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kundung des geologischen Aufbaues voraus. Es lassen
sich aber ebensogut Komplexe mit leichten Salzen, wie
Erze oder schwere Metalle ermitteln, die Stérungen von
Schwerkraftverteilung verursachen.

Auch die Radioaktivitat der Stoffe’) wird
seit einigen Jahren der technischen Geologie heran-
gezogen. Die betreffenden Apparate zur Messung der
radioaktiven Strahlungen zum Beispiel bei Gasausstro-
mungen und Emanationen an der Erdoberfliche geben
Aufschlufl iiber den Zustand des Innern der Erde und
den Aufbau der Gebirge, die sowohl zur Auffindung von
Verwerfungen und Stérungen wie vom Vorhandensein
von Bodenschitzen fithren. Insonderheit werden sie dort
angewandt, wo der tiefere Untergrund unter Deck-
gebirgsschichten in grofler Michtigkeit dem Auge des
Geologen verborgen sind. '

Der ungeheure Vorteil dieser Untersuchuugsmetho-
den liegt darin, dal man nicht mehr wie frither ins Un-
gewisse hiuein kostspielige Bohrungen, Schiéchte, Stollen
und dergleichen, zur Aufsuchung von Wasser, nutzbaren
Lagerstitien und sonstigen Erdschichten ansetzt. Wenn
heute irgendein Projekt im Berg-, Tief- und Wasserbau
oder sonstwo in Angriff genommen werden soll, bei dem
die Bodenbeschaffenheit des dem menschlichen Auge ver-
borgenen tieferen Untergrund eine Rolle spielt, so greift
man zuvor zu einem der vorbenannten ,Schliissel der
Erde”“. Hierbei wird nicht nur Zeit und Geld, sondern
auch mancherlei Uberraschung' erspart werden konnen.

[A. 185.]

Entwicklung und Bedeutung des
pu-Begriffes.
Von FRIEDRICH MULLER.
Institut fiir Elektrochemie der Technischen Hochschule Dresden.
(EBingeg. 30. Juni 192b.)

Nicht alle Praktiker, welche gendtigt sind, Messungen
der Wasserstoffionenkonzentration bzw. des Wasserstofi-
exponenten auszufithren, sind iiber die Theorie dieser
Messungen und ihre Bedeutung ganz im klaren. Dies ist
zum Teil auf einen Mangel an kurzen allgemeinorien-
tierenden Abhandlungen, welche nicht allzuviel als be-
kannt voraussetzen, zuriickzufithren. Es gibt zwar eine
Reihe ausgezeichneter Monographien iiber dieses Ge-
biet *), doch sind die meisten von ihnen von bestimmten
Gesichtspunkten aus fiir einen besonderen Zweck ge-
schrieben, und fiir viele in der Praxis stehende Herren
ist oft schon der Zeitmangel ein Hinderungsgrund, aus
diesen Monographien einen richtigen Uberblick iiber die
Entwicklung dieses Gebiets zu gewinnen. Von diesem
Standpunkt aus soll die vorliegende Abhandlung, die sich
zudem auch besonders mit der viel zu wenig beachteten
Bedeutung des Wasserstoffexponenten fiir die Theorie
der alkalimetrischen und acidimetrischen Titrationen be-
fait, betrachtet werden.

Die besondere Stellung, welche die H'- und OH'-
Ionen des Wassers einnehmen, ist begriindet einmal in
ihrer groBen Affinitit zueinander, zum andern darin, daf
sie die Ionen des hiiufigsten Lésungsmittels, des Wassers,
selbst sind. Fiir letzteres gilt die bekannte Beziehung

[H]-[OR'] =K
{[Konzentration] **) immer in Mol pro Liter), K., das

5) Vgl. P. Ludewig und H. Witte, Radioaktive Mes-
sungen im Quellgebiet von Brambach, Ztschr. f. Geophysik,
2. Jahrg., 1924, H. 2/3, S. 70—77.

*) &, Literaturangabe am Schluff der Abhandlung.

=) Uber ,,Aktivitit* s. w. u., iiber die Hantzschsche
Auffassung des Wasserstoffions s. z. B. Z. Elektroch. 29,
221 [1923].

Ionenprodukt (Ionisierungskonstante)
des Wassers, betragt bei 22° rund 1><10—' bei 100°
den etwa 60 fachen Wert?*). Der auflerordentlich klein
erscheinende Zahlenwert von K, ist iibrigens sehr schart
definiert, wenn man bedenkt, dal in reinem Wasser
immer noch 6.2 ><10'° — 62 Milliarden Wasserstoffionen
enthalten sind.

In jeder wisserigen Losung, gleichgiiltig ob reines
Wasser, Salz, Base oder S#ure, sind gleichzeitig H- und
OH’-Ionen vorhanden, eine stark saure Losung enthilt
nur sehr wenig OH’-Ionen, eine stark basische nur sehr
wenig H'-Ionen, immer aber gilt die obige Beziehung,
dafl das Produkt beider, eben K, eine Konstante ist.
In reinem Wasser ist die Menge der H'-Tonen gleich der
der OH’-Ionen, also nach obiger Gleichung gleich je
10—7, diesen Punkt bezeichnet man als den wahren
Neutralpunkt. Um die Bezeichnung sauer und
alkalisch einwandfrei zu definieren, kann man festsetzen,
daf} eine Losung sauer ist, wenn [H'] gréBer als [OH'],
d. h. grofler als 10— ist; basisch, wenn das Umgedrehte
der Fall ist, also [OH'] > [H'] > 10", Nun hat schon
1904 Friedenthal? den prakiischen Vorschlag ge-
macht, die Reaktion einer wisserigen Losung immer
durch ihre [H'] anzugeben, auch dann, wenn die Losung
alkalisch reagiert. Wenn man [H'] kennt, kann man ja
stets [OH’] aus dem Ionenprodukt des H,O berechnen.
Eine weitere Vereinfachung fithrte S6rensen?) ein,
welcher vorschlug, die Reaktion einer Losung nicht durch
die [H'], sondern durch den negativen dekadischen
Logarithmus der [H'] (negativ deshalb, um immer posi-
tive Werte zu erhalten) auszudriicken, und diese Grofle
den Wasserstoffexponenten py nannte. Es

ist also:
(s g
® [H]

