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Der molekulare Zustand von Salzen in Losungen (Schlufi)®*).

Von Privatdozent Dr. H. Uricu und Dr. E. J. BIrr.

Chemisches Institut der Universitit Rostock.
(Eingeg. 11. Mai 1828.)

C. MaBig verdiinnte Losungen.

Schon bei recht niedrigen Konzentrationen (liir
ypische 1-1-wertige Salze in Wasser etwa bei ¢ = 0,005)
beginnen die Abweichungen von den Debye-Hiickel-
schen Grenzgesetzen merklich zu werden. Wir wollen
dieses Gebiet, dem wir uns nun zuwenden, als das der
,miflig verdiinnten Lésungen” bezeichnen
und als sein Charakteristikum ansehen, daf8 in ihm die
Debye-Hiickelschen Formeln noch in erster An-
niiherung gelten, aber durch Zusatzannahmen verfeinert
werden miissen. Voéllig geldst ist die Aufgabe, das Ver-
halten der miflig verdiinnten Losungen rechnerisch zu
erfassen, noch nicht, doch ist eine Reihe verheiffiungs-
voller Ansitze gemacht. Um zu erkldren, dafi die
Debye-Hiickelschen Formeln nur Grenzgesetze an-
geben, die schon recht bald ihre exakte Gliltigkeit ver-
lieren, sind bisher hauptsiichlich drei Grilnde in Be-
tracht gezogen worden.

1. Debye und Hiickel selbst untersuchten, in-
wieweit die Beriicksichtigung der Ionenradient!)
(die Grenzgesetze wurden unter der Annahme ge-
wonnen, da8 der Radius des Ioms, verglichen mit dem
Radius der Ionenatmosphire, verschwindend klein sei)
die beobachteten Abweichungen zu deuten gestatte;
grofe Radien beeintrichtigen die elektrische Kraft-
wirkung zwischen néachstbenachbarten Ionen, ver-
kleinern also die elektrischen Effekte. Doch waren die
allein mit dieser Verbesserung gewonnenen Resultate
nicht iinmer befriedigend und es wurde deutlich, daf die
aus der Beriicksichtigung der Ionenradien hervor-
gehende Korrektur der Grenzgesetze in vielen Fillen
durch andere Effekie ganz verdeckt wird. — 2. muf} bei
zunehmender Konzentration die Konkurrenz der lonen
um das Losungsmittel (also die Solvatation im
weitesten Sinne des Wortes) die Eigenschaften der
Losung beeinflussen. Die hohe Intensitit, die die
Wechselwirkung zwischen lonen und Losungsmittelmole-
killen in Losungsmitteln hoherer Dk erreicht (sie
kommt in der Solvatationsenergie zum Ausdruck), muf
dahin wirken, daB den interionischen elektrischen
Kriften, die, wie wir sahen, auf eine Zusammenballung
der Ionen hinarbeiten, Kriifle gegeniibertreten, die ihre
Zerstreuung begiinstigen. Bjerrum?) hat diesen Ge-
dankengang vom chemischen Standpunkt aus verfolgt,
indem er nur die chemische (stabile) Solvatation ins
Auge faite. Hiickel?) hat einen allgemeineren, phy-
sikalischen Standpunkt eingenommen. Die Erniedrigung
der Dk der Losung durch die Ionen, die er als Aus-
gangspunkt seiner Rechnungen benutzt, ist in der Gro-
Benordnung, wie er sie fordert, experimentell gefunden
wordent). Beide Einfliisse, die der lonenradien und der
Solvatation wirken den Ionenkriiften entgegen, wiirden
also z. B. ein Abbiegen der A-Werte von der Grenz-
geraden nach oben fordern (wie es in Abb. 2, S, 469,
mehrfach der Fall ist), ein Abbiegen der (1-—¢)-Werte
nach unten, wie in Abb. 5, S. 471,

*) Der 1. Teil erschien in Heft 18 (S. 443) und in Heft 19
(8. 487) dieser Zeitschrift.

1) Genauer gesagt: der Abstdnde, bis auf die sich zwei
lonen hdchstenfalls ndhern kdnnen.

