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1. Ubersicht.

er elektrolytische Dissoziationsgrad von Methylalkohol
D ist bisher nicht ermittelt worden. Die klass’ischeH
Methoden von ARRHENIUS und OSTwALD zur Bestimmung
der Dissoziation des Wassers konnen indessen auch fir
Methylallzohol angewandt werden. Nach diesen Methoden
ist die Dissoziationskonstante des Methylalkohols in der
vorliegenden Arbeit zu 1071%% bei 18° bestimmt worden.
Sie ist also elwa 500 mal Kkleiner als die Konstante des
Wassers.

Die Dissoziation des Methylalkohols geschieht nach dem

Schema: CH, OH ™2 CH, O~ + H+. - (1)

Wird Natriummethylat mit methylalkoholischer Salzsfiure
gemischt, so verlauft eine, der Dissoziation nach (1) rezi-
proke Reaktion, indem sich Methylat-Ionen CH; O~ mit
Wasserstoffionen zu Methylalkohol vereinigen. Aus dem
angenblicklichen Verlauf dieses Neutralisationsprozesses darf
man schliessen, dass das Dissoziationsgleichgewicht nach
(1) sich sehr schnell einstellt. Aus der sehr geringen Leit-
fahigkeit von reinem Methylalkohol geht weiter hervor, dass
die Dissoziation nur klein sein kann.

Eine Dissoziation nach dem Schema:
CH,OH 7 CH,*+OH~ (2)

kommt neben (1) nicht in Betracht. Wir kennen tiberhaupt

keine Lésungen mit nachweisbaren Mengen von positiven Me-
1%
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thylionen. Verbindungen wie Methylchlorid und Methyl-
nitrat machen nicht Methylalkohol leitend, und selbst me-
thylalkoholische Losungen von starken Sduren enthalten
nicht nachweisbare Mengen von Methylionen CHgt. Stellte
sich eine, wenn auch sehr geringe, Dissoziation nach (2)
mit messbarer Geschwindigkeit ein, so missten Methyléither
und Wasser gebildet werden, indem die nach (1) und (2)
entstapdenen lonen sich vereinigen. Da aber erfahrungs-
gemilss Methylither und Wasser in Methylalkohol bei ge-
wohnlicher Temperatur nicht gebildet werden, muss eine
Dissoziation nach (2), wenn sie iiberhaupt stattfinden sollte,
sehr langsam verlaufen. Unter den Umstinden, wo eine
nachweisbare Atherbildung stattfindet, spielt vielleicht die
Dissoziation nach (2) eine Rolle und kann zu einer Theorie
fiir die Atherbildung angewandl werden.

Durch die Messungen in dieser Arbeit ist gezeigt worden,
dass die Dissoziation nach (1) zu einem wohl definierten
Gleichgewicht fiihrt. Den Dissoziationsgrad haben wir nach
zwel verschiedenen Verfahren bestimmt, deren Ergebnisse
gut {ibereinstimmen.

Am leichtesten berechnet man die Dissoziationskonstante
des Methylalkohols aus der elektromotorischen Kraft
eines Sdure-Alkali-Elementes in dhnlicher Weise, wie
OsTwaLp® und ARRHENIUS? 1893 die Dissoziationskonstante
des Wassers aus elektromelrischen Messungen berechneten.

Es wurde gemessen die Spannungsdifferenz zwischen
Wasserstoffelektroden in methylalkoholischer Salzsiure und
in Natriummethylat, mit methylalkoholischem Natrium-
chlorid eingeschaltet:

' Zeitsehr. £ 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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Die Dissoziationskonstante von Methylalkohol.

H, | HCl|Na Cl1| Na OCH, | H,.
Haben alle drei Lésungen dieselbe Molaritit, so lassen sich
die Diffusionspotentiale leicht berechnen. Die Dissoziations-

konstante (Ky) wurde nach folgender Formel berechnet:

Floge
RT

(E = gemessenes Potential, D = Diffusionspotential).

—logK, = (E+ D) +1log[CH, O~]+1og [HT] (3) -

In dieser Weise wurde gefunden:

Tabelle 1.
—log K, (elektrometrisch)
, 18° 25° 37°
In 0,1 molaren Lésungen... 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 Anderung von K;; mit der Konzentration rihrt
davon her, dass in (3) mil Konzenlrationen statt mit Ak-
tivitiiten gerechnet wurde. Wird K,; bis zur Konzentration
Null extrapoliert, erhilt man die wahre Dissoziationskon-
stante, KY;. Diese Exirapolation geschah in der Weise, dass
die Anderung von log K, der Kubikwurzel der Konzen-
tration proportional gesetzt‘wurde.

Aus der Anderung von K, mit der Temperatur kann
‘man die Wirmeténung bei der Reaktion CH; O~ +HT =
= CH; OH (in 0,1 molarer Losung) zu ca. 12 000 Kal. be-
rechnen. Dieser Wert liegt von der Neutralisationswirme
in wiassriger Lésung (13700 Kal.) nicht weit entfernt.

Das zweite Verfahren, das zur Bestimmung der Disso-
ziationskonstante des Methylalkohols angewandt wurde, war
das folgende.

Nach ArruENIUs? lasst sich die Dissoziationskonstante

! Zeitschr. physik. Chem. 5, 16 (1890).
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des Wassers durch Messung des Hydrolysengrades
eines Salzes bestimmen. Diese Methode wurde aul Methyl-
alkohol tibertragen.

Ein Salz wie Ammoniumazetat ist in Methylalkohol teil-
weise in Ammoniak und Essigsiure gespalten (alkoholy-
siert):

NH,* + CH, COO~ 2 NH, -+ CH, COOH (4)

Es seien: K die Gleichgewichtskonstante dieser Alkoholyse
und Ky und K, die Dissoziationskonstanten von Essig-

sdure und Ammoniak, Nach Arruenivs gilt dann:
KA'KESS'KNHg = Ky (5)

Aus der Alkoh01yséngleichung, und den Dissoziations-
gleichungen der Siure und Base:

NH,*+ CH, COO— = NH, + CH; COOH
CH; COOH = CH; COO~+ H*
NH, + CH; OH = NH,©+ CH; O—

erhilt man nédmlich durch Addition die Dissoziationsglei-
chung des Methylalkohols:

CH; OH = CH, O~ + 1+

Aus den entsprechenden Gleichgewichiskonstanten muss
man dann auch durch Multiplikation die Dissoziationskon-
stante des Methylalkohols erhalten.

Die etwa 10%,ige Alkoholyse des Ammoniumaze-
tats wurde bestimmt durch Messung der Leitfihigkeitsver-
grosserung des Salzes durch Zusatz von Essigsdure, bzw.
Ammoniak. Da diese Stoffe hier keine merkbare Leitfihig-
keit besitzen, wird die Vergrosserung der Leitfahigkeit allein
durch die Zuriickdringung der Alkoholyse verursacht. Wir

haben also ein interessantes Beispiel, wo diese Brepic’sche
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Methode® sowohl durch Zusatz von Sédure wie von Base
ausgefithrt werden kann.

