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kundung d'es geologischen Aufbaues toraus. Es lassen 
sich aber ebensogut Koniplexe mit lelichten SalLen, \vie 
Erze oder schwere Metalle ermitteln, die Storungen von 
Schwerkraftverteilung verursachen. 

Auch die K a d i o a li t i  v i t a t  der Stoffe j) wird 
sei t einigen Jahren der techniscrhen Geologie heran- 
gezogen. Die betreffenden Apparate zur Messung der 
radioaktiven Strahlungen zum Beispiel bei Gasausstro- 
mungen und Ernanationen an der Erdoberflache geben 
Aufschluf3 iiber den Zustaiid des Innern der Erde und 
den Aufbau der Gebirge, die sowohl zur Auffindung von 
Verwerfungen Storungen wie voin Vorhandensein 
von Bodenschatzen fiihren. Insonderheit werden sie dort 
angewandt, wo der tiefere Unttergrund unter Deck- 
gebirgsschichten in  groi3er Maclitigkeit dem A w e  des 
Geologen verborgen sind. 

Der ungeheune Vorteil dieser Untersuchungsme tho- 
den liegt darin, dai3 man nicht mlehr wie fruher ins Un- 
gewisse liinein kostspielige Bohrungen, Schachte, Stollen 
und dergleiichen, zur Aufsuchung von Wasiser, nutzbaren 
Lagemtatten und sonstigen Erdschichten ansetzt. Wenn 
heute irgendein Projekt im Berg-, Tigef- und Wasserbau 
oder sonstwo in Angriff genommen werden soll, bei den1 
die Bodenbeschaffenheit des dem menschlichen Auge ver- 
bongenen tieferen Untergrund eine Rolle spielt, so greift 
man zuvor zu eineni der  vorbenannten ,,Schlussel der 
Erde". Hierbei wird nicht nur Zeit und Geld, sondern 
auch mancherlei Oberraschung erspart werden konnen. 
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Entwicklung und Bedeutung des 
p,-Begriffes. 

Von FRIEDRICH MULLER. 
Imstitrut fur Elektrochemie der Technischean Boclhschule Dresden. 

(Eingeg. 30. Juni 1YLb.) 

Nicht alle Praktiker, welche genotigt sind, Messungen 
der Wasserstoffionenkonzentration bzw. des Wasserstoff- 
expouenten auszufiihren, sind ubier die Theorie dieser 
Messungen und ihre Bedeutung ganz im klaren. Dies ist 
zum Teil auf einen Matigel an Irurzen allgemeinorien- 
tierenden Abhandlungen, welche nicht allzuviel als be- 
kannt voraussetzen, zuriickzufuhren. Es gibt zwar eine 
Reihe ausgezeichnetler Monogmphien uber dieses Ge- 
biet .%), doch sind die meisten von ihnen von b'estimmten 
Gesichtspunkten aus fur einen besonderen Zweck ge- 
schrieben, und fur viele in  der Praxis stehende Herren 
ist oft schon der Z,eitmangeI ein Hinderungsgrund, aus 
diesen Monographien einen richtigen ubierblick uber die 
Entwicklung dieses Gebiets zu gewinnen. Von dieseni 
Standpunkt aus soll die vorliegende Abhandlung, die sich 
zudem auch besonders mit der vie1 zu wenig bleachteteii 
Bedeutung des Wassenstoffexponenten fur die Theorie 
der alkalimetrischen und acidimetrischen Titrationen be- 
fafit, betrachtet werden. 

Die besondere Stellung, welche die H'- und OH'- 
Ionen des Wassers einnehmen, ist begrundet eininal in 
ihrer grofien Affinitat zueinander, zum andern darin, daS 
sie die Ionen des hzufigsten LosungsmitEels, des Wassers, 
selbst sind. Fur letzteres gilt die bekannte Beziehung 

([Konuentration] ' ) immer in Mol pro Liter), K,,, das 

6 )  Vgl. P. L u d e \v i g und H. W i t  t e ,  Radioaktive Mes- 
sungen im Quellgebiet von Brambach, Ztschr. f. Geophysik, 
2. Jahrg., 1924, H. 2/3, S. 70-75. 

[H'].[OH'] = Kn 

___. 

') s. Literaturamgable am SrhluB der Abhandlung. 
**) Uber ,,Alrtivitlt" s. n. u., iiber die H a n t  z s c h sche 

Aufhsunng dels Wasaerstoffians s. z. B. Z. Elektroch. 29. 
221 [1923]. 

I o n  e n p r o d u k t (I o n i s  i e r u n  g s k o n s  t a n t e) 
des Wassers, betragt bei 22 O rund 1 X 1O-l4, b'ei 100 
den etwa 60 fachen Wmert I). Der aui3erordentlich klein 
ersch,einende Zahl'enwert von K,%. ist iibrigens sehr scharf 
definiert, wenn man bedenkt, dai3 in  reinem Wasser 
iinmer noch 6.2 X 1 O 1 O  = 62 Milliarden Wasjerstoffioneii 
enthalt'en sind. 

In j e d e r wasserigen Losung, gleichgultig ob reines 
Wasser, Salz, Base oder Saure, sind gleichzeitig H'- und 
OH'-Ionen vorhanden, eine stark saure Losung enthalt 
iiur sehr wenig OH-Ionen, eine stark basische nur sehr 
wenig H'-Ionen, immer aber gilt die obige Beziehung, 
dafi das Produlit beider, eben K,, eine Koiistante ist. 
In reinem Wassler ist die Menge d,er H'-Ionen gleich der 
der OH'-Ionen, also nach obiger G1,eichung gleich je  

diesen Punkt bmezeichet man als den w a  h r e n  
N e u t r a 1 p u n k t. Um die Bezeichnung sauer und 
alkalisch einwandfrei zu definieren, kann m:an festsetzen, 
clafi ,cine Losung sauer ist, wenn [H'] grofiler als [OH'], 
d. h. grofier als lo-' ist; basisch, wenn das Umgedrehte 
der Fall ist, also [OH] > [H'] > lop7. Nun hat schon 
1904 F r i e d e n t h la 1 ') den praktischen Vorschlag ge- 
inacht, 'die Reaktion einer wasslerigen Losung immer 
durch ihre [H'] anzugebmen, auch dann, wenn di'e Losung 
alkalisch neagiert. W,enn man [H'] kennt, kann man ja 
st.ets [OH] aus dem Ionenprodukt des H,O berechnen. 
Eine weitere -Vereinfachung fuhrte S o r e n s e n 3, lein, 
welcher vorschlug, die Reaktion einer Losung nicht durch 
die [H'], sondern durch den negativen dekadischen 
Logarithmus dler [H'] (negativ deshalb, um immer posi- 
tive Werte zu erhalten) auszudrucken, und diese Groi3e 
den W a s s e r s t o f f e x p o n e n t e n  pH nannte. Es 
ist also: 

pH= - log [HI (= log"] ) [[H']=lO-PH] 

Entsprechend wiirde sich iibrigens ergeb,en: 

In dieser Bezeichnungsweis'e wiird,e also die Gleichung 
fur das Ion'enprodukt des Wassers lauten: 

In reinem Wasser ist pEr pOH= 7 Charakteristikum der 
neutna1,en Kealrtion. Bei saurer Kealrtion ist plI < POH < 7 ,  
bei alkalisch,er R,ealrtion pH > pOH > 7. Je kleiner also 
der Wass'erstoffexpontent, um so saurer ist die Flussig- 
keit. Wird dser Wasserstoffexponent urn 1 grofiler, so 
heifit das also, daiJ di'e Wasserstoffionenkonzentration 
urn zehnmal kleiner wird. Die Einfuhrung von pH statt 
[H'] ist besondters fur graphische Darstellungen von Vor- 
teil, eb'enso, wie wir noch sehen wlerden, fur dime Benech- 
nung potentiometrischser Messungen "). 

