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Gleichgewickts- und Transporteigenschaften konzentrierter Elektrolytlosungen 

VON PROF. DR. R. HAASE 

INSTITUT FUR PHYSIKALISCHE CHEMIE DER TECHNISCHEN HOCHSCHULE AACHEN 

Nach einem historischen Riickblick werden folgende Probleme bei konzentrierten Losungen 
von Elektrolyten mit zwei ionischen Bestandteilen behandelt: die allgemeine thermodynami- 
sche Charakterisierung, das Dissoziationsgleichgewicht, die Eiitmischung, dieanalytische Dar- 
stellung der therrnodynamischen Funktionen im gesamten Konzentrationsbereich sowie 
generelle Gesetzmajigkeiten der Elektrizitatsleitung, Diffusion und Sedimentation. Es 
werden Formeln aufgestellt, die fur beliebige Konzentrationen gelten; bekannte Beziehun- 
gen fur verdunnte Elektrolytlosungen ergeben sich darairs als Spezialfiille. - Numerische 
Beispiele, meist mit neuesten Mejdaten, erlautern die Ausfiihrungen uber konzentrierte 
Elektrolyt losungen. 

I. Einleitung 

Die Anfange der physikalischen Chemie sind eng ver- 
knupft 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- 
trage von Arrhenius, Gibbs, Helmholtz, Hittorf, Kohl- 
rausch, Nernst, Ostwald, Planck und van't Hofin der 
zweiten Halfte des vorigen Jahrhunderts. 
Die genannten Eigenschaften wurden bei diesen friihen 
Untersuchungen nach der Theorie der ideal verdunnten 
Losungen beschrieben. In dieser einfachsten Naherung 
werden dieElektrolytlosungen als so verdunnt angesehen, 
daB die Wechselwirkungen zwischen den Ionen vernach- 
lassigbar sind. Damit unterscheiden sich Elektrolytlo- 
sungen thermodynamisch von ideal verdiinnten Nicht- 
elektrolytlosungen nur hinsichtlich der durch die Disso- 
ziation vermehrten Teilchenzahl. Fur das Dissoziations- 
gleichgewicht selbst gilt das klassische Massenwirkungs- 
gesetz. Bei der Elektrizitatsleitung wirkt sich die Nahe- 
rung so am, daB die Konzentrationsabhangigkeit der 
Aquivalentleitfahigkeit allein auf der des Dissoziations- 
grads des Elektrolyten beruht, wahrend die Ionenbeweg- 
lichkeiten konzentrationsunabhangig sind. Diese Aus- 
sage gibt in Verbindung mit dem klassischen Massen- 
wirkungsgesetz das 0 s t w a 1 d sche Verdunnungsgesetz, 
das in der Tat im Rahmen der damaligen MeBgenauig- 
keit fur verdunnte waBrige Losungen schwacher Elek- 

trolyte - etwa waI3rige Essigsaure - experimentell be- 
statigt wurde (Ostwald 1888). Auch der Diffusionskoef- 
fizient einer ideal verdunnten Elektrolytlosung 1aBt sich 
einfach auf die Ionenbeweglichkeiten zuruckfuhren 
(Nernst 1888). 
Doch bald zeigte sich, daB bereits bei hochverdunnten 
Losungen starker Elektrolyte - etwa bei sehr verdunnter 
waBriger Salz- oder Schwefelsaure oder bei sehr ver- 
dunnten waI3rigen Salzlosungen - so starke Abweichun- 
gen von den bis dahin bekannten GesetzmaBigkeiten 
auftraten, daB an eine Gultigkeit der Formeln fur ideal 
verdunnte Losungen nicht mehr zu denken war. Diese 
Abweichungen waren schon fur Konzentrationen fest- 
stellbar, bei denen man innerhalb der damaligen experi- 
mentellen Fehlergrenzen Nichtelektrolytlosungen, z. B. 
verdiinnte waBrige Zuckerlosungen, noch als ideal ver- 
dunnt ansehen durfte. Unzweifelhaft hingen also diese 
,,Anomalien der starken Elektrolyte" mit den relativ ho- 
hen Ionenkonzentrationen 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 Elektrizitatsleitung von Onsager (1926-1927) 
prazisiert und erweitert wurde. Die mathematische Form 
dieser GesetzmaBigkeiten war empirisch im Fall der 
Elektrizitatsleitung schon von Kohlrausch (1869-1880), 
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im Fall der thermodynamischen Funktionen von 
Bjerrurn (1916), Briinsted (1922), Lewis (1921 -1923) und 
anderen vorweggenommen worden. 
Heute weiD man, daD die Formeln von Debye, Huckel 
und Onsager ihrerseits Grenzgesetze sind : Sie entspre- 
chen der e r s t en  Naherung, die uber 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 Dielektrizitatskonstanten und der Viskosi- 
tat des reinen Losungsmittels eingebettet ist, wobei die 
Ionenkonzentrationen so klein sind, daIj bei Wegfall der 
Ladungen eine ideal verdunnte Losung vorliegen wiirde. 
Im Fall der Gleichgewichtseigenschaften sind die Bewe- 
gungen der Ionen regellos (Brownsche Molekularbewe- 
gung), im Fall der Transportvorgange aber gerichtet ; 
speziell bei der Elektrizitatsleitung wandern Kationen 
und Anionen in entgegengesetzten Richtungen, wodurch 
der Relaxa t ionsef fek t  und der e l ek t rophore t i -  
sche  Effek t  zustandekommen, deren Durchrechnung 
recht kompliziert ist. 
Noch heute knupft die Molekulartheorie der Gleichge- 
wichts- und Transporteigenschaften von Elektrolytlo- 
sungen an die Grenzgesetze von Debye, Hiickel und On- 
sager an. Der Gultigkeitsbereich ist durch Beriicksichti- 
gung etwa der unvollstapdigen Dissoziation sowie der 
Ionenassoziation oder der Solvatation zu immer hoheren 
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 Losungsmittel bis zum reinen flussigen Elektrolyten, 
wie er etwa bei den Systemen Wasser/Essigsaure, Was- 
ser/Salzsaure oder Wasser/Schwefelsaure realisierbar ist, 
erfassen, so kann man nicht an die bisherigen theoreti- 
schen oder halbempirischen Formeln anknupfen. Man 
benotigt eine vollig neue Darstellung, die - wenigstens 
fur die Gleichgewichtseigenschaften - den Nichtelektro- 
lyten und den Elektrolyten nicht mehr als ,,Losungsmit- 
tel" und ,,gelosten S tor ' ,  sondern als gleichberech- 
t ig t e  Mischungspartner ansieht. In dieser neuen, vorerst 
im wesentlichen empirischenDarstellung, die fur die ther- 
modynamischen Funktionen im folgenden entwickelt 
wird, behalt das Grenzgesetz von Debye und Huckel seine 
Giiltigkeit, und zwar als Grenztangenten-Gleichung. 
Man kann sogar sagen, daR dieses Gesetz, neben dem von 
Onsager fur die Elektrizitatsleitung, zu den wenigen 
sicheren und von allen Forschern akzeptierten Resultaten 
der Molekulartheorie von Elektrolytlosungen gehort. 
Unsere Behandlung der Gleichgewichts- und Transport- 
eigenschaften konzentrierter Elektrolytlosungen be- 
schrankt sich auf Losungen eines einzigen Elektrolyten 
mit zwei ionischen Bestandteilen [*I, z. B. CaC12, H2S04 

[*] Ein Elektrolyt hat n ,,ionkche Bestandteile", wenn er bei 
vollstandiger Dissoziation n Ionenarten liefert. So hat Schwe- 
felsaure zwei ionische Bestandteile, obwohl bei beliebigen Kon- 
zentrationen drei Ionenarten, nlmlich H+, HS04- und so$-, 
vorhanden sind. 

oder H3P04, in einem neutralen Losungsmittel, z. B. 
H2O. 
Wir schlieBen also - der Einfxhheit halber - Elektrolyte mit 
drei oder mehr ionischen Bestandteilen (z. B. KHS04), Lo- 
sungen mehrerer Elektrolyte sowie Salzschmelzen von der 
Betrachtung aus. Wir konnen weiterhin nicht auf Ver- 
dampfungs- und Schmelzgleichgewichte sowie osmotische 
Erscheinungen eingehen. Diese Phanomene sind zwar auch 
bei Elektrolytlosungen fur die experimentelle Ermittlung 
thermodynamischer Funktionen wichtig, sind aber fur Elek- 
trolyte nicht charakteristisch. Ferner mussen wir bei den 
Transportvorgangen auf eine Behandlung der inneren Rei- 
bung und nicht-isothermer Prozesse (Warmeleitung, Thermo- 
diffusion usw.) sowie auf eine Besprechung der galvanischen 
Ketten verzichten. 

