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MITTEILUNG AUS DEM CHEMISCHEN LABORATORIUM DER
KONIGLICH TIERARZTLICHEN UND LANDWIRTSCHAFT-
LICHEN HOCHSCHULE IN KOPENHAGEN

A. Einleitende Ubersicht.

an sucht in neuerer Zeit die Eigenschaften der starken

Elektrolyte mit Hilfe der elektrischen Krifte zwischen
den Ionenladungen zu erkliren, ohne die Bildung von uan-
dissoziierten Molekylen anzunehmen. Gegriindet durch Ar-
beiten von Bierrum, HERTZ, MILNER und weitergefiithrt durch
Arbeiten von BreonsTED, LoReENz und SCHREINER, ist diese
Auffassung durch die schénen Arbeiten von DepyeE und
seinen Mitarbeitern in den letzten Jahren zur vollen Blite
gebracht®.

Mehrere von den Schwierigkeiten, denen diese neuere
Anschauung begegnet ist, sind meiner Meinung nach da-
durch hervorgerufen, dass die lonenassoziation, die
durch die interionischen Krifte zwischen den elektrischen
Ladungen der Ionen hervorgerufen wird, bisher zu wenig
beriicksichtigt wurde.

Die interionischen Krifte miissen bewirken, dass ent-
gegengesetzt geladene Ionen sich héufiger in der Ndhe von
einander befinden als gleich geladene oder ungeladene
Ionen. Um sich eine Anschaunung von der Bedeutung dieses
Assoziationsphdnomens zu verschaffen, ist es notwendig
ihre Grosse quantitativ zu berechnen.

* P. DesvE und E. Hicker, Physik. Zeitschr. 24, 185, 305 (19238);
P. DEBYE, ebenda 25, 97 (1924); E. Htcker, ebenda 26, 93 (1925).
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Wir wollen die Wahrscheinlichkeit H dafiir berechnen,
dass ein lon der i-ten Art in einen Abstand zwischen r
und r+dr von einem ausgewihlten Ion der k-ten Art vor-
handen ist und somit zusammen mit ihm ein lonenpaar
bildet, in welchem der Abstand zwischen den elektrischen
Ladungen r ist.

Fiir verdiinnte Lésungen und kleine r-Werte kann man

setzen:
Ne P

— U Anridr- kT
H 1000 4mridr- ekT, ¢y

Hier ist ¢; die Molaritit und N¢;/1000 die Ionenzahl pro Cem
der i-ten Ionenart; 4sr®dr ist das Volumen der Kugel-

schale mit den Radien r und r+dr; ¢ ist die Trennungs-
2
arbeit beider Tonen, und e¥7T ist ein Faktor, der nach Borrz-

MANN angibt, in welchem Masse die elektrischen Krifte die
betreffende Konfiguration hegiinstigen. Denkt man sich das
Losungsmittel als ein kontinuirliches Medium mit der Di-
elektricititskonstante D, so hat man nach dem Coulomb-

schen Geselz

2
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Vorausgesetzt ist dabei, dass die Jonen Kugeln sind mit
der Ladung in der Mitte. Die Valenzen der Ionen, z, und
z,., sind positiv oder negativ gerechnet, je nachdem die Ionen
positiv oder negativ geladen sind.

In der Fig: 1 sieht man, wie die Menge der vorhandenen
Tonenpaare nach den Formeln (1) und (2) sich auf den
verschiedenen Ionenabstinden verleilt, indem hier H als
Funktion von r dargestellt ist fiir monovalente Ionen in
Wasser bei 18°, Kurve 1 zeigt die Menge von Ionenpaaren,
falls keine elektrischen Krafte vorhanden wiren (¢ = 0).
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Kurve 3 zeigt die Haufigkeit von Ionenpaaren, bestehend
aus gleich geladenen Ionen (¢ negativ). Solche Ionenpaare
sind natirlich bedeutend seltener, als sie sein wiirden, wenn
keine elekirischen Krafte vorhanden waren. Kurve 2, die
wichtigste und interessanteste, zeigt endlich, wie die Menge

von lonenpaaren mit entgegengesetzt geladenen Ionen (p

T [ T I ‘i i T
—1 Liekirische Hrdifte nicht berdcksichlig?.
I Entgegengesetzte Ladungen.
| 7 Gleiche Ladurgen.

“
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Fig. 1. Die Héufigkeit (H) von lonenpaaren mit dem inneren Abstand r°
in ihrer Ahhingigkeit von r (einwertige Jonen in Wasser bei 18° r klein
gegeniiber den mittieren Ahstand der Ionen in der Lésung).

positiv) mit abnehmendem Abstand zuerst abnimmt, dann
durch ein Minimum geht, um zuletzt rapid anzusteigen.
Bezeichnet man mit q den Ionenabstand, dem das Hiu-
figkeitsminimum in dieser Assoziationskurve 2 ent-
spricht, so gibt eine einfache Rechnung fiir die Lage des
Minimums:
2
& 21 Ly
= 3
2DkT @)
In diesem Abstand ist, wie man leicht sieht, die Tren-

nungsarbeit zweier entgegengesetzt geladener Ionen gleich
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2kT. D.h.: Die zur Trennung des [onenpaares not-
wendige Energie ist viermal so gross wie die
mittlere kinetische Energie pro Freiheitsgrad.

In- Wasser bei 18° liegt das Minimum fir einwertige
Tonen bei q = 3,5 Angstrém (A = 1078 ¢cm). Ionen, die so
gross sind, dass die Summe der Ionenradien grésser als
3,5 A ist, werden sich deshalb nur wenig ausgesprochen zu
lonenpaaren assoziieren ; fir kleinere Ionen wird die Asso-
ziation aber mit abnehmenden Radien immer ausgeprigter.

Ionen wie Kt und Cl~ sind so gross, dass ihre La-
dungen nicht naher als 3,5 A an einander kommen kénnen.
Daher spielt in Wasser fiir sie die Assoziation keine grosse
Rolle. Bei kleineren Ionen oder bei ebenso grossen, aber
mehrwertigen Ionen werden die interionischen Kréfte, selbst
in Wasser, eine bedeutende Assoziation hervorrufen, und
in nicht-wisserigen Lésungsmitteln mit kleiner Dielektrizi-
tatskonstante wird die Assoziation zu kleineren oder grés-
seren Gruppen sehr bedeutend werden kénnen.

Wir werden versuchsweise festsetzen, 'dass lonen-
paare mit einem inneren Abstand kleiner als dem-
jenigen, dem das Minimum entspricht, als asso-
ziiert und alle andere als frei zu bezeichnen sind.
Man muss dabei natiirlich nicht vergessen, dass diese
Grenze zwischen freien und assoziierten Ionen recht will-
kiirlich festgesetzt ist. Wir haben bei den duarch Cou-
lombsche Krifle zwischen den Gesamtladungen der Ionen
bewirkten Assoziationsphinomenen nicht die bei chemischen
Prozessen gewoOhnlich angenommene Diskontinuitit. Wih-
rend man bei der thermischen Dissoziation von Jodwasser-
stoff in Jod und Wasserstoff genau und unzweideutig den
Dissoziationsgrad angeben kann, weil Ubergangsformen
zwischen undissoziierten und dissoziierten Molekiilen nicht
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in endlichen Konzentrationen aufireten (wenigstens hat man
bisher nicht damit gerechnet)!, so liegt die Sache ganz
anders bei unseren freien und assoziierten Ionen, wo auch
die Ubergangsformen in endlichen Mengen auftreten, wenn
auch in geringster Menge, wenn wir die Trennung
gerade im Minimum der Héufigkeitskurve vor-
nehmen.

In der Theorie von DesYE und HUckeL ist die An-
wesenheil von assoziierten Tonen im Allgemeinen nicht ge-
niigend beriicksichtigt worden. Dieses steht damit in Ver-
bindung, dass DesvE und HOckeL in ihrer Differential-

gleichung um eine Integration zu ermdéglichen Sinki&, mit
kiT ersetzen miissen. Da es zur Zeit nicht moglich erscheint

die nicht vereinfachte Gleichung zu integrieren, so wird in
der vorliegenden Arbeit versucht eine genauere, wenn auch
noch nicht exakt richtige Berechnung iiber den Assozia-
tionsgrad und seinen Einfluss auf die Aktivitit der Ionen
durchzufithren.

Fiir sehr verdiinnte Lésungen und kleine Assoziations-
grade kann man ohne weiters den Assoziationsgrad durch
Integration von (1) von a bis q erhalten (a = Summe der
Tonenradien).

Fiir hohere Konzentrationen ist ausserdem zur Bestim-
mung des Assoziationsgrades das Massenwirkungsgesetz her-
angezogen. Es ist thermodynamisch erlaubt, dieses Gesetz
auf das Gleichgewicht zwischen assoziierte und freie Ionen
anzuwenden, wenn man nur angemessene Ausdriicke fir
die Aktivitdten dieser Kdrper einfiihrt.

Es wurde angenommen, dass die Assoziation ausschliess-
lich binér ist, und die Aktivitit des Assoziationsproduktes

' Vgl. doch G. N. LEwis und M. Rawparr, Journ. Amer. Chem. Soc.
43 1151 (1921).
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wurde gleich seiner Konzentration gesetzt. Fiir die freien
Ionen wurde mit einer Aktivitatskoeffizient gerechnet, be-
rechnet nach DesvyeE und HOcgerL fir Ionen mit einem
Durchmesser ¢ (dem Minimum in der Assoziationskurve
entsprechend) bei einer lonenkonzentration gleich derjenigen
der freien Ionen.

Zieht man den bherechneten Assoziationsgrad von eins
ab und multipliziert mit dem gerade besprochenen Aktivi-
tatskoeffizienten der freien Ionen nach DesyE-HUCKEL, so
erhélt ' man den gesuchten Aktivitéitskoeffizienten f.

Im speziellen Teil dieser Abhandlung sind die Einzel-
heiten dieser Berechnungen mitgeteilt.

Figur 2 zeigt die Resultate solcher Berechnungen. Man
findet hier die Abhéngigkeit des Ionenaktivititskoeffizien-
ten { von der Ionenkonzentration ¢ fiir verschiedene lonen-
durchmesser angegeben teils nach den élteren DzesyE-
HockeL'schen Formeln (vollstandig aufgezogene Kurven)
und teils nach der neuen Berechnung (gestrichelten Kurven).

Fiir einwertige Ionen, deren Durchmesser gleich 3,52 Ang-
strdm oder grdsser ist, sind in Wasser nach der Definition
assoziierte Ionen ausgeschlossen, und die nenen Kurven
fallen mit den DepyvE-HOckrr'schen zusammen. Noch bei
Ionendurchmessern bis zu 1,76 A herunter folgen die Kurven-
systeme einander leidlich. Bei weiterer Abhnahme des Ionen-
durchmessers zeigen sich aber grossere Unterschiede: die
DEBYE-HUCKEL-Kurven konvergieren langsam gegen eine
recht hoch liegende Grenzkurve (entsprechend dem lonen-
durchmesser = 0 A), wiihrend die neuen Kurven richtig eine
mit abnehmender lonengrésse stark wachsende Abnahme
des Aktivititskoeffizienten f anzeigen.

