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Am 2. Oktober vorigen Jahres ist Svante Arrhe-
nius verschieden. Sein Name wird in der Naturwissen-
schaft fortleben als der eines ihrer kiihnsten bahn-
brechenden Forscher. lhm verdanken Chemie und
Physik die Vorstellung, dai die Natur der Elektrolyte
durch das Bestehen freier lonen in ihnen bedingt ist,d. h.
von stochiometrischen Vereinigungen von Atomen oder
Atomgruppen mit Elektrizititsmengen. Da aber nach der
Erfahrung sowohl das elektrische Leitvermdgen molarer
Mengen von Elektrolyten als auch der von ihnen aus-
geiibte, an ihrer Gefrierpunktserniedrigung zu messende
osmotische Druck in Losungen erst mit deren wachsender
Verdilnnung den nach der Zahl der mbglichen Ionen
zu erwartenden Werten sich anndhern, wurde Arrhe-
nius zu der Annahme gefiihrt, da8 die Elektrolyte in
Losungen (wie auch in ihren Schmelzen) in ihre Ionen
nur dissoziiert sind und diese mit den unzerfallenen
Elektrolytmolekeln im Dissoziationsgleichgewichte stehen,

z. B. Na(l »Na- + (. @

Mit steigender Verdiinnung der Lésung werden solche
Gleichgewichte in der Zerfallsrichtung verschoben. Nur
wenn dadurch dieser Zerfall schliefilich vollendet ist,
kann das von einer molaren Menge ausgeiibte Leit-
vermdgen nicht mehr wachsen; wenn es bei héherer Kon-
zentration unter diesem Grenzwerte A~ den Betrag Ay
hat, so ist dies dadurch bedingt, daf# imn Ldsungs-
volumen V von der molaren Menge nur der Bruchteil y
in die Tonen gespalten ist. Unter der Voraussetzung, daBl
die Beweglichkeiten der Ionen von deren Konzentration
unabhiingig sind, ergibt sich der Dissoziationsgrad
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Ebenso riihrt es von unvolikommenem Zerfall her,
wenn fiir einen Elektrolyten, der n Ionen auf ein Formel-
gewicht geben kann, statt der fiir n selbstandige Teilchen
zu erwartenden Gefrierpunkiserniedrigung $. nur der

Betrag ¢ beobachtet wird. Fiir y ergibt sich dann
o b

-1
Diese beiden voneinander ganz unabhéngigen Wege
.gaben zunichst so bemerkenswert iibereinstimmende
Werte fiir den Dissoziationsgrad, dafl dadurch Arrhe-
nius’ Theorie der elektrolytischen Dissoziation eine
starke Stiitze erhielt.

Als der Begriinder dieser Theorie hat Arrhenius
vor den Augen der Mitwelt gestanden. Aber der geniale,
seinerzeit auBerordentlich kithne Gedanke, dal iiberhaupt
freie Ionen bestehen und an chemischem Geschehen
wesentlichen Anteil haben, bleibt doch das Wertvollste,
das ihm die Wissenschaft verdankt.

Dieser Gedanke hat, seit ihn Arrhenius 1885
zuerst auf das Studium der Elektrolyte anwandte, dieses
in héchstem Mafle befruchtet und in der Folgezeit auch

- 1) Fiir die Literatur wird auf die Aufséitze von H. Ulich
und E. J. Birr, diese Zeitschrift 1928, S. 443 u. 487 verwiesen.
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auf ganz anderem Gebiete Bestitigung und Vertiefung
gefunden. Die Atomforschung der letzten Jahrzehnte hat
uns gelehrt, daf3 die Atome als aus einem Kern von win-
zigster Raumerfiillung bestehend zu denken sind, der
der Triger ihrer Masse und zugleich von positiven
Ladungen ist, und dal diese Kerne von freien negativen
Elektronen, den Elementarquanten der Elektrizitat, mit
ungeheurer Geschwindigkeit umkreist werden. Wenn
die Masse der Atome in der Reihe der chemischen
Elemente wachst, nimmt, vom Wasserstoff an, die posi-
tive Kernladung von Atom zu Atom immer um eine Ein- -
heit zu, und im gleichen Mafle steigt die Zahl der die
Kerne umfliegenden Elektronen.

Deren Bahnen verlauten, wie Bohr, Sommer-
feld u.A. vor allem auf Grund der Theorie der Spektren
der Elemente uns gelehrt haben, derart, dal die Elek-
tronen, die im Atom eines Elements bestimmte Bahnen
eingeschlagen haben, diese beibehalten, wenn bei steigen-
der Kernladung neue Elektronen mit neuen Bahnen
hinzukommen. Diese neuen Bahnen verlaufen im all-
gemeinen zun#échst noch #hnlich denen der zuvor auf-
genommenen Elektronen, bis von ihnen ein nach allen
Seiten symmetrisches System von hochster Stabilitit er-
reicht ist. In ihm bilden die &duflersten Punkte der nor-
malen Bahnen der Elektronen gewissermaflen 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 &duflersten Punkten
eine neue Elektronenhiille um den Kern und seine
inneren Hiillen schlieflen usf.

Die Atome mit ausgefiillter Hiille sind solche von
héchster chemischer Stabilitat, wie diejenigen der zu frei-
williger, chemischer Wechselwirkung nicht mehr be-
fahigten Elemente der Heliumgruppe. Atome aber, deren
#ulere Hiillen nioht voll ausgefiillt sind, suchen ein
hoheres Mafl von Stabilitat zu erreichen. Dafiir bestehen
verschiedene Moglichkeiten. Sie konnen sich ihrer
iduflersten Elektronen entledigen, bis die von diesen freie,
nachst vorangehende stabile Hiille erreicht ist, oder sie
nehmen Elektronen von aufien her in ihre #ufiere¢ Hiille
auf, bis diese zur n#chstfolgenden stabilen Hiille auf-
gefiillt ist. Im ersteren Falle entstehen durch den Uber-
schuff der Kernladung positiv geladene Kationen,
deren positive Laduhgszahl, also ihre Wertigkeit, der Zahl
der abgegebenen Elektronen entspricht; im zweiten Falle
werden durch den Elektroneniiberschufl negativ geladene
Anionen von einer der Zahl der aufgenommenen
Elektronen gleichen Wertigkeit erzeugt. Durch diese von
Kossel wie von G. N. Lewis entwickelten Vor-
stellungen haben die Beziehungen zwischen Atomen und
Ionen willkommene Kldrung erfahren.

Die Moglichkeit zur Abgabe bzw. Aufnahme je eines
Elektrons tritt z. B. ein, wenn ein Natriumatom, also das
in der Reihe der Elemente auf das Neon folgende Atom,
auf ein Fluoratom trifft, also auf das des dem Neon vor-
aufgehenden Elements, Dann kann jenes sein {iber die
Neonkonfiguration hinausgreifendes Elektron an dieses
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zur Auffiilllung seiner 7 Auflenelektronen zur 8-Schale
des Neons abgeben. '

Es ist nun eine weitere, durch die Untersuchung der
Interferenzen der Rdntgenstrahlen vermittelte wichtige
Erkenntnis, daB in den Kristallen des bei der eben be-
schriebenen Wechselwirkung entstehenden Fluornatriums
die lonen nebeneinander, die Schnittpunkte der Gitter-
ebenen des Kristalls abwechselnd besetzend, bestehen
bleiben, in den Kristallen also als freie, nur elektro-
slatisch aufeinander wirkende Ionen vorhanden sind.
Darin besteht die Natur der Kristalle der einfachsten
Elektrolyte, der heteropolarenVerbindungen.

Es bietet sich aber fiir die Atome noch ein anders-
artiger Weg, zu Elektronenkonfigurationen erhohter Sta-
bilitdt zu gelangen: Um das kleine Kohlenstoffatom z. B.
kreisen zwei Elektronen auf den engen Bahnen des
Heliumatoms und vier Elektronen auf vier weiter aus-
greifenden symmetrischen Bahnen. Deren Abgabe wiirde
aber zu so starker Anhdufung iiberschiissiger Kernladung
auf engstem Raume fiihren, dal ein vierwertiges Kohlen-
stoffkation unméglich ist. Die unter Feuererscheinung
vor sich gehende Einwirkung von Fluor auf Kohlenstoff
ist dann so zu denken, dafi die AuBlenelektronen des
Kohlenstoffatoms, ohne den Kern zu verlassen, in die
Elektronenbahnen von vier Fluoratomen derart ein-
greifen, daB sie auch den Fluorkern umfliegen, wihrend
gleichzeitig je ein Elektron jedes Fluoratoms auch den
Kohlenstoffkert umkreist. Dann laufen um den Kohlen-
stoffkern in dessen Auflenschale insgesamt acht Elek-
tronen und ebenfalls um jeden Fluorkern, fiir beide ist
das Hodchstmafl der Stabilitit erreicht, das der Neon-
konfiguration entspricht. Hier hat aber keines der
Atome die Selbstindigkeit als Ton erlangt, sondern das
ganze Gebilde aus 1 C und 4F ist das in sich ge-
schlossene System der Molekel des gasférmigen
Kohlenstofftetrafluorids, eine unpolare Verbin-
dung.