11. Gleichgewichtseigenschaften 

I .  Allgemeines 

Wir betrachten eine binare flussige Mischung, bei der 
die Komponente 1 ein Nichtelektrolyt (,,Losungsmittel") 
und die Komponente 2 ein Elektrolyt mit zwei ionischen 
Bestandteilen ist. Es sind also bei hoheren Elektrolyt- 
konzentrationen wenigstens vier Teilchenarten vorhan- 
den: Nichtelektrolytmolekule, undissoziierte Elektrolyt- 
molekiile sowie mindestens je eine Kationen- und An- 
ionensorte. 
In der Flussigkeit sollen vorerst keine Gradienten des elektri- 
schen Potentials, der Konzentration usw. auftreten, da wir 
uns zunachst nur fur Gleichgewichtseigenschaften interes- 
sieren. 
Als unabhangige Variable zur Beschreibung des makro- 
skopischen Zustands der flussigen Mischphase wahlen 
wir die absolute Temperatur T, den Druck P und eine 
einzige Konzentrationsvariable, die entweder der sto- 
chiometrische Molenbruch x des Elektrolyten oder die 
Molalitat m [mol/kg] des Elektrolyten sein soll. Es gilt 
Gleichung (1). Ml[kg/mol] ist die Molmasse des Nicht- 
elektrolyten. 

Das reine Losungsmittel wird nach GI. (1) durch die Bedin- 
gungen x = 0, m = 0, der reine fliissige Elektrolyt durch x = I ,  
m 3 beschrieben. Der reine flussige Elektrolyt entspricht 
nur bei Systemen wie H20/HCI oder H20/H*S04 einem rea- 
len Zustand, bei Systemen mit Sattigungsgrenze (2. B. 
H20/NaCI) jedoch einem fiktiven Zustand (z. B. ,,geschmol- 
zenem Natriumchlorid bei 25 OC und 1 atm"). Wir behandeln 
indessen grundsatzlich beide Komponenten als gleich be-  
r ec  h t i g  t e Partner. 

A 1 I e Gleichgewichtseigenschaften der Elektrolytlosung 
- ausgenommen die Dissoziationskonstante - lassen 
sich berechnen, wenn die chemischen Potentiale p1 und 
p2 der beiden Komponenten oder die molare Freie En- 
thalpie G = (1 - x).p1 + x'p2 der flussigen Mischung in 
Abhangigkeit von T, P und x bekannt sind. Es kommt 
uns dabei nicht auf die Absolutwerte von p1, p 2  und G 
an, sondern nur auf die Unterschiede zwischen diesen 
GroBen und ihren Werten fur die reinen flussigen Stoffe. 
Wir bezeichnen rnit poi das chemische Potential der rei- 
nen flussigen Komponente i bei vorgegebenem T und P 
sowie rnit R die Gaskonstante. Wir benutzen die dimen- 
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sionsiosen GroBen nach Gleichung (2) und (3) und be- 
trachten sie in Abhangigkeit von T, P und x. 

(3) 

Die Funktion 41 ist mit der ,,Aktivitat" a1 der Komponente 1 
- die wir aber im folgenden nicht verwenden - durch die ein- 
fache Beziehung $1 = In a1 verknupft. 
DieFormeln(4)und(5)folgenaus der G ibbs -Duhem-  
schen Beziehung. Auch sonst haben - beispielsweise 

(4) 

( 5 )  

hinsichtlich der Stabilitats- und Koexistenzbedingungen 
- die dimensionslosen GroBen $1 und $2 oder I' ana- 
loge Eigenschaften wie die chemischen Potentiale p.1 und 
p.2 oder die molare Freie Enthalpie G. 
In der Literatur iiber Elektrolytlosungen werden nun 
nicht $1, $2 und r benutzt, sondern meist zwei andere 
GroBen: der o smot i sche  Koeff iz ien t  'p und der 
konven  t i o  nell e A k t  ivi t a t s k o  ef f i zien t y, 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 Elektrolytmolekul bei der Dissoziation in der 
letzten Stufe zerfallt (H2SO4: v+ = 2, v- = 1 ; H3P04: v+ 
= 3, v- = 1). Ferner sei p4) ein Standardwert des chemi- 
schen Potentials des Elektrolyten, der, wie p.01 und pox, 
nur von T und P abhangt. Dann lassen sich die Funk- 
tionen y und y wie folgt definieren: 

mit 

v EE v+ -t v-; V& = v + . v _  
v v+ v. 

und 

(9 )  

Fur Elektrolyte wie HC1 oder Na2S04, die bei der Dis- 
soziation fur beliebige Konzentrationen nur zwei Ionen- 
arten liefern, kann man den Dissoziationsgrad u des 
Elektrolyten und den mi t t  l e ren  Ionenaktivitatskoeffi- 
zienten y., (in der Molalitats(m)-Skala) gemaB Glei- 
chung (10) einfiihren. Die direkt meBbare GroBe ist y, 
nicht yh. 

Y - " ' Y ,  (10) 

Wahrend [p, C1 und cx dimensionslos sind, haben y und yk 
nach GI. (7) und (10) die zu m reziproke Dimension, werden 
also - wie MI - in [kg/mol] gemessen. Wir benutzen in die- 
sem Zusammenhang die Abkurzungen 

m+ = 1 [mol/kg]; */+ = M+ =- 1 [kg/mol] 

Eine ideal verdunnte Elektrolytlosung wird durch die 
Bedingung y5 = yi charakterisiert. 1st der Elektrolyt in 
einer solchen Losung auBerdem vollstandig dissoziiert, 
so gilt: y = 1 ; a  = l ; y *  =y =y+. 
Aus den Gleichungen (l), (4), (6) und (7) leitet man fur 
konstante Temperatur und konstanten Druck durch In- 
tegration von m = 0 ((p = 1; y = y+) bis m = m (y = ?; 
y = y) die fur die Auswertung von Messungen wichtigen 
Beziehungen (11) und (12) ab. 

m 

m 

0 

Sind beide Koniponenten fluchtig, so gelangt man durch Par- 
tialdampfdruckbestimmungen primar zu den GroBen +I 

und $2 und damit gemaR GI. (6) und (12) auch zu den 
Funktionen 'p und y. 1st allein das Losungsmittel fluchtig, 
so liefern Dampfdruckmessungen - meist indirekt als 
,,isopiestische" Messungen -- $1 und hiermit [p und y, 
nicht aber $2. Wenn nur der Elektrolyt fliichtig ist, erhllt man 
aus dem Dampfdruck lediglich $2. Aus Gefrierpunktsbe- 
stimmungen findet man [p und daraus $1 und y. SchlieRlich 
fuhren EMK-Messungen auf die GroRe y, aus der nach G1. 
(11) 'p und sodann mit GI. (6)  $1 ermittelbar ist. Die Kon- 
stante C2 kann bei fliichtigen Elektrolyten gemal3 G1. (7) aus 
y und $2 gewonnen werdcn. 

2. Dissoziationsgleichgewicht 

Ein geloster Elektrolyt wie HC1 oder Na2S04 liefert bei 
beliebigen Konzentrationen stets nur zwei lonenarten, 
z. B. : 

Na2S04 e 2 N a +  f SO4*- (13) 

Demgegeniiber dissoziieren H2SO4 oder H3P04 in zwei 
bzw. drei Stufen. Von diesen komplizierteren Fallen se- 
hen wir hier ab. 
Fur eine einstufige Dissoziation v o n  Typ (1 3) findet man 
die allgemeine Gleichgewichtsbedingng (14) [l]. 

vv . 
=t yv = K, (14) 
(1-a) ' Y, 

Hierin bedeutet yu den Aktivitltskoeffizienten des undisso- 
ziierten Elektrolytanteils und K, die Dissoziationskonstante 
des Elektrolyten (beide GroRen in der m-Skala!). K, hangt 
nur von T und P ab. Die Dimension von yu 1st die von y und 
y*, also bei den hier benutzten Einheiten [kg/mol]. Die Dis- 
soziationskonstante K, ist dimensionslos. 

Fur unser Beispiel (1 3) gilt : v = 3 ; v * = 4 . Die im fol- 
genden interessierenden Dissoziationsgleichgewichte 
sind aber vom einfachsten Typ (15). 

3 

HNO3 + H+ + NO; (15) 

Hier haben wir v = 2; v+ = 1 .  Damit vereinfacht sich 
G1. (14) zu G1. (16). 

Mit der Aussage (1 7) 
limy, = y+ (17) 

m + O  
[I ]  R.  Haase, Z. physik. Chem. N.F. 39, 360 (1963). 
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10 
25 
40 
50 
75 

folgt aus G1. (16) die Beziehung (18) [2, 31. 

41,l 2,09 -1.99 0,36 
33,5 34,5 2,08 2,lO -3 ,51  -1,99 -4,81 0,363 

29,3 2,lO - 1,99 0,36 
20,3 1,94 --3,51 -4.81 
14,s 1.85 -3,51 -4,81 

Damit konnen wir bei gegebenem Druck fur jede Tem- 
peratur die Dissoziationskonstante K, ermitteln, falls 
die Funktionen y(m) und a(m) aus MeBdaten bekannt 
sind. Aus K, leiten sich die Standardwerte AO, hTp 
und s& der Affinitat, der Dissoziationsenthalpie und 
der Dissoziationsentropie (in der ,,m-Skala") gemail3 
G1. (19), (20) und (21) ab. 