Fiir den Ionendurchmesser a = 1,01 A ist neben der in

gewGhnlicher Weise gestrichelt gezeichneten neuen Kurve
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eine andere eingezeichnet, bestehend aus Punkten und
Strichen, die abwechseln. Diese Kurve ist in der Weise be-
rechnet, dass nur die Tonen, deren Abstand kleiner als
1,76 A ist, als assoziiert und alle andere als frei betrachtet
wurden. Der nur kleine Unterschied in den beiden Rech-

nungsverfahren zeigt an, dass es, wie man auch erwarten
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Fig. 2. Abhéngigkeit des Aktivititskoeffizienten (f) von der Ionenkonzen-
tration (c) fiir einwertige Ionen verschiedener Grosse in Wasser bei 18°.

konnte, recht irrelevant ist, ob man die Trennungsstelle
zwischen freie und assoziierte Ionen elwas verschiebt.

Mit Hilfe von Figur 2 ist es mdglich sich eine Vor-
stellung zu verschaffen iiber den Einfluss der von DEBYE
und HockeL in ihrer Differentialgleichung eingefithrte Ver-
einfachung (Sin ¢/kT = ¢/kT). Man sieht, dass diese Ver-
einfachung unter ungiinstigen Umstinden die Resultate ganz
entstellen kann.

Eine Voraussetzung fir die Richtigkeit der aufgestellten
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Formeln ist es, dass nur binfire Assoziation stattfindet,
dass also Assoziationsprodukte, bestehend aus drei oder
mehr Ionen nicht in bedeutender Menge vorhanden sind.
Solange die binfre Assoziation nicht gross und die Losung
verdiinnt ist, darf man diese Annahme machen. Doch hat
man, besonders wenn das Kation und das Anion von ver-
schiedener Wertigkeit sind, vorsichtig zu sein.

Um sich eine Vorstellung iiber die Gréssenordnung der
ternéiren Assoziation zu bilden kann man folgendermassen
verfahren.

Wir werden die molare Konzentration der Ionen MT*
und S~ mit [M*] und [S™] und diejenige der Assoziations-
produkte MS und MS; mit [MS] und [MS;] bezeichnen
und weiter annehmen, dass die Lésung so verdiinnt ist,
dass das »Assoziationsvolumen« der S—-Jonen nur einen
kleinen Bruchteil K des Gesammtvolumens der Lésung aus-
macht. Mit dem Assoziationsvolumen ist hier das Volumen
in der Umgebung der S—-Ionen gemeint, innerhalb welchem
wir M* als mit S~ assoziiert betrachten. Wir kénnen dann

schreiben:
MS]

@
{M-’-] — KekT, (4)

wenn wir mit ¢ einen Mittelwert fiir die Trennungsarbeit der
beiden Ionen innerhalb dem Assoziationsvolumen bezeichnen.

Fiar kugelférmige Ionen mit der Ladung in der Mitte
wird die Trennungsarbeit fiir das zweite S™-Ion im MS;
nur halb so gross sein wie fiir das erste, vorausgesetzi,
das die beiden Ionen iu demselben Abstande von M*, aber
_diametral entgegengesetzt, sich befinden und nicht defor-

mierbar sind. Wir kénnen daher mit Anndherung setzen:

LT 08 . Re? kT | (5)




Untersuchungen iiber Ionenassoziation I. 11

Aus (4) und (5) kann man. schiitzen, unter welchen
Umsténden die ternéire Assoziation neben der bindren zu
vernachléssigen ist. Ist z. B. in 0,1 molarer Lésung von ge-
wissen einwertigen lonen in Wasser bei 18° der binire

Assoziationsgrad 0,2 und setzen wir K gleich 0,0014, so be-
@
rechnet sich aus (4) €T = 179. Aus (5) ergibt sich dann

weiter, dass die Konzentration des ternéiren Assoziations-
produktes 0,019-mal kleiner als diejenige des bindren ist
und somit nur einige Promille betriigt.

Ist die Valenz des einen Ions grosser als die des an-
deren, so liegen die Verhiltnisse etwas weniger ginstig als
bei gleichwertigen Ionen. Betrachten wir z. Beisp. die Asso-
ziation einwerliger Ionen an einem dreiwertigen, so ist die
Trennungsarbeit fiir das zweite Ion unter denselben Vor-
aussetzungen wie frither nicht ¢/2, sondern ¢-5/6. Ist hier
in 0.01 molarer Losung der binire Assoziationsgrad des
dreiwertigen Ions 0,2, so berechnet sich fiir den terniiren
Assoziationsgrad desselben Ions 0,02.

Nach (4) und (5) ist allgemein zu folgern, dass in ge-
niigend verdiinnter Lisung die Bedeutung der terniren
Assoziation gegeniiber derjenigen der binfiren klein ist. Aus
(4) und (5) ergibt sich namlich:

MS; MSN\  —5 %
ae = (e ©

MS

Ist der binidre Assoziationsgrad gemessen durch %M—"‘%

selbst klein, so ist es nach (6) der terniire Assoziations-

[MS5]

[M~]

dinnter Losung der bindre Assoziationsgrad noch so gross,
[MS] g

M| in der Niihe von 1 liegt, so ist nach (4) ekT << 1

grad gemessen durch um so mehr. Ist in einer ver-

dass
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(da in verdiinnter Lésung K << 1). Folglich wird nach (6)
der terndre Assoziationsgrad dann auch klein sein.

Der im speziellen Teil durchgefithrte Vergleich der
neuen Berechnungen mit experimentellen Daten zeigt, dass
man im Allgemeinen bei Beriicksichtigung der Ionenasso-
ziation eine ausgezeichnete Ubereinstimmung zwischen Be-
obachtung und Berechnung erhalten kann. Eine geniigende
Ubereinstimmung lisst sich aber gewdhnlich auch nach
den Formeln von DesYE und Hicker erhalten. Die Uber-
legenheit der neuen Berechnungen zeigt sich indessen darin,
dass die nach ihnen erhallenen Werte fiir die Tonendimen-
sionen wahrscheinlicher sind als die Werte nach den For-
meln von DeEBYE und HockeL.

In der folgenden Tabelle 1 sind einige berechneten Ionen-
dimensionen zusammengestelll. Die Zahlen bedeuten die
Abstinde (in Angstrom) zwischen den Ladungen der Ionen,
wenn die Ionen sich beriithren.

Tabelle 1.
Ionendimensionen in Wasser, berechnet aus
Aktivitidtskoeffizienten.

KJO M50,
. 3 KNO;g KC1 NaCl K;80, CdSO, BaCl; La(NOy);
NaJOy
CuS0Oq
Neue Berechnung 1,33 1,57 3,40 4,02 3.8 4,2 5.8 6,4
Debye und Hiickel 0 0,43 3,40 4,02 2,69 3,0 4,97

Ionendimensionen in Alkoholen, berechnet aus
Aktivitdtskoeffizienten.
Nene Berechnung: In CH30H 4,1—86,5. In CoH.OH 2,4—7,8.

Wie man sieht, hat die neue Berechnung die Zahlen
fir die Ionendimensionen wahrscheinlicher gemacht. Na-
mentlich findet man fiir die Iodate und Nitrate nicht mehr

die fritheren, unmaglichen, kleinem Werte.
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Man kann gegen die in dieser Abhandlung angewandte
Betrachtungsweise einwenden, dass wir tiber die Kraft-
gese'tze,'wenn kleine Jonen nahe an einander sind, nur
schlecht unterrichtet sind, und dass die dariiber gemach-
ten Annahmen nicht sehr plausibel sind. Es ist deshalb
nicht ohne Interesse hervorzuheben, dass selbst wenn als
Kraftgesetz in der Nahe der Iomen nicht das Coulombsche
angewandt werden kann und selbst wenn die Ionen nicht
als Kugeln mit der Ladung in der Mitte betrachtet werden
kénnen, so werden die f-Kurven doch anndhernd
dieselbe Form behalten wie die berechneten. Nur
werden die den verschiedenen Kurven zugeschriebenen
Ionendimensionen dann. nicht mehr die wahren Dimen-
sionen sein, sondern nur effektive Dimensionen angeben,
die kugelfédrmige Tonen mit der Ladung in der Mitte unter
Giiltigkeit der angenommenen Kraftgesetze haben miissen,
um das Verhalten der wirklichen Ionen zu zeigen.

In Wirklichkeit hat es sich doch gezeigt, dass die he-
rechneten lonendimensionen recht plausibel sind. Wir déirfen

hieraus schliessen, dass die gemachten Annahmen berech-

tigt gewesen sind. Damit soll natiirlich nicht gesagt werden,
dass die lonen der starken Elekirolyte gar nicht defor-
miert werden, und dass das Cdulombsche Kraftgesetz in der
Nihe der Ionen exakt gilt, sondern nur dass diese An-
nahmen bei dieser Gelegenheit brauchbare Ann#herungen
darstellen.

Bei dem angewandten Verfahren wird der Einfluss der
Krafte zwischen entfernteren Ionen, der nach Desve und
Htcker berechnet werden kann, von dem Einfluss der
Krafte zwischen benachbarten Ionen getrennt. Die letzteren
Krifte sind wenig sicher bekannl. Trolzdem lisst sich aber
nach dem thermodynamischen Verfahren des Massenwir-



14 Nr. 9. NieLs BJERRUM:

kungsgesetzes die Konzentrationsabhiingigkeit ihres FEin-
flusses recht sicher berechnen. —

Wihrend es bei den bisherigen Berechnungen geniigend
gewesen ist, die binére paarenweise Assoziation zu berfick-
sichtigen, muss man fiir Lésungsmittiel mit sehr klei-
ner Dielektrizitdtskonstante auch die hdheren Asso-
ziationen beriicksichtigen. Macht man das, so eréffnet sich,
so weit ich sehen kann, wirklich die Méglichkeit die in
diesen Losungsmitteln beobachteten charakteristischen Phi-
nomene allein mit Hilfe der interionischen Krifte zu erkliren.

Ich denke hier besonders an den von WarLpEN kryo-
skopisch nachgewiesenen hohen Molekulargewichten und an
dem von Kraus ausfiihrlich diskutierten anormalen Ver-
halten der molaren Leitfihigkeit bei hohen Elektrolytkon-
zentrationen.

Wahrscheinlich wird es in vielen Féllen auch mdéglich
sein die Adsorption von kleinen Ionen an grossen hoch ge-
ladenen Kolloidionen allein mit Hilfe der interionischen
elekirischen Krifte zu erkléren. Das osmotische und kon-
duktometrische Verhalten von grossen Kolloidionen bietet
ebenso ein interessantes Arbeitsfeld dar, wo die Beriick-
sichtigung der Ionenassoziation neue Resultate verspricht.
In geschmolzenen Salze und in Ionengittern haben wir
Systeme von héchstem Assoziationsgrad, die teilweise schon
eine der IonenaSsoziationshypothese enisprechende Behand-
lung gefunden haben.