Entsprechend wiirde sich iibrigens ergeben:

Pog = — log [OH'};  pgy = —log Kw
In dieser Bezeichnungsweise wiirde also die Gleichung
fiir das Ionenprodukt des Wassers lauten:

Py +Pon = Pgw = 14
In reinem Wasser ist py — poy— 7 Charakteristikum der
neutralen Reaktion. Bei saurer Reaktion ist py < pou <7,
bei alkalischer Reaktion py > poy - 7. Je kleiner also
der Wasserstoffexponent, um so saurer ist die Fliissig-
keit. Wird der Wasserstoffexponent um 1 grofler, so
heifit das also, dafl die Wasserstoffionenkonzentration
um zehnmal kleiner wird. Die Einfithrung von pyg statt
[H] ist besonders fiir graphische Darstellungen von Vor-
teil, ebenso, wie wir noch sehen werden, fiir die Berech-
nung potentiometrischer Messungen ¢).

Die Wasserstoffionenkonzentration [H'] oder der
Wasserstoffexponent py in rein wisserigen Losungen von
schwachen oder mittelstarken SAuren HS oder Basen
BOH lassen sich einfach berechnen. Bei einer Sdure HS
z. B. liefert unter Beriicksichtigung der Tatsache,
dafl in einer reinen S#urelssung [H'] = [S’], die An-
wendung des Massenwirkungsgesetzes sofort die Be-
ziehung:

py = — log [H] [[H]=10"PH ]

o 1
[H]}= VKus-[HS] oder Pu= ; Pas — 5 log HS

wo Kyg die Dissoziationskonstante, pyg deren negativen
dekadischen Logarithmus bedeuten. [HS] ist die Kon-
zentration der undissoziierten Siure.

Ist der Dissoziationsgrad ¢ bekannt, dann ist ja
[HS] =c¢ (1 — a), wo ¢ die molekulare Gesamtkonzentra-
tion der Siure bedeutet. Dann wird also:

[H]=1Kas-c(l — )



8Y. Jahrgang 1926]

Miiller: Entwicklung und Bedeutung des py-Begriffes

1369

Bei schwachen Siuren kann man fiir die Konzentration
des undissoziierten Anteiles [HS] die Gesamtkonzentration
¢ einsetzen, weil durch die geringe Dissoziation die Ge-
samtkonzentration ¢ praktisch nicht veréndert wird.
Dann vereinfacht sich also die obige Gleichung zu

In der Bezeichnungsweise der Exponenten geschrieben,
lautet diese Gleichung:

1 1
Py=5Pus— 3 log ¢

Ganz entsprecliende Ableitungen gelten fiir Basen,
Jsei denen man auf dem gleichen Wege erst [OH'] und
dann aus dem lounenprodukt des H,O [H'] berechnet bzw.
PoH und PHD)-

Bei den Salzlésungen mufl man bekanntlich
deren Hydrolyse in Betracht ziehen. Zur Berech-
nung ven [H'] bzw. py lassen sich hier unter gewissen
vereinfachenden Annahmen Hydrolysenformeln aui-
stellen, wie dies z. B. Bjerrum?®) getan hat und
auf die lier nur hingewiesen werden soll. Wichtig
ist jedeunfalls, dal3 der Wasserstoffexponent einer Salz-
16sung abhidngig ist von dem Hydrolysegrad des be-
treffenden Salzes bei der betreffenden Konzentration.

Auflerdem wichtig und zugleich einfach ist die
Berechnung von py in den sogenannten Puffer-
gemischen? (Regulatoren), Gemischen von schwachen
Sauren oder Basen mit ihren Alkalisalzen. Diese Puffer-
niischungen dienen zur Herstellung von wohldefinierten
widerstandsfihigen pg-Losungen. Die Anwendung des
Massenwirkungsgesetzes auf eine Losung einer schwachen
Saure im Gemisch mit ihrem Alkalisalz, das wir zur Ver-
einfachung als praktisch vollig dissoziiert ansehen kénnen,
liefert nach einer kleinen Umformung die Beziehung:
[H]== EL[SIjI]—S] (K = Dissoziationskonstante der Siure HS).
Nun ist hier in dem Puffergemisch [HS], d. h. die
Konzentration der undissoziierten Sdure gleich der Kon-
zentraticn der gesamten freien Séure, weil ja deren Disso-
ziation sehr geringfiigig ist. Die Konzentration [S'] der
Saurenionen ist praktisch gleiclh der Kenzentration des
Salzes, weil dieses als praktisch vollig dissoziiert anzu-
sehen ist und demgegeniiber die wenigen Ionen S, die
aus der schwachen Siure stammen, vernachlissigt wer-
den kénnen. Dann wird also:

(H']=K Cstiure (Csaure=Gesamtkonzentration der Sﬁure)
Csalz > \Csalz = Gesamtkonzentration des Salzes

Dies ist allerdings nur eine Naherungsformel, weil
die bei ihrer Aufstellung gemachten Annahmen nicht
streng zutreffen, sie ist aber eben als Niherungsforinel
auflerordentlich prakiisch. Die obige Formel (die
iibrigens fiir den Fall, dafl Cgyure == Cgan,d. h. beide
in #quivalenten Mengen vorliegen, in [H] =K {iber-
geht) zeigt, daBl [H'] in den Puffergemischen in erster
Linie von dem Verhadltnis von Sdure und Salz ab-
hiingig ist, nur wenig aber von der absoluten Menge der-
selben. Durch geringe Mengen starker Siure wird [H]
hzw. py des Puffergemisches nur sehr wenig geindert,
denn das Ansteigen von Cgyyo wird durch die Ab-
nahme von Cg,, kompensiert, ebenso ist das Puffer-
gemisch gegen Reaktionséinderung durch Basenzusatz
wenig empfindlich. So werden also zum Beispiel geringe
Mengen Alkali, die vom Glase aufgenommen werden,
oder Kohlensidure aus der Atmosphére, keinen merkbaren
Einflu auf den pp-Wert der Puffer ausiiben. Wiirde
man dagegen Lésungen geringer H'- oder OH-Konzentra-
tion einfach durch entsprechendes Verdiinnen von kon-
zentrierten Losungen starker S#iuren oder Basen her-
stellen, so kann deren py-Wert durch Spuren Alkali oder