?) Bjerrum, Ztschr. anorgan. allg. Chem. 109, 275 [1820].

3) E. Hiick el, Physikal. Ztschr. 26, 93 [1926].

%) Siehe z. B. die Arbeiten von Walden Ulich und
Werner in der Ztschr. physikal. Chem. Bd. 115, 116, 124, 129,

In vielen Fiillen scheint eine dritte Abweichung
von den Debye-Hiickelschen Voraussetzungen
schon in recht verdiinnten Ldsungen wirksam zu werden
und die beiden vorgenannten in den Hintergrund zu
dringen, die Assoziationderlonen. Inder von
Debye und Hiick el durchgefiihrten Berechnung ist
zur Vereinfachung der Formeln die Annahme gemacht
worden, dafl die Kraftwirkung der Ionen aufeinander
einen gewissen Betrag nicht iiberschreitet. Bjerrum?)
und andere Autoren haben aber darauf hingewiesen, duf3
fiir Losungen solcher Salze, deren Ionen einander beson-
ders nahetreten kénnen, die Giiltigkeit der Grenzformeln
schon bei recht kleinen Konzentrationen hinféllig wird.
Paare von lonen, deren Ladungen sich niher als bis auf
einen bestimmten Abstand kommen konnen, werden
einander besonders stark fesseln und in mancher Hin-
sicht #dhnliche Eigenschaiten haben, wie man sie un-
dissoziierten Molekiilen zuschreiben mmufl. Solche Paare
werden z. B. keinen Beitrag zur Leitfiahigkeit liefern;
sie werden (verglichen mit Einzelionen) geringere elek-
trische Kréfte auf die Umgebung ausiiben, da sich ihre
Einwirkungen zum Teil kompensieren; sie werden sich
vielleicht auch in ihrem optischen Verhalten (Farbe,
Lichtbrechung) merklich storen usw. Bjerrum be-
zeichnet deswegen solche Paare als ,assoziierte
ITonen", diesem vielfach gebrauchten Wort eine ganz
spezielle Bedeutung gebend. Es ist jedoch nicht richtig,
solche Ionenpaare als besondere chemische Individuen
anzusehen, da sie ja instetigem Ubergang aus freien
Ionen entstehen, bzw. in solche zerfallen.

Wir miissen uns an dieser Stelle die Frage nach der
Grenze zwischen chemischem und physikalischem Geschehen
vorlegen. Verfolgen wir zur Veranschaulichung und Heraus-
arbeitung des Wesentlichen das Schicksal eines Acetatrestes in
einer Essigsliurelésung. Er wird verhéltnismiflig sehr grofie
Zeiten undissoziierten Essigsiiuremolekiilen angehiren oder als
Acetation existieren; aber die Zeitrdume, wihrend deren er
mit einem H+-Ton gerade in solchen Beziehungen steht, daf3
wir nicht wissen, ob wir das Gebilde als undissoziiertes Mole-
kill oder als zwei sich nahestehende Einzel-lonen ansprechen
sollen, werden daneben ginzlich verschwinden, Hier liegen
chemische Individven vor, die in typischer chemi-
scher Reaktion miteinander stehen und den Gesetzen
chemischer Gleichgewichte und Reaktionsgeschwindig-
keiten unterliegen. Ganz anders liegen die Dinge in einer
Salzlgsung mit ,,Jonenassoziation”. Nehmen wir z. B. an, da
Paare von K+- und Cl---lonen, deren Ladungszentrens) nur etwa
3.10-8 cm voneinander entfernt sind?), sich in ihren Eigen-
schaften sehr wesentlich von Paaren unterscheiden, die
einen Abstand von 5 oder 10.10—8 cm haben. Dann sind in
einem gegebenen Augenblick auch alle Uberginge mit Ab-
stinden zwischen 3 und 5.10-8 c¢cm in vergleichbarer Menge
vorhanden, und dies ist der Grund, weshalb wir hier von
physikalischer (elektrischer) Wechselwirkung sprechen miissen
und die eng zusammenstehenden K+- und (1—-Paare bei
exakten Betrachtungen thermodynamischer und kinetischer
Art nicht als besondere Stoffarten ansehen diirfen. Fiir
ihr Entstehen und Zerfallen und ihr Gleichgewicht mit

8) N. Bjerrum, Kong. Danske Vidensk. Selskabs, mat.,
fisiske. Medd. VII, 9 [1926].