Wenn die AuBenelektronen durch Punkte angedeutet
werden, kann das durch Abb. 1 gegebene Schema den
Gegensatz beider Arten von Verbindungen erldutern:

N' F- Keine gemeinsame
¥ae .- Etektronendahn,
e e abwechseinde Anord-
-F‘ :Na‘: ... aung freier Jonen
oo ey

8 gemeinsame
Elextronendahnen,
geschiossene Molekel

Abb. 1.

Diese aus der Atomtheorie sich ergebenden Uber-
legungen bahnen das Verstindnis fiir den in der Ge-
schichte der chemischen Theorien so viel umstrittenen
Gegensatz zwischen den unpolaren, unitarischen, nicht
leitenden und den heteropolaren, dualistisch aufgebauten,
elektrisch leitenden Verbindungen an. Sie lehren, dafl
die fiir letztere geforderten freien Ionen sich besonders
leicht aus solchen Atomen bilden kénnen, die dazu eine
kleine Zahl von Elektironen aufnehmen oder abgeben
miissen, wie die der Halogene oder der Alkalimetalle.
Je groBer freilich bei wachsender AtomgréSe der rédum-
liche Abstand zwischen Kernladung und &uflerster Elek-
tronenhiille ist, um so eher kénnen auch hdherwertige

Kationen, wie Th, existieren, wilrend das Tantal-
chlorid auch im Schmelzflusse nach W. Biltz kein
Elektrolyt mehr ist, der zur AbstoBung von fiinf Aufien-
elektronen erforderliche Kraftbedart hier nicht mehr er-
reichbar ist. Noch weniger konnen durch Aufnahme von
mehr als zwei Elektronen héherwertige Atomanionen,
wer’ligstens in Losung, bestehen.

Durch diese Vorstellungen iiber die Natur des Ionen-
zustandes und die daraus gewonnenen Schliisse iiber
seine Bedingtheit und Begrenzung hat die Lehre von der
Existenzmoglichkeit freier Ionen immer stirkeren Nutzen
gelunden,

Dagegen erhoben sich schon sehr bald ernsie
Bedenken gegen die Theorie der elektrolytischen Disso-
ziation. Fiir das Gleichgewicht eines zu zwei Ionen etwa
in Losung dissoziierenden Elektrolyten verlangt das
Massenwirkungsgesetz, dem ein chemischer Disso-
ziationsvorgang unterworfen sein mufl, dafl bei ge-

gebener Temperatur
;2

e=K (c

gelten muB, wobei ¢, die Konzentration jedes Ions und
¢ die der nicht zerfallenen Molekeln bedeutet und K eine
Konstante, die Dissoziationskonstante ist. Da nach a der
Dissoziationsgrad aus Leitfiihigkeitsmessungen zu finden
ist, kann, wenn man danach ¢ und ¢, ermittelt, Gleichung
¢ die Form

A2
Vg —ApA, K o u
annehmen. Dies ist das von W. Ostwald abgeleitete
Verdiinnungsgesetz.

Fiir Elektrolyte, die nur schwach, in 1-molarer
Losung zu etwa 1% oder weniger, dissoziiert erscheinen,
wie schwache Siduren oder Basen, hat es sich in vielen
Hunderten von Fallen bewéhrt. Fiir die gul leitenden
slarken Sduren und fir fast alle Salze aber versagt es;
alle Bemiihungen, seine allgemeine Giiltigkeit auch fiir
diese Fille zu retten, miissen als millungen gelten.

Eine andere Schwierigkeit liegt auf dem Gebiete der
an Salzldsungen beobachteten Gefrierpunktserniedri-
gungen. Betrage diese {fiir eine wifirige Ldsung
von ¢ Grammformelgewichten eines zur 'Losung von
n Ionen befihigten Salzes 13, und bezeichnet wieder
ihren aus der molekularen Gefrierpunktserniedrigung
des Wassers tiir n.c Einzelteile zu erwartenden Betrag,
so miifite bei vollstdndigem Zerfall in die Ionen § == 1,
also 9/ =1 sein. Daraus folgt, dal eine Grdfle
1 —%/%e=1—1 ein MaBl fiir die in Wirklichkeit - vor-
handene Abweichung der gedachten Ldsung von ihrem
idealen Zerfallszustande sein mufl. In der Kurven-
zeichnung in Abb. 2 ist fiir eine Reihe von Salzen ver-
schiedener Typen die Grofle (1—fo) in Abhéngigkeit von
Jen aufgetragen. Man erkennt, in wie starkem Mafle
die elektrische Ladung der Ionen ihr osmotisches Ver-
halten beeinfluBt; diese Tatsache war Arrhenius
wohlbekannt, seine Theorie blieb liir sie aber die Deu-
tung schuldig, ja, nach ihr mifiten die Kurven fiir Salze
die mehr als zwei Jonen liefern, gegen die Abszissen-
achse, nicht gegen die Ordinatenachse konvex ge-
kriimmt sein. _

Sehr wichtige Schluflfolgerungen erlaubt die Arr-
h eniussche Theorie fiir die Lislichkeitsverminderung.
welche schwer 18sliche Salze durch Gegenwart eines ihrer
lonen erleiden miissen. Sie fithrt zum Gesetze des
Ldslichkeitsproduktes, das besagt, dafl fiir ein schwer-
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lésliches Salz MX das Produkt aus den gesamten in der
Losung vorhandenen Konzentrationen seiner lonen:

ey lex)m = Lyx, (e

konstant sein mufl. Wiahrend dieses Gesetz sich fiir die
schwerst loslichen Salze, von AgCl, BaS0,, CaC,0,,
viele Hydroxyde und Sultide bewahrt hat, geben etwas
leichter losliche Salze erhebliche Abweichungen, die
wiederum ganz gesetzmiaBig von der GroBle der Ladun-
gen der lonen abhiangen, wie A. A. Noyes an zahl-
reichen Fillen nachgewiesen hat.

Und schlieBlich erwies sich die anfangs so
eindrucksvolle Ubereinstimmung der aus der Leit-
fihigkeit bzw. der Gefrierpunktserniedrigung er-
mittelten Werte des Dissoziationsgrades béi verfeinerten
Messungen als der Wirklichkeit nicht voll entsprechend.

Diese Sachlage stellte die Forschung vor die Frage,
ob nicht die als stdrker dissoziiert erscheinenden Elek-
trolyte, die starken Elektrolyte, an denen alle
diese Abweichungen sich zeigten, unter neuen Gesichts-
punkten theoretisch zu behandeln seien. Die zuerst von
J.van Laar, dann von W. Sutherland und beson-
dersvon N. Bjerrum und von G. N. L e wis schon vor
etwa 20 Jahren angestellten Oberlegungen fiihrten da-
hin, daB, wenn ein weilgehender Zeriall von Elektro-
lyten in Ionen vorliegt, die elektrostatischen
Einwirkungen der lIonen, die als inter-
ionische Krafte bezeichnet werden, nicht wirkungs-
los sein konnen, also nicht wie in der Arrhenius-
schen Theorie unberiicksichtigt bleiben diirfen. Diese
Einwirkungen miissen sich um so fiihlbarer machen,
je mehr durch erhéhte Elektrolytkonzentration die
Ionen einander genahert sind, und je hoher die
elekirische Ladung, die Werligkeit, des einzelnen lons
ist. Nur in auflerster Verdiinnung werden diese Wir-
kungen so gering sein, dafl die lonen das volle Maf§ ihrer
Seibstandigkeit erlangen. Sobald aber die interionischen
Kriftoe merklich werden, miissen sie die lonen in den
Auswirkungen ihrer Selbstindigkeit, in ihrem osmoti-
schen Verhalten und ihrer Leitfahigkeit beschriénken,
also auf diese Betitigungen der freien lonen in der
gleichen Richtung wirken, wie das fiir steigende Kon-
zentration der lonen in der A rrheniusschen Theorie
angenommene Verschwinden von freien lonen zu un-
dissoziierten Molekeln.

