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Die Chemie der metallischen Stoffe im Verhaltnis zur klassischen Chemie. 
Von Prof. Dr. U. DEHLINGER. 

Rontgenlaboratorium der  Technischen Hochwhule Stuttgart. (Emgeg. 28. Juli 1934.) 

Die wichligsten Grundlagen der Legierungskunde 
sind Phasenregel und Zustandsdiagramm ; sie folgen un- 
mittelbar aus den beiden thermodynamischen Haupt- 
satzen unld aus der Annahme, sdafi es homogene, aus- 
gedehntc Phasen uberhaupt gibt'). Nachdem nun heute 
eine groDe Sammlung solcher Zustandsdiagramme tor-  
handen ist, erhebt sich immer dringender das Badiirfnis, 
die darin niedergelegten Tatsachen in GesetzmiiBigkeiten 
zusammenzufassen, die auch die Verhaltnisse in bisher 
noch unbekannten, insbesondere ternaren und hoheren 
Legierungen vorauszusagen gestatten wurden. Die erste 
aus der Reihe derartiger Fragen ist, wann und bei 
welcher Zusammensetzung in einer Legierung neue 
(sogen. intermadinare) Phasen entstehen; der Versuch, 
sie mit Hilfe der Grundgesetze der klassischen Chemie, 
namlich ,dem Gesetz der multiplen Proportionen und 
den Valenzregeln zu losen, lag nahe. Die im metallischen 
Gebiet besonders zahlreichen nichtintermediaren Phasen 
sollten dann als Mischungen der physikalisch-chemischen 
Behandlungsweise durch die osmotischen aesetze uber- 
lassen bleiben. Alle diese Versuche Btiefien aber auf 
Schwierigkeiten und die Frage nach ,,dem Wesen der 
metallischen Mischkristalle und Verbindungen" blieb 
ein Gegenstand mehr oder weniger zielloser Diskus- 
sionen. Die Deutsche Gesellschaft fur Metallkunde hat 
sich im Jahr 1931 das Verdienst erworben, auf das Be- 
stehen dieser Probleme durch eine Preisaufgabe van 
neuam hinzuweisenz). 

Die Ergebnisse der Rontgeninterferenzunterauchun- 
gen zeigten die Schwierigkeiten in noch schiirferem Licht: 
Das Homogenitatsgebiet der intermediaren Phasen laijt 
sich rontgenographisch besonders gut messen, dabei er- 
gab sich, dai3 so gut wie alle intermediaren metallischen 
Phasen nicht nur bei einer ganz bestimmten stochio- 
metrischen Zusammensetzung stabil sind, sondern ein 
endlich grofies Homogenitatsgebiet besitzen, was un- 
mittelbar einen Widerspruch zum Gesetz der multiplen 
Proportionen darstellt. Weiter zeigte sich, d& in keiner 
metailischen Phase die verschiedenartigen Metallatome 
initeinander molekulartig abgeschlossene Gruppen bil- 
den, wie sie z. B. bei organischen Kristallen so deut- 
lich und in so guter Obereinstimmung mit der Struktur- 
chemie sich abgrenzen lassen, so daD auch friihere Ver- 
suche, rnit HiUe der Annahme solcher Gruppen das Oe- 
setz der multiplen Proportionen zu retten, durch die 
Erfahrung widerlegt waren. SchlieDlich erwies sich auch 
die zunachst fur selbstverstandlich gehaltene Annahme, 
dafi in dem Raumgitter einer im Gleichgewicht befind- 
lichen intermediaren Phase die verschiedenartiken Atome 
in regelmai3iger Weise verteilt sein miif3ten (etwa wie die 
Chlor- und Natriumatome in dem bekannten Steinsalz- 
gitter), in vielen metallischen Fallen als nicht zu- 

1) Die Schwierigkeiten, die der Ermittlung des Gleich- 
gewichts, das im Zustandsdiagramm aufzuzeichnen ist, ent- 
gegenstehen, insbesondere die Hystereee bei Umwandlungen, 
wurden an anderer Stelle behandelt, insbes. U. Dehlinger, 
Metallwirtechaft 12, 207 [1933]; Z. Metallkunde 26, 112 [1934]. 