®) Wir sprechen absichtlich von Ladungszentren, nicht von
den Mittelpunkten der lonen, denn es gibt ja auch unsymme-
trisch gebaute Ionen, deren Uberschufiladung nicht im r#um-
lichen Mittelpunkt des lons angenommen werden darf.

7) Es tut hier natiirlich nichts zur Sache, ob so kleine Ab-
stinde gerade in einer KCl-LYsung mdglich sind.
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den ,freien* Ionen gelten die Gesetze der chemischen
Kinetik und der chemischen Massenwirkung nichts).
Bjerrum schien es daher nbtig, fiir derartige Ionenpaare,
sofern sie iiberhaupt einen besonderen Namen erhalten sollten,
eine Bezeichnung zu wiihlen, die zum Ausdruck bringt, daB sie
nicht eine neue Molekillart darstellen. Der Name ,undisso-
ziiertes Molekiil“ kam also nicht in Frage, sondern es wurde
der Vorgang mit ,lonenassoziation“ bezeichnet.

Ob das, was man sich unter einem ,undissozi-
ierten Salzmolekiil* vorzustellen hat, also ein
Gebilde, das etwa einem gasfbrmigen Salzmolekiil
dhnelt, in Losungen gar nicht vorkommt, ist damit natiir-
lich keineswegs gesagt. Wir werden im Gegenteil in
der weiteren Erorterung dazu gefithrt werden, auch
seine Existenz vielfach anzunehmen, und diese wirk-
lichen Molekiile von den Produkten der ,lonenasso-
ziation" als etwas streng zu Unterscheidendes betrach-
ten. Es sei daher hier gleich definiert, was man sich
unter einem solchen Salzmolekill vorzustellen hat.
Ein gasférmiges, und ebenso ein geltstes Salzmolekiil
besteht aus Ionen, die sich dicht aneinander gelagert
und dabei ihre Elektronenhiillen weitgehend deformiert
haben, was sich natlirlich in den optischen Eigenschaf-
ten stark ausdriicken mufl. Wenn entgegengesetzt ge-
ladene Ionen, die sich einander n&hern, nicht stets zu
solchen Molekiilen ,zusammenklappen* (wie es ja im
Gaszustand bei nicht extrem hohen Temperaturen
immer der Fall ist), so ist dies nur dadurch méglich,
daB hiufig die bei der Anniherung und Deformation
zu gewinnende Arbeit die aufzuwendende Desolvata-
tionsenergie nicht zu decken vermag. Von diesem
GesichtspunktaussindalsoBjerrumsche
slonenassoziationen* Zusammenballun-
gen solvatisierter, nicht deformierter
lonen, und undissoziierte Salzmolekille
sind Vereinigungen wunsolvatisierter,
stark deformierter Ionen?).

Die Berechtigung, die letzteren im Gegensaiz zu den
ersteren als neue chemische Individuen anzusehen, ist daraus
herzuleiten, dal bei der Freimachung zweier zu einem Mole-
kil verbundener Ionen zun#ichst ein gewisser Energiebetrag
zuzufithren ist, um die Delormation riickglngig zu machen und
die erste kleine réumliche Trennung herbeizufiihren; erst dann
kann durch den so ermdglichten Solvatationsvorgang wieder
Energie gewonnen werden, Es ist also ein ,Energieberg” zu
iiberschreiten, der verhindert, daf§ Zwischenformen zwischen
freien (oder ,assoziierten”) Ionen und undissoziierten Mole-
killen in merklichen Mengen auftreten kdnnen. Die Bedingung
des sprunghaften Ubergangs ist hier also erfillt.