Deshalb glaubte man, von- letzterer Vorstellung
itberhaupt absehen und sich mit der Annahme begniigen
zu diirfen, daf3 in den starken Elektrolyten eine voll-
stindige Aufspaltung in ihre lonen vorlige und nur die
interionischen Krifte nach ihrem Betrage und der rium-
lichen Anniaherung der Ionen mehr oder weniger in
ihrer freien Betitigung beschridnkien. Dafi derarlige
elektrostatische Gleichgewichte dem fiir chemische
Gleichgewichte giilligen Massenwirkungsgeselz nicht
unterworfen sein kénnen, erscheint ebenso selbsiver-
stindlich, wie dafl die Beweglichkeiten der lonen in
ihnen von ihrer Konzentralion nicht unabhiéngig sein
koénnen, so daB also alle Vorausselzungen fiir das Ost-
w aldsche Verdiinnungsgeselz bei den starken Elekiro-
lyten fehlen. Auf der anderen Seite lafit die mit stei-
gender Ladung der Ionen zunehmende Stirke der
interionischen Krifte die bei solchen beobachteten, be-
sonders starken Hemmungen ihrer freien Betéatigung
nur erwarten.

Es liegt auf der Hand, eine wie starke Stiitze diese
verinderte Auffassung in der Erkenntnis finden mufte,
dafl bei den typischen starken Elektrolyten, wie den
Alkalihalogeniden, schon in den Kristallen die Ionen
vorgebildet sind, und dafl lediglich deren gegenseitige

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

Wurde damit der nach der Arrheniusschen
Theorie fiir die quantitative Wiedergabe der Erschei-
nungen so wichtige Begriff des Dissoziationsgrades ver-
lassen, so mufite dafiir ein neuer Weg zur einfachen,
zahlenmifigen Wiedergabe der Beobachtungen gesucht
werden. Diesem Zwecke diente die Einfithrung des
Aktivitatskoeffizienten. Die Ionen eines
Salzes koénnen, wie gesagt, je nach der Stirke der von
ihrer Umgebung ausgehenden interionischen Kréfte nur
einen Teil der vollen, freien Energie, der Aktivitéat,
entfalten, die das Salz in der vorliegenden Konzentration
betatigen wiirde, wenn diese inierionischen Kréfte nicht
vorhanden wiren. Die ihm verbleibende Aktivitat a ist
dann die gleiche, die es ausiiben wiirde, wenn es mit
vollig freien Ionen nur in dem Bruchteil f, seiner wirk-
lichen Konzentration ¢ auftrite, also '

fn-C’.;a (f

Dieser Faktor f, ist der Aktivitatskoeffizient; fiir unend-
liche Verditnnung ist er =1 und geht bei fortschreiten-
der Konzentration zunéichst auf Werte < 1 herab.

Von der freien Energie der Ionen hiingt auch der
von ihnen ausgeiibte osmotische Druck ab. Seine Ab-
weichung von dem im Idealzustande des Elektrolyten zu
erwartenden Betrage wurde vorhin durch die GréSe
1 —ty =1 —9/9 gekennzeichnet. Der Wert

ty=2%/% (4
wird als der osmotische Koeffizient be-
zeichnet. Zwischen ihm und dem Aktivititskoeftizienten
besteht keine einfache, aber doch eine durch thermo-
dynamische Betrachtungen rechnerisch zu findende Be-

- ziehung,

Dagegen fehlt der unmittelbare Zusammenhang
zwischen den GroéSen f, und Ay/A,.  Hat letztere fiir
slarke Elektrolyle jetzt auch die Bedeutung des Disso-
ziationsgrades verloren, so ist sie doch fiir deren Kenn-
zeichnung sehr wichtig und wird als Leittédhig-
keitskoeffizient

[, =AM\ (h
dazu benutzt. '

Die Aktivititskoeffizienten konnen entweder aus
den osmotischen Koeffizienten, also auf Grund von Ge-
frierpunktsmessungen, ermittelt werden oder aus den
unmittelbar der {reien Energie der geldsten Stoffe ent-
sprechenden Dampidruckerniedrigungen oder elektro-
motorischen Kriften. Denn fiir das Einzelpotential
eines metallischen Elementes gegeniiber der Ldsung
seiner Kationen ist, streng genommen, in der Nernst-
schen Formel statt der lIonenkonzentration die Ionen-

aktivitat einzuseizen:

Ce= -_g0+0‘9:%2-1‘ Ina a

Namentlich von G. N. Lewis und seiner Schule sind
auf diesem Wege wertvolle Untersuchungen iiber die
Aktivitit der Elektrolyte und ihrer Ionen durchgefiihrt
worden. Dabei hat sich vielfach bei Elektrolyten, die
zu hoheren Konzentrationen in Wasser gelost werden
konnen, gezeigt, dafl bei zunehmender Konzentration
die Aktivitit durch einen Mindestwert geht, um dann
rasch zu sleigen. Das ist ein ganz anderes Verhalten
als das des aus der Leitfdhigkeit gefolgerten Dissozia-
tionsgrades, da der Wert Ay A, bei steigender Kon-
zentration dauernd, und zwar immer schneller abnimmt.
Fiir Salzséure sind z. B. die hier folgenden Werte des
Aktivitatskoeftizienten gefunden; bei 0,2molarer Salzsiiure
sT*
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hat {, seinen Mindestwert. Aus Gefrierpunktsmessungen
war diese Erscheinung ftiir viele Salze lange bekannt.

Mol. HC1 "~

in 1000g fa
Wasser :
0,001 0,991
0,01 0,924
0,1 0,814
0,2 0,783
0,5 0,762
10 0,823
2 1,082
4 1,84
8 6,30
16 43,2

Wenn fiir starke Elektrolyte die Annahme eines
freiwilligen Zerfalls in ihre lonen aufgegeben wurde,
so war es folgerichtig, auch bei den schwachen,
schlecht leitenden Elektrolyten von der
freiwilligen elektrolytischen Dissoziation abzusehen.
In solchen Elektrolyten ireten nun aber, wie die Giiltig-
keit des O st w ald schen Verdiinnungsgesetzes, also des
Massenwirkungsgesetzes, zeigt, unpolare Molekille mit
ihren lonen in ein chemisches Gleichgewicht,
wenn jene Molekeln z. B. in Wasser gelost werden.
Uber die Natur des hier obwaltenden chemischen Vor-
ganges gelangt man zu einer Vorstellung, wenn man
sich erinnert, da vor allem viele Siuren schwache Elek-
trolyte bilden. Zerfielen solche freiwillig, so miifiten 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 zunichst davon
ab, daB er einen starken Elektrolyten bildet. In seiner

gasformigen Molekel ist das Wasserstoffatom unpolar.

in das Elektronensystem des Chloratoms einge-
tigt: :Cl:H. In diesem Zustand ist der Chlorwasser-

stoft weder ein Elektrolyt noch eine Séure. Er wird
es erst, und zwar unter stirkster Wiarmeentwicklung,
beim Lésen in Wasser. ‘I'riite hierbei ein unfreiwilliger
Zertfall nach

:Cl:H 2 :Cli+H, d b G 4+ HY 2
ein, so wire diese gewaltige Wirmeentwicklung nicht
zu verstehen. Stellt man sich aber, wie es A. Hantzsch
{iberzeugend als notwendig dargetan hat, den Vorgang
als eine chemische Einwirkung des Wassers vor:

HCl + H,0 22 CI' + [H . OH, ], 3
so erscheint er begriindet durch die die Arbeit der Auf-
spaltung der HCl-Molekeln leistende starke Neigung des
Wasserstoffions, sich an OH, zum Hydroniumion OH,’ an-
zulagern. Dieser Vorgang ist durchaus das Analogon der
Bildung des Ammoniumions:

HCl + H,N 2> CI' + [H.NH,]. 4
Diese Analogie tritt besonders eindrucksvoll in der von
Volmer gefundenen Tatsache hervor, daf das kristalli-
sierte Monohydrat der Uberchlorsiure OH, ClOs’ und
deren Ammoniumsalz NH, Cl0/, beides heteropolare Ver-
bindungen, kristallographisch weitgehend {ibereinstim-
men, wie auch das feste Hydrat OH,Cl dem NH.Cl oder
dem RbCI in seinen Kristallen sehr &hnlich ist.