Ich hoffe in spéteren Arbeiten auf diese verschiedene
Phanomene und ihre Erklirung durch interionischen Krifte
zuriickkommen zu kénnen. —

Das Rechnen mit einem Assoziationsgrad néhert die
neueren Anschauungen den klassischen, wo man mit einem
Dissoziationsgrad arbeitet. Namentlich bei grossen Assozia-
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tionsgraden wird die Ahnlichkeit bedeutend. Diese Ahn-
lichkeit erkldrt uns, warum man frither beim Rechnen mit
einen Dissoziationsgrad, wenn auch nicht ganz genaue, so
doch oft brauchbare Bilder erhalten hat.

Der Unterschied zwischen alter und neuer Auffassung
ist doch noch immer wesentlich. Erstens haben wir selbst
bei grosser Assoziation nicht die scharfe Trennung zwischen
freien und gebundenen Ionen, die nach der klassischen
AufTassung vorhanden sein sollte. Es ist ja recht willkiir-
lich freie und assoziierte Tonen gerade mit Hilfe des Mini-
mums in der Assoziationskurve zu definieren. Zweitens
ist es nach den neuen Anschauungen charakteristisch, dass
die Assoziationsprodukte die Ionen ohne wesentliche Eigen-
schaftsdnderungen enthalten, was man nach den klassischen
Anschauungen von den, aus chemisch gebundenen Ionen
gebildeten, undissoziierten Molekiilen nicht erwarten durfte.

Man bezeichnet oft die neueren Anschanungen kurz als
die Hypothese von der 100 %0’igen Dissoziation der starken
Elektrolyten.

Die oben besprochenen starken Assoziationsphinomene,
die fir viele Losungen der starken Elekirolyte so charak-
teristisch sind, macht diese Definition weniger treffend.
Ich wiirde vorziehen von einer 100 %o’igen Ionisation der
starken Elektrolyten zu sprechen. Diese Definition -lésst
sich nicht nur auf Lésungen, sondern auch aunf feste Korper
anwenden. Nach ihr ist Kaliumchlorid auch in krystal-
linischen Zustand ein starker Elekirolyt.

Das fir die starken Elektrolyte besonders charakteri-
stische ist nicht die Freiheit ihrer Ionen. Diese Freiheit
kann, z. B. in einem Kaliumchloridkrystall, sehr klein sein.
Nein das charakteristische besteht darin, dass die entgegen-

gesetzt geladenen Ionen mit einander in Berihrung sein
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kénnen, ohne mit einander chemisch sich umzusetzen, ja
ohne ihre Eigenschaften bedeutend zu andern.

Der typische starke Elektrolyt ist ein Elektrolyt, be-
stehend aus starren und unverinderlichen Ionen. Es ist
die Theorie eines solchen Elektrolyten, die in den letzten
Jahren in der Ausarbeitung ist, indem man versucht alle
Eigenschaften der Elektrolyte aus den unverinderlichen
Eigenschaften der Ionen mit Hilfe der interionischen Krifte
abzuleiten.

Aus einem Vergleich zwischen der Theorie des typischen
starken Elektrolyten und den Erfahrungen an wirklichen
Elektrolyten wird hervorgehen, in wie weit es erlaubt ge-
~wesen ist in der Theorie der starken Elektrolyte die Ionen-
deformationen zu vernachlissigen.

Es muss noch als eine offene Frage bezeichnet werden,
ob eine scharfe Trennung zwischen assoziierten Ionen und
Ionen, die sich chemisch mit einander vereinigt haben,
sich durchfithren lasst. Von physikalischer Seite wird
man wohl meistens behaupten, dass ein gradueller Uber-
gang von lonen, die sich gegenseitig bei Berithrung nur
wenig deformieren, tiber Ionen, die sich immer stiarker de-
formieren, zu lonen die sich chemisch verbinden, vor-
handen ist. Dagegen wird man von chemischer Seite ge-
neigt sein eine Diskontinuitit bei der Bildung von che-
mischen Verbindungen zwischen den Ionen zu behaupten.

In einer folgenden Abhandlung soll auf diese wichtige
Frage etwas niher eingegangen werden. Bei dieser Gelegen-
heit mdéchte ich nur hervorheben, dass eine grosse Anzahl
von Elektrolyten: durch das Verhalten ihrer Loésungen uns
unzweiflelhaft zeigen, nicht nur, dass ihre Ionen sich nicht
oder nur ganz geringfiigig chemisch verbinden, sondern
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auch dass ihre lonen sich nur ganz wenig defor-
mieren. Die grosse Unabhingigkeit von der Salzkonzen-
tration, die fiir viele Ioneneigenschaften charakteristisch ist,
kann als ein deutliches Zeugnis dafiir betrachtet werden.
Ich mochte besonders die von Hanrzscr ' und von BIERRUM
nachgewiesene Konstans der Farbe von vielen Ionen nennen.
Sie ist so tiberzeugend, weil gerade die Farbe eine kon-
stitutiv recht empfindliche Eigenschaft ist. Die neuen, sehr
exaklt ausgefiihrten Untersuchungen tber Lichtabsorption,
die wir EBerT und v. HarLsan? verdanken, haben die il-
teren Untersuchungen in der Hauptsache bestatigt, wenn
auch kleinere Anderungen in der Ionenabsorption in meh-

reren Fiéllen gefunden wurden.

B. Spezieller Teil.

1. Assoziation und Aktivitit von einwertigen Ionen
in Wasser.

a. Theorie.

Wir werden im folgenden zuerst die wiisserige Losung
eines einwertigen Elektrolyten betrachten, von der Molari-
tit ¢ 'und mit der Summe der lonenradien gleich a &ng-
strom.

In Ubetreinstimmung mit den Entwickelungen auf S. 5
werden wir Ionen, deren Abstand kleiner ist als

&7y 7y
1= 9DxT - 6a)

(dem Minimum in der Assoziationskurve entsprechend) als

assozijiert und die anderen als frei bezeichnen..

! A. HanTzscH, Ber. deut. chem. Ges. 41, 1220, 4328 (1908).

% N. Bserrum Zeitschr. anorg. Ghem. 63, 140 (1909).

3 H.v.HarLsax und L. EBeRT, Zeitschr. physik. Chem. 112, 321 (1924).
Vidensk, Selsk, Math.-fys. Medd. V11,9, 9
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Ist der Assoziationsgrad « klein, kann man ihn einfach
durch Integration von (1) bestimmen. Setzt man:
6'2 82

Y= kT ® 7 aDET @

Zy = 2y = 1,

(v und b sind die Trennungsarbeiten der Tonen im Ab-
stande r, bzw. bei Bertithrung) und weiter:

b

S vy tdy = Q(b), (8)
2
so ergibt sich: o s
47N/ &
“ = %1000 (DkT> QD). ©)

Um auch bei grosseren Assoziationsgraden eine Berech-
nung durchfithren zu kénnen, kann man folgendermassen
verfahren.

Es ist thermodynamisch erlaubt, das Massen-
wirkungsgesetz auf das Gleichgewicht zwischen den freien
und den assoziierten Ionen anzuwenden, wenn nur die
Aktivitdten dieser Ionen richtig und sachgemiiss eingefiibrt
werden. Ist a; und a, die Aktivititen der freien Ionen und
a;, die Aktivitit des Assoziationsproduktfes, so gibt das

Massenwirkungsgesetz:
% = K. o
Die Konzentration des Assoziationsproduktes ist ce und
diejenige der freien Ionen ¢(1—e). Die paarweise asso-
ziierten fonen werden wir als neutrale Molekiile behandeln
und somit ihren Aktivititskoeffizienten gleich eins setzen.

Es gilt dann:
Ay = C-ee. an

Fiar die Aktivitatskoeffizienten der freien Ionen, die wir f'

nennen wollen, werden wir mit einem nach DesYr und
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HuUcker berechneten Wert rechnen und zwar mit dem Wert
in einer Ionenlésung von der Konzentration c(1—«)
und mit Ionen von der Grésse q. Sobald die Zentren
zwel entgegengesetzt geladener Ionen niher an einander
kommen als g, zdhlen wir nicht mehr die zwei Ionen zu
den freien und rechnen damit, dass die Wirkungen ihrer
Ladungen auf die freien Ionen sich gegenseitig aufheben.
Bemerkt sei noch, dass man warten darf, dass DEBYES
Formeln fiir Jonen mit einem Durchmesser q noch brauch-
bar sind. Wir setzen also:

al - 212 - C(]. _Oﬁ) f’. (12)
Aus (10), (11) und (12) ergibt sich dann:

24V
(cA—e)t)?

Um K zu berechnen kann man folgendermassen vor-

— K. (13)

gehen: Fir gentigend kleine Werte von « und ¢ verein-

facht sich (13) zu
e = Ke. (14)

Aus (9) und (14) ergibt sich den Wert von K, und durch
Einsetzen von diesem Wert in (13) erhilt man die allge-
meine Gleichung zur Berechnung des Assoziationsgrades:

47N ( &2

= % 1500 DkT>Q<b) (15)

(1~ )

Da {’ hier eine komplizierte Funktion von e« ist, kann

man diese Gleichung nicht explicit 16sen. Durch einige suc-

cessiven Annéberungen ist es jedoch leicht & zu berechnen.

Hat man « und ' bestimmt, ergibt sich endlich den

Aktivilétskoeffizienten f des als vollstindig dissoziiert be-
trachteten Elektrolyten zu:

f=11—a). (16).

2’.‘-
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In Tabelle 2 und 2a ist die Berechnung von & und f
durchgefiithrt fiir Wasser bei 18° (D = 81).