Nach unseren Messungen kann man setzen:
—logKy = 1,48 +1,80-/C bei 18°. (6)

Dieser Ausdruck wurde aus den Versuchen mit Essigsdurezu-
satz berechnet. Die Messungen mit Ammoniakzusatz haben
ein dhnliches, aber doch etwas abweichendes Resultat er-
geben. Da diese Messungen indessen ein wenig dadurch
beeinflusst sind, dass Kohlensidure nicht vollstindig fern-
gehalten war, sind sie bei der Festlegung des definitiven
Wertes nicht berticksichligt worden.

Die Dissoziationskonstante des Ammoniaks nach
NH; + CH, OH = NH,”+ CH, O~

haben wir durch Leitfihigkeitsmessungen bestimmt. Dadurch
wurde gefunden:

"—log K(l’\m3 = 5,02 bei 18°. €

Die Dissoziationskonstanteder Essigsiure wurde
elektrometrisch bestimmt durch Messung der Spannungs-
differenz zwischen Wasserstoffelektroden in Salzsiure und
in Mischungen von Essigsdure und Natriumazetat. In dieser

Weise wurde gefunden:
8,3 . -
—log Ky, = 9,65—1,77-J/C bei 18°. (8)

0 0 0 . S -
Aus Kj, KNH3 und KESS berechnet sich:

—log K§; = 17,05 : 9)
in geniigender Ubereinstimmung mit dem elektrometrischen
Wert 16,97.

1 Zeitschr, physik. Chem. 13, 214, 321 (1894). Die Methode ist neu-
lich zur Bestimmung von Alkoholysen in Athylalkohol von H. Gorn-
scamMiDT angewandt worden. Zeitschr. physik. Chem. 99, 116 (1921).
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Diese Ubereinstimmung bietet eine werlvolle Kontrolle
der durch zwei ganz verschiedene Methoden erhaltenen
Werte. Als wahrscheinlichster Mittelwert ergibt sich:

—log Ky = 17,01. (10)

Trotzdem 30 Jahre verlaufen sind, seitdem ARRHENIUS
und OstwarLp ihre Methoden zur Bestimmung der Disso-
zialionskonstante des Wassers entwickelten, sind dieselben
merkwiirdigerweise erst im letzten Jahre zur Bestimmung
der Dissoziation von Alkoholen benutzt worden, als HiLpE-
srAND und DANNER® zwei Arbeiten itber die Tonisation des
Athylalkohols verdffentlichten. Als ihre Abhandlungen er-
" schienen, waren die Vorarbeiten zu dieser Untersuchung
bereits im Gange.

In ihrer ersten Arbeit suchten HiL.DEBRAND und DANNER
den Dissoziationsgrad des Alkohols durch Messung der Leit-
fahigkeit von reinem Alkohol zu bestimmen. Dieses Ver-
fahren fithrte nicht zum Ziele. Es gelang nicht den Alkohol
so rein herzustellen, dass seine Eigenleitfdhigkeit gemessen
werden konnte.

Dagegen gelang es DANNER in einer zweiten Arbeit die
Dissoziation elektrometrisch zu bestimmen. Er mass nicht
direkt das Element: '

H, |HCl|Na OC, H, | H,

weil er die Unsicherheit bei der Bestimmung des Diffusions-
potentials fiirchtete. Er berechnete vielmehr aus Messungen
der drei folgenden Kombinationen:

H, | HC1, Hg C1| Hg
Hg| HgCl, NaCl| Na-Amalgam
Na-Amalgam | Na O C, H; | H,

1 Journ. Amer. Chem. Soc. 44, 2824, 2832 (1922).
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die Spannung des Elementes
H, | HCl||NaO C, H; | H,

Der Doppelstrich bedeutet, dass das Diffusionspotential elimi-
niert worden ist. In dieser Weise fand Danner fiir die
Dissoziationskonstante des Athylalkohols, K;:

*log K;\ = 19,14: bei 18°. (11)

Der Vorteil des DanNER’schen Verfahrens erscheint uns
recht problematisch. Die Annahmen, die er {iber die Ak-
tivitit der Ionen machen muss, um seine Berechnung durch-
zufiihren, sind unserer Meinung nach unsicherer als die
Berechnung der Diffusionspotentiale bei dem von uns ge-
wéhlten Verfahren, und in experimenteller Beziehung ist

seine Methode beschwerlicher.

2. Uber das zur Formulierung der Ionengleichgewichte

angewandte Verfahren.

In neueren Arbeiten iiber starke Elektrolyte wird ge-
wohnlich angenommen, dass diese Elektrolyle vollstindig
oder fast vollstindig ionisiert sind. Die Abnahme der os-
motischen Wirkung, der molaren Leitfihigkeit und des Ak-
tivititskoeffizienten (Verhiltnis zwischen Aktivitit und Kon-
zentration), mit steigender Konzentration wird nicht wie
frither als Folge unvollstandiger Dissoziation, sondern als
Folge der elektrischen Krifte zwischen den Ionen erklart.

In Ubereinstimmung mit dieser Anschauung werden wir
annehmen, dass Koérper, wie Salzsiure, Natriummethylat,
Natrium- und Ammoniumazetat in methylalkoholischer L6-
sung vollstindig ionisiert sind (insofern sie nicht wie z.
Beisp. Ammoniumazetat etwas alkoholysiert sind). In Me-
thylalkohol nimmt zwar die molare Leitfahigkeit (4) und
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der Aktivitéitskoeffizient (f) von Elektrolyten mit steigender
Konzentration noch schneller ab als in Wasser. Da die
Dielektrizititskonstante des Methylalkohols bedeulend kleiner
als die des Wassers (33 statt 80) ist, muss man aber auch
erwarten, dass die elektrischen Kréfte hier grosser sind und
sich kriftiger geltend machen werden.

Die Gesetze, nach welchen der Aktlivitdtskoeffizient und
die Leitfahigkeit der Ionen sich mit der Konzentration auf
Grund der interionischen Krifte #ndern, sind noch nicht
“vollstindig bekannt. Formeln, die den Verlauf genau wieder-
geben, werden sicher sehr kompliziert sein. Es hat sich
indessen herausgestellt, dass man eine in den meisten Fillen
brauchbare Interpolationsformel erhilt, wenn man die Loga-
rithmen des Aktivitatskoeffizienten (f) und der molaren Leit-
fahigkeit (W) der Kubikwurzel der totalen Ionennormalitét

(C

1on) Proportional setzt!:

—log f = k,J/C,_ (12) —logu = ky, Ve (3

Die Proportionalititskonstanten Ik, und k, werden wir
Aktivitdtskonstante bzw. Leitfihigkeitskonstante
nennen. Solche Formeln wurden von Bjerrum ? fiir den Ak-
tivititskoeffizienten und von Guosu?® fiir die molare Leitfihig-
keit vorgeschlagen. Die Werte der Proportionalititskonstanten
variieren etwas von lon zu Ion. Sie sind angenihert dem
Quadrat der Ionenvalenz proportional und der absoluten

! Sind mehrwertige Ionen vorhanden, so ist es besser, die Grosse
Zen? anzuwenden (¢ == molare Konzentration und n Valenz der ver-
schiedenen Ionen). Vgl. LEwis und RayparL Journ. Amer. Chem. Soc. 43,
1140 (1921) sowie Desye und Hiicker, Physik. Zeitschr. 24, 185 (1923).