In Salzsiureldsungen liegt Gleichgewicht (3) nur in
hdheren Konzentrationen merklich linksseitig, wihrend
in gréBeren Verdiinnungen die Ionen so vorwalten, da
diese Losungen das Gepriige der starken Elektrolyte
zeigen,

Andere unpolare Wasserstoffverbindungen HX
kdnnen aber, sotern die Bindungsart des Wasserstoffs in
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ihnen {iberhaupt die Abtretung von Wasserstoffion an
Wassermolekeln erlaubt, im Gleichgewicht

HX + OH, > X’ + OHy’ ®

weitgehend bestehen bleiben, also nur mit kleinen
Ionenkonzentrationen ins Gleichgewicht treten. Das sind
die schwachen Elekirolyte. Fiir diese ist dann das
Gleichgewicht ganz vorwiegend vom Massenwirkungs-
gesetz beherrscht. Die niihere theoretische Erdrterung
der dann obwaltenden Verhiltnisse lehrt, daB die Be-
riicksichtigung der interionischen Krifte in solchen Fiil-
len sowie auch die Benutzung der Leitfdhigkeitswerte
zur Ermittelung der lonenkonzentration nur zu so
kleinen Korrekturen an den quantitativen Folgerungen
des Massenwirkungsgesetzes fithren, da das Ostwald-
sche Verdiinnungsgesetz auch unter den verinderten
Voraussetzungen mit grofSer Annsherung giiltig bleibt.

Bedenkt man schliellich, dafl die schwachen Basen
Abkdmmlinge des Ammoniaks sind und ihre OH'-Kon-
zentration lediglich chemischen Gleichgewichten wie

NH, + OH, 2 NH," + OH’ ©

verdanken, die nur schwach rechtsseitig verschoben
sind, so versteht man, daB auch die schwachen Basen
dem Verdiinnungsgesetz gehorchen.

Andererseits ergibt sich, daf}, wenn Wasserstoffver-
bindungen durch die Einwirkung von Wasser Elektro-
lyte werden, gleiches in anderen Lésungsmitteln nur
dann und so weit geschehen kann, als diese sich dem
Wasser entsprechend verhalten. Dies trilft, wie
H. Goldschmidt dargetan hat, fiir dem Wasser
éhnlich gebaute Molekeln, wie vor allem die einfachen
Alkohole, zu. 1n diesen Ldésungsmitteln sind daher z. B.
die Halogenwasserstolfe zur S#éurebildung befahigt,
wenn auch gemifl den Gleichgewichten

HX + ROH > X' + OH,R’, (7

jo nach der Art von R in stark abgestuftem Mafe. Sauer-
stofifreie Losungsmittel sind aber dazu nicht imstande:
in ihnen geldste Halogenwasserstoffe bleiben unpolare
Nichtleiter, obgleich heteropolare Salze auch in solchen
Losungsmitteln Elektrolyte bilden, die in ihnen vor-
gebildeten Ionen auch in solchen Losungsmitteln in ge-
wissem Grade ihre Freiheit betiitigen kbnnen — Unter-
schiede, fiir die erst die heutige Theorie ein Verstindnis
anbahnt.

Fiir die starken Elektrolyte bedeutet die Einfithrung
der Aktivititskoeffizienten, wie vorhin gesagt, nur eine
zahlenmifige Zusammenfassung des Grades ihrer den
interionischen XKriften zugeschriebenen Abweichung
vom ldealzustande. Niheres dariiber, wie diese Abwei-
chungen zustande kominen, konnen und sollen sie nicht
angeben. Eine wichtige Erginzung in dieser Hinsicht
brachte die Theorie, die von P, Debyeund E. Hiickel
iiber die Art der elektrostatischen Einwirkung gelbster
Jonen aufeinander entwickelt wurde. Sie geht davon
aus, daB in der LYsung eines ganz in seine Ionen zer-
fallenen Elektrolyten die Verteilung der Teilchen keine
ganz gleichmiBige sein kann, sondern in der Um-
gebung etwa eines einzelnen Kations dank dessen elektro-
statischer Wirkung ein gewisser UberschuB von Anionen
auftreten muB. Dadurch kommt eine Art Kondensator
zustande. Man darf ihn sich als Kugel vorstellen, in
deren Mittelpunkt das gedachte Kation, auf deren
Oberfliche die von den Anionen herriithrende
Ladung als gleichmiflig verteilt zu denken ist,
und deren Radius unter gegebenen éufleren Umstinden
von der Konzentration und der Ladung der Ionen ab-
hiingt. Dieser Radius, der als charakteristische
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Liénge bezeichnet wird, ist nach der Rechnung be-
stimmt durch die Reziproke der durch den Ausdruck

x = Kl/c'\nlvk2 +- ngv,?) (k

gegebenen Grofle ». K ist eine von der Temperatur
und der Dielektrizitdtskonstante des Lbsungsmittels mit-
bestimmte Konstante, und ¢ die Konzentration eines
vorliegenden Salzes, dessen Formelgewicht n, Kationen
der Wertigkeit v, und n. Anionen der Wertigkeitv,
gibt. Das Produkt unter der Wurzel wird als die
ionale Konzentration der L8sung bezeichnet;
man sieht, wie im Gegensatz zu den mit der ersten Po-
tenz der Konzentration anwachsenden chemischen Krif-
ten die elekirostatischen Krifte von der Quadratwurzel
abhéingen, und ferner, wie Ionenzahl und Ladungszahl,
also der Typus des Salzes, nicht aber seine subjektive
Eigenheit, hiernach als das fiir sein Verhalten bestim-
mende Moment erscheint. Diese Theorie gilt daher auch
nur so weit, als das subjektive Verhalten der Ionen un-

y— ——

- € ,
' Mg 50
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<

1.4t NGy,
'.’Q.*)D'
w? :

Abb. 2.

beriicksichtigt bleiben dart, d. h. zunichst nur so weit,
als ihre Eigendimensionen gegeniiber der charakteristi-
schen Linge als verschwindend anzusehen sind. Das ist
in wisseriger Losung nach der Rechnung z. B. bei
1-1-wertigen Salzen nur in 0,01-molarer oder geringerar
Konzentration, bei héherwertigen Salzen in noch erheb-
lich gréferer Verdlinnung der Fall. Die Theorie gilt
also in ihrer einfachen Gestalt nur fiir sehr verdiinnte
Ldsungen.

In Verfolgung ihrer Rechnungen haben Debye
und Hlckel auch die osmotischen Koeffizienten
starker Elektrolyte berechnet. In Abb. 2 sind die be-
rechneten Werte von 1—1f, in Abhingigkeit von

Ven; +np) = Ven,
also von der gesamten Ionenzahl, gestrichelt eingetragen.
Man sieht, sie liegen auf geraden Linien, welche um so
steiler ansteigen, je hther die Wertigkeit der Ionen ist,
und welche die Tangenten sind fiir die die Beobachtungen
wiedergebenden Kurven. Abb, 3 zeigt, wie weit fiir sehr

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

Des weiteren berechneten Debye und Hlickel
die freie Energie des Vorganges, bei dem ein Salz aus
unendlicher Verdiinnung gegen die zunehmenden
elektrostatischen Ionenwirkungen auf eine endliche
Konzentration gebracht wird, also die Aktivitit und
damit den Aktivitiitskoeffizienten - des Salzes in
dieser Konzentration. Fiir sehr verdiinnte Lsungen
ergab sich befriedigende Ubereinstimmung mit den

1-f, '
o Laz(soo):
05 | i
2-3tfweruig
9
V4
[+]
03 f
- 2';/wer(|g o Mg §0,
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[+} [+}
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o
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Abb. 3.

Messungsergebnissen und damit die Deutung dafiir, da
auch die Aktivititskoeftizienten stark von Zahl und
Ladung der Ionen eines gegebenen Salztypus bestimmt
sind.