Oie Wasserstoffionenkonzentration [H'] oder der 
Wasserstoff'exponent pm in rein wasserigen Losungen von 
schwachlen oder mitbel'starken S a u r e n HS oder B a s e n 
BOH lassen sich einfach berechnen. Eei eir;er Saure HS 
z. B. li'efert untmer Berucksichtigun,g der Tatsache, 
dai3 in reiner neinen Saurelosung [H.] = [S'], die An- 
weadnng des Massenwirkungsgesletzes sofort die Be- 
ziehung: 

POH = - log [OH']; pKw = - log K w  

PH +POH = PKw = l4 

1 1 [H'] = 1'K&r-[HS] oder pH = 2pHS - log HS 

wo KHs die Dissoziationskonstante, pHs deren negativen 
dekadischen Logarithmus bedeuten. [HS] ist die Kon- 
zentration der undissoziierten Saure. 

1st der Dissodationsgrad bekannt, dann ist ja 
[HS] = c (1 - a ) ,  wo c die molekular'e Gesamtkonz'entra- 
tion d'er Saure bedeutet. Dann wird also: 
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Kei schwachen Sauren kann iiian fur die Konzentration 
des undissoziierten Biiteiles [HS] die Gesaintkonzentration 
c einsetzen, weil durch die geringe Dissoziation die Ge- 
samtkonzentration c praktisch ilicht verand'ert wird. 
Dann vereinfacht sich also die obige Gleichung zu 

[H'] = 1 KHS . c 
In der Beaeichnungsweise der Exponenten geschrieb'en, 
lautet diese GBeichung: 

1 1 
pH = - pHS- ~~ log c 2 a 

Ganz entspr'echende Ableitungen gelten fur B a s e 11 , 
Lei den'en man auf den1 gleichen W'ege erst [OH'] und 
danri aus d'eru Ionenprodukt des H,O [H-] ber,echnet bzw. 

B'ei den S a 1 z 1 6's u n g se n muij man bekanntlich 
tleren H y d r o 1 y s me in B'etracht ziehen. Zur Berech- 
nung von [H'] bzw. pII las's'en sich hier unter gewissen 
\ereinfach,enden Annahnilen Hydrolysenforrneln auf- 
dellen, wie di'es z. B. B j e r r  urn 6 ,  getan hat und 
auf die hier nur hingewiesen werden soll. Wichtig 
ist jedlenfalls, daB der Wasserstoffexponent 'einer Salz- 
losung abhangig ist von dem Hydrolysegrad des be- 
treffendm Salzes bei der b,etreffenden Konzentration. 

AuBerdem wichtig und zugleich einfach ist die 
Berechnung von pH iii den sogenannten P u f f e r  - 
g e in i s c h e n7) (Regulator'en) , Gemischen von schwacheii 
Sauren oder Basen mit ihren Alkalisalzen. Diese Puffer- 
niischungen dienen zur Herstellung von wohldefini.erten 
widerstandsfahigen pH-Losungen. Die Anwendung des 
Massenwirkungsgesetzes auf ,cine Losung einer schwachen 
Yaiire im Gemisch mit ihrem Alkalisalz, das wir zur Ver- 
einfachun,g als pmktisch vollig dissoziiert ansehen konnen, 
liefert nach ,einer kleinen Umforniung .die Beziehung: 
[H'] = (K = Dissoziationskmstante der Saure HS). 
Sun ist hier in  d'em Puffergemisch [HS], d. h. die 
Konzentration der undissoziierten Saure gleich der Kon- 
zentraticn der gesaniten freien Siiure, weil ja deren Disso- 
ziation sehr geringfiigig ist. Die Konzentration [S'] der 
Saurenionen ist praktisch gleich der Kenzentration des 
Salzes, weil dieses als praktisch vollig dissoziiert anzu- 
seh3en ist und demgegeniiber die wenigen Ionen S', die 
B U S  der schwachen Saure starnnien, vernachlassigt wer- 
d'en konneii. Dann wird also: 

, ~ .  ~ ~- 

poH und p H " ) .  

K[HS] 
1s I 

1 CSiiure Csiiure = Gesamtkonzentration der Saure 
C S ~ I Z  Salz = Gesamtkonzentration des Salzes [H'] = K ~ , ~ ~ -  -, iC 

Dies ist allerdings nur eine Naherungsformel, weil 
die b,ei ilirer Aufstellung genmchten Annahmen nicht 
streng zutreffen, sie ist aber eben als Naherungsformel 
aufierordenilich praktisch. Dime obPge Formel (die 
ubrigiens fur den Fall, daij CSBore = CSalZ, d. h. beide 
ill aquivalenten M'enge'n vorliegen, in [H'] =I K iib,er- 
geht) zeigt, daB [H'] in den Puffergemischen in erster 
Linie von dern V e r h a 1 t n i s von Szure und Salz ab- 
hiingig ist, nur wenig aber von der Nabsoluten Menge der- 
selben. Durch geringe Mengen starker Siiure wird [H'] 
bzw. prI des Puffergemisches nur sehr wenig geandert, 
denn das Ansteige'n von CSBurc wird durch die Ab- 
iiahme van CSaiz komp.ensi,ert, ebenso ist das Puffer- 
gemisch gegen R'eaktionsanderung durch Basenzusatz 
\venig empfindlich. So werden also zum Reispiel geringe 
Merigen Alkali, d'ie yon1 Glase aufgenonimen merd'en, 
oder Kohlensaure aus der Xtmosphgre, keinen merkharen 
Einflufi auf den pII-Wert der Puffer ausiiben. Wiirde 
man dagegen Losungen geringer H'- oder OH'-Konzentra- 
tion einfach durch entsprech,endes Verdiiiinen von kon- 
zentrierten Losungen starker Sauren oder Basen hler- 
stellen, so kann deren pH-Wert durch Spuren Alkali oder 

