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Nach einem historischen Riickblick werden folgende Probleme bei konzentrierten Lisungen
von Elektrolyten mit zwei ionischen Bestandteilen behandelt: die allgemeine thermodynami-
sche Charakterisierung, das Dissoziationsgleichgewicht, die Entmischung, die analytische Dar-
stellung der thermodynamischen Funktionen im gesamten Konzentrationsbereich sowie
generelle Gesetzmdfigkeiten der Elektrizitdtsleitung, Diffusion und Sedimentation. Es
werden Formeln aufgestellt, die fiir beliebige Konzentrationen gelten; bekannte Beziehun-
gen fiir verdiinnte Elektrolytlosungen ergeben sich daraus als Spezialfille. — Numerische
Beispiele, meist mit neuesten Mefidaten, erldutern die Ausfiihrungen iiber konzentrierte

Elektrolytlosungen.

I. Einleitung

Die Anfinge der physikalischen Chemie sind eng ver-
kniipft mit der experimentellen und theoretischen Unter-
suchung der Gleichgewichts- und Transporteigenschaf-
ten von Elektrolytlosungen, wozu auch das Studium der
galvanischen Ketten gehort. Man denke etwa an die Bei-
trdge von Arrhenius, Gibbs, Helmholtz, Hittorf, Kohl-
rausch, Nernst, Ostwald, Planck und van’t Hoff in der
zweiten Hilfte des vorigen Jahrhunderts.

Die genannten Eigenschaften wurden bei diesen frithen
Untersuchungen nach der Theorie der ideal verdiinnten
Losungen beschrieben. In dieser einfachsten Nédherung
werden die Elektrolytlosungen alsso verdiinnt angesehen,
daB die Wechselwirkungen zwischen den Ionen vernach-
ldssigbar sind. Damit unterscheiden sich Elektrolytls-
sungen thermodynamisch von ideal verdiinnten Nicht-
elektrolytlosungen nur hinsichtlich der durch die Disso-
ziation vermehrten Teilclienzahl. Fiir das Dissoziations-
gleichgewicht selbst gilt das klassische Massenwirkungs-
gesetz. Bei der Elektrizitétsleitung wirkt sich die Néhe-
rung so aus, daBl die Konzentrationsabhidngigkeit der
Aquivalentleitfihigkeit allein auf der des Dissoziations-
grads des Elektrolyten beruht, wiihrend die Ionenbeweg-
lichkeiten konzentrationsunabhingig sind. Diese Aus-
sage gibt in Verbindung mit dem klassischen Massen-
wirkungsgesetz das Ostwaldsche Verdiinnungsgesetz,
das in der Tat im Rahmen der damaligen MeBgenauig-
keit fiir verdiinnte wiBrige Losungen schwacher Elek-
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trolyte — etwa willrige Essigsdure — experimentell be-
stitigt wurde (Ostwald 1888). Auch der Diffusionskoef-
fizient einer ideal verdiinnten Elektrolytlésung 148t sich
einfach auf die Ionenbeweglichkeiten zuriickfiihren
(Nernst 1888).

Doch bald zeigte sich, dafl bereits bei hochverdiinnten
Losungen starker Elektrolyte - etwa bei sehr verdiinnter
wilriger Salz- oder Schwefelsdure oder bei sehr ver-
diinnten wéBrigen Salzlosungen — so starke Abweichun-
gen von den bis dahin bekannten GesetzmidBigkeiten
auftraten, daB an eine Giltigkeit der Formeln fiir ideal
verdiinnte Losungen nicht mehr zu denken war. Diese

- Abweichungen waren schon fiir Konzentrationen fest-

stellbar, bei denen man innerhalb der damaligen experi-
mentellen Fehlergrenzen Nichtelektrolytlésungen, z.B.
verdiinnte wiBrige Zuckerlosungen, noch als ideal ver-
diinnt ansehen durfte. Unzweifelhaft hingen also diese
,,Anomalien der starken Elektrolyte** mit den relativ ho-
hen Jonenkonzentrationen und mit den dadurch beding-
ten elektrostatischen Wechselwirkungen zusammen.
Auch dies wurde bald quantitativ untersucht. Aber erst
Debye und Hiickel gelang 1923 eine prinzipiell befriedi-
gende molekular-statistische Theorie, die dann hinsicht-
lich der Elektrizititsleitung von Onsager (1926—1927)
prizisiert und erweitert wurde. Die mathematische Form
dieser GesetzmiBigkeiten war empirisch im Fall der
FElektrizititsleitung schon von Kohlrausch (1869—1880),
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im Fall der thermodynamischen Funktionen von
Bjerrum (1916), Bronsted (1922), Lewis (1921-1923) und
anderen vorweggenommen worden.

Heute weifl man, daf3 die Formeln von Debye, Hiickel
und Onsager ihrerseits Grenzgesetze sind: Sie entspre-
chen der ersten Niherung, die iiber die universellen
Gesetze der ideal verdiinnten Losungen hinausgeht. Mo-
lekulartheoretisch liegt folgende Vorstellung zugrunde:
Die Elektrolytlosung besteht aus einem System gelade-
ner Teilchen, das in ein nichtleitendes Medium mit der
Dichte, der Dielektrizititskonstanten und der Viskosi-
tit des reinen Losungsmittels eingebettet ist, wobei die
Tonenkonzentrationen so klein sind, daB bei Wegfall der
Ladungen eine ideal verdiinnte Lésung vorliegen wiirde.
Im Fall der Gleichgewichtseigenschaften sind die Bewe-
gungen der Ionen regellos (Brownsche Molekularbewe-
gung), im Fall der Transportvorgénge aber gerichtet;
speziell bei der Elektrizititsleitung wandern Kationen
und Anionen in entgegengesetzten Richtungen, wodurch
der Relaxationseffekt und der elektrophoreti-
sche Effekt zustandekommen, deren Durchrechnung
recht kompliziert ist.

Noch heute kniipft die Molekulartheorie der Gleichge-
wichts- und Transporteigenschaften von Elektrolytlod-
sungen an die Grenzgesetze von Debye, Hiickel und On-
sager an. Der Giiltigkeitsbereich ist durch Beriicksichti-
gung etwa der unvollstindigen Dissoziation sowie der
Tonenassoziation oder der Solvatation zu immer héheren
Elektrolytkonzentrationen vorgeschoben worden. Aber
die Grundkonzeption der Theorie — lonen und Ionen-
aggregate als atomistische Gebilde und LOsungsmittel
als strukturloses Kontinuum — macht eine Anwendung
der Gleichungen auf Elektrolytlosungen beliebiger Kon-
zentration von vornherein unmoglich.

Will man den gesamten Konzentrationsbereich vom rei-
nen Lésungsmittel bis zum reinen fliissigen Elektrolyten,
wie er etwa bei den Systemen Wasser/Essigsdure, Was-
ser/Salzsdure oder Wasser/Schwefelsiure realisierbar ist,
erfassen, so kann man nicht an die bisherigen theoreti-
schen oder halbempirischen Formeln ankniipfen. Man
benotigt eine vollig neue Darstellung, die — wenigstens
fiir die Gleichgewichtseigenschaften — den Nichtelektro-
lyten und den Elektrolyten nicht mehr als ,,Lésungsmit-
tel* und ,,gelosten Stoff*, sondern als gleichberech-
tigte Mischungspartner ansicht. In dieser neuen, vorerst
im wesentlichen empirischen Darstellung, die fiir die ther-
modynamischen Funktionen im folgenden entwickelt
wird, behilt das Grenzgesetz von Debye und Hiickel seine
Giiltigkeit, und zwar als Grenztangenten-Gleichung.
Man kann sogar sagen, dafl dieses Gesetz, neben dem von
Onsager fir die Elektrizititsleitung, zu den wenigen
sicheren und von allen Forschern akzeptierten Resultaten
der Molekulartheorie von Elektrolytldsungen gehort.

Unsere Behandlung der Gleichgewichts- und Transport-
eigenschaften konzentrierter Elektrolytlosungen be-
schrinkt sich auf Losungen eines einzigen Elektrolyten
mit zwei ionischen Bestandteilen [*], z. B. CaCl,, H,S8O04

[*] Ein Elektrolyt hat n ,,ionische Bestandteile'', wenn er bei
vollstdndiger Dissoziation n Ionenarten liefert. So hat Schwe-
felsdure zwei ionische Bestandteile, obwohl bei beliebigen Kon-
zentrationen drei Ionenarten, nimlich H+, HSO4~ und SO42-,
vorhanden sind.
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oder H3POy4, in einem neutralen Losungsmittel, z. B.
H,O0.

Wir schiielen also — der Einfachheit halber — Elektrolyte mit
drei oder mehr ionischen Bestandteilen (z. B. KHSOy), Lo-
sungen mehrerer Elektrolyte sowie Salzschmelzen von der
Betrachtung aus. Wir koénnen weiterhin nicht auf Ver-
dampfungs- und Schmelzgleichgewichte sowie osmotische
Erscheinungen eingehen. Diese Phinomene sind zwar auch
bei Elektrolytlosungen fiir die experimentelle Ermittlung
thermodynamischer Funktionen wichtig, sind aber fir Elek-
trolyte nicht charakteristisch. Ferner miissen wir bei den
Transportvorgiangen auf eine Behandlung der inneren Rei-
bung und nicht-isothermer Prozesse (Wirmeleitung, Thermo-
diffusion usw.) sowie auf eine Besprechung der galvanischen
Ketten verzichten.

II. Gleichgewichtseigenschaften

1. Aligemeines

Wir betrachten eine bindre fliissige Mischung, bei der
die Komponente 1 ein Nichtelektrolyt (,,Losungsmittel*“)
und die Komponente 2 ein Elektrolyt mit zwei ionischen
Bestandteilen ist. Es sind also bei héheren Elektrolyt-
konzentrationen wenigstens vier Teilchenarten vorhan-
den: Nichtelektrolytmolekiile, undissoziierte Elektrolyt-
molekiile sowie mindestens je eine Kationen- und An-
ionensorte.