2) Die vorliegenden Amflihrungen sind ein Auszug aue 
einer Bearbeitung dieees Themas, die  am 1. Juli 1933 ein- 
gereicht und rnit dem emten Preis awgezeichnet wurde. 
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treffends), wobei die sonstigen Existenzverhaltnisse 
solcher intermediaren Phasen rnit regelloser Atomver- 
teilung sich nicht merlilich von denjenigen rnit regel- 
muiger  Atomverteilung unterschieden. Diese Tatsache 
widerlegt die Versuche, durch die Annahme hypo- 
thetischer Valenzstriche, durch welche Molekule im 
Gitter konstituiert werden konnten, die fehlende 
Gruppenbildung zu ersetzen. 

dhnliche Schwierigkeiten zeigen sich, wenn auch 
meist nicht so stark ausgepragt, auch auf andern Ge- 
bieten, z. B. bei den Adsorptions- und Absorptionserschei- 
nungen, d. h. im wesentlichen den oan der Waalsschen 
Bintdungskraften ; vermutlich sind die folgenden Ausfiih- 
rungen groaenteils auch auf diese Gebiete ubertragbar. 

An Hand der elektronentheoretischen Modellvor- 
stellungen, welche von der Physik fur die verschiedenen 
chemischen Bindungsarten ausgearbeitet wurden, sol1 
nun gezeigt werden, daij das Gesetz der multiplen Pro- 
portionen wohl fur die Bindungsarten, mit welchen es 
die klassische Chemie vorwiegend zu tun hatte, nlmlich 
die heteropolare und die homoopolare Bindung (die 
sogen. Hauptvalenzbindungsarten) streng giiltig sein 
mua, daQ aber b e i  d e n  b e i d e n  N e b e n v a l e n z -  
b i n d u n g s a r t e n , namlich der van der Waalsschen 
und der  metallischen Bindung, k e i n G r u n d f u r 
s e i n B e s t e h e n vorhanden ist. Andererseits hat die 
Affinitat, die (neben dern osmotischen Druck) fur  das 
Zustandekommen einer aus verschiedenen Atomarten be- 
stehenden Phase (sogen. Mischphase) verantwortlich zu 
machen ist, zunachst rnit dem Gesetz der multiplen 
Proportionen nichts zu tun; sie kann rein thermo- 
dynamisch definiert werden. N u r  bei den beiden Haupt- 
valenzbindungsarten ist sie aus atomtheoretischen Griin- 
den an ganz bestimmte stochiometrische Proportionen, 
die sich aus den Wertigkeiten der Elemente ergeben, 
gekniipft, bei den Nebenvalenzbindungsarten kann die 
Affinitat im ganzen Bereich einer luckenlosen Misch- 
kristallreihe bestehen, haufiger ist sie durch raumliche 
Verhaltnisse (Atomradien) oder durch Elektronenver- 
haltnisse an die Nahe bestimmter Konzentrationen, aber 
niemals streng an diese selbst, gebunden. 

I. Haupt- und Nebenvalenzbindungsarten und das Gesetz 
der multiplen Proportionen. 

Seit A. Werner weii3 man, daf3 von einem Atom, 
dessen Hauptvalenzen abgesattigt sind, noch weitere 
Bindungskrafte, die Nebenvalenzbindungen, ausgehen 
konnen'). Die Verhaltnisse in Verbindungen werden 
durch zwei Zahlen gekennzeichnet, die Wertigkeit der 
einzelnen Atome und die Koordinationszahl; insbe- 
sondere die Rontgenuntersuchung der kristallisierten 
Verbindungen hat gezeigt, dai3 ,die letztere Zahl sich 
durchaus auf raumliche Verhaltnisse bezieht und die 
Zahl der Nachbarn bedeutet, die ein Atom unmittelbar 

3) Die Existenz von intermediaren Phasen mit regelloser 
Atomverteilung wurde in  letzter Zeit auch durch elektro- 
chemische Spannungsmessungen nachgewieeen von A. Oelander, 

'Z. physik. Chem. Abt. A. 169, 428 [1933]. 
4) Siehe bes. E. Ephraim, Hdbch. d. allgem. Chem., Leipzig 

192&, Bd. 6. 
b 
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H e t e r o p o 1 a r 
(polar) 