A0 = RT in K, 119) 

hFp - RTz( b In ay Km jP=- -R ( b In Km ) 
a(1/T) p 

T.s:~ = hTp + Ae (21) 

Es gilt der weitere Zusammenhang nach G1. (22). 

Wahrend der konventionelle Aktivitatskoeffizient y stets 
nach irgendeiner Methode meBbar ist, stellt die experi- 
mentelle Bestimmung des Dissoziationsgrads cc 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- 
zentrationsabhangigkeit der elektrischen Leitfahigkeit. 
Es war daher ein groBer Fortschritt, als mehrere Auto- 
ren, insbesondere Redlich, die Aufmerksamkeit auf die 
verhaItnismal3ig direkte Ermittlung von Ionenkonzen- 
trationen durch spektroskopische Untersuchungen lenk- 
ten. So existieren heute Werte fur die Funktion a(m) bei 
mehreren Temperaturen fur waBrige Salpetersaure und 
Uberchlorsaure, 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 fruheren Daten an Genauigkeit 
ubertreffen. 
Wir haben fur die Systeme H20/HNO3 und H20/HC104 
in moglichst dem Konzentrations- und Temperatur- 
bereich, fur den die Dissoziationsgrade bekannt sind, 
die konventionellen Aktivitatskoeffizienten durch Par- 
tialdampfdruckmessungen und isopiestische Messungen 
bestimmt und hieraus gemail3 GI. (18) bis (21) K,, A', 
hTp und s& ermittelt [2]. Die Ergebnisse (gultig fur 
Atmospharendruck) finden sich in Tabelle 1. Salpeter- 
saure und Perchlorsaure sind starke Sauren vergleich- 
barer Starke. Die Groil3e hFp und damit nach G1. (22) 
auch sT"p erweisen sich im untersuchten Temperatur- 
interval1 als praktisch temperaturunabhangig. 
Wir haben nun weiterhin die Daten fur a(m), y(m) und 
K, bei beiden Sauren dazu benutzt, um nach GI. (10) 

[2] R. Haase, K.-H. Ducker u. H.  A. Kuppers, Ber. Bunsenges. 
physik. Chem., im Druck. 
[3] 0. Redlich u. J. Bigeleisen, J. Amer. chem. SOC. 65, 1883 
(1943); 0. Redlich, E. K. Holt u. .I. Bigeleisen, J. Amer. chem. 
SOC. 66, 13 (1944); 0. Redlich, Chem. Reviews 39, 333 (1946); 
Mh. Chem. 86, 329 (1955). 
[4] G. C. Hood, 0. Redlich u. C. A. Reilly, J. chem. Physics 22, 
2067 (1954); G. C. Hood u. C. A .  Reillv, ibid. 32, 127 (1960). 

und G1. (16) den mittleren Ionenaktivitatskoeffizienten 
y*(rn) sowie den Aktivitatskoeffizienten yu(m) des un- 
dissoziierten Saureanteils bei den betreffenden Tempera- 
turen zu gewinnen [2]. Als Beispiel sind in Abbildung 1 
die drei Funktionen y(m), y*(m) und yu(m) fur waBrige 
Uberchlorsaure bei 25 "C gezeigt. 

"i 
R i  

h 

+?. . 5 
?. 
v 

7 

1 

0 

I 
i 

I 

I 

L 

1 0  20 3 0  
D-Am Ilm/m+ - 

Abb. 1. System HzO/HCIO< bei 25 "C: Logarithmen des konventionellen 
Aktivitatskoeffizienten y. des mittleren Ionenaktivitatskoeffizienten y i  
und des Aktivitatskoeffizienten yu des undissoziierten Elektrolytanteils 
in Abhangigkeit von der Wurzel aus der Molalitat m nach Haase, 
Diicker und Kiippers [2]. (yf = 1 kglmol; m+ = 1 mol/kg). 

Bemerkenswert sind die enorm hohen Betriige vonyu bei kon- 
zentrierten Sauren; sie stehen im Gegensatz zu den Werten 
bei niedrigen Saurekonzentrationen, die in der Nahe von y' = 

1 [kg/mol] liegen. Man erhalt beispielsweise fur wal3rige Per- 
chlorsaure bei 25°C fur m = 16 [mol/kg]: yu M 5.105 [kg/ 
moll (!). Demgegenuber betragt der hochste bisher ermittelte 
konventionelle Aktivitatskoeffizient, nimlich der fur waRrige 
Bromwasserstoffsaure bei 25 OC fur m = 35 [mol/kg]: y m 
4800 [kg/mol], wie aus Dampfdruckmessungen [5] hervor- 
geht. 

3. Entmischung 

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

[ 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 iiber Elektrolyte nicht erwahnt. 
Bereits Bakhuis Roozeboom [6] hat bei den Systemen 
H20/HCI und H2O/HBr im Bereich hoher Saurekon- 
zentrationen Entmischung festgestellt. Fur 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 bestatigt, bei HZO/HBr in quantitativer Hin- 
sicht erganzt und schlieolich den Nachweis der Entmi- 
schung auch fur das System H20/HJ erbracht. 
Alle drei Systeme zeigen Mischungslucken ohne kriti- 
sche Entniischungspunkte. Bei hohen Temperaturen 
wird namlich das Zustandsgebiet der koexistenten Flus- 
sigkeiten durch den kritischen Verdampfungspunkt (der 
praktisch mit dem kritischen Punkt des reinen Halogen- 
wasserstoffs zusammenfallt) und bei tiefen Tempera- 
turen durch das Gleichgewicht mit einem festen Hydrat 
abgeschlossen. In allen Fallen sind die Entmischungs- 
kurven extrem unsymmetrisch, d. h. sie liegen ausgepragt 
zur Seite der reinen Sauren 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 flussi- 
gen Phasen aus fast reiner Saure. Die MeOdaten bezie- 
hen sich auf die jeweiligen Drucke, unter denen drei 
Phasen koexistieren (Dampfdrucke iiber den beiden 
fliissigen Phasen), durfen aber praktisch mit den Werten 
fur Atmospharendruck identifiziert werden. Wir konnen 
mithin aus den Daten der Tabelle 2 isobare Entmi- 
schungsdiagramme (x" und x"' [*I in Abhangigkeit von 
T fur P = const.) konstruieren. 

H*O/HCI 

H*O/HBr 

H20/HJ 

Tabelle 2. Zur Entmischung bei wa5rigen Halogenwasserstoffsauren. 
Stochiometrischer Molenbruch x" und x"' der Saure in der wasser- 
bzw. saurereichen fliissigen Miscbphase in Abhangigkeit von der 
Temperatur. 

5 
10 
15 
20 
25 
30 
35 

15 
20 
25 
30 
35 

25 

Temp. 
System 

X" 

nacb [71 

0,485 
0,480 
0,475 
0,470 
0,465 
0,460 
0,455 

___ 

nach [ 5 ]  

0,478 
0,473 
0,468 
0,464 
0,459 
0,454 
0,450 

0,423 
0,4 18 
0,411 
0,403 
0,400 

X"' 

nach [71 nach [ 5 ]  

0,9990 
0,9985 
0,9982 
0,9980 
0,9977 
0,9975 
0,9972 

I 

0,999 
0,999 
0,998 
0,996 
0,994 

0,346 1 I 0,995 

Thermodynamisch laBt sich eine Mischungslucke bei einem 
beliebigen binaren System an der Gestalt der Funktion r(x) 
fur gegebene Werte von T und P erkennen. 1st die Kurve fur 
r(x) uberall konvex gegen die x-Achse, so liegt vollstandige 
Mischbarkeit vor. Tritt Entrnischung ein, so zeigt die I'(x)- 
Kurve zwei Wendepunkte und eine Einbuchtung, die eine 
Doppeltangentenkonstruktion ermoglicht. Der Konzentra- 

[61 H. W. Bakhuis Roozeboom, Z .  physik. Chem. 2, 449 (1888). 
[7] F. F. Rupert, J. Amer. chem. SOC. 31, 851 (1909). 
[*] Das Symbol x' ist fur die Dampfzusammensetzung [ 5 ]  reser- 
viert. 

tionsbereich, in dem I? gegenuber der x-Achse konkav ist, 
entspricht labilen ( abso lu t  i n s t ab i l en )  Zustiinden. Die 
Wendepunkte geben die Stabilitatsgrenzen an. Das Gebiet 
zwischen denwendepunkten und den Beruhrungspunkten der 
Doppeltangente veranschaulicht metastabile Zustande. Der 
restliche Konzentrationsbereich entspricht stabilen Misch- 
phasen. Die Beruhrungspunkte der Doppeltangente kenn- 
zeichnen die Zusammensetzungen (x" und x"' in Tabelle 2) 
der beiden koexistenten flussigen Phasen. Durch Ubertragung 
dieser Beruhrungspunkte aus den r(x)-Kurven fur verschie- 
dene Temperaturen bei vorgegebenem Druck in ein T(x)- 
Diagramm erhalt man das isobare Entmischungsdiagramm 
fur das betreffende binare Zweikomponentensystem. 
Wir werden Beispiele fur den Verlauf von r(x)-Kurven geben, 
die aus experimentellen Daten an waBrigen Elektrolytlosun- 
gen bei 25 "C und 1 atm gewonnen worden sind. 