K ohlensaure blereits uiii mehrere Eiiiheiten geander t 
werden. Durch Verduiinen der Putfergeniische mit 
Wasser wird ihr p,-Wert ebenlalls wenig geandert, aller- 
dings ihr Pufierungsvermogen, d. 11. ihre Widerstandskraft 
gegen Frenidstoffe, verniindert. Die besten Puffer- 
gemische erhalt man durch Vermischen aquivalenter 
Mengen Saure und Salz, dann war ja [H'] = K,,, oder 
PH =pHs; die Grenve fur das Verhaltnis C,,,,, zu 
Csalz ist 1 : 100 oder 100 : 1. Zur Herstellung von 
Standard-Pufferlosungen, die iibrigens, wie wir sehen 
werden, die Grundlage der colorimetrischjen Bestjirimung 
170n pH bilden, und deren p,-Wert potentiometrisch nach- 
gepriikt wird, wird man natiirlich solehe Sauren und 
Salze heranziehen, die im hochsten Reinheitsgrade zu 
erhalten sind. Solche Puffergemischneihen uber ein mog- 
lichst groi3es pH- Interval1 sind von verschiedenen For- 
schern in sorgfaltigster Weise hergestellt und gepriift 
morden *). 

Will man also irgendeiner LBsung eine bestimmte 
Wasserstoffionenkoiizentration erteilen, d. h., will 
inan die [H'] d o  s i e r e n ,  so setzt i~iaii einfach ein 
Puffergemisch niit dein verlangten pH-Wert zu. Die g e - 
n a u e B e s t i in in u n g von pII gescliieht nun mhveder 
colorinietrisch oder potentiometrisch. 

I3  I-- 1 

oLJ----- ' " 8 I $ 1  
1 2  3 4 5 6 7 8 9 1 0 1 1 1 2  

-ccm n Na OH 

Hier mufi etw-as fur die Theorie der acidinietrischen 
und alkalinietrischeii Titrationen sehr wichtiges ein- 
geschaltet werden. Die ,4 c i d i t a t einer Losung wird 
durch mehrere GroBen definiert, d i e  bis in die Jetztzeit 
hjnein vielfach iiicht scharf genug auseinaidergehalten 
worden sind. Mlan unterscheidet zmischen der scigenann- 
ten a k t u e l l e n  A c i d i t a t ,  diese ist identisch mit 
[H'] bzw. pH, und der sogenannten 'I' i t r i e r a c i d i d a t , 
diese ist ein MaB fur das Laugenbindungsvermogen der 
betreffenden Losung. ZuIn besseren Verstaiidiiis wollen 
wir hier eininal den Fall betrachten, dai3 wir Sauren 
yerschiedener Starlie niit Na t~~~u lauge  titrieren und die 
T itration graphisch darstellen, indem wir in eineni 
Koordinatensysteni auf der  Abszisse die verbrauchten 
Kubikzentiineter Natronlauge, auf der Ordinate die je- 
weils herrschenden pH - Werte auftragen. Danri er- 
halten wir bei den drei Saureii, Snlzsaure, Essigsaure, 
Phenol, das beistehende Kurvenbild O ) .  Die Aus\.t ertung 
dieser Kurven ist fur acidimetrisclie Titrationen von 
groijer Bedeutung. Zun2ichst k h r t  ein Blick auf die 
Kurven die Notwendigkeit, den Endpunkt der Titration 
nicht niit der ,,neutralen Realition" zu identifizieren, 
sondern scharf zu uiiter-cheiden zwischen N e u t r a 1 - 
und ..A q u i v a 1 e n z p 11 n 1; t*'. Der Seutralpuiikt ist 
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1,2-3,8 
3,l-4,4 
4.2-6,3 
6,8-8,0 

8,2-10,O 
9,3-10,5 

8,O--9.6 

charakteri'siert durch die neutrale Reaktion, in  ihm ist 
PH = POH = 7. D'er Aquivakenzpunkt ist idtentisch rnit 
dem Titrations-Endpunkt, er ist dann erreicht, wenngenau 
aquivalente Mengen Lauge und Sauce zusammengebracht 
worden sind, im Kurvenbi1,d liegt dieser bqurival.mzpunkt 
in der Mitte des senkrechten Kurventeils der betreffenden 
Titrationskurve. pH des Aquivalenzpunktes ist nun 
offtenbar bestimmt durch die Hydrolyse des bei der 
Titration gebildeten Salz.es. Nur im Falle der Titratio,n 
starker Bas'en mit starken Saur'en fallen Nleutral- und 
Aquival'enzpunkt zusammen. Die wichtige Frage ist nun: 
wie erkennt man den Aquivallenzpunkt, auf den es uns 
zur Ermittlung der Titrieraciditat allein ankommt, oder 
wie mui3 der ,,Indicator" in jedem speziellen Falle be- 
schaffen sein? 

Was ist und wie zeigt nun ein F a r b s  t o f f  i n  d i c a - 
t o r 'einen besbimmten pH-Gehalt einer Losung an? Nach 
unseren heutigen Anschauungen sind die Farbin'dicatoren 
am zweckmafiigsten zu definieren als schwach,e Sauren 
oder Basen, d,eren ionogrene Form eine andere Farbe und 
Konstitution besitzt als die Pseudo- oder normale Form. 
Unter dieser Defiinition sind am besten dime Anschauungen 
von 0 s t w a 1 d , wonach di'e Ionen andmers gefarbt sind als 
ih.r,e undissoziierten Molekule, und von H a n t z s c h , wel- 
cher zeigt, dafi der Farbumschlag an eine Konstitutions- 
anderung gekniipft ist, zu verseinigen :k**). Der Rahmen 
dieser kurzen Abhandlung erlaubt ,es naturlich nicht, ein- 
geh'end auf die umfangr'eiche Indimtortheorie einzugehlen, 
ich will hier nur das Allerwichtigste direkt zum Thema 
in Beziehung stehende anfiihren, und zwar unter Zu- 
grundelegung lo) der 0 s t w a 1 d schen Auffassung, da 
diese formell wesentlich anschaulicher ist. Der Einfach- 
heit halber *") wollen wir als Indicator einen einfarbigen, 
und zwar eine schwache Saure vom Typus HI j-), anneh- 
men. Aus seinem Dissoziationsgleichgewicht HI f H. + 1', 
wo HI die saure und I' die alkalische Form darstellt (man 
d'enke dabei als B'eispiel an die schwache Saure Phenol- 
phthalein, deren Anion I' intensiv rot gefarbt ist), folgt 
nach dem Masselnwirkungsgesetz: 

TI'] - !HI 
[HI] - [H'] 