_ Tabelle 2.
Der Assoziationsgrad « von monovalenten Ionen
in Wasser bei 18°
, g = 3524,
b 2,5 3 + 7 10 15

Summe der R R R o R o
Ionenradien ; 2,82 A 2,35 A 1,76 A 1,01 A 0,70 A 0,47 A
a = 2q/b

0,0001m... 0 0 0 0 0,001 0,027
0,0002 - ... 0 0 0 0 0,002 0,049
0,0005 - ... 0 .0 0 0,002 0,006 0,106
0,001 -... 0 0,001 0,001 0,004 0,011 0,177
0,002 - ... 0,002 0,002 0,003 0,007 0,021 0,274
0,005 -... 0,002 0,004 0,007 0,016 0,048 0,418
0,01 -... 0,005 0,008 0,012 0,030 0,083 0,529
0,02 -... 0,008 0,013 -0,022 0,053 0,137 0,632
0,056 -... 0,017 0,028 0,046 0,105 0,240 0,741
0,1 - ... 0,029 0,048 0,072 0,163 0,336 0,804
0,2 - ... 0,048 0,079 0,121 0,240 0,437 0,854
0,5 - ... 0,090 0,140 0,204 0,360 0,568 0,901
1 -... 0,138 0,206 0,286 0,457 0,651 0,928
2 - ... 0,204 0,289 0,383 0,554 0,725 0,946

Tabelle 2a.
Werte von —logf nach BJERrum fiit monovalente
. Ionen in Wasser bei 18°.
q = 3,52 A. '
b 2,5 3. 4 7 10 15

Summe der . x R R . .
lonenradien 2,82 A 2,85 A 1,76 A 1,01 A 0,70 A 0,47 A
a = 2q/b :

0,000t m... 0,005 0,005 0,005 0,005 0,005 0,017
0,0002 - ... 0,007 0,007 0,007 0,007 0,008 0,028
0,0005 - ... 0,011 0,011 0,011 0,012 0,013 0,059
0,001 - .. . 0,015 0,016 0,016 0,017 0,020 0,098
0,002 --... 0,022 0,022 0,023 0,025 0,030 0,157
0,005 -... 0,034 0,035 0,036 0,040 0,053 0,262
0,01 -... 0,047 0,048 0,050 0,057 0,081 0,360

0,027 -... 0,084 0,066 0,070 0,085 0,121 0,474
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Tabelle 2 a (fortgesetzt).
b 2,5 3 4 7 10 15

Summe der . R . R .
Ionenradie;n - 2,82 A 2,35 A 1,76 A 1,01 A 0,70 A 0,47 A
a = 2q/b

0,06 m..... 0,095 0,100 0,107 0,133 0.200 0,637
01 -..... 0,127 0,135 0,146 0,188 0,278 0,769
0,2 -..... 0,164 0,179 0,198 0,265 0,371 0,907
0,5 -..... 0,230 0,251 0,282 0,366 0,516 1,092
1 LR 0,285 0,317 0,360 0,463 0,635 1,244 V
2 - 0,351 0,395 0,447 0,574 0,760 1,387

Bei der Berechnung der Tabellen 2 und 2 a wurden fiir

das bestimmte Integral Q(b) in (15) die Werte der Ta-
belle 3 entnommen. ‘

Tabelle 3.
«b
Q) = S ev-y *-dy.

2
b Q (b) b Q®) b Q(b)
1 — 1,090 4 0,550 9 2,950
1,5 — 0,316 5 0,755 10 4,547
2 0,000 6 1,041 12 13,41
2,5 0,188 7 1,417 15 101,8
3 0.325 8 1,996

Bis b = 3 wurden diese Werte nach der folgenden
Formel (17) berechnet:

e L 11 2303lgh
YT TR e 2 6

b b b? b* Dbd ,
+E+’2-53+3-6z+4.71+5.8!+0- (17)

Von b = 3 ab wurde die Formel (18) angewandt:

b v
ey 1/ bbz—l-b-l-2) .
S y4dy =% (El (b)—e _bsv ’ +C. (18)
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b .
und die Werte von Ei(b) = S et:y-dy den Tabellen von

JAuNkE und EMDE entnommen.
&

2 \3
47N (———) wurde der Wert 2,74 angewandt.

" 1000 \DKT
Die bei den Rechnungen benutzien Aktivititskoeffizienten
nach DEeYE und HUckeL fir Ionen mit dem Durchmesser q
wurden der Tabelle 4 entnommen, wo auch die DEpvE-
HockeL-Werte fiir einige anderen Durchmesser zusammen-

gestellt sind.
Tabelle 4.

Werte von —logf nach DeEsYE und Hicker fiir mono-
valente Ionen in Wasser bei 18°

q = 3,52 A.
b 1 2 4 8 @
Summe der} . ; . .
Ionenradien ; 7,04 A 3,52 A 1,76 A 0,88 A 0
a = 2¢g/b
0,000l m... 0,0049 0,0050 0,0050 0,0050 0,0050
0,0002 - ... 0,0069 0,0070 0,0070 0,0071 0,0071
0,0005 - ... 0,0106 03,0109 0,0111 0,0111 0,0112
0,001 - ... 0,0147 0,0153 0,0156 0,0157 0,0158
0,002 - ... 0,0202 0,0213 0.0219 0,0221 0,0224
0,005 - ... 0,0305 0,0327 0,0340 0,0346 0,0354
0,01 - ... 0,0406 0,0449 0,0473 0,0487 0,0501
0,02 - ... 0,0533 0,0608 0,0655 0,0680 0,0708
0,06 - ... 0,0735 0,0889 0,0992 0,1051 0,1120
0,1 -~ ... 0,0904 0,116 0,134 0,145 0,158
0,2 - ... 0,109 0,147 0,178 0,198 0,224
0,5 - ... 0,131 0,193 0,251 0,294 0,354
1 - ... 0,145 0,228 0,317 0,389 0,501
2 - 0,262 0,388 0,503 0,708
5 - 0,306 0,545 0,680 1,120

Die Desye-HUckir’'schen Formeln kénnen folgender-
massen geschrieben werden :

N ———s
—Inf, = ]/IOOOk (DT)3/2V0171+CZZ2 (19)

= Qx+A—vi(e,z¥+cyz2):2Y)0): 3 (20)
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vy =315+In(1+x)—2(1+x)+0,5(1+x)»):x* (21

=30+x—1:(1+x)—2In(1 +x)): %> (22)
aN & ———% ‘
x = '/1000 = DTVC151+C2ZZ 2a. (23)

Dabei ist angenommen, dass die Lésung nur ein Kation
und ein Anion enthilt und zwar mit den molaren Kon-
zentrationen ¢; und ¢, und den Valenzen z; und z,; f; ist
der Aktivititskoeffizient, v, das Volumen eines Mols des
betrachteten Ions in Liter gemessen und a die Summe der
Ionenradien in cm.

Fiir monovalente Ionen in Wasser bei 18° (D = 81,
T = 291), erhalten (19) und (23) die folgende Form:

—ologf, = 0,501 )/cP (24)
x = 0,327 )c a10®. (25)

Die beiden Ionen besitzen in diesem Falle dieselbe mit
¢ bezeichnete Konzentration.

Die durch das JTonenvolumen v; in (20) verursachte
Korrektion ist nur unbedeutend. Fiir die kleinen Ionen
(bis a = 1,76'A) wurde von dieser Korrektion ganz abge-
sehen. Hierdurch vereinfachen sich (20), (21) und (22)
_ausserordentlich, indem sie sich durch folgende Gleichung
ersetzen lassen: P—1:(1+x). (26).

Fiir Ionen mit dem Durchmesser 3,52-107% cm (a = q)
wurde die Grosse von v, beriicksichtigt; die Tonen wurden
als Kuben mit der Seitenliinge q betrachtet. Fiir die Ionen
mit dem Durchmesser 7,04 A (a = 2q) wurde mit dem-
selben P-Werte gerechnet, was an und fiir sich nicht kor-
rekt ist, wodurch aber die Zahlenwerte niqllt wesentlich
gesindert werden. Aus Tabelle 5 kann man die geringe Be-
deutung dieser Volumenkorrektion ersehen. P ist hier als
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Funktion von x wiedergeben fiir einen monovalenten Elek-
trolyten und zwar sowohl fiir v, = 0, wie fiir v, =N-q°: 1000,
dem letzteren Falle .entsprechen wiirffelférmige Tonen mit
der Seitenldnge q. Berechnet man das Ionenvolumen nach
kugelférmigen Ionen mit dem Durchmesser ¢, wird die
Korrektion nur etwa halb so gross.

Tabelle 5.
X 0,1 0,5 1,0 1,5 2,0 2,5 3,0
Pvi= 0", .. ... 0,952 0,666 0,500 0,400 0,333 0,286 0,251

P (v, = Ng®:1000) 0,952 0,664 0,495 0,393 0,324 0,275 0,238

In Fig. 2 (S. 9) sind die nach DEsye-HUcKEL und nach
Formel (18) berechneten Aktivititskoeffizienten mit ein-
. ander verglichen.

Als Abscisse ist ig/(_: und als Ordinat —logf benutzt.
Wie man sieht, werden hierdurch die Kurven im Konzen-
trationsgebiet 0,01 —1 molar recht nahe geradlinig. Die
ausgezogenen Kurven sind nach Depye-HUckEL und die
gestrichelten nach der neuen Formel berechnet.

Fiir b =4 (a = 1,76 A) folgen die DEsye-Hicker’sche
und die neue Kurve einander noch leidlich. Bei weiterer
Abnahme des Ionendurchmessers zeigen sich aber griossere
Unterschiede. Wir koénnen hieraus ersehen, dass die DEBYE-
Hicker’sche Anndherung mit ihrer Ersetzung von Sin ¢/kT
durch ¢/kT fiir Ionen, deren Durchmesser wesentlich kleiner
als’ 1,7610& ist, auch nicht annihernd zu richtige Zahlen-
werte fiir f fithren kann.

Da ‘viele Beobachtungsdata fiir die Temperatur 0°C.
gelten, so sind die fiir diese Temperatur geltenden neuen
Werte von —logf in Tabelle 6 zusammengestellt, und in
Tabelle 7 sind die Werte nach Depye-HUcgeL fiir dieselbe
Temperatur angegeben. “
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Tabelle 6.

Werte von —logf nach BJErruM fiir einwerlige Ionen
in Wasser bei 0°
D = 88. q = 3,46 A.

b 2,5 3 4 7 10 15
Summe der . R . . . .
Ionenradien ; 2,77 A 2,31 A 1,78 A 0,99 A 0,69 A 0,46 A.

a = 2q/b

0,0001 m... 0,005 0,005 0,005 0,005 0,005 0,016
0,0002 - ... 0,007 0,007 0,007 0,007 0,008 0,026
0,0005 - ... 0,011 0,011 0,011 0,011 0,013 0,055
0,001 -... 0,015 0,015 0,015 0,016 0,019 0,093
0,002 - ... 0,021 0,021 0,022 0,023 0,029 0,148
0,005 - ... 0,033 0,034 0,035 0,038 0,051 0,251
0,01 -... 0,045 0,046 0,048 0,054 0,078 0,347
0,02  -... 0,062 0,064 0,067 0,081 0,116 0,460
0,06 ~-... 0,092 0,097 0,103 0,128 0,192 0,622
0,1 - ... 0,123 0,130 0,141 0,181 0,268 0,753
0,2 - ... 0,159 0,173 0,191 0,247 0,359 0,890
0,5 - .. 0,224 0,245 0,275 0,356 0,503 1,075
1 - ... 0,278 0,309 0,351 0,450 0,620 1,225
2 - ... 0,343 0,376 0,428 0,560 0,745 1,369
Tabelle 7.