Kohlensiiure bereits um mehrere Einheiten gesndert
werden. Durch Verdiiuuen der Puffergemische mit
Wasser wird ihr p;-Wert ebenfalls wenig geiindert, aller-
dings ihr Pufferungsvermdégen, d. h. ihre Widerstandskraft
gegen Fremdstoffe, vermindert. Die besten Putfer-
gemische erhilt man durch Vermischen #quivalenter
Mengen Sdure und Salz, dann war ja [H] = K, 5 oder
pa =DPus; die Grenze fiir das Verhiltnis Cgu,. zu
Csal, ist 1:100 oder 100:1. Zur Herstellung von
Standard-Pufferlgsungen, die iibrigens, wie wir sehen
werden, die Grundlage der colorimetrischen Bestimmung
von py bilden, und deren py-Wert potentiometrisch nach-
gepriuft wird, wird man natiirlich solche Siuren und
Salze heranziehen, die im hochsten Reinheitsgrade zu
erhalten sind. Solche Puffergemischreihen iiber ein mog-
lichst groles py-Intervall sind von verschiedenen For-
schern in sorgfiltigster Weise hergestellt und gepriift
worden ).

Will man also irgendeiner Losung eine bestimmte
Wasserstoffionenkonzentration erteilen, d. h., will
man die [H] dosieren, so setzt man eiufach ein
Puifergemisch mit dem verlangten p,-Wert zu. Die ge-
naue Bestimmung von py geschieht nun entweder
colorimetrisch oder potentiometrisch.
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Hier muB etwas filr die Theorie der acidimetrischen

und alkalimetrischen Titrationen sehr wichtiges ein-
geschaltet werden. Die Aciditét einer Lésung wird
durch mehrere Grofien definiért, die bis in die Jetztzeit
hinein vielfach nicht scharf genug auseinandergehalten
worden sind. Man uunterscheidet zwischen der sogenann-
ten aktuellen Aciditdt, diese ist identisch mit
[H] bzw. py, und der sogenannten Titrieracididat,
diese ist ein Mafj fiir das Laugenbindungsvermégen der
betreffenden Losung. Zum besseren Verstindnis wollen
wir hier einmal den Fall betrachten, dafi wir Siduren
verschiedener Stirke mit Natroulauge titrieren und die
Titration graphisch darstellen, indemm wir in einem
Koordinatensystem auf der Abszisse die verbrauchten
Kubikzentimeter Natronlauge, auf der Ordinate die je-
weils herrschenden py-Werte auftragen. Dann er-
halten wir bei den drei S#uren, Salzsiure, Essigsiure,
Phenol, das beistehende Kurvenbild ?). Die Auswertung
dieser Kurven ist fiir acidimetrische Titrationen von
groer Bedeutung. Zumnichst lehrt ein Blick auf die
Kurven die Notwendigkeit, den Endpunkt der Titration
nicht mit der ,neutralen Reaktion“ zu identifizieren,
sondern scharf zu uunterseheiden zwischen Neutral-
und ,Aquivalenzpunkt® Der Neulralpunkt ist
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charakterisiert durch die neutrale Reaktion, in ihm ist
ps = Pou ==7. Der Aquivalenzpunkt ist identisch mit
dem Titrations-Endpunkt, er ist dann erreicht, wenngenau
dquivalente Mengen Lauge und Sidure zusammengebracht
worden sind, im Kurvenbild liegt dieser Aquivalenzpunkt
in der Mitte des senkrechten Kurventeils der betreffenden
Titrationskurve. p, des Aquivalenzpunktes ist nun
offenbar bestimmt durch die Hydrolyse des bei der
Titration gebildeten Salzes. Nur im Falle der Titration
starker Basen mit starken S#uren fallen Neutral- und
Aquivalenzpunkt zusammen. Die wichtige Frage ist nun:
wie erkennt man den Aquivalenzpunkt, auf den es uns
zur Ermittlung der Titrieraciditat allein ankommt, oder
wie mufi der ,,Indicator” in jedem speziellen Falle be-
schaffen sein?

Was ist und wie zeigt nun ein Farbstoffindica-
tor einen bestimmten py-Gehalt einer Losung an? Nach
unseren heutigen Anschauungen sind die Farbindicatoren
am zweckmifligsten zu definieren als schwache Sauren
oder Basen, deren ionogene Form eine andere Farbe und
Konstitution besitzt als die Pseudo- oder normale Form.
Unter dieser Definition sind am besten die Anschauungen
vonOstwald, wonach die Ionen anders geféirbt sind als
ihre undissoziierten Molekiile, und von Hantzsch, wel-
cher zeigt, dal der Farbumschlag an eine Konstitutions-
dnderung gekniipft ist, zu vereinigen ***). Der Rahmen
dieser kurzen Abhandlung erlaubt es natiirlich nicht, ein-
gehend auf die umfangreiche Indicatortheorie einzugehen,
ich will hier nur das Allerwichtigste direkt zum Thema
in Beziehung stehende anfithren, und zwar unter Zu-
grundelegung 1°) der Ostwaldschen Auffassung, da
diese formell wesentlich anschaulicher ist. Der Einfach-
heit halber *°) wollen wir als Indicator einen einfarbigen,
und zwar eine schwache Sdure vom Typus HI ), anneh-
men. Aus seinem Dissoziationsgleichgewicht HI ~ H™ - T,
wo HI die saure und I’ die alkalische Form darstellt (man
denke dabei als Beispiel an die schwache Sdure Phenol-
phthalein, deren Anion I’ intensiv rot gefarbt ist), folgt
nach dem Massenwirkungsgesetz:

1 _ Km

(HI]  [H]
Ist Ky;=[H'1l, dann ist auch [I'} =[HI], d. h. der
Indicator ist zur Hélfte in seine alkalische Form iiber-
gegangen. Ist [H'] > Ky, dann ist nach obiger Gleichung
der Indicator hauptsichlich in seiner sauren Form
HI vorhanden, ist [H] < Kg;, dann herrscht die alka-
lische Form I’ vor. Das Verhédltnisderbeiden
Formen ist nach obiger Gleichung eine
Funktion der Wasserstoffionenkonzentration,
bei jeder [H'] ist ein bestimmter Anteil in saurer
neben solcher in alkalischer Form vorhanden. Man kann
aber nur gewisse Mengen der einen Form neben der
anderen erkennen, deshalb ist der ,,Umschlag” des Indi-
cators durch bestimmte Gehalte an [H'] begrenzt, Miissen
z. B. 10% der alkalischen Form vorhanden sein, um
neben der sauren sichtbar zu sein, dann ist:
] 1 _ Kum

1 10 @]

Unter dem Umschlagsintervall eines Indi-
cators versteht man das Gebiet des Wasserstoffexponen-
ten zwischen den beiden Grenzwerten der Wahrnehm-
barkeit des Umschlags in pg-Einheiten, bei den meisten

oder [H]=10Kn1 bzw. py=pyr —1

**) Die vereinfachende Annahme, dafl chemische Umlage-
rung und Salzbildung der Indicatoren sich praktisch vollig
decken, stimmt allerdings manchmal nicht (s. Thiel17).

+) HI bedeutet selbstverstiindlich nicht Jodwasserstoff.

Indicatoren umfafit dieses Intervall etwa 2 pgy-Einheiten.
Bei den sogenannten neutral- oder gleich-
empfindlichen Indicatoren liegt das Umschlags-
gebiet in der Nidhe von py — 7 (Beispiel Neutralrot); die
alkaliempfindlichen Indicatoren schlagen bei
saurer Reaktion, also py; < 7, um (Beispiel Dimethyl-
gelb), wihrend bei den sdureempfindlichen
Indicatoren der Umschlag erst im alkalischen Gebiet,
also bei py > 7, erfolgt (Beispiel Phenolphthalein), Um-
schlag intervalle einiger bekannter Indicatoren, s. nach-
stehende Tabelle.

Indicator Umschlagsintervall Umschlag
P sauer alkalisch

Thymolsulfonphthalein 1,2—3,8 rot — gelb
Metbylorange . . ... 3,1—4,4 rot — orangegelb
Methylrot . . .. ... 42—6,3 rot — gelb
Neutralrot . . ... .. 6,8—38,0 rot — gelb
Thymolblau . .. ... 8,0—9,6 gelb — blau
Phenolphthalein . . . . 8,2—10,0 farblos — rot
Thymolphthalein. . . . 9,3—10,6 farblos — blau
Tropéolin 0 . . .. .. 11,0—13,0 ] gelh — orangebraun

Es soll hier nur kurz darauf hingewiesen werden,
daf3 die Lage des Umschlagsintervalls zwar im wesent-
lichen durch py bestimmt, aber noch abhingig von ge-
wissen weiteren Faktoren ist. Wenn man von subjek-
tiven Einfliilssen absieht, so hingt die Lage des Um-
schlagsintervalls noch ab von der Schichtdicke der
Losung, der Temperatur (von dieser deshalb, weil mit
ihr das Ionenprodukt des Wassers stark veriinderlich ist),
von der Indicatorkonzentration und der Konzentration
anwesender Neutralsalze. Wichtig ist besonders der Ein-
fluf der letzteren, der im sogenannten Neutralsalz-
fehler?) der Indicatoren zum Ausdruck kommt.
Dieser 14fit sich definieren als die Verinderung des Farb-
tons, den die Gegenwart eines Natursalzes bei gleichem
py-Wert hervorruft. Die Farbe der sauren Indicatoren
wird durch Neutralsalze nach der alkalischen, die der
alkalischen Indicatoren nach der sauren Seite hin ver-
schoben. Die Reutung dieses interessanten Effekts kann
ich hier nur streifen, sie ist moglich auf Grund der neueren
Anschauungen iiber die Dissoziation starker Elektrolyte, wie
sie in der sogenannten Ionenaktivitdtstheorie
zusammengefalt sind. Diese Theorie ?) nimmt bekannt-
lich an, daf} die starken Elektrolyte stets vollstindig, also
zu 100% dissoziiert sind, und dafl der mit der Ver-
diilnnung verinderliche Dissoziationsgrad nur ein schein-
barer ist, weil die in ionenreichen Lé&sungen zwischen
den Ionen merkbar wirkenden elektrostatischen Krafte
einen Teil der Ionen als undissoziierte Molekiile vor-
tduschen. In den Formeln des Massenwirkungsgesetzes
usw. mufl an Stelle der Konzentration der Ionen ihre so-
genannte Aktivitédt a eingesetzt werden, welche zu
der Ionenkonzentration c¢ in der Beziehung steht:
a—cfa, wo fa den wsogenannten Aktivitits-
koeffizienten bedeutet. Dieser erweist sich nun
unter anderm abhingig von der Totalkonzentra-
tion der Losung, und nur wenn diese #uflerst gering ist,
konnen ,,Konzentration“ und ,,Aktivitit“ einander gleich-
gesetzt werden, andernfalls mufl man an Stelle der Kon-
zeniration die Aktivitit einsetzen. So mufl man 3) streng-
genommen z. B. an Stelle der oben bei den Puffer-
gemischen entwickelten Formel

. Csaure
H]1=X Csalz
in stdrker neutralsalzhaltigen Losungen schreiben:

_ K Cssure __ K Csuure
Aktivitiit der Siiureanionen  fa-Csalz

agy.
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Setzt man nun
K .
Ta = K

so wird:

Cssure

Csalz

K’ bezeichnet man als die reduzierte Disso-
ziationskonstante, es ist K'>K, weil fa<l1,
und auf diese Weise 14t sich die Neutralsalzwirkung so
erkliren, als ob die Dissoziationskonstante der schwachen
Séaure, also z. B. einer Indicatorsdure, durch das Neutral-
salz vergroflert worden wiire.

Ubrigens sei hier erw#hnt, dafl, von einzelnen Indi-
catoren abgesehen, der Neutralsalzfehler bis zu Konzen-
trationen von 0,1 n hinauf nur relativ kleine Abwei-
chungen bedingt %).

Der sogenannte Sdurefehler?) eines Indi-
cators besteht darin, dafi durch Zusatz eines Indicators,
der selbst eine Siure oder Base ist, die Wasserstoffionen-
konzentration einer Losung gedindert wird, falls diese
nicht geniigend gepuffert ist.

