
Zeitschrift fur angewandte Chemic 
41. Jahrgang, S. 1013-lo56 I Inhaltsverreichnie: Siehe Anseigenteil8.18 I 15. September 1928, Nr. 37 

Die Entwicklung der Vorstellungen fiber die Natur der Elektrolyte'A 
Von Geh. Rat Prof. Dr. F. FOEBSTER. 
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in Dresden. 

(Eingeg. 9. Juni leZe.) 

Am 2. Oktober vorigen Jahres ist S v a n t e A r r h e - 
n i u s verschieden. Sein Name wird in der Naturwissen- 
schaft fortleben als der eines ihrer klihnsten bahn- 
brechenden Forscher. Ihm verdanken Chemie und 
Physik die Voretellung, daI3 die Natur der Elektrolyte 
durch das Bestehen freier Ionen in ihnen bedingt ist, -d. h. 
von stiichiometrischen Vereinigungen von Atomen oder 
Atomgruppen mit Elektrizitatsmengen. Da aber nach der 
Erfahrung sowohl das elektrische Leitvermogen molarer 
Mengen von Elektrolyten a1s auch der von ihnen aus- 
yeubte, an ihrer Gefrierpunktserniedrigung zu messende 
osmotische Druck in Losungen erst iiiit deren wachsender 
Verdiinnuug den nach der Zahl der mtiglichen Ionen 
xu erwartenden Werten sich annahern, wurde A r r h e - 
11 i u s  zu der Annahme gefuhrt, daD die Elektrolyte in 
Lbsungen (wie auch in ihren Schmelzen) in ihre Ionen 
nur dissoziiert sind und diese rnit den unzerfallenen 
Elektrolytmolekeln im Dissoziatio~~sgleichgewiclite stehen, 

(1 z. B. 

Mit steigender Verdunnung der Ltisung werden solche 
Gleichgewichte in der Zerfallsrichtung verschoben. Nur 
wenn dadurch dieser Zerfall schlieSlich vollendet ist, 
kann das von einer molaren Menge ausgeiibte h i t -  
vermijgen nicht mehr wachsen; wenn es bei hoherer Kon- 
zentration unter dieseni Grenzwerte . \ \  den Betrag 11, 
hat, so ist dies dadurcli bedingt, dai3 im Losungs- 
volumen V von der molaren Menge nur der Bruchteil y 
in die Ionen gespalten ist. Unter der Voraussetzung, dab 
die Beweglichkeiten der Ionen von deren Konzentration 
unabhiingig sind, ergibt sich der Dissoziationsgrad 
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Ebenso riihirt es von u r ~ v o l l k o ~ ~ ~ ~ ~ i e ~ i e n i  Zerfall her, 
wenn fiir einen Elektrolyten, der n Ionen auf ein Formel- 
gewicht geben kann, statt der fur n selbstandige Teilchen 
zu erwartenden GefrierpuGktserniedrigung fi0 nur der 
Betrag 9 beobachtet wird. Fiir ergibt sich dann 
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Diwe beiden voneinander gaiiz unabhaugigen Wege 
gaben zunachst so bemerkenswert iibereinstinimende 
Werte fur deli I)issoziationsgr:id, dai3 dadurch A r r h e - 
11 i II s ' Theorie der elektrolgtischen Iksoziation eitie 
starke Stutze erhielt. 

Als der Begriinder dieser Theorie hat A r r h e n i u s 
\'or den Augen der Mitwelt gestanden. Aber der geniale, 
seinerzeit auflerordentlich kiihne Gedanke, daI3 iiberhaupt 
freie Ionen bestehen und an chemischem Qeschehen 
wesentlichen Anteil haben, bleibt qoch das Wertvollste, 
das ihm die Wissenschaft verdankt. 

Dieser Gedanke hat, seit ihn A r r h e n i u s  1885 
zuerst auf das Studium der Elektrolyte anwandte, dieses 
in hbchstem MaDe befruchtet und in der Folgezeit auch 

I )  Fiir die Lileralur wird auf die Aufstitze vou H. U l i c h  
urid E. J .  H i  r r ,  diese Zeitwhritt lm, S. 443 u. 467 verwiesen. 
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auf ganz anderem Gebiete Bestiltigung und Vertiefung 
gefunden. Die Atomforschung der letzten Jahrzehnte hat 
uns gelehrt, daD die Atome als aus einem Kern von win- 
zigster Raumerfullung bestehend zu denken sind, der 
der Trhger ihrer Masse und zugleich von positiven 
Ladungen ist, und daD diese Kerne von freien negativen 
Elektronen, den Elementaryuanten der Elektrizitiit, rnit 
ungeheurer Geschwindigkeit umkreist werden. Wenn 
die Masse der Atome in der Keihe der chemischen 
Elemente wachst, nimmt, vom Wasserstoff an, die posi- 
tive Kernladuug von Atoni zu Atom ininier uui eine Ein- 
heit zu, und im gleichen Mafie steigt die Zahl der die 
Kerne umfliegenden Elektronen. 

Deren Bahnen verlaufen, wie B o h r , S o m m e r - 
I: e I d u. A. vor alleni auf Cirund der Theorie der Spektren 
der Eleniente uns gelehrt haben, derart, dai3 die Elek- 
tronen, die im Atom eines Elements bestimmte Bahnen 
eiugesclilagen haben, diese beibehalten, wenn bei steigen- 
der Kernladung neue Elektronen mit neuen Bahnen 
hinzukommen. Diese neuen Bahnen verlaufen im all- 
genieinen zuniichst noch ahnlich denen der zuvor auf- 
genommenen Elektronen, bis von ihnen ein nach allen 
Seiten symmetrisches System von hochster Stabilittit er- 
reicht ist. In ihm bilden die aders ten  Punkte der nor- 
iiialen Bahnen der Elektronen gewissermafien eine ge- 
schlossene Hiille um das Atom. Kommen dann neue 
Elektronen hinzu, so miissen sie sich in ihren Bahnen 
weiter vom Kern entfernen, mit deren aders ten  Punkten 
eine neue Elektronenhulle uni den Kern und seine 
inneren Hullen schliefien usf. 

Die Atome mit ausgefiillter Hulle sind solche von 
hbchster chemischer Stabilitiit, wie diejenigen der zu frei- 
williger, chemischer Wechselwirkung nicht mehr be- 
fahigten Elemente der Heliumgruppe. Atome aber, deren 
a a e r e  Hiillen nioht voll ausgefullt sind, suchen ein 
hoheres MaD von Stabilitat zu erreichen. Dafur bestehen 
verschiedene Moglichkeiten. Sie konnen sich ihrer 
iiuaersten Elektronen entledigen, bis die von dieseu freie, 
nachst vorangehende stabile Hulle erreicht ist, oder sie 
nehmen Elektronen von a d e n  her in ihre tideref H a l e  
auf, bis diese zur nachstfolgenden stabilen Hiille auf- 
gefullt ist. Im ersteren Falle entstehen durch den Ober- 
schuil der Kernladung positiv geladene K a t i o n e n , 
deren positive Laduhgszahl, also ihre Wertigkeit, der Zahl 
der abgegebenen Elektronen entspricht; im zweiten Falle 
werden durch den ElektronenuberschuD negativ geladene 
A n i o n e n  von einer der Zahl der aufgenommenen 
Elektronen gleichen Wertigkeit erzeugt. Durch diese vou 
K o s s e l  wie von G.  N. L e w i s  entwickelten Vor- 
stellungen haben die Beziehungen zwischen Atomen und 
Ionen willkommene Kliirung erfahren. 

Die Maglichkeit zur Abgabe bzw. Aufnahnie je eines 
Elektrons tritt z. B. ein, wenn ein Natriumatom, also das 
in der Reihe der Elemente auf das Neon folgende Atom, 
a d  ein Fluoratom trifft, also auf das des den1 Neon vor- 
aufgehenden Elements. Daun kann jenes sein liber die 
Neonkonfiguration hinausgreifendes Elektron an dieses 
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zur Auff ulluny seiner 7 AuDenelektronen zur 8-Schale 
des Neons abgeben. 

Es ist nun eine weitere, durch die Untersuchung der 
Interferenzen der Rantgenstrahlen vermittelte wichtige 
Erkenntiiis, daD in den Kristallen des bei der eben be- 
schriebenen Wechselwirkung entstehenden Fluornatriunis 
die Ionen nebeneinander, die Schnittpunkte der Qitter- 
ebenen des Kristnlls abwecliselnd besetzend, bestehen 
bleiben, in den Kristallen also als freie, nur elektro- 
slatiscli oufeinander wirkeiide Ionen vorhanden sind. 
Darin besteht die Natur der Kristalle der einfachsten 
Elektrolyte, der h e t e r o p o 1 a r e n V e r b i n d u n g e n. 