1st KHI=  IH'I, dann ist auch 11'1 1 [HI], d. h. der 
Indicator ist zur Halfte in seine alkalisch'e Form iiber- 
gegangen. 1st [H'l > KHI, dann ist nach obiger Gleichung 
der Indicator hauptsachlich in  seiner sauren Form 
HI vorhanden, ist [H'] < KHl,  dann herrscht die alka- 
lische Form I'vor. D a s  V e r h a l t n i s  d e r  b e i d e n  
F o r m e n  i s t  n a c h  o b i g e r  G l e i c h u n g  e i n e  
F u n k t i on  d e r Was  s e r s t o f f i o n e  n k o.n ze.n t r a t i on, 
b'ei jeder [HI ist ein bestimmt'er Anteil in saurer 
eeben solcher in alkdischer Form v'orhandlen. Man kann 
aber nur gewisse Mengen der einen Form neben der 
anderen erkennen, d'eshalb ist der ,,Umschlag" des Indi- 
cators durch bestimmte Gehalte an [H'] bcegrenzt. Miissen 
z. B. 10% der alkalischten Form vorhanden sei'n, um 
nebaen der saunen sichtbar zu sein, dann ist: 

rot - gelb 
rot - orangegelb 
rot - gelb 
rot - gelb 

gelh - blau 
farblos - rot 
farblos - blau 

oder I37 = 10 KHI bzw. 

Unter dem U m s c h l a g s i n t e r v a l l  eines Indi- 
cators versteht man das Gebiet dges Wasserstoff exponen- 
ten zwischen den beiden Grenzwerten der Wahrnehm- 
barkeit des Umschlags in pH- Einheiten, bei den meisten 

***) Die ve?.einfauhmde Amahme, dai3 chtemische Uunlage- 
rung und Salzbildung der Indicatoren sich praktisch vollig 
decken, stbmmt dbedings maaahm~al nlicht (9. T h i e 1 17). 

j-) HI bedeutet selbstverstandlich nicht Jodwasserstoff. 

Indicatoren umfai3t diesels Interval1 etwa 2 pH-Einheiten. 
Bei den sogenannten n e u t r a l -  oder g l e i c h -  
e m p f i n d 1 i c h e n Indicatoren liegt das Umschlags- 
gebiet in der Nahe von pH = 7 (Beispiel Neutralrot); die 
a 1 k a 1 i e m  p f i n d  l i  c hle n Indicatonen schlagen bei 
saurer Reaktion, also pH < 7, um (Beispiel D i m e t h y 1 - 
g e 1 b), wahrend bei den s a u r e e m p  f i n  d l  i c h e n  
IndicatoPen der Umschlag erst im alkalischten Gebiet, 
also bei prI > 7 ,  erfolgt (Beispiel Phenolphthalein). Um- 
schlag intervalle einiger bekannter Indicatoren, s. nach- 
stehende Tabelle. 

_ _  ~ _ _ _ ~ . -  

Umschlagsintervall Umschlag 
aauer alkalisch 

Indicator 

Thymolsulfonphthalein 
Metbylorange . . . . . 
Methylrot . . . . . . . 
Neutralrot . . . . . . . 
Thymolblau . . . . . . 
Phenolphthalein . . . . 
Thymolphthalein. . . . 
Tropaolin 0 . . . . . . 

Es sol1 hier nur kurz damuf hingewiesea werden, 
dafi die Lage des Umschhgsintervalls zwar im wesent- 
lichen durch pH bestimmt, aber noch abhangig von ge- 
wissen weiteren Faktoren ist. Wenn man von subjek- 
tiveii Einflussien absieht, so hangt die Lage des Um- 
schlagsintervalls noch a b  von der Schichtdicke der 
Losung, der Temperatur (von dieser deshalb, weil rnit 
ihr das Ionenprodukt des Wassers stark veranderlich ist), 
van der Indicatorkonzeatration und der Konzentration 
anwesender N'eutralsalze. Wichtig ist besonders der Ein- 
flufi der letzteren, der im sogenannten N e u t r a 1 s a 1 z - 
f e h 1 e r 11) der Indicatoren zum Ausdruck kommt. 
Dieser 1aDt sich definieren als die Veranderung des Farb- 
tons, den die Gegenwart eines Natursalzes bei gleichem 
p,-Wert hervorruft. Die Farbe der sauren Indicatoren 
wird durch Neutralsalze nach der alkalischen, die der 
alkalischen Indicatoren nach der sauren Seite hin ver- 
srhoben. Die Qeutung d'ieses intecessanten Eff ekts kann 
ich hier nur streifen, sime ist moglich auf Grund der neueren 
Bnschauungen iiber die Dissoziation starker Elektrolyte, wie 
sie in der sogenannten I o n e n a k t i v i t a t s t h e o r i e  
zusammengefafit sind. Diese Theorie l2) nimmt bekannt- 
lich an, dafi die starken Elektrolyte stets vollstandig, also 
zu lOOyo dissoziiert sind, und dai3 der mit dier Ver- 
diinnung veranderliche Dissoziationsgrad nur ein schein- 
barer ist, weil die in ionenreichen Losungen zwiscben 
den Ionen inerkblar wirkenden elektrostatischen Krafte 
einen Teil der Ionlen als undissoziierte Molekiile vor- 
tawschen. In den Formeln des Massenwirkungsgesetzes 
usw. mui3 an Stelle der Konzentration der Ionen ihre so- 
genannte A k t i v i t a t a eingesetzt werden, welche zu 
der Ionenkonzentration c in der Beziehung steht: 
a = c f a ,  wo f a  den lsogenannten A k t i v i t a t s -  
k o e f f i z i e n  t e n beldeutet. Dieser erweist sich nun 
unter anderm abhangig von der T o t a 1 k o n z e n t r a - 
t i o n der Losung, und nur wenn diese aufierst gering ist, 
konnen ,,Konzientmtion" und ,,Aktivitat" einander gleich- 
gesetzt wlerdlen, andernfalls mui3 man an Stelle der Kon- 
zentmtion die Aktivitat einsetzen. So mui3 man 13) streng- 
genommen z. B. an  Stelle dcer oben bei den Puffer- 
gemischen entwickelten Formel 

Cstiure [H']=K- 
CSalz 

in starker neutralsalzhaltigen Losungen schreiben : 
K CStiure - -- K CSaure a 

= Aktivitgt der Saureanionen f a.Csaiz 
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Setzt man nun 
K - = K' 
fa  

so wird: 

K' biezeichnet man als die r .e d u z i e r t e D i s s o - 
z i a t i o n s k o n s t a n t e ,  es ist K'>K, weil f a < l ,  
und auf diese W.eise lafit sich die Neutralsalzwirkung so 
erklaren, als ob die Dissoziationskonstante der schwachen 
Saure, also z. B. einer Indieatorsaune, durch das Neutral- 
salz vergroi3ert worden war,e. 

Obrigens sei hi'er erwahnt, d&, von einzelnen Indi- 
catoren abgesehen, der N,eutralsalzfehler bis zu Konzen- 
trationen von 0,l n hinauf nur relativ kleine Abwei- 
chungen bedingt 14). 