? Fysisk Tidsskrift (Kopenhagen) 18, 59 (1916). Zeitschr. £ Elektro-
chem. 24, 321 (1918).

® Journ. Chem. Soc. 118, 449, 627, 707 (1918). Zeitschr. physik. Chem.
98, 211 (1921).
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Temperatur sowie der Dielektrizititskonstante des Losungs-
mittels unigekehrl proportional.

Es muss betonl werden, dass (12) und (13) nur Inter-
polationsformeln mit beschrinkter Giltigkeit sind. In stark

verdiinnten Loésungen (C, < 0,001) scheint ein entsprech-

Ion
ender Quadratwurzelausdruck besser zu stimmen?, im Ge-
biet 0,1 bis 0,01 normal ist jedoch die Kubikwurzelformel
weitaus vorzuziehen. '

Wenn man statt mit Konzentrationen mit Aktivititen
rechnet, so gilt bekanntlich das Massenwirkungsgesetz exakt
und zwar mit thermodynamischer Notwendigkeit. Wir werden
die Aktivititen in solchen Einheiten ausdriicken, dass sie bei
unendlicher Verdiinnung 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 Falle
mit K bezeichnen, etwas konzentrationsabhingig. Solange
man bloss Gleichgewichte betrachtet, in welchen keine Tonen
teilnehmen, andert sich K jedoch nur wenig und hélt sich
selbst bei recht grossen Konzentrationen in der Nihe von
K°% Ganz anders liegen die Verhilinisse bei Ionengleichge-
wichten. Hier wird der Wert von K sich mit der Ionen-
konzentration stark adndern. Bei abnehmender lonenkon-
zentration nahert er sich K* und nimmt bei gentigend kleiner
JTonenkonzentration diesen Wert an.

Sind die Logarithmen der einzelnen lonenaktivititsko-
effizienten der Kubikwurzel der Ionenkonzentration pro-
portional, so wird auch die Differenz log K—Ilog K° der

1 Vgl. BRonsTED: Journ. Amer. Chem. Soc. 44, 938 (1922). DEBYE
und Hticker: Physik. Zeitschr. 24, 185 (1923).
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Kubikwurzel der Ionenkonzentration proportional sein. Be-
trachten wir nimlich das Gleichgewicht, '

Ml+1\12-'-”"“<—;’Mi+Mé
und nennen die Konzentrationen der Stoffe:
Ciy Corrr €, Che

ihre Aktivitidtskoefficienten:

fl,fg.'... I
und thre Aktivititskonstanten:
e K., ki----

dann gilt: fas ke 1o kg

Cy-Corvoe Cyf,-Cofy v

— = = K. 14 —3 == = KO 15

C;-Cy--- (14) Cif-Cofy---- (15)
Aus (14) und (15) folgt:
log K—logK® = logf, +logf,------logf;—logf,---- (16)

Werden nun Kubikwurzelformeln wie (12) eingefiihrt,
so erhalt man aus (16):

log K"—logK = (k;+ky----— ki —kj----)/C (17)

Die Grésse k;+ky---+ —kj—k, -+ werden wir Ak-
tivititskonstante von K nennen und mit k bezeichnen.
Sind von den Stoffen einige nicht Tonen, kann man fir sie
f=1 und k = 0 setzen.

Hat man K bei verschiedenen Ionenkonzentrationen ex-
perimentell bestimmt und wiinscht K° und k zu berechnen,
kann man in folgender Weise vorgehen. Man zeichnel die
Werte von log K mit der Kubikwurzel der Total-Tonen-
konzentration als Abscisse in ein Diagramm ein und zieht
eine Gerade durch die erhaltenen Punkte. Der Schnittpunkt
dieser Linie mit der Ordinatenachse gibt log K® und ihre
Neigung k.
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Mit Hilfe der zwei Konstanten K° und k lassen sich
Messungen von lonengleichgewichien mit einer dhnlichen
Genauigkeit aunsdricken wie diejenige, mit welcher es mog-
lich ist, Gleichgewichte zwischen Nicht-Elekirolyte mit Hilfe
einer einzigen Massenwirkungskonstante auszudriicken?.

Solange man fiir Nicht-Elektrolyte noch mit Konzen-
trationen statt mit Aktivititen rechnet, kann es bei Be-
rechnung von Elektrolytgleichgewichten nicht als nétig an-
gesehen werden, Aktivititsformeln zu benutzen, die kom-
plizierter sind als die hier empfohlenen Kubikwurzelformeln.

Uber die Genauigkeit, die man mit Kubikwurzelformeln
erwarten darf, kann man sich orientieren, indem man unter-
sucht, wie genau die experimentell bestimmten Punkte der
log K-]S'/CTO; Kurven auf einer Geraden liegen. Die Genauig-
keit betrigt gewdhnlich einige Einheiten in der zweiten
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 Féallen wird jedoch der even-
tuelle Fehler keine praktische Rolle spielen, da der extra-
polierte Werl nur dazu benutzt wird, riickwirts Werte von
log K fiir endliche Ionenkonzentrationen zu berechnen.

In Anbetracht der ziemlich geringen Prizision, mit welcher
die meisten Messungen von lonengleichgewichten ausgefiibrt
worden sind, wird die mit den Kubikwurzelformeln erreichte
Genauigkeit. fast immer gentigend sein. Nur bei besonderen

1 Wegen Anwendungen von diesen Prinzipen, siche z. B. GJALDBEK
u. Bierrum, Aarsskrift for den kgl. Vet. og Landbohejskole, Kopenhagen
1919, 64. GiarpBax. ebenda 1921, 245; Larssox, Zeitschr. £ allg. u. anorg.
Ch. 125, 281 (1922), SCHREINER, ebenda 115, 181 (1920); 122, 201 (1922).
WIDMARK, Acta medica scandinavica 86, 415 (1920), WarBURG, Biochem.
Journ. 16, 283 (1922); Faurmorr, Kgl. Danske Vid. Selsk. Skr. Mat. Fys.
Medd. 3, Heft 20, 50—60 (1921), BrONSTED, ebenda 2, Heft 10 (1919),
Journ. Amer. Chem. Soc. 48, 2265 (1921).
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Prizisionsmessungen (z. B. gemauen Loslichkeitshestim-
mungen) wird man mit Vorteil kompliziertere Formeln an-
wenden kdénnen.