Es bietet sich aber fur die Atonie noch ein anders- 
artiger Weg, zu Elektronenkodigurationen erhohter Sta- 
bilitat zu gelangen: Uni das kleine Kohlenstoffatom z. B. 
kreisen zwei Elektronen auf den engen Bahnen des 
Heliuniatonis und vier Elektronen auP vier weiter aus- 
greifenden syninietrischen Bahnen. Deren Abgabe wiirde 
aber zu so starker Anhhlufung uberschussiger Kernladung 
ruP engstem Kauiiie Puliren, dai3 ein vierwertiges Kohlen- 
stoffkation unmogiich ist. Die unter Feuererscheinung 
vor sich gehende Einwirkung von Fluor auf Kohlenstoff 
ist dann so zu denken, dai3 die AuDenelektronen des 
Kohlenstoffatoms, ohne den Kern zu verlassen, in die 
Elektronenbahnen von vier Fluoratomen derart ein- 
greifen, da8 sie aucli den Fluorkern umfliegen, wahrend 
gleichzeitig je ein Eiektron jedes Fluoratoms auch den 
Kohlenstoffkern unikreist. Dann laufen urn den Kohlen- 
stofPkern iii dessen AuDenschale insgesamt acht Elek- 
tronen und ebenfalls um jeden Fluorkern, fur beide ist 
das HZichstniaB der Stabilitat erreicht, das der Neon- 
konfiguration entspricht. Hier hat aber keines der 
Xtonie dio Selbstandigkeit als Ion erlangt, sondern diis 
ganze Gebilde aus 1C und 4 F  ist das i n  s i c h  g e -  
s c h 1 o s s e n e System der Molekel des ,gasformigeu 
Kohlenstolftetrafluorids, eine u n p o 1 a r e V e r b i n - 
d u n g .  

Wenn die AuDenelektronen durch Punkte angedeutet 
werden, kann das durch Abb. 1 gegeberie Schema den 
Gegensatz beider Arten von Verbindungen erlautern : 
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Diese aus der Alomtheorie sich ergebenden Ober- 
legungen bahnen das Verstandnis fur den in der Qe- 
scliiclite der cheinischen Theorien so vie1 umstrittenen 
Gegensatz zwischen den unpoiaren, unitarischen, nicht 
leitenden und den heteropolaren, dualistisch aufgebauten! 
elektriscli leitenden Verbindungen an. Sie lehren, daB 
die fur letztere geforderten freien Ionen sich besonders 
leicht aus solchen Atomen bilden konnen, die dazu eine 
kleine Zahl van Elektronen aufnehmen oder abgeben 
mussen, wie die der Halogene oder der Alkalimetalle. 
Je gr6Der f reilich bei wachsender AtomgroDe der riium- 
liche Abstand zwischen Kernladung und auDerster Elek- 
tronenhulle ist, urn so eher konnen auch haherwertige 

Kationen, wie Th-, existieren, walirend das Tantal- 
chlorid auch im Schmelzflusse nach W. B i 1 t z kein 
Elektrolyt mehr ist, der zur Abstohng von funf A d e n -  
elektronen erforderliche Kraftbedarf hier nicht mehr er- 
reichbar ist. Noch weniger konnen durch Aufnahme von 
niehr als zwei Elektronen hoherwertige Atomanionen, 
wenigstens in Losung, bestehen. 

Durch diese Vorstellungen uber die Natur des lonen- 
zustandes und die daraus gewonnenen Schlusse uber 
seine Bedingtheit und Begrenzung hat die Lehre von der 
Existenzmiiglichkeit freier Ionen immer starkeren Nutzen 
geiunden. 

Dagegen erhoben sich sclion sehr bald ernste 
Bedenken gegen die Theorie der elektrolytischen Disso- 
ziation. Fur das Gleichgewicht eines zu zwei Ionen etwa 
in Losung dissoziierenden Elektrolyten verlangt das 
M;issen\~irkungsgesetz, dem ein chemischer Disso- 
ziationsrorgang unterworfen sein niui3, daD bei ge- 
gebener l'emperatur 

, 

gelten mu& wobei c1 die Konzentration jedes Ions und 
c die der nicht zerfallenen Molekeln bedeutet und K eine 
Konstnnte, die Dissoziationskonstnnte ist. Da nach a der 
Dissoziationsgrad aus Leitfiihigkeitsmessungen zu Pinden 
ist, kann, wenn man dannch c und c1 ermittelt, Oleichung 
c die Form 

nnnehmen. Dies ist das von W. 0 s t w a 1 d abgeleitete 
Verdunnungsgesetz. 

Fur Elektrolyte, die nur schwach, in l-molarer 
Losung zu etwa 1 % oder weniger, dissoziiert erscheinen, 
wie schwache Sauren oder Basen, hat es sich in vielen 
Hunderten von Fallen bewahrt. Fur die gut leitenden 
elarken Sauren und fur fast alle Salze aber versagt es; 
alle Bemuhungen, seine allgemeine Gultigkeit auch fur 
diese Falle zu retten, miissen als miDlungen gelten. 

Eine andere Schwierigkeit liegt auf dem Qebiete der 
an Salzlasungen beobachteten Gefrierpunktserniedri- 
gungen. Betrage diese fiir eine wiiBrige Msung 
von c Grammformelgewichten eines zur Losung von 
n Ionen befahigten Salzes 8, und bezeichnet wieder 80 
ihren aus der molekularen Qefrierpunktserniedrigung 
des Wassers fur n . c Einzelteile zu erwartenden Betrag, 
so miiijte bei vollstiindigem Zerfall in die Ionen 6 = &, 
also 6/O0 = 1 sein. Daraus folgt, dal3 eine GrSi3e 
1 - f i / O o  = 1 -fo ein MaB fiir die in Wirklichkeit -VOI'-  

handene Abweichung der gedachten Losung von ihrem 
idealen Zerfallszustande sein muO. In der Kurven- 
zeichnung in Abb. 2 ist fur eine Reihe von Salzen ver- 
Fchiedener Typen die GroDe (l--to) in Abhangigkeit von 
yc.-,, aufgetragen. Man erkennt, in wie starkem MaDe 
die elektrische Ladung der Ionen ihr osmotisches Ver- 
halten beeinfluDt; diese Tatsache war A r r h e n i u s 
wohlbekannf seine Theorie blieb fur sie aber die Deu- 
lung scliuldig, ja, nach ihr niiiDten die Kurven fur Salze 
die mehr als zwei Ionen liefern, gegen die Abszissen- 
achse, nicht gegen die Ordinatenachse konvex ge- 
kriimmt sein. 

Sehr wichtige SchluBfolgerungen erlaubt die A r r - 
h e n i u s sche Theorie fiir die Laslichkeitsverminderung. 
welche schwer lgsliche Salze durch aegenwart eines ihrer 
lonen erleiden mussen. Sie ftihrt zum Gesetze des 
Laslichkeitsproduktes, das besagt, daD fiir ein schwer- 
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lbslichm Salz MX, das Produkt aus den gesamten in der 
Losung vorliandenen Konzentrationen seiner lonen : 

CAI. (C,X)” 1 = LMX” (e 
konstant sein muD. Wahrend dieses Gesetz sich fur die 
schwerst loslichen Sake, von AgCl, BaSO,, CaCI04, 
viele Hydroxyde und Sultide bewahrt hat, geben etwas 
leichter losliche Salze erhebliche Abweichungen, die 
wiederum ganz gesetzmiiUig von der GroDe der Ladun- 
gen der lonen abhangen, wie A. A. N o y e s  an zahl- 
reichen Fiillen nachgewiesen hat. 

Und schliei3lich erwies sich die anfangs so 
eindrucksvolle Ubereiiistimniung der aus der Leit- 
fahigkeit bzw. der Gefrierpunktserniedrigung er- 
mittelten Werte des Dissoziationsgrades bei verfeinerten 
Messungen nls der Wirklichkeit nicht voll entsprechend. 

Diese Sachlage stellte die Forschung vor die Frage, 
ob nicht die als starker dissoziiert erscheinenden Elek- 
trolyte, d i e  s t a r k e n  E l e k t r o l y t e ,  an denen alle 
diese Abweichungen sich zeigten, unter neuen Gesichts- 
punkten theoretisch zu behandeln seien. Die zuerst von 
J. v a n L a  a r , d a m  von W. S u t h e r 1 a n d und beson- 
ders von N. B j e r r u m und von G. N. L e w i s schon vor 
etwa ‘LO Jahren angestellten Oberlegungen Iuhrten da- 
hin, dai3, wenn ein weitgehender Zertnll von Elektro- 
lyten in lonen vorliegt, die e 1 e k t r o s t a t i s c h e I I  
E i n w i r k u n g e n  d e r  I o n e n ,  die als i n t e r -  
i o n i s c h e K r a f t e bezeichnet werden, nicht wirkungs- 
10s sein konnen, also nicht wie in der  A r r h e 11 i u s - 
when Theorie unberucksichtigt bleiben diirfen. Diese 
Einwirkungen mussen sich um so fuhlbarer machen, 
je melir durch erhohte Elektrolytkonzentration die 
Ionen eiiiander genahert siiid, und je hoher die 
elektrische Ladung, die Wertigkeit, des einzelnen Ions 
ist. Nur in auljerster Verdunnung werden diese Wir- 
kungen so gering sein, daD die lonen das volle Ma0 ihrer 
Seibstandigkeit erlangen. Sobald aber die interionischeii 
Krafto merklich werden, mussen sie die Ionen in deli 
Auswirkungen ihrer Selbstlndigkeit, in ihrcni osmoti- 
schen Verhalten und ihrer Leitfahigkeit beschriinken, 
also auf dieso Retatigungen der freien Ionen in der 
gleichen Richtung wirken, wie dns fur steigende Kon- 
zentration der lonen in der A r r h e n i u s schen Theorie 
angenommene Verschwinden von freien Ionen zu un- 
dissoziierten Molekeln. 