Schliefilich haben Debye und Hiickel sowie
Onsager auch den Vorgang der Stromleitung in bezug
auf die elektrostatischen Wirkungen, denen er unterliegt,
theoretisch behandelt und danach die Beziehung des
Leittihigkeitskoeffizienten, also der Grifie f, (Formel b)
einer verdiinnten Losung zu ihrer Konzentration be-
rechnet. Es ergab sich, das der Betrag 1—f, linear mit
der Quadratwurzel aus der Elektrolytkonzentration sich
iindert; das ist eine schon vor langer Zéit von F. Kohl-
rausch empirisch gefundene Beziehung, tiir die aber
die Theorie der elektrolytischen Dissoziation keine Er-
klérung gab.:

Auch fiir die Loslichkeitsverminderung schwerlds-
licher Salze durch ihre eigenen Ionen konnte A. A.
Noyes zeigen, daf an der Hand der Theorie von
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Dobye und Hiick el der Betrag dieser Beeinflussung
in weit besserer Ubereinstimmung mit der Beobachtung
sich ergab als nach der einfachen Theorie des Loslich-
keitsproduktes, und J. Brénstedt fand, daf die Los-
lichkeitssteigerung, die sehr schwerlosliche Salze
durch ihnen ganz fremnde Elektrolyte erfahren, und iiber
den die Arrheniussche Theorie in quantitativer Hin-
sicht iiberhaupt nichts aussagen kann, nach der Theorie
von Debye und Hilckel in vielen Fillen in ausge-
zeichneter Ubereinstimmung init der Beobachtung sich
voraussagen lief3.

Debye und Hiick el haben ihre Rechnungen auch
aul etwas konzentriertere Losungen ausgedehnt, in denen
die Dimensionen der lonen gegen die charakteristische
Linge nicht mehr vernachlissigt werden diirfen. Sie ge-
langten dabei fiir die Beziehung des osmotischen Verhal-
tens der Elektrolyte zur Konzentration zu Kurven, wie
sie Abb. 2 darstellt, und andererseils ergaben sich [liir
die mittleren Abmessungen der Ionen eines Salzes viel-
fach Werte, die den sonst ermittelten nahe lagen, mehr-
fach aber, vor allem bei den Alkalinitraten, viel zu klein
waren.

Diesen Abweichungen ist Bjerrum rechnerisch
nihergetreten. Er ging von der Uberlegung aus, daf ent-
gegengesetzt geladene Ionen, die sich in einem Medium
frei bewegen, dabei einander gelegentlich so nahe
kommen kénnen, daB sie sich zu Ilonenpaaren fest-
halten. Diese wiiren dann als solche und nicht mehr als
freie Ionen etwa osniotisch wirksam. Je kleiner ein Ion
und je groBer seine Ladung ist, und je grofer iiberhaupt
die Konzentration der Ionen ist, um so héufiger kann die
Méglickkeit eintreten, daB ein Ion ganz in den Bereich
eines ihm entgegengesetzt geladenen kommt. An der
Hand der Wahrscheinlichkeitsrechnung hat Bjerrum
den Bruchteil der Jonen, in dem sie paarweise zusaminen-
treten konnen, fiir die Losungen einfacher Salze be-
rechnet. Er fand ihn nieist nur klein, im Betrage eines
Korrektionsgliedes. Bei dessen Beriicksichtigung wurden
manche Ionendurchimesser etwas grofier, den wahren
Werten nither liegend als von Debye und Hiickel
gefunden, die Schwierigkeit aber nicht beseitigt.

Grundsiitzlich bedeuten aber diese theoretischen
Untersuchungen von Bjerrum eine tiefgreifende Ver-
anderung in der Behandlung der starken Elektrolyte.
denn in ihrem Ausgangsgedanken liegt der Verzicht
darauf, daB3 siamtliche Ionen eines starken Elektrolyten
a's selbstindig zu denken seien. Freilich sind die
Bjerrumschen Ionenpaare als lediglich durch elektro-
statische Krifte zusammengehalten gedacht; ausdriicklich
nimmt er in ihnen die Eigenschaften der freien lonen
noch als unverindert fortbestehend an. Aber die Frage
liegt nahe, ob nicht je nach der Art der Ionen
deren Anniherung auch einmal so weit gehen kann, daf
ihre - Elekironenbahnen ineinander {ibergreifen, das
Ionenpaar zur unpolaren Molekel werden kann. Soweit
dies geschéhe, wiire der Gegensatz zwischen starken und
schwachen Elektrolyten iiberbriickt. Die Forschungen
der letzten Jahre lassen kaum einen Zweifel, dafl unsere
Frage bejaht werden muf}, daBl die typischen starken
und schwachen Elektrolyte in der Tat nur die Grenz-
zustinde in der gleichen Reihe mannigfach abgestufter
Erscheinungen sind.

Schon in den Kristallen sind, wie K. Fajans ge-
zeigt hat, die Ionen nicht mehr in dem gleichen Zu-
stande, den sie als freie Ionen in unendlicher Entfernung
voneinander haben, und den sie beibehalten miiSiten,
wenn allein ibhre elektrostatischen Ladungen nach ihrem
Gesamtbetrage bei der Vereinigung zum Kristall wirk-

sam waren. Vielmehr zeigt sich, dal das Licht-
brechungsvermogen der Ionen in den festen Sal-
zen gegenilber dem in hdchstverdiinnter Losung

veriindert ist. Danach ergeben theoretische Uberlegun-
gen, dafl die Elekironenbahnen durch die Annidherung
der lonen verdndert, deformiert sein miissen. Die
Ionen, die einen Elekironeniiberschuf3 enthalten, also
die Anionen, vor allem die grofleren Halogenionen, zei-
gen dabei eine besonders grofie Deformierbarkeit,
wihrend die Kationen, durch den Uberschuf3 ihrer Kern-
ladung verlestigt, in der Hauptsache die deformierende
Wirkung ausiiben, zumal dann, wenn in ihrer Auflen-
schale, wie bei den Schwermetallkationen nach der
Bohrschen Atomtheorie, weit mehr als 8 Elektronen,
z. B. 18 Elektronen, wie bei Cu oder Ag, anzunehmen
sind, Diese Deformationen sind als Verzerrungen von
Elektronenbahnen im gegebenen Ion zu denken; die
riumliche Selbstindigkeit der Ionen bleibt davon zu-
nichst unberithrt.

Das kann sich aber #ndern, wenn bei erhéhter Tem-
peratur die gesteigerte Wirmebewegung die Ionen in
ihrer riaumlichen Lage zueinander verschiebt, die Leb-
haftigkeit ihrer Schwingungen steigert. Wird die Tem-
peratur eines typischen heteropolaren Salzes, wie des
Chlornatriums, bis zur Siedetemperatur gesteigert, so
entweicht ein Dampf, der nach seiner von Nernst
bestimmten Dichte aus den Molekeln NaCl besteht.
Deren Zustandekommen vermag ich mir nicht anders
als in einem Ineinandergreifen der Elektronenbahnen

von Paaren weitgehend geniherter Ionen NaCl' zu
denken.
Zwischen den Grenzzustinden des kalten Chlor-

natriumgitters und des Chlornatriumdampfes kann ge-
steizerte Wiirmebewegung mancherlei Uberginge her-
vorrufen, die vermutlich im Schmelzflusse dieses Salzes
7zu einem Gleichgewicht fiihren, an dem beide Zustinde
heteiligt sind. Je nach der Moglichkeit gréfierer und
kleinerer Deformation bei verschiedenen Ionen kann
erhéhte Temperatur die Entstehung unnolarer Molekeln
mehr oder weniger férdern. Darin diirfte die grofie
Mannigfaltickeit der Erscheinungen begriindet sein, die
das elektrische Leitverméren der Salze bei erhdhter
Temperatur schon im kristallisierten Zustande und dann
im Schmelzflusse aufweist, in Erscheinungsgebieten, auf
denen die umfassenden Untersuchuneen einerseits von
C. Tubandt, andererseits von W, Biltz tieferen
Einblick geschaffen und manche iiherraschenden Einzel-
heiten kennen gelehrt und der Deutung zugefiihrt haben.