Bei unseren Betrachtungen miissen wir zuniichst die
sogenannte Ionenassoziation allein im Auge behalten.
Schon Bjerrum gelang es, die infolge von Ionenasso-
ziation in Elektrolytlbsungen zu erwartenden Effekte

8) Bei Ann#iherungsbetrachtungen haben Bjerrum und
Onsager allerdings mit Vorteil auch in solchen Fillen vom
Massenwirkungsgesetz Gebrauch gemacht. — Die obigen Be-
trachtungen lassen sich thermodynamisch begriinden, worauf
wir hier nicht n#her eingehen konnen.

®) Unter Solvatation ist hier nicht nur die ,stabile” Solva-
tation zu verstehen, die die geringe Zahl der am Ion fest-
haftenden ,chemisch gebundenen Solvensmolekiile umfafit,
sondern die ,gesamte" (siehe 1. Teil dieser Abhandlung). Der
Satz gilt also auch fir Jonen ohne ,chemische“ Solvathiille,
die, wenn sie geniigend grof und symmetrisch gebaut sind,
ebensogut geringe Neigung zur Bildung undissoziierter Mole-
kille haben konnen, wie Ionen mit chemischer Solvathillle.
(Beispiel: tetraalkylierte Ammoniumionen.) Natiirlich ist es
nicht richtig, dem undissoziierten Molekill gar keine Solva-
tation zuzuschreiben, da diese mit dem Ldésungsvorgang un-
trennbar verbunden ist, aber sie ist sicher grdSenordnungs-
miBig geringer als die der freien lonen; gerade das wird
aber fiir die Tonenasroziationsprodukte nicht angenommen.

angenithert zu berechnen; bald darauf hat H. Mfi11e rt°)
eine exakte Lidsung der Debye-Hiickelschen
Grundgleichungen auch fiir beliebig kleine lonen ver-
difentlicht, die die B j e r r u m schen Resultate groSenteils
bestiitigte. Bezeichnet b den Abstand, bis aul den sich
zwei Ionen hdchstens ndhern kdnnen (bei kugelsymme-
trischen Ionen ist b gleich der Summe der beiden Ra-
dien), so ist die Deby esche Nidherung nach H. Miil-
ler bei einer gegebenen Konzentration nur bis zu einem
Minimalwert von b brauchbar, der um so grdfer ist, je
grofer die Wertigkeit der Ionen und je kleiner die
Dk D des Losungsmittels ist. Und zwar ist dieser kri-
tische untere Grenzwert von b gegeben durch

by, = 4,16-10—4 . ¥

DT (6).
Er betrigt also in Wasser bei 189 fiir ein-einwertige
Elektrolyte 1.76.10—8 cm. Solange b grd8er bleibt, sind die
Debye-Hilckelschen Formeln (mit Beriicksichtigung der
lonenradien und der Solvatation) auch noch bei Konzentra-
tionen von G,1 bis 1 Mol./Liter gut brauchbar. Unterschreitet b
aber diesen Wert, dann verlieren sie schon fiir immer hdhere
Verdiinnungen ihre Giiltigkeit. In L#sungsmitteln wie XAthyl-
alkohol und Aceton, in denen D nur ¥ so groB ist wie in
Wasser, betrligt by, schon fiir ein-einwertige Salze 7.10—8 cm,
ist also so grofl, da@ die gebriuchlicheren Salze siimtlich unter
diese Grenze fallen miissen. [Natiirlich kann die Abh#ngigkeit
von der Dk nur angen#hert durch Formel (8) gegeben sein,
da die Xnderung der Dk in der Niéhe der lonen nicht beriick-
sichtigt wurde.] Die Rechnungen beziehen sich nur auf
Aktivititskoeftizienten, doch ist es sicherlich erlaubt, ihre Re-
sultate auch iiberschliigigen Betrachtungen iiber Leitfdhigkeiten
zugrunde zu legen.
Welche Abweichungen sind nun experimentell ge-
funden worden, zuniichst in wédsserigen Lbsungen?
Als Beispiel fiir Leitfiihigkeiten geben wir in Abb. 8
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Abb. 8. .l1-Werte in Wasser, gemessen (ausgezogene Kurven)
und berechnet (gestrichelte Kurven). Unvollstindige Dissozia-
tion bei TICl, TINO; und KNO;.