Deshalb glaubte ninii, von letzterer Vorstellurig 
uberhaupt absehen und sich mit der Annahme begnugeii 
zu durfen, daf3 in den starken Elektrolyten eine voll- 
stlndige Aufspaltung in ihre Ionen vorllge und nur die 
interionischen Kriifte nach ihreni Betrage und der r” RUIIl- 

lichen Annaherung der lonen mehr oder weniger in 
ihrer freien Betatigung beschrankten. DaiJ derarlige 
elektrostatische Gleichgewiclite dem fur chemische 
Cileichgewichte gultigen Massenwirkungsgesetz nicht 
unterworfen sein konnen, erscheint ebenso selbslver- 
standlich, wie da9 die Beweglichkeiten der Ionen in 
ihnen von ihrer Konzentration nicht unabhangig sein 
konnen, so dai3 also alle Vornussetzungen fur das 0 s t - 
w a 1 d sche Verdunnungsgeselz bei den starken Eleklro- 
lyten fehlen. Auf der anderen Seite liii3t die mit stei- 
gender Ladung der Ionen zunehmende Starke der 
interionischen Kriifte die bei solchen beobachteten, be- 
sonders starken Heniniiingen ihrer freien Betatigung 
nur erwarten. 

Es liegt auf der Hand, eine wie starke Stutze dime 
veranderte Auffassung in der Erkenntnis finden m a t e ,  
da9 bei den typischen starken Elektrolyten, wie den 
Alkalihalogeniden, schon in den Kristallen die Ionen 
vorgebildet sind, und daD lediglich deren gegensei tige 

elektrostatischen Wirkungen, die in ihrer ,,Gitter- 
energie” zahlenmaaig zum Ausdruck kommen, den Zu- 
sammenhalt des Kristalls bestimmen. 

Wurde damit der nach der A r r h e n i u s s c h e n  
Theorie ftir die quantitative Wiedergabe der Erschei- 
nungen so wichtige Begriff des Dissoziationsgrades ver- 
lassen, so mul3te dafiir ein neuer Weg zur einfachen, 
zahlenniafigen Wiedergabe der Beobachtungen gesucht 
werden. Diesem Zwecke diente die Einluhrung des 
A k t i v i t ii t s k o e f f i z i e n t e n. Die Ionen eines 
Salzes konnen, wie gesagt, je nach der St l rke der von 
ihrer Umgebung ausgehenden interionischen Krafte nur 
einen Teil der vollen, freien Energie, der A k t i v i t a t , 
cntfalten, die das Salz in der vorliegenden Konzentration 
betatigen wurde, wenn diese interionischen Krafte nicht 
vorhanden waren. Die ihm verbleibende Aktivititt a ist 
dann die gleiche, die es ausuben wiirde, wenn es mit 
vollig freien Ionen nur in dem Bruchteil fa  seiner wirk- 
lichen Konzentration c auftrate, also 

Dieser Faktor fa ist der Aktivitatskoeffizient; fur unend- 
liche Verdiinnung ist e r  = 1 und geht bei fortschreiten- 
der Konzentration zunachst auf Werte < 1 herab. 

Von der freien Energie der Ionen hiingt auch der 
von ihnen ausgeubte osmotische Druck ab. Seine Ab- 
weichung von dem im Idealzustande des Elektrolyten zu 
erwartenden Betrage wdrde vorhin durch die GrbDe 
1 -fo = 1 --6/.90 gekennzeichnet. Der Wert 

lo = 3p0 (8 
wird als der o s m o t i s c h e  K o e f f i z i e n t  be- 
zeichnet. Zwischen ihm und dem Aktivitatskoeffizienten 
besteht keine einfache, aber doch eine durch thermo- 
dynamische Betrachtungen rechnerisch zu findende Be- 
ziehung. 

Dagegen fehlt der unmittelbare Zusammenhang 
zwischen den GroDen fa und AV/Aim. Hat letztere Iiir 
stnrke Elektrolyte jetzt auch die Bedeutung des Disso- 
zintionsgrades verloren, so ist sie doch fur deren Kenn- 
zeichnung sehr wichtig und wird als L e i t f a  h i g - 
1i e i t s k o e f f i z i e n t 

f i  = A v ‘ . i m  (h 
dam benutzt. 

Die Aktivitatskoeffizienten konnen entweder aus 
den osmotischen Koeffizienten, also auf Grund von Ge- 
frierpunktsmessungen, ermittelt werden oder aus den 
unmittelbar der freien Energie der gelasten Stoffe ent- 
sprechenden Dampfdruckerniedrigungen oder elektro- 
iiiotorischen Krlften. Denn fur das Einzelpotential 
eines metallischen Elementes gegenuber der Lasung 
seiner Kationen ist, streng genommen, in der N e r n s t - 
x h e n  Formel. statt der Ionenkonzentration die Ionen- 
nktivitat einzuselzen: 

(i 

Namentlich von G. N. L e w i s und seiner Schule sind 
auf diesem Wege wertvolle Untersuchungen uber die 
Aktivitat der Elektrolyte und ihrer Ionen durchgefuhrt 
worden. Dabei hat sich vielfach bei Elektrolyten, die 
zu hoheren Konzentrationen in Wasser gelost werden 
konnen, gezeigt, daD bei zunehmender Konzentration 
die Aktivitat durch einen Mindestwert geht, uni dann 
rasch zu steigen. Das ist ein ganz anderes Verhalten 
als das des aus der Leitfahjgkeit gefolgerten Dissozis- 
tionsgrades, da der Wert ~i~ .Im bei steigender Kon- 
zentration dauernd, und zwar immer schneller abnimmt. 
Fur Salzsaure sind z. B. die hier folgenden Werte dcs 
Aktivitatskoeffizienten gefunden; bei 0,Bmolarer Salzsiiure 

f , . c  - a  (f 

- c = - - e  o +  090002T -“p-  I11 11 

mc 
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hat f, seinen Mindestwert. Aus Oefrierpunktsmessungen 
war diese Erscheinung fiir viele Salze lange bekannt. 

Wenn fiir starke Elektrolyte die Annahme eiues 
freiwilligen Zerfalls in ihre Ionen aufgegeben wurde, 
YO war es folgerichtig, auch bei den 8 c h w a c h 8.n , 
s c h l e c h t  l e i t e n d e n  E l e k t r o l y t e n  von der 
freiwilligen elektrolytischen Dissoziation abzusehen. 
In solchen Elektrolyten treten nun aber, wie die Giiltig 
keit des 0 s t w a 1 d schen Verdiinnungsgesetzes, also des 
Massenwirkungsgesetzes, zeigt, unpolare MolekUe mit 
ihren Ionen in ein c h e m i s c h e s  G l e i c h g e w i c h t ,  
wenn jeue Molekeln z. B. in Wasser gelost werden. 
Ober die Natur des hier obwaltenden chemischen Vor- 
ganges gelangt man zu einer Vorstellung, wenn man 
sich erinnert, daf3 vor allem viele Sauren schwache Elek- 
trolyte bilden. Zerfielen solche freiwillig, so m u t e n  sie 
Wasserstoffionen, also elektronenlose Kerne abspalten. 
Deren Auftreten in freiem Zustande ist aber wenig 
wahrscheinlich. Denken wir uns dafiir den einfachsten 
Fall, den Chlorwasserstoff, und sehen wir zunachst davon 
ab, da9 er einen starken Elektrolyten bildet. In seiner 
gasformigen Molekel ist das Wasserstoffatom unpolar . 
in das Elektronensystem des Chloratoms einge- 
fiigt: : cl : H. In diesem Zustand ist der Chlorwasser- 
stoff weder ein Elektrolyt noch eine Saure. Er wird 
es erst, und zwar unter stiirkster Warmeentwicklung, 
beim Losen in Wasser. 'Mite hierbei ein unfreiwilliger 
Zerfall nach 

ein, so ware diese gewaltige Warmeentwicklung nicht 
zu verstehen. Stellt man sich aber, wie es A. H a n  t z 8 c h 
iiberzeugend als notwendig dargetan hat, den Vorgang 
als eine chemische Einwirkung des Wassers vor: 

HCl + H,O 2 C1' + [H . OH,]', (3 
so erscheint er begriindet durch die die Arbeit der Auf- 
spaltung der HC1-Molekeln leistende starke Neigung des 
Wasserstoffions, sich an OH, zum Hydroniumion OHI' an- 
zulagern. Dieser Vorgang ist durchaus das Analogon der 
Bildung des Ammoniumions: 

HCl + HaN 2 C1' + [H . NHJ]'. (4 
Diese Analogie tritt besonders eindrucksvoll in der von 
V o 1 m e r gefundenen Tatsache hervor, dab das kristalli- 
sierte Monohydrat der Uberchlorsaure OHJ * c104' und 
deren Ammoniumsalz NH4'C104', beides heteropolare Ver- 
bindungen, kristallographisch weitgehend iibereinstim- 
men, wie auch das feste Hydrat OHICl dem NH&1 oder 
dem RbCl in seinen Kristallen sehr iihnlich ist. 