4. Analytische Darstellung 
der Gleichgewichtseigenschaften 

Bei der analytischen Darstellung der Gleichgewichts- 
eigenschaften einer Elektrolytlosung beliebiger Konzen- 
tration geht man am besten aus von der Funktion 
r(T,P,x). Alle iibrigen thermodynamischen GroBen 
lassen sich hieraus durch Differentiationen ableiten. 
Wir machen fur die Funktion r folgenden Ansatz (23) 
[1,8], der fur die Losung eines Elektrolyten mit zwei 
ionischen Bestandteilen im gesamten Konzentrations- 
bereich von x = 0 bis x = 1 giiltig ist: 

2 
3 

1 2 1 2 1 
2 5 3 7 4 

r = (1-x). In (I-x) + v 'x '  In x - (C + v-1). x- ~~ B,, . x3Q 

i---B1.x2+ ~ B2.~5 '2+  B ~ . x ~ + - B ~ . x ~ / Z +  - B 5 . x 4 + . . .  . 

(23) 

Hierin bedeuten C, Bo, B1, B2 . . . . dimensionslose Para- 
meter, die nur von T und P abhangen und durch die B e  
ziehung (24) verkniipft sind. Durch Differenzieren von 

1 2 1 2 1  2 
- B 1 +  - B z + - B 3 + - B q + - B 5 + . . . .  = v - l  + C + - -  Bo 
2 5 3 7 4  3 

(24) 

G1. (23) nach T oder P erhalt man die entsprechenden 
Ausdriicke fur die Konzentrationsabhangigkeit der Mi- 
schungsentropie und Mischungswarme oder der Volu- 
meneffekte. 
DieerstendreiTerme der rechtenseite vonG1.(23) hangen 
mit den universellen Grenzgesetzen fur unendliche Ver- 
diinnung (x --f 0) zusammen. Setzt man Bo = B1 = B2 = 

. . . . . = 0, so findet man die Formeln fur ideal verdunnte 
Losungen vollstandig dissoziierter Elektrolyte. Es gilt 

allgemein fur die im dritten Term auftretende Kon- 
stante C Gleichung (25). Cz ist dieselbe GroDe wie in G1. 
(7) und (9). Bei fluchtigen Elektrolyten ist C2 unmittelbar 
aus MeSdaten ableitbar (vgl. Abschn. 11. l), so daB hier 
C von vornherein bekannt ist. 
Das vierte Glied, mit Bo, in G1. (23) entspricht dem 
Debye-Huckelschen Grenzgesetz. DemgemaS laSt sich 

[8] R.  Huase, H .  Naus u. L - H .  Ducker, Z. physik. Chem. N .  F .  
39, 383 (1963). 

~~ ~ 
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Bo nach G1. (26) auf die Debye-Huckelsche Kon- 
stante a zuruckfuhren. BO ist also stets eine bekannte 
GroDe. 

- ~- 

,JJ (26) 

2908 
3 5 1 5  
4712 
168,5 
719,7 
490,4 
250,4 

2406 
3 8 0 2  
4483 

63720 

4449 
1662 
3171 
2165 

60500 

484,t 

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 (CaC12:z+ = 2 ;  

Fur Wasser als Komponente 1 gilt bei 25 "C und 1 atm: 
z ~ _ = -  1 ;  H Z S O ~ : Z , . -  I ;  2 - z -  2 ) .  

-3898 
-4786 
-6784 

--417,5 

-3660 

-10320 
-14430 

-8906 
-2505 
-6439 

-13630 

M1 - 18,016.10-3 [kglmol]; a = 1,176 [kgli*/rnolll*] (27) 191,5 
206,s 
238,6 
151,X 
161,7 
476,9 
J17,8 
163,s 
142,2 
134,7 

149,O 
189,2 
108,5 

721,6 

1473 

96,91 

1469 

Mit G1. (27) ergeben sich aus G1. (25) und (26) fur waD- 
rige Elektrolytlosungen bei 25 "C und 1 atm die Glei- 
chungen (28) und (29). Numerische Werte von C und 
Bo finden sich in Tabelle 3. 

-923,s 
-1044 
-1335 

-487,3 
-449,4 
-798,2 
-236,9 
-738,6 
-316,9 
-9573 

-345,2 
-1115 
-563,3 
-761,2 

-13020 

-2121 
-12640 

C = C ~ - v ~ I n v + + v ~ l n ( l 8 , 0 1 6 - 1 0 - 3 )  (28) 

10,33 
16,17 
13,99 
4,15 

128,3) 

Die Terme mit B1, B 2 ,  . . . usw. in GI. (23) sind ernpi- 
r ische Zusatzglieder, die einer Fortfuhrung der Reihen- 
entwicklung in r(x) nach gebrochenen Potenzen von x 
entsprechen. 1st der Elektrolyt nicht fluchtig, so gibt es n 
freie Parameter (B1, B2, . . . Bn). Die GroBe C wird hier 
aus G1. (24) bestimmt. Bei fluchtigen Elektrolyten (z. B. 
HC1, HBr, HJ, HNO3) l&Bt sich die Konstante C aus ex- 
perimentellen Daten ermitteln, so daD die Beziehung 
(24) eine Verkniipfung zwischen B1, B2, . . B, ergibt. 
Dann haben wir es mit (n - 1) freien Parametern zu tun. 
Gleichung (23) reduziert sich fur v = 1, Bo = 0, B2 = 0, 
B4 = 0 . . . usw. auf die ubliche Potenzreihenentwick- 
lung bei binaren Nichtelektrolytlosungen. 

Mit den Gleichungen (l), (5), (6) und (7) lassen sich aus 
Gleichung (23) die Ausdrucke fur $1, #2, cp urid y ab- 
leiten [ I ,  81. Wir beschranken uns hier auf die Mitteilung 
der Formel (30) fur den konventionellen Aktivitatsko- 
effizienten y, die aus den Beziehungen (l), ( 5 ) ,  (7), (23) 
und (25) folgt. 

17,53 
17,53 
1733 
1 7 3  
17,53 
91,OS 
17,53 
17,53 
17,53 
17,53 
91,08 
1733 
17,53 
17,53 
17,53 
91,08 
91,08 

Wie aus Gleichung (30), in der die GroDe C nicht vor- 
kommt, ersichtlich ist, betragt die Neigung der Kurve 
fur In (y/y+) als Funktion von vx an der Stelle x = 0: 
- Bo/v ; dies entspricht dem Debye-Huckelschen Grenz- 
gesetz (vgl. Einleitung). 

Tabelle 3 bringt die von uns [2,8] aus experimentellen 
Daten gewonnenen Werte der freien Parameter B1, B 2 ,  

. . . usw. fur wal3rige Losungen von 17 Elektrolyten bei 
25 "C und 1 atm. Das sjnd praktisch alle Elektrolytlo- 
sungen, fur die zuverlassige MeRdaten uber einen gro- 
Deren Konzentrationsbereich vorliegen. Auch die Kon- 
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stanten C und Bo sind in Tabelle 3 aufgefiihrt. Bei den 
Halogenwasserstoffsauren und der Salpetersaure sind 
die C-Werte aus MeRdaten fur C2 nach Gleichung (28), 
bei Perchlorsaure (Wert in Klammern) aus Ba, B;, B2, 
usw. nachtraglich gemaB Gleichung (24) bestimmt wor- 
den. Wie man erkennt. benotigeri wir drei, vier oder funf 
freie Parameter. 

Tabelle 3. Werte der Konstanten in Gleichung (23) und (30) fur konzentrierte 
wasrige Elektrolytlosunpen bei 25 'C und I atm [2,8] 

Elektrolyt 
- 

HCI 
HBr 
HJ 
HNOz 
HC104 
HzS04 
NaOH 
KOH 
LiCl 
CSCl 
CaC12 
LiBr 
LiNO3 

&NO3 
Ca(N011z 

NH4NO3 

Pb(C104)z 

Nur in wenigen Fallen (z.B. Schwefelsaure) 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- 
lucke bei den Halogenwasserstoffsauren, eine Sattigungs- 
grenze bei den Basen und Salzen oder eine Zersetzung 
der Elektrolyte bei Salpetersaure und Perchlorsaure. 

Als Beispiel zeigen wir in Abbildung 2 die GroRe ln(y/y+) 
in Abhangigkeit von Vm fur Salzsaure. Die Uberein- 
stimmung zwischen berechneten und gemessenen Wer- 
ten ist recht gut. Die der experimentellen Kurve in Ab- 
bildung 2 zugrundeliegenden Messungen [5 J erstrecken 
sich bis zur Entmischungsgrenze (vgl. Tab. 2). 