(unpolar, kovalente 

~~ 

H o m o o p o l a r  

Bindung) 

T a b e  11 e 1. Die vier Bindungearten. 
, 

Nur ung,eicher A r t  Nicht lokalisiert, Streng stochiome- 1 A 
Kugelpackung trisch abgesattigt 1 R E: 

- ~~ 12& 
i?? 

und Streng stochiome- I 3; 
trisch abgesattigt ~ ; geriehtet 

(Valenzstriche) 
Gleicher oder 
ungleicher Art 

Geometrische 1 StGchiometrie 
Bedingungen . I  Bindet Atome I Bindung 

V a n  d e r  W a a l s  
(Mole kulbi ndung) 

_ _ ~  

M e t a l l i s c h  
(Einzelelektronen) 

Nicht abgesattigt, I Gleicher oder 
ungleicher Art Kugelpackung haufig Verhaltoisse begreozt , 

haufig durch Valenz- ' Gleicher oder a 
Nicht lokalisiert elektronenverhslt- 1 ungleicher Art 

Nicht lokalisiert, nur durch rsumliche I , 
8 

I -  ~ _ _ _  _ _ ~ _ _  ~ ~~ ___ 

Nicht abgesattigt, o, 

umgeben. Die Nebenvalenzbindungen werden nicht 
durch Wertigkeiten, sonderu ausschliefilich durch Ko- 
ordinationszahlenverhaltnisse bestinimt. 

Die elektronentheoretische Erklarung der einzelnen 
Bindungsarten gestattet diese chemischen Ergebnisse 
genauer zu unischreiben: Danach gibt es vier ver- 
schiedene Bindungsarten (Tab. 1); in den meisten vor- 
liommenden Stoffen sind mehrere von ihnen gleichzeitig 
vertreten, nur in verhaltnismal3ig wenigen kann eine 
Bindungsart in  annaherud idealer Ausbildung studiert 
werden. Bei der heteropolaren (salzartigen) Bindung 
bilden sich bekanntlich zunachst entgegengesetzt ge- 
ladene Tonen, die sich dann durch elektrostatische 
(Coulombsche) Krafte anziehen. Bei der homoopolaren 
Bindung, wie sie besonders eingehend am H?-Molekul 
studiert werden konnte, kommt eine andere Polaritat 
ins Spiel: Jedes einzelne Elektron besitzt bekanntlich 
einen Spin, der zwei verschiedene Richtungen haben 
kann ; es vereinigen sich nun zwei entgegengesetzten 
Spin tragende Elektronen, die von je einem der zu 
bindenden Atome herstammen, zu einem Elektronen- 
paar, das keinen Spin mehr hat. Durch alimahliche 
Polarisation (Verzerrung) der abgeschlossenen Ionen in 
der heteropolaren Bindung kann ein stetiger Obergang 
von dieser Bindungsart zur homoopolaren hergestellt 
werdens). Diese beiden Biudungsarten konnen unter 
dem Nainen Hauptvalenzbindungen zusammengefai3t 
werden, weil sie das Ergebnis einer i n  n e r e n A b -  
s a t t i  g u n g , d. h. der Absattigung einer atomistischen 
Polaritat sind: Bei der heteropolaren Bindung wird 
durch die Bedingung, dai3 die Summe der Ladungen 
eiiier Verbindung gleich Null sein mui3, die Zahl der 
Ionen entgegengesetzten Vorzeichens, die von einem Ion 
gebunden werden konnen, ganz scharf festgelegt. Die 
heteropolare Wertigkeit eines Atoms ist somit gleich der 
Zahl der Einheitsladungen des Ions, das es bilden kame).  
Zur  Veranschaulichung der homoopolaren Bindung stellt 
man am besten jedes einzelne Elektron durch ein 
Hakchen dar ; bei der Verbindungsbildung mussen sich 
dann immer zwei solcher Hakchen zu einem Valenz- 
strich vereinigen. Die Zahl der von einem Atom aus- 
gehenden Hakchen gibt die homoopolare Wertigkeit 

5,  Es gibt aber auch Polarisationszustand~, die Ubergange 
zur nun der Wnnlsschen oder zur rnetallischen Bindung dar- 
tdellen. 