Werte von —logf nach Desye-HiickeL fiir einwertige
Ionen in Wasser bei 0°
D = 83. q = 3,46 A.

b 1 2 4 8 «©
Summe der} . . B} - .
Ionenradien 6,92 A 3,46 A 1,73 A 0,86 A 0A

a = 2q/b ’
0,000l m....... 0,005 0,005 0,005 0,005 0,005
0,0002 - ....... 0,007 0,007 - 0,007 0,007 0,007
0,0005 - ....... 0,010 0,011 0,011 0,011 0,011
0,001 - ....... 0,014 0,015 0,015 0,015 0,015
0,002 - ....... 0,020 0,020 0,021 0,021 0,022
0,005 - ....... 0,030 0,032 0,083 0,034 0,034
0,01 - ....... 0,040 0,044 0,046 . 0,047 0,049
0,02 - ....... 0,051 0,059 0,063 0,066 0,069
0,05 - ....... 0,071 0,086 0,097 0,102 0,109
175 R 0,090 0,114 0,131 0,141 0,154
0,2 - ....... 0,107 0,143 0,173 0,191 0,217
05 - ....... 0,129 0,189 0,245 0,284 0,344
1 . 0,144 0,224 0,309 0,376 0,487

2 LN 0,156 0,258 0,379 0,489 0,689
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Sind in einer Lésung mehrere Kationen oder Anionen
gleichzeitig vorhanden, so kann man, wenn die Kationen,
bzw. die Anionen alle nur gleich gross sind, cohne weiter
Tabelle 1 und 2, bzw. 6 zur Berechnung von Assoziations-
grad und Aktivititskoeffizient der einzelnen Ionen benutzen.
Haben dagegen die gleichgeladenen Ionen verschiedene
Durchmesser, so komplizieren sich die Berechnungen. Es
ist aber moglich in Erweiterung des Verfahren, das in dem
einfachen TFalle angewandt wurde, die Menge der ver-
schiedenen mdglichen assoziierten Ionenpaaren aus der
Summe ihrer Ionenradien zu berechnen und daraus die
Aktivitiatskoeffizienten der einzelnen lonen zu finden.

In diesem Falle ist die Berechnung nach DEBYE und
Htcker anscheinend viel einfacher. Dies steht aber nur
damit in Verbindung, dass Depve und Hoerer nicht fur
jede Kombination von Kation und Anion mit einem be-
sonderen a-Werte rechnen, sondern sich mit der Annéhe-
rung begniigen missen, fiir jedes Ion mit einem Mittelwert
zu rechnen, gebildet iiber die Kombinationen des betrach-
teten Jons mit allen anwesenden entgegengesetzt geladenen
Tonen.

Nach den in dieser Abhandlung entwickelten Formeln
miissen, ebenso wie nach DeBYE und HUckeL, in den L6-
sungen eines einzelnen Elektrolyten die beiden Ionen den-
selben Aktivitdtskoeffizienten besitzen, abgesehen von Hy-
dratationseinfliissen® und von den von LinpDeERsTRoM-LaNng?
und von HocgeL® niher studierten Effekten in konzen-
trierten Losungen. Es ist vielleicht von Interesse zu be-

! N. BserruM, Diese Zeitschr. 109, 275 (1920). Zeitschr. physik. Chem.
104, 424 (1923).

2 K. LINDERSThéM-LANG, Compt. rend. du Lab. Carlsherg, 18, Nr. 4
(1924). .

* E. Hocker, Phys. Zeitschr. 26, 93 (1925).
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merken, dass diese Gleichheit nur fiir Losungen von ei-
nem Kation und einem Anion (beide natiirlich einwertig
oder jedenfalls von demselben Valenz) gewihrleistet wird.
In gemischten .Losungen konnen die einzelnen Ionen in
derselben Ldsung verschiedene Aktivititskoeffizienten be-

sitzen.
b. Vergleich mit der Erfahrung.

Elektrolyte wie Kaliumchlorid und Natriumchlorid haben
so grosse lonen, dass fiir ihre Aktivititskoeffizienten dic
Formeln von DEsyE und HOcker giltig sind.

In Tabelle 8 sieht man wie gut die nach DrpyE-HOCKEL
berechneten Aktivititskoeffizienten mit den von ScATcHARD?!
aus vorliegenden Daten fiir diese Salze bestimmten Aktivi-
tatskoeffizienten slimmen.

Tabelle 8.
— log £ (NaCl) —log £ (KCI)
Scatchard Debye-Hiickel Scatchard Debye-Hiickel
c b=1,75 b =2,07
0,001 m... 0,015 0,015 0,015 0,015
0,002 - ... 0,021 0,021 0,022 0,021
0,005 - ... 0,032 0,032 0,033 0,033
0,01 - ... 0,044 0,044 0,046 0,046
0,02 - ... 0,060 0,059 0,063 0,062
0,05 -... 0,086 0,086 0,092 0,090
0,1 -... 0,109 0,110 0,118 0,117
0,2 -... 0,184 0,138 0,146 0,149
0,5 -... 0173 0,175 0,184 0,198
1 - ... 0,198 0,200 0,218 0,237

Die kleinen Abweichungen, die in iber 0,1 molarer
Lésung bei Kaliumchlorid vorbanden sind, werden ver-
stindlich, wenn man bedenkt, dass in der hier angewandten
Theorie die Wirkungen der von LiNnpersTrROM-Lane® und

! G. ScaTcHARD, Journ. Amer. Chem. Soc. 47, 660 (1925).

? K. LINDERSTROM-LANG, Compt. rend. des trav. du Lab. Carlsberg,
Copenhagen 15, Nr. 4 (1924).



28 Nr. 9. NiegLs BJERRUM:

hesonders von HickeL! studierten Anderung in den Eigen-
schaften des Mediums nicht beriicksichtigt wurden.

Es ist davon abgesehen, dass die Werte von ScATCHARD
fir 25° und die Werte der Tabelle 4, die als Grundlage
der berechneten Werte gedient haben, fir 18° gelten. Der
Temperaturkoeffizient von log f ist ndmlich nur klein?

Den b-Werten, die fiur Natriumchlorid und Kalium-
‘ chlorid in Tabelle 8 benutzt wurden, enisprechen folgende
~Werte von a, der Summe der Ionenradien: fiir NaCl
‘a = 4,02 A, fir KCl a = 3,40 A. In den Krystallen ist der
Abstand benachbarter Ionen: fir NaCl 2,82 A, fiir KCl 3,14.
Fiir Kaliumchlorid ist die Ubereinstimmung so gut, wie
man wohl hoffen konnte. Fiir Natriumchlorid ist der zu
grosse a-Wert vielleicht durch Hydratation zu erkliren,

Lithiumchlorid, Alkalihydroxyde, Salzsdure re-
prasentieren Elektrolyte, deren Ionendimensionen nach ihren
Altivititskoeffizienten zu urteilen noch grésser sind als
diejenigen von Kaliumchlorid. Fiir diese Elektrolyte ist
deshalb noch mehr als fiir KCl und NaCl zu erwarten,
dass die DEBYE-HUCKEL-Formeln gelten werden. Dagegen
gehoren Kaliumnitrat und die Alkalijodate zun einer
Klasse von Elektrolyten, fir welche die Aktivititskoeffi-
zienten so klein sind, dass man nach den Formeln von
DeryE und HUckEL zu unwahrscheinlich kleinen oder sogar
negativen Ionendimensionen® kommt und wo es deshalb
notwendig ist, die in dieser Abhandlung entwickelte Theorie
anzuwenden.

In Tabelle 9, Kol. 2 stehen Werte von —logf fiir Ka-

! E. HckEL, Physik, Zeitschr. 26. 93 (1925).

* Die relative Anderung in logf mit der Temperatur: behilt doch
selbst bei den grossten Verdiinnungen einen endlichen Wert.

# Vgl. E. Hcxrr, Physik. Zeitschr. 26, 94 Note (1925).




Untersuchungen iiber Ionenassoziation I. 29

linmnitrat, berechnet von Lewis und RaNparLr® aus vor-
liegenden. kryoskopischen Messungen und in der 3. und
4. Kolumne die auns diesen Werten berechneten bh-Werte
nach DEBvE-HUcker und nach Brerrum. Weder nach
DepvE-HUckeL noch nach Bierrum berechnen sich kon-
stante b-Werte, und keine von den beiden Berechnungs-
verfahren scheinen sich somit hier zu bewihren.

Nach dem von LEwis und RaANDALL angewandten Be-
rechnungsverfahren fiir f, ist es indessen méglich, dass alle
Werte von —logf mit einer konstanten Grésse zu korri-
gieren sind. Ihre Differenzen sind sicher zuverlissig, der
Wert fiir 0,01 molarer Lésung beruht aber auf eine recht
unsichere Berechnung mit Hiilfe einer Formel, die fiir ganz
verdiinnte Losungen als giiltig angenommen wird ohne ge-
niigend experimentell verifiziert zu sein. Durch Addition
von 0,010 erhilt man Werte (Kol. 5), die aunsgezeichnet
mit den nach Bserrum fiir b = 4,4 berechneten Werte
(Kol. 6) iibereinstimmen. Um mit deo Depye-HockeL-For-
meln I"Jbereinstimmung zu erhalten muss man auch 0,010
addieren, aber mit b = 16 (Kol. 7) rechnen.

Der b-Wert nach Desve-HOCKEL, 16, gibt a = 0,43 A.
Dieser Wert ist ganz unwahrscheinlich klein. Nach dem
BierruM'schen b-Wert 4,4 ergibt sich a = 1,57 A. Dieser
Wert ist zwar auch klein. Sie kann sicher nicht als die
Summe der lonenradien von Kaliumion und Nitration be-
trachten werden. Far Ionen, die nicht Kugeln sind, und
fir welche die Ladung nicht in der Mitte sitzt, ist a in-
dessen nicht ein Mass fiir die Summe der Radien, sondern
eher ein Mass fiar den kleinstmdglichen Abstand, bis zu
welchen die Ladungen der beiden lonen sich nihern kén-
nen. Der kleine a-Wert, der fiir Kalinmnitrat gefunden

! . N.Lewis und M. Ranparr, Thermodynamics, New-York 1923, S.362.
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wurde, lisst sich daher durch eine Lage der Ladung in
der Nidhe der Oberfliche des Nitrations erkliren.

Tabelle 9.
KNO;. 0°.

—log f b b —log f —logf —logf

Lewis- Debye- . Lewis- . Debye-

Randall Hickel DISTTUM  pondan  Bierrum  poio

c 40,000 b=44 b=16
0,01 m... 0,038 <1 <1 0,048 0,047 0,048
0,02 - ... 0,056 1,5 1,5 0,066 0,068 0,067
0,05 - ... 0,094 3,1 2,7 0,104 0,105 0,105
0,1 - ... 0,136 5,5 3,5 0,146 0,145 0,147

Es eriibrigt sich nur noch zu zeigen, dass es erlaubt
gewesen ist anzunehmen, dass die Lewis-RaNparnr’schen
Werte 0,010 zu klein sind.

Far kleine Werte von ¢ (bis ca. 0,01 m) kann man den
aus (15) und (16) sich ergebenden Werte von —log [ in fol-
gender Weise entwickeln:

—Inf= kl/6~2kz<% —Q (b))c—i—G k?’(é —Q (b))eﬁ. . (@27
WO

2aN & !
= T md Q) = {evy tay. (29,20
1000 k*D3T? 2 v y )

Fiur den osmotischen Koeffizienten ¢ “ergibt sich hier-
aus nach einer frither entwickelten Formel?!:

1—¢ = %k[/a—kzg—()(b))c—l—l—:k3<%—Q(b)>cl/E... (30)

Nach dieser Formel kann man durch Einsetzen von
b = 4,4 den osmotischen Koeffizienten und daraus weiter
die Gefrierpunktserniedrigung t nach folgender Formel be-
rechnen: = c-3,716-¢. 31)

) N. BszrruwM, Zeitschr. physik. Chem. 104, 406 (1923).
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Tabelle 10 zeigt, dass die in dieser Weise berechneten
t-Werte mit den von LEwrs und RaNpaLL zu Grund gelegten
experimentellen Bestimmungen von Apams® bis auf 0,0001°
fibereinstimmen, \

Tabelle 10.
Gefrierpunktserniedrigung von KNO,.
1—¢ t beobh.
¢ b= 4,4 t ber. Adams
0,00443 0,025 0,0161 .0161
0,00817 0,033 0,0295 .0295
0,01565 0,045 0,0557 0558

Daraus konnen wir schliessen, dass auch der aus 27
folgende Wert 0,048 far —logf in 0,01 m KNO,; mit den
Apams’schen Messungen vertriiglich ist.