In der Fliissigkeit sollen vorerst keine Gradienten des elektri-
schen Potentials, der Konzentration usw. auftreten, da wir
uns zundchst nur fir Gleichgewichtseigenschaften interes-
sieren.

Als unabhéngige Variable zur Beschreibung des makro-
skopischen Zustands der fliissigen Mischphase wihlen
wir die absolute Temperatur T, den Druck P und eine
einzige Konzentrationsvariable, die entweder der sto-
chiometrische Molenbruch x des Elektrolyten oder die
Molalitit m [mol/kg] des Elektrolyten sein soll. Es gilt
Gleichung (1). Mj[kg/mol] ist die Molmasse des Nicht-

elektrolyten.
X q B Mi-m )
m - ‘1'(1 ) oder x = . . - (

Das reine Losungsmittel wird nach Gl. (1) durch die Bedin-
gungen X = 0, m = 0, der reine fliissige Elektrolyt durch x = 1,
m - beschrieben. Der reine fliissige Elektrolyt entspricht
nur bei Systemen wie HyO/HCI oder H;O/H2S04 einem rea-
len Zustand, bei Systemen mit Sittigungsgrenze (z.B.
H>0/NaCl) jedoch einem fiktiven Zustand (z. B. ,,geschmol-
zenem Natriumchlorid bei 25 °C und 1 atm*‘). Wir behandeln
indessen grundsatzlich beide Komponenten als gleichbe-
rechtigte Partner.

Alle Gleichgewichtseigenschaften der Elektrolytldsung
— ausgenommen die Dissoziationskonstante — lassen
sich berechnen, wenn die chemischen Potentiale 1 und
wa der beiden Komponenten oder die molare Freie En-
thalpie G = (1 — x)-u; + x-p2 der fliissigen Mischung in
Abhingigkeit von T, P und x bekannt sind. Es kommt
uns dabei nicht auf die Absolutwerte von p1, p2 und G
an, sondern nur auf die Unterschiede zwischen diesen
Gro6Ben und ihren Werten fiir die reinen fliissigen Stoffe.
Wir bezeichnen mit p,; das chemische Potential der rei-
nen fliissigen Komponente i bei vorgegebenem T und P
sowie mit R die Gaskonstante. Wir benutzen die dimen-

Angew. Chem. [ 77. Jahrg. 1965 | Nr. 12



sionsiosen Groflen nach Gleichung (2) und (3) und be-
trachten sie in Abhingigkeit von T, P und x.

e TR S U.C
e RT @

1— - xe(tho—

F=0xd1+x¢ = (120 G “Ol%j x-(tt2—pro2)

_ G0 por—xpon 3)
RT

Die Funktion ¢y ist mit der ,,Aktivitit* a; der Komponente |
— die wir aber im folgenden nicht verwenden — durch die ein-
fache Beziehung ¢ = In a; verkniipft.

Die Formeln (4) und (5) folgen aus der Gibbs-Duhem-
schen Beziehung. Auch sonst haben — beispielsweise

N LLZAN
a X)<$‘)T,P - x( i )T,P -0 @
L0y AT
o - I (3;>T,P’ Yy = T+ (1—x) (57>T,P (5)

hinsichtlich der Stabilitits- und Koexistenzbedingungen
~ die dimensionslosen GréBen §; und { oder I' ana-
loge Eigenschaften wie die chemischen Potentiale (; und
u, oder die molare Freie Enthalpie G.

In der Literatur iiber Elektrolytlosungen werden nun
nicht ¢y, Y, und " benutzt, sondern meist zwei andere
GroBen: der osmotische Koeffizient ¢ und der
konventionelle Aktivititskoeffizient v, die als
Funktionen von T, P und m betrachtet werden.

Es sei v, die Zahl der Kationen und v__die der Anionen,
in die ein Elektrolytmolekiil bei der Dissoziation in der
letzten Stufe zerfallt (H2SO4: vy, =2,v_=1; H3PO4: v,
=3, v_ = 1). Ferner sei u.§ ein Standardwert des chemi-
schen Potentials des Elektrolyten, der, wie wo; und o,
nur von T und P abhéngt. Dann lassen sich die Funk-
tionen ¢ und v wie folgt definieren:

U

= - e 6,
® v-Mim ®
v-in (vt-m-y) =+ Co (7N
mit
V=, Fvve = v:Tv\_L ®
und .

- to2 12 9
C: =" 5y %

Fiir Elektrolyte wie HCl oder Na,;SOy, die bei der Dis-
soziation fiir beliebige Konzentrationen nur zwei Ionen-
arten liefern, kann man den Dissoziationsgrad o des
Elektrolyten und den mittleren Ionenaktivititskoeffi-
zienten vy (in der Molalitits(m)-Skala) gemiafBl Glei-
chung (10) einfithren, Die direkt meflbare GroBe ist v,
nicht v .

Yy, 10
Wihrend ¢, C, und « dimensionslos sind, haben y und Yy
nach G1. (7) und (10) die zu m reziproke Dimension, werden
also — wie My — in [kg/mol] gemessen. Wir benutzen in die-

sem Zusammenhang die Abkiirzungen

mt = 1 [mol/kg}; v* = M* = 1 tkg/mol]
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Fine ideal verdiinnte Elektrolytlosung wird durch die
Bedingung v, = y* charakterisiert. Ist der Elektrolyt in
einer solchen Losung auBerdem vollstindig dissoziiert,
sogilt: ¢ =1;=1;v, =y =7v"

Aus den Gleichungen (1), (4), (6) und (7) leitet man fiir
konstante Temperatur und konstanten Druck durch In-
tegrationvonm =0 (p = L;y =y") bism =m (p = o;
Y =7) die fiir die Auswertung von Messungen wichtigen
Bezichungen (11) und (12) ab.

m
. dan' @
® = mfm n (10
0

N
m
- o1 .
m;: o114 I ‘% cdm  (12)
0

Sind beide Komponenten fliichtig, so gelangt man durch Par-
tialdampfdruckbestimmungen primdr zu den GroBen ¢
und ¢ und damit gemidB Gl (6) und (12) auch zu den
Funktionen ¢ und vy. Ist allein das Losungsmittel fliichtig,
so liefern Dampfdruckmessungen — meist indirekt als
,,isopiestische’* Messungen -- ¢; und hiermit ¢ und v,
nicht aber ¢,. Wenn nur der Elektrolyt fliichtig ist, erhilt man
aus dem Dampfdruck lediglich . Aus Gefrierpunktsbe-
stimmungen findet man ¢ und daraus {; und y. SchiieBlich
fithren EMK-Messungen auf die GroBe v, aus der nach Gl
(11) ¢ und sodann mit Gl. (6) ¢, ermittelbar ist. Die Kon-
stante C, kann bei fliichtigen Elektrolyten gemiB Gl. (7) aus
v und ¢, gewonnen werden.

2. Dissoziationsgleichgewicht

Ein geloster Elektrolyt wie HCl oder NazSOy4 liefert bei
beliebigen Konzentrationen stets nur zwei lonenarten,

z.B.:
Na,SO4 = 2 Nat + 8042~ (13)

Demgegeniiber dissoziieren H>SO4 oder H3POy4 in zwei
bzw. drei Stufen. Von diesen komplizierteren Fillen se-
hen wir hier ab.

Fiir eine einstufige Dissoziation vom Typ (13) findet man
die allgemeine Gleichgewichtsbedingung (14) [1].

W omY-1e Y
Y K (9
(1—a) v,

Hierin bedeutet vy, den Aktivititskoeffizienten des undisso-
ziierten Elektrolytanteils und K, die Dissoziationskonstante
des Elektrolyten (beide GroBen in der m-Skala!). K, hingt
nur von T und P ab. Die Dimension von vy, ist die von v und
Y. also bei den hier benutzten Einheiten [kg/mol]. Die Dis-
soziationskonstante Ky, ist dimensionslos.

Fiir unser Beispiel (13) gilt: v = 3;v_. = /4. Die im fol-
genden interessierenden Dissoziationsgleichgewichte
sind aber vom einfachsten Typ (15).

HNO; = H*+ NO; (15)

Hier haben wir v = 2; v, = 1. Damit vereinfacht sich
Gl. (14) zu G1. (16).
b G
(-0 v, m  (16)
Mit der Aussage (17)
limy, =y*+ (7
m—> 0
11} R. Haase, Z. physik. Chem. N.F. 39, 360 (1563).
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folgt aus Gl. (16) die Bezichung (18) [2,3].

[1 m- Y ] In K
lim n-—--—| =In Ky 18
m = 0 -y~ (18)
Damit kdnnen wir bei gegebenem Druck fiir jede Tem-
peratur die Dissoziationskonstante K, ermitteln, falls
die Funktionen vy(m) und a(m) aus MeBdaten bekannt
sind. Aus K., leiten sich die Standardwerte A, hip
und sfp der Affinitdt, der Dissoziationsenthalpie und
der Dissoziationsentropie (in der ,,m-Skala‘*) gemiB
GL (19), (20) und (21) ab.

A€ = RTIn K (19)
dIn Km dIn Km
© 2 oy LR
hre - RT ( 3T )P ( 3 (1/T) )P @0
T-stp = hyp + A® @n

Es gilt der weitere Zusammenhang nach Gl. (22).

/ © 5]
i dh
T e | TP (22)
T Jp DT /P

Waihrend der konventionelle Aktivitdtskoeffizient v stets
nach irgendeiner Methode mefBbar ist, stellt die experi-
mentelle Bestimmung des Dissoziationsgrads o ein ge-
wisses Problem dar. Die iiblichen Verfahren sind — ins-
besondere bei starken Elektrolyten — mit Hypothesen
belastet, z. B. mit der Annahme einer bestimmten Kon-
zentrationsabhingigkeit der elektrischen Leitfahigkeit.
Es war daher ein grofler Fortschritt, als mehrere Auto-
ren, insbesondere Redlich, die Aufmerksamkeit auf die
verhiltnismiBig direkte Ermittlung von Ionenkonzen-
trationen durch spektroskopische Untersuchungen lenk-
ten. So existieren heute Werte fiir die Funktion a(m) bei
mehreren Temperaturen fiir wiafirige Salpetersdure und
Uberchlorsiure, die aus Ramanspektren [3] und Kern-
resonanzspektren [4] stammen. Wir legen die Ergebnisse
von Hood und Reilly [4] unseren Auswertungen zu-
grunde, weil diese alle fritheren Daten an Genauigkeit
iibertreffen.