8 )  Wie man sieht, kann die Koordinationszahl in der hetero-' 
polaren Bindung von der Wertigkeit ganz Lerschieden sein. 
Anders 1st es bei der streng homoopolaren Bindung, die eine 
sog. lokalisierte Bindung ist. S i e a 11 e i n k a m  durch Valenz- 
striche dargestellt werden. 

I nisse begrenzt I 

(sogen. Kovalenz) des 
Atoms'), die wiederum 
besagt, daD nur eine 
ganz bestimmte Zahl 
anderer Atome mit die- 
sem verbunden sein 
kann. So gilt fur die 
beiden Hauptvalenzbin- 
dungsarten ,das Gesetz 
der multiplen Proportio- 
nen, das besagt, daD ver- 
schiedenartige Atome 
nur in ganz bestimmten 
Verhaltnissen mitein- 
ander Verbindungen bil- 
den konnen. 

Die strenge Gultig- 
keit dieses Gesetzes be- 
ruht darauf, daD bei den 

beiden Hauptvalenzbindungsarten die beiden atomisti- 
schen Polaritaten, namlich die der positiven und nega- 
tiven Ladung und die der entgegengesetzten Spin- 
richtungen, abgesattigt werden. Da keine anderen Po- 
laritaten dieser Art bekannt sind, ist bei anderen Bin- 
dungsarten kein Grund fiir die Giiltigkeit dieses Gesetzes 
vorhanden. So wird bei der van der IYaalsschen Bindung, 
die am reinsten in den Strukturen der kondensierten 
Case zum Ausdruck kommt, ein Atom von einem an- 
deren angezogen, ganz unabhangig davon, wieviel andere 
Atome schon in der Nahe des betrachteten sind. Diese 
dnziehung ist proportional dem Produkt der Polarisier- 
Larkeiten (nicht der tatsachlichen Polarisationen) der 
beiden ins Spiel tretenden Atomes), kann also, wenn 
diese leicht polarisierbar sind, groije Werte annehmen. 
Durch die raumlichen Verhaltnisse, die sich in den 
Koordinationszahlen ausdrucken, ist allerdings eine ge- 
wisse Beschrankung der Verbindungsmoglichkeiten ge- 
geben: Die Atome sind als annahernd starre Kugeln mit 
bestimmten Radien zu betrachten; wenn nun schon eine 
annahernd dichte Packung der Atome vorhanden ist, so 
wird durch ein neu hinzukommendes Atom, das sich zwi- 
schen die anderen hineindrangt, der Abstand aller Atome 
von dem in der Mitte gelegenen vergroijert, also die Bin- 
dungsenergie verringert. Handelt es sich um die Bindung 
verschiedenartiger Atome aneinander, so wird man danach 
bei bestimmteaKonzentrationen ein durch die Atomradien- 
verhahisse  bestimmtes Minimum der Bindungsenergie 
zu erwarten haben, das aber um GroBenordnungen flacher 
sein wird als das ungeheuer spitze, durch innere Absatti- 
gung hervorgerufeneMinimum der Hauptvalenzbindungen. 

Die metallische Bind>ung ist im Gegensatz zu der 
homoopolaren Bindung durch Elektronenpaare eine Bin- 
dung durch einzelne, mehr oder weniger freie Elektronen, 
die gleichzeitig die Triiger 'der elektrischen Leitfahigkeit 
sind. Auch hier ist kein Grund fur eine innere Ab- 
sattigung vorhanden. Es ist auch nicht etwa so, daB ein 
Elektron nur die Bindung zwischen zwei bestimmten 
Atomen herstellen kann. Dem widerspricht z. B. die 
Struktur der Alkalimetalle oder des Silbers, wo sicher 
nur ein bindendes Elektron pro Atom vorhanden ist 
und trotzdem mit jedem Atom acht oder zwolf Nachbarn 
in genau gleicher Weise verbunden sind. Auch im 

7) Der gliickliche Urnstand, d'at3 die heteropolare und die 
homoopolare Wertigkeit mektens iihcreinstimmen, hat die Auf- 
stellung dieses Begriffs ermoglicht, bevor der Unterschied 
zwischen den beiden Bindungsarten bekannt war. 