Schliefilich sei noch erwidhnt, dafl bei der Anwen-
dung von Indicatoren natiirlich auch dann Fehler ent-
siehen koénnen, wenn in der zu untersuchenden L&sung
Stoffe vorhanden sind, welche mit dem Indicator Verbin-
dungen eingehen konnen *¢), durch welche dessen Disso-
ziationszustand verdndert wird; hierher gehoéren vor
allem Eiweifistoffe.

Nach der eben entwickelten Theorie des Farb-
umschlages der Indicatoren ist nun ihre Anwendung in
der acidimetrischen und alkalimetrischen Titration leicht
und schnell verstiindlich. Sehen wir uns noch einmal
die Titrationskurven einer starken, schwachen und sehr
schwachen Siure mit Natronlauge an. An Hand dieser
Kurven kann man sofort den fiir die betreffende Titra-
tion bestgeeigneten Indicator answihlen. Stehen uns bei-
spielsweise als Indicatoren Methylorange (Umschlags-
gebiet py—23,1—4,4), p-Nitrophenol (5—7), Phenol-
phthalein (8,2—10,0) und Trop#olin 0 (11—13) zur Ver-
tiigung, so sehen wir sofort, daBl wir im Falle der Titra-
tion von starker Sdure mit starker Base, wo beim Aqui-
valenzpunkt durch wenige Tropfen Natronlauge py von 3
auf 11 emporgeschnellt wird, mit Ausnahme von Tropio-
lin 0 alle angefithrten Indicatoren verwendet werden
kénnen, denn der steile Kurventeil durchléuft die Um-
schlagsgebiete aller dieser Indicatoren. Ein Tropfen
Lauge veréndert p; bereits von 5 auf 9, man kann also
hier jeden Indicator verwenden, dessen Umschlagsgebiet
zwischen 5 und 9 liegt, auch die zwischen 3 und 5, wie
Methylorange, geben noch geniigende Genauigkeit. — Im
zweiten Falle — schwache Siure gegen starke Lauge —
liegt der Sprung im Aquivalenzpunkt zwischen 7 und 10,
hier kommt also nur Phenclphthalein in Frage, dessen
Umschlagsintervall gerade mit dem steilen Kurventeil zu-
sammenfillt,. — Im dritten Falle — sehr schwache
Siure — kommt man iiberhaupt nur dadurch zum Ziele,
daBl man sich eine Vergleichslésung des beim Titrations-
endpunkt gebildeten Salzes der entsprechenden Konzen-
tration herstellt, sie mit dem hier allein geeigneten
Tropiiolin O versetzt und die zu untersuchende Ldsung,
welcher man die gleiche Menge des Indicators zugesetzt
hat, bis zur Farbengleichheit mit der Vergleichslosung
titriert.

Die angestellten Betrachtungen gelten natiirlich
ganz analog fiir Titrationen von Basen. Titriert man
z. B. Ammoniak mit Salzsiure in !/, n-Lésung, so liegt der
Aquivalenzpunkt etwa bei py=4,5. Man wird also
einen alkaliempfindlichen Indicator, z. B. Methylrot, an-

ag- =K

zuwenden haben, in dessen Umschlagsgebiet der py -Wert
des Aquivalenzpunktes fallt.

Der Vollstandigkeit halber sei schliefilich noch er-
wihnt, wie man die sogenannte Neutralkapazitiat
einer Losung, d. h. die Anzahl von Sduren- oder Basen-
dquivalenten, die zur Erreichung des Neutralpunktes einer
Losung, wo also pgy — pog = 7, notwendig sind, ermittelt.
Man versetzt zu dieser Bestimmung eine Pufferlésung von
Pg — 7 mit einem Indicator, dessen Umschlagsgebiet
moglichst nahe bei pg-—=7 liegt, z. B. Neutralrot oder
Azolithmin, und ftitriert dann die zu untersuchende Lsung
so weit, bis sie denselben Farbton hat wie die Vergleichs-
l6sung. Diese Bestimmung besitzt iibrigens keinerlei
praktische Bedeutung. Der Begriff der , Neutralitit“ hat
iiberhaupt zu vielen Unklarheiten Anlai gegeben.
Michaelis beschreibt das an einem drastischen Bei-
spiel. Er sagt: Wenn man fragt, wie weit man eine Sdure-
16sung zu titrieren hat, dann erh#lt man meist die Ant-
wort: bie zur Erreichung der neutralen Reaktion, Indi-
cator dafiir beispielsweise Phenolphthalein. Titriert man
nun z. B. Essigsdure mit Natronlauge, so reagiert erstens
einmal das entstehende Natriumacetat nicht neutral, son-
dern infolge der Hydrolyse etwas alkalisch. Zweitens
schligt das Phenolphthalein nicht bei neutraler, sondern
bei alkalischer Reaktion um. Nebenbei bemerkt ist das
der Grund, warum in diesem Falle der Betreffende trotz
der falschen Erkldrung praktisch recht behalten wiirde.
Er wiirde aber dann nicht erkliren kénnen, warum man
nicht ebensogut mit Methylorange titrieren darf. In Wirk-
lichkeit liegt der Titrationsendpunkt nicht bei der neu-
tralen Reaktion, sondern bei dem py-Wert, den eine
reine Losung von Natriumacetat hat, und dieser ent-
spricht wohl dem Umschlag des Phenolphthaleins, nicht
aber dem des Methylorange. Es sollten deshalb auch
Ausdriicke wie: ,,neutral gegen den Indicator a“ oder
»sauer gegen den Indicator b verschwinden [s.
Thiel?)], ebenso der Ausdruck ,Neutralisations-
analyse” und ,,Neutralisieren“, vielleicht empfiehlt sich
dafiir die Bezeichnung ,Sdttigungsanalyse“ bzw. , Ab-
sittigen®,

Nach der jetzt gegebenen Darstellung iiber Theorie
und Wirkungsweise der Indicatoren ist ihre Anwendung
zur Ermittlung der erwihnten aktuellen
Aciditdteiner Lésung, d. h. ihres Wasserstoff-
exponenten mit wenigen Worten zu beschreiben, obwohl
die Verwendung der Indicatoren hier eine ganz andere ist
als bei der Bestimmung der Titrationsaciditit, also bei
den acidimetrischen und alkalimetrischen Verfahren, bei
denen man durch eine Base, also OH'-Tonen, die H-Tonen
wegfingt oder umgekehrt und mit Hilfe der Indicatoren
den Punkt festlegt, wo die Zunahme oder Abnahme von
Py flir einen gegebenen Basen- oder Sidurenzusatz am
grofiten ist.