Wenn lebhaftere Wirmebewegung die Jonenannihe-
rung bis zum Ineinandergreifen der Elektronenbahnen
steigern kann, so erscheint Gleiches wenigstens fiir ein-
zelne Ionenpaare auch bhei gewfhnlicher Temperatur nicht
ausgeschlossen, da die Ionen bhei Ubertritt aus den Kri-
stallen in die Lésung gesteigerte Beweglichkeit gewonnen
haben. Dieser Schlufl hat vielleicht im Studium der
Verdiinnungswiirme hochverdtinnter
Salzlosungen eine Stiitze gefunden, Nach der
Theorie von Debye und Hiickel sollte die Ver-
diinnuneswirme solcher Losungen positive, fiir die ein-
zelnen Salztvpen in gegehener Konzentration vorauszu-
sagende Betriige besitzen. W. Nernst wie auch
E. Lange fanden zwar vielfach positive Werte, sie
lagen aber meist etwas mehr, als die Fehlerquellen der
freilich sehr schwierigen experimentellen Bestimmui-
gen dieser kleinen Wirmeténungen erlauben, unter den
erwarteten Betrigen, ja beimn Kaliumnitrat, also einem
auch sonst der Debye-Hiick elschen Theorie be-
sondere Schwierigkeiten bietenden Salze, waren sie
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negativ. Wenn diese Ergebnisse nicht durch noch un-
bekannte Momente beeinflufit sind, so folgt daraus,
dal der von den interionischen Kréften herrithrende
warmeentwickelnde Vorgang durch einen wiérmever-
brauchenden iiberlagert wird. Nernst zieht diese Fol-
gerung und erblickt diesen warmeverbrauchenden Vor-
gang bei der Verdiinnung in der Aufspaltung von Salz-
molekeln zu Ionen; er hat auch bereits quantitative
Schliisse iiber den Anteil der lonen gezogen, bis zu dem
diese auch in verdiinnten Losungen zu Salzmolekeln zu-
rammengetreten sein miifiten.

Zu Ergebnissen in der gleichen Richtung ist sowohl
Fajans gelangt bei seinen Untersuchungen iiber die
Anderungen, die das Lichtbrechungsvermégen der
Tonen bhei zunehmender Konzeniration wisseriger Salz-
16sungen erfihrt, als auch Onsager bei der Deutung
des Ganges von f, bei Konzentrationen, die iiber den
Giiltigkeitsbereich des Kohlrauschschen Quadrat-
wurzelgesetzes hinaufgehen.

DaB der Zusammentritt von Ionen zu unpolaren Mo-
lekeln unter Umstiinden ein sehr weitgehender sein
kann, haben sehr interessante Untersuchungen von
P. Walden, H. Ulich und G. Busch an Losungen
von Alkylaminsalzen in Aceton gezeigt. Die Halogenide
solcher alkylsubstituierten Ammoniumsalze sind in
Wasser etwa so starke Elektrolyte wie die Alkali-
halogenide. Auch in Acetonlosung stehen die Salze der
Tetraalkylbasen, also symmetrisch gebauter Kationen,
denen der Alkaliionen nahe, die Chlorhydrate der
Mono-, Di- und Trialkylammoniumbasen, also unsym-
metrischer Kationen, sind aber auf ein duflerst geringes
L.eitvermogen herabgegangen. Xhnliche Unterschiede
zeigen sich auch im Leitvermdgen der geschmolzenen
Pikrate der beiden Arten von Kationen. Das ist fiir
Salze das gleiche gegensitzliche Verhalten, wie es
zwischen starken und schwachen S#uren bekannt ist.
Walden, Ulich und Busch bezeichnen daher mit
Recht jene schwach leitenden Lésungen von Salzen als
solche schwacher Salze und zeigen, daB auch diese
dem Ostwaldschen Verdiinnungsgesetze gehorchen.

An sich ist das nichts Neues. Auch in wisseriger
Losung kennen wir schon lange die Halogenverbindun-
gen des zweiwertigen Quecksilbers als schwache Elek-
{rolyte. Hier zeigt schon deren grofle Fliichtigkeit ihre
starke Neigung zur Bildung unpolarer Molekiile. Das
besonders Wichtige an dem Befunde von Walden,
Ulich und Busch ist die Tatsache, dal typisch hetero-
polare Salze unter Umstdinden als unpolare Molekeln
auftreten, dafl also zwischen beiden Arten der Ionen-
verbindung auch bei Salzen kein grundsitzlicher Gegen-
satz, sondern Ubergangsmoglichkeiten bestehen.

Mannigfache Erfahrungen des Chemikers bestdtigen
dies. In der Reihe

NaF MgF, AlF, SiF, PF, SF,
sind die drei ersten Glieder schon nach ihrem #&ufieren
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 iiberbriickt.

Die Frage, in welcher Weise man die Natur der in
den Komplexsalzen (wie auch in den Salzen der an-
organischen Sauerstolfsduren) sich betitigenden koor-
dinativen Bindung an die in den heteropolaren und den
unpolaren Verbindungen wirksame Betéitigung der
Valenzelektronen theoretisch anzuschliefen hat, ist noch
im Flusse. So viel darf aber vielleicht iin Sinne der von

" Kossel hieriiber zuerst angestellten Uberlegungen als

sicher gelten, daf3 fiir das Zustandekommen koordina-
tiver Bindung die Einwirkung bestimniter, ein mehr-
werliges Zentralatom besitzender einzelner Molekeln
auf Jonen fast immer das Bestimmende ist. Lassen wir
dies gelten, so lolgt fiir die obengenannten Komplex-
salze, dafl auch die Ionen der heteropolaren Salze MgF,
und AlF; in gewissem Ausmafle zu unpolaren Molekeln
zusammentreten konnen, die dann wie SiF, oder PFs
weitere F' koordinativ zu komplexen Anioren anzu-
lagern vermaogen.

Ahnlich gibt z, B. das gut leitende CuCl, ein
Komplexsalz K:CuCli, das ganz analog ist mit K.HgCl,,
K.HgJi, also mit Komplexsalzen aus vorwiegend unpo-
laren Molekeln,

Die Tatsache, daBl sehr oft auch typische Kationen
die Fihigkeit zeigen, komplexe Anionen zu bilden, dart
hiernach als wichtige Stiitze dafiir angesehen werden,
daBl in Losungen Kationen und Anionen mehr oder we-
niger weit zu unpolaren Molekeln zusammen- und mit
ihnen ins Gleichgewicht treten konnen.

Daf3 dies zwischen mehrwertigen Ionen beider Arten
besonders leicht eintreten kann, liegt auf der Hand. Bei
den vorerwihnten Bronstedtschen Untersuchungen
iilber die Loslichkeitssteigerung schwer l6slicher Salze
mehrwertiger Ionen durch fremde Salze wurde die Wir-
kung erheblich grofler gefunden als nach der Theorie
von Debye und Hiickel zu erwarten war, wenn als
Fremdsalze Sulfate oder Silicofluoride mehrwertiger Ka-
tionen zugegen waren. Der grofle Abstand des elek-
trischen Leitvermdgens der Sulfate der Schwermetalle
von dem ihrer Chloride ist ebenso bekannt wie die Tat-
sache, daf} wasserzersetzende Kationen wie Cr” oder V"~
in Sulfatlosung weit schwicher wirken als in Chlorid-
16sung.

Wenn somit zweifellos in den Losungen auch Salze
schwache Elektrolyte bilden konnen, so ergibt sich
daraus die Frage nach der Art des Vorganges, der hier
die Beziehungen der unpolaren Molekeln zu ihren Ionen
regelt. In den wisserigen Losungen der schwachen
Siiuren war dies, wie wir sahen, der chemische Vorgang
der Hydratation des Wasserstoffions. Ahnliche Wirkun-
gen des Wassers diirfen wir auch fiir die Ionenbildung
aus schwachen Salzen annehmen. Wir kennen die
Moglichkeit eines solchen Vorganges im Ubergange von
Acido- zu Aquosalzen bei Kobalt- oder Chromamino-
salzen, z. B.:

Cl (X3 'L . B (0}12) qees i

[CO(NH:;):,] 200 --HO CO(NH3)5 -1- 3Cl 8
(NO3)3> e " (Oﬂz)s -.._ ) i )

l CO(NHS)RI +3H0 X I_CO NHy), - 3NO, ©

Wenn hier vielleicht die Gegenwart von NHi-Molekeln
im Kation besondere Verhéltnisse zu bedingen scheint,
so ist dies beim Ubergange vom griinen zum violetten
Chromchlorid ausgeschaltet, der in seinem Wesen durch
die Gleichung

Cl, 7T . cer ! ape

[cr o 9‘]+ CI' + 2H,0 2 [Cr(OHa),] "+ 3CI (10

wiederzugeben ist, und das Bestehen kristallisierter
Salze KsMoCls, K Mo Cls
3:M0Ulg, 2 °OH2

F, F F.
ONH)VE, (| Vol | N [Vidu,| ViGn,,

ergiinzt diese Tatsachen zu einem Gesamtbilde. Es
zeigt, wie unpolar bzw. koordinativ gebundene Anionen-
bildner durch Anlagerung von Wassermolekeln an das
Kation als freie Anionen abgespalten werden, da88 also
deren Entstehung, wenn sie ihrer Freiheit beraubt
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waren, auf einen unter Mitwirkung der Molekeln des
Losungsmittels sich vollziehenden chemischen Gleich-
gewichtsvorgang zuriickzufiithren ist.