8 )  Nach quantenmechanischen Rechnungei von F. London, 
Z. phyeik. Chem. Abt. B. 11, 22'2 [1930]. M. Polanyi u. C. Cre- 
mer, ebenda 14, 435 [1931]. 
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metallischen Gebiet ist die Bindung verschiedenartiger 
Atome aneinander haufig, wenn auch nicht immer an 
die Nahe bestimniter Konzentrationen gekniipft, wobei 
neben den Atomradien die Elektronenzahlenverhaltnisse 
eine besondere Rolle spielen, aber fur eine allgemeine 
strenge Gultigkeit des Gesetzes der multiplen Propor- 
tionen ist auch hier kein Grund vorhanden. 

Hier ist eine Bemerkung zu machen, die erklart, 
warum diese haufige Ungiiltigkeit des Gesetzes der 
multiplen Proportionen in der bisherigen Chemie nur 
selten zum Vorschein kam und warum sie in der 
Chemie der metallischen Stoffe eine so grol3e Rolle 
spielt : Die Chemie studiert ihre Verbindungen soweit 
moglich im Gaszustand oder in Losung, wobei immer 
nur verhaltnismiiBig wenig Atonie zu einem uiiabhan- 
gigen Komples vereinigt sind. Ungiiltigkeit der strengen 
stochiometrischen Gesetze hat nun zur Folge, daf3 nebeii 
Komplexen mit n Atomen einer Art solche mit n + 1 
vnd n - 1, anch n + 2 und n - 2 usw. vorhanden sind. 
1st nun n nicht sehr groij, so werden die physikalischen 
Unterschiede zwisrhen dieseii Komplexen so bedeutend 
sein, dai3 man sie haufig voneinander trennen, einzeln 
studieren und als gesonderte Verbindungen betrachten 
kann, fur die man, wenn man den Zusammenhang 
zwisehen diesen verschieden zusammengesetzten, aber 
sonst sehr ahnlichen Verbindungen nicht beachtet, die 
alten stochiometrischen Regeln ohne weiteres anwenden 
Irann. 1st aber n sehr groi3, wie es in allen metallischen 
Phasen der Fall ist, so machen die Eigenschafteri bei 
Zufiigucg weiterer Atome einer Sorte keine diskonti- 
nuierlichen Sprunge mefir, sondern andern sich konti- 
nuierlich und man kann die einzelnen Zusammen- 
setzungen dieeer stetigen Reihe nicht mehr als einzelne 
Verbindungen auffassen, sondern muij jetzt ,den Wider- 
spruch zum Gesetz der multiplen Proportionen zugeben. 
Eine Rettungsmoglichkeit fur  das Gesetz ware vor- 
handen, wenn sich in den Kristallgittern der metallischen 
intermediaren Phasen Komplexe aus wenigen Atomen 
abgrenzen liefien, die man Molekiile heiBen konnte ; wie 
aber oben bemerkt, findet man solche Komplexe nie. 

Ein noch mehr formaler Weg zur Rettung des Ge- 
setzes der multiplen Proportionen ware es, wenn man 
als stochiometrische Zusammensetzung der Verbindungen 
diejenige definierte, bei der die verschiedenartigen 
Atome regelmai3ig im Gitter verteilt sind. Die nicht 
seltenen intermedigren Phasen, bei welchen die Atom- 
verteilung im ganzen Existenzgebiet regellos ist, konnte 
man dann iiberhaupt nicht als Verbindungen bezeichnen. 
Diese Definition wiirde so einen Schnitt zwischen Phasen 
schaffen, 'die sich in ihrer Lage im Zustandsdiagramm, 
die ja auf die Groi3e der in der Phase herrschenden 
Affinitat schliefjen lafit, kaum voneinander unterscheiden. 
Daher ist nach Ansicht der meisten Autoren des Gebiets 
dieser Versuch als mii3gliickt zu betrachtenO). 