- I '  ' I I I 
I 0 2 6 

vmim; -> ;&z7 1 
Abb. 2. System H20/HCI bei 25 "C: Logarithmus des konventionellen 
Aktivitatskoeffizienten y in Abhangigkeit von der Wurzel aus der 
Molalitat m nach Haase, Naas und Ducker IS]. Gemessen: (0 0 0); 
berechnet nach GI. ( I )  und (30) mit den Konstanten in GI. (27) und 
Tabelle 3 :  (- - -). 
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1765 
2156 
3 325 

2 I70 

8 996 
12090 

6 842 
1502 
5063 

11 480 



Selbstverstandlich haben wir uns davon uberzeugt, daR 
die Konstanten in Tabelle 3 bei den Halogenwasserstoff- 
sauren auf eine Mischungsliicke, bei den iibrigen Syste- 
men aber auf vollstandige Mischbarkeit fuhren. Im Bei- 
spiel der Abbildung 3 (Perchlorsaure) hat die Funktion 

Abb. 3. System H20/HC104 bei 25 "C: Die Funktion 1' (x) in Abhangig- 
keit vom stochiometrischen Molenbruch x des Elektrolyten, berechnet 
nach Gleichung (23) mit den Konstanten in Tabelle 3. 

r(x) den fur vollstandige Mischbarkeit charakteristi- 
schen Verlauf. Abbildung 4 gibt ein Gegenbeispiel (Salz- 
saure), bei dem die fur Entmischung typische Form der 
r(x)-Kurve zu sehen ist. Die hier aus den Beruhrungs- 
punkten der Doppeltangente abgelesenen Zusammen- 
setzungen der beiden koexistenten fliissigen Phasen 
(x" = 0,35 und XI'' = 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 fur Bromwas- 
serstoffsaure und Jodwasserstoffsaure [S]. 

0 0 2  x " O 4  06 0 8 ~ " ' l O  
$gig x- 

Abb. 4. System H*O/HCl bei 25 O C :  Die Funktion I' ( i  in Abhangig- 
keit vom stochiometrischen Molenbruch x des Elektrolyten nach Haase, 
Naas und Ducker [S], berechnet gemaB Gleichung (23) mit den Kon- 
stanten in Tabelle 3. (x", x"': Werte von x fur die beiden koexistenten 
flussigen Mischphasen). 

111. Elektrizitatsleitung 

1 .  Allgemeines 

Betrachten wir eine beliebige Elektrolytlosung, die sich 
in einem auBeren elektrischen Feld befindet, aber sonst 
homogen ist, d. h. auBer dem Potentialgefalle keine Gra- 
dienten aufweist. Es findet dann eine mit Ionenwande- 

rung verknupfte Elektrizitatsleitung statt. Sieht man von 
extrem hohen Feldstarken ab, so gilt fur jedes Volumen- 
element das Ohmsche Gesetz in der Form (31). 

f +  
I = X e = - ~ g g r d d c p  (31) 

In Gleichung (31) bezeichnen die Vektoren ?' [A/cmZ] und 

eiV/cm] die elektrische Stromdichte bzw. Feldstarke, 
rp [V] das elektrische Potential und x [&I cm-l] die spezifi- 
sche elektrische Leitfahigkeit. 

Das Gegeneinanderspiel von elektrostatischer Kraft und 
Widerstand im Medium (Reibungswiderstand und elek- 
trostatische Wechselwirkung rnit anderen lonen) hat zur 
Folge, daR sich jedes lon nach einem kurzen Anlaufvor- 
gang mit konstanter Geschwindigkeit (relativ zum Lo- 
sungsmittel) bewegt. Dividiert man den Betrag dieser 
konstanten Wanderungsgeschwindigkeit durch den Be- 
trag der elektrischen Feldstarke, so erhalt man eine posi- 
tive GroRe ui, die Beweglichkeit  der Ionenart i. Diese 
Gro13e ist im Gultigkeitsbereich des Ohmschen Gesetzes 
unabhangig von der Feldstarke, kann aber noch eine 
Funktion der intensiven (lokalen) Zustandsvariablen 
(Temperatur, Druck, Konzentrationen) sein. Es ist be- 
quem, anStelle von ui die Ionenlei t fahigkei t  hi der 
Ionensorte i zu betrachten, wobei F in Gleichung (32) 

A. 5 F . U .  (32) 

die Faradaysche Konstante ist. Vom molekularphysika- 
lischen Standpunkt ist ui (oder hi) die primare Gro13e. 
Wie sich zeigen laiRt [9], muB, soweit das Ohmsche Ge- 
setz gilt, die Beziehung (33) generell erfiillt sein. Darin 

x = F.C 'z .  C: U. = C z c A. (33) i i , l i l i .  I 

bedeutet I zi I den Betrag der elektrochemischen Valenz 
und ci die Molkonzentration der lonenart i. Zu summie- 
ren ist uber alle in der Elektrolytlosung vorkommenden 
Ionensorten. 
Bei mehr als zwei Ionenarten ist die Diskussion von GI. (33) 
ziemlich kompliziert. Wir wollen uns daher im nachsten Ab- 
schnitt auf Losungen von Elektrolyten rnit zwei Ionenarten 
(z. B. HCl oder Na2S04) beschranken und der Einfachheit 
halber weiterhin voraussetzen, daI3 vom Losungsmittel (z. B. 
H20) keine Ionen gebildet werden. Wir werden spater - nach 
Besprechung der Uberfuhrungszahlen - fur diesen Fall auch 
die Frage untersuchen, inwieweit die Ionenbeweglichkeiten 
und Ionenleitfahigkeiten 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 c oder die Aquivalentkonzentration c* des 
Elektrolyten. Es gelten dann zunachst die Beziehungen 
(34) [vgl. G1. (l)]. 

c -  ; c* ~ z++ c = Z-~V-C (34) 
1 + M 2  m 

Es bedeuten p [kg/l rn g/cm3] die Dichte der Elektrolytlosung 
und M2 [kg/mol] die Molmasse des Elektrolyten. Damit 

[9] R. Haase: Thermodynamik der irreversiblen Prozesse. Stein- 
kopff, Darmstadt 1963, S. Z8lff. 
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resultieren c und c* in [mol/l]. Die Einheit , ,Val" sollte man 
vermeiden, da sonst die GroBen z+'v+ und z-'v- nicht mehr 
dimensionslos sind. 

Weiterhin haben wir Beziehung (35) 

c+ = v+ a c ; c- ~ v_ a c, (35) 

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

z+ c+ = z_ c- a c* (36)  

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

sich aus den Beziehungen (33) und (36) eine der Grund- 
gleichungen (38) fur die Elektrizitatsleitung in Elektro- 
lytlosungen mit zwei Ionenarten. 

A = F.E . (u+  + U-) = E . ( A +  + h..) (38) 

Messen wir x in [a-l.cm--l] und c oder c* in [mol/cm3], so 
haben A, h+ und h- die Einheit tn-1 cm2 mol-11. Geben wir 
F in [C mol-1 = A~sec/moll an, so resultiert fur u+ und 
u- die Einheit [V-1 cm2 sec-11. 

Beim Ubergang zu unendlicher Verdunnung (c --f 0; 
a + 1) wird Gleichung (38) zu Gleichung (39), worin der 

Index ,,O" den Grenzwert der jeweiligen GroDe fur c +- 0 
anzeigt. Nach dem von Kohlrausch 1893 aufgestellten 
und seitdem inimer wieder bestatigten ,,Gesetz der u n  - 
abhangigen Ionenwanderung" ist up (oder Af) eine fur 
die Ionenart i charakteristische GroRe, also vom Gegen- 
ion unabhangig, falls man dasselbe Losungsmittel bei 
gegebener Temperatur und gegebenem Druck betrachtet. 
DemgemaiB ist Ao additiv aus Anteilen der einzelnen 
Ionen zusamniengesetzt. 
Fur hochverdunnte Losungen schwacher Elektrolyte 
konnen wir in Gleichung (38) Ai = A: (i = +, -) setzen. 
Damit erhaltenwir ausGleichung(38)und(39):A/Ao =a. 
Diese Beziehung fuhrt auf das Ostwaldsche Verdiin- 
nungsgesetz (siehe Einleitung), wenn man das klassische 
Massenwirkungsgesetz fur Dissoziationsgleichgewichte 
des Typs (15), alsoGleichung (10) und (16) mit yi = yu - y+, hinzuzieht. 
Bei hochverdunnten Losungen starker Elektrolyte gilt 
hingegen: a = 1, wahrend A,, A- und A konzentrations- 
abhangige Terme enthalten, die nach Kohlrausch propor- 
tional zu vc ' sind, wobei man die Proportionalitatsfak- 
toren aus den Ionenwertigkeiten und Losungsmittel- 
eigenschaften nach dem Onsagerschen Grenzgesetz 
(siehe Einleitung) berechnen kann. Eine iiber das Qua- 
dratwurzelgesetz hinausgehende theoretische Behand- 
lung der Elektrizitatsleitung in verdiinnten Losungen 
starker Elektrolyte ist in neuerer Zeit von Onsager und 
Fuoss entwickelt worden [lo]. Auch hier bleiben der Re- 
laxationseffekt und der elektrophoretische Effekt die fur 
die Konzentrationsabhangigkeit der Ionenbeweglich- 
keiten maDgebenden Faktoren. 