In Tabelle 11 sind die Daten der Alkalijodate einer
Berechnung unterworfen. Um fiir diese Salze zu konstanten
b-Werte zu gelangen muss man von den Werten fiir —log f
nach LEwrs und Ranparr? (Kol. 2) 0,006 abziehen (Kol. 3).
Man erhilt dann Werte, die mit den nach BJeErrum fiir
b= 5,2 (Kol. 4) und nach DeBvE-HickEL fiir b = o (Kol. 5) -
berechneten Werte iibereinstimmen.

.Tabelle 11.
KJO; und NaJO,. 0°.
—logf - —log —log £ —logf
Lewis-Randall Lewis-Randall  Bjerrum Debye-Htickel

c — 0,006 b = 5,2 b=
0,01........ 0,055 0,049 0,049 0,049
0,02..,..... 0,076 0,070 0,071 0,069
0,05........ 0,116 0,110 0,110 0,109
0,1......... 0.160 0,154 0,154 0,154

Dem Debye-Hiickel’schen b-Wert o« entspricht der un-
maogliche Wert a = 0. Dégegen fihrt der Bjerrum’sche Wert

1 L. H. Apams, Journ. Amer. Chem. Soc. 87, 492 (1915).
2 G.N. LEwis und M. RaNDaLL, Thermodynamics, S. 362.
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5,2 zu a = 1,33 A, der zwar klein ist, sich aber durch ex-
centrische Lage der Ladung in dem Jodation erkléiren lasst.

Tabelle 12 zeigt, dass man nach (27) und (30) mit b = 5,2
zu Gefrierpunktserniedrigungen fiir die Alkalijodate kommt,
die mit den besten vorliegenden Messungen (von HARKINS
und Harr)?' bis auf ca. 0,0001° iibereinstimmen, und dass
es also erlaubt gewesen ist anzunehmen, dass sich die
Lewis und. Ranparr’sche Extrapolation von —logf um
0,006 zu gross ergeben hat.

Tabelle 12.
Gefrierpunktserniedrigung von Alkalijodaten.

c 1—e t t
b=25,2 berechnet beob.
0,00274 m KJO;.... 0,020 " 0,0100 0,0099
0,00506 - ~— .... 0,027 0,0183 0,01815
0,00903 - — ... 0,036 0,0323 0,0322
0,01858 - — .... 0,044 0,0482 0,0481
0,00212 - NaJOg... 0,018 0,0077 ' 0,0077
0,00499 - — ... 0,027 0,0180 0,01785
0,00929 - — ... 0,087 0,0332 0,0331
0,01502 - — ... 0,050 0,0530 0,0530-

2. Assoziation und Aktivitit von mehrwertigen Ionen
in Wasser, bzw. von einwertigen lonen in nicht wisse-
rigem Medium.

a. Theorie.

Fiir mehrwertige Ionen in Wasser, bzw. {iir einwertige
Ionen in Loésungsmitteln mit kleinerer Dielektrizititskon-
stanten muss das Anwendungsgebiet der DEpYE-HUCEEL’schen
Formeln beschriinkter sein als fiir einwertige Ionen in
Wasser. Betrachten wir die Tonen eines Elelitrolyten, be-

stehend aus zwel z-wertigen Ionen, und zwar in Wasser,

! W.D.Hargmxs und R. E. Harr, Journ. Amer. Chem. Soc. 38,2658 (1916).
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so liegt das Minimum in der Assoziationskurve (vgl. Fig. 1
Kurve 3), wie man aus Formel (3) sieht, nicht mehr bei
einem Ionenabstand 3,5 A, sondern bei einem z®-mal gros-
seren Abstand. Da die mehrwertigen Ionen gewdhnlich
nicht in diesem Massstabe grosser als die einwertigen sind,
so muss bei ihnen die Assoziation sich starker gel-
tend machen. Bei mehrwertigen lonen muss man auch
erwarten, dass die spezifischen Unterschiede zwischen ver-
schiedenen gleichwertigen lonen grosser sein werden als
bei den einwertigen. I'hre Jonengrdssen liegen némlich nicht
mehr in der Nihe des Minimum der Assoziationskurve,
und die Variationen in den Ionengrdsen missen sich des-
halb stéirker geltend machen, als bei den einwertigen Ionen,
wo dies der Fall ist.

Das Verhalten von ei.nwertigen Tonen in Lésungs-
mitteln mit kleiner Dielektrizititskonstante hat
grosse Ahnlichkeit mit dem Verhalten von mehrwertigen
Tonen in Wasser.

In Azeton ist z. Beisp. die Dielektrizitdiskonstante an-
nihernd 4-mal kleiner als in Wasser (21 statt 81). Die
elektrischen Krifte zwischen einwertigen Ionen miissen
deshalb in Azeton etwa 4-mal grosser sein als in Wasser
und somit von &dhnlicher Grésse sein wie diejenigen zwi-
schen zweiwerligen Ionen in Wasser. Sind die Ionen in
beiden Fallen gleich gross, so miissen die Wirkungen der
interionischen Kréfte aul Assoziation, Aktivitit, Leitfahig-
keit u. s. w. dhnlich sein. Vorliegende Leitfahigkeitsdaten
zeigen, dass eine solche Gesetzmissigkeit vorhanden ist.
Bei gleicher Molaritit haben die Leitfahigkeitskoeflizienten
(uy/1 ) tir einwertige Tonen in Azeton und fiir zweiwertige
Ionen in Wasser dhnliche Werte. Tabelle 13 gibt einen

Auszug des vorliegenden Materials.
Vidensk, Selsk, Math.-fys. Medd. V11, 9. 3
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. Tabelle 13.
Werle von Leitfahigkeitskoeffizienten Oy = pyline) ™
Mol. Konz. (c) 0,01 0,005 0,0025 0,00125 0,000625
KJ in Azeton 25° ...... 0,54 0,62 0,70 0,76 0,82 VVALDEN 19072,
KCNS in Azeton 25°.... 0,45 0,56 0,65 0,73 0,78 Jones u. VEAZEY %

N(CHg),CNS in Azeton 25° 0,47 0,56 0,64 0,71 0,77 WaLpEN 1913%

MgS0, in Wasser 18° ... 0,55 0,64 0,70 0,75 0,82 KoHLRAUSCH °.
CaSO, in Wasser 18° ... 0,54 0,61 0,68 0,74 0,80 Mac GREGORY 1. MELCHER .

~Wir werden uns indessen bei dieser Gelegenheit nicht
weiter mit der Leitfahigkeit beschéftigen, sondern sogleich
zur Betrachtung von Assoziation und Aktivital iibergehen.

Es ist zu erwarten, dass Elektrolyte mit mehrwertigen
Ionen und Ldsungsmittel mit kleiner Dielektrizitatskon-
stante far das Studium der Assoziationsphénomene be-
sonders interessant sein werden, da man hier am echesten
grosse Assoziation ohne eigenschaftséindernde Deformation
der Ionen oder Komplexbildung erwartéen wird.

Um Assoziationsgrad und Aktivititskoeffizient fiir einen
Elektrolyten, bestehend aus zwel z-wertigen Ionen, in einer
Lésung mit der Dielektrizititskonstante D zu berechnen,
kann man sich auf die fiir monovalente Elektrolyte in
Wasser gegebenen Berechnungsdaten stiitzen.

Fiir alle Losungen, in welchen

z8 DT

Crom und a-—--

(DT z

(¢ = molare Konzenlration des Elektrolyten, a = Summe
der Radien der.zwei Ionen) dieselben Werte besitzen, wird
man nimlich dieselben Zahlen fir Assozialionsgrad und

1 treo ist in allen Féllen aus den u,-Werten nach dem Kubikwurzel-
gesetz berechnet um vergleichbare Werte zu erhalten.

? Nach P. WaLDpEN, das Leitvermégen der Losungen, 1924 (OstTwaLD-
Drucker, Handbuch der allg. Chem. Bd. 4).

* Nach KomrrauscH-HoLBORN, Leitvermégen der Elekirolyte, 1916.

3
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Aktivitatskoeffizient erhalten. Um diese zwei Grossen fiir
einen z-z-wertigen Elektrolyten mit der Summe der Ionen-
radien gleich a in einem Medium mit Dielektrizititskon-
stante D und Temperatur T zu bestimmen, hat man daher
nur die Werte zu finden, die fiir einen monovalenten Elek-
trolyten in Wasser bei 18°C. (D :‘81, T = 291)" gelten
und zwar fiir die molare Konzentration

028 (@91)3
DT

und den Ionendurchmesser
a DT
z? 81-201°

Um die Kurven in Fig. 2 auf den neuen Fall zu transfor-

3 ,—
mieren, hat man also den Abscissenmassstab (Vc) im Ver-

., 81-291 .
héiltnis z*- S_D?l‘# und die Angaben der den einzelnen Kur-
ven entsprechenden Radiensummen  (Ionendurchmessern)
81-291
2

im Verhaltnis z*°-

zu vergrossern,
DT &

Die Richtigkeit der obigen Angaben kann in folgender
Weise bewiesen werden. Fiir einen Elektrolyten, zusammen-

gesetzt aus zwel z-wertigen Ionen mit der Radiensumme a

2

hat man in (15) & mit z%® zu ersetzen. Weiter ist:

22 &

b:aDT'I?' _ (32)

Fahrt man statt ¢ die folgende Grosse C ein:

27 N & z5

€= Joo0w @T? " ° (33)

kann man (15) in folgender Form schreiben:

= £'2.2C-Q(b). | (34).

3%

(1— )
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Ausser C und b geht in dieser Ausdruck zur Bestimmung

von ¢ nur die Grosse f' ein.
f’ ist der Aktivititskoeffizient nach DEBYE-HUCKEL fiir

die Tonenmolaritit ¢ (1—e«) und Ionen von einem Durch-

Z2£2

i “Wert cg= 2

messer gleich der q-Wert von (3): q SDKT -
Nach' Einfithrung von C erhalten die Gleichungen zur

Bestimmung von {’ folgende Form:

—Inf’ = JC(1—a)-P (35)
.2

p = (2x+<1—%> a>:3 (36)

¥ =31L5+n(1+x)—20+x)+1+x)%:2):x* (37)

0=30+x—1:(14+x)—2In(1+x)):x° (38)

x=JC(1 &) (39)

f’ ist somit nur Funktion von C und .