Wir haben fiir die Systeme H,O/HNO3 und H,O/HCIO4
in moglichst dem Konzentrations- und Temperatur-
bereich, fiir den die Dissoziationsgrade bekannt sind,
die konventionellen Aktivitdtskoeffizienten durch Par-
tialdampfdruckmessungen und isopiestische Messungen
bestimmt und hieraus gemiB Gl. (18) bis (21) K, A®,
h& und sf} ermittelt [2]. Die Ergebnisse (giiltig fiir
Atmosphdrendruck) finden sich in Tabelle 1. Salpeter-
sidure und Perchlorsdure sind starke Sduren vergleich-
barer Stirke. Die GroéBe h{p und damit nach Gl. (22)
auch s erweisen sich im untersuchten Temperatur-
intervall als praktisch temperaturunabhingig.

Wir haben nun weiterhin die Daten fiir a(m), yv(m) und
K, bei beiden Sauren dazu benutzt, um nach Gl. (10)

[2] R. Haase, K.-H. Diicker u. H. A. Kiippers, Ber. Bunsenges.
physik. Chem., im Druck.

[31 O. Redlich u. J. Bigeleisen, J. Amer. chem. Soc. 65, 1883
(1943); O. Redlich, E. K. Holt u. J. Bigeleisen, J. Amer. chem.
Soc. 66, 13 (1944); O. Redlich, Chem. Reviews 39, 333 (1946);
Mh. Chem. 86, 329 (1955).

[4] G. C. Hood, O. Redlich u. C. A. Reilly, J. chem. Physics 22,
2067 (1954); G. C. Heod u. C. A. Reilly, ibid. 32, 127 (1960).
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Tabelle 1.

Dissoziationskonstante Km

sowie Standardwerte A©,

hTeP und ST(?’ der Affinitit, der Dissoziationsenthalpie und der Disso-

ziationsentropie fiir wdBrige Salpetersiure und wiBrige Perchlorsiure {2].

A9 hp TP

Tcegp- Km {kcal/mol} fkcal/moi] [cal'grd"tmol~1]
e HNO; | HCIO4 | HNO; | HC1O4 | HNO; \ HC1O4{ HNO; | HCIO4
10 41,1 2,09 —1,99 0,36

25 33,5 34,5 2,08 | 2,10 —3,51 | —1,99 | —4,81 | 0,36
40 29,3 2,10 -1,99 0,36

50 20,3 1,94 —3,51 —4,81

75 14,5 1,85 —3,51 —4,81

und Gl. (16) den mittleren Ionenaktivitdtskoeffizienten
v..(m) sowie den Aktivitdtskoeffizienten v,(m) des un-
dissoziierten Sdureanteils bei den betreffenden Tempera-
turen zu gewinnen [2]. Als Beispiel sind in Abbildung 1
die drei Funktionen y(m),y 4{(m) und vy, (m) fiir wiBrige
Uberchlorsdure bei 25 °C gezeigt.

ir /

n (yiy*) —

10 20 30

Vmjm* —>

(as271

Abb. 1. System H,O/HCI1O. bei 25 °C: Logarithmen des konventionellen
Aktivititskoeffizienten v, des mittleren Ionenaktivitdtskoeffizienten Y+
und des Aktivititskoeffizienten v,, des undissoziierten Elektrolytanteils
in Abhédngigkeit von der Wurzel aus der Molalitit m nach Haase,
Diicker und Kiippers [2]. (y* = 1 kg/mol; m* = 1 mol/kg).

Bemerkenswert sind die enorm hohen Betrige von vy bei kon-
zentrierten Sduren; sie stehen im Gegensatz zu den Werten
bei niedrigen Sdurekonzentrationen, die in der Nidhe vony* =
1 [kg/mol] liegen. Man erhilt beispielsweise fiir wiBrige Per-
chlorsiaure bei 25°C fiir m = 16 [mol/kgl: Yy ~ 5105 [kg/
mol] (!). Demgegeniiber betragt der hochste bisher ermittelte
konventionelle Aktivitatskoeffizient, nimlich der fiir wiBrige
Bromwasserstoffsidure bei 25 °C fiir m = 35 [mol/kg]: v ~
4800 [kg/mol], wie aus Dampfdruckmessungen [S] hervor-
geht.

3. Entmischung

Die Entmischung ist — bei Fliissigkeiten mit zwei Kom-
ponenten — der Zerfall einer bindren fliissigen Misch-
phase in zwei koexistente bindre fliissige Mischungen
unterschiedlicher Zusammensetzung. Es handelt sich
also um das Gleichgewicht zwischen zwei fliissigen Pha-
sen. Diese Erscheinung kommt bei Elektrolytiésungen

[5] R. Haase, H. Naas u. H.Thumm, Z. physik. Chem. N.F. 37,
210 (1963).
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relativ selten vor und wird selbst in modernen Mono-
graphien {iber Elektrolyte nicht erwihnt.

Bereits Bakhuis Roozeboom [6] hat bei den Systemen
H;O/HC! und H>O/HBr im Bereich hoher Sidurekon-
zentrationen Entmischung festgestellt. Fiir das erste Sy-
stem liegt sogar eine quantitative Untersuchung [7] iiber
die gesamte Mischungliicke mit den bei tiefen Tempera-
turen anschlieBenden Schmelzgleichgewichten vor. Wir
haben durch Dampfdruckmessungen [5] diese alten Er-
gebnisse bestitigt, bei HyO/HBr in quantitativer Hin-
sicht ergénzt und schlieBlich den Nachweis der Entmi-
schung auch fiir das System H,O/HJ erbracht.

Alle drei Systeme zeigen Mischungsliicken ohne kriti-
sche Entmischungspunkte. Bei hohen Temperaturen
wird ndmlich das Zustandsgebiet der koexistenten Fliis-
sigkeiten durch den kritischen Verdampfungspunkt (der
praktisch mit dem kritischen Punkt des reinen Halogen-
wasserstoffs zusammenféllt) und bei tiefen Tempera-
turen durch das Gleichgewicht mit einem festen Hydrat
abgeschlossen. In allen Fillen sind die Entmischungs-
kurven extrem unsymmetrisch, d. h. sie liegen ausgeprigt
zur Seite der reinen Sduren hin.

In Tabelle 2 geben wir eine Ubersicht iiber die experi-
mentell ermittelten Mischungsliicken bei den drei Sy-
stemen. Wie man erkennt, besteht eine der beiden fliissi-
gen Phasen aus fast reiner Sdure. Die MeBdaten bezie-
hen sich auf die jeweiligen Drucke, unter denen drei
Phasen koexistieren (Dampfdrucke {iber den beiden
fliissigen Phasen), diirfen aber praktisch mit den Werten
fiir Atmosphérendruck identifiziert werden. Wir kénnen
mithin aus den Daten der Tabelle 2 isobare Entmi-
schungsdiagramme (x”" und x"”’ [*] in Abhiingigkeit von
T fiir P = const.) konstruieren.

Tabelle 2. Zur Entmischung bei wiBrigen Halogenwasserstoffsduren.
Stochiometrischer Molenbruch x” und x”’ der Sdure in der wasser-
bzw. sdurereichen fliissigen Mischphase in Abhéngigkeit von der

Temperatur.
Syst Temp. x" X"
ystem [°C] |nach[7] | nach[5] | nach[7] | nach [5}
H,0/HCl s 0,485 0,478 0,9990
10 0,480 0,473 0,9985
15 0,475 0,468 0,9982
20 0,470 0,464 0,9980
25 0,465 0,459 0,9977
30 0,460 0,454 0,9975
35 0,455 0,450 0,9972
H,O/HBr | 15 0,423 0,999
20 0,418 0,999
25 0,411 0,998
30 0,403 0,996
35 0,400 0,994
H,0/HJ 25 0,346 0,995

Thermodynamisch 148t sich eine Mischungsliicke bei einem
beliebigen bindren System an der Gestalt der Funktion I'(x)
fiir gegebene Werte von T und P erkennen. Ist die Kurve fiir
I'(x) iiberall konvex gegen die x-Achse, so liegt vollstindige
Mischbarkeit vor. Tritt Entmischung ein, so zeigt die I'(x)-
Kurve zwei Wendepunkte und eine Einbuchtung, die eine
Doppeltangentenkonstruktion erméglicht. Der Konzentra-

[6] H.W. Bakhuis Roozeboom, Z. physik., Chem. 2, 449 (1888).
[71 F. F. Rupert, J. Amer. chem. Soc. 31, 851 (1909).

[*] Das Symbol x” ist fiir die Dampfzusammensetzung [5] reser-
viert.
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tionsbereich, in dem I' gegeniiber der x-Achse konkav ist,
entspricht labilen (absolut instabilen) Zustinden. Die
Wendepunkte geben die Stabilitidtsgrenzen an. Das Gebiet
zwischen denWendepunkten und den Beriihrungspunkten der
Doppeltangente veranschaulicht metastabile Zustinde. Der
restliche Konzentrationsbereich entspricht stabilen Misch-
phasen. Die Beriihrungspunkte der Doppeltangente kenn-
zeichnen die Zusammensetzungen (x” und x” in Tabelle 2)
der beiden koexistenten fllissigen Phasen. Durch Ubertragung
dieser Berithrungspunkte aus den I'(x)-Kurven fiir verschie-
dene Temperaturen bei vorgegebenem Druck in ein T(x)-
Diagramm erhilt man das isobare Entmischungsdiagramm
firr das betreffende binidre Zweikomponentensystem.