nach Onsager A-Kurven von KCi, KNO,, TICI
und TINO,, aufgetragen gegen }2: bis etwa ¢ = 0,01
hinaut wieder. Gezeichnet sind die berechneten Ge-
raden (strich-punktierte Linien) und die nach Kohl-
rauschs Messungen eingetragenen A-Kurven (aus-
gezogene Linien). KCl ist ein Beispiel des ,normalen®
Verhaltens, wie es auBler den Alkalihalogeniden noch
zahireiche andere Salze (auch HCl und KOH) zeigen.
Die leichto Abbiegung nach oben, die hier eintritt, ist
hauptsiichlich eine Folge der endlichen Ionenradien und
der Wasserhiillen, die dem filr wachsende Konzentration

B 10) H. Miiller, Physikal. Ztschr. 28, 324 '[1927]; 29,
78 [1928]. Siehe auch Gronwall, Proceed. National Acad.
Sciences, Washington, 13, 198 [1827]. '
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berechneten Zusanimenballen der Ionenatmosphire ent-
gegenstehen. Wir finden sie ebenso bei den meisten
der in Abb. 2 (im 2. Teil der Abhandlung) vereinigten
Megreihen, sie ist also auch fiir nichtwisserige Losungen
bei einer Dk > 30 als die Regel anzusehen. [Das ent-
sprechende Verhalten bei den osmotischen Effekten,
namlich Abbiegen der (1—%)-Kurven mnach unten,
findet man in Abb. 5 dargestellt.] Dieses nor-
male Verhalten findet sich nicht bei den anderen
drei Salzen der Abb. 8, bei denen schon unterhalb
c=1 bis 2.10-* ein Absinken unter die berechnete
Grenztangente eintritt. Dieser zu starke Abfall mufl
durch ,lonenassoziation oder durch Bildung undissozi-
ierter Molekiile gedeutet werden.

Es ist sehr interessant, dafl gerade fiilr KNO, in wasseriger
Losung Messungen aller Art auf eine derartige UnregelmiSBig-
keit hinweisen. So berechnet Onsager aus der Leitfdhig-
keit fiir ¢ = 0,01 einen Assoziationsgrad von y = 0,7%, Bjer-
rum aus Aktivitits- und Gefrierpunktsmessungen fiir gleiche
Konzentration einen solchen von 1,4%, Naudé aus Messungen
der Verdiinnungswiérmen fiir ¢--0,013 y zu 06%. v. Hal-
ban und Ebert steliten fest, daB die Absorption im Ultra-
violett (die dem NO,-lIon zuzuschreiben ist), pro Mol berechnet,
mit steigender Konzentration abfdllt, was ebenfalls auf eine
Verinderung im Zustand der NO,-Ionen hindeutet. Eine
zahlenmiifige Obereinstimmung ergibt sich allerdings nach
den verschiedenen Berechnungen, wie man sieht, noch nicht.
Noch grolere Unstimmigkeiten treten bei KJO; und NaJO, auf,
die nach Bjerrum noch stirker assoziiert gind als KNO,,
aber normale Leitfdhigkeitskurven geben.

Viel stirker sind diese Abweichungen der Leitfihigkeits-
kurven nach unten (und die entsprechenden Effekte bei den
anderen Untersuchungsmethoden) bei mehrwertigen Salzen,
z. B. bei Ba(NOy), und K,SO,, ganz besonders bei CdSO, und
MgS0,. Fiir ZnCl, und CdCl, hat schon E. Hilckel11) un-
vollstiindige Dissoziation angenommen.