Tabelle 2 enthélt die von uns ermittelten k-Werte (Ak-
tivitdtskonstanten).

‘ Tabelle 2.
Werte von Ionenaktivititskonstanten (k) in Methylalkohol.
~ Temp. 18° 25° 37°
kgt +kegoo L0 (074 (041)
K+ kogooom 177 1,97 2.28

kit T Kemeoo— 1,80 — —

3. Bestimmung der Dissoziationskonstante von Methylalkohol.

Es wurde das Potential von Ketten folgender Zu-

sammensetzung gemessen:

HCl in CH,OH |NaCl in CH; OH|NaOCH, in CH,0H

¢y molar ¢, molar. c; molar

Die Konzentrationen c¢;, ¢;, ¢; wurden immer annéh-
ernd gleich gross gehalten.

Der angewandte Methylalkohol war mit Magnesium
entwissert’ und durch Destillation iiber Weinsdure von
fliichtigen Basen befreit. Er enthielt weniger als 0,1%g
Wasser und seine spezifische Leitfahigkeit war kleiner als
107® recipr. Ohm. Bei seiner Aufbewahrung und Umgiessen
wurde daraufl geachtet, dass er nur mit getrockneter Luft
in Berithrung kam.

Der Alkohol wurde im Elektrodengefiss eingewogen und
aus Mikroburetten mit der gewiinschten Menge von Chlor-
wasserstofl oder Natriummethylat in Form von titrierten,
etwa 1 oder 0,1 molaren methylalkoholischen Losungen ver-

1 BaerruM und ZECHMEISTER: Ber. d. deut. chem. Ges. 56, 894 (1923).
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setzt. Die Losungen von Natriummethylat waren bei
Abschluss von Kohlendioxyd und Feuchtigkeit ausgezeichnet
haltbar. Dagegen verminderte sich der Titer der 1 molaren
Chlorwasserstoffléosung um etwa 1%, pro Tag wegen
Esterifikation. Eine 0,1 molare Losung hielt sich viel besser:
bei 18° dnderte sie sich in
4 Tagen um ca. 1%; bei
37° war die Schwichung S
schon in 5 Stunden 19/,.
Die Stirke der Chlor-

wasserstofflosung wurde

CO R

stets nach der endgtil-
ligen Potentialablesung
durch  Titrierung der
Eleklrodenldsung be-

stimmt.

k=

Wasserstoff wurde

elektrolytisch aus Kali-

lauge unter Anwendung \/—J

von Kupferkathoden und Fig. 1.

Nickelanoden entwickelt,
mit alkalischer Pyrogallollésung gewaschen und mit Kal-
zinmchlorid und Phosphorpentoxyd getrocknet.

Die Elektrodengefiésse hatten die in Fig. 1 ange-
gebene IForm und waren in einem Wasserthermostat, auf
0,1° konstant, angebracht. Als Elekiroden dienten platini-‘éerte
Platinbleche. Die Potentialmessungen wurden mit einem
Kompensationsapparat von WorLFF und einem Spiegelgal-
vanometer von SIEMENS und HALSKE ausgefiihrt.

Tabelle 4 enthilt die Messungsresultate. Die E-Werte der
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 [
D= "Fln 9 (20)
F o Myaoch,
Hier ist py die molare Leitfdhigkeit von Chlorwasserstoff
und py,oen, die von Natriummethylat.
Zwischen gleich konzentrierten Losungen von HCI und

Na(Cl hat das Diffusionspotential die folgende Grosse:

F

D, = (21)

Pl'Na Gl

Zwischen gleich konzentrierten Lésungen von NaCl und
NaOQCH; betriigt es:

by
D, = ﬂln Nadl (22)
F o Uyaock,
Daraus erhalt man:
My
D=D,+D, = RT,, ‘tuer (23)
F " byaocs,

Die fiir (20) notwendigen Leitfahigkeitswerte wurden
nach den folgenden Formeln berechnet:

—log by = 2,286—0,55- ]76 (24)
— 108 Bggoom, = 1935 —0,53-J/C (25)

. In Tabelle 3 sind die beobachleten mit den nach die-
sen Formeln berechneten Werten zusammengestellt:

Tabelle 3.
Molare Leitfihigkeiten in Methylalkohol bei 18°.
Stoff G(Mol/L) beob. ‘ ber.
HCl 0,00185 165,7 165,2
‘ 0,00971 146 147,6

0,0103 ' 147,3 146,6
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C (Mol/L) beob. . ber.
HCI 10,0131 143,6 143,2
0,0484 122 121,9
0,0936 109,1 109,0
NaOCH,  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-
héltnis der Leitfihigkeiten dasselbe ist wie bei 18°.

In der letzten Kolummne der Tabelle 4 stehen die Werte
von—log K, dem Dissoziationsexponenten des Methylal-
kohols, berechnet nach folgender Formel:

_F-04
—log K, : RT343 (E+D)—logc,—loge,.  (26)
Tabelle 4.
HClin CH;OH [NaCl in CH;OH|{Na OCH;in CH;OH
2 ¢; mol. ¢, mol. c; mol. 2
Temp. [ : Cy Cs E D — log KM

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 16,291
37 0,0958 - 0,100 0,0971 0,8343 0,0223 15,958

Die Werte von —log K, konnen durch folgende Kubik-
wurzelformeln wiedergegeben werden:

Vidensk. Selsk. Math.-tysiske Medd. V. 11. 2
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—log K, — 16,963—1,01-J/C_, bei 18° 27)
—log K, — 16,644 —0,74-]/C, bei 25° (28)
—logK,, — 16,148 — 0,41-J/C; bei 37° (29)

Die Grosse —log K§; (Dissoziationsexponent bei unend-
licher Verdimnung) und die entsprechende Aktivititskon-
stante k haben somit die folgenden Werte:

Tabelle 5. -
18° 25° 37°
—log K}, 16,963 16,644 16,148
k = ky++ kcm,o* 1,01 (0,74) 0,41)

Die . Verminderung der k-Werte mit steigender Tempe-
ratur rithrt vielleicht nur davon her, dass die Messungen
in 0,01 molaren Lésungen bei hoéheren 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. Fir Wasser ist
bei 18° die entsprechende Konstante zu 0,4 gefunden wor-
den®. Diese k-Werte verhalten sich anniihernd umgekehrt
wie die Dielektrizitatskonstanten (1,01/0,4, bzw. 80/33).