Wir werden Beispiele fiir den Verlauf von I'(x)-Kurven geben,
die aus experimentellen Daten an wiBrigen Elektrolytlgsun-
gen bei 25 °C und 1 atm gewonnen worden sind.

4, Analytische Darstellung
der Gleichgewichtseigenschaften

Bei der analytischen Darstellung der Gleichgewichts-
eigenschaften einer Elektrolytiosung beliebiger Konzen-
tration geht man am besten aus von der Funktion
I'(T,P,x). Alle iibrigen thermodynamischen GroBen
lassen sich hieraus durch Differentiationen ableiten.

Wir machen fiir die Funktion I' folgenden Ansatz (23)
[1,81, der fiir die Losung eines Elektrolyten mit zwei
ionischen Bestandteilen im gesamten Konzentrations-
bereich von x = 0 bis x = 1 giiltig ist:
2
F'-(—=xnd=x+vxinx—(C+v-1) x— 3 By-x3/2
1 2 1 2 1
+_2» B;-x2 4 § Bz-x5’2+3 B3-x3 +7 B4-x7’2+‘I Bs-x4+....
3

Hierin bedeuten C, By, By, Bz . . . . dimensionslose Para-
meter, die nur von T und P abhingen und durch die Be-
ziechung (24) verkniipft sind. Durch Differenzieren von

2 1+§ z+§ 3+7 H—l 54 ... = + +3 0
(24)

Gl. (23) nach T oder P erhilt man die entsprechenden
Ausdriicke fiir die Konzentrationsabhéngigkeit der Mi-
schungsentropie und Mischungswiarme oder der Volu-
meneffekte.

Die ersten drei Terme der rechten Seite von Gl.(23) hdngen
mit den universellen Grenzgesetzen fiir unendliche Ver-
diinnung (x — 0) zusammen. Setzt man By = B; = B; =
..... =0, so findet man die Formeln fiir ideal verdiinnte
Losungen vollstindig dissoziierter Elektrolyte. Es gilt

M;
C=0C—v In v, + v-In M

(25)
allgemein fiir die im dritten Term auftretende Kon-
stante C Gleichung (25). C; ist dieselbe Grofie wie in Gl.
(7) und (9). Bei fliichtigen Elektrolyten ist C, unmittelbar
aus Melldaten ableitbar (vgl. Abschn. II, 1), so daB hier
C von vornherein bekannt ist,

Das vierte Glied, mit By, in Gl. (23) entspricht dem
Debye-Hiickelschen Grenzgesetz. Demgemdf} 146t sich

[8] R. Haase, H. Naas u. K.-H. Diicker, Z. physik. Chem. N.F.
39, 383 (1963).
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By nach Gl (26) auf die Debye-Hiickelsche Kon-
stante a zuriickfiihren. Bg ist also stets eine bekannte
GroBe.

Bg—f__.,,./lizigl
0= = /ﬁl' ZpZov ] 2(z+-v++z‘<v_)

26
v (26)

Darin bedeuten z, und z_ die elektrochemische Valenz der
Kationen bzw. Anionen, die bei der Dissoziation in der letz-
ten Stufe aus dem Elektrolyten entstehen (CaCly:z, = 2;
z = —1; HpSO4:z, = 1; z_ = -2).

Fiir Wasser als Komponente 1 gilt bei 25 °C und | atm:

M; = 18,016 1073 [kg/mol]; a - 1,176 [kgl/2/moll/2] 27
Mit Gl. (27) ergeben sich aus Gl. (25) und (26) fiir wiB-
rige Elektrolytldsungen bei 25°C und 1 atm die Glei-
chungen (28) und (29). Numerische Werte von C und
By finden sich in Tabelle 3.

C=0Cz—v'In v, + v-1n (18,016 -1073) (28)

17,53 zy-z_-v t 2
By ~ — /;;; Vﬁ @, + 25v). 29

Die Terme mit By, By, ... usw. in GL (23) sind empi-
rische Zusatzglieder, die einer Fortfiihrung der Reihen-
entwicklung in I'(x) nach gebrochenen Potenzen von x
entsprechen. Ist der Elektrolyt nicht fliichtig, so gibt es n
freie Parameter (B, By, ... B,). Die GroBe C wird hier
aus Gl. (24) bestimmt. Bei flichtigen Elektrolyten (z. B.
HCI, HBr, HJ, HNO3) 140t sich die Konstante C aus ex-
perimentellen Daten ermitteln, so daB die Beziehung
(24) eine Verkniipfung zwischen By, B,, ... B, ergibt.
Dann haben wir es mit (n — 1) freien Parametern zu tun.
Gleichung (23) reduziert sich fiir v =1, Bo = 0, B = 0,
Bs = 0 ... usw. auf die iibliche Potenzrejhenentwick-
lung bei bindren Nichtelektrolytlosungen.

Mit den Gleichungen (1), (5), (6) und (7) lassen sich aus
Gleichung (23) die Ausdriicke fiir Uy, ¢, ¢ und v ab-
leiten [1,8]. Wir beschrinken uns hier auf die Mitteilung
der Formel (30) fiir den konventionellen Aktivitdtsko-
effizienten vy, die aus den Beziehungen (1), (5), (7), (23)
und (25) folgt.

v-ln _;1 = wln (1-x)-Bg-x!2 + (By—v + 1)x

3

Bs— 2 Bs)xd— 2
+ 5383 5

Wie aus Gleichung (30), in der die Gréfie C nicht vor-
kommt, ersichtlich ist, betrdgt die Neigung der Kurve
fiir In (y/y*) als Funktion von Ix" an der Stelle x = 0:
— Byg/v; dies entspricht dem Debye-Hiickelschen Grenz-
gesetz (vgl. Einleitung).

1 1 3
+ (7 By + Bz)-xJ/Z + (B3 -3 B1>~x2 + (34 -5 Bz)-x5/2

(30)

Tabelle 3 bringt die von uns [2,8] aus experimentellen
Daten gewonnenen Werte der freien Parameter Bj, B,,
... usw. fur wdBrige Losungen von 17 Elektrolyten bei
25°C und 1 atm. Das sind praktisch alle Elektrolytlo-
sungen, fiir die zuverlidssige MeBdaten iiber einen gro-
Beren Konzentrationsbereich vorliegen. Auch die Kon-
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stanten C und By sind in Tabelle 3 aufgefiihrt. Bei den
Halogenwasserstoffsauren und der Salpetersdure sind
die C-Werte aus MeBdaten fiir C, nach Gleichung (28),
bei Perchlorsdure (Wert in Klammern) aus By, B;, B»,
usw. nachtriglich gemiB Gleichung (24) bestimmt wor-
den. Wie man erkennt, bendtigen wir drei, vier oder fiinf
freie Parameter.

Tabelle 3. Werte der Konstanten in Gleichung (23} und (30) fir konzentrierte

wiBrige Elektrolytldsungen bei 25 °C und 1 atm [2,8].

Elektrolyt C Bo B, B: B3 By Bs
HCl1 10,33 | 17,53 191,5 ~923,8 2908 —3898 1765
HBr 16,17 | 17,53 206,8 —1044 3515 —4786 2156
HJ 13,99 | 17,53 238,6 —1335 4712 —6784 3325
HNO3 4,15} 17,53 i51,8 —487,3 768,5 —417,5

HClO4 (128,3) { 17,53 161,7 —449,4 719,7

H,S04 91,08 476,9 —798,2 490,4

NaOH 17,53 117,8 —236,9 250,4

KOH 17,53 163,8 —738,6 2406 —3660 2170
LiCl 17,53 142,2 -316,9 380,2

CsCl 17,53 134,7 —957,5 4483 —10320 8996
CaCl 91,08 | 1473 —13020 63720 —14430 |12090
LiBr 17,53 1490 —3452 484,1

LiNO; 17,53 189,2 —1115 4449 —8906 6842
NH4NO;3 17,53 108,5 —563,3 1662 —2505 1502
AgNO;3 17,53 96,91 —761,2 3171 —6439 5063
Ca(NO3), 91,08 721,6 —2121 2165

Pb(ClO4): 91,08 | 1469 —12640 60 500 —13630 11480

Nur in wenigen Fillen (z.B. Schwefelsdure) sind Mes-
sungen bis zum reinen fliissigen Elektrolyten (x = 1)
moglich. Meist verhindern prinzipielle oder praktische
Schwierigkeiten die Ausdehnung der experimentellen
Untersuchungen bis zu x = 1, so etwa eine Mischungs-
liicke bei den Halogenwasserstoffsduren, eine Sittigungs-
grenze bei den Basen und Salzen oder eine Zersetzung
der Elektrolyte bei Salpetersdure und Perchlorsiure.

Als Beispiel zeigen wir in Abbildung 2 die GroBe In(y/yY)
in Abhingigkeit von Vm' fiir Salzsiure. Die Uberein-
stimmung zwischen berechneten und gemessenen Wer-
ten ist recht gut. Die der experimentellen Kurve in Ab-
bildung 2 zugrundeliegenden Messungen {5] erstrecken
sich bis zur Entmischungsgrenze (vgl. Tab. 2).

Intymy™!
o

-1 L L L | —L i J

(4427.2) Vm/m* —>
Abb. 2. System H,O/HCI bei 25 °C: Logarithmus des konventionellen
Aktivititskoeffizienten v in Abhidngigkeit von der Wurzel aus der
Molalitit m nach Haase, Naas und Diicker [8]. Gemessen: (0 o0 0);
berechnet nach GI. (1) und (30) mit den Konstanten in GL (27) und
Tabelle 3: (— — —).
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Selbstverstindlich haben wir uns davon liberzeugt, daf3
die Konstanten in Tabelle 3 bei den Halogenwasserstoff-
sduren auf eine Mischungsliicke, bei den iibrigen Syste-
men aber auf vollstindige Mischbarkeit fiihren. Im Bei-
spiel der Abbildung 3 (Perchlorsdure) hat die Funktion

-60 | A 4 i b
0 0z 04 0b 08 10

X ——

Abb. 3. System H,O/HCIOQ, bei 25 °C: Die Funktion I (x) in Abhéngig-
keit vom stdchiometrischen Molenbruch x des Elektrolyten, berechnet
nach Gleichung (23) mit den Konstanten in Tabelle 3.