11. Affinitat und osmotischer Druek in Verbindungen 
und Misehkristallen. 

Eine Mischphase, d. h. eine aus Atomen verschie- 
dener Art bestehende Phase, kann nur dann bestehen, 
wenn ihre freie Energie (bzw. bei nichtkondensierten 
Phasen ihr chemisches Potential) pro Mol kleiner ist 
als das der Komponenten. Bei Mischphasen rnit mehr 
oder weniger regelloser Atomverteilung enthalt nun die 
freie Energie ein negatives Glied der Form 

a RT In a, 
worin R die Gaskonstante, T die Temperatur und Q die 
Konzentration der regellosen Verteilung ist; dieses Glied 
bedeutet die Arbeit, die vom osmotischen Druck geleistet 

$1 Siehe bes. A. Westgren, d i m  Zbchr. &, 33 [IeSZ]. 

wurde und wir bezeichnen es daher als osmotisches 
Glied. Wegen des negativen Vorzeicliens erhoht dieses 
Glied die Stabilitat der Mischphase, und es sind Misch- 
phasen mit regelloser Atomverteilung denkbar, deren 
Existenzfahigkeit allein auf ihm beruht. Solche Misch- 
phasen nennen wir e c h t e Mischkristalle. 

Die Verbindungen der klassischen Chemie, d. h. die 
unter dem Einflui3 von Hauptvalenzbiildungen zustande 
kommenden Verbindungen, haben nun im kristallisierten 
Zustand stets eine fast vollstan,dig regelmaijige Vertei- 
lung der verschiedenartigen Atome ; eine Regellosigkeit 
der Verteilung wiirde ja bei der heteropolaren Bindung 
starke Storungen in der elektrostatischen Feldverteilung 
h ervorrufen, bei der homoopolaren konnten sich die 
lokalisierten Valenzstriche dabei nicht ausbilden. Die 
klassischen Verbindungen konnen also nicht unter dem 
EinfIuij des osmotischen Drucks zustande kommen, son- 
dern es miissen bei ihnen besondere Anziehungskrafte 
zwischen den verschiedenartigen Atomen bestehen, 
welche die Verbindung zustande bringen. Die von diesen 
Anziehungskrafteii geleistete Arbeit nennt man die 
hffinitft der Komponenten in der Mischphase. Allge- 
mein setzt sich die Abnahme der freien Energie bei 
Bildung der Mischphase aus ihren Komponenten zu- 
sammen aus der Affinitat und dem osmotischen Glied. 
Somit kann die Affinitat rein thermodynamisch def iniert 
und gemessen werdenIo). Die strenge Gultigkeit des 
Gesetzes der multiplen Proportionen im Gebiet der klas- 
sischen Chemie hat nun zur Folge, dai3 die Affinitat auf 
ganz bestimnte stochionietrische Konzentrationen be- 
schrankt ist; ein neu hinzukommendes Atom einer Sorte 
wird ja in keiner Weise mehr angezogen. Daher ent- 
halt die freie Energie einer Mischphase in bezug auf 
ihre Komponenten in der klassischen C h m i e  entweder 
das osmotische Glied oder das Affinitatoglied a 1 1 e i n. 
Im ersten Fall sprechen wir von der Bildung einer echten 
Mischung (Mischkristall), im zweiten von der einer klas- 
sischen Verbindung aus den Komponentenll). Somit kann 
im klassischen Fall, d. h. in der Chemie der homoopolaren 
und heteropolaren Bindung, streng zwischen der Bildung 
von Mischkristallen und von Verbindungen unterschieden 
werden; es gibt dort nur e c h t e Mischkristalle. 

Ganz anders ist es im metallischen Gebiet: Hier 
haben die intermediaren Phasen12) durchweg ein mehr 
oder weniger groBes Homogenitatsgebiet, welches zejgt, 
dai3 die Affinitiit nicht auf bestimmte Konzentrationen 
beschrankt ist, wozu nach dem in I Gesagten auch keiu 
Grund vorliegt; bei den intermediaren Phasen mit regel- 
loser Atomverteilung tritt zu der Affinitat ein osmotisches 
Glied hinzuls). Andererseits kann man auch zeigen, 
daij sogar die luckenlosen Mischkristallreihen im metal- 
lischen Gebiet im allgemeinen unter dem Einflui3 einer 
Affinitat neben dem des wmotischen Drucks zustande 
kommen : Bei jeder Mischung verschiedenartiger Atome 

10) Siehe K .  Jellinek, Physikalische Chemie 111, 277 [1930]. 
11) Bei den thermodynamischen Oberlegungen konnen die 

Komponenten auch selbst sehon als Verbindungen angenornmen 
werden. 