Fiir die Beantwortung der Frage, inwieweit es sich
in diesen Fillen um ,Jonenassoziation® oder um Ent-
stehung ,undissoziierter Molekiile* (nach der oben ge-
gebenen Terminologie) handelt, bietet sich allerdings
noch kein sicherer experimenteller Anhalt. DaB bei
Tonen in Wasser, die doch, je kleiner sie sind, sich desto
mehr chemisch hydratisieren, Abstiinde kleiner als
1,76 . 10— cm (als Vorbedingung der ,,Assoziation*) auf-
treten konnen, erscheint uns ganz unwahrscheinlich,
héchstens recht kleine, nicht hydratisierte Ionen kénnten
¢ich so weit nihern*?). Doch liegt dann nach unserer De-
finition unvollstindige Dissoziation, nicht ,Jonenassozia-
tion* vor. Sind zweiwertige Ionen beteiligt, dann ist
allerdings nach H. M{iiller der kritische Abstand,
unterhalb dessen Assoziation eintritt, viermal so grof,
also 7.10-®* ecm. Dann kidme vielleicht auch ,,Assozia-
tion* solvatisierter Ionen in Frage.

Soweit wisserige Losungen behandelt werden, hat
die Unterscheidung von ,Assoziation” und wunvollstin-
diger Dissoziation zurzeit keine grofie Bedeutung, und
man kdnnte sich dem kiirzlich von Fajans®) gemach-
ten Vorschlag, diese Unterscheidungen {iberhaupt fallen
zu lassen, anschlieBen. Wir werden jedoch gleich sehen,
daB fiir gewisse nichtwisserige Losungen, zu denen wir
nun kommen, diese Unterscheidung sehr wichtig ist,
und sich beide Erscheinungen ganz verschieden aus-
wirken.

Gehen wir néinlich zu Losungsmitteln mit Dielektri-
zitdtskonstanten < 30 iiber, so finden wir, daB die Leil-

11) Physikal. Ztschr. 26, 147 [1925].

17) Fiir NOy— und JO;— kénnte man auch mit Bjerrum
exzentrischen Sitz der lonenladung annehmen, so dafl diese
niiher an andere Ionen herantreten kann als der Mittelpunkt
dieser Ionen,

13) Fajans, Ztschr. Elektrochemie 34, 10 [1928].

fahigkeitskurven (die wir, da Messungen von Aktivitats-
und osmotischen Koeffizienten bei genligend hoher Ver-
diinnung fast nirgends vorliegen, zunéchst allein betrach-
ten wollen) mehr und mehr von der Onsagerschen
Girenzgeraden nach unten abweichen. Wir konstatier-
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Abb. 9. A-Kurven in Losungsmitteln niedriger Dk, ge-
messen und berechnet. Einfluf der ,Ionenassoziation*.

ten dies schon auf S. 469 und brachten in Abb. 3 Bei-
spiele. Abb. 9 veranschaulicht diese Erscheinung noch
an einigen auf Losungen quartirer Ammoniumpikrate
in Aceton (Dk =21), Athylenchlorid (10), Tetrachlor-
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Abb. 10.  A-Kurven starker und schwacher Salze
in Aceton.

dthan (8,156) und Dichlorathylen (7,6) beziiglichen Kur-
ven. Dieser zu steile Abfall ist kein Wunder, wenn wir
bedenken, dafl der kritische Ionenabstand by, nach
GI. (6) fiir 1—1-wertige Salze von dem Wert 1,76 . 10—,
den er in Wasser besitzt, in diesen Lbsungsmitteln auf
7, 14, ja 19.10—® em ansteigt, die Radien dieser Ionen
- - aus der Beweglichkeit berechnet -- in allen Ldsungs-
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mitteln aber konstant sind und zwischen 2,7 und
5,2.10—% cm liegen (die W a1d e n sche Regel, S. 445, gilt
fiir diese Salze). Es muf also mit sinkender Dk des Lb&-
sungsmittels immer stirkere ,lonenassoziation“ Platz
greifen, die A-Kurven miissen (relativ) immer stirker
von der Onsagerschen Grenzgeraden nach unien ab-
weichen, aber um so weniger steil, je grofier die betei-
ligten lonen sind. Wir finden auch diese Forderung der
Theorie in Abb. 9 ausgezeichnet bestiitigt. (Reihenfolge
yon (CH;).N", (CzHa)nN—, (C;H7)|N_ Pikl’at).