Das Prinzip der pg-Bestimmung mit
Indicatoren*) ist recht einfach. Man fiigt bei diesen
colorimetrischen Messungen der zu untersuchenden
Losung einfach den Indicator zu und beurteilt py aus
dem auftretenden Farbton. Dies kann nun zunichst nach
zwei Methoden geschehen: Die erste, von S6rensen 9)
ausgearbeitete, beruht darauf, dafl man eine solche
Pufterlosung ausprobiert, die dem Indicator den gleichen
Farbton erteilt wie die unbekannte Versuchslésung. Die
dazu notwendige Pufferlésung wird aus bestimmten gut
reproduzierbaren Stammlgsungen hergestellt und ihr py-
Wert potentiometrisch festgelegt. Zusammenstellungen

*) Uber feincolorimetrische Messungen s. v. Halban u.
Ebert, Z. phys. Ch. 112, 368 [1924], Richard, Chem,. Zentr,
1925, 11 959.
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tiber solche Stammldsungen mit genau definiertem p-
Wert sind in der Literatur **) zu finden, als Beispiele
dienen (nach steigendem p,-Wert geordnet): Biphthalat-
Salzsdure, Salzséure - Glykokoll; Kaliumbiphthalat-
Natronlauge, Essigsidure-Natriumacetat; priméres Kalium-
phosphat, sekunddres Natriumphosphat; Borsiure-
Borax, Glykokoll-Natronlauge u. a.

Die zweite Methode, zuerst von Bjerrum erdacht,
spater von Gillespie?®’) weiter verarbeitet und
schliefflich von Michaelis?) durch Benutzung nur
einfarbiger Indicatoren sehr verbessert, vermeidet iiber-
haupt die Anwendung von Puffern. Sie beruht auf der
colorimetrischen Feststellung: des Farbgrades, indem
man ausprobiert, welche relativen Indicatormengen man
braucht, um einer Laugenlésung und der unbekaunten
Losung die gleiche Farbtiefe zu erteilen, Das Verhilinis
beider Indicatormengen heifit der Farbgrad F, der stets
<1 ist, aus ihm lafit sich [H'] berechnen nach:

—F

¥

Erwidhnt sei schliefilich noch, dafl man auch in ge-
farbten oder getriibten Fliissigkeiten unter bestinmmteun
Umstéduden colorimetrisch die Wasserstoffionenkonzen-
traticn ohne Pufferlésungen bestimmen kann, wenn man
in einer besonderen Anordnung, den Komparator
nach Walpole?) [siehe auch das Doppelkeil-
colorimeter nach Bjerrum-Arrhenius?)] die
Eigenfarbe der betreffenden L6sung optisch unschidlich
macht 2#).

Die colorimetrischen Methoden zur Bestimmung der
Wasserstoffionenkonzentration sind indirekt auch von der
potentiometrischen Methcde abhiingig; denn bei der
S6érensen-Methode mit Puffern mufi man die Puifer
nmittels Konzentrationsketten sichern, bei der Michae -
lis-Methode ohne Puffer bestimmt man die Dissozia-
tionskonstanten der Indicatoren am besten auch potentio-
metrisch,

Diedirekte potentiometrischeBestim-
mung der Wasserstoffionenkonzentration 2*) beruht auf
folgenden Grundlagen: Taucht man eine Wasserstofi-
elektrode, d. h. z. B. ein mit Wasserstoff beladenes plati-
niertes Platinblech, in eine wisserige Losung, also in
eine Losung von H'-Ionen, ein, so ist das an ihr sich ein-
stellende Potential H/H', falls der Wasserstofi dauernd
unter Atmosphirendruck an die Elektrode geleitet wird,
bei Zimmertemperatur nach Nernst gegeben durch

¢ = 0,058 log [H']
Kombiniert man zwei vollig gleich beschaffene Wasser-
stoffelektroden, von denen die eine in eine Loésung der
Wasserstoffionenkonzentration [H'],, die andere in eine
solehe von [H'], taucht, in einer sogenannten Konzentra-
tionskette, so ist die elektromotorische Kraft dieser Kette
bestimmt durch:

H]—K*

E =& — & = 0,058 log {gi

Hier sei librigens eingeschaltet, dafl man im Sinne
der schon erwihnten Ionenaktivititstheorie mit der
Wasserstoftelektrcde nicht die Wasserstoffionenkonzen-
tration [H'], sondern die Wasserstoffionenaktivitat, und
zwar die des wasserfreien Ions Ag- mifit 2¢). Die Aktivitit
ap- des wirklichen hydratisierten Ions kann man aus Ay
berechnen, wenn man noch die Aktivitit des Wassers ein-
fithrt. Das soll hier nicht ndher ausgefiihrt, sondern nur
erwihnt werden, dafl sich schliefilich die Konzentration
des Wasserstoffions [H'] aus der Beziehung errechnen
lafit:

log [H] = log ay + K% Clon,

wo Cj,, die Gesamtionenkonzentration der Losung ist.