12) I n t e r m e d i a r nennt man eine Phase, deren Homo- 
genitatsgebiet nicht bis zu den reinen Komponenten geht. In  
jeder intermediaren Phase muD Atfinitat vorhanden sein, da 
das osmotische Glied der freien Energie sich kontinuierlich mit 
der Konzentration andert und den unstetigen ffbergang zu den 
Nachbarphasen nicht bewirken kann. 

13) Bei den intermediaren Phasen mit ,,Fehlordnung", 
d. h. teilweise regelloser Atomverteilung, die bei bestimmten 
Konzentrationen ein Minimum hat, kann dieses osmotische 
Glied Maxima der Leitfahigkeit, dee Sehmelzpunkte U6W. 
erzeugen. Siehe bes. C. Wagner u. W. Schottkg, Z. physik. Chem. 
Abt. B. 13, 163 [1930]. 

36. 
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Leg. von Ag, Cu, Au 
sowie der Eisen- und 

entstehen Storungen im Gitter, die die Stabilitat der 
Mischphase herabsetzen; man lrann in erster Niiherung 
diese Storungen proportional der Atomradiendifferenz 
der zu mischenden Atome setzen. .Bei echten Misch- 
kristallen, d. h. bei Mischkristallen ohne Affinitat, kann 
nun diese Storung durch den osmotischen Druck nur 
uberwunden werden, wenn sie nicht zu groi3 ist. So 
kommt man fur echte Mischkristalle zu der bekannten 
Grimmschen Regel, die besagt, dai3 Stoffe gleichen 
chemischen Baues nur dann (bei Zimmertemperatur) 
Mischkristalle bilden konnen, wenn die Radiendifferenz 
der zu mischenden Atome bzw. Ionen nicht zu groi3 (er- 
fahrungsgemai3 nicht groi3er als 5%) ist. Diese Regel, 
die sich bei salzartigen Mischkristallen gut bewahrt hat, 
gilt nun fur metallische Mischkristalle in keiner Weise. 
Z. B. haben Ag und Au fast genau den gleichen Atom- 
radius, Cu einen urn 10% kleineren. Trotzdem bilden 
Au und Cu eine luckenlose Mischkristallreihe, wahrend 
Ag und Cu nur wenig mischbar sind. Die Misch- 
kristallreihe Au-Cu kann also nicht allein vom osmo- 
tischen Druck ver,ursacht werden (weil dann auch in 
gleicher Weise eine Mischkristallreihe Ag-Cu ent- 
stehen mutite), sondern es 'miissen bei ihrer Bildung 
Affinitaten zwischen Gold- und Kupferatomen beteiligt 
sein, die zwischen Kupfer und Silber offenbar nicht in 
diesem Mafie bestehen. Diese Affinitaten sind ubrigens 
auch fur die Existenz der bei tieferen Temperaturen auf- 
tretenden intermediaren Uberstrukturphasen AuCu und 
AuCus verantwortlich zu machen, Phasenbildungen, wie 
sie im Gebiet der Hauptvalenzbindungen nicht denkbar 
sind; dort mui3te vielmehr bei tiefen Temperaturen eine 
Entmischung des Mischkristalls eintreten. 

Die freie Energie einer metallischen Mischphase, 
sei sie intermediar oder nicht intermediar, enthalt also 
im allgemeinen sowohl ein osmotisches Glied wie ein 
Affinitatsglied ; die im klassischen Gebiet tmijgliche 
scharfe Unterscheidung zwischen Mischkristall- und Ver- 
bindungsbildung ist hier nicht mehr moglich, vielmehr 

T a b e l I e  2. 
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Mischkristalle + Oberstrukturphasen -+ me- 
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--f zunehmender Unterschied der physikalischen 
Eigensehafteri gegeniiber den Komponenten -+ 