Ganz anders verhilt sich in diesen L&sungsmitteln
eine groflie Gruppe von Salzen, die von W ald e n als die
sSschwachen“ Salze bezeichnet wurden. Abb. 10,
die einige Leitfihigkeitskurven in Aceton, aulgetragen
gegen die Wurzel aus der Konzentration, enthilt, zeigt,
da8 die schwachen Salze (in Abb. 10 Didthyl- und
Isobutylammoniumehlorid), verglichen mit den starken
Salzen (hier [C:Hs]«NJ, {C.H;s].NCIl, NaJ, ferner dem nur
noch ,,mittelstarken* Isobutylammoniumpikrat), aufler-

ordentlich kleine Leitfdhigkeiten besitzen, die — ver-
mnutlich --- erst in sehr groBer Verdiinnung, wo die Mes-
sungen nicht mehr sicher auszufithren sind (ge-

strichelter Teil der Kurve), gegen den aus den Ionen-
beweglichkeiten fiir unendliche Verdiinnung berech-
neten Grenzwert steil ansteigen. (Die strichpunktierten
Geraden sind die O n s a g e r schen Grenzgeraden.) Tab. 4
zeigt, daB} in Dichloriithylen die Unterschiede zwischen
den starken und schwachen Salzen noch ausgeprégter sind.
Hier erreichen bei gleichen Konzentrationen die .4
der schwachen Salze nur wenige Prozent von denen der
starken'*). Dichloriithylen ist ein typisches Beispiel fiir
eine ganze Reihe bisher genauer untersuchter haloge-
nierter Kohlenwasserstoffe.

Tab.4. A-Werte starker und schwacher Salze.
Lésungsmittel: Dichlordthylen 259 Dk 7,5
V= 1000 500 200 100
stark { N(C-.H,)), Pikrat 145 114 9,1 85
N(C; )4 J 9,6 727 59 5,3
HN(C;H,,); Pikrat 0,246 0,220 0,199 —
schwach { HN C;H): J 0,360 0,293 0,200 0,307
H.N(C;H;y)s Pikrat — — 0,048 0,036

Zu den schwachen Salzen gehéren vornehmlich Chloride,
Bromide, Nitrate von nicht vierfach substituierten Ammonium-
bascn, aber auch manche anorganischen Salze, namentlich mit
mehrwertigem Kation (z. B. LiCl, Ca(NQ;),, CdJ,, CoCl, usw.),

1) Messungen aus der Dissertation von Gloy, Rostock 1927.

soweit die Ldslichkeitsverhiiltnisse die Feststellung zulieSen.
Eine Mittelstellung als mittelstarke Salze kdnnen die Jodide,
Perchlorate und Pikrate der genannten Basen oder auch die
Chloride der quartiren Ammoniumbasen einnehmen. Es be-
steht also eine deutliche Stufenleiter der Anionen, indem
Pikrat— und Cl0,— stérkere Salze liefern als J—, dieses wieder
stirkere als Br— und NO;—, die schwichsten aber Cl—. Schon
aus dieser Reihenfolge ist zu vermuten, daBl die Stérke der
Salze nichts zu tun hat mit der Stérke der sie aufbauenden
Sduren und Basen. DaB eine Aufspaltung der Salze in freier
S#ure und (Anhydro-)Base, die ja bei niedrig substituierten
Ammoniumsalzen vom Typus AmHC] (Am bezeichnet ein
Amin) nach dem Schema
(AmH)-Cl- & Am + HCI

mdglich ist, keine nennenswerte Rolie spielt, beweisen unsere
Messungen, dle in Kiirze verdffentlicht werden.

Wir sehen vielmehr die Ursache zu dem besonderen
Verhalten der schwachen Salze in der Bildung un-
dissoziierter Molekile.

