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(Eingeg. 10. Mai 1928.)

Alle in der quantitativen chemischen Analyse
fliissiger oder fester Stoffe benutzten Verfahren — das
gravimetrische, das elektrolytische und das volumetrische
oder titrimetrische — griinden sich auf die Giiltigkeit
des Gesetzes der konstanten und multiplen Proportionen
und der des F aradayschen Gesetzes der Elektrolyse.
Nur auf Grund dieser Gesetze, daf3 sich eine bestimmte
Menge eines Elementes nur mit ganz bestimmten Mengen
anderer Elemente oder ganz bestimmten Mengen von
Elektrizitit verbinden kann, kann man sicher sein, in
einer gegebenen Menge von Silberchlorid z. B. auch eine
ganz bestimmte Menge Chlor zu haben.

Unter Voraussetzung dieser Gesetze sind nun zwei
prinzipiell verschiedene chemische Analysenmethoden
moglich. Sollen wir z. B. die Menge Chlor in einem Ge-
misch von Natriumchlorid und Natriumsulfat bestimmen,
so kann man entweder so verfahren, da man das Chlor
mit Silbernitrat fillt und aus der gefundenen Menge

Niederschlag das darin enthaltene Chlor berechnet; oder

andererseits so, daf§ man mifit, wieviel Volumina einer
Reagenslésung von bekanntem Gehalt notwendig waren,
um das gesamte Chlor zu fillen.

Diese zweite Methode ist es, die im Prinzip jeder
Titration zugrunde liegt. Sie berechnet aus der Menge
Reagens, die zu einer bestimmten Reaktion notwendig
ist, die vorhandene Menge des reagierenden Stoffes.

Aber damit ist auch sofort die prinzipielle Schwie-
rigkeit jeder Titrationsanalyse gegeben, die ndmlich, ein
Merkmal zu finden, woran man erkennt, daf der zu be-
stimmende Stoff vollkommen umgesetzt ist; oder kurz,
ein Merkmal, woran man den Titrationsendpunkt
erkennt.

Ein solches Merkmal kann jede beliebige Eigenschaft
sein, die sich beim Titrationsendpunkt plbtzlich dndert
So z. B. bei der Chlortitration mit Silbernitrat das Auf-
horen der Niederschlagsbildung bei fortgesetztem Zu-
filgen von Reagens, oder z. B. bei der Eisentitration mii
Kaliumpermanganat das Auftreten der bleibenden roten
Farbe der Losung oder schlieBlich bei der Azidimetrie
der Farbenumschlag eines zugesetzten Indikators.

Diese Merkmale sind in vielen Fillen vollkommen
brauchbar. Will man aber die angeflihrten Methoden
verwenden, so ist mman an manche rein #uflerliche Be-
dingungen gebunden, die mitunter die Titration unmog-
lich machen. So kann man z. B. gefarbte LUsungen nichi
mit Permanganat titrieren, da das Auftreten der roten
Farbe nicht zu erkennen ist. Auch die Azidimetrie macht
bei geftirbten Losungen uniiberwindliche Schwierig-
keiten und ist oft sogar schon bei nicht sehr giinstiger
Beleuchtung nicht genau durchzufiihren; und bei einer
Fillungstitration, wie der von Chlorsilber z. B., darf das
Titrationsmedium nicht triibe sein, da sonst das Aufhbren
der Niederschlagsbildung nicht zu erkennen ist. Man
hat deshalb nach Methoden gesucht, die den Titrations-

1) Abhandlung I siehe Ztschr. angew. Chem. 41, 507 [1928].
Abhandlung 11 ebenda 41, 509 [1928]. Abhandlung II1 ebenda
41, 714 [1928]. Abhandlung 1V ebenda 41, 555 [1928].

Angew. Chemie 1928, Nr. 38

endpunkt leicht erkennen lassen und die von diesen
#ufleren Umstdnden unabhéngig sind.

Zwei Methoden sind es nun, die diese Schwierig-
keiten umgehen. Beide benutzen die plétzliche Anderung
der elektrischen Eigenschaften der Losungen beim Titra-
tionsendpunkt. Man bezeichnet sie als die potentio-
metrische oder auch elektrometrische und als die kon-
duktometrische Titrationsmethode. Wir wollen uns zu-
niichst mit der potentiometrischen Methode beschéftigen,
die ein grofleres Anwendungsgebiet besitzt als die kon-
duktometrische. Es ist dabei notwendig, dal wir ein
wenig auf die theoretischen Grundlagen der Methodik
eingehen. Niheres dariiber findet man am besten in
dem am Schiuffi dieser Abhandlung angegebenen Buch
iiber elektrometrische MaBanalyse von E. Miiller.