Der sogenannte S a u r e f e h 1 e r 15) eines Indi- 
cators besteht darin, dai3 durch Zusatz eines Indicators, 
der selbst eine Saure oder Base ist, dime Wasserstoffionen- 
konzentration einer Losung gean'd'ert wird, falls diese 
nicht geniigend gepuffert ist. 

SchlieDlich s.ei noch erwahnt, dafi biei der Anwen- 
dung von Indicatoren natiirlich auch dann F'ehler ent- 
stehen konnen, wenn in 'der zu untersuchenden Losung 
Stoffe vorhanden sind, welche mit dem Indicator Verbin- 
dungen eingehen konnen ' e ) ,  durch welchle d'essen Disso- 
ziationszustand verandert wird; hierher gehoren vor 
allem Eiweifistoffe. 

Nach dler eben entwickelten Thleorie des Farb- 
umschlages der Indioatoren ist nun ihre Anwendung in 
der acidimetrischen und alkalimetrisch,en Titration leicht 
und schnell verstandlich. Sehen wir uns noch einmal 
die Titmtionskurven einer starken, schwachen und sehr 
schwachen SBure mit Natronlauge an. An Hand dieser 
Kurven kann mtan sofort dmen fur die betreffende Titra- 
tion bestgeeignet,en Indicator au,swahl.en. Stehren uns bei- 
spielsweise als Indicator,en Methylorange (Umschlags- 
geb3et pIr = 3,l-4,4), p-Nitroph'enol (5-7), Phenol- 
phthalein (8,Z-10,O) und Tropaolin 0 (11-13) zur Ver- 
fiigung, so sehie,n wir 'sofort, daD wir im Falle der Titra- 
tion von starker Saure mit starker Base, wo beim Aqui- 
valenzpunkt durch wenige Tropfen Natronlauge pH von 3 
auf 11 emporgeschnellt wird, mit Ausnahme von Tropao- 
lin 0 alle angefiihrten Indicatoren verwendet werden 
konnen, denn der steile Kurventeil durchlauft die Um- 
schlagsgebiete aller dieser Indicatoren. E i n Tropfen 
Lauge verandert prr bereits von 5 auf 9, man kann also 
hier jeden Indicator verwenden, dessen Umschlagsgebiet 
zwischen 5 und 9 lilegt, auch die zwisch,en 3 und 5, wie 
Methylorange, geben noch geniigende Genauigk,eit. - Im 
zweiten Falle - schwache Saure gegen starke Lauge - 
liegt dter Sprung im dquivalenzpunkt zwischen 7 und 10, 
hi,er kommt also nur Phenolphthalein in Frage, dessen 
Umschlagsintervall gerade mit dem steilen Kurventeil zu- 
sammlenfallt. - Im dritten Fane - sehr schwache 
Saure - kommt man iiberhaupt nur dadurch zum Ziele, 
dai3 man slick eine Vergleichslosung des beim Titmtions- 
endpunkt gebildeten Salzes drer entsprechenden Konzen- 
tration herstellt, sie mit dem hier allein geeigneten 
Tropaolin 0 versetzt und die zu unt8ersuchend.e Losung, 
welcher man die gleiche Menge des Indicators zugoesetzt 
hat, bis zur Farbengleichheit mit der V.ergleichslosung 
titri'ert. 

Die ange~tellt~en Betrachtungen gelten natiirlich 
ganz analog fur Titrationen von B a s e n .  Titriert man 
z. B. Ammoniak mit Salzsaure in n-Losung, so liegt der 
Aquivalenzpunkt ,etwa bei pH=4,5. Man wird also 
einen alkaliempfindlich'en Indicator, z. B. Methylrot, an- 

zuwenden haben, in dessen Umschlagsgebiet der pH -Wert 
de,s Aquivalenzpunktes fallt. 

Der Vollstaodigkeit halber sei schliseijlich noch er- 
wah'nt, wie man die sogenannte N e u t r a 1 kla p a z i t a t 
einer Losung, d. h. d ie  Anzahl von Saursen- oder Balsen- 
aquivalenten, die zur Erreichung des Neutralpunktes einer 
Losung, wo also pH = pOH = 7, notwendig sind, ermittelt. 
Man versetzt zu dieser Bestimmung eine Pufferlasung von 
pE I 7 mit einem Indicator, dessen Umschlagsgebiet 
moglichst nahe bei PH = 7 liegt, z. B. Neutralrot oder 
Azolithmin, und titriert dann die zu untersuchende Losung 
so weit, bis sie denselben Farbton hat wie die Vergleichs- 
losung. Diese Bestimmung b'esitzt iibrigens keinerlei 
praktische Bedeutung. Ds r  Begriff der ,,N,eutralitat'' hat 
iiberhaupt zu vi'elen Unklarheiten Anlafi gegeben. 
M i c h a 'e 1 i s beschreibt das an einem drastischen Bei- 
spiel. Er sagt: Wenn man fragt, wie w,e'it man eine Saure- 
losung zu titrieren hat, dann erhalt man meist die Ant- 
wort: bia zur Erneichung d'er neutralen Reaktion, Indi- 
cator dafiir beispielsweisme Phenolphthalein. Titriert man 
nun z. B. Essigsaupe miit Natronlaage, so reagiert erstens 
einmal das entstehende Natriumacetat nicht neutral, son- 
dern infolge der Hydrolyse 'etwas alkalisch. Zw'eitens 
schlagt 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 Erklarung praktisch recht behalten wiirde. 
Er wiirde aber dann nicht erklaren konnen, warum man 
nicht ebensogut mit Methylorange titrieren darf. In Wirk- 
lichkeit lie@ der Titrationsendpunkt nicht bei der neu- 
tralen Reaktion, sondern bei dem p,-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. 
'r h i e 1 17)], ebenso der Ausdruck ,,Neutralisations- 
analyse" und ,,Neutralisieren", vielleicht empfiehlt sich 
dafiir die Bezeichnung ,,Sattigungsanalyse" bzw. ,,Ab- 
sat tigen". 

Nach d,er jetzt gegebe'nen Darstellung iiber Tbeorie 
und Wirkangsweise der Indicatoren ist ihre Anwendung 
zur E r m i t t l u n g  d e r  e r w a h n t e n  a k t u e l l ' e n  
A c i d  i t a t e i n e r L 8 s u n g  , d. h. ihres Wasserstoff- 
exponenten mit wenigen Worten zu bseschreiben, obwohl 
die Verwendung der Indicatoren h,ier eine ganz andere ist 
als bei dmer Bestimmung der Titrationsaciditat, also bei 
den acidimletrischen und alkalim1etrisch~e.n Verfahren, bei 
denen man durch eine Bmase, ako  OH'-Ionen, die H'-Ionen 
wegfBngt oder umgekehrt und mit Hilfe der Indicatoren 
den Punkt festlegt, wo die Zunahme oder Abnahme von 
pH fur einen gegebenen Basen- oder Saurenzusatz am 
grofiten ist. 