In Salzsiiurelbsungen liegt Oleichgewicht (3) nur in 
hbheren Konzentrationen merklich linksseitig, wahrend 
in grbfieren VerdUnnungen die Ionen so vorwalten, daD 
diese Lbsungen das Gepriige der starken Elektrolyte 
zeigen. 

Andere unpolare Wasserstoffverbindungen HX 
kbnnen aber, sofern die Bindungsart dm Wasserstoffs in 

.. 

: C I : H  2 : C I : + H ,  d. h. C1 + H +  (2 

ihnen iiberhaupt die Abtretung von Wasserstoffion an  
Wassermolekeln erlaubt, im Gleichgewicht 

HX + OH, X' + OH,' (6 
weitgehend bestehen bleiben, also nur mit kleinen 
Ionenkonzentrationen ins Gleichgewicht treten. Das sind 
die schwachen Elektrolyte. Fur dime ist dann das 
Oleichgewicht ganz vorwiegend vom Massenwirkungs- 
yesetz beherrscht. Die nahere theoretische Erbrterung 
der dann obwaltenden Verhaltnisse lehrt, daD die Be- 
riicksichtigung der interionischen Kriifte in solchen FBI- 
len sowie auch die Benutzung der Leitfiihigkeitswerte 
zur Ermittelung der Ionenkonzentration nur zu so 
kleinen Korrekturen an den quantitativen Folgerungen 
des Massenwirkungsgesetzes ftlhren, da9 das 0 s t w a 1 d- 
sche Verdiinnungsgesetz auch unter den veriinderten 
Voraussetzungen mit groDer Annaherung gultig bleibt. 

Bedenkt man schlieulich, dai3 die schwachen Baser] 
Abkbmmlinge des Ammoniaks sind und ihre OH-Kon- 
zentration lediglich chemischen Gleichgewichten wie 

NHI + OH, ;I' NH; + OH' (6 
verdankeu, die nur schwach rechtsseitig verschoben 
sind, so versteht man, daD auch die schwachen Basem 
dem Verdunnungsgesetz gehorchen. 

Andererseits ergibt sich, da9, wenn Wasserstoffver- 
bindungen durch die Einwirkung von Wasser Elektro- 
lyte werden, gleiches in anderen Losungsmitteln nur 
dann und so weit geschehen kann, als diese sich dem 
Wasser entsprechend verhalten. Dies trifft, wie 
H. G o 1 d s c h m i d t dargetan hat, fur dem Wasser 
iihnlich gebaute Molekeln, wie vor allem die einfachei 
Alkohole, zu. In diesen Losungsmitteln sind daher z. B. 
die Halogenwasserstoffe zur Saurebildung befiihigt, 
weun auch gemU den Gleichgewichten 

HX + ROH i* X' + OH&', (7 

je nach der Art von R in stark abgestuftem W e .  Sauer- 
stofffreie Lijsungsmittel sind aber dazu nicht imstande: 
in ihnen geloste tialogenwasserstoffe bleiben unpolare 
Nichtleiter, obgleich heteropolare Salze auch in solchen 
Liisungsmitteln Elektrolyte bilden, die in h e n  vor- 
gebildeten lonen auch in solchen Lbsungsmitteln in ge- 
wissem Grade ihre Freiheit betiitigen kbnnen - Unter- 
schiede, fur die erst die heutige Theorie ein Verstiindnis 
anbahnt. 

Fur die starken Elektrolyte bedeutet die Einfithrung 
der Aktivitatskoeffizienten, wie vorhin gesagt, nur eine 
zahlenmiiDige Zusammenfassung des Grades ihrer den 
interionischen Kraften zugeschriebenen Abweichung 
vom Idealzustande. Naheres daruber, wie diem Abwei- 
chungen zustande kommen, konnen und sollen sie nicht 
angeben. Eine wichtige Erganzung in dieser Hinsicht 
brachte die Theorie, die von P. D e b y e und E. H ti c k e 1 
uber die Art der elektrostatischen Einwirkung gelbster 
Ionen aufeinander entwickelt wurde. Sie geht davon 
aus, daD in der Lbsung eines ganz in seine Ionen zer- 
fallenen Elektrolyten die Verteilung der Teilchen keine 
ganz gleichmafiige sein kann, sondern in der Um- 
gebung etwa eines einzelnen Kations dank dessen elektro- 
statischer Wirkung ein gewisser Oberschub von Anionen 
auftreten mu& Dadurch kommt eine Art  Kondensator 
zustande. Man darf ihn sich als Kugel vorstellen, in 
deren Mittelpunkt das gedachte Kation, auf deren 
Oberflache die von den Anionen herriihrende 
Ladung als gleichmai3ig verteilt zu denken ist, 
und deren Radius unter gegebenen a d e r e n  Urnsunden 
von der Konzentration und der Ladung der Ionen a b  
hiingt. Dieser Radius, der als c h a r a k t e r i s t i s c h e  
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L i i n g e  bezeichnet wird, ist nach der Rechnung b e  
stimmt durch die Reziproke der durch den Ausdruck 

x = KVC;II,V~? I -  II?V:) (k 
gegebenen GrSf3e X .  K ist eine von der Temperatur 
und der Dielektrizitiitskonstante des LSsungsmittels mit- 
bestimmte Konstante, und c die Konzentration eines 
vorliegenden Salzes, desaen k'ornielgewicht nl Kationen 
der Wertigkeit vk und nt Aiiionen der Wertigkeit va 
gibt. Das Produkt unter der Wurzel wird als die 
i o n a 1 e K o n z e n t r a t i o n der Lbsung bezeichnet; 
inan sieht, wie im Gegensatz zu den mit der ersten Po- 
tenz der Konzentration anwachsenden chemischen Kriif- 
ten die elektrostatischen Krafte von der Quadratwurzel 
abhiingen, und ferner, wie Ionenzahl und Ladungszahl, 
also der Typus des Salzes, nicht aber seine subjektive 
Eigenheit, hiernach als das fiir sein Verhalten bestini- 
mende Moment erscheint. Diese Theorie gilt daher auch 
n u r  SO weit, als das suhiektive Verhalten der Ionen UII- 

02  
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Abb. 2. 

berucksichtigt bleiben darf, d. h. zunachst nur so weit, 
als ihre Eigendimensionen gegeniiber der charakteristi- 
schen Lange als verschwindend aiizusehen sind. Das i3t 
in wasseriger Losung nach der Rechnung z. B. bei 
I-1-wertigen Salzen nur in 0,Ol-molarer oder geriiiyer,?r 
Konzentration, bei hoherwertigen Salzen in noch erheb- 
lich g r b h r e r  Verdtinnung der Fall. Die Theorie gilt 
also in ihrer einfachen Gestalt nur fur sehr verdiinnte 
1,bsungen. 

In Verfolgung ihrer Rechnungen haben D e b y e 
und H ii c k e 1 auch die osmotischen Koeffizienten 
starker Elektrolyte berechnet. In Abb. 2 sind die be- 
rechneten Werte von 1-f, in Abhangigkeit von 

lc(n, + r$ = Vcn, 
also von der gesamten Ionenzahl, gestrichelt eingetragen. 
Man sieht, sie liegen auf geraden Linien, welche um EO 
steiler ansteigen, je hbher die Wertigkeit der Ionen ist, 
und welche die Tangenten sind filr die die Beobachtungen 
wiedergebenden Kurven. Abb. 3 zeigt, wie weit Mr sehr 

verdilnnte Lkungen von Elektrolyten die Beobachtun- 
gen in solche Geraden fallen, und wie in der Tat bei 
diesen lediglich der Typus der Sake ihr osmotisches 
Verhalten bestimmt. 

Des weiteren berechneten D e b y e und H t i c k  e 1 
die freie Energie des Vorganges, bei dem ein Salz aus 
unendlicher Verdunnung gegen die zunehmenderi 
elektrostatischen Ionenwirkungen auf eine endliche 
Konzentration gebracht wird, also die Aktivitiit und 
damit den Aktivitiitskoeffizienten des Salzes in  
dieser Konzentration. Fiir sehr verdiinnte LSsungen 
ergab sich befriedigende Obereinstimmung mit den 
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Abb. 3. 
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Messungsergebnissen und damit die Deutung dafilr, daS 
auch die Aktivitiitskoeffizienten stark von Zahl und 
Ladung der Ionen eines gegebenen Salztypus bestimmt 
sind. 