Die Gestalt der Leittihigkeitskurven allein 148t natfirlich
eine sichere Entscheidung dariiber, ob undissoziierte Molekille
oder assoziierte Ionen vorliegen, nicht zu, wenn auch der be-
sonders starke Leitfihigkeitsverlust der schwachen Salze auf
das Auftreten eines neuen Faktors schliefen l48t. Ein besseres
Kennzeichen ist die Xnderung der Lichtabsorption und der
Refraktion. Wir fanden, dafl parallel mit der EinbuBe an
Leitfdhigkeit bei den schwachen und mittelstarken Pikraten
ein Verlust an Farbintensitit geht, der auf eine chemische
Verinderung schlieBen 14ft, und daf bei schwachen Salzen
anomale Refraktionswerte auftreten. Die Messungen sind noch
im Gange.

Wichtige Schliisse 148t ferner die Dk der L&sungen zu.
Freie lonen bringen in allen Dipollsungsmitteln gemif einer
von Debye und Hiick el gemachten Voraussage, die nament-
lich durch die Messungen von Walden, Ulichund Werner
ihre Bestitigung fand, eine starke Erniedrigung der Dk hervor.
dadurch verursacht, dafl die Dipolmolekiile des Ldsungsmittels
in der Ndhe der lonen streng gerichtet werden und sich auf
das schwache HuBSlere Mefifeld nicht mehr einstellen k&nnen.
Rei schwachen Salzen aber bleibt diese Erniedrigung ganz
geripg. Das ist ein Hinweis darauf, daB hier hauptschlich
undissozilerte Molekitle vorliegen, die — verglichen mit freien
Tonen — fast gar keine polarisierende Wirkung auf das
Lésungsmittel ausfiben.

Wir werden sehen, dafl auch die Eigenschaften konzen-
trierter Losungen gut verstindlich werden, wenn wir fir
die schwachen Salze mit steigender Konzentration zunehmende
Bildung undissoziierter Molekiile, filr die starken Salze ganz
vorwiegendes Erhaltenbleiben freier (aber zunehmend asso-
ziierter) Tonen annehmen. (Schluf} folgt.)

Uber den Einfluf von Sulfogruppen
sowie anderer Substituenten auf die Farbe von Trisazofarbstoffen.
Von Dr. Hans DINNER, Zofingen.

Technisch-chemisches Laboratorium der Eidgendssischen Technischen Hochschule, Ztrich.
(Eingeg. 10. Mai 1928.)

Es war von Interesse, die von W. Meuly?) und
E. Wann er?) durchgefithrten Untersuchungen auf das
Gebiet der Trisazofarbstoffe auszudehnen, wo die Ver-
héltnisse teilweise etwas komplizierter liegen. Zu diesem
Zwecke wurden auf Veranlassung von Prof. Dr. H. E.
Fierz-David eine Reihe von blauvioletten bis blau-
griinen Kombinationen der sog. Benzolichtblau hergestellt.
deren Absorptionsspektren dann nach der bekannten Me-
thode von J. Form a n e k bestimmt wurden. Das mir zur
Verfiigung stehende Instrument war ein Gitterspektroskop
der Firma C. Zeiss, Jena, mit dem die Wellenléingen der
Fraunhoferschen Linien des Sonnenspektrums bis

1) Helv. chim. Acta 6, 931 [1923].
) Ztschr. angew. Chem. 38, 23 [1925].

auf * 1 bis 2 A.E. genau eingestellt werden kénnen. Die
Maxima von Absorptionsspektren, speziell von Azofarb-
stoffen, kdnnen aber nie so genau gemessen werden, die
Fehlergrenze kann bis * 3 44, bei Trisazofarbstoffen mit
etwas trilber Nuance oft sogar bis *5 uu betragen.
Auflerdem wurden die Farbstoffe spektroskopisch auf
ihre Alkali- und Sdureempfindlichkeit gepriift (Ver-
schiebung der Maxima bei Zugabe von verdiinnter
Natronlauge resp. Salzsdure), ferner wurden vergleichs-
berechtigte Firbungen (je nach der Stdrke der Farbstoffe
0,5 bis 1%) belichtet, und so Daten fiir die Verdnderung
der Lichtechtheit bei Konstitutions#inderungen gewonnen.

3) W. Meuly, Diss. S. 85/59.