Wenn man den Endpunkt einer Titration aus elektri-
schen Eigenschaften erkennen will, so muf3 offenbar der
elektrische Zustand des Mediums in diesem Punkt aus-
gozeichnet sein; inwiefern ist das nun der Fall?

Jede Ionenreaktion — und nur solche sind elektro-
metrisch zu verfolgen — ist als ein Austausch von elek-
trischen Ladungen aufzufassen. Sie alle lassen sich in
zwej Teilreaktionen zerlegen; in der einen Teilreaktion
wird Ladung aufgenommen, in der anderen wird Ladung
abgegeben. Bezeichnen wir den hoéher aufgeladenen
Zustand eines Stoffes jeweils mit h und den niedriger
aufgeladenen mit n, so kdnnen wir die allgemeine Re-
aktion zwischen a-Molen vom Stoff A und b-Molen vom
Stoft B schreiben:

aA,+bB, & aA +bB,

Die beiden Teilreaktionen dieser Gesamtreaktion sind
dann, wenn wir die Ladung pro Molekiil mit + F be-
zeichnen,

aA,—xF & aA, und bB +xF = bB,.
Diese beiden Reaktionen lassen sich nun so verwirk-
lichen, daf man eine Metallelektrode, z. B. Platin, in die
Lsung des Stoffes A, und eine andere in die des Stoffes
B, taucht. Im ersten Fall geht elektrische Ladung aus
der Losung in die Elektrode und lidt diese positiv aul;
im anderen Fall wird durch Austausch von Ladung
zwischen Elektrode und Lésung die Elektrode weniger
positiv als im ersten Fall, oder negaliv aufgeladen. Diese
Reaktionen kdnnen aber nur bis zu einem gewissen
Grade vor sich gehen, némlich nur solange, bis die
Potentiale an den einzelnen Elektroden einen ganz be-
stimmten Wert erreicht haben. Dieser berechnet sich
(fir Zimmertemperatur 17°) nach den Formeln:

_ 0,058 (Cap)e
Ea= (EO)A + x -lOg -t-éA;j‘;
(CBy)n
und Es—(Egn-+ 0 log ("
n

worin (Eg)a und (Eo)ps konstante Gréen sind und C die
Konzentration pro Liter bedeutet.

Die Reaktionen kdnnen nicht weiter vor sich gehen,
als bis sich die Elekiroden zu dem bezeichneten Potential
aufgeladen haben. Richten wir es aber so ein, da8 sich
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adie Potentialunterschiede ausgleichen koénnen, stellen
wir uns also aus den beiden Reaktionsgefdfen ein gal-
vanisches Element her, so kénnen wir aus dieser Vor-
richtung elektrische Energie entnehmen, wenn wir die
beiden Elekiroden, die ja die verschiedenen Potentiale
Es und Eg haben, verbinden. Dadurch werden die
Ladungen von der einen zu der anderen Elektrode ge-
fiihrt und miissen durch die Teilreaktionen nachgeliefert
werden, so lange, bis die die Ladung liefernden Stofte
aufgebraucht sind. In diesem Zustand ist der Potential-
unterschied an den Elektroden verschwunden; es ist also

0 (Cap)m
Ea—EB== (EO)'\+ 0 58 g (CAh)a,
. 0,058 (Cap)br
= (Eg)B + 8 (Cpyp = E8

geworden; auflerdem ist aber das chemische Gleich-
gewicht der reagierenden Stoffe erreicht, denn die che-
mische Energie ist es, die hier in Form von elektrischer
Energie frei geworden ist. Dieses Potential, das fiir
beide Elektroden gleich ist, heit das Gleichgewichts-
potential E, Es muf sich also einstellen, wenn die
Konzentrationen der an der Reaktion beteiligten Stoffe
in dem Verhéltnis stehen, wie es das chemische Massen-
wirkungsgesetz erfordert. Dieser Forderung wird nun
aber immer schon dann Geniige getan, wenn

((CA,,)'l ) ((CB,,)b ) .
(Capa/  \Coyb:] —
ist, wobei iiber den Einzelwert der Faktoren nichts aus-
gesagt zu werden braucht; wihrend das Gleichgewichts-

potential auflerdem auch von dem Verhiltnis von
(Cap)2 (Cs,)b
(Capm zu (Ci_?;l)b'

abhiingig ist.