[lo] R. M. Fuoss u. F. Accascina: Electrolytic Conductance. 
Interscience, New York-London 1959. 

Konzentrierte Elektrolytlosungen zeigen eine kompli- 
zierte, v o r  er  s t nich t berechen b a r e  Konzentrations- 
abhangigkeit der GroRen cc, A,, A- und A. Wir haben bei 
den Systemen H20/HN03 und H20/HC104, fur die M- 
Werte aus spektroskopischen Daten vorliegen, ii ber 
einen groBen Konzentrationsbereich A experimentell 
erinittelt [I I]. 

0 1 2 3 
m I';,c+- --j 

Abb. 5 .  System H>O/HNO, bei 25 "C: Dissoziationsgrad G( des Elek- 
trolyten in Abbangigkeit von der Wurzel aus der Molkonzentration c 
nach Hood und Reilly 141. (c' = 1 mol/l). 

Abbildung 5 zeigt den Dissoziationsgrad a des Elektro- 
lyten, Abbildung 6 die experimentell ermittelte Aquiva- 
lentleitfahigkeit A und die daraus mit Gleichung (38) 
berechnete GroBe (A, f A_) in Abhangigkeit von I/c fur 
waiBrige Salpetersaure (bei 25 "C und 1 atm). Ein ahnli- 
ches Bild ergibt sich fur waDrige Perchlorsaure 1111. Es 
ist deutlich der EinfluB der unvol ls tandigen Dissozi- 
ation bei hohen Elektrolytkonzentration zu erkennen. 

Wollte man den gesamten Konzentrationsbereich von 
x = 0 bis x =- 1 - fur den im Falle der waDrigen Salpeter- 
saure und Schwefelsaure tatsachlich MeDwerte von A 

Abb. 6. System HzO/HNO3 bei 25 " C :  Aquivalentfahigkeit A sowie 
Summe (A, + A_) der Ionenleitfahigkeiten (Einheit: Q-1 cmz mol-1) 
in Abhangigkeit von der Wurzel aus der Molkonzentration c nach 
Haase, Sauermann und Ducker Ill] .  (c+ 

[ I l l  R.  Haase, P.-F. Saiiermann u. K.-H. Ducker, Z .  physik. 
Chem. N.F. 43, 218 (1964). 

1 mol/l). 
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vorliegen [I 1 J - analytisch darstellen, so miiBte man, 
analog unserem Verfahren bei den Gleichgewichtseigen- 
schaften (Abschn. 11.4), fur A(x) oder A+(x) und L ( x )  
empirische Ansatze machen, die sich bei hoher Verdiin- 
nung auf die Formeln von Onsager und Fuoss [lo] redu- 
zieren. Ein solcher Versuch ist bisher noch nicht unter- 
nommen worden. Das liegt sowohl an den schon sehr 
komplizierten Gleichungen von Onstager und Fuoss 
als auch an den Schwierigkeiten bei der experimentellen 
Ermittlung der theoretisch grundlegenden EinzelgroDen 
A, und L fur konzentrierte Losungen (vgl. Abschn. 
IT1.4). 

3. uberfiihrungszahlen 

Entgegen verbreiteten Ansichten ist bei Elektrolytlosun- 
gen beliebiger Konzentration weder die Hi t tor f  sche  
ube r f i i h rungszah l  noch die wahre  u b e r f u h -  
rungszahl  einer Ionenart experimentell ermittelbar 
[9]. Gemessen wird stets die B r u t t o - u b e r f u h -  
rungszah l  eines ionischen Bestandteils, die nur bei hin- 
reichend hoher Verdiinnung mit der Hittorfschen uber- 
fiihrungszahl zusammenfallt [9]. Man kann dies fur jede 
der experimentellen Methoden zur Bestimmung von 
uberfuhrungszahlen zeigen, so fur das Hittorfsche Ver- 
fahren [12], fur die Methode der wandernden Grenz- 
flache [13] sowie fur 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-uberfuhrungszahl 8, und 8- = 

(1 - 9,) des kationischen bzw. anionischen Bestandteils 
des Elektrolyten. 8, und 8- sind gleich dem Betrag der 
aquivalentmenge des kationischen bzw. anionischen 
Bestandteils, die beim Durchgang der Ladung 1 Faraday 
( m  96 500 Coulomb) durch die Losung eine Bezugsflache 
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 AusmaB diese Molekiilbestandteile 
t a t sach l i ch  a l s  I o n e n  vorliegen. 
So entspricht in einer wanrigen Losung von Natriumsulfat 
das Atom bzw. Radikal N a  bzw. SO4 dem kationischen bzw. 
anionischen Bestandteil: N a  tritt in den Teilchenarten Na+ 
und Na2S04 auf, wahrend SO4 in den Partikeln SO:- und 
NaZS04 vorkommt. 

Bei unvollstandiger Dissoziation eines Elektrolyten ist 
auch mit einem Transport der u n d i  s so zii e r  t e n  Elek- 
trolytmolekiile im elektrischen Feld, gemessen relativ 
zum Losungsmittel, zu rechnen. Diese Relativbewegung 
des undissoziierten Elektrolytanteils kann sowohl direkt 
(Mitschleppen der undissoziierten Elektrolytmolekule 
durch Ionen) als auch indirekt (Solvatation von Ionen 
und daraus resultierende Bewegung der neutralen Elek- 
trolytmolekeln relativ zur Gesamtheit der Losungsmit- 

[I21 M. Spiro, J. chem. Educat. 33, 464 (1956); Trans. Faraday 
Soc. 55, 1207 (1959); A. Weissberger: Physical Methods of Or- 
ganic Chemistry, Part IV. Interscience, New York 1960, S. 3049. 
[13J R. Haase, Z. physik. Chem. N.F. 39, 27 (1963). 

telmolekiile) zustande kommen. Wir fiihren daher, ana- 
log zur Ionenbeweglichkeit ui und Ionenleitfahigkeit Ai, 
die Beweglichkeit  u, des undissoziierten Elektrolyt- 
anteils und die GroBe 1, = F * u, ein. 

Fur die dimensionslosen Ausdriicke 9., und 8- lassen 
sich die allgemeinen Beziehungen (40) und (41) ableiten 
[13]. Das obere (untere) Vorzeichen gilt, wenn die un- 
dissoziierten Elektrolytmolekiile in derselben Richtung 

wie die Kationen (Anionen) wandern. Wie man erkennt, 
reduzieren sich 8+ und 8- bei vollstandiger Dissoziation 
(ct = 1) oder Vernachlassigbarkeit des Transports des un- 
dissoziierten Elektrolytanteils (u, = 0; Xu = 0) auf die 
Hittorfschen uberfiihrungszahlen t, und t- = ( I  - t,) der 
Kationen bzw. Anionen. Fur den Ubergang zu unendli- 
cher Verdunnung (c + 0; tc + 1) ergeben sich die For- 
meln (42) und (43). Hierin bedeuten 8: wid t; die Grenz- 

werte der betreffenden uberfiihrungszahlen bei unend- 
licher Verdunnung. 

Wir haben uberfiihrungszahlen fur konzentrierte waB- 
rige Losangen von HNO3, HC104 und AgNO3 bei 25 "C 
nach der Methode der wandernden Grenzflache gemes- 
sen [14]. In Abbildung 7 findet sich die Kurve fur 9, 
gegen 1/c I bei waDriger Salpetersaure. Bezeichnend ist das 
Maximum, das auch bei waiRriger Perchlorsaure auftritt. 

O 7 I  0 71, 

r/c/E. ' -+ 

Abb. 7. System HzO/HNO, bei 25 "C: Brutto-uberfiihrungszahl 9, 
des kationischen Elektrolytbestandteils in Abbangigkeit von der Wurzel 
aus der Molkonzentration c nach Haase, Lehnert und Jansen [141. 
(c+ = 1 moI/l). 