Aus der Variation von —log K,; mit der Temperatur
kann man die Neutralisalionswiirme von starken Séduren
und stark dissoziierten Methylaten in Methylalkohol mit
Hilfe der Formel

dl
Q= 4,57.1‘2._0_%5 (30)
dT
berechnen.
Tabelle 6.
Wirmeentwickelung bei der Reaktion H++ CH;O0~ = CH,0OH
18°—25° 25°—37°
0,1 molar 11540 cal. 11710 cal.
0,01 molar 14760 - 14940 -

1 Unverdffentlichte Messung von AugusTa UNMACK.
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Die Anderung der berechneten Warmeentwickelung mit
der Konzentration ist kaum reell, sondern eher durch die
Ungenanigkeit der Potentialmessungen in 0,01 molarer Lo-
sung bei héheren Temperaturen verursacht. Aus den Mes-
sungen in 0,1 molaren Loésungen berechnet sich als Mittel-
wert 11640 Kalorien.

In Wasser ist die Neutralisationswirme bekanntlich et-
was grosser (ca. 13700 kal.).

4, Die Dissoziationskonstante von Ammoniak in Methylalkohol.

Ammoniak macht Methylalkohol leitend, indem es sich
damit zu den lonen CH;O~ -+ NH,* verbindet. Als Disso-
ziationskonstante von Ammoniak in Methylalkohol werden
wir die folgende Grésse bezeichnen

+. —
Kyu, = g [} GO (31)

Der Wert dieser Konstante wurde durch Leitfdhig-
keitshestimmungen festgelegt.

Fir diese Bestimmungen wurde Methylalkohol zuerst
wie auf Seite 14 angegeben gereinigl, und dann mit einem
trocknen, kohlendioxydfreien Luftstrom von Kohlendioxyd
vollstindig befreit. Das Wegblasen des Kohlendioxyds ist
fir 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 Leitfahigkeiten wurden nach dem KoHLrRAUSCH'-
schen Verfahren gemessen nnter Anwendung einer kalibrier-
ten Walzenbriicke von HarTmany und Braun. Es wurden
zwei Messungsreihen ausgefiihrt, deren Resultate Tabelle §
enthdlt (¢ = mol. Konz., y = molare Leitfihigkeit).
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Um aus der gefundenen molaren Leitfihigkeit den Disso-
ziationsgrad zu berechnen, muss man mit der Leitfihigkeit
des vollstindig dissoziierten Ammoniummethylates
dividieren. Diese Grosse HPyy ey, Wurde nach dem Ko#HL-
ravUscH'schen Gesetz der unabhingigen Wanderung von
Ionen aus der Leitféihigkeit von Ammoniumchlorid, Na-
triummethylat und Natriumchlorid nach der folgenden Formel
berechnet:

Mymocm, — Mmoo T Bywocn, ™~ BYNaa (32)

Far die molaren Leitfihigkeiten dieser Stoffe hei 18°
wurden folgende Formeln angewandt:

3 —_—

log by = 2078 —0,70-J/Cy,y, (33)
.

108 Uyaocm, = 1,955 —0,53-1/Cp,, (34)
_ .

log ¢ = 1,955—0,66-/Cp., (35)

Die Formel fiir Natriummethylat wurde schon aunf Seite
11 mit Versuchsdaten belegt. Die Daten, auf welche die
zwei anderen Formeln sich stiitzen, sind in Tabelle 7 ge-
geben.

Tabelle 7.
Molare Leitfiihigkeiten in Methylalkohol bei 18°.
e [
NH,Cl 0,0418 68,4
0,0823 59,4
NaCl 0,0101 71,2
0,0427 58,1

Nach (82) berechnet sich die molare Leitfihigkeit von
NH,OCH; bei C;, = 0 zu 109,7 und bei C; , = 0,001 zu
96,0. Daraus folgt fiir die Leitfihigkeit des vollstindig disso-
ziierten Ammoniummethylates:

Ton
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Tog 2 J |
08 Mg, oc, = 2:040 —0.58-J/C,, (36)
Um Py ocy, Dach Formel (36) zu ermitteln, ist fiir Cp
die Ionenkonzentration in der Ammoniaklésung zu setzen.

Mit gentigender Genauigkeit kann man sie nach folgender
Formel berechnen:

u
CIon = e E(ﬁ (37)

Tabelle 8.
Leitfahigkeit von Ammoniak in Methylalkohol bei 18°.
1. Versuchsreihe.

B
e % Cron <= Ci‘gﬁ) bnmoch, ¥V —logKyp, —logKRy,

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
0,634 0,155 0,00083 96,8 0,0016 5,863 5,976

Mittel 5,939

2. Versuchsreihe.

0,00886 1,27 0,000113 102,8 0,0125 5,853 5,911
0,0431 0,60 0,00026 100,1  0,0660 5,807 5,884
0,0773 0,45 0,00035 99,8 0,0045 5,807 5,891
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 Werle
von Pyy ocp, Mit ihrer Hilfe sind die in Kolumne 5 und 6
aufgefithrten Werte von Dissoziationsgrad (y) und Disso-
ziationsexponent (— log KNHﬂ) berechnet.

¢ 2

=t (38); —log Kyy = —log 11 - (39
Hnm,ocH, o L

Die Werte von — log Ky, sind etwas konzentrationsab-

hingig. Um aus den gefundenen Werten auf —logK{,

(den Wert von — log Ky, bei der Konzentration Null) zu
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extrapolieren, ist fiir die Summe der Aktivititskonstanten
des Ammoninmions und des Methylations in Methylalkohol
1,2 gesetzt.

Hierbei ist fir die Aktivititskonstante der einwerligen
Ionen NH und CH;O— in Methylalkehol 0,6 angenommen.
Da die Extrapolation nur klein ist, hat es wenig Bedeutung,
ob man einen etwas hoheren oder niedrigeren Wert benutzt.

Da weiter G, = c-v, folgt:

Ton
—log K%y =—log Ky +1,2-Jcv. (41)

Als Mittelwerte von —log Ky, fanden wir in zwei Ver-
suchsreihen 5,939 und 5,895%, also im Mittel:

—log K, = 5,917 in CH,OH bei 18°.  (42)

Hatte man mit Aktivititskonstanten 1 statt 0,6 gerechnet,
- s0 wiirde man 5,960 gefunden haben.

b. Die Dissoziationskonstante von Essigsdure in Methylalkohol.

Essigséure ist in Methylalkohol eine so schwache Siure,
dass es schwierig ist, ihre Dissozialionskonstante durch
Leitfdhigkeitsmessungen zu bestimmen. Die durch die Ver-
unreinigungen des Methylalkohols verursachte Leitfihigkeit
ist von derselben Grossenordnung wie die Leitfahigkeit der
zugefiigten Essigsdure. In der folgenden Tabelle 9 sind die

Resultate einiger Leitfahigkeitsmessungen zusammengestellt.