Ist in der obigen Formel fiir E [H], bekannt, so
kann man durch Bestimmung von E [H'], ermitteln, dies
ist also das Prinzip der potentiometrischen [H'] Bestim-
mung. Setzt man [H'], =1, so stellt ¢, das Potential der
sogenannten Normalwasserstoffelektrode dar, d. h. einer
Wasserstoffelekircde mit einem Wasserstoffdruck von
1 Atm. gegen eine Losung von normaler Wasserstoti-
ionenkonzentration, das Potential dieser Normalwasser-
stoffelektrode ist willkiirlich — 0 gesetzt worden. Dann
vereinfacht sich die Formel zu

o 1
&= g, = (0,058 log [,

wo also [H], die zu messende unbekannte Wasserstofi-
ionenkonzentration bedeutet. In der Praxis arbeitet man
aus Zweckmifigkeitsgriilnden meist nicht mit zwel
Wasserstoffelektroden, sondern ersetzt die eine von ihnen
durch eine Calomelnormalelektrode, deren Potential-
differenz ¢, gegen die Normalwasserstoffelekirode ja be-
kannt ist. Dann ist die gemessene g, der Kette gegeben
durch E—¢, und es gilt:

s—en = 0,058 log [rﬁ bzw. 0%;; = log [Hl I
Da nun
log —1;7 = —log|HL=p
[H'} H
so wird auch:
E—¢&h
0,058 — Pu

Man findet also den gesuchten p; -Wert, indem man ein-
fach den bei Zimmertemperatur gemessenen Wert der
Kette Wasserstoffelekirode - unbekannte Losung —
Calomelnormalelektrode durch 0,058 dividiert.

Was die Methodik der potentiome-
trischen pyg-Messung?) anbefrifit-, so ist es
natiirlich im Rahmen dieser allgemein orientierenden
Abhandlung véllig unmoglich, auf Einzelheiten niiher
einzugehen. Die elektromotorische Kraft der Konzen-
trationskette mifit man nach dem bekannten Poggen-
d or ffschen Kompensationsverfahren. Die Ausfithrungs-
formen der Wasserstoffelektroden sind auflerordentlich
mannigfach, von den einfachsten, leicht und schnell selbst-
herstellbaren, bis zu kompliziert aufgebauten Schiittel-
elektroden. Auch die Calomelnormalelektroden werden
in zahlreichen Variationen angewendet. Die Verbindung
zwischen Wasserstoffelektrode und Normalelektrode ge-
schieht durch elektrolytische Stromschliissel, die oft
gleich an die Calomelelektrode angeblasen sind, und
welche man zwecks Vermeidung ven TFlissigkeits-
potentialdifferenzen zunichst in ein mit gesittigter
KCI-Losung gefiilltes Zwischengefafl tauchen lassen kani.
Als Nullinstrument dient ein empfindliches Galvanometer
oder - billiger — ein Capillarelektrometer. Man kann
auch mit Hilfe eines Vorschaltwiderstandes die an der
Briicke angelegte Spannung dauernd auf einen ganz be-
stimmten, mit Hilfe eines Prazisions-Voltmeter kontrol-
lierten, Wert dauernd einregulieren und die Mef3briicken-
einteilung direkt in Millivolt oder auch pg-Werten
eichen 28).

Es sei hier noch erwidhnt, dafl das Arbeiten mit der
Wasserstoffelektrode mit einigen Nachieilen behaftet ist.
Abgesehen davon, dafi die Messungen mit der Wasser-
stoffelektrcde einiges Einarbeiten und Einhalten einer
Reihe von Vorsichtsmafiregeln verlangen, ist diese Elek-
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trcde bei Gegenwart von Oxydationsmitteln nicht ver-
wendbar, weil letztere an dem mit Wasserstoff beladenen
Platinschwarz reduziert werden, wodurch sich sowohl der
Zustand der Elektrode wie auch der der Ldsung #ndert.
Bei Gegenwart von Kohlensdure miissen besondere Vor-
sichtsmafiregeln ergriffen werden, weil die Méglichkeit
vorliegt, daf3 der Wasserstoff nach und nach einen Teil
der Kohlensdure austreibt®®), was zwei Fehlerquellen
bedingt: einmal wird der Partialdruck des Wasserstofis
erniedrigt, anderseits wird die Lésung durch den Verlust
von Kohlensdure alkalischer.

Man hat deshalb verschiedene andere Elektroden
als Ersatz fir die Wasserstoffelektirode vorgeschlagen,
auf die hier nur kurz hingewiesen werden soll. Am be-
kanntesten ist die vielgenannte Chinhydronelek-
trode?®), die experimentell sehr einfach dadurch ver-
wirklicht wird, dal man einen blanken Platindraht in
die mit Chinhydron versetzte Untersuchungslésung ein-
tauchen 146t. Chinhydron ist eine dquimolekulare Ver-
bindung von Chinon und Hydrochinon. In wisseriger
Lésung besteht folgendes Gleichgewicht:

CH,0,+2H —2F “ CH,0,H,
und das Potential ist beslimmt durch:

N 5 . MGHO,] g0
& = ¢y 40,058 log [H']+ 0,058 log (C.H,0 H, ] (18%
Da im Chinhydron das Verh#ltnis [Hydrochinon]:

{Chinon] =1, so folgt:
& = &9+ 0,038 log [H'],

das heifit: Das Potential der Chinhydronelektrode ist in
derselben Weise wie das der Wasserstoffelektrode vom
log der Wasserstoffionenkonzentration abh#ingig. Dies
gibt iibrigens noch keine Existenzberechtigung fiir die
haufig zu lesende, wenn auch formal berechtigte Theorie,
welche die Chinhydronelektrode als Wasserstoffelektrode
von dem minimalen Wasserstoffdruck von etwa 10—**
Atm. auffassen will, denn irgendeine physikalische
Bedeutung kann man derartigen Drucken nicht bei-
messen *!), wenn man sich iiberlegt, dafl bei 10" 2* Atm.
nur noch ein Wasserstoffmolekiil in etwa 100 1 vorhanden
sein miifite (wihrend beim Druck von 1 Atm. in 22 1
6>210* Molekille vorhanden sind). Der Hauptnachteil
der sonst sich durch Einfachheit und schnelle Potential-
einstellung auszeichnenden Chinhydronelektirode liegt in
ibrer beschrimkten Verwendungsmoglichkeit in alka-
lischen Losungen, was in der Hauptsache darauf zuriick-
zufithren ist, dafl Hydrochinon in alkalischer Lésung leicht
oxydabel ist, die Elekirode ist deshalb nur in Lésungen
bis zu einem py-Wert von etwa 8 zu verwenden. In
diesem Bereich funktioniert sie aber auch gut und erfreut
zich daher einer dauernd steigenden Anwendung. Zur
Vereinfachung der Messungen hat man Tauchelek-
troden®?), z. B. zur Bodenuntersuchung, Kkonstruiert,
in welchen in einer Tonzelle sich eine Vergleichs-
Chinhydronnormalelekirode befindet. Aulerhalb der Ton-
zelle, aber starr mit ihr verbunden, befindet sich die
zweite Platinelektirode. Zur Messung taucht man die
ganze Kombination — nachdem man die Tonzelle vorhe:
nmiit KCl-Losung getréinkt hat — einfach in die mit Chin-
hydron versetzte Untersuchungslsung. Eine ganze Reihe
von gebrauchsfertig montierten Apparaturen ist im
Handel zu haben 3%).