I'(x) den fiir vollstindige Mischbarkeit charakteristi-
schen Verlauf. Abbildung 4 gibt ein Gegenbeispiel (Salz-
sdure), bei dem die fiir Entmischung typische Form der
I'(x)-Kurve zu sehen ist. Die hier aus den Beriihrungs-
punkten der Doppeltangente abgelesenen Zusammen-
setzungen der beiden koexistenten fliissigen Phasen
(x"" = 0,35 und x’”’ = 0,84) weichen von den direkt ge-
messenen Werten (Tabelle 2: x” = 0,46 und x'*' = 0,998)
nicht allzu sehr ab. Ahnliches findet man fiir Bromwas-
serstoffsdure und Jodwasserstoffsdure [8].

0
(ha274]

Abb. 4. System H,O/HCI bei 25 °C: Die Funktion I (x) in Abhédngig-
keit vom stochiometrischen Molenbruch x des Elektrolyten nach Haase,
Naas und Diicker [8], berechnet gemif Gleichung (23) mit den Kon-
stanten in Tabelle 3. (x’, x”/: Werte von x fiir die beiden koexistenten
fliissigen Mischphasen).

II1. Elektrizititsleitung

1, Allgemeines

Betrachten wir eine beliebige Elektrolytldsung, die sich
in einem &duBeren elektrischen Feld befindet, aber sonst
homogen ist, d. h. auBler dem Potentialgefille keine Gra-
dienten aufweist. Es findet dann eine mit Ionenwande-
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rung verkniipfte Elektrizitétsleitung statt. Sieht man von
extrem hohen Feldstidrken ab, so gilt fiir jedes Volumen-
element das Ohmsche Gesetz in der Form (31).

<~
I=xE=~=-xgradge (31)

—>
In Gleichung (3!) bezeichnen die Vektoren 1 [A/cm2] und

(S,[Vlcm] die elektrische Stromdichte bzw. Feldstirke,
¢ [V] das elektrische Potential und % [Q2~! cm~!] die spezifi-
sche elektrische Leitfihigkeit.
Das Gegeneinanderspiel von elektrostatischer Kraft und
Widerstand im Medium (Reibungswiderstand und elek-
trostatische Wechselwirkung mit anderen Ionen) hat zur
Folge, daf3 sich jedes lon nach einem kurzen Anlaufvor-
gang mit konstanter Geschwindigkeit (relativ zum L&-
sungsmittel) bewegt. Dividiert man den Betrag dieser
konstanten Wanderungsgeschwindigkeit durch den Be-
trag der elektrischen Feldstirke, so erhilt man eine posi-
tive GroBe u;, die Beweglichkeit der Ionenart i. Diese
GroBe ist im Giiltigkeitsbereich des Ohmschen Gesetzes
unabhédngig von der Feldstdrke, kann aber noch eine
Funktion der intensiven (lokalen) Zustandsvariablen
(Temperatur, Druck, Konzentrationen) sein. Es ist be-
quem, an Stelle von u; die Tonenleitfdhigkeit ; der
Tonensorte i zu betrachten, wobei F in Gleichung (32)
7\i = F -1.1j (32)
die Faradaysche Konstante ist. Vom molekularphysika-
lischen Standpunkt ist u; (oder ;) die primére GroSe.

Wie sich zeigen 146t [9], muf}, soweit das Ohmsche Ge-
setz gilt, die Beziehung (33) generell erfiillt sein. Darin

% = F~2i4 70, = 12 ‘Zi]ci')‘i 33)

bedeutet fzi! den Betrag der elektrochemischen Valenz
und ¢; die Molkonzentration der lonenart i. Zu summie-
ren ist {iber alle in der Elektrolytldsung vorkommenden
Ionensorten.

Bei mehr als zwei Ionenarten ist die Diskussion von GIL. (33)
ziemlich kompliziert. Wir wollen uns daher im nichsten Ab-
schnitt auf Losungen von Elektrolyten mit zwei Ionenarten
(z.B. HCI oder NajSOy4) beschrinken und der Einfachheit
halber weiterhin voraussetzen, daB vom Losungsmittel (z. B.
H,0) keine Ionen gebildet werden. Wir werden spéter — nach
Besprechung der Uberfithrungszahlen — fiir diesen Fall auch
die Frage untersuchen, inwieweit die Ionenbeweglichkeiten
und Ionenleitfihigkeiten aus MeBdaten ableitbar sind.

2. Aquivalentleitfahigkeit

Wir behandeln nun speziell die Losung eines Elektro-
lyten mit zwei Ionenarten und benutzen als makrosko-
pische Konzentrationsvariable entweder die Molkon-
zentration ¢ oder die Aquivalentkonzentration c* des
Elektrolyten. Es gelten dann zunichst die Beziechungen
(34) [vgl. GL. (D].

c P ex- lzpfvic = z_jv_c (34

"1 i Mym
Es bedeuten p [kg/l =~ g/cm3] die Dichte der Elektrolytlosung
und M; [kg/mol] die Molmasse des Elektrolyten. Damit

[91 R. Haase: Thermodynamik der irreversiblen Prozesse. Stein-
kopff, Darmstadt 1963, S. 2811ff.
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resultieren ¢ und c* in [mol/}]. Die Einheit ,,val* sollte man
vermeiden, da sonst die GroBen z,-v, und z_-v_ nicht mehr
dimensionslos sind.

Weiterhin haben wir Beziehung (35)

Cy = V' Cj C_ = V_0c, (35)

woraus mit Gleichung (34) die Gleichung (36) folgt.

Zy¢cp = lz_c_ ~a-c¥ (36)

Mit Gleichung (37) definieren wir die Aquivalentleit-
fahigkeit A, die eine meBbare GroBe ist. Damit ergibt

A = x/c* 37)

sich aus den Beziehungen (33) und (36) eine der Grund-
gleichungen (38) fiir die Elektrizitiitsleitung in Elektro-
lytlosungen mit zwei Tonenarten.

A=Foa (u+u)=a (. +2r) (38)

Messen wir % in [Q~!-cm~!] und ¢ oder ¢* in [mol/cm3], so
haben A, %, und A_ die Einheit [(2~1 cm2 mol~1]. Geben wir
F in [C moll = A-sec/mol] an, so resultiert fiir u, und
u_ die Einheit [V~1 cm? sec™1].

Beim Ubergang zu unendlicher Verdiinnung (¢ — 0;
o — 1) wird Gleichung (38) zu Gleichung (39), worin der

lim A = A0=F- (u"++ ') = )\i+ Az 39

c—>0

Index ,,0° den Grenzwert der jeweiligen GrofB3e fiirc —> 0
anzeigt. Nach dem von Kohirausch 1893 aufgestellten
und seitdem immer wieder bestétigten ,,Gesetz der un-
abhingigen Ionenwanderung* ist u; (oder A) eine fiir
die Ionenart i charakteristische Grofe, also vom Gegen-
ion unabhéngig, falls man dasselbe Losungsmittel bei
gegebener Temperatur und gegebenem Druck betrachtet.
Demgemd8 ist A? additiv aus Anteilen der einzelnen
Tonen zusamniengesetzt.

Fiir hochverdiinnte Losungen schwacher Elektrolyte
konnen wir in Gleichung (38) %y = 3§ (i = +, —) setzen.
Damit erhalten wir aus Gleichung (38) und (39): A/A0 =0,
Diese Bezichung fiihrt auf das Ostwaldsche Verdiin-
nungsgesetz (siche Einleitung), wenn man das klassische
Massenwirkungsgesetz fiir Dissoziationsgleichgewichte
des Typs (15), also Gleichung (10) und (16) mit vy 1+ =Yu
= v+, hinzuzieht.

Bei hochverdiinnten Lésungen starker Elektrolyte gilt
hingegen: « = 1, wihrend %, A_ und A konzentrations-
abhingige Terme enthalten, die nach Kohlrausch propor-
tional zu Jc' sind, wobei man die Proportionalititsfak-
toren aus den Ionenwertigkeiten und Ldsungsmittel-
eigenschaften nach dem Onsagerschen Grenzgesetz
(siehe Finleitung) berechnen kann. Fine iiber das Qua-
dratwurzelgesetz hinausgehende theoretische Behand-
lung der Elektrizititsleitung in verdiinnten Lsungen
starker Elektrolyte ist in neuerer Zeit von Onsager und
Fuoss entwickelt worden [10]. Auch hier bleiben der Re-
laxationseffekt und der elektrophoretische Effekt die fiir
die Konzentrationsabhingigkeit der Ionenbeweglich-
keiten mafBgebenden Faktoren.

th] RTI Fuoss u. F. Accascina: Electrolytic Conductance.
Interscience, New York-London 1959.
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Konzentrierte Elektrolytlosungen zeigen eine kompli-
zierte, vorerst nicht berechenbare Konzentrations-
abhéngigkeit der GroBen o, %, A_ und A. Wir haben bei
den Systemen H,O/HNO; und H,O/HCIOy, fiir die «-
Werte aus spektroskopischen Daten vorliegen, iiber
einen groflen Konzentrationsbereich A experimentell
ermittelt [11].

09

08 -

a

07

0.6

05
0
[Fi775

Verer —
Abb. 5. System H>O/HNO; bei 25 °C: Dissoziationsgrad « des Elek-

trolyten in Abhédngigkeit von der Wurzel aus der Molkonzentration ¢
nach Hood und Reilly [4]. (¢t = 1 moljl).

Abbildung 5 zeigt den Dissoziationsgrad o des Elektro-
lyten, Abbildung 6 die experimentell ermittelte Aquiva-
lentleitfihigkeit A und die daraus mit Gleichung (38)
berechnete GroBe (A, + A_) in Abhdngigkeit von y¢ fiir
wiiBrige Salpetersdure (bei 25 °C und 1 atm). Ein dhnli-
ches Bild ergibt sich fiir wdfirige Perchlorsdure {111. Es
ist deutlich der Einflufl der unvollstindigen Dissozi-
ation bei hohen Elektrolytkonzentration zu erkennen.

