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Vorwort zur ersten Auflage.

Niemand wird leugnen, daB es fiir den Ablauf vieler chemischen
Prozesse, und ganz besonders aller biologisch interessierenden
Prozesse von grofiem EinfluB ist, ob sie bei ,saurer” oder bei
,»,alkalischer Reaktion* verlaufen. Trotzdem sind bis heute viele
Physiologen iiber diese rein qualitative Erkenntnis kaum hinaus-
gekommen. Der Grund hierfiir liegt darin, dall die quantitative
Bestimmung der Aziditat und Alkalitit eine Methode des Denkens
und des Arbeitens erfordert, die noch durchaus nicht zum All-
gemeingut der physiologischen Chemiker geworden ist. Und so
steht denn die Sache heute so, daB trotz der prinzipiellen An-
erkennung der Wichtigkeit der ,,Reaktion in Wahrheit ihre
Bedeutung von der Mehrzahl der Biologen noch nicht geniigend
gewtirdigt worden ist.

Das hat zur Folge gehabt, daB viele sonst sorgfaltige Arbeiten
Angriffspunkte fiir eine berechtigte Kritik bieten, weil viele richtige
Beobachtungen auf eine falsche Ursache zuriickgefiihrt worden
sind. Einige Beispiele werden das erliutern. Ein Autor fand,
daf Blutserum die Wirkung des rohrzuckerspaltenden Fermentes
der Hefe hemmt, und er schlieBt daraus, dafl das Serum einen
Antikérper gegen Invertase enthalt. In Wirklichkeit kann man
aber mit jeder beliebigen wafirigen