Wenden wir nun die Tatsache von der Existenz
eines Gleichgewichtspotentials auf die Titration an, so
ergibt sich folgendes:

Fiigt man z. B. zur Losung eines Oxydationsmittels,
deren Elektrodenpotential E5 ist, ein Reduktionsmittel,
so setzen sich die beiden Stoffe um, bis sie im Gleich-
gewicht miteinander sind. Dabei i#ndert sich das
Potential so lange, bis es dem Konzentrationsverhiltnis
der reagierenden Stoffe entspricht. Wird aber so viel
Reduktionsmittel zugefiigt, dal a-Mole-Oxydationsmittel
auf b-Mole-Reduktionsmittel kommen, dafi also die
Mengenverhiiltnisse #dquivalent sind, dann mufi das
Gleichgewichtspotential einen ganz bestimmten Wert
haben. Wenn nédmlich das Verhiltnis der reagierenden
Stoffe so bemessen ist, daf die dquivalenten Mengen a A,
und b B, zusammenkommen, dann miissen sich die
beiden Stoffe auch im Verhéltnis von a zu b, dem #qui-
valenten Mengenverhéltnis vernichten; es miissen also
n-a Molekille A, und B, verschwinden. Der Rest von
A, und B, ist dann notwendig (1—n).a und (1—n). b;
das Verhiltnis der Konzentrationen der zuriickbleiben-

den Stoffe ist also
(1—n)a _ a

(1—m)b — b
und héngt nur von den Konstanten der Reaktion ab. Es
C
ist also C:h :l 2 und entsprechend fiir die gebildeten

n
C
Stofte _® =217 oder
Ce, b
b Can
b, Ca,
Fiir diesen und nur fiir diesen Punkt ist das Gleich-
gewichtspotential ein ganz bestimmtes, denn hier ist das

a Oy
ay CBh

C
Verhiltnis von C—Ah zu Oty konstant, namlich

Cey,
Cap Cs, _a bx
Ca, Cp, 8;-b’

und dieser Wert hiingt nur von der Art der betrachteten
Reaktion und nicht mehr von den relativen Konzentra-
lionen der beteiligten Stoife ab.

Wir haben also fiir diesen Punkt die vier Gleichun-
gen mit filnf Unbekannten

058 (CAh)' . 0, 058 (CBh)bl )
Eg - (EO)A + - log (CAn)al Eg - (EO)B+ (CBn)B_ ’
‘_C_"E)f. 08 ung Ao OB acby
(Cap)n (Cep)n Ca, Cp, a1-d’

aus ihnen kann man zwar entnehmen, daB das Gleich-
gewichtspotential im Aquivalenzpunkt ein ganz be-
stimmtes ist, seine Grofie 148t sich aber aus diesen Glei-
chungen noch nicht direkt berechnen; dazu ist noch eine
weitere Beziehung zwischen den Konzentrationen not-
wendig. Diese ist nun filr die meisten Reaktionen zu
finden, da zwischen den Reaktionskonstanten, also z. B.
zwischen den Molekiilzahlen a, b, a;, und b,, meist sehr
einfache Beziehungen bestehen. Aber auch fiir die Fille,
wo man keine weiteren Beziehungen zwischen den Kon-
zentrationen kennt, hat man immer die Mdglichkeit, das
Potential fiir den Reaktionsendpunkt experimentell zu
bestimmen. Dadurch erhélt man dann eine fiinfte
Gleichung Eg =U

‘und kann dann das Gleichgewichtspotential fiir jedes

Konzentrationsverhiltnis der beteiligten Stoffe be-
rechnen. Fiihrt man diese Rechnung durch, so findet
man, daf sich das Gleichgewichtspotential in der Nihe
von U sprunghaft und plétzlich éndert, so da in der
Néhe dieses Punktes einer kleinen Anderung der Kon-
zentrationen eine grofie Anderung des Potentials ent-
spricht, so dafl der Reaktionsendpunkt durch einen
Potentialsprung angezeigt wird.

Da nun der Aquivalenzpunkt einer Reaktion der
Titrationsendpunkt ist, so ist das Gleichgewichtspoten-
tial fiir diesen Punkt auch das Gleichgewichtspotential
fir den Titrationsendpunkt, also fiir den Punkt, an dem
gerade #quivalente Stoffmengen zusammengekommen
sind. Das Potential fiir diesen Punkt wird das Umschlags-
potential U genannt. Und dieses Umschlagspotential ist
es nun, das die elektrometrische oder potentiometrische
Titration als Indikator tiir den Titrationsendpunkt
benutzt.

In der Praxis lafit sich diese Methode nun in ver-
schiedenster Form verwenden. Wir werden uns hier
aber nur mit der Besprechung der beiden wichtigsten
begniigen. Es sind beides sogenannte Nullmethoden und
beruhen auf dem MeSverfahren von Potentialunter-
schieden nach der Kompensationsmethode.