Wollte man den gesamten Konzentrationsbereich von
X =0 bis X == | - fiir den im Falle der wiBrigen Salpeter-
sdure und Schwefelsdure tatsichlich MeBwerte von A

L oL 1 1 1

[=1

1 7
Vejer '—>
Abb. 6. System H,O/HNO; bei 25°C: Aquivalentfihigkeit A sowie
Summe (A, + A_) der Ionenleitfihigkeiten (Eigheit: Q~! cm? mol-1}
in Abhingigkeit von der Wurzel aus der Molkonzentration ¢ nach

Haase, Sauermann und Diicker [11]. (¢t = 1 mol/l).

[

7T E]

[I1] R. Haase, P.-F. Sauermann u. K.-H. Diicker, Z. physik.
Chem. N.F. 43, 218 (1964).
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vorliegen [11] — analytisch darstellen, so miilte man,
analog unserem Verfahren bei den Gleichgewichtseigen-
schaften (Abschn. I1.4), fiir A(x) oder A,(x) und A_(x)
empirische Ansitze machen, die sich bei hoher Verdiin-
nung auf die Formeln von Onsager und Fuoss [10] redu-
zieren. Ein solcher Versuch ist bisher noch nicht unter-
nommen worden, Das liegt sowohl an den schon sehr
komplizierten Gleichungen von Onsager und Fuoss
als auch an den Schwierigkeiten bei der experimentellen
Ermittlung der theoretisch grundlegenden EinzelgréBen
A, und 2_ fir konzentrierte Losungen (vgl. Abschn.
111.4).

3. Uberfithrungszahlen

Entgegen verbreiteten Ansichten ist bei ElektrolytlGsun-
gen beliebiger Konzentration weder die Hittorfsche
Uberfithrungszahl noch die wahre Uberfiih-
rungszahl einer Ionenart experimentell ermittelbar
[9]. Gemessen wird stets die Brutto-Uberfiih-
rungszahl eines ionischen Bestandteils, die nur bei hin-
reichend hoher Verdiinnung mit der Hittorfschen Uber-
fithrungszahl zusammenfillt [9]. Man kann dies fiir jede
der experimentellen Methoden zur Bestimmung von
Uberfithrungszahlen zeigen, so fiir das Hittorfsche Ver-
fahren [12], fiir die Methode der wandernden Grenz-
fliche [13] sowie fiir die EMK-Messungen an Konzen-
trationsketten [9,12] und an Gravitations- oder Zentri-
fugalketten [9].

Wir betrachten einfachheitshalber wieder Losungen
eines einzigen Elektrolyten mit zwei Ionenarten. Dann
gibt es eine Brutto-Uberfithrungszahl &, und 9_ =
(1 — &) des kationischen bzw. anionischen Bestandteils
des Elektrolyten. &, und J_ sind gleich dem Betrag der
Aquivalentmenge des kationischen bzw. anionischen
Bestandteils, die beim Durchgang der Ladung 1 Faraday
(A2 96 500 Coulomb) durch die Losung eine Bezugsfliche
passiert, die relativ zum gesamten Losungsmittel ruht.
Als ,,ionische Bestandteile eines Elektrolyten bezeich-
net man dabei die ionenbildenden Teile {Atome oder
Radikale) des Elektrolytmolekiils ohne Riicksicht dar-
auf, in welchem AusmaBl diese Molekiilbestandteile
tatsdchlich als Ionen vorliegen.

So entspricht in einer wifirigen Losung von Natriumsulfat
das Atom bzw. Radikal Na bzw. SO4 dem kationischen bzw.
anionischen Bestandteil: Na tritt in den Teilchenarten Nat
und NaSO, auf, wihrend SOy in den Partikeln SO2~ und
Na;SO4 vorkommt.

Bei unvollstindiger Dissoziation eines Elektrolyten ist
auch mit einem Transport der undissoziierten Elek-
trolytmolekiile im elektrischen Feld, gemessen relativ
zum Losungsmittel, zu rechnen. Diese Relativbewegung
des undissoziierten Elektrolytanteils kann sowohl direkt
(Mitschleppen der undissoziierten Elektrolytmolekiile
durch Ionen) als auch indirekt (Solvatation von Ionen
und daraus resultierende Bewegung der neutralen Elek-
trolytmolekeln relativ zur Gesamtheit der Losungsmit-

[12] M. Spiro, J. chem. Educat. 33, 464 (1956); Trans. Faraday
Soc. 55, 1207 (1959); 4. Weissberger: Physical Methods of Or-
ganic Chemistry, Part IV. Interscience, New York 1960, S. 3049,

{13] R. Haase, Z. physik. Chem. N.F. 39, 27 (1963).
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telmolekiile) zustande kommen. Wir fiihren daher, ana-
log zur Tonenbeweglichkeit u; und lonenleitfdhigkeit A;,
die Beweglichkeit u, des undissoziierten Elektrolyt-
anteils und die GréBe A, = F-u, ein.

Fiir die dimensionslosen Ausdriicke &, und &_ lassen
sich die allgemeinen Beziehungen (40) und (41) ableiten
[13]. Das obere (untere) Vorzeichen gilt, wenn die un-
dissoziierten Elektrolytmolekiile in derselben Richtung

u, - uy COut 1

9, - N S B\ 40)
RASMRTIOT @ upFu_ A4 AL ;M ¢
9§ - 1-9 - u_ l—a  u, 1 AT —a 2

- Yo, 4w o M VTS N « ° S

wie die Kationen (Anionen) wandern. Wie man erkennt,
reduzieren sich &, und &_ bei vollstindiger Dissoziation
(o0 = 1) oder Vernachlassigbarkeit des Transports des un-
dissoziierten Elektrolytanteils (u, = 0; A, = 0) auf die
Hittorfschen Uberfiijhrungszahlent, und t_ = (1 —t.) der
Kationen bzw. Anionen. Fiir den Ubergang zu unendli-
cher Verdiinnung (¢ — 0; & — 1) ergeben sich die For-
meln (42) und (43). Hierin bedeuten 9; und t; die Grenz-

w’ 2
0 _ 10 - + - +
9+7t+*65135'x0+x0 42)
+ - + -
0 0
A
90 0. - P (43)

WL’ WL
ud+ul AN+

werte der betreffenden Uberfithrungszahlen bei unend-
licher Verdiinnung.

Wir haben Uberfiihrungszahlen fiir konzentrierte wip-
rige Lésangen von HNO3, HC1O4 und AgNO3; bei 25 °C
nach der Methode der wandernden Grenzfliche gemes-
sen [14]. In Abbildung 7 findet sich die Kurve fiir 9.
gegen /¢! bei wiBriger Salpetersdure. Bezeichnend ist das
Maximum, das auch bei wiBiriger Perchlorsdure auftritt.

084 |-

082}

080

T 078

N
076

074

072

070 . 1 L i " 1
0 1 2 3
Vejer ' —>

Abb. 7. System H,O/HNO; bei 25°C: Brutto-Uberfiihrungszahl 9+
des kationischen Elektrolytbestandteils in Abhdngigkeit von der Wurze!l
aus der Molkonzentration ¢ nach Hagase, Lehnert und Jansen [14].
(c* = 1 mol/l).
[14] R. Haase, G. Lehnert u. H.-J. Jansen, Z. physik. Chem. N.F.
42, 32 (1964).
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4. Tonenleitfahigkeiten

Wie wir gesehen haben, sind bei Losungen eines einzigen
Elektrolyten mit zwei Ionenarten folgende GroBlen meB-
bar: die Aquivalentleitfihigkeit A, die Brutto-Uberfiih-
rungszahl &, oder &_ = (J — 9,) und gelegentlich der
Dissoziationsgrad o. Aus experimentellen Daten be-
stimmbar sind ebenfalls die Grenzwerte fiir unendliche
Verdiinnung: A9, t® und t = 1 ~ t°.

Man kann also zundchst die Grenzwerte A% und A% der
Tonenleitfahigkeiten nach den aus Gleichung (39), (42)
und (43) folgenden Beziehungen (44)

A=t A% N =t A° (44)

ermitteln. Diese Groflen, liber die wir schon frither spra-
chen, sind in modernen Monographien und Nachschlag-
werken fiir viele Ionenarten fiir verschiedene Tempera-
turen tabelliert.

Weiterhin lassen sich die Ausdriicke (45) und (46) fiir be-
liebige Konzentrationen aus MeBdaten fiir &, und A
bzw. fir ¥,, A und o gewinnen.

M= A M =90A 45)

_9TA
=72

= v

’ -

(46)

Aus den Gleichungen (38), (40), (41), (45) und (46) fin-
den wir [11]:

M=o 4 (-0 gy 47)
A e oAl 4 (o) Ay (48)
, I—o
Ny=hoE = (49)
1—a
AN=h +— M (50)
4

Daraus ergeben sich die Identitidten:

At - A (51)

NN =R+ (52)

Man kann 2* und A* nach Gleichung (51) als Aquiva-
lentleitfiahigkeit des kationischen bzw, anionischen Elek-
trolytbestandteils bezeichnen.

Nach den Gleichungen (49) und (50) darf man A’ und
2’ nur dann mit den Ionenleitfahigkeiten A, und A_
identifizieren, wenn entweder vollstindige Dissoziation
(x = 1) vorliegt oder die Wanderung des undissozi-
ierten Elektrolytanteils im elektrischen Felde ver-
nachlissigbar ist (A, = 0). Bei hohen Elektrolytkon-
zentrationen sind demmnach A, und A_ keine einzeln
bestimmbaren GroBen. Allenfalls mef3bar ist — wenn
experimentelle Daten fiir o existieren — nach Gleichung
(38) oder (52) die Summe (A, + A_) (vgl. Abb. 6).