D a s  P r i n z i p  d , e r  ~ H - B e ' s t i m m u n g  m i t  
I n d i c a t o r e n ::) ist recht einfach. Man fiigt bei diesen 
colorimetrischen Messungen der zu untersuchenden 
Losung einfach den Indicator zu und beurteilt pH aus 
dem auftretenden Farbton. Dies kann nun zunachst nacli 
zw,ei Methoden geschehen: Di,e erste, von S o r e n  s e n 
ausgearbeitete, beruht darauf, dai3 man eine solche 
Pufferlosung ausprobilert, die ,d.em Indicator den gleichen 
Farbton erteilt wise die unbekannte V~ersuchslosung. Die 
dazu notwendrige Pufierlosu.ng wird laus bestimmten gut 
reproduzierbaren Stammlosungen hergestellt und ihr pH- 
Wert potentiometrisch festgelegt. Zusammenstellungen 

*) Ober feincolorimetrische Messungen 6 .  v. H a l  b a n  u. 
E b e  r t , Z. phys. Ch. 112, 368 [1924], R i c h a r d , Chem. Zentr. 
1925, I1 959. 
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uber solche Stanimlosungen niit geiiau definiertem pII- 
Wert sind in der LiteraturIO) zu finden, als Beispiele 
dienen (nach steigendem p,-Wert geordnet) : Biphthalat- 
Salzsaure, Salzsaure - Glykokoll; Kaliurnbiphthalat- 
Natronlauge, Essigsaure-Natriuinacetat ; primares Iialiuni- 
phosphat, sekundiires Natriumphosphat; Borsaure- 
Borax, Glykokoll-Natronlauge u. a. 

Die zweite Methode, zueist von B j e r r u in erdacht, 
spater van G i 11 e s p i e ,O) weiter verarbeitet und 
schliefilich van M i c h a e 1 i s zl) durch Benutzung nur 
einfarbiger Indicatoren sehr verbessert, vermeidet uber- 
haupt die Anwendang von Puffern. Sie beruht auf der 
coloriinetrischen Feststellung des Farbgrades, indeni 
man ausprobiert, welche relativen Indicatormengen man 
braucht, um einer Laugenlosung und der unb'eliannten 
Losung die gleichie Farbtiefe zu erteilen. Das Verhiiltni.; 
beider Indicatormengen heiDt der Farbgrad F, der stets 
< 1 ist, aus ihm la6t sich [H'] berechnen nach: 

1 - F  [H']= K-- ~. 
I;' 

Erwahnt sei schliefilich noch, dai3 man auch in ge- 
farbten oder getrubten Flussigkeiten unter bestininiten 
Umstanden colorimetrisch die Wasserstoffionenkonzen- 
tratim ohne Pufferlosungen bestimmen kann, wenn man 
in einer besonderen Anordnung, den K o m p a r a t o r 
11 a c h W a 1 p o 1 e 2 2 )  [siehe auch das Doppelkeil- 
coloriineter die 
Eigenfarbe der betreff enden Losung optisch unschiidlich 
niacht 24). 

Die colorimetrischen Methoden zur Bestinimung der 
Wasserstofiionenkonzentration sind indirekt auch von der 
potentionietrischeii Methcde abhiingig; denn bei der 
S o r e n s e n - Methode mit Puffern mu13 man die Puffei 
mittels Konzentrationsketten sichern, bei der M i c h a e - 
1 i s - Methode ohne Puffer bestimmt man die Dissozia- 
tionslionstanten der Indicatoren am besten auch potentio- 
iiietrisch. 

Die d i r e  k t e p o t  e n t i o in e t r i  s c h e B e s t i in - 
111 u n g der Wasserstoffionenkonzeiitration ,j) beruht auf 
folgenden Grundlagen: Taucht man eine Wasserstoff- 
elektrode, d. h. z. B. ein init Wasserstoff beladenes plati- 
niertes Platinblech, in eine wasserige Losung, also in 
eine Losung von H'-Ionen, ein, so ist das an ihr sich ein- 
stellende Potential H/H', falls der Wasserstoff dauernd 
unter Atmospharendruck an die Elektrode geleitet wird, 
bei Zimmertemperatur iiach N e r n s t gegeben durch 

Koiilbiniert man zwei vollig gleich beeohaff ene Wasser- 
stoffelektroden, von denen die eine in eine Losung der 
Wasserstoffionenkonzentration [H'],, die andere in eine 
solchc von [H'], taucht, in einer sogenannten Konzentra- 
tionsliette, so ist die elelrtroinotorische Kraft dieser Kette 
bestimmt durch: 

nach B j e r r u ni - A r r h e n i u s ! ) I  

t = 0,058 log [H'J 

E = i, - IH'I, 
w . 1 2  

L ,  = 0,058 log 

Hier sei iihrigens eingeschaltet, da13 man ini Sinne 
der srhon erwiihnten lonenaktivitiitstheorie init der 
Wasserstoffelektrcde nicht die Wasserstoflionenkonzen- 
tration [H'], sondern die Wasserstoffionenaktivitat, und 
zwar die des wasserfreien Ions AH. mifit * 6 ) .  Die Aktivitiit 
aH. des wirklichen hydratisierten Ions liann man aus 
berechnen, wenn man noch die Aktivitat des Wassers ein- 
fiihrt. Das sol1 hier nicht naher ausgefiihrt, sondern niir 
erwiihnt werden, daB sich schliefllioh die Konzentratioii 
des Wasserstoffions [H'] aus der Reziehung errechnen 
1513t: 

3 ~~ 

log [H'l = log "H' + K1/ CIon, 

wo CIo,, die Gesamtionenkonzentration der Losung ist. 
1st in der obigen Formel fur E [H'], bekannt, so 

liarin man durch Bestininiung von E [H'], ermitteln, dies 
ist also das Prinzip der potentiometrischen [H'] Bestim- 
inung. Setzt man [H'], = 1, so stellt das Potential der 
sogenannten Normalwasserstoffelektrode dar, d. h. einer 
Wasserstoff elektrode mit einem Wasserstoffdruck von 
1 dtm. gegen eine Losung von normaler Wasserstoff- 
ionenkonzentration, das Potential dieser Normalwasser- 
stoffelelitrode ist willkurlich = 0 gesetzt worden. Danii 
vereinfacht sich die Formel zu 

1 
B = tz = 0,058 log - - w.1, 

N O  also [H'], die zu messende unbekannte Wasserstoif- 
ionenkonzentration bedeutet. In der Praxis arbeitet man 
HUY ZweckInaDigkeitsgrinden meist nicht mit zwei 
Wasserstoffelektroden, sondern ersetzt die eine von ihnen 
clurch eine Calomelnormalelektrode, deren Potential- 
difierenz q, gegen die Norinalwasserstoffelektrode ja be- 
lialint ist. Dann ist die geniessene &,, der Kette gegebeii 
durch E-fh und es gilt: 

i -Ah 1 
= log 

0;058 c H'L ~ - - t l i  = 0,058 log ~ 

[H'I, 
bzw. 