+ zuuehmender Unterschied des Gittertyps 
gegeniiber dep Komponenten -+ 

firzdet man durchweg fliei3ende Obergange (Tab. 2). Eine 
klassische chemische Verbindung, die dadurch zu kenn- 
zeichnen ist, dai3 ihr Existenzgebiet auf bestimmte Kon- 
zentrationen der Komponenten beschrankt ist, da!3 im 
kristallisierten Zustand die Komponenten regelmaf3ig in 
ihrem Gitter verteilt sind, und dai3 ihre Eigenschaften 
sich grundsatzlich von denjenigen der Komponenten 
unterscheiden, gibt es im metallischen Gebiet uberhaupt 
nicht. Zum mindesten ist der Homogenitatsbereich nicht 
unendlich klein, haufig ist aber auch die Komponenten- 
verteilung im Gitter mehr oder weniger regellos, und 
auch die Eigenschaften, insbesondere der Gittertyp, 
unterscheiden sich oft nur wenig von denjenigen der 

Komponenten. Erst in solchen intermediaren Phasen. 
bei denen die Bindungsverhaltnisse schon angenahert 
homaopolar oder heteropolar sind, wie z. B. bei den 
Phasen vom Typus des Nickelarsenids, findet man mit 
besserer Annaherung, aber auch hier noch nicht voll- 
standig, die Kennzeichen der klassischen Verbindung. 

So erhalt der Begriff der Affinitat in der Metall- 
chemie eine einzigartige und allgemeine Bedeutung und 
die elektronentheoretische Deutung der metallischen 
Affinitat wird ein wichtiges Ziel der Forschung sein. 
Dabei darf nicht nnr die Gro13e der Affinitat in Betracht 
gezogen werden, sondern es muf3 auch besonders unter- 
sucht werden, in welcher Weise sie die Gitterform der 
Legierungen bestimmt. Ein hiervon ausgehender Bber- 
blick uber die bisher rontgenographisch genauer unter- 
suchten Legierungen zwischen zwei Metallen zeipt, dai3 
sich diese in drei Gruppen, die verhaltaismafiig scharf 

T a b e l l e  3. 
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gegeneinan,der abgegrenzt sind, einteilen lassen (Tab. 3), 
in welchen offenbar die AffiniCat sich in ganz verschie- 
dener Weise auswirkt, also auch ganz verschiedene 
Ursachen hat. In der ersten Gruppe bilden sich bei 
hohen Temperaturen nirgends intermediare Phasen, da- 
gegen bei niederen Temperaturen aus den Misch- 
kristallen heraus fast durchweg die oben erwahnten 
Oberstrukturphasen. In der zweiten Gruppe bilden sich 
stets aus dem Schmelzflui3 heraus intermediare Phasen, 
fur die im allgemeinen die Hume-Rotherysche Regel 
giltla). Diese bezieht sich bekanntlich auf das Elek- 
tronengas der Valenzelektronen; da sich in der ersten 
Gruppe keine derartigen Phasen bilden, mu13 man 
schliefien, dai3 die in dieser Gruppe herrschenden 
Affinitaten von den Atomrumpfen ausgehen. Mit dieser 
Annahme ist es dann z. B. leicht zu verstehenis), warum 
das Silber innerhalb der ersten Gruppe eine Sonder- 
stellung insofern einnimmt, als es schlecht mit den 
ubrigen Elementen der Gruppe mischbar ist; das Silber 
hat ja nach Abgabe eines Valenzelektrons einen gut 
abgeschlossenen Atomrumpf, der auch nicht wie der 
von Kupfer und von Gold leicht nochmals ionisierbar 
ist. Eine besonders wichtige Frage, die z. Zt. bearbeitet 
wird, ist der Z u s a m m e n h a n g  d e r  A f f i n i t a t  
m i t  d e n  m a g n e t i s c h e n  E i g e n s c h a f t e u  der 
Legierungen. Bei allen diesen Problemen geht man 
sinngemai3 nicht aus von dem Unterschied zwischen 
Mischkristallen und Verbindungen, der im metallischen 
Gebiet keine grundsatzliche Bedeutung mehr hat, son- 
dern von der Affinitat, die in allen metallischen Misch- 
phasen mehr oder weniger stark vorhanden und nicht 
auf bestimmte Konzentrationen beschrlnkt ist und die 
sich in den einzelnen Legierungsgruppen in verschie- 
dener Weise aui3ert. [A. 96. ] 

14) Siehe A. Weslgren, 1. c. 
15) Siehe U. Dehlinger, Z. Elektrochem. angew. physik. 
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