SchlieDlich haben D e b  y e  und H i i c k e l  sowie 
0 n s a g e r auch den Vorgang der Stromleitung in bezug 
auf die elektrostatischen Wirkungen, denen er unterliegt, 
theoretisch behandelt und danach die Beziehung des 
Leitfahigkeitskoeffizienten, also der GrSf3e f )  (Formel h) 
einer verdiinnten Lbsung zu ihrer Konzentration be- 
rechnet. Es ergab sich, das der Betrag 1-f, linear mit 
der Quadratwurzel aus der Elektrolytkonzeiitration sich 
iindert; das ist eine schon vor langer Zeit von F. K o h 1 - 
r a u s c h empirisch gefundene Beziehung, filr die aber 
die Theorie der elektrolytischen Dissoziation keine Er- 
kllrung gab: 

Auch filr die Lbslichkeitsverminderung schwerlbs- 
licher Salze durch ihre eigenen Ionen konnte A. A. 
N o y e s  zeigen, daS an der Hand der Theorie von 
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D o b y e und H u c k e 1 der Betrag dieser Beeinflussung 
in weit besserer Ubereinstimmung mit der Beobachtung 
sich ergnb als nach der einfachen Theorie des Loslich- 
lceitsproduktes, und J. B r o n s t e d t fand, daD die Lo+ 
lichkeits s t e i g e r u n g , die sehr schwerlosliche Salze 
durch ihnen ganz freiiide Elektrolyte erfahren, und iiber 
den die A r r h e n i 11 s sche lheorie in quantitativer Hin- 
sicht iiberhaupt nichts aussagen kann, nach der Theorie 
von D e b y e und H ii c k e 1 in vielen Fhllen in ausgc- 
zeichneter Ubereinstimniung init der Beobnchtung sich 
voraussageii lie13. 

D e b y  e und H tic k e 1 haben ihre Rechnungen audi 
nut etwas konzentriertere Losungen nusgedehnt, in dencn 
die Dimensionen der Ioqen gegen die charakteristische 
LBnge nicht mehr vernachlassigt werden diirfen. Sie g+ 
Iangten dabei fiir die Beziehung des osniotischen Verhal- 
tens der Elektrolyte zur Konzentration zu Kurven, wie 
sie -4bb. 2 darstellt, und andererseits ergaben sich fur 
die niittleren Abmessungen der Ionen eines Salzes viel- 
fach Werte, die den sonst ermittelten nahe lagen, mehr- 
fach aber, vor alleni bei den Alkalinitraten, viel zu klein 
waren. 

Diesen Abweichungen ist B j e r r u m rechnerisch 
nlhergetreten. Er ging von der Uberlegung aus, dai3 ent- 
gegengesetzt geladene Ionen, die sich in einem Medium 
frei bewegen, dabei einander gelegentlich so nahe 
komnien konnen, dab sie sich zu I o n e n p a  a r e 11 test- 
lialten. Diese waren d a m  als solche und nicht mehr nls 
lreie Ionen etwa osmotisch wirksnni. J e  kleiner ein Ion 
uiid je groder seine Ladung ist, und je groBer uberhaupt 
die Konzentration der Ionen ist, uni SO hiiufiger kann die 
Moglickkeit eintreten, dai3 ein Ion ganz in den Bereich 
cines ihm entgegengesetzt geladenen kommt. An der 
Hand der Wnhrscheinlichkeitsrechnung hat B j e r r u ni 

den Bruchteil der Ionen, in dem sie paarweise zusammen- 
treten konnen, fur die Losungen einfacher Salze be- 
rechnet. Er fand ihn nieist nur klein, im Betrage eines 
Korrektionsgliedes. Bei dessen Beriicksichtigung wurden 
inanche Ionendurchmesser etwas groBer, den wahren 
Werten nlher liegend als von D e b y e  und H ii c k e 1 
gefunden, die Schwierigkeit aber nicht beseitigt. 

Grundsiitzlich bedeuten aber diese theoretischen 
Uiitersuchungen von B j e r r u ni eine tiefgreifende Ver- 
iinderung in der Behondlung der starken Elektrolyte. 
denn i n  ihrem Ausgangsgedanken liegt der Verzicht 
dnrauf, daB sanitliche Ionen eines starken Elektrolyteii 
a's selbstiindig zu deiiken seien. Freilich sind die 
B j e r r u m schen Ionenpaare als lediglich durch elektro- 
statische Kriifte zusamniengehalten gedacht; ausdrucklich 
ninimt e r  in ihnen die Eigenschaften der freien lonen 
noch als unvergndert fortbestehend an. Aber die Frnge 
liegt nahe, ob nicht j e n a c h  d e r A r t d e r I o n e n 
deren Annlheruiig nuch einmal so weit gehen kann, dai3 
ihre Elektronenbahnen ineinander ubergreifen, das 
Ionenpaar zur unpolaren Molekel werden kann. Soweit 
dies geschahe, wPre der Gegensatz zwischen starken un? 
schwachen Elektrolyten uberbruckt. Die Forschungen 
der letzten Jahre lassen kaum eineu Zweifel, daD unsere 
Frage hejalit werden niui3, dalB die typischen starken 
und schwachen Elektrolyte in der Tat nur die Grenz- 
zustlinde in der gleichen Reihe mannigfach abgestufter 
Erscheinungen sind. 

Schon in den Kristallen sind, wie K. F a  j a n s  ge- 
zeigt hat, die Ionen nicht niehr in dem gleichen Zu- 
stande, den sie als freie Ionen in unendlicher Entfernung 
voneinander haben, und den sie beibehalten mui3tel1, 
wenn allein ihre elektrostatischen Ladungen nach ihreni 
Gesamtbetrage bei der Vereinigung zum Kristall wirk- 

saw wlren. Vielrnehr zeigt sich, dab das Licht- 
brecliungsverinogen der Ionen in den festen Sal- 
?en gegenuber dem in hochstverdunnter Losung 
verlndert ist. D n n w h  ergeben theoretische Uberlegun- 
gen, dnB die Eleklronenbahnen durch die Annaherung 
der Ionen verandert, deforiniert sein miissen. Die 
Ionen, die einen ElektroneniibwschuD enthalten, a130 
die Anionen, vor allem die gr6Deren Halogenionen, zei- 
pen dabei eine besonders groi3e Deformierbarkeit, 
wahrend die Kationen, durch den OberschuD ihrer Kern- 
ladung verfestigt, in der Hauptsache die deforniierende 
Wirkung ausiiben, zumal dann, wenn in ihrer AuBen- 
;.chale, wie bei den Schwernietallkationen nach der 
R o h r schen Atomtheorie, weit mehr als 8 Elektronen, 
z. R. 18 Elektronen, wie bei Cu oder Ag, anzunehmen 
sind. Diese Deforniationen sind als Verzerriingen von 
Elektronenbahnen im gegebenen Ion zu denken; die 
rauniliche Selbstandigkeit der Ionen bleibt davon zu- 
nachst unberiihrt. 

Das kann sich aber iindern, wenn 1x3 erhohter Tem- 
peratur die gesteigerte Warmebewegung die Ionen in  
ihrer raunilichen Lage zueinander verschiebt, die Leb- 
haftipkeit ihrer Schwingungen steigert. Wird die Tem- 
perntur eines typischen heteropolnren Snlzes, wie des 
Chlornatriums, his zur Siedeteniperatur gesteiqert, so 
entweicht ein Dampf, der nnch seiner von N e r n s t 
hestimmten Dichte aus den Molekeln NaCl besteht. 
Deren Zustondekomnien vermag ich niir nicht anders 
nls in einem Ineinandergreifen der Elektronenbnhnen 
von Pnaren weitgehend genghertcr Ionen NaC1' zu 
den k en. 

Zwischen den Grenzzustlnden des kalten Chlor- 
intriunipitters und des Chlornntriun~danipfes kann ge- 
steieerte Wiirmebeweeunq mnncherlei UberQanW2 her- 
vorruten, dio vermutlich i m  Schmelzflusse dieses SaIzes 
711 eineni Gleichpewicht fuhren. an dem beide Zustiinde 
hpteiliet sind. J e  nnch der Movlicbkeit proderer und 
kleinprer Deformntion bei verschiedenen Ionen kaiin 
crhohte Temperntur die Entstehung unpolarer Molekelii 
iiiehr odw weniper fordern. Darin durfte die profit? 
Manniefnltigkcit der Erscheinuneen hwriindet sein, d ie  
dns elektrische 1,eitvermoven der Salze bei erF6hter 
TeniDeratur schon im kri+tallisiprten Zristande und dann 
im Schmelzflusse aufweist, in Erscl~einungs~!cbieten, auf 
denen die iimfassenden Uiitersuchunuen einerseits VOII  
C. T 11 h a n d t , andererseits von W. R i 1 t z tieferen 
Einhlick seschnffm und manche iiherracchendm Einzel- 
heiten kenncn pelehrt und der Deutung zueefiihrt hahen. 