Wiiren z. B. einzelne CuCl:-Molekeln in einer wiisse-
rigen Losung vorhanden, so wiiren sie in einem Gleich-
gewichte wie

CuCl; + 4H,0 > [Cu(UH,),] " + 2CI (11
zu denken, das bei geniigender Cl-Konzentration durch
ein weiteres Gleichgewicht wie

CuCl, + 2CY > CuCly” (12
erginzt zu denken wiire.

Welches ist nun die Natur dieser so weitgehenden
Mitwirkung des L§sungsmittels beim Zustandekommen
der Elektrolyte? Daf auch hier elektrische Wirkungen
mafigebend sein miissen, ist nach der Art der Vorgiinge
nur zu erwarten. Die Molekel des Wassers, die wir als
das fiir Elektrolyte typische L&sungsmittel zuniichst be-
trachten wollen, darf trotz der Absittigung der Valenz-
elektronen von Wasserstoft und Sauerstoff in ihr doch
nicht als nach auflen elektrisch unwirksam angesehen
werden. In der Wassermolekel herrscht ndmlich eine
unsymmetrische Verteilung zwischen Ladung und
Masse der diese zusammensetzenden Atome: Die Elek-
tronen der kleinen Wasserstoffatome liegen, wie che-
mische und physikalische Erscheinungen iibereinstim-
mend lehren, mit ihren leichten Kernen in einem
stumpfen Winkel gegen die Mitte des schweren Sauer-
stoffatoms. Mit Riicksicht auf solchen Zustand be-
zeichnet man eine Molekel als Dipol. Ein solcher Zu-
stand unterliegt der Wirkung duBerer elektrischer Felder.
Das Auftreten solcher Dipole bestimmt das dielektrische
Verhalten der Stoffe, d. h. ihre Fihigkeit, der Annihe-
rung in ihnen auftretender, entgegengesetzter elektrischer
Ladungen sich entgegenzustellen. Die Dipolnatur der
Wassermolekeln ist so stark ausgepriigt, daB das Wasser
mit einer Dielektrizititskonstante 80 zu den stirksten
Dielektriken gehort.

Da diese Eigenheit des Wassers fiir das Be-
stehenbleiben einmal entstandener freier Ionen
in ihm das bestimmende Moment ist, haben Nernst
sowohl wie Thomsen schon in einem sehr frithen
Stadium der Ionenlehre betont. Seitdem wir wissen, daf§
in den Kristallen der heteropolaren Salze die Ionen als
solche nebeneinander gelagert bestehen, kann man {iber-
sehen, daB8 die elektrostatische Anziehung zwischen den
Ionen und den Dipolen des Wassers auch die Uberwin-
dung der die Kristalle zusammenhaltenden elektrischen
Krifte gestattet, also auch das Auftreten freier
JIonen im Wasser bedingen muf.

Infolge dieser Wechselwirkung zwischen den Ionen
und den Dipolen des Wassers werden die ersteren, um-
geben von letzteren, in die Ldsung treten, und zwar so,
daf} 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 Raumerfiillung oder der Wirmeténung, zu
beobachtenden energetischen Anderungen zeigen, daf
die Zahl der dielektrisch verinderten Wassermolekeln
in der Umgebung eines Ions eine recht grofe sein kann.
Aber die Kraft, mit der die Ionen die Dipole fesseln,
mufl mit deren rdumlichem Abstande schnell abnehmen.
Am stirksten festgehalten ist die erste, unmittelbar an
die Elektronenhiille der Ionen angelagerte Schicht von
Wassermolekeln. Hier aber erlauben die réumlichen
Méglichkeiten nur einer beschriinkten Zahl von Wasser-
molekeln Platz zu finden. Deren Fesselung ist erfahrungs-
gemif eine so feste, daB sie mit den Ionen im Span-
nungsgetillle einer elektrischen Strombahn wandern, ja,

daB sie beim Kristallisieren der Losung von den Ionen
in das Kristallgitter mitgefiihrt werden konnen, als
Kristallwasser in dieses eingehen.

Daf8 es sich bei dieser innigen Anlagerung nur um
rein elektrostatische Dipolwirkung handelt, ist unwahr-
scheinlich; vielmehr diirfte dabei die gegenseitige De-
formierung der Elektronenbahnen der Ionen und der
Wassermolekeln stark mitwirken, wie schon die Farben-
iinderungen, die oft zwischen wasserfreien Kristallen
und ihren Hydraten eintreten, heweisen. Man bezeichnet
daher mit Recht derartige Ionenhydrate als che-
mische Hydrate, wihrend man die ganzen an
Losungen zwischen Ionen und Dipolen sich einstellenden
ileichgewichtssysteme davon als elektrodyna-
mische Hydrate unterscheidet.

Den chemischen Ionenhydraten sehr verwandt sind
die Ammoniakverbindungen, zumal der Kationen. Ob-
gleich die Dielektrizititskonstante des Ammoniaks weit
geringer ist als die des Wassers, zeichnen sie sich oft
durch besondere Bestiindigkeit aus, die in der Tat, wie
W. Biltz am Luteokobaltjodid aut Grund réntgeno-
graphischer Messungen dargetan hat, zumal bei diesem
besonders bestindigen Verbindungstypus, auf einem
auBlerordentlich innigen Zusammengreifen der Elek-
tronenbahnen des Kobaltions und der Ammoniak-
molekeln beruht. Auch die Bindung eines Wasser- bzw.
Ammoniakmolekiils im Hydronium- bzw. Ammonium-
ion diirfte im Wesen mit den eben bhesprochenen Be-
ziehungen {ibereinstimmen, die uns in die Natur des
fiir die Ionengleichgewichte im Wasser so wichtigen
Hydratationsvorganges niiheren Einblick gew#hren.

Die Bestdndigkeit chemischer Hydrate ist nach dem
Gesagten von der Feldstiirke der bindenden Ionen stark
mitbestimmt. Die kleinen Kationen wie Li’ oder Na’
oder die mehrwertigen, zumal solche mit der elektronen-
reichen #ufleren Hiille der Schwermetalle, erscheinen
hierin bevorzugt. Andererseits bedingen bei den Ionen
der organischen Basen und S#uren die riumliche Aus-
dehnung und die Verteilung der Kernladung auf zahl-
reiche Einzelkerne eine verhiltnismiflig schwache Feld-
wirkung. Demgem#f lehrt die Erfahrung, daB chemische
Hydrate hier selten, vielfach iiberhaupt nicht, vorhanden
sind, so daB in ihren L8sungen im allgemeinen besonders
einfache Verhiltnisse obwalten, eine fiir theoretische
Arbeiten vielfach benutzte Sachlage.

Was vom Wasser gilt, gilt von anderen L3sungs-
mitteln. Aber deren Dielektrizititskonstante ist meist
wesentlich kleiner, bei den Kohlenwasserstoffen z. B.
ein Zwanzigstel bis ein Dreifligstel, derjenigen des
Wassers. Wenn auch in L&sungsmitteln von kleinerer
Dielektrizititskonstante die Ionen den Hydraten ent-
sprechende Solvate bilden kénnen, so sind diese doch,
soweit sie iiberhaupt als chemische Individuen zu fassen
sind, viel unbestiindiger als jene. Auf der anderen Seite
hat die Verminderung der Dielektrizititskonstante des
Losungsmittels zur Folge, dal die interionischen Krifte
der Ionen sich verstirkt geltend machen; im osmotischen
Drucke und im elektrischen Leitvermégen kommt dies
schon in recht verdiinnter Lbsung zum Ausdruck. Je
stirker die Ionen sich gegenseitig in ihrer Freiheit
beschrinken, um so mehr besteht die Moglichkeit fiir sie
zu paarweisem Zusammenschlusse bzw. zur Bildung ein-
zelner Molekeln. Auch diese haben den Charakter von
Dipolen und kénnen besonders dann, wenn die Dipol-
natur des Ldsungsmittels schwiacher wird, immer mehr
an Stelle von dessen Molekeln von den Ionen gefesselt
werden. Dadurch kdnnen bei steigender Konzentration
die Imonensolvate immer mehr in Assoziationsprodukte
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aus Jonen und Jonenpaaren bzw. einzelnen Molekeln
tibergehen, die als Analoga der vorhin fir wésserige
Ljsungen erbrterten Komplexionen gelten kénnen. Diese
M83glichkeiten hat P. Walden aut Grund seiner be-
wundernswerten, umfassenden Untersuchungen an nicht-
wiisserigen Losungen zuerst niher erdrtert.