Die erste Methode (siehe Fig.”) stellt sich mit Hilfe
eines Akkumulators A und eines Widerstandes O das
bekannte Umschlagspotential U der zu untersuchenden
Reaktion her. Gegen dieses Potential schaltet man ein
galvanisches Element, bei dem die eine Zelle T aus der
zu untersuchenden L8sung, und die andere aus einer
solchen Zelle N besteht, die das Nullpotential zeigt,
gegen die das Umschlagspotential gemessen war. (Auf
die Messung von Umschlagspotentialen kénnen wir hier
nicht niher eingehen.) Die beiden Pole dieses Elementes
schaltet man nun gegen das festgelegte Potential U fiber

?) Eg 21, Seite 84, aus Dr. Erich Miiller : Die elektro-
metrische (potentiometrische) MaBanalyse. IV. verb. Auflage.
Verlag Th. Steinkopff, Dresden u. Leipzig 1926.
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ein Galvanometer G kurz. Vor Beginn der Titration
herrscht nun eine Potentialdifferenz zwischen T und N,
die verschieden von U ist. Es wird also zwischen U und
dem Element ein Strom flielen, den das Galvanometer
anzeigt. Wahrend der Titration #ndert sich aber das
Potential des Elementes, bis es schlieflich gleich U wird.
In diesem Moment geht das Galvanometer sprunghaft
durch Null — der Titrationsendpunkt ist erreicht. Die
bis zu diesem Punkt verbrauchte Kubikzentimeter-

anzahl Reagens it den Gehalt der zu untersuchenden
Losung an dem zu bestiinmenden Stoff berechnen. Wird
iiber den Titrationsendpunkt hinaus Reagens hinzu-
gefiigt, so schligt das Galvanometer iiber den Nullpunkt
hinweg nach der entgegengesetzten Seite aus. -

Die andere Methode setzt die Kenntnis des Um-
schlagspotentials nicht voraus. Sie arbeitet so, dafl von
einem galvanischen Element die cine Zelle aus der zu
untersuchenden Losung mit Elektrode besteht, die
andere eine Ldsung enthilt, deren Elektrodenpotential
das Umschlagspotential ist. Verbindet man nun die
beiden Pole dieses Elementes durch ein Galvanometer,
so wird dann in dem Punkt durch das Galvanometer kein
Strom f{lieBen, wenn der zu untersuchenden Lsung
so viel Reagens hinzugefiigt ist, dafl die darin befindliche
Elektrode auch das Umschlagspotential zeigt. Die Dbis
zu diesem Punkt verbrauchte Menge Reagens lifit
wiederum den Gehalt der zu bestimmenden Losung be-
rechnen.

Diese Methoden, den Endpunkt einer Titration oder
iiberhaupt einer Ionenreaktion zu erkennen, sind nun
von den iufleren Faktoren, die die Erkennung des Um-
schlagspunktes erschweren oder unmoglich machen, un-
abhiéngig und lassen sich mit geeignet gewshlten Elek-
troden mit gleicher Genauigkeit auf Fallungsreaktionen,
auf azidimetrische und auf oxydimetrische Titrationen
beliebiger Art anwenden. Aber die potentiometrische
MaBanalyse hat noch einen ganz besonderen Vorzug

gegeniiber den alten Methoden darin, daf sie gestattet,
auch chemisch sehr ihnliche Stoffe, wie z. B. Chlor,
Brom und Jod, nebeneinander zu titrieren. Denn die
Umschlagspotentiale fiir die Reaktionen:

I) CI' +Ag'- AgCl: U, 4 0.04 Vot
II) Br' + Ag == AgBr; Uy =4 0,18 Volt
und I1I) J' + Ag'=: Agd ; Uy =+ 0,24 Volt

sind sehr verschieden und liegen praktisch bei den in
der Tabelle angegebenen Werten. Hat man also z. B.
eine Losung, die die drei Ionen Cl', Br’ und J’ enthilt,
zu untersuchen, so steigt das Potential einer eingehéng-
ten Silberelektrode bei Zugabe von AgNO;-L&sung zu-
néachst allinihlich, dann schnell bis 0,04 Volt an; an
diesem Punkt ist alles Jod ausgefiillt, bei weiterer Zu-
gabe von AgNO, steigt das Potential zundchst langsam
weiter an, springt aber dann in dem Punkt, in dem alles
Brom gefillt ist, plbtzlich auf 0,18 Volt, um ein drittes Mal
langsam weiter und schliefllich auf 0,24 Volt zu steigen,
wenn auch das Chlor niedergeschlagen ist. Aus den
zur Erreichung der einzelnen Umschlagspotentiale ver-
brauchten AgNO;-Mengen lafit sich dann der Gehalt der
L.osung an den drei Halogenen berechnen. Ahnlich kann
man z. B. Zn und Cd nebeneinander mit Kaliumferro-
cyanid oder auch z. B. dreiwertiges Titan neben vier-
wertigem Uran und zweiwertigem Eisen mit Kalium-
permanganat {itrieren. Ganz entsprechend liegt es
auch bei der Titration von Siuren und Basen. Allen
diesen Titrationen wird zwar dadurch eine Grenze ge-
setzt, daf die Gleichgewichtskonstanten der betreffenden
Reaktionen zu grof, resp. die Dissoziationskonstanten
der Sauren und Basen bei der Azidimetrie zu klein sein
kénnen, als daB man noch einen Potentialsprung im
Aquivalenzpunkt erkennen kénnte. Aber die praktische
Grenze ist den dlteren Methoden gegeniiber so weit hin-
ausgeschoben, daf sich nur wenig Kombinationen finden
lassen, die nicht durchfiihrbar sind.