[I41 R. Haase, G.  Lehnert u. H . 4  Jansen, Z .  physik. Chem. N.F. 
42, 32 (1964). 
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4. Ionenleitfahigkeiten 

Wie wir gesehen haben, sind bei Losungen eines einzigen 
Elektrolyten mit zwei Ionenarten folgende GroDen meD- 
bar: die Wquivalentleitfahigkeit A, die Brutto-uberfiih- 
rungszahl $., oder 9- = ( 1  - 8.+) und gelegentlich der 
Dissoziationsgrad a. Aus experimentellen Daten be- 
stimmbar sind ebenfalls die Grenzwerte fur unendliche 
Verdunnung: AO, ty und ty = 1 - t:. 
Man kann also zunachst die Grenzwerte A: und AD der 
Ionenleitfahigkeiten nach den aus Gleichung (39), (42) 
und (43) folgenden Beziehungen (44) 

ermitteln. Diese GroBen, uber die wir schon fruher spra- 
chen, sind in modernen Monographien und Nachschlag- 
werken fur viele Ionenarten fur verschiedene Tempera- 
turen tabelliert. 
Weiterhin lassen sich die Ausdrucke (45) und (46) fur be- 
liebige Konzentrationen aus MeDdaten fur 9, und A 
bzw. fur %+, A und a gewinnen. 

A: = 8, ,I ; A* 5 A (45) 

Aus den Gleichungen (38), (40), (41), (45) und (46) fin- 
den wir 1111: 

A: a A, * ( I - a ) ' h u  (47) 

A: - a  A_ + (I-a)"hu (48) 

Daraus ergeben sich die Identitaten: 

+ A: =- A (51) 

Man kann A: und A' nach Gleichung (51) als Aquiva- 
lentleitfahigkeit des kationischen bnv. anionischen Elek- 
trolytbestandteils bezeichnen. 
Nach den Gleichungen (49) und (50) darf man A: und 
1' nur dann mit den lonenleitfahigkeiten A, und A- 
identifizieren, wenn entweder vollstandige Dissoziation 
(a = 1) vorliegt oder die Wanderung des undissozi- 
ierten Elektrolytanteils im elektrischen Felde ver- 
nachlassigbar ist (A, = 0). Bei hohen Elektrolytkon- 
zentrationen sind demnach A+ und A- keine  e inze ln  
bes t immbaren  GroDen. Allenfalls meljbar ist - wenn 
experimentelle Daten fur cc 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 5, 6 und 7 nach Gleichung (45) und (46) in 
einem groDeren Konzentrationsbereich ermittelten 
Werte von h*+, A'+, 3.: und 1' fur waDrige Salpetersaure 
bei 25 "C. Ein ahnliches Bild ergibt sich fur waDrige Per- 

chlorsaure [l 11. Auffallig ist die starke Konzentrations- 
abhangigkeit der GroRen 1: und A: (fur H+) im Ver- 
gleich zu der von Af und A: (NOS und ClO;). Dies hangt 
zweifellos rnit dem Protonensprungmechanismus bei der 
Wanderung der H+-Ionen zusammen, der um so mehr 
benierkbar ist, je verdiiniiter die Elektrolytlosung ist. 

100 I 
'. ,x+ 

\. '. 

0 
84 27 4 

1 2 
Ilclc' 3 

3 

Ahh. 8. System H ~ O / H N O I  bei 25 " C .  Die Grol3en A:, A:, A_* und 
A: (Einheit: WL cmz mol-1) in Abhangigkeit von der Wurzel aus der 
Molkonzentration c nach Haase, Salrermann und Ducker [I I]. 

Es gibt nur wenige weitere Elektrolytlosungen - etwa 
Salzsaure [ll] oder waDrige Losungen von Silbernitrat 
[14,15] und Silberperchlorat [15] -, bei denen uber 
einen groDeren Konzentrationsbereich MeDdaten von 
9, u n d h  oder gar OL vorliegen. Man kennt also selten 
auch nur den empirischen Verlauf von A,* und A_*, ge- 
schweige denn von A: und A:. 

IV. Diffusion 

Unter Diffusion versteht man jeglichen Stofftransport 
in einer Mischung, der durch Konzentrationsgradienten 
hervorgerufen wird. Wir betrachten hier wieder eine Lo- 
sung eines einzigen Elektrolyten mit zwei ionischen Be- 
standteilen. Dann haben die Elektroneutralitat und das 
lokale Dissoziationsgleichgewicht - Bedingungen, die 
normalerweise fur jedes Volumenelement auch in einem 
Medium rnit Transportvorgangen erfullt sind - zur 
Folge, daR sich alle Teilchenarten des Elektrolyten rnit 
derselben mittleren Geschwindigkeit bewegen. Es gibt 
also neben der (mittleren) Geschwindigkeit der Losungs- 
mittelmolekiile (Vektor v:) nur eine einzige weitere un- 
abhangige Geschwindigkeit, namlich die genieinsame 
(mittlere) Geschwindigkeit der Ionen und der undisso- 
ziierten Elektrolytmolekiile (z.B. der Partikelsorten €If, 
HSO;, SO:- und H2S04 fur waRrige Schwefelsaure), 
die wir durch den Vektor beschreiben. Wir haben 
ebenfalls nur eine einzige unabhangige Konzentrations- 
variable, als die wir zunachst - wie bei der Elektrizitats- 
leitung - die Molkonzentration c des Elektrolyten 
wahlen. 

[15]  A .  N .  Campbell u. K .  P.  Singh, Canad. S. Cliein. 37, 1959 
(1959). 
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Den Stofftransport in der Losung charakterisiert man 
durch einen Vektor (G - <) oder c(G - G). Die letzte 
GroBe ist die D i f fus ionss t romdich te  des Elektro- 
lyten im ,,Hittorfschen Bezugssystem"; wir bezeichnen 

sie mit 1J2. Es gilt also Gleichung (53). 

1J2 E c (vz-v~) (53) 

Im Hittorfschen Bezugssystem stellt die mittlere Ge- 
schwindigkeit der Losungsmittelmolekule (G) die Be- 
zugsgeschwindigkeit dar. Es gibt aber noch andere Re- 
zugssysteme, so etwa das ,,Ficksche Bezugssystem", bei 
dem die mittlere Volumengeschwindigkeit i? als Bezugs- 
gescnwindigkeit dient. Der zugehorige Vektor der Dif- 
fusionsstromdichte ist nach Gleichung (54) : 

WJz c . (VZ-W) . (54) 

Es laBt sich der Zusammenhang (55 )  ableiten [9], 

---f 

2 - f  --f 

- f  --f + 

(55) 

wobei v das Molvolumen der Mischung, V1 und V2 das 
partielle Molvolumen des Losungsmittels bzw. Elektro- 
lyten und x den stochiometrischen Molenbruch des Elek- 
trolyten bedeuten. 
Alle bisherigeii Ausfuhrungen gelten nicht nur fur die Diffu- 
sion, sondern auch fur andere stromlose Transportprozesse, 
z. B. die Sedimentation (vgl. Abschn. V) und Thermodiffu- 
sion. Wir wollen aber die Diskussion zunachst auf reine Dif- 
fusion beschranken, d. h. sowohl von auReren Kraftfeldern 
als auch von Druck- und Temperaturgradienten absehen. Erst 
im Abschnitt V werden wir neben Konzentrationsgefallen 
noch Druckgradienten zulassen. 

Fur die reine Diffusion in einer Losung eines einzigen 
Elektrolyten rnit zwei ionischen Bestandteilen gilt fur 
jedes Volumenelement das F icksche  Gese tz  in der 
Form (56), worin D den Diffusionskoeffizienten bezeich- 
net. Gleichung (56) ist dem Ohmschen Gesetz (31) ana- 

wJz = - D grad c (56) 

log und stets gultig, falls man extrem hohe Konzentra- 
tionsgradienten ausschlieBt. 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 AusschluD kritischer Zu- 
stande), die von den intensiven (lokalen) Zustandsvari- 
ablen (Temperatur, Druck, Konzentration) abhangt und 
experimentell ermittelt werden kann. 
Es ist nun fur viele Zwecke vorteilhaft, vom Fick- 
schen zum Hittorfschen Bezugssystem und von der Va- 
riablen c zur Variablen m (der Molalitat des Elektroly- 
ten) uberzugehen. Aus GI. (34) kann man die Beziehung 
(57) [9] gewinnen. 

-> 

c (I-c V,) 
grad c = -- ~ . grad m 

m (57) 

Wir erhalten rnit Gleichung (57) aus Gleichung ( 5 5 )  und 
(56) die Beziehung (58), das Ficksche Gesetz im Hittorf- 
schen Bezugssystern. 

--z 
1.l~ = - D . . grad m (58 )  m 

Jetzt beschranken wir die Diskussion auf vollstandig dis- 
soziierte Elektrolyte rnit zwei Ionenarten. Wir schlieRen 
also Verbindungen wie H2S04 oder H3P04 aus und set- 
Zen K - 1. Dann liegen in der Losung nur noch drei Teil- 
chenarten vor : Nichtelektrolytmolekiile, Kationen und 
Anionen. Die Voraussetzung u = 1 bedingt autoniatisch 
verdunnte Losungen starker Elektrolyte. Es IaBt sich fur 
diesen Fall aus der thermodynamisch-phanomenologi- 
schen Theorie der irreversiblen Prozesse die generelle 
Formel (59) fur den Diffusionskoeffizienten D ableiten 
[9,16,17]. 