Wenn lebhaftere Warniehewepung die Tonenann5hc- 
rung his zurn Ineinandergreifen der Elektronenbahnen 
steigern kann, so erscheint Gleiches wenipstens fur ein- 
zelne Ionenpaare auch hei gewohnlicher Temperatur nicht 
nuspeschlossen, da die Ionen hei Ubertritt aus den Kri- 
stallen in die Lbsune pesteigerte Beweglichkeit pewonnen 
hahen. Dieser SchluB hat vielleicht im Studium der 
V e r d u n n u  n g s w ii r m e h o c h  v e r d ti n n t e t 
S a I z 16 s u n p e n eine StIitze gefunden. Nach der 
Theorie von D e b y e  und H u c k e l  sollte die Ver- 
dtinnungswgrme solcher Losuneen positive, fur die ein- 
zehen Salztvpen in geeehener Konzentr a t' ion vorauszii- 
sagende Betrage besitzen. W. N e r n s t wie auch 
E. L a n g e  fanden zwar vielfach positive Werte, sie 
lngen aber meist et\fas mehr, als die Fehlerquellen der 
freilich sehr schwierigen experimentellen Bestinimuii- 
gen dieser kleinen Warmetonunpen erlauhen, unter dell 
crwarteten Betragen, ja beini Kaliumnitrat, also einem 
nuch sonst der D e b y e - H ii c k e 1 schen Theorie be- 
sondere Schwierigkeiten bietenden Salze, waren sie 
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negativ. Wenn diese Ergebnisse nicht durch noch uii- 
bekannte Momente beeinflufit sind, so folgt daraus, 
dafi der voii den interionischen Kraften herriihrende 
warmeentwickelnde Vorgang durch einen warmever- 
brauchenden iiberlagert wird. N e r n s t zieht diese Fol- 
gerung und erblickt diesen warmeverbraucheiiden Vor- 
gang bei der Verduiinung in der Aufspaltung von Salz- 
inolekeln zu Ionen; er  hat auch bereits quantitative 
Schlusse uber den Anteil der Ionen gezogen, bis zu dem 
diese auch i n  verdunnten Losungen zu Salzmolekeln zii- 
siininiengetreten sein mufiten. 

Zu Ergelmissen in der gleichen Richtung ist sowohl 
F a j a n s gelangt bei seinen Untersuchungen uber die 
Xnderungen, die das Lichtbrechungsvermien der 
lonen bei zunehmender Konzentration wasseriger Snlz- 
losungen erfahrt, als auch 0 n s a g e  r bei der Deutung 
des Gnnges voii f ;  bei Konzentrationen, die uber den 
Gultigkeitsbereich des K o h 1 r a u s c h schen Quadrat- 
wurzelgesetzes hinaufgehen. 

Dab der Zusammentritt von Ionen zu unpolaren Mo- 
lekeln unter Umstlnden ein sehr weitgehender sein 
kann, haben sehr interessante Untersuchungen voii 
1'. W a l d s n ,  H. U l i c h  und G. B u s c h  an Losungel? 
von Alkylaminsalzen in Aceton gezeigt. Die Halogenide 
solcher alkylsubstituierten Animoniumsalze sind in 
Wasser etwa so starke Elektrolyte wie die Alkali- 
halogenide. Auch in Acetonlosung stehen die Salze der 
'I'etraalkylbasen, also synimetrisch gebnuter Kationen, 
deiien der Alkaliionen nahe, die Chlorhydrate der 
Mono-, Di- und Trialkylammoniunibasen, also unsym- 
rnetrischer Kationen, sind aber auf ein HuDerst geringes 
Leitvermogen herabgegangen. Ahnliche Unterschiede 
zeigen sich auch im Leitvermogen der geschmolzenen 
I'ikrate der beiden Arten von Kationen. Das ist fur 
Salze das gleiche gegensiitzliche Verhalten, wie es 
zwischen starken und schwachen Sauren bekannt ist. 
W a 1 d e 11, U 1 i c h udd B u s c h bezeichnen daher niit 
Ilecht jene schwach leitenden Losungen von Salzen als 
solche s c h w a c h e r S a 1 z e und zeigen, dai3 auch diese 
dem 0 s t w a 1 d schen Verdunnungsgesetze gehorchen. 

Auch in wasseriger 
Losung kennen wir schon lange die Halogenverbindun- 
gen des zweiwertigen Quecksilbers als schwache Elek- 
lrolyte. Hier zeigt schon deren grot3e Flilchtigkeit ihre 
starke Neigung zur Bildung unpolarer Molekiile. Das 
besonders Wichtige an dem Befunde vnn W a 1 d e 1 1 ,  
U 1 i c h und B u s c h ist die Tatsache, daf3 typisch hetero- 
polare Salze unter Umstanden als unpolare Molekeln 
auftreten, dafi also zwischen heiden Arten der Ionen- 
verbindung auch bei Salzen kein grundsatzlicher Gegen- 
satz, sondern Ubergangsmiiglichkeiten bestehen. 

Mannigfnche Erfahrungen des Chemikers hestiitigen 
dies. In der Reihe 

NaF MgF, AlF, SiF, PF, SF, 
hind die drei ersten Glieder schon nach ihrem auBereri 
Verhalten typische, heteropolare Salze, die drei letzten 
Glieder als Gase typische unpolare Verbindungen. 
Stellen wir daneben die Reihe der Komplexsalze: 

M,MgF, M,AIF, M,SiF, MPF,, 
in der M ein einwertiges Kation bedeutet, so ist der 
Sprung in der ersten Reihe uberbrtickt. 

Die Frage, in welcher Weise man die Natur der in 
den Komplexsalzen (wie auch in den Salzen der an- 
organischen Sauerstoffsliuren) sich betatigenden koor- 
dinativen Bindung an die in den heteropolaren und den 
unpolaren Verbindungen wirksame Betatigung der 
Valenzelektronen theoretisch anzuschliebn hat, ist noch 
im Flusse. So vie1 dart aber vielleicht im Sinne der von 

An sich ist das nichts Neues. 

K o s s e I hieruber zuerst aiigestellten Uberlegungen als 
sicher gelten, daIj fur das Zustandekommen koordina- 
liver Bindung die Einwirkung bestimniter, ein mehr- 
wertiges Zentralatom besitzender einzelner Molekelii 
iiul Ionen fast iniiiier das Bestimniende ist. Lasscn wir 
dies gelten, so folgt fur die obengennnnten Kompleu- 
salze, dafi auch die Ionen der heteropolaren Snlzo MgFa 
und AIFJ in gewissem AusmaDe zu unpolaren Molekelii 
zusanimentreten konnen, die dann wie SiF, oder PFn 
weitere F' koordinativ zu komplexen AnioRen anzu- 
lagern vermogen. 

Xhnlich gibt z. B. das gut leitende CuCl, eiii 
Komplexsalz KaCuC1,, dns ganz analog ist niit KrHgC1,, 
KaHgJ,, also init Koniplexsalzen nus vorwiegend unpo- 
laren Molekeln. 

Die Tatsache, dafi sehr oft auch typische I< a t' ionen 
die Fiihigkeit zeigen, komplexe Anionen zu bilden, darf 
hiernach nls wichtige Stutze dafur angesehen werden, 
dab in Losungen Kationen und Anionen mehr oder we- 
iiiger weit zu unpolaren Molekeln zusammen- und mit 
ihnen ins Gleichgewicht treten konnen. 

DaD dies zwischen mehrwertigen Ionen beider Arteii 
besonders leicht eintreten kann, liegt auf der Hand. Rei 
den vorerwahnten B r o n  s t e d t schen Untersuchungen 
uber die Loslichkeitssteigerung schwer loslicher Salze 
niehrwertiger Ionen durch freriide Salze wurde die Wir- 
kung erheblich groBer gefunden nls narh der l'heorie 
von D e b y e  und H ii c k e 1 zu erwnrten war, wenn als 
Frenidsalze Sulfate oder Silicofluoride niehrwertiger Ka- 
tionen zugegen waren. Der grof3o Abstand des elek- 
trischen Leitvermagens der Sulfate der Sch\vermelalle 
von dem ihrer Chloride ist ebenso beknnnt wie die Tat- 
snche, daD wasserzersetzende Kationen wie Cr" oder V" 
in Sulfatlosung weit schwlcher wirken als i n  Chlorid- 
losung. 

Wenn somit zweifellos in den Losungen auch Salze 
schwache Elektrolyte hilden ktinnen, so ergibt sich 
daraus die Frage nach der Art des Vorganges, der hier 
dio Beziehungeii der unpolaren Molekeln zu ihreii Ionen 
regelt. In den wasserigen Lasungen der schwachen 
Sauren war dies, wie wir sahen, der chemische Vorgnng 
der Hydratation des Wasaerstoffions. Xhnliche Wirkuii- 
gen des Wassers dtirfen wir auch fur die Ionenbildung 
BUS schwachen Salzen annehmen. Wir kennen die 
Miiglichkeit eines solchen Vorganges im Ubergange von 
Acido- zu Aquosalzen bei Kobnlt- oder Chroninmino- 
salzen, z. B.: 

Wenn hier vielleicht die Gegenwart von NH3-Molekeln 
im Kation besondere Verhaltnisse zu bedingen scheint, 
so ist dies beim Ubergange vom grtinen zum violetten 
Chromchlorid ausgeschaltet, der in seinein Wesen durch 
die Gleichung 

wiederzugeben ist, und das Bestehen kristallisierter 
Salze 

erganzt diese Tatsachen zu einem Gesamtbilde. Es 
zeigt, wie unpolar bzw. koordinativ gebundene Anionen- 
bildner durch Anlagerung von Wassermolelieln an das 
Kation als freie Anionen abgespalten werden, dab also 
deren Entstehung, wenn sie ihrer Freibeit beraubt 
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waren, auf einen unter Mitwirkung der Molekeln des 
Losungsmittels sich vollziehenden chemischen Gleich- 
gewichtsvorgang zuriickzufiihren ist. 