Schlieflich sei noch erwihnt, dal die Potentiometrie
in der Technik ein sehr wertvolles Hilfsmittel sein kann.
Hat man z. B. irgend eine Ionenreaktion i groflen aus-
zufiihren, wo sich die zur Reaktion benétigten Mengen
nur schwer abmessen lassen, dann braucht man in das
Reaktionsgefdl nur eine geeignete Elektrode hineinzu-
hingen und mit der, der Reaktion entsprechenden Um-
schlagselektrode zu verbinden, so wie das bei der Be-
sprechung der zweiten potentiometrischen Titrations-
methode (s. oben) beschrieben ist, und kann nun das
Galvanometer so einrichten, dafl sein Zeiger in dem
Moment, wo er durch Null geht, einen elektrischen
Stromkreis schliefit. Ist in diesen Stromkreis eine
Signallampe eingeschaltet, so wird sie aufleuchten, wenn
die Reaktion in dem groBen Gelifl beendet ist, denn das
ist ja der Moment, in welchem das Galvanometer durch
Null geht. An Stelle der Signallampe kann man aber
auch einen Motor verwenden, der mit dem Hahn des-
jenigen Gefifles verbunden ist, aus dem die Reagens-
16sung in das Reaktionsgefafl flieit. In dem Moment, wo
der Stromkreis, in den der Motor eingeschaltet ist, durch
das Galvanometer geschlossen wird, kann dann der
Motor den Hahn des Reagensgefifies schliefen. Man
erreicht damit eine automatische Einstellung des zur
Reaktion notwendigen Mischungsverhéltnisses.

Die zweite Methode, die die elektrischen Eigen-
schaften von Losungen zur Erkennung des Titrations-
endpunktes benutzt, ist die konduktometrische oder Leit-
fihigkeitsanalyse. Sie benutzt die Anderung der Leit-

48%
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fihigkeit einer LO8sung zur Indikation dieses Punktes.
Auch hier mfissen wir zundichst die theoretischen Grund-
lagen besprechen, wobei wir uns aul die alten klassi-
schen Ableitungen beschrinken wollen, die fiir unsere
praktischen Zwecke geniigen, ohne aut die modernen
Fassungen der elektrolytischen Dissoziationstheorie ein-
zugehen.

Nach Faraday beruht die Fahigkeit der Lsungen,
den elektrischen Strom zu leiten, auf der Anwesenheit
von Ionen, die als Tridger der Elektrizitit fungieren.
Aber nicht jede Ldsung leitet den Strom, sondern nur
die von S#uren, Salzen und Basen, kurz, nur die L3sun-
gen von Elektrolyten. Nach der Theorie von
Arrhenius spaltet sich jeder Elektrolyt in der L&-
sung bis zu einem bestimmten Bruchteil q in die Ionen;
und die Leitfahigkeit einer L8sung wird um so gréfer,
je mehr Ionen in der Lésung vorhanden sind. Da nun
die Anzahl der Ionen in einer Losung mit der Zunahme
der nicht dissoziierten Verbindung in der Ldsung
wachsen muB, so mufi die spezifische Leitfdhigkeit x
einer Ldsung

x=CalL

sein, wobei C die Konzentration des geldsten Stoffes in
Molen, ¢ der Dissoziationsgrad, L eine Konstante und x
die Leitfiahigkeit einer Fltissigkeitssdule von 1 cm Hdhe
und dem Querschnitt von 1 cm? ist.

Betrachtet man nun die Leitfihigkeit von Ldsungen,
die alle ein Mol gelost enthalten, so wird deren Leit-
fahigkeit 4, wenn C die Zahl der Mole im Kubik-
zentimeter ist,

*

A=C=aL,

gleich dem sogenannten Aquivalenzleitvermdgen.

Dieses Aquivalentleitvermdgen ist nun keineswegs
fiir alle Elektrolytldsungen gleich. Es hingt vielmehr
einerseits von der Konzentration der Ldsung und an-
dererseits von der Natur der Ionen in der Ldsung ab.
Von der Konzentration hingt es insofern ab, als es mit
zunehmender Verdiinnung zunimmt, denn @, der Disso-
ziationsgrad, nimmt mit der Verdiinnung zu und wichst
schlieBlich bis ¢ = 1, wenn die Verdiinnung sehr grofl
‘geworden ist. Das Aquivalentleitvermdgen nimmt in
diesem Punkte den Wert

A,=yy=L=A, an, sodal A =ad, ist.