Aus (34) diirfen wir daher schliessen, dass ¢ durch C
und b vollstindig bestimmt ist. Fir f, den Ionenaktivitits-
koeffizienten des als vollstindig dissoziiert hetrachteten
Elektrolyten, gilt:

f=1"(1—«). (40)
Folglich ist auch f vollstindig bestimmt durch C und b.

Das gewonnene Resultat kann als Erweiterung und Pri-
cisierung eines frither von O. Kugin?! erhaltenen Resultates
betrachtet werden, wonach in dem osmotischen Koeffizi-
enten eines Elektrolyten Konzentration, Temperatur und
Dielektrizititskonstante nur in der folgenden Kombination
eingehen: 5
/e/DT.

Sind in der Lésung mehrere z-wertige Ionen mit glei-

cher Ladung vorhanden, so kénnen die auf Seite 26 iiber

1 0. KiEiv, Medd. Vet. Akad. Nobelinstitut, Stockholm, 5, Nr. 6 (1919).




Untersuchungen iiber Ionenassoziation 1. 37

Mischungen von monovalenten Ionen angestellten Betrach-
tungen unverindert aul diesen Fall tbergefithrt werden.

b. Vergleich mit der Erfahrung.
Zwei-zweiwertige Elektrolyte in Wasser. Lewis
und Ranparn' haben die Aktivitdtskoeffizienten fiir Mag-
nesinm-, Cadmium- und Kuprisulfat berechnet. Bis 0,01
molar sind die Werte gleich und selbst in 0,1 molarer Lo-

sung variieren die Werte von —logf nur von 0,158 (fir
CdSO,) bis 0,166 (fiir MgSO,). Wir haben deshalb in Ta-
belle 14 mit Mittelwerten gerechnet. '

Tabelle 14,
Mittelwerte fir MgSO,, CdSO,, CuSO,. 0°.

—logf b —logf —logf —logf —logf —logf
Lewis- . . Lewis- Debye- Lewis-
Randall Bjerrum Bjerrum Randall Hiickel Randall

c b=171 b=46,6 —0,016 h=9,2 —0,058
0,1-esm.. 0,194

7,75 0,183 0,174 0.176 0,143 0,136
0,2 — .. 0,251 7.1 0,250 0,237 0,235 0,194 0,193
0,5 — .. 0,356 7,0 0,360 0,343 0,340 0,291 0,298
1,0 — .. 0,455 7,1 0,455 0,436 0,439 0,388 0,397
2,0 — .. 0,563 7,05 0,565 0,542 0,647 0,613 0,505

Um fiir einen zwei-zweiwertigen Elektrolyten die Kon-
zentration zu erhalten, die mit der Konzenlration ¢ eines
einwertigen Elektrolyten zu vergleichen ist, hat man ¢ mit
25 = 64 zu teilen (Kol. 1). Die Werte von —log [ in der
2. Kolumne sind fir die betreffende Konzentrationen gra-
phisch interpoliert. Aus diesen Werten sind mittels Ta-
belle 6 die b-Werte der 3. Kolumne berechnet. Die fir
b = 7.1 berechneten Werte von —logt (Kol. 4) zeigen, ab-
gesehen von der kleinsten Konzentration (Yst0 m), einen

guten Ausschluss an die Zahlen von LeEwis und RanpaLL

* G. N. Lewis und M. Ranparr, Thermodynamics, S. 362.
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(2. Kol.). Rechnet man mit b = 6,6 (5. Kol.) und vermin-
dert die Werte von Lewis und RanparLr mit 0,016 (6. Kol.),
so erhiilt man selbst fiir die kleinste Konzentration Uber-
einstimmung. b = 6,6 gibt a = 22.6,92/6,6 = 4,2 A. Hier-
nach ist die Summe der Ionenradien in (Mg, Cd, Cu) SO,
etwas grosser als in NaCl (a = 4,02 A).

Um nach Desve-HockeL Ubereinstimmung zu erhalten
muss man mit b = 9,2 rechnen (Kol. 7)‘ und von LEwis
und Ranparrs Werten 0,058 ziehen (Kol. 8). Die dadurch
erreichte Ubereinstimmung ist doch nicht so gut wie die
nach den neuen Formeln erhaltenen. Auch sollte in diesem
Falle der Fehler in der Extrapolation von Lewis und
Ranpvary fast 4-mal grosser sein. b = 9,2 gibt a = 22.6,92
:9,2 = 3,0 A. Hiernach sollte die Summe der Ionenradien
fiir die Sulfate der zweiwertigen Kationen noch kleiner
sein als fiir KCl (a = 3,4 A), was wohl auch wenig wahr-
scheinlich ist. In wvielen Beziehungen fithren die DEBYE-
HicxeL’schen Gleichungen somit hier zu weniger plausiblen
Resultaten als die neuen Gleichungen.

Einwertige Elekirolyte in Methylalkohol. Die
Tonenaktivititskoeffizienten in nicht-wésserigen Lésungen
sind wenig bekannt. Sowohl nach der Theorie wie nach
den Beobachtungen ist die folgende Kubikwurzelformel in
0,01--0,1 molaren Lésungen als Interpolationsformel brauch-
bar: —logf = k-Je (41)
(¢ = Elektrolytmolaritat). Die spirlichen vorliegenden Daten
sind deshalb nach (33) berechnet, und die Werte von k,

die Aktivitatskonstante, sind in Tabelle 16 zusammen-~

gestellt.
Berechnet man nach Tabelle 2 fiir Methylalkohol (D =316,
t = 18°) die Werte von —logf in 0,01 und 0,1 molaren
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Losungen, so kann man daraus die theorelischen, fur das
Intervall 0,01—0,1 molar geltenden: Aktivititskonstanten k
berechnen. Fiir die verschiedenen b-Werte erhilt man da-

durch die in Tabelle 15 angegebenen Werten.

Tabelle 15.
Theoretische Werte der Aktivitdtskonstante k in
Methylalkohol bei 18° (D =31,6) berechnet fir 0,01—

0,1 molare Lésungen von einwertigen lonen.

b..... 2,5 3 4.7 10 15
k..... 0,720 0,840 0,969 1,25 154 1,93

Miitels dieser Tabelle sind aus den experimentellen k
(Tabelle 16, 1. Linie) b-Werte berechnet (Tabelle 16, 2. Linie)
und daraus weiter Werte fiir die Summe der Ionenradien

nach der Formel ; )
7,04 81
R S T (42)

Die‘gefundenen Werte variieren von 4,1 bis 6,510& und

sind somit von der richtigen Gréssenordnung.

Tabelle 16.
Pikrinsiure® Essigsiure® Amm.-acetat® Salzsdure®
25° 18° 18° 18°
k beob..... 0,8 0,88 0,92 1,0
b ... 2,8 3,3 3,4 4,4
A 6,5 A 5,5 & 5,4 & 4,14

Einwertige Elektrolyte in Athylalkohol. In Ta-
belle 17 sind die theoretischen Werte fiir die Aktivitits-
konstante k in Athylalkohol angegeben (fir 18° und das
Konzentrationsintervall 0,0064—0,064 mol.).

! N. Bserrum, Z. Elektrochem. 24, 326 (1918).

? ByerruM, UnxMack und ZecuMpisTER, Kgl. Danske Vid. Selsk. mat.-
fys. Medd., Kopenhagen, 5, Nr. 11 (1924). :

1., Egert, Ber. deut. chem. Ges. 88, 175 (1925).
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Tabelle 17.
Theorelische Werte der Aktivitidtskonstante k fiir
einwertige Ionen in Athylalkohol bei 18° (D = 25,2)

im Konzentrationsgebiet 0,0064—0,064 mol.

b..... 2,5 3 4 7 10 15
k..., 0,87 1,005 1,16 1,48 1,81 2,23

Mit Hilfe dieser Tabelle sind aus den in Athylalkohol
beobachteten Aktivitatskonstanten (Tabelle 18, 1. Linie) die
entsprechenden b-Werte und daraus weiter a berechnet.
(Tabelle 18, 2. und 3. Linie).

Tabelle 18.
HC1* NaOC,H;? Org.einbas. Siuren®
25° 25° -25°
k beob. ...... 1,03 1,08 1,85
b 3,2 3,5 10,4
AL 784 7,24 2,4 &

Die experimentellen k-Werte sind hier sehr unsicher;
merkwiirdig erscheint namentlich der grosse Unterschied
zwischen Chlorwasserstoff und organische Sauren. In An-
betracht der Ungenauigkeit der k-Werte muss zugegeben
werden, dass die aus ihnen berechneten Ionendimensionen

von der richtigen Gréssenordnung sind.

3. Assoziation und Aktivitit in Lésungen mit Ionen
von verschiedener Wertigkeit.

a. Theorie.
Haben in einer Ldsung die Tonen nicht alle dieselbe
Wertigkeit, so werden die Verhiltnisse etwas verwickelter.

! E. ScHREINER, Zeitschr. physik. Chem. 111, 426.

® Berechnet nach P.S. DANNER, Journ. Amer. Chem. Soc. 44, 2832 (1922).

® E. Larssox, Inaug. diss., Lund 1924, S. 21, 49, 54; E. SCHREINER,
Zeitschr. physik. Chem. 111, 420.




Untersuchungen tber Ionenassoziation I. . 411

Doch ist es auch hier méglich mit Anndherung die Daten
der Tabellen 2, 3 und 6 und die Kurven der Fig. 2 zu ver-
wenden.

Wir werden einen Elektrolyten M,,S, betrachten, be-
stehend aus z;-wertigen Kationen M und z,-wertigen An-
ionen S. Es kann dann abgeleitet werden, dass der durch
die folgende Gleichung definierte mittlere Aktivitdiskoeffi-

zient f: 2atze

f= Vet (48)

mit Annéherung gleich dem Aktivitdtskoeffizient eines mono-
valenten Elektrolyten in Wasser bei 18° ist, wenn man

mit einem Jonendurchmesser

2 DT
ZyZy 81291

und einer molaren Konzentration

z,+z . §1-291\3
1 9 -2 (2122)3 <_—5T7>

rechnet. Hier ist wie gewdhnlich a die Summe der Radien

c

.des Kations und des Anions und ¢ die molare Konzentra-
tion (Mol M,S,, pro Liter. Selbst wenn z, und z, einen
gemeinsamen Faktor enthalten, werden wir bei der Defini-
tion von ¢ mit der angegebenen Molekiilformel rechnen).
Die Grésse c(z, +2,)/2 hat die einfache Bedeutung, die
mittlere molare Konzenlration der beiden Ionen zu sein.
Als assoziiert werden wir in natiirlicher Fortsetzung
unserer fritheren Annahmen Ionen rechnen, die niher an

einander sind als ,
- & 21Z2 ].