Mit einer Sauerstoff- oder einfacher auch einer
Luftelektrode?®) — d. h. beispielsweise einem
it Sauersioff beladenen Platinblech — 148t sich in
analoger Weise wie bei der Wasserstoffelektrode die
On~lonenkonzentration und aus dieser mit Hilfe des
Tonenprodukts des Wassers die Wasserstoffionenkonzen-

tration bestimmen, doch ist fiir absolute Messungen die
Sauerstoffelektrode nicht geeignet, weil der elektro-
motorisch wirksame Vorgang O, + 2 H,0<  40H" | 4F
bekanntlich nicht reversibel verliuft und daher die
Elekirode nicht vollig konzentrationsrichtig anspricht.

Indirekt kann man elektrometrisch auch pgyy und
damit auch py bestimmen mit Hilfe von Metalloxyd-
elektroden?®), z. B, mit der Quecksilber—Queck-
silberoxydelektrode. Diese beruht darauf, dafl sich
beim Uberschichten von Quecksilber mit gelbem Queck-
silberoxyd das Gleichgewicht

Hg"+-20H' 7 Hg (ORH),
einstellt und das Potential des Quecksilbers von [Hg"],
also nach dem Lioslichkeitsprodukt des Hg(OH), auch von
|OH’] abhingt. Auch hier lassen sich jedoch keine oder
nur in bestimmten Fillen genaue absolute Messungen
machen.

Die geschilderten Elektroden lassen sich jedoch in
vielen Fillen verwenden, wo man nicht Absolutwerte der
Wasserstoffionenkonzentration, sondern nur Differen -
zen derselten messen will, wie 2z B. bei der
potentiometrischen Sdure- und Basen-
titration?®). Bei dieser benutzt man das Potential
einer in die Lisung eingetauchten Elektrode als Indica-
tor, und da, wie wir bei der Besprechung der acidime-
trischen Titrationskurven gesehen hatten, die relative
Anderung der Wasserstoffionenkonzentration im Aqui-
valenzpunkt am grofiten ist, so wird auch in diesem Punkte
die Potentialinderung einer in die zu titrierende Lésung
eingetauchten Wasserstofielektrode ihren grofiten Wert
erreichen und dadurch den Endpunkt der Titration an-
zeigen, ganz entsprechend einer Sauerstoff- cder Metall-
oxydelektrode.

Der Vollstindigkeit halber sei noch erwiihnt, dainoch
cine ganze Reihe von Methoden zur Bestimmuug von p,
(bzw. der pgy) bestehen, die aber alle nur theoretisches
Interesse beanspruchen, so z. B. die Beeinflussung
katalytischer Zersetzungen wie die des Diazoessigesters,
des Nitrosotriacetonamines, die Inversion des Rohr-
zuckers, die Anderung der Oberflichenspannung von
Lésungen und andere *7).

Nun zum Schlufl noch ein kurzer, lediglich aufzihlen-
der Hinweis auf die mannigfache Bedeutung der pg-
Messungen **). Wie wichtig der pgy-Begriff iiir die
Theorie der acidimetrischen und alkalimetrischen Titra-
tionen und der Indicatoren ist, war ausfiihrlich erliutert,
und es war schon darauf hingewiesen worden, dafi die
Kenutnis von p,; unter gewissen Voraussetzungen die Be-
rechnung der Dissoziations-und Hydrolysen-
konstanten erlaubt. Daf} ferner in der analytischen
Chemie =z B. die Lo6slichkeit von Wasser-
stoffionen abspaltenden Stoffen von der herrschenden
Wasserstoffionenkonzentration mitbestimmt wird, ist be-
Lkannt, ebenso daffi der Wasserstoffexponent einer Losung
bei der elektrolytischen Abscheidung der Metalle an der
Kathcde insofern eine Rolle spielt, als ja das Abschei-
dungspotential des Wasserstoffs von ihm abhingig ist.

Wichtig ist auch die Kenntnis von py bei der Beur-
teilung von Wissern. Die meisten Wisser enthalten
das Puffergemisch Kohlensidure/Bicarbonat, und durch die
absolute Menge dieser beiden Stoffe und die herrschende
Wasserstoffionenkonzentration werden eine Reihe Eigen-
schaften des Wassers beeinflufft. Der Wasserstofl-
exponent der meisten Trinkwisser liegt iibrigens zwi-
schen 7 und 8.

Wichtig ist die py-Bestimmung bei der Boden-
uniersuchung, bei der Beurteilung vou Wein,
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Bier, Fruchtsédften, bei der Backfédhig-
keitdes Mehles, beider Milchuntersuchung
usw. Die Wirkung der Vita min e nimmt in alkalischer
Losung mehr ab als in saurer. Bei allen bioche-
mischen und bakteriologischen Prozessen
ist py von grofler Bedeutung. Enzymeund Bakterien
erreichen ihre Héchstwirkung bei einer ganz bestimmten
Wasserstoffionenkonzentration. EiweiBstoffe wer-
den bei einem bestimmtien py-Wert, dem sogenannten
isoelektrischen Punkt, vollig ausgeflockt oder
kehren in diesem Punkt das Zeichen ihrer Ladung um.
Die Wasserstoffionenkonzentration von Urin, Darm-
saft, Mageninhalt, Blut schwankt unter nor-
malen Umsténden nur zwischen sehr engen Grenzen, bei
Blut z. B. betrigt py etwa 7,4.

Die vorstehenden Ausfilhrungen sollen, wie erw#hnt,
nur der allgemeinen Orientierung dienen, fiir Spezial-
studien muf3 auf die vorhandenen Monographien *°) hin-
gewiesen werden.
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