Tabelle 9.
Leitfahigkeit von Essigsiure in Methylalkohol bei 18°
c * [ —log Kpys
0,00984 0,78-10- 0,044 9,32
0,0102 0,99-10—% 0,063 8,99

! Hierbei ist der etwas abweichende Wert bei der gréssten Ammo-
niakkonzentration nicht berticksichtigt.
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¢ % M —log Kpo
0,0485 2,11-10~° 0,036 . 8,80
0,0908 3,39-10°¢ 0,033 8,61
0,900 0,0195 8,07
2,945 0,0075 8,38

Bei der Umrechnung der spezifischen Leitfihigkeit (x)
auf molare (u) wurde die Eigenleilfihigkeit des Methyl-
alkohols (0.35-107%) abgezogen. Die Zahlen fir die zwei
konzentrierten Losungen sind einer &lteren Arbeit von
K. Herrwic?! entnommen. Die dort gegebenen Zahlen sind
auf die jetzt gebriiuchlichen Einheiten umgerechnet.

Die in der letzten Kolumne angefithrten Werte fiir den
Dissoziationsexponenten der Essigsiiure —log Kiss sind unter
der Annahine berechnet, dass die Leitfdhigkeit einer voll-
stéihdig dissoziierten Essigsdure 200 ist, was ann#herungs-
weise zutrifft. Die Zahlen zeigen durch allzu starke Abnahme
mit steigender Konzentration ihre Unzuverlissigkeit an. Der
wahre Wert des Dissoziationsexponenten liegt nach unseren
elektrometrischen Versuchen bei den obigen Ionenkonzen-
trationen zwischen 9,50 und 9,45. v

Die Dissoziationskonstante der Essigsdure in Methylal-
kohol wurde dagegen mit gutem Resultat nach einer elek-
trometrischen Methode bestimmt. Es wurde das Potential
von Wasserstoffelekiroden in Mischungen von Essigsfure
und Natriumazetat gemessen.

Die untersuchten Ketten hatten die folgende Zusammen-
setzung:

¢; molarer CH; COOH

¢, molarer CH; COONa
in CH;OH

1 Wied. Ann. 48, 840 (1891).

¢; molarer NaCli ¢, molarer HCI
in CH,OH ! in CH,OH



24 Nr.11. N.Bsereuw, A. UnMack und L. ZECHMEISTER:

Die Konzentrationen ¢,, ¢; und ¢, (iibrigens auch c¢;)
wurden immer anndhernd gleich gross gehalten, um leicht
die Diffusionspotentiale berechnen zu kénnen. Die Messungen
wurden mit etwa 0,1 und 0,01 molaren Ldsungen bei 18°,
25° und 37° ausgefiihrt.

Die Mischungen von Essigsiure und Natriumazetat wur-
den aus einer Lésung von IEssigsiure hergestellt, die mit
der Halfte der zur Neutralisation notwendigen Natrium-
methylatlésung versetzt wurde. Die in der Wasserstoftelek-
trode vorhandene Chlorwasserstofflosung wurde nach Aus-
fihrung der Potentialmessung titriert.

Die Resultate sind in Tabelle 10 zusammengestelit:

Tabelle 10.
Temp. ¢ [ Ca [ E D —log KEss

18 01 0,1 6,1 0,098 0,4407  0,0110 8,83
25 01 0,1 0,1 0,096 04452 0,0113 8,74
377 0,1 0,1 0,1 0,0026 04536 0,0117 8,60

18 0,01 0,01 0,01 0,00956 0,4052 (,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 und
die Konzentrationen von Essigsdure (¢;), Natriumazetat (c,),
Natriumchlorid (c;), Salzsidure (¢,) angefiihrt; dann kommen
in der 6. Kolumne (E) die gemessenen Potentialwerte und
in der 7. (D) die Summen der beiden Diffusionspotentiale.
Die Diffusionspotentiale wurden, dhnlich wie auf S. 16 be-
schrieben, berechnet nach:

_ BT~ Hoa
= n

D ="F

(43)

UxacHc00

Die Leitfahigkeitswerte wurden nach den folgenden For-
meln ermittelt:
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log Hpye = 2:286 — 0,55+ 1/Cy,_ (44)
108 byacm,co0 = 1,961 —0,91-1C, (45)

Kolumne 8§ enthiilt die Werte des Dissoziationsexponenten
der Essigsaure (—log Ky ), berechnet nach der Formel :

F-0,4343 CyC
— lOg KESS = R,I“— (E + D) — lOg *4;1’2‘ (4-6)

Will man die Konzentrationsabhéingigkeit von —log K,

durch Kubikwurzelformeln wiedergeben, kommt man zu
folgenden Ausdricken:

—log Ky, = 9,65 1,77-J/C,__ bei 18°. (47
—log Ky, = 9,656—1,97-}/C,, bei 25°. (48)
—log K, — 9,66 —2,28-}/C,_ bei 37°. (49)

Es bedeutet hier C,  die lonenkonzentration. Sie wurde
bei den Versuchen zu 0,1, bzw. 0,01 gesetzt, was fiir die
Salzsdure nur annidherungsweise zutraf. Die Potentialmes-
sungen sind aber besonders bei 37° nicht so genau, dass
es sich lohnen wiirde, genauer zu rechnen.

Fir —log K} (den aunf Ionenkonzentration Null extra-
polierten Dissoziationsexponenten der Essigsiure) gilt des-
halb: ¢ 18° 95° 370

—log K! 9,65 9,65 9,66

Ess

und fiir die Sﬁmme der Aktivititskonstanten des Wasser-
stoffions und des Azetations:
t 18° 25° 37°
k = ky++Kkepcoo— 1,77 1,97 2,28
Fiir Essigsaure in Wasser ist —logK}_  gleich 4,75.
Essigséure ist also in Methylalkohol etwa 9000 mal schwécher
als in Wasser.
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6. Die Alkoholyse von Ammoniumazetat in Methylalkohol.

Misst man die Leitfdhigkeit einer Lésung von Ammo -
niumazetat in Methylalkohol vor und nach Zusatz von
Essigsiure (oder Ammoniak), findet man, dass die Leitfahig-
keit des Azetates durch den Zusatz zugenommen hat. Da
die Leitfdhigkeit von Essigsiure (und Ammoniak) unter
den vorliegenden Umstinden verschwindend klein ist, so
muss man die Zunahme der Leitfihigkeit als eine Folge
der Zurtickdréingung der Alkoholyse beim Zusatz
einer der Alkoholysenprodukte betrachten.

- Ammoniumazetat ist in methylalkoholischer Losung
etwas alkoholysiert nach der Gleichung:
NH,™+ CH;COO~ = NH, + CH,COOH.

Ein Zusatz von Essigsiiure (oder von Ammoniak) wird
diese Spaltung zurtickdrangen, und somit die Menge der
Ionen und die Leitfihigkeit vergrossern. Aus der Vergrosse-
rung kann man den Grad der Alkoholyse bestimmen.