9= % Dr 3 (44)

Nennt man die Assoziationsgrade der beiden Ionen oy

und ¢, und fithrt die folgenden Bezeichnungen ein:
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0‘1"‘“2: ZywgtzZoey _
9 A, Py A (45), (46)
27N (792,\ 24+ 25
1000 k? (DT) g ¢=C (47
& 7,2, 1
EDra % (48)

dann kann man (15) folgendermassen umformen:
e Ti2eQm (49)
f{ und £ sind die Aktivititskoeffizienten der freien Ionen
und f/, derjenige des binfiren Assoziationsproduktes. Fiir
f; und f; setzen wir Werle nach Derve und HUckeL fiir
zy- und z,-wertigen Ionen mit einem Durchmesser ¢ und
far f{, DesvE-HUckEL-Werte fir z,—z,-wertige Ionen mit
demselben Durchmesser, alle bel einer Ionalitit* der Lésung
¢z, (1—ay)z] +cz; (1 —a,)z2. Sieht man von den kleinen
Desye-Htcker’schen Volumenkorrektion v, in (20) ab und

rechnet mit (26), so erhilt man nach einiger Umformung
aus (19), (23) und (26):

fifs _ , _VCQA—A)

—In » a T e,
fio 14+YC(a—A)

(50)

Nach (45) und (46) sind A und A’ zwei in verschie-
dener Weise gebildeten Mittelwerte der Assoziationsgrade
der zwei Ionen. Mit Anniherung konnen wir diese Mittel-
werte identifizieren, namentlich wenn z; und z, nicht zu
verschieden sind.
- Da e,7, = ayzy, so gilt namlich:

A _ (2, + 75)°

A’ 47,2, G

* Die Ionalitit einer Lésung gibt den Wert von Xz’c an.
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Die folgende kleine Tabelle zeigt die Werte von A/A’
fir verschiedene Werte von z; und z,:

Zio.. .. 1 9 3 1 p) 3 3 4 4
Za..... 1 1 1 1 p) 9 2 3 3 4
AA. .. 1 98  4/3 25/16 1 . 25/ 9/s 1 49/48 1

Rechnet man mit A = A’, so zeigt (49) und (50), dass
man fiir alle Elektrolyttypen den mitlleren Assoziations-
grad der Ionen in genau derselben Weise von C und b
berechnen kann.

Fir den mittleren Aktivitdtskoeffizienten eines Elektro-
lyten f gilt nach (43):

zy-+2y
f= VE2E (A —a)= (1 —ay)n, " (52)

Hieraus berechnet sich:

_ vea—a .1 SAN . (53)
1+)C(1—a)
Identifizieren wir auch hier A und A’, so koénnen wir
schreiben: ‘
JC(1—A4) ,
=" 1In(1—A). 54
1Y) ) (54)

Aus (b4) zusammen mit (49) und (50) sieht man, dass
der mittlere Aktivitatskoeffizient eines Eleklrolyten in ge-
nau derselben Weise fiir alle Elekfrolyttypen aus C und b
berechnet wird. Hieraus ergiebt sich die Richtigkeit der

Behauptungen im Anfang dieses Abschnittes.

b. Vergleich mit der Erfahrung.
Wir werden zuerst die ternfiren Elektrolyte K,SO, und
BaCl, betrachten. Die in den Tabellen 19 und 20, 2. Kol.
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stechenden Werte von —logf sind nach den Angaben von
Lewrs und RanpaLn®' graphisch interpoliert.

Tabelle 19.
‘ K,S0,. 0°.

c —log f —log f —logft

Lewis u.Randall Lewis u.Randall  Bjerrum

— 0,016 b= 3,6
0,05-Y12m....... 0,117 0,101 0,101
0,1 — ... 0,153 0,137 0,137
0,2 —_ 0,198 0,182 0,185
0,5 — .. 0,278 0,262 0,265
1,0 — ... 0,353 0,337 0,335

Tabelle 20.
BaCl,. 0°

c —log f —logf —logf

Lewis u. Randall Lewis u. Randall  Bjerrum

— 0,015 b=24
0,0512 m....... 0,106 0,091 0,091
0,1 — ....... 0,187 0,122 0,121
0,2 — 0,172 0,157 0,156
0,5 — . 0,232 : 0,217 0,219
1,0 - — ... 0,285 0,270 0,270

Um far Kalinmsulfat die beste Ubereinstimmung zwischen
Theorie und Beobachtung zu erhalten muss man von Lewis
und Ranparvs Werten fiir —log f 0,016 abziehen (Tab. 19,
Kol. 3) und mit b = 3,6 rechnen (Kol. 4). Um bei Baryum-.
chlorid Ubereinstimmung zu erhalten muss man von LEwis
und RaNparrs Werten 0,015 abziehen (Tab. 20, Kol. 3) und
mit b = 2,4 rechnen (Kol. 4).

Als Beispiel eines Elektrolyten mit dreiwertigem Ion
kann Lanthannitrat angewandt werden (Tabelle 21).

! G. N. Lewis und M. Ranparr, Thermodynamics, S. 342, 362.
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Tabelle 21,
La(NO,),. 0°.
c —logf —logf — log f
Lewis u. Randall Lewis u. Randall Bjerrum
-+ 0,017 b =325 "
0,2-Ysam...... 0,162 0,179 0,178
0,5 — ...... 0,237 0,254 0,254
1,00 — ..., 0,302 0,319 0,321

2,0 — ... 0,374 0,391 0,390

Um bei Lanthannitrat Ubereinstimmung zwischen Theorie
und Beobachtung'zu erhalten muss man annehmen, dass
Lewis und RanparL bei ihrer Extrapolation auf die Kon-
zentration Null einen Fehler von 0,017 gemacht haben.
Kol. 3 und 4 zeigt die dann mit b = 3,25 erreichte Uber-
einstimmung (ternire Assoziation hat doch sicher diese
Zahl etwas entstellt).

Um aus den h-Werten die Ionendimensionen zu be-
rechnen muss man fiir Kaliumsulfat und Baryumchlorid
mit der Formel a = 2-6,92/b und fiir Lanthannitrat mit
der Formel a = 3-6,92/b rechnen. Es ergibt sich dann:
fir K,80, a=384; fir BaCl, a =5,8A; fir La(NOy),
a =6,4A. Von Desve und Hiockrer! wurde fiir K,S0,
a = 2,69 und fir La(NOy); a = 4,97 berechnet.

Da far KCl a = 3,40 A und fir NaCl a = 4,02 A frither
berechnet wurde, so ist hiernach das Baryumion bedeutend
grosser als die Kalium- und Natrinmionen. Das Sulfation
ist etwas grosser als das Chloridion oder genauer ge-
sprochen, (da das Sulfation ja kaum kugelférmig ist): Die
elekirische Ladung liegt im Sulfation etwas ferner von der
Oberfliche als im Chloridion. Da fiar KNO, a = 1,57 A
berechnet wurde, so muss das Lanthanion weit grosser als

das Kaliumion sein. Der Unterschied ist so gross, dass

" P. Desve und E. Hiocker, Physik. Zeitschr, 24, 185 (1923).



46 Nr. 9. NiELs BamrRuM:

man vielleicht damit rechnen muss, dass der kleine Wert
in Kaliumnitrat von einer Deformation des Nitrations her-
rithrt, die von dem kleinen, nicht hydratisierten Kalium-
ion, dagegen nicht vom grossen, hydratisierten Lanthan-
ion trotz seiner dreimal grosseren Ladung hervorgerufen

wird.

Zusammenfassung.

Nach neueren Anschauungen sind als starke Elektro-
lyte diejenige Elektrolyte zu bezeichnen, deren Ionen unter
den betrachteten Umstéinden sich mit einander nicht messbar
chemisch verbinden. Da die Ionen der starken Elektrolyte
im allgemeinen sich gegenseitig nur wenig deformieren, so
liegt es mahe als den idealen starken Elektrolyten
einen aus nicht deformierbaren Ionen hestehenden Elektro-
lyten zu betrachten. Es ist das Verhallen eines solchen
Elektrolyten, dass in den meisten neueren Arbeiten tiber
starke Elektrolyte theoretisch behandelt wird und dass auch
hier studiert wird.

Die elektrischen Kriften zwischen den Jlonenladungen
eines idealen starken Elektrolyten miissen unter vielen Um-
stinden eine sehr bedeutende Tonenassoziation hervorrufen.
Man kann vorausberechnen, dass diese Ionenassoziation
namentlich bei kleinen Ionen und bei hochwertigen Ionen
gross sein wird. Weiter ist vorauszusehen, dass sie in nicht
whasserigen Losungsmitteln mit kleiner Dielektrizitéitskon-
stante grosser als in Wasser sein wird. Diese Assozialion
ist als ein rein physikalischer Prozess zu betrachten. Ihre
Existenz macht es richtiger, bei starken Elektrolyten nicht
von 100 %/v’iger Dissoziation, sondern nur von 100 %’iger
Ionization zu sprechen.

Bei schwacher Assoziation werden die Ionen haupt-
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séchlich paarweise assozieren, bei stirkerer Assoziation
bilden sich — besonders bei grésseren Konzentrationen —
auch ternire und hoéhere Komplexe in merkbarer Menge.
In dieser Abhandlung sind die mittleren Assoziationszustinde
studiert, wo es genitigt die binire Assoziation zu beriick-
sichtigen, und es ist besonders die Wirkung der Assoziation
aul die Aktivitit der Ionen betrachtet.

Es wird gezeigt, dass die von DeBYE und HOCKEL ent-
wickelten Formeln zur Berechnung der lonenaktivitit aus
Ionenkonzentration und Ionengrésse fir kleine Ionen und
fiir hoherwertige Ionen keine gute Approximation liefern,
und ein Verfahren zur Erhaltung genauerer Werte wird
entwickelt.

Tabelle 2 (bzw. 6) gibt fiir einwertige lIonen in Wasser
bei 18° (bzw. 0°) die neuen Werte von den Aktivitits-
koeffizienten (f) fiir verschiedene Ionenkonzentrationen und
verschiedene Ionengrdéssen an. In Fig. 2 kann man diese
neuen Werte mit den alten vergleichen.

Durch eine einfache Transformation lisst sich die Ta-
belle 2 auf alle Elektrolytlésungen anwenden. Der Aktivi-
titskoeflfizient der Ionmen besitzt nidmlich denselben Wert

in allen Lésungen, fiir welche die Grissen

3
212y , DT
c ( DT) und a it

dieselben Werte besitzen (¢ = mittlere molare Jonenkon-
zentration, D = Dielektrizititskonstante, T = abs, Temp.,

'zy und z, Valenz der zwei Ionen und a Summe ihrer

Ionenradien, bzw. Abstand der Ionenladungen, wenn die
Tonen sich beriithren).

Fir folgende Elektrolyte wurde aus vorliegenden ex-
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perimentellen Daten nach diesen Verfahren die Summe der
Ionenradien (a in Angstrém) bestimmt:

KJO MgSO,
KNO;  rd CuSO,  KiSO,  BaClh  La(NOg
9% caso, :
a (Bierrum)......... 1,57 1,33 4,2 3,8 5,8 6,4
a (Debye und Hickel) 0,43 0 3,0 2,69 4,97

In Methylalkohol wurden nach demselben Verfahren
Ionendimensionen von 4,1 bis 6,5 ﬁ&ngstrém und in Athyl-
alkohol Ionendimensionen von 2,4 bis 7,8 Angstrém be-
rechnet.

Kopenhagen, Februar 1926.
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