Waren z. B. einzelne CuCI,-Molekeln in einer wasse- 
rigen Losung vorhnnden, so wiiren sie in einem Oleich- 
gewichte wie 

(11 
zu denken, das bei geniigender CI’-Konzentration durch 
ein weiteres Gleichgewicht wie 

Cuc‘l, + 2c1’ f ( ‘uCl,” ( I f !  
erganzt zu denken ware. 

Welchcs ist nun die Natur dieser so weitgeheiideii 
Mitwirkring des Losungsmittels heim Zustandekommm 
der Elektrolyte? Da13 auch hier elektrische Wirkungeri 
mai3gebend seiii niiissen, ist nach der Art der Vorgiinge 
iiur z u  erwnrten. Die Molekel des Wassers, die wir als 
das ftir Elektrolyte typische Losungsmittel zunlchst be- 
trachten wollen, darf trotz der Absiittigung der Valenr- 
elektroiien von Wasserstoff und Sauerstoff in ihr doch 
nicht als nach nuBen elektrisrh unwirksam angeseheii 
werden. In der Wassermolekel herrscht namlich eine 
unsymmetrische Verteilung zwischen Ladung wid 
Masse der diese zusammensetzenden Atome: Die Elek- 
tronen der kleinen Wasserstoffatome liegen, wie chr- 
niische und physiknlische Erscheinungen iibereinstini- 
mend lehren, mit ihren leichten Kernen in einem 
stumpfen Winkel gegen die Mitte des schweren Sauer- 
stoffatoms. Mi t  Rticksicht auf solchen Zustand he- 
zeichnet man eine Molekel als D i p o 1. Ein solcher Zu- 
stand unterliegt der Wirkung auBerer elektrischer Felder. 
Das Auftreten solcher Dipole bestimnit das dielektrische 
Verhalten der Stoffe, d. h. ihre Flhigkeit, der Annahe- 
rung in ihnen auftretender, entgegengesetzter elektrischer 
Ladungen sich entgegenzustellen. Die Dipolnatur der 
Wassermolekeln ist so stark ausgepragt, dai3 das Wasser 
mit einer Dielektrizitiitskonstante 80 zu den stirksten 
Dielektriken gehort. 

DaS diese Eigenheit des Wassers ftir das B e -  
s t e h e n b 1 e i h e n einmal’ entstandener freier Ionen 
in ihm dns bestimmende Monient ist, haben N e r n s t 
sowohl wie T h o  in s e n schon in eineni sehr frtihen 
Stadium der Ionenlehre hetont. Seitdem wir wissen, daf3 
in den Kristallen der heteropolaren Salze die Ionen als 
solche neheneinander gelagert hestehen, kann man tiber- 
sehen, daD die elektrostatische Anziehung zwischen den 
Ionen und den Dipolen des Wassers auch die Vberwin- 
dung der die Kristalle zusanimenhaltenden elektrischen 
Krafte gestattet, also auch das A u f t  r e t e n  freier 
Ionen im Wasser bedingen mui3. 

Infolge dieser Wechselwirkung zwischen den Ionen 
und den Dipolen des Wassers werden die ersteren, uni- 
geben von letzteren, in die Losung treten, und zwar so, 
dab sie mit ihrer der Ladung des Ions entgegengesetzten 
Ladung nach diesem gerichtet sind. Die auch in ver- 
diinnteren Losungen bei weiterer Verdiinnung, z. B. hin- 
sichtlich der Rnumerfiillung oder der Warmetonung, zu 
beobachtenden energetischen Xnderungen zeigen, dd3 
die Zahl der dielektrisch verlnderten Wassermolekeln 
in der Umgebung eines Ions eine recht grof3e sein kanii. 
Aber die Kraft, mit der die Ionen die Dipole fesseln, 
niuD mit deren raumlichem Abstande schnell abnehmen. 
Am starksten festgehalten ist die erste, unmittelbar aii 
die ElektronenhtiUe der Ionen angelagerte Schicht von 
Wassermolekeln. Hier aber erlauben die raumlichen 
Mbglichkeiten nur einer beschrinkten Zahl von Wasser- 
molekeln Platz zu finden. Deren Fesselung ist erfahrungs- 
gemab eine so feste, daf3 sie mit den Ionen im Span- 
nungsgefalle einer elektrischen Strombahn wandern, ja, 

CuCl, -I 4Hy0  +* [Cu(O€l,),]” + 2C1’ 

dab sie beim Kristallisieren der Lbsung von den Ionen 
in d,as Kristallgitter mitgeftihrt werden kbnnen, als 
Kristallwasser in dieses eingehen. 

Dai3 es sich bei dieser innigen Aiilageruiig nur uni 
reiii elektrostatische Dipolwirkung handelt, ist unwahr- 
scheinlich; vielmehr durfte dabei die gegenseitige De- 
formierung der Elektronenbahnen der Ionen und der 
Wassermolekeln stark mitwirken, wie schon die Farben- 
iinderungen, die oft zwischen wasserfreien Kristalleii 
und ihren Hydraten eintreten, beweisen. Man hezeichnet 
daher niit Recht derartige Ionenhydrate als c h e - 
in i s c h e  H y d r a t e ,  wahrend man die gaiizen an 
Losungen zwischen Ioneii iind Dipolen sich einstellendeii 
Gleichgewichtssysteme davon als e 1 e k t r o d y n n - 
111 i s  c h e H y d r a t e unterscheidet. 

Den chemischen Ionenhydraten sehr verwaiidt sind 
die Ammoniakverbindungen, zumal der Kationen. Oh- 
gleich die Dielektrizitiitskonstante des Amnioniaks weit 
geringer ist als die des Wassers, zeichnen sie sich oft 
durch besondere Bestandigkeit aus, die in der Tat, wie 
W. B i 1 t z am Luteokobaltjodid au? Grund rbntgeno- 
graphischer Messungen dargetan hat, zumal bei diesem 
besonders hestaridigen Verbindungstypus, auf einein 
auf3erordentlich innigen Zusammengreifen der Elek- 
tronenhahnen des Kobaltions und der Ammoniak- 
riiolekeln beruht. Auch die Bindung eines Wasser- bzw. 
Ammoniakmolekiils im Hydronium- hzw. Ammonium- 
ion dtirfte im Wesen mit den eben hesprochenen Be- 
ziehungen tibereinstimmen, die uns in die Natur des 
fiir die Ionengleichgewichte im Wasser so wichtigen 
Hydratationsvorganges niiheren Einblick gewiihren. 

Die Bestiindigkeit chemischer Hydrate ist nach dem 
Gesagten von der Feldstiirke der bindenden Ionen stark 
mitbestimmt. Die kleinen Kationen wie Li’ oder Na’ 
oder die mehrwertiaen, zumal solche mit der elektronen- 
reichen l luhren  Htille der Schwermetalle, erscheinen 
hierin bevorzugt. Andererseits bedingen bei den Ionen 
der organischen Basen und SIuren die rllumliche Aus- 
dehnung und die Verteilung der Kernladung auf zahl- 
reiche Einzelkerne eine verhaltnismiifiig schwache Feld- 
wirkung. Demgemlli3 lehrt die Erfahrung, dab chemische 
Hydrate hier selten, vielfach tiberhaupt nicht, vorhanden 
sind, so daD in ihren LUsungen im allgemeinen besonders 
einfarhe Verhlltnisse obwalten, eine for theoretische 
Arbeiten vielfach benutzte Sachlage. 

Was vom Wasser gilt, Rilt von anderen LUsungs- 
mitteln. Aher deren Dielektrizitiitskonstante ist meist 
wesentlich kleiner, bei deli Kohlenwasserstoffen z. B. 
ein Zwanzigstol bis ein DreiBigstel, derjenigen dew 
Wassers. Wenn auch in LBsungsmitteln von kleinerer 
Dielektrizitatskonstante die Ionen den Hydraten ent- 
sprechende Solvate bilden konnen, so sind diese doch, 
soweit sie uberhaupt als chemische Individuen zu fassen 
sind, vie1 unbestiindiger als jene. Auf der anderen Seite 
hat die Verminderung der Dielektrizitiitskonstante des 
Losungsmittels zur Folge, daD die interionischen Kriifte 
der Ionen sich verstarkt geltend macheii; im osniotischen 
Drucke und im elektrischen Leitvermogeii kommt dies 
schon in recht verdiinnter Lbsung Zuni Ausdruck. Je 
starker die Ionen sich gegenseitig in ihrer Freiheit 
I)eschrinken, um so mehr besteht die Moglichkeit fiir sie 
zu paarweisem Zusammenschlusse bzw. zur Bildung ein- 
zelner Molekeln. Auch diese haben den Charakter voii 
Dipolen und konnen besonders dann, wenn die Dipol- 
natur des Lbsungsmittels schwacher wird, immer mehr 
an Stelle von dessen Molekeln von den Ionen gefesselt 
werden. Dadurch kbnnen bei steigender Konzentration 
die Jionensolvate immer mehr in Assoziationsprodukte 
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aus Ionen und Ionenpaaren bzw. einzelnen Molekeln 
iibergehen, die ale Analoga der vorhin ftir wasserige 
Usungen er6rterten Komplexionen gelten konnen. Diese 
Mbglichkeiten hat P. W n l d e n  auf Grund seiner be- 
wundernswerten, umfassenden Untersuchungen an nicht- 
wiisserigen Lbsungen zuerst naher erbrtert. 