Auch A_ ist ftir die verschiedenen Elektrolyte

“verschieden, es hiingt von der Art des Elektrolyten
resp. von der Art der Ionen ab, in die der
Elektrolyt zerfillt. Und zwar ist die Leitfahigkeit eines
Elektrolyten in ,unendlich“ verdiinnter Lésung gleich
der Summe der Leittihigkeiten, die die einzelnen Ionen
haben wiirden, wenn sie allein die Leitung besorgten.
Also wird

Ay ==Ly + Ly und A=aA, =a(Ly+ L),

wenn Ly die Leitfahigkeit der Kationen und L, die
Leitfiihigkeit der Anionen bedeutet. Die Leittdhigkeit
eines Ions ist nun offenbar durch seine Beweglichkeit in
der Losung gegeben. Das Verhiltnis der Beweglichkeit
der Anionen zu der der Kationen lafit sich nun nach
Hittort aus der leicht meSbaren Uberfiihrungszahl n
berechnen; es ist nimlich
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Aus dieser und der vorigen Gleichung kann man nun
die Einzelwerte von Lx und L, bestimmen, die die
Grundlage fiir die konduktometrische Titrationsmethode
abgeben.

Der Wert 4 = q (Lk + La) gilt zwar nur fiir Zimmer-
temperatur, #ndert sich aber mit der Temperatur so
wenig, dafl wir das hier nicht zu beriicksichtigen
brauchen.

Um eine bessere Vorstellung zu bekommen, bringen
wir hier zun#chst ein kleine Tabelle, die die L-Werte tiir
einige Ionen bei 18° angibt, wo L die Beweglichkeit — aus-
gedrtickt durch die Geschwindigkeit in 10—5 cm/sec. bei

-einem Spannungsabfall von 1 Volt/cm — bedeutet. Die
L-Werte sind der Gréfie nach geordnet.
Kation: L1 : Na : "4Zn : Y3Sr : ',Ca : Ag : 'yBa : K : H

LK 83,4 : 43,6 : 46,0 : 61,0 : 51,0 : B43 : 550 : 6468 : 316,0 :

Anion : JO, :CHyCO,: NO, : €1 : J : Br :'80,:YC0,: OH :

Ly :839: 850 : 61,7 : 655 : 68,5 : 67,8 : 880 : 70,0 : 174,0 :

Fiigt man nun zu einer Elektrolytldsung, die eine
bestimmte Leitfihigkeit 1 haben mdoge, einen anderen
Elektrolyten, der mit dem ersten nicht reagiert, hinzu,
80 wird die Leitfihigkeit wachsen, denn die Ionenkon-
zentration der LYsung wird ja erh8ht. Tritt aber zwischen
dem zugefilgten und dem in Losung befindlichen Stoff
eine Reaktion ein, und bildet sich dabei eine nicht disso-
ziierte oder unlésliche Verbindung, so sind verschiedene
Falle zu unterscheiden.

Betrachten wir allgemein die Reaktion zwischen
zwei Elektrolyten AB und CD, AB + CD > AD + BC, und
nehmen wir an, daff die entstehende Verbindung AD
die wenig dissoziierte oder unldsliche Verbindung sei, so
stellt sich die Gleichung in Ionenform geschrieben dar:

Ajont Bion 1+ Cyon + Dyop = AD + Bjon + Cyon

Wir sehen, dafl die B-Ionen in der Losung bleiben, sie
spielen also fiir eine eventuelle Leitfihigkeitsinderung
keine Rolle. Die A-lIonen aber verschwinden, ent-
sprechend der Zugabe von D-lonen aus der Losung und
werden durch die C-Ionen ersetzt.

Da nun die Leitfahigkeit einer L&sung von der
Summe der Beweglichkeiten der einzelnen Ionen ab-
héingt, sind nun offenbar drei verschiedene Félle zu un-
terscheiden.