Er konnte dabei zeigen, daBl im extremen Falle, an
Lﬁsuzlgen von Tetraalkylammoniumjodiden in Lé&sungs-
itteh sehr kleiner Dielektrizitdtskonstante, wie Chloro-
form, Schwefelkohlenstoff, Benzol, noch ein geringes
Ieitvermdgen zu beobachten ist, aber keine Siedepunkts-
erhthung mehr, also auch kein osmotischer Druck. In
solchen Fillen halten sehr wenige freie Ionen neben den
Dipolen des Ldsungsmittels auch die Dipole der Ionen-
paare der geldsten Salze um sich herum gefesselt; sind
diese auch noch mechanisch gegeneinander verschiebbar,
so sind sie doch durch die elektrischen Felder der Ionen
jhrer Freiheit beraubt; es entstehen elektrostatische
Systeme, die hinsichtlich der nach allen Seiten wirken-
den elektrischen Bindungen gewisse Ahnlichkeit mit den
Kristallen haben. So scheint sich die Kette der Erschei-
nungsformen von Elektrolyten zu schliefen.

In deren Ldsungen lifit uns die heut gewonnene Er-
kenntnis Tonensolvate erblicken, die sich, vermutlich
iiber elektrostatisch gebundene Ionenpaare hinweg, bei
immer stirker werdender Deformation der Elektronen-
bahnen zu einzelnen Molekeln zusammenschlieBenkonnen,
und solche wieder k8nnen sich an Ionen assoziieren,
um mit ihnen zu komplexen Ionen durch koordinative
Bindung vereinigt zu werden. In den Aktivitatskoeffi-
zienten der gelbsten Elektrolyte komimt die Summe aller
dieser an ihren Ionen eintretenden energetischen Ande-
rungen zum Ausdruck; nur bei kleiner Ionenkonzentra-
tion bestehen diese in der Hauptsache in den Wirkungen
der interionischen Krifte auf die freien Ionen. Mannig-
fache Erfahrungen inachen es wahrscheinlich, dafi wie
in den L8sunger <o auch im Schmelzflu der Elektro-
lyte im allgemeinen die Ionen mit unpolaren Molekeln
bzw. deren Assoziationsprodukten im Gleichgewicht
stehen.

So ist die Entwickelung unserer Vorstellungen von
der Natur des Elektrolyts nach einer voriibergehend
vielleicht allzu einseitigen, rein physikalischen Betrach-

tungsweise durch die Macht der Mannigfaltigkeit der
chemischen Erscheinungen, die unsere Wissenschaft so
schbn macht, wieder in Bahnen zuriickgelenkt, die
mit der von Arrhenius eingeleiteten Betrachtungs-
weise verwandt sind. Auch hier hatte man schon lange,
um mancherlei Besonderheiten gerecht zu werden, wenn
auch nur vermutungsweise, die Annahme von Ionen-
solvaten und Ionenassoziationsprodukten herangezogen.
Der heutige Fortschritt besteht darin, dafl die Annahme
eines so ritselhaften Vorganges wie des der elektro-
lytischen Dissoziation ersetzt ist durch eine neue und
einheitliche Vorstellung itiber die Gleichgewichte, die
einerseits zwischen den lonen, andererseits zwischen den
Tonen und den aus ihnen hervorgehenden Gebilden ob-
walten, und daf} diese Vorstellung sich stiitzen kann auf
die Erkenntnis der Natur der Ionen, der Wirksamkeit
der interionischen Krifte, der Dipolnatur der Molekeln
der L3sungsmittel, der Deformation der Elektronen-
bahnen der Ionen und auf die Mdglichkeit eines Ein-
blicks in die Ionenanordnung in den Kristallen. Diese
neuen Denk- und Forschungsmittel ergiinzen in will-
kommener Weise die #lteren der Untersuchung der Leit-
tahigkeit, des osmotischen und des elektromotorischen
Verhaltens der Elektrolyte. Quantitativ k8nnen wir bis
jetzt zwar nur die einfachsten Grenzsysteme, die hoch-
verdinnten L8sungen starker Elektrolyte oder die
schwéchst ionisierten L3sungen der schwachen Elektro-
lyte ihrem Verhalten nach tiberblicken, in der Beurtei-
lung der verwickelten Systeme konzentrierterer Ionen-
l8sungen oder -schmelzen sind wir noch durchaus auf
die Phantasie angewiesen. Sie war es und ist es ja auch,
die den Chemiker in der Erforschung der Konstitution
organischer Verbindungen so gliicklich gefithrt hat.
Bleibt auch hier die exakte Erforschung der Erscheinun-
gen das allein richtunggebende Moment fiir den Gang
der Phantasie des Chemikers, so diirfen wir hoffen, dafl.
trotzdem die streng mathematische Behandlung die
Probleme der verwickelteren Elektrolyte noch nicht
meistern kann, doch auch auf diesem schwierigen QGe-
biete sorgsamste Experimentierkunst vereint mit stren-
gem, vergleichendem Denken dem Chemiker im Er-
schauen der tieferen Zusammenhinge der Erscheinungen
den begliickénden Lohn bringen wird. TA. 142.]

iber physikalische Methoden im chemischen Laboratorium. VIL
Bedeutung der Spektroskopie flir die chemische Forschung (2. Teil).

Von Dr. Eucen RarmnowrrscH, Berlin.
(Eingeg. 30. Juni 1928.)

Im ersten Teil dieses Aufsatzest) haben wir gezeigt,
wie man durch Analyse der Bandenspektren bekannter
zweiatomiger Molekeln, wie Os, N; usw., die Dissoziations-
wirmen dieser Molekeln bestimmen kann. Wir wollen uns
nun einigen andern, tiir die Chemie wichtigen Folgerun-
gen aus der Untersuchung von Bandenspektren zuwenden.

Entdeckung neuer Molekelarten auf spekiralem Wege.

Im ersten Teil dieses Artikels hatten wir nur mit
Spektren von Molekeln zu tun, die auch der pridparativen
Chemie wohlbekannt sind. Im allgemeinen lift sich
aber bei der Beobachtung einer Bandenemission oder -ab-
sorption in einer SpektralrBhre gar nicht ohne weiteres
angeben, welche Teilchen fiilr diese Banden verantwort-
lich sind, Vielmehr hat sich erwiesen, da8 die leuch-
tenden Teilchen mit den prim#r in das Rohr einge-
fihrten Gasen und Dampien &fters nichts zu tun haben.

1) B Rabinowitsch , Ztschr. angew. Chem. 4,
555 [1928].

Solange man noch nicht verstand, aus dem Spek-
trum selbst auf die Eigenschaften des dieses Spek-
trum erzeugenden Teilchens zu schlieen, war es in vie-
len Fiéllen ganz unmbglich, das ,Eigentumsrecht“ auch
an den bekanntesten Bandenspektren einwandfrei fest-
zustellen. In dem Handbuch der Spektroskopie von
H. Kaiser findet man in dem im Jahre 1910 er-
schienenen 5. Band unter der Uberschrift ,,Kohlenstoff
neun verschiedene Bandenspektren angefithrt, von
denen je eins dem CO, dem CH und dem CN zugeordnet
wird. " Heute wissen wir?), daB von allen diesen Spek-
tren hochstens ein einziges (das sogenannte Swanspek-
trum) dem Element Kohlenstoff, d. h. der Molekel C-.,
zuzuordnen sei (auch dieses ist noch nicht ganz sicher,
vielleicht gehdrt es dem CH -.CH an); die f{ibrigen
Spektren entsprechen alle dem des CO, dem CN und
dem CH.

%) Siehe z. B. Birge, Phys. Rev. 28, 1157 [1626].