Darin bedeuten all,  a22 und a12 phanomenologische Ko- 
effizienten, die mit den Ionenleitfahigkeiten A, und A_ 
der Kationen und Anionen durch die Beziehungen (62) 

(62) 

h- I -.. iz+.  a12 + z-. a22, (63) 

und (63) verknupft sind. Tm hier betrachteten Fall 
u = 1 sind A, und 3.- meDbare GroBen, nicht aber all,  
a12 und a22. 
Molekularkinetisch gesehen ist hier die Diffusion ein 
Transportphanomen, bei dem sich Kationen und An- 
ionen auf Grund eines Gefalles des chemischen Poten- 
tials des Elektrolyten in entgegengesetzter Richtung wie 
dieses Gefalle mit gleicher Geschwindigkeit relativ zum 
Losungsmittel bewegen. Dabei ist - zum Unterschied 
von der Elektrizitatsleitung - nur der elektrophoreti- 
sche Effekt, nicht aber der Relaxationseffekt wirksam. 
DemgemaB miissen die Koeffizienten all,  a22 und a12 
in der Kombination (61) zu einer Elimination des in 
Gleichung (62) und (63) noch enthaltenen Relaxations- 
effekts fuhren. Hat man also eine kinetische Theorie der 
Elektrizitatsleitung mit expliziten Ausdrucken fur A.  
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 all,  a22 und a12 aus mole- 
kularphysikalischen Daten. Jede kinetische Behandlung 
der Elektrizitatsleitung in verdunnten Losungen starker 
Elektrolyte fuhrt demnach mit Gleichung (59) automa- 
tisch auf einen expliziten Ausdruck fur D. Onsager und 
Fuoss [18] haben zuerst einen solchen Ausdruck ange- 
geben. Bei hoheren Konzentrationen stoBt die moleku- 
larkinetische Theorie der Diffusion, wie die der Elektri- 
zitatsleitung, auf zurzeit unuberwindliche Schwierig- 
keiten. 

F2 
v.,. ' c 

F2 
v-' c 

z i '  a11 + z-. a12, A ~~ . + -  

1161 R. Hause, Trans. Faraday SOC. 49, 724 (1953), dort FuBnote 
S. 728. 
[17] R. Hause: Thermodynamik der Mischphasen. Springer, 
Berlin-Giittingen-Heidelberg 1956, S. 579. 
1181 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 [IS], den elektro- 
phoretischen Effekt vernachlassigen und damit die Na- 
herungen 

a12 = 0; A, = A:; A- - A! (64) 

benutzen. Aus Gleichung (64) folgt rnit den Gleichunger, 
(59) bis (63) Formel (65). 

Die Formel (65) [18,19], die fur hochverdiinnte Losun- 
gen starker Elektrolyte gilt, verkniipft den Diffusions- 
koeffizienten D rnit den Grenzwerten 1: und 10. der 
Ionenleitfahigkeiten und rnit thermodynaniischen Eigen- 
schaften (y) der Elektrolytlosung. 
Setzt man in GI. (65) RT in [Joule/rnol], F in  [Coulomb/mol] 
sowie und A: in [Q-~cm~rnol -~]  cin, so resultiert D in 
[cmz/sec], wie auch aus GI. (56) bei Verwendung von CGS- 
Einheiten ersichtlich ist. 

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

(67) 

Grenzgesetz (67) von Noyes (1908), das sich fur 1 : 1- 
wertige Elektrolyte (z+ = -z- = 1) auf die Formel (68) 
von Nemst (1 888) reduziert (vgl. Einleitung). 

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 Losungen eines einzigen Elektrolyten mit 
zwei ionischen Bestandteilen beschranken, gelten die be- 
reits bei der Diffusion angestellten allgemeinen Uber- 
legungen hinsichtlich der Konzentrationsvariablen, Ge- 
schwindigkeiten und Diffusionsstromdichten. 
Wir behandeln zunachst eine Elektrolytlosung, in der 
neben dem aiuoeren Kraftfeld (Schwere- oder Zen- 
trifugalbeschleunigung 2) keine anderen Felder und 
auDer dem Druckgradienten (grad P) keine weiteren 
Gradienten wirksam sind. Wir konnen lokales mecha- 
nisches Gleichgewicht voraussetzen. Wir haben dem- 
nach die Gleichung (69) (p = Dichte). 

p g = grad P 
4 

(69) 

[I91 G. S. Nurtley, Philos. Mag.  .l. Sci. I2 ,  473 (1931). 
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Fur jedes Volumenelement gilt weiterhin, wenn man von 
extrem grol3en Kraftfeldern absieht : 

oder rnit Gleichung (54) und (69): 

+ --i c 
wJ2 = c . s . ~  = S' ' grad P, (71) 

P 

oder mit Gleichung (l), (34) und (55) : 

+ M 1 r n - t  M l m  
. grad P .  (72) v1- = -- v1 P 

1J2 = s 

Gleichung (7 1) und (72) entsprechen den Beziehungen 
(56) und (58), also dem Fickschen Gesetz im Fickschen 
bzw. Hittorfschen Bezugssystem. Die meRbare GroRe 
s [sec] ist der Sedimentationskoeffizient.  Er kann 
positiv oder negativ sein und hangt - wie der Diffusions- 
koeffizient D - von den intensiven Zustandsvariablen 
des Volumenelements ab. 
Durch die Sedimentation wird in einem zu Beginn be- 
zuglich der Konzentration homogenen Gemisch alsbald 
ein Konzentrationsgefalle hervorgerufen, das seinerseits 
wieder Diffusion bedingt. Wir haben also im allgemei- 
nen gleichzeit ig rnit Druck- und Konzentrationsgra- 
dienten und daher mit einer Uberlagerung der beiden 
Transportvorgange (Diffusion und Sedimentation) zu 
rechnen. Diese Uberlagerung ist erfahrungsgemafl line- 
ar. Wir diirfen demnach, wenn wir von den Beziehungen 
(58) und (72) ausgehen, ansetzen: 

+ C MI m 
152 = - D  - grad rn + s ~ v, g (73) m 

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 stationarer Zustand 

ein, der durch die Bedingung 1Jz = 0 gekennzeichnet ist 
und in unserem Falle - wir setzen gleichformige Tempe- 
ratur voraus - einem Gleichgewichtszustand entspricht. 
Fur dieses ,,Sedimentationsgleichgewicht" gilt nach der 
klassischen Thermodynamik [9] Formel (74). 

-> 

(M2-v~ p) .g'= (*) grad rn 
a m  T,P 

(74) 

-+ 
Andererseits folgt rnit 1J2 = 0 aus Gleichung (73) die 
Formel (75). 

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

Mit den Gleichungen (l), (2) ,  (7) und (9) finden wir 
die Beziehungen 
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(77) Fur sehr verdunnte 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) Beziehung @I), 

M l . r n <  1 ; V M V1 (80) 
Damit geht Gleichung (76) in Gleichung (79) iiber. 

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

Aquivalente Ausdriicke sind schon fruher nach ver- 
schiedenen Methoden abgeleitet worden [9,20]. Unsere 
Herleitung [21] hat den Vorteil groBter Allgemeinheit 
und Einfachheit. Bei Elektrolytlosungen ist die obige 
Gestalt der Formel (79) besonders angebracht. Fur 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 sowie V1 nicht vorkommen - fur waDrige 
Losungen von Tl2SO4 bei 25 "C bei Elektrolyt-Konzen- 
trationen von 8 bis 50 gjl mit Erfolg gepriift. Dabei sind 
die Funktionen Vdm) und p(ni) 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 
GroRenordnung des Diffusionskoeffizienten D betragt 
beim genannten System 10-5 cm2/sec und die des Se- 
dimentationskoeffizienten s lO--13 sec. 

[20] Eine Zusarnmenfassung mit historischen Daten findet sich 
bei R.  Haase in J. W. WiNiarws: 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. Hanse u. 
H .  Schonerr, Z. Elektrochem., Ber. Bunsenges. physik. Chem. 
64, 1155 (1960). 
[22] J. M .  Creeth, J. physic. Chem. 66, 1228 (1962); J. M. Creeth 
u. B. E. Perer, J. physic. Chem. 64, 1502 (1960). 

wobei wir die Aquivalentmasse M; des Elektrolyten ge- 
maB Gleichung (82) eingefiihrt und Gleichung (60) so- 
wie den Zusammenhang (83) benutzt haben. (?2 ist das 
par t ie l le  spezifische Volumen des Elektrolyten.) 

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

- 
Hierin bedeutet Vg den Grenzwert des partiellen spezi- 
fischen Volumens des Elektrolyten fur unendliche Ver- 
diinnung und ~ 0 1  die Dichte des reinen Losungsmittels. 
Das Grenzgesetz (85) ist - insbesondere unter der fur 
Nichtelektrolytlosungen geltenden Bedingung v = 1 - 
als Svedbergsche Forme l  bekannt (Svedberg 1925). 
Man kann diese Beziehung zur Ermittlung der GroRe 
M ~ / 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 4271 
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