Bei der Ausfiihrung der Messungen wurde etwa 35 cm?®
Methylalkohol in ein flaschenférmiges Widerstandsgefiiss
eingewogen und mit Essigsiure und Ammoniak (in Form
von 1 oder 0,1 normalen Ldsungen in Methylalkohol) ver-
setzt. Diese Losungen wurden aus Mikrobiiretten zugesetzt,
die 2 cm?® fassten, in 0,02 cm?® geteilt waren und ein an-
geschmolzenes Vorratsgefiss besassen. Die Konzentralion
von Ammoniumazetat wurde so nicht viel genauer als auf
1% festgelegt. Wichtig ist aber, dass die beim Zusatz von
Essigsiiure oder von Ammoniak zu einer schon dargestellten
Losung von Ammoniumazetat eintretenden Leitfihigkeits-
dnderungen trotzdem auf 1 °/e0 ausgewerthet werden kénnen,
weil die durch den Zusatz eingetretene, relative Verminde-
rung der Salzkonzentration weit genauer als die absolute
Salzkonzentration bekannt ist.
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_In Tabelle 11 und 12 sind die Messungsresultate zu-
sammengestellt.
Tabelle 11.
Leitfahigkeit von Ammoniumazetat in Methylalkohol bei 18°,

ohne und mit Zusatz von Essigséure.

NI CHsCOONHy; CH3COOH " u ) W
Mol/L Mol/L
1 0,00904 0,000586 64,8
la °0,00825 0,0784 597 72,4 0,000599 72,6
2 0,0500 0,00246 49,2
2a  0,0473 0,0480 251 53,1 0,00252 53,2
3 0,1004 4031 40,2
da 0,0978 0,0234 4103 42,0 0,004107 42,0
3b 0,0953 0,0461 4036 424 4044 425
3¢ 0,0913 0,0817 3926 43,0 3940 43,1
3d 0,0890 0,500 3756 42,2 3838 43,1
Tabelle 12.

Leitfihigkeit von Ammoniumazetat in Methylalkohol bei 18°,
ohne und mit Zusatz von Ammoniak.

Ny, CH3COONH, NH3 “
Mol /L Mol/L

4 0,00971 0,000621 64,0
4a 0,00960 0,00979 681 71,0
4b 0,00888 0,0754 650 73,2
5 0,0893 0,00372 41,7
5a 0,0870 0,0226 379 43,6
5b 0,0840 0,0446 374 44,2
bc 0,0803 0,0881 361 45,0

Die Numerierung der Versuche ist in der Weise geschehen,
dass z. B. 3a, 3b, 3¢, 3d Versuche bezeichnen, in welchen
zu der in Versuch 3 gemessenen Salzlésung Essigséiure nach

und nach zugesetzl wurde. x* ist die spezifische Leitfihig-
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keit in reziproken Ohm; p die daraus berechnete molare

" und M sind die

Leitfdhigkeit fir Ammoniumazetat;
Leitféihigkeiten, korrigiert fiir die durch Zusatz der Essig-
sdure hervorgerufene Viskosititsinderung. Diese Korrektion
ist besonders von Bedeutung bei Versuch 3d, wo die Essig-
sdure 0,5 molar ist.

Durch einen Versuch wurde gefunden, dass die innere
Reibung in 1,07 molarer methylalkoholischer Essigsdure bei
18° 4,7 %/, grosser als in reinem Methylalkohol war; bei
der Berechnung der Korrektion haben wir angemommen,
dass die Viskosititsinderung der Essigsdurekonzentration
proportional gesetzt werden kann. )

Die in der 5. Kolumne der Tabellen 11 und 12 stehen-
den molaren Leitfihigkeiten zeigen deutliche Steigerungen
bei Zusatz von Essigsiure und von Ammoniak.

Mit Aunfherung kann man als Mass der Alkoholyse
das Verhaltnis zwichen der maximalen Vergrdésserung
von M und dem Maximumswert von U setzen.

Genauer, wenn auch beschwerlicher, l4sst sich die Rech-
nung wie folgt durchfiihren.

Es seien ¢y, Xg My, %, molare Konzentration, Alkoholy-
sengrad, lonenbeweglichkeit und spezifische Leilfihigkeit
von Ammoniumazetat vor Zusatz von Essigsdure (oder Am-
moniak) und ¢;, %y, By, %, dieselben Gréssen nach Zusatz
von Essigsidure (oder Ammoniak) in einer Konzentration ¢,’.
B, und p; sind als die molaren Leitfihigkeiten des nicht
alkoholysierten Ammoniumazetates zu verstehen, und 2%, ist
die fir den viscosititsdndernden Einfluss des Essigsdure-
zusatzes korrigierte Leitfihigkeit. Es gilt dann:

co (1 —x4) 1y = 1000, (560)
v ey (1—xy) gy = 1000, (51)
Daraus erhélt man:
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— ;
Zur Berechnung von (1—x,) : (1—x,) nach dieser Formel
sind %,/2%;" und ¢;/c, aus den Versuchsdaten bekannt. u,/u,
kann in folgender Weise herechnet werden. Nimmt man
vorldufig an, dass die Alkoholyse in den Versuchen mit
den grossten Zusiitzen vollstindig zuriickgedriinglt war, so
kann aus diesen Versuchen die Iomenbeweglichkeit des
nicht alkoholysierten Ammoniumazetates ermittelt werden.
Tabelle 18 enthiilt 5 solche Versuche. In der 5. und 6.
Kolumne findet man die beobachteten und die nach der

Interpolationsformel
108 Byprcrcoo = 2:049—0,911.YC,, (53)

berechneten Werte zusammengestellt (Cion = Konzenlration

von Ammoniumazetat).

Tabelle 13.

Leitfahigkeit von Ammoniumazetat, dessen Alkoholyse
durch Zusatz von Essigsiure oder Ammoniak zurfick-
gedriangt worden ist, in Methylalkohol bei 18°.

CH3COONH; CH3;COOH

Nr- Mol /L Mol /L NHs #beob. Hver.
1a 0,00825 0,0784 72,6 73,3
4b 0,00888 0,0754 73,2 72,5
2a 0,0473 0,0480 53,2 52,4
be 0,0803 0,0881 45,0 45,3

3d 0,0890 10,500 ‘ 43,1 43,9

Aus den Zahlen der Tabelle 13 sieht man, dass die
Formel (53) die Messungen in brauchbarer Weise wieder-
gibt.

Aus (53) ergibt sich
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log 1y /uy = 0,911 - (13/00 (1—xo) - Vey (1_?{1)) =

3 . N
— 0,911 - Ve, (1—x,) - (l/((‘;: El;;qu. (54)

Mit guter Anndherung kann man fiir (54) selzen:

3
log by /4y = 0,911 - Ve, - <|/;—‘°—,*1). (55)
1

Uy /M, liegt ja bei den Versuchen nahe bei 1, und es
handelt sich deshalb nur um die Berechnung eines kleinen
Korrektionsgliedes. _

Die nach (562) und (55) berechneten Werte von (1—x,):
(1—x,) sind in Tabelle 14 und 15 (5. Kolumne) aufgefiihrt.

Nach dem Massenwirkungsgesetzt gilt:

[INH;] . [CH;COOH]
NH7].[CH;COO~]

| = Ka. (56)

Zwischen x; x; ¢; und ¢,” ergibt sich daraus die folgende

Relation

X' x5 Gite’/e) —

(1—x,)* N (1—x)?