Er konnte dabei zeigen, daf3 im extremen Falle, an 
Losu gen von Tetraalkylammoniumjodiden in Lbsungs- 

fonri, Schwefelkohlenstoff, Benzol, noch ein geringes 
Leitverniogen zu beobachten ist, aber keine SiedepunktR- 
erh6hung inehr, also auch kein osmotischer Druck. In 
solchen Fallen halten sehr weriige freie Ionen neben den 
Dipolen des Lbsungsmittels auch die Dipole der Ionen- 
paare der gelosten Salze um sich herum gefesselt; sind 
diese nuch noch mechanisch gegeneinander verschiebbar, 
so sind sie doch durch die elektrischen Felder der Ioneti 
ihrer Freiheit beraubt; es entstehen elektrostatische 
Systenie, die hinsichtlich der nach allen Seiten wirken- 
deii elektrischen Bindungen gewisse dhnlichkeit mit den 
Kristallen haben. So scheint sich die Kette der Erschei- 
nungsformen von Elektrolyten zu schlief3en. 

I11 deren Lbsungen liif3t uns die heut gewomene Er- 
kenntnis Ionensolvate erblicken, die sich, vermutlich 
uber elektrostatisch gehundene Ionenpaare hinweg, hei 
imnier starker werdender Deformation der Elektronen- 
hahnen zu einzelnenhfolekeln zusnmmenschlief3en konnen, 
und solche wieder kbnnen sich an Ionen assoziieren, 
um mit ihnen zu komplexen Ionen durch koordinative 
Rindung vereinigt zu werden. In den Aktivitiitskoeffi- 
zienten der gel6sten Elektrolyte konirrit die Summe aller 
dieser an ihren Ionen eintretenden energetischen dnde- 
rungen zum Ausdruck; nur bei kleiner Ionenkonzentrn- 
tion bestehen diese in der Hauptsache in den Wirkungen 
der interionischen Kriifte auf die freien Ionen. Mannig- 
fache Erfahrungen inachen es wahrscheinlich, dai3 wie 
in den LbsungeP EO auch im Schmelzflub der Elektro- 
lyte im allgemeinen die Ionen mit unpolaren Molekeln 
bzw. deren Assoziationaprodukten im Qleichgewicht 
stehen. 

So ist die Entwickelung unserer Vorstellungen von 
der  Natur des Elektrolyts nach einer vortibergehend 
vielleicht allzu einseitigen, rein phyRikalischen Retrach- 

initte a sehr kleiner Dielektrizitiitskonstante, wie Chloro- 

tungsweise durch die Macht der Mannigfaltigkeit der 
chemischen Erscheinungen, die unsere Wissenscpaft so 
sch6n macht, wieder in Bahnen zuruckgelenkt, die 
init der von A r r h e n i u s eingeleiteten Betrachtungs- 
weise verwandt sind. Auch hier hatte man schon lange, 
um mancherlei Besonderheiten gerecht zu werden, wenn 
nuch nur verrnutungsweise, die Annahme von Ionen- 
solvaten und Ionenassoziationsprodukten herangezogeii. 
Iler heutige Fortschritt besteht darin, da13 die Annahnie 
eines so riitselhaften Vorganges wie des der elektro- 
lytischen Dissoziation ersetzt ist durch eine neue und 
einheitliche Vorstellung iiber die Oleichgewichte, die 
einerseits zwischen den Ionen, andererseits zwischen den 
Ionen und den aus ihnen hervorgehenden Oebilden ob- 
walten, und daf3 diese Vorstellung sich sttitzen kann aul 
die Erkenntnis der Natur der Ionen, der  Wirksamkeit 
der interionischen Krlfte, der Dipolnatur der Molekelii 
der Lbsungsmittel, der Deformation der Elektronen- 
hahnen der Ionen und auf die MUglichkeit eines Ein- 
hlicks in die Ionenanordnung in den Kristallen. Diesr 
neuen Denk- und Forschungsmittel erglinzeq in will- 
kommener Weise die alteren der Untersuchung der  Leit- 
fiihigkeit, des osmotischen und des elektromotorischeri 
Verhaltens der Elektrolyte. Quantitativ kbnnen wir bis 
jetzt zwar nur die einfachsten Orenzsysteme, die hoch- 
verdnnnten Lbsungen starker Elektrolyte oder die 
schwachst ionisierten Lbsungen der schwachen Elektro- 
lyto ihrem Verhalten nach iiberblicken, in der Reurtei- 
lung der verwickelten Systeme konzentrierterer Ionen- 
lbsungen oder -schmelzen sind wir noch durchaus arif 
die Phantasie angewiesen. Sie war es und ist es ja auch, 
die den Chemiker in der Erforschung der Konstitution 
organischer Verbindungen so glUcklich geMhrt hat. 
Rleibt auch hier die exakte Erforschung der Erscheinun- 
Ken das allein richtunggehende Moment fur den Qang 
der Phantasie des Chemikers, so dtirfen wir hoffen, dd3. 
trotzdem die streng mathematische Behandlung die 
Probleme der verwickelteren Elektrolyte noch nicht 
meistern kann, doch auch auf diesem schwierigen Oe- 
hiete sorgsamste Experimentierkunst vereint mit stren- 
gem, vergleichendem Denken dem Chemiker im Er-' 
scharien der tieferen Zrisammenhlnge der Erscheinungen 
den heglUck&nden Lohn bringen wird. [A. 142.1 

Uber physikalfsche Methoden im chernischen Laboratorium. VII. 
Bedeutung der Spektroskopie mr die chemische Forschung (2. Teil). 

Von Dr. EUCEN RARINOWITSCA, Berlin. 
(Eingcg. 30. Juni 1928.) 

lm ersten Teil dieses Aufsatzes') haben wir gezeigt, 
wie man durch Analyse der Bandenspektren bekannter 
zweiatomiger Molekeln, wie O,, Nt usw., die Dissoziations- 
wiirmen dieser Molekeln bestimmen kann. Wir wollen uns 
nun einigen andern, fiir die Chemie wichtigen Folgerun- 
gen aus der Untersuchung von Bandenspektren zuwenden. 
Entdeekung neuer Wolekelarten auf epektralem Wege. 

Tm ersten Teil dieses Artikels hatten wir nur rnit 
Spektren von Molekeln zu tun, die cluch der prlparativen 
Chemie wohlbekannt sind. Im allgemeinen 1iiBt sich 
aber bei der Beobachtung einer Bandenemission oder -ab- 
sorption in einer Spektralrbhre gar nicht ohne weiteres 
angeben, welche Teilchen f i r  diese Banden verantwort- 
lich sind. Vielmehr hat sich erwiesen, dab die leuch- 
tenden Teilchen mit den primiir in das Rohr einge- 
ftihrten Oasen und DtImpfen bfters nichts zu tun haben. 

I) E... R a b i n o w  i t 8 c h , Ztachr. angew. Chem. 41, 
666 [lrn]. 

Solange man' noch nicht verstand, a u s d e m S p e k - 
t r 11 m s e 1 b s t auf die Eigenschaften des dieses Spek- 
truni erzeugenden Teilchens zu schlieben, war es in vie- 
len Fallen ganz unmbglich, das ,,Eigentumsrecht" auch 
211 den bekanntesten Bandenspektren einwandfrei fest- 
zustellen. In dem Handbuch der Spektroskopie von 
H. K a i s e r  findet man in dem im Jahre 1910 er- 
schienenen 6. Band unter der Oberschrift ,,Kohlenstoff" 
neuii verschiedene Bandenspektren angefiihrt, von 
denen je eins dem CO, dem CH und dem CN zugeordnet 
wird. ' Heute wissen wir'), dab von allen diesen Spek- 
tren hbchstens ein einziges (das sogenannte Swanspek- 
trum) dem Element Kohlenstoff, d. h. der Molekel C,, 
zuzuordnen sei (auch dieses ist noch nicht ganz sicher, 
vielleicht gehbrt 89 dem CH A CH an); die Ubrigen 
Spektren entsprechen alle dem des CO, dem CN und 
dem CH. 

a )  -Siehe z. B. B i r ge ,  Phye. Rev. 28, 1157 [1928]. 