In Abbildung 8 zeigen wir die aus den Daten in den Ab-
bildungen S, 6 und 7 nach Gleichung (45) und (46) in
einem grofleren Konzentrationsbereich ermittelten
Werte von A%, A, A* und \” filr wiirige Salpetersiure
bei 25 °C. Ein dhnliches Bild ergibt sich fiir wiBrige Per-

526

chlorsiure [11]. Auffillig ist die starke Konzentrations-
abhéngigkeit der GroBen A* und N (fir HY) im Ver-
gleich zu der von A" und A” (NO, und ClO;). Dies hingt
zweifellos mit dem Protonensprungmechanismus bei der
Wanderung der H+-Ionen zusammen, der um so mehr
bemerkbar ist, je verdiinnter die Elektrolytlosung ist.

Abb. 8. System H;O/HNOj; bei 25°C. Die Groflen )\:, )\;, A* und
2", (EBinheit: Q- cm2 mol~1) in Abhingigkeit von der Wurzel aus der
Molkonzentration ¢ nach Haase, Sauermann und Diicker [11].

Es gibt nur wenige weitere Elektrolytlosungen — etwa
Salzsdure [11] oder wiBrige Losungen von Silbernitrat
[14,15] und Silberperchlorat [15}] —, bei denen iliber
einen groBeren Konzentrationsbereich MeBdaten von
%, und A oder gar « vorliegen. Man kennt also selten
auch nur den empirischen Verlauf von 7\: und A ¥, ge-
schweige denn von X, und .

IV, Diffusion

Unter Diffusion versteht man jeglichen Stofftransport
in einer Mischung, der durch Konzentrationsgradienten
hervorgerufen wird. Wir betrachten hier wieder eine L6-
sung eines einzigen Elektrolyten mit zwei ionischen Be-
standteilen. Dann haben die Elektroneutralitdt und das
lokale Dissoziationsgleichgewicht — Bedingungen, die
normalerweise fiir jedes Volumenelement auch in einem
Medium mit Transportvorgidngen erfiillt sind - zur
Folge, daB sich alle Teilchenarten des Elektrolyten mit
derselben mittleren Geschwindigkeit bewegen. Es gibt
also neben der (mittleren) Geschwindigkeit der Losungs-
mittelmolekiile (Vektor v]) nur eine einzige weitere un-
abhidngige Geschwindigkeit, nimlich die gemeinsame
(mittlere) Geschwindigkeit der Ionen und der undisso-
ziierten Elektrolytmolekiile (z. B. der Partikelsorten H~,
HSO;, SO:” und H,SOy fiir wiBrige Schwefelsiure),
die wir durch den Vektor v» beschreiben. Wir haben
ebenfalls nur eine einzige unabhingige Konzentrations-
variable, als die wir zunidchst — wie bei der Elektrizitits-
leitung — die Molkonzentration ¢ des Elektrolyten
wihlen.

(1959).
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Den Stofftransport in der Losung charakterisiert man
durch einen Vektor (v5 — v1) oder c(va — V). Die letzte
GroBe ist die Diffusionsstromdichte des Elektro-
lyten im ,,Hittorfschen Bezugssystem*; wir bezeichnen

sie mit J;. Es gilt also Gleichung (53).

—> —> >

Iz =c¢ - (v2—vy) (53)
Im Hittorfschen Bezugssystem stellt die mittlere Ge-
schwindigkeit der Losungsmittelmolekiile (vi) die Be-
zugsgeschwindigkeit dar, Es gibt aber noch andere Be-
zugssysteme, so etwa das ,,Ficksche Bezugssystem®, bei
dem die mittlere Volumengeschwindigkeit W als Bezugs-
gescnwindigkeit dient. Der zugehdrige Vektor der Dif-
fusionsstromdichte ist nach Gleichung (54):

—> =

“_,])2 = ¢ (vp—-w) . (54)
Es 148t sich der Zusammenhang (55) ableiten [9],

—> - (I=x)-V; —
wl2 = (I—¢c-V3)- 1]z = Yy 12, (55)

wobei V das Molvolumen der Mischung, Vi und V; das
partielle Molvolumen des Losungsmittels bzw. Elektro-
lyten und x den stéchiometrischen Molenbruch des Elek-
trolyten bedeuten.

Alle bisherigen Ausfiihrungen gelten nicht nur fur die Diffu-
sion, sondern auch fiir andere stromlose Transportprozesse,
z.B. die Sedimentation (vgl. Abschn. V) und Thermodiffu-
sion. Wir wollen aber die Diskussion zunichst auf reine Dif-
fusion beschrinken, d.h. sowohl von duBeren Kraftfeldern
als auch von Druck- und Temperaturgradienten absehen. Erst
im Abschnitt V werden wir neben Konzentrationsgefillen
noch Druckgradienten zulassen.

Fiir die reine Diffusion in einer Losung eines einzigen
Elektrolyten mit zwei ionischen Bestandteilen gilt fiir
jedes Volumenelement das Ficksche Gesetz in der
Form (56), worin D den Diffusionskoeffizienten bezeich-
net. Gleichung (56) ist dem Ohmschen Gesetz (31) ana-

—
wla = — D grad ¢ (56)

log und stets giiltig, falls man extrem hohe Konzentra-
tionsgradienten ausschliet. Wie die elektrische Leitfa-
higkeit x in Gleichung (31), so ist der Diffusionskoeffi-
zient D in Gleichung (56) eine positive GroBe (in nicht
labilen Mischungen und bei AusschluBl kritischer Zu-
stinde), die von den intensiven (lokalen) Zustandsvari-
ablen (Temperatur, Druck, Konzentration) abhingt und
experimentell ermittelt werden kann.

Es ist nun fiir viele Zwecke vorteilhaft, vom Fick-
schen zum Hittorfschen Bezugssystem und von der Va-
riablen ¢ zur Variablen m (der Molalitédt des Elektroly-
ten) iiberzugehen. Aus GI. (34) kann man die Beziehung
(57) [9] gewinnen.

grad ¢ = —

(1—c-V
¢ (— ¢ 2)~ - grad m 57
m

Wir erhalten mit Gleichung (57) aus Gleichung (55) und
(56) die Bezichung (58), das Ficksche Gesetz im Hittorf-
schen Bezugssystem.

c
m grad m (58)
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Jetzt beschrinken wir die Diskussion auf vollstdndig dis-
soziierte Elektrolyte mit zwei Ionenarten. Wir schlieen
also Verbindungen wie H>SO,4 oder H3PO4 aus und set-
zen« = 1. Dann liegen in der Losung nur noch drei Teil-
chenarten vor: Nichtelektrolytmolekiile, Kationen und
Anionen. Die Voraussetzung « = 1 bedingt automatisch
verdiinnte Losungen starker Elektrolyte. Es 148t sich fiir
diesen Fall aus der thermodynamisch-phdnomenologi-
schen Theorie der irreversiblen Prozesse die generelle
Formel (59) fiir den Diffusionskoeffizienten D ableiten

[9,16,17].
D-ba "R, (b]n:+> (59)
cbgr R mlo. ¥
c v dm T,p

\

o
i

— Z_‘
v (60)

2
a1~ az—an N
zi cayg +2zpcz_-apy + 22 - axn

o
i

(61)

Darin bedeuten ayq, a2 und a;> phinomenologische Ko-
effizienten, die mit den Ionenleitfihigkeiten A, und A_
der Kationen und Anionen durch die Bezichungen (62)

F2
Ap = - Zy-da1 + Z_ayy, (62)
v, ¢
Fz
A = e |z, ajp + Z_- ap, (63)
v_-C

und (63) verkniipft sind. Tm hier betrachteten Fall
o = 1 sind A, und »_ meBbare GréBen, nicht aber ay;,
a2 und az.

Molekularkinetisch gesehen ist hier die Diffusion ein
Transportphidnomen, bei dem sich Kationen und An-
ionen auf Grund eines Gefilles des chemischen Poten-
tials des Elektrolyten in entgegengesetzter Richtung wie
dieses Gefille mit gleicher Geschwindigkeit relativ zum
Losungsmittel bewegen. Dabei ist — zum Unterschied
von der Elektrizititsleitung — nur der elektrophoreti-
sche Effekt, nicht aber der Relaxationseffekt wirksam.
Demgemif miissen die Koeffizienten a;;, az; und ag»
in der Kombination (61) zu einer Elimination des in
Gleichung (62) und (63) noch enthaltenen Relaxations-
effekts fithren. Hat man also eine kinetische Theorie der
Elektrizititsleitung mit expliziten Ausdriicken fir .
und A_, so gibt die letzte Bedingung — Nichtauftreten
des Relaxationseffekts in Gleichung (61) — zusammen
mit Gleichung (62) und (63) die notwendigen drei Glei-
chungen zur Berechnung von a;j, az; und aj2 aus mole-
kularphysikalischen Daten. Jede kinetische Behandlung
der Elektrizitétsleitung in verdiinnten Losungen starker
Elektrolyte fiihrt demnach mit Gleichung (59) automa-
tisch auf einen expliziten Ausdruck fiir D. Onsager und
Fuoss [18] haben zuerst einen solchen Ausdruck ange-
geben. Bei hoheren Konzentrationen st68t die moleku-
larkinetische Theorie der Diffusion, wie die der Elektri-
zitdtsleitung, auf zurzeit uniiberwindliche Schwierig-
keiten.

[16] R. Haase, Trans. Faraday Soc. 49, 724 (1953), dort FuBnote
S. 728.

[17] R. Haase: Thermodynamik der Mischphasen. Springer,
Berlin-Gdttingen-Heidelberg 1956, S. 579.

[18] L. Onsager u. R. M. Fuuss, J. physic. Chem. 36, 2689 (1932).
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Fiir sehr verdiinnte, aber nicht notwendig ideal ver-
diinnte Losungen (im thermodynamischen Sinne) kann
man, wie die kinetische Theorie zeigt [18], den elektro-
phoretischen Effekt vernachldssigen und damit die Na-
herungen

a2 = 05 X, = Ay A= AL (64)

benutzen. Aus Gleichung (64) folgt mit den Gleichunger:
(59) bis (63) Formel (65).