Durch Probieren wurden die Werte von x, und x; be-

stimmt, die fiir (1—x,) : (1—=x,) den richtigen Wert ergeben

und (57) zufriedenstellen. Die in dieser Weise erhaltenen

Alkoholysengrade sind in 6. und 7. Kolumne der Tabellen
14 und 15 zusammengestellt.

Ka. BD

Tabelle 14,
Alkoholysengrad von Ammoniumazetat in Methylalkohol
bei 18°. Nach Leitfahigkeitmessungen mit Zusatz von

Essigsdure.
CHsCOONH,; CH3COOH , 1—xgp
Mol /L Mol/L - * 1—x Xo x —logKa Gy,
0,00904 0,000586

0,00825 0,0784 599 0,8935 0,1082 0,0015 1,834 0,0081




Die Dissoziationskonstante von Methylalkohol. 31

CH3COONHy CH3COOH 1—xp

T Mol/L Mol/L " I—x o o g Ky Cron
2 0,0500 0,00246
2a  0,0473 0,0480 252 0,9224 0,085 0,008 2,142 0,046
3 0,1004 0,004031

3a 0,0978 0,0234 4107 0,9506 0,067 0,019
3b 0,0953 0,0461 4044 0,9450 0,065 0,010
3¢ 0,0913 0,0817 3940 10,9376 0,068 0,006
3d  0,0890 0,500 3838 0,9460 (0,055) 0,001
Mittel : 0,067 2,288 0,093

Tabelle 15.
Alkoholysengrad von Ammoniumazetat in Methylalkohol

bei 18°. Nach Leitfahigkeitsmessungen mit Zusatz von

Ammoniak.
CH3;COONH, NH; 1—xp

Nr Mol/L Mol/L “ Tox xoo —logKy o G,
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 0,00372
5a 0,0870 0,0226 379 0,9508 0,065 0,017
5b 0,0847 0,0446 374 09414 0,068 0,010
5c 0,0803  0,0881 361 0,9348 0,070 0,005

Mittel: 0,068 2,274 0,083

Aus den angegebenen Werten fiir x, (Alkoholysengrad
ohne Zusatz von Essigsdure oder Ammoniak) sieht man,
dass die durch verschieden grosse Zusitze fiir eine und
dieselbe Losung bestimmten x,-Werte gut tibereinstimmen
(3a, 3b, 3¢, 3d; 4a, 4b; 5a, 5b, 5¢). Nur der in 3d ge-
fundene x,-Wert stimmt nicht ganz mit den andern fiber-

einn. In diesem Versuch ist aber auch der Essigsiurezusatz
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bis zu 0,6 normal gestiegen. Bei der Mittelwertbildung ist
dieser Versuch nicht. mitgenommen.
In der 8. und 9. Kolumne von Tabellen 14 und 15 stehen

die Werte von —log K, und die entsprechenden Ionen-
konzentrationen. Zur Berechnung von K, hal man die
Formel : o 2
Ks = ( ‘_‘3) . (58)
1—x,

Wie man erwarten konnte, sind die Werte von —log Ky
nicht konstant, sondern mit der lonenkonzentration stei-
gend. Die Versuche mit Essigsaurezusatz lassen sich durch
die folgende Kubikwurzelformel gut wiedergeben:

—logK, = 1,48+1,80 . VC, . (59)
Hatte man auch die Versuche mit Ammoniakzusalz

beriicksichtigt, wirde man die folgende Formel erhalten

01 ’ 02 k] 04 05
23 . l . I‘ | Di 1 I . ! S
2,0 —2.0
—LogKp
L @ . 4
| o ((\?.\ i
15 S s
<2 O NHg-Zusatz
<<
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haben —

—log Kx = 1,29+ 2,38 - V/C, . (60)
Da die Ammoniak-Versuche, besonders die in verdiinnter
Losung, wegen Anwesenheit von Kohlendioxyd nicht so
vertrauenswert sind wie die Essigsiure-Versuche, haben wir
vorgezogen mit Formel (59) zu rechnen. In Figur 2 sind
die gefundenen und die den Formeln (59) und (60) ent-
sprechenden Werte eingezeichnet.

Far —log K% werden wir 1,48 und fir k = kyg+ +
+ Kemcoo— die Summe der Aktivitatskonstanten des Am-
monium- und des Azetations, 1,80 setzen.

Bei den vorangehenden Berechnungen haben wir die
Eigenleitfahigkeit der zugesetzten Essigsdure, bzw. Ammo-
niak vernachlassigt. Da Ammoniak in Methylalkohol weit
mehr als Essigsfure dissoziirt ist, gentugt es die Zuléssig-
keit dieser Vernachlfissigung fiir Ammoniak zu zeigen.

Der Einfluss muss am grossten sein in Versuch 4b
(0,00888 m NH,CH,COO + 0,0754 m NH,). Setzl man hier die
Dissoziationskonstante des Ammoniaks nach (41) und (42)
zu 1075% so berechnet sich die molare Konzentration der
von NIH; stammenden NH,*- und OCH, -Ionen zu 3.1075.
Setzt man die Summe der Beweglichkeit dieser Ionen” zu
100, so werden sie 3.107% zu der spezifischen Leitfihigkeit
beitragen, d. h. nur ein halbes Procent. In den anderen
Versuchen mit Ammoniak wird der Einfluss kleiner und
in den Essigsiureversuchen ganz verschwindend. Dass 4 a
und 4b einen zu kleinen Wert far —log Ka ergeben haben,
kann ausser durch die Anwesenheit von etwas Kohlen-
dioxyd auch teilweise dadurch erkldrt werden, dass die
Eigenleitfihigkeit des Ammoniaks hier nicht ganz ver-
schwindend klein gewesen ist. Bei diesen Versuchen ist jene

Fehlerquelle ndmlich am grossten.
Vidensk. Selsk. Math.- fysiske Medd. V,11. . 3
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Bei den Berechnungen wurde nicht berticksichtigt, dass
der Zusatz von Essigsiure (bzw. Ammoniak) die Aktivitits-
koeffizienten der Ionen ein wenig andert, weil dadurch die
Ionenkonzentration verschoben wird. Es ist daher nicht
ganz exakt (57) zu benutzen. Versuchsweise wurde fiir
die Ionenaktivititskoeffizienten mit folgender Gleichung ge-
rechnet —logf=1" 13/61; Dabei wurde gefunden, dass es
unnétig war die Anderung von f zu beriicksichtigen, da
sie nur eine Anderung von 1 oder 2 %/oo in dem Alkoho-
Iysengrad verursachte.

Kopenhagen, Chemisches Laboratorium der Kgl. tieriirtzlichen
und landwirtschaftlichen Hochschule.

Feerdig fra Trykkeriet d. 17. Marts 1924,