1. Die Beweglichkeit der C-Ionen ist kleiner als die
Beweglichkeit der A-Ionen.

Vor Beginn der Titration, vor dem Zufiigen von CD
zur Lysung AB also, sei die Leitfihigkeit wieder 1, die
ja eine Funktion von (La + Lg) ist. Kommen nun =u
dieser Lésung C- und D-Ionen, so werden die B-lonen
nicht beeinfluBt, sie sind sowohl vor als auch nach der
Reaktion in der Losung vorhanden. Die A-Ionen aber,
die mit den hinzukommenden D-Ionen eine nicht disso-
ziierte Verbindung bilden, verschwinden aus der L3sung;
datiir treten aber die C-Ionen an ihre Stelle, die eine
kleinere Beweglichkeit haben als die A-Ionen. Das heifit
die Gesamtleittihigkeit der Lsung nimmt ab, und zwar
nimmt sie solange ab, wie noch A-lonen durch die
D-Ionen der Lésung entzogen und dabei durch C-Ionen
ersetzt werden. Von dem Punkt an aber, wo die letzten
A-Tonen verbraucht sind, also vom Aquivalenzpunkt, vom
Titrationsendpunkt ab, wird die Leitféhigkeit der Losung
stark ansteigen, denn nun kommen ja bei weiterer Zu-
gabe von CD sowohl C- als auch D-Ionen in die Ldsung
und bleiben darin bestehen, denn alle A-Ionen, die vor-
her die D-Ionen wegfingen, sind aus der LYsung ent-
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fernt. AuBerdem nimmt nach dem Reaktionsendpunkt
die Leitfahigkeit der L8sung viel stirker zu, als sie vor-
her abgenommen hatte, denn vorher wurde nur ein
schnelleres Jon durch ein langsameres ersetzt; von
diesem Punkt an aber werden zwei Ionen hinzugefiigt,
die nun beide zur Erhéhung der Leitfahigkeit beitragen.

2. Die Beweglichkeit der C-Ionen ist gleich der Be-
weglichkeit der A-Ionen.

In diesem Fall wird beim Zufiigen von CD die Leit-
fahigkeit der AB-Losung konstant bleiben, denn bei der
Reaktion werden nur die A-Ionen durch die D-Ionen aus
der Losung entfernt; dafiir aber durch die gleich gut
leitenden C-lIonen ersetzt; bis zum Reaktionsendpunkt
wird also an der Leitfahigkeit nichts gedndert. Von
diesem Punkt an aber, in dem ja nun wieder alle A-Ionen
entfernt sind, konnen die jeweils hinzukommenden
D-Ionen nicht weggefangen werden; sie bleiben vielmehr
mit den ja auch weiter hinzukommenden C-Ionen in der
Lésung und bewirken ein Ansteigen der Leitfahigkeit
vom Aquivalenzpunkt an.

3. Die Beweglichkeit der C-Ionen ist groBer als die
der A-Ionen.

Hierbei wird die Leitfihigkeit bis zum Reaktions-
endpunkt schwach ansteigen, denn die langsameren
A-Ionen werden durch die schnelleren C-Ionen ver-
driingt, wihrend die gleichzeitig mit den C-lonen in die
I.6sung kommenden D-lonen mit den A-Ionen zu-
sammen verschwinden. Beim Endpunkt der Reaktion
aber, bei dem ja alle A-Ionen entfernt sind, beginnt ein
viel stirkerer Anstieg der Leitfihigkeit, der mehr als
doppelt so schnell ist, als der erste Anstieg bis zum
Aquivalenzpunkt.

Man sieht also, dafl in' allen denkbaren Féllen, aber
nur unter der Voraussetzung, dafl sich nicht dissoziierte
oder unldsliche Verbindungen bilden, am Reaktions-
endpunkt eine plotzliche Anderung der Leitfihigkeit
oder besser eine plotzliche Anderung der Geschwindig-
keit der Leitfihigkeitsiinderung stattfindet.

Diese Tatsache benutzt man nun so zur Titrations-
analyse, dafli man zur verdiinnten Untersuchungslésung,
die sich in einemn Leitfihigkeitsmefigetdl betindet, nach
und nach eine konzentrierte Reagensldsung von bekann-
tein Gehalt aus einer Biirette zuflieBen lifit. Von Zeit
zu Zeit miBlt man die Leitfihigkeit der Losung und tragt
sich die zugefiigten Kubikzentimeter-Anzahlen der bis
zum betreffenden Punkt verbrauchten Reagensl8sung
gegen die gefundene Leitfihigkeit in einem Koordinaten-
system auf. Dabei erhiilt man zwei gerade Linien mit
verschiedenen Neigungen, die sich in demjenigen Punkt,
in dem die Reaktion beendet ist, die sich also im Titra-
lionsendpunkt schneiden. Die diesem Schnittpunkt ent-
sprechende Anzahl von Kubikzentimetern Reagens-
16sung lifit dann in iiblicher Weise den Gehalt der zu
untersuchenden Lésung an dem zu bestimmenden Stoff
berechnen.