Ua  nun 
1 log ~- ~ = - log (H ] - p I -  n ,  W'h 

so wird audi: 
L-- th  

0,058 = pi' 

Man findet also den gesuchten pII-Wert, indem man ein- 
fach den bei Zimmertemperatur gemessenen Wert der 
Kette Wasserstoff elektrode - unbekannte Losung - 
Calorrielnornialelektrode durch 0,058 dividiert. 

Was die M e t h o d i k  d e r  p o t e n t i o m e -  
t r i s c h e n p H  - M e s s LI n g z 7 )  anbetrifft-, so ist es 
naturlich im Rahmen dieser allgemein orientierenden 
hbliandluix vollig unmoglich, auf Einzelheiten iialier 
einzugehen. Die elektroniotorische Kraft der Konzen- 
trationskette miDt man nach dem bekannten P o g g e r1 - 
d o r f f schen Kompensationsverfahren. Die Ausfuhrungs- 
fornien der Wasserstoffelektroden sind auflerordentlich 
mannigfach, yon den einfachsten, leicht und schnell selbst- 
herstellbaren, bis zu kompliziert aufgebauten Schuttel- 
elektroden. Such die Calomelnormalelektraden werden 
in zahlreiclhen Variationen angewendet. Die Verbindung 
zwischen Wasserstoffelektrode und Normalelektrode ge- 
schielht durch elektrolytische Stromschlussel, die oft 
gleich an die Calomelelektrode angeblasen sind, und 
welohe man zwecks Vermleidung van Fliissigkeits- 
potentialdifferenzen zunachst in ein mit gesattigter 
KC1-Losung gefulltes ZwischengefiiB tauchen lassen liann. 
h l s  Nullinstrument dient ein empfindliches Galvanometer 
oder - billiger - ein Capillarelektrometer. Man kann 
auch mit Hilfe eines Vorschaltwiderstandes die an  der 
Brucke angelegte Spannung dauernd auf einen ganz be- 
stimmten, mit Hilfe eines Prazisions-Voltmeter kontrol- 
lierten, Wert dauernd einregulieren und die Mefibrucken- 
eiiiteilung direkt in Millivolt oder auch pH- Werten 
eichen zE). 

Es sei hier nod1 erwahnt, dafi das Xrbeiten mit der 
Wasserstofielelitrode niit einigen Nachteilen behaftet ist. 
dbgesehen davon, daB die Messungen mit der Wasser- 
stoffelektrode einiges Einarbeiten und Einhalten einer 
Reihe yon Vorsichtsmai3regeln verlangen, ist diese Elek- 
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trcde bei Gegenwart ran Oxydationsmitteln nicht ver- 
wendbar, weil 1.etztere an dem mit Wasserstoff belad.enen 
Platinsohwarz reduziert werden, woduroh sich sowohl der 
Zustand der Elektrode wi'e auch der der Losung andert. 
Bei G egenwart von K ohlensaure miissen besondere Vor- 
sichtsniafhegeln engriffen werden, weil die Moglichkeit 
vorliegt, d4ai!, der Wasserstofi nach un,d nach einen Teil 
der Kohlensaure austreibt '"), was zwei Fehlerquellen 
bedingt: einmd wird der Partialdruck des Wasserstoffs 
erniedrigt, anderseits wird die Losung durch den Verlust 
ron Kohlensaure alkalischer. 

Man hat deshalb verschi'edene andere Elektroden 
als Ers'atz fur die Wasserstoffelektrode vorgeschlagen, 
auf die hier nur kurz hingewies'en werden soll. Am be- 
liannt'esten ist die vielgenannte C h i n h y d r o n e 1 e k - 
t r o d e die experimentell sehr einfauh dadurch ver- 
wirklicht wird, daB man einen blanke'n Platindraht in 
die mit Chinhydron rersetzte Untersuchungslosung ein- 
tauchen 1aDt. Chinhydron ist eine aquimolekulare Ver- 
bindung von Chinon und Hydrochinon. In  wasseriger 
Losung best'eht folgendes Gleichgewicht : 

uiid das Potential ist bsestimmt durch: 
C,H,O, -/- 2 H. - 2 F C,H,O,H, 

[ C H O I  
R = ; &  o + 0,058 log [H'j f 0,058 log ~ (18") lGH.iO,H?I 

Da im Chinhydron das Verhaltnis [Hydrochinon] : 
[C.hinon] 1, so folgt: 

das heii3t: Das Potential der ChinhydroneIektrode ist in 
derselben Weise wie das der Wasserstoff.elektrode voni 
log der Wasserstoffionenkonzentration abhiingig. Dies 
gibt iibrigelis noch keine Esistenzbterechtigung fiir die 
liaufig zu lesende, wenn auch formal berechtigte Theorie, 
\\-elc,he die Chinhydronelektrode als Wasserstoffelelrtrode 
von  dem rnininialen Wasserstoffdruck von etwa 
-\tm. auffassen will, denn irgendeine physilialische 
Bedeutung kann man derartigen Drucken nicht bei- 
iiiessen 31) ,  wenn nian sich iiberlegt, daB bei Xtni. 
iiur noch ein Wasserstoffnioleltul in etwa 100 1 vorhanden 
sein muate (wiihrend beim Druck von 1 Atm. in 2'1' 1 
6 X1O2:' Moleliiile vorhanden sind). Der Hauptiiachteil 
tler sonst sidi durch Eirifaclih'eit und sclinelle Potential- 
einstellung ausz'eichnenden Chinhydronelektrode liegt in 
ilirer bleschrtinkten Verwendungsmoglichkeit in alka- 
lischeii Losu'ngen, was in der H'auptsache darauf zuriicli- 
zufiihren ist, daD Hydrochinon in alkalischer Losung leicht 
osydab'el ist, die El'ektrode ist deshalb nur in Losungea 
bis zu einem pH-Wert von etwa 8 zu verwenden. In 
diesem Bereich funktioniert sie ab'er auch gut und erfreut 
.skh daher einer dauernd steigenden Anwendung. Zur 
Vereinfachung der Messungen hat man Taucheleli- 
tmden 3 2 ) ,  z. B. zur Bodenuntersuchung, konstruiert, 
in welchen in einer Tonzelle sich eine Vergleichs- 
C,hinhydroiinornialeIektrode befindet. XuBerhalb der Ton- 
zelle, aber starr mit ihr verbunden, befindet sioh die 
zweite Platinelektrode. Zur Messung taucht nian die 
game Kombination - nachdeni man die Tonzelle vorhei 
init KC1-Losung getranlrt hat - einfach in d'ie mit Chin- 
hydron versetzte Untersuchungslosung. Eine ganze Reihe 
von gebrauchsfertig montierten Apparaturen ist im 
Handel zu haben :33). 

