

bei 18° . Nach Leitfähigkeitsmessungen mit Zusatz von

Ammoniak .

CH 3 COONH 4

	

NH3

Nr.

	

Mol/L

	

Mol/L

1-xo
xi -log K A C ron1-x4

	

xo

4

	

0,00971 0,000621

4a

	

0,00960 0,00979 681 0,8896

	

0,128 0,020

4b 0,00888 0,0754 650 0,8682

	

0,134 0,003

Mittel : 0,131 1,644 0,0084

5

	

0,0893

5a

	

0,0870 0,0226

0,00372

379 0,9508

	

0,065 0,01 7

5b 0,0847 0,0446 374 0,9414

	

0,068 0,01 0

5c

	

0,0803 0,0881 361 0,9348

	

0,070 0,005

Mittel : 0,068 2,274 0,083

Aus den angegebenen Werten für xo (Alkoholysengrad

ohne Zusatz von Essigsäure oder Ammoniak) sieht man ,

dass die durch verschieden grosse Zusätze für eine un d

dieselbe Lösung bestimmten xo-Werte gut übereinstimme n

(3a, 3b, 3c, 3d ; 4a, 4b ; 5a, 5b, 5c) . Nur der in 3d ge-

fundene xa-Wert stimmt nicht ganz mit den andern übe r

ein. In diesem Versuch ist aber auch der Essigsäurezusat z
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bis zu 0,5 normal gestiegen. Bei der Mittelwertbildung is t

dieser Versuch nicht mitgenommen .

In der 8 . und 9. Kolumne von Tabellen 14 und 15 stehe n

die Werte von - log KA und die entsprechenden Ionen-

konzentrationen . Zur Berechnung von KA hat man die

Formel :

	

2

(_
x	

KA =
(1xo)

(58)

Wie man erwarten konnte, sind die Werte von -log K A

nicht konstant, sondern mit der Ionenkonzentration stei-

gend. Die Versuche mit Tssigsäurezusatz lassen sich durch

die folgende Kubikwurzelformel gut wiedergeben :

- log K A = 1,48 -I- 1,80 . /talon .

	

(59)

Hätte man auch die Versuche mit Ammoniakzusat z

berücksichtigt, würde man die folgende Formel erhalte n

2. 5

2, 0

4,

1,5

Fig. 2 .
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haben
- log K A = 1,29 + 2,38 • l/Cion .

	

(60)

Da die Ammoniak-Versuche, besonders die in verdünnte r

Lösung, wegen Anwesenheit von Kohlendioxyd nicht s o

vertrauenswert sind wie die Essigsäure-Versuche, haben wi r

vorgezogen mit Formel (59) zu rechnen. In Figur 2 sind

die gefundenen und die den Formeln (59) und (60) ent -

sprechenden Werte eingezeichnet .

Für -log K'A werden wir 1,48 und für k = k NH,,+ +

+1;cx3coo die Summe der Aktivitätskonstanten des Am-

monium- und des Azetations, 1,80 setzen .

Bei den vorangehenden Berechnungen haben wir di e

Eigenleitfähigkeit der zugesetzten Essigsäure, bzw . Ammo-

niak vernachlässigt . Da Ammoniak in Methylalkohol weit

mehr als Essigsäure dissoziirt ist, genügt es die Zulässig-

keit dieser Vernachlässigung für Ammoniak zu zeigen .

Der Einfluss muss am grössten sein in Versuch 4 b

(0,00888 m NH 4 CH 3 COO + 0,0754 in NH 3 ) . Setzt man hier di e

Dissoziationskonstante des Ammoniaks nach (41) und (42 )

zu 10-5 ' 5 , so berechnet sich die molare Konzentration der

von NH 3 stammenden NH 4+- und OCH 3--Ionen zu 3 .10 -5 .

Setzt man die Summe der Beweglichkeit dieser Ionen" z u

100, so werden sie 3 .10_ 6 zu der spezifischen Leitfähigkeit

beitragen, d . h. nur ein halbes Procent . In den anderen

Versuchen mit Ammoniak wird der Einfluss kleiner un d

in den Essigsäureversuchen ganz verschwindend . Dass 4 a

und 4 b einen zu kleinen Wert für -log KA ergeben haben ,

kann ausser durch die Anwesenheit von etwas Kohlen-

dioxyd auch teilweise dadurch erklärt werden, dass die

Eigenleitfähigkeit des Ammoniaks hier nicht ganz ver -

schwindend klein gewesen ist . Bei diesen Versuchen ist jen e

Fehlerquelle nämlich am grössten .

Vidensk . Selsk . Math .- fysiske Medd . V, 11 .
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Bei den Berechnungen wurde nicht berücksichtigt, dass

der Zusatz von Essigsäure (bzw. Ammoniak) die Aktivitäts-

koeffizienten der Ionen ein wenig ändert, weil dadurch di e

Ioneukonzentration verschoben wird . Es ist daher nicht

ganz exakt (57) zu benutzen . Versuchsweise wurde für

die Ionenaktivitätskoeffizienten mit folgender Gleichung ge-

rechnet -log f = 1 • Cion . Dabei wurde gefunden, dass e s

unnötig war die Änderung von f zu berücksichtigen, d a

sie nur eine Änderung von 1 oder 2 °/oo in dem Alkoho-

lysengrad verursachte.

K o p en ha gen, Chemisches Laboratorium der Kgl . tierärtzlichen
und landwirtschaftlichen Hochschule .

Færdig fill Trykkeriet d . 17 . Marts 1924 .