Die Verwendungsmoglichkeit dieser Methode ist
dhnlich der der potentiometrischen und bietet, was die
Unabhiingigkeit von rein iiuleren Umsténden betrifft, die
gleichen Vorteile wie diese. Ihr Hauptanwendungs-
gebiet liegt aber bei der Azidimetrie, denn bei den
Neutralisationsanalysen zwischen Basen und Siuren
spielen die besonders leicht beweglichen H'- und OH'-
Tonen die Hauptrolle.

Wenn mau also z. B. Salzsiiure mit Natronlauge zu
titrieren hat, wobei sich die Reaktion:

H + Cl'+Na"+ OH' > H,0-4-CI'’ 4 Na’

abspielt, dann hat man eine Reaktion vor sich, bei der
das leichtbewegliche H-Ion durch das schwerer beweg-
liche Na-lon ersetzt wird. War also die Leitfihigkeit
der Losung vor Beginn der Titration

1= Ca(Ly. + Lgy) = C2(316 + 65,5) == Ca-381,5,

so ist sie beim Titrationsendpunkt, in dem alles H-Ion
durch Na‘ ersetzt ist,

I] == Clal(LNn' -+ LCll) = 0111(43‘5 -+ 65,5, - Clal. .09,

Da nun fiir diesen Fall Ca fast genau gleich Cia, ist, so
verhalten sich die beiden Leitfihigkeiten vor dem Be-
ginn und beim Endpunkt der Titration wie 1: 1, ungeféhr
gleich wie 400 : 100 oder ungeféhr 4 zu 1, d. h. widhrend
der Titration bis zum Reaktionsendpunkt ist die Leit-
fihigkeit auf ungefiahr ein Viertel des Anfangswertes ge-
sunken; von diesem Punkt an aber steigt nun bei weite-
rem Zusatz von NaOH die Leitfdhigkeit plotzlich stark
an, denn von jetzt an bleiben die hinzukommenden Na'-
und die sehr beweglichenn OH-Ionen in der L8sung.

Ahnlich ist es bei schwachen SHuren und schwachen
Basen, nur spielt hier der Dissoziationsgrad o und die
Konzentration eine wesentliche Rolle; sie machen den
Knick im Titrationsendpunkt etwas undeutlicher. Es ist
aber mbglich, so schwache Sduren wie z. B. Borsdure
oder Blausiure mit Dissoziationskonstanten von der
Grofenordnung 109 genau zu titrieren. Bei diesen
Titrationen findet von vornherein ein Anstieg der Leit-
fahigkeit statt, denn da die Eigenleittihigkeit dieser
Siiuren praktisch gleich Null zu setzen ist, tritt bei Zusatz
von Basen eine Leitfahigkeit auf, weilbei'der Neutralisation
aus der fast gar nicht dissoziierten Saure ein gut disso-
ziiertes Salz wird. Bis zum Neutralisationspunkt werden
dio leicht beweglichen OH'-Ionen der neutralisierenden
Base von den H-Ionen der Sidure weggefangen. Von
diesem Punkt an bleiben sie in der Losung und vergrd-
Bern die Leitfahigkeit dann erheblich.

Genau wie bei der potentiometrischen kann man
auch bei dieser Methode verschiedene Sduren, deren
Dissoziationskonstanten nicht zu nahe beieinander
liegen, nebeneinander titrieren. Hierbei treten dann
mehrere Knickpunkte in dem Leitfihigkeits-Kubikzenti-
meteranzahl-Diagramm auf, die den jeweiligen Neutrali-
sationspunkten entsprechen.

Ganz ahnlich wie diese Neutralisationstitrationen
verlaufen die Fallungstitrationen. Dagegen sind Oxyda-
tionsreaktionen mit dieser Methode nur in ganz seltenen
Fillen zu verfolgen, da bei diesen in den allermeisten
Fiillen keine schwerloslichen oder undissoziierten Ver-
bindungen auftreten, so dafl die Leitfiihigkeit der
Losungen wihrend der Titration dauernd und meist
gradlinig ansteigt.

Vor der potentiometrischen Methode hat die kon-
duktometrische den Vorteil, mit einer einfachen Appa-
ratur auszukommen; sie hat dafiir aber den Nachteil,
nicht so allgemein anwendbar zu sein.

Zum SchluB sei auf die Literatur hingewiesen: Fiir
die potentiometrische Analyse ist das Buch von Erich
Miiller: Elektrometrische (potentiometrische) Mafi-
analyse, 1V. Auflage, Dresden und Leipzig 1926, grund-
legend und enthélt ausfithrliche Angaben iiber
alle bis dahin erschienenen Verdffentlichungen aus
diesem Gebiet. Fiir die konduktometrische Analyse ist
das Buch von I. M, Kolthotft: Konduktometrische
Titration, Dresden und Leipzig 1923, zu empfehlen,
welches seinerseits die Literatur dieses Gebietes er-
schéplend aulfiihrt. [A. 85.]