Mit einer S a u 'e r s t o f f - oder einfacher auch einer 
L u f t e 1 e k t r o d e 3,1) - d. h. beispielsweise eineni 
iiiit Sauerstoff b.ela.denen Platinblech - lafit sich in 
analoger Weise wie bei der Wasserstoffelektrode die 
Otl.-Ionenhonzeiitration und aus dlieser mit Hilfe des 
Ionenprodulits des Wassers die Wasserstoffionenkonzen- 

c = PO + 0,058 log [H'], 

- -_ -._ - 
.. 

Iration bestimmen, doch ist fur absolute Messungen die 
Sanerstoffelektrode nicht geeignet, weil der elektro- 
motorisch wirksame Vorgang 0, + 2 H,O 4BH + 4F 
bekanntlich nicht reversibel verlauft und daher die 
Elektrod'e nicht vollig konzentrat'ionsrichtig anspricht. 

Indirelit lrann man elektrometrisch auch poH und 
damit auch p~ bestimnien mit Hilf'e von M e t a 11 o x y d - 
e 1 e k t r o d e n 3 5 ) ,  z. B. mit der Quecksilber-Queck- 
silb'eroxydelektrode. Diese b,eruht darauf, daij sich 
beirn Oh'erschichten von Quecksilber mit gelbem Quecli- 
silberoxyd das Gleichgewicht 

Hg"+ 2 OH' Hg (OH), 
einstellt und das Potential des Quecksilbers von [Hg"], 
also nach dem Loslichlieitsprodukt des Hg(OH), auch von 
[OH'] abhangt. Auch hier lasse'n 'sioh je'doch keine oder 
i iur  in b'estimniten Fallen genaue ab,solute M'essungeii 
niacben. 

Die geschilderten Elektroden lassen sich j.ed0c.h in 
vielen Fallen verwenden, wo' man nicht Ab~solutwert~e der 
Wasserstoffionenkonzentration, sondern nur D i f f e r e n - 
z e n  derselben messen will, \vie z. B. bei der 
p o t e n t i o m e t r i s c h e n  S i i u r e -  u n d  B a s e n -  
i i t r a t i o n 36) .  Bei dies'er benutzt man das Potential 
einer in di,e Losung eingetauchten Elektrode als Indica- 
tor, und da, wie wir bei der Besprechung der acidime- 
trischen Titrationskuwen gesehen hatten, die relative 
Anderung der Wasserstoffionenkonzentration irn dqui- 
val'enzpunlit am groBten ist, so wird auch in diesem Punkte 
di'e Pote~nbialanderung einer in die zu titrierendte Lomng 
eingetauohten Wasslerstoffelelitro8d'e ihren groDten Wert 
erreichen und dadurch den Enmdpunkt der Titration an- 
zeigen, ganz entsprechend einer Sauerstoff- c'd'er Metall- 
oxydelelitrode. 

Der Vollstlndigkeit halber sei noch erwiihnt, dai3noch 
cine ganze Reihle von Mmethoden zur Bestimmung von P , ~  
(bzw. der poH) besteh'en, die abler alle nur theoretisches 
Interesse beanspruchen, so  z. B. die Beeinflussung 
lratalytischer Z,ersetzungen \vie die des Diazoessigest,ers, 
des Nitrosotriacetonaniines, die Inversion des Rohr- 
zuckers, die Anderung der Oberflachenspannung von 
Losungen und andere "). 

Nun zum Schlui3 noch 'ein kurzfer, ledigl~ich aufzaahlen- 
der Hinweis auf die mannigfaohe Bedeutung d'er pH- 
M,essungen 3R) .  Wi,e wicbtig der p,-Uegriff fur die 
Tbeorie der acidimetrischen und alkal'iirietrischen Titra- 
tionen und der Indicatoren ist, war ausfiihrlich erlautert, 
und es war schon darauf hingewiesen worden, daij die 
Kenntnis von pH unter gewissen Voraussetzungen die Be- 
rechnung der D i s  s o  z i a t i  o n  s -  und H y d r o  1 y s e ri - 
k o n s t a n t e n erlaubt. DaB ferner in der analytischen 
Cheniie z. B. die L o s 1 i c h k .e i t von Wasser- 
stoffionen abspaltenden Stoffen von der herrschenden 
Wasserstoffionenkonzentration mitbestimmt wird, ist be- 
karmt, ebenso dai3 der Wasserstoffexponent 'einer Losung 
k i  der elelitrolytischen Abscheidung der Metal1.e an der 
Kathc'de insofern eine Rolle spi'elt, als ja das Abschei- 
dungspotential d,es Wasserstoffs von ihm abhangig ist. 

Wichti.g ist auch die Ken.ntnis von pfl b,ei der Beur- 
teilung von Wassern. Die meisten Wasser enthalten 
das Puffergemisch Kohlenslure/Bicarbonat, und durch die 
abeolute Menge dieser b.eimd.en Staff,e und die haerrschende 
SVas$erstoffionenkonzentration wenden eine IZeihe Eigeii- 
schaften d'es Wassers beeinflui3t. Der Wasserstoff- 
exponent der meisteri Trinkwasser liegt iibrigens zxi- 
schen 7 und 8. 

Wichtig Bist di'e pFl-Bestimmung liei der H o d e n - 
LI ii t e r s II c h u n g , bei der Beurteilung voii W e i n , 
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B i e r ,  F r u c h t s a f t e n ,  biei d e r  B a c k f a h i g -  
k e i t d e s  M e h l e s ,  beisder M i l c h u n t e r s u c h u n g  
usw. Die Wirkung d,er V d t a m i n e nimmt in alkalischer 
Losung mlehr ab als in  slaurer. Bei alllen b i o c h e - 
m i s c h e n  und ba k t e r i o 1 o g i  is c h e n Prozess'en 
ist pH von grofier Bed,eutung. E n z y m e und B a k t 'e r i e n 
erreichen ihre Hochstwirkung bei einler ganz b'estimmten 
Wasserstoffionenkonzentration. E i w e i 13 s t o f f ,e wer- 
d,en bei 'einem bestimmten pH-Wert, dem sogenannten 
i s o e 1 ,e k t r i s c h ,e n Punkt, vollig ausgeflockt oder 
kehren in diesem Punkt das Zeichen ihrer Ladung um. 
Di'e Waeserstoffimenkonsentnation von U r i n , D a r m - 
s a f t ,  M a g e n i n h a l t ,  B l u t  schwankt unter nor- 
malen Umstanden nur zwis'ch,en sehr iengen Grenzen, bei 
Blut z. B. betragt pH ,etwa 7,4. 

Die vorstehenden Ausfuhrungen soll'en, wie erwahnt: 
nur d'er allgemehen Orienti'erung dienen, fur Spezial- 
studien mui3 auf die vorhandenen Monographien 3!') hin- 
gewksen werden. 
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