0 .0 dInT
D_‘,F:T,(l - l)ﬁL “_m< n.“f)
0 0 h
F2 \z, z_ )\++)\_ dm TP

Die Formel (65) [18,19], die fiir hochverdiinnte Losun-
gen starker Elektrolyte gilt, verkniipft den Diffusions-
koeffizienten D mit den Grenzwerten 2] und A’ der
Ionenleitfihigkeiten und mit thermodynamischen Eigen-
schaften (y) der Elektrolytlosung.

Setzt man in Gl. (65) RT in [Joule/mol], F in [Coulomb/mol]
sowie 7‘1 und 2° in [Q~1cmZmol1] cin, so resultiert D in
[cm?2/sec], wie auch aus Gl. (56) bei Verwendung von CGS-
Einheiten ersichtlich ist.

(65)

Geht man zu unendlicher Verdiinnung (m — 0) iiber, so
ergibt sich mit Gleichung (66) aus Gleichung (65) das

dln Y+
im D=D%; [m |m- "frg’
TP

=0 (66)
m—0 m—0
o ¢
DO - RT (1 1\ XA
F2 \z. z. ) X+ (67)

Grenzgesetz (67) von Noyes (1908), das sich fiir 1:1-
wertige Elektrolyte (z, = —z_ = 1) auf die Formel (68)
von Nernst (1888) reduziert (vgl. Einleitung).

B2 20400 (68)

V. Sedimentation

Unter Sedimentation versteht man jeden Materietrans-
port in einer Mischung, der durch das Schwerefeld oder
ein Zentrifugalfeld verursacht wird. Wenn wir die Dis-
kussion auf Ldsungen eines einzigen Elektrolyten mit
zwei ionischen Bestandteilen beschrinken, gelten dic be-
reits bei der Diffusion angestellten allgemeinen Uber-
legungen hinsichtlich der Konzentrationsvariablen, Ge-
schwindigkeiten und Diffusionsstromdichten.

Wir behandeln zunichst eine Elektrolytldsung, in der
neben dem &dulleren Kraftfeld (Schwere- oder Zen-
trifugalbeschleunigung g) keine anderen Felder und
aufler dem Druckgradienten (grad P) keine weiteren
Gradienten wirksam sind. Wir kénnen lokales mecha-
nisches Gleichgewicht voraussetzen. Wir haben dem-
nach die Gleichung (69) (p = Dichte).

—
pg=grad P (69)
{19] G. S. Hartley, Philos. Mag. 1. Sci. 12, 473 (1931).
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Fiir jedes Volumenelement gilt weiterhin, wenn man von
extrem groflen Kraftfeldern absieht:

>

>
Va-W = §°g (70)

oder mit Gleichung (54) und (69):

— — [
WJ2=c-s~g:s~p ~grad P, (7D
oder mit Gleichung (1), (34) und (55):
— Mi-m — M;-m
Ja =58~ vfl'—-g=s-*\7?—p—~gradP. (72)

Gleichung (71) und (72) entsprechen den Beziehungen
(56) und (58), also dem Fickschen Gesetz im Fickschen
bzw. Hittorfschen Bezugssystem. Die meBbare Grofe
s [sec] ist der Sedimentationskoeffizient. Er kann
positiv oder negativ sein und hingt — wie der Diffusions-
koeffizient D — von den intensiven Zustandsvariablen
des Volumenelements ab.

Durch die Sedimentation wird in einem zu Beginn be-
ziiglich der Konzentration homogenen Gemisch alsbald
ein Konzentrationsgefiille hervorgerufen, das seinerseits
wieder Diffusion bedingt. Wir haben also im allgemei-
nen gleichzeitig mit Druck- und Konzentrationsgra-
dienten und daher mit einer Uberlagerung der beiden
Transportvorgdnge (Diffusion und Sedimentation) zu
rechnen. Diese Uberlagerung ist erfahrungsgemiB line-
ar. Wir diirfen demnach, wenn wir von den Bezichungen
(58) und (72) ausgehen, ansetzen:

. C d M;-m
J2=—D-_ -gradm +s- v, &

(73)
Diese Gleichung (73) beschreibt den gleichzeitigen Ab-
lauf von Diffusion und Sedimentation im Hittorfschen
Bezugssystem.

Nach hinreichend langer Zeit stellt sich durch das Ge-
geneinander von Sedimentation (,,Entmischung®) und
Diffusion (,,Vermischung®*) ein stationirer Zustand

ein, der durch die Bedingung 1J> 2 = 0 gekennzeichnet ist
und in unserem Falle — wir setzen gleichfGrmige Tempe-
ratur voraus — einem Gleichgewichtszustand entspricht,
Fiir dieses ,,Sedimentationsgleichgewicht* gilt nach der
klassischen Thermodynamik [9] Formel (74).

du

(Ma=V2p) - g = (an)T peradm  (74)

—>
Andererseits folgt mit (J, = 0 aus Gleichung (73) die
Formel (75).

Mym —_ [+

s V]*-g=D~r~n-gradm (75)

Aus den Gleichgewichtsbedingungen (74) und (75) er-
gibt sich sofort Gleichung (76).

D Mim2Qudm,
" i (76)

T o Vi(My-Vap)

Mit den Gleichungen (1), (2), (7) und (9) finden wir
die Beziechungen
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Ml’ m2
- m-(1 + M;-m)- V n

(DE‘LZ) Y e <D ; ;,%)

- m-{-—T (78)
2
m TP m dm T,p

Damit geht Gleichung (76) in Gleichung (79) iiber.

dIn¥
D (1+ My-m)-V v+
Z. 2y RrRT. |1 o
s Vi (Ma—Viyp) [ Tm <a m e 79

Gleichung (79) gilt fiir beliebige Konzentrationen; sie
verkniipft die Transportkoeffizienten D und s. Die Gro-
Ben auf der rechten Seite lassen sich allein aus Gleich-
gewichtsdaten, ndmlich aus experimentellen Werten fiir
p(m) oder V(m) sowie y(m), ermitteln.

Aquivalente Ausdriicke sind schon frither nach ver-
schiedenen Methoden abgeleitet worden [9,20]. Unsere
Herleitung [21] hat den Vorteil groBter Allgemeinheit
und Einfachheit. Bei Elektrolytldsungen ist die obige
Gestalt der Formel (79) besonders angebracht. Fiir an-
dere Zwecke, besonders bei hochmolekularen Nicht-
elektrolytlosungen, sind andere, aus Gleichung (76) ab-
leitbare Formen dieser Beziehung vorteilhafter [9,20].

Creeth [22] hat in jiingster Zeit eine der Gleichung (79)
entsprechende Formel — in der die ,,c-Skala*® benutzt
wird und V sowie V; nicht vorkommen — fiir wiBrige
Losungen von THhSO4 bei 25 °C bei Elektrolyt-Konzen-
trationen von 8 bis 50 g/l mit Erfolg gepriift. Dabei sind
die Funktionen V,(m) und p(m) aus Dichtemessungen,
die GroBe y(m) aus EMK-Messungen, die Funktionen
D(m) und s(m) aus Diffusionsversuchen und Experi-
menten mit der Ultrazentrifuge bestimmt worden. Die
GroBenordnung des Diffusionskoeffizienten D betrigt
beim genannten System 1075 cm2/sec und die des Se-
dimentationskoeffizienten s 10713 sec.

(20] Eine Zusammenfassung mit historischen Daten findet sich
bei R. Haase in J. W. Williams: Ultracentrifugal Analysis in
Theory and Experiment. Academic Press, New York-London
1963, S. 13.

[21] R. Haase, Z. physik. Chem. N.F. 25, 26 (1960); R. Haase u.
H. Schonert, Z. Elektrochem., Ber. Bunsenges. physik. Chem.
64, 1155 (1960).

[22] J. M. Creeth, 1. physic. Chem. 66, 1228 (1962); J. M. Creeth
u. B. E. Peter, J. physic. Chem. 64, 1502 (1960).
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Fiir sehr verdiinnte Losungen starker Elektrolyte mit
zwei Ionenarten gilt Gleichung (65). AuBerdem diirfen
wir hier die Naherungen (80) verwenden. Damit erhal-
ten wir aus Gleichung (65) und (79) Bezichung (81),

Mi'm<€1; Va V; (80)

M3 (I-Vaop) AR
- F? Nw @D

wobei wir die Aquivalentmasse M; des Elektrolyten ge-
mdB Gleichung (82) eingefithrt und Gleichung (60) so-
wie den Zusammenhang (83) benutzt haben. (?12 ist das
partielle spezifische Volumen des Elektrolyten.)

M;
M, =—"=- = (82)

Vo= M;-V, (83)

Beim Grenziibergang m — 0 finden wir aus Gleichung
(81) bzw. (79) mit den Gleichungen (66), (80) und (83):

lim s ME(=Vaopg) A0
0 F2 W B4

fm - o YRT
m—03% M- (1-V,-po1) (85
Hierin bedeutet V9 den Grenzwert des partiellen spezi-
fischen Volumens des Elektrolyten fiir unendliche Ver-
diinnung und ¢y; die Dichte des reinen Losungsmittels.
Das Grenzgesetz (85) ist — insbesondere unter der fiir
Nichtelektrolytlosungen geltenden Bedingung v = 1 -
als Svedbergsche Formel bekannt (Svedberg 1925).
Man kann diese Beziehung zur Ermittlung der Gréle
My/v verwenden. Gleichung (85) folgt auch aus Glei-
chung (67) und (84) mit Gleichung (60) und (82).

Da die Molekulartheorie der Sedimentation prinzipiell
einfacher als die der Diffusion ist, leistet Gleichung (79)
wertvolle Dienste bei der Berechnung von D aus s. Um-
gekehrt ist D leichter zu messen als s; in diesem Fall
wird man Gleichung (79) zur Ermittlung von s aus D

benutzen.

Eingegangen am 21. Oktober 1964 [A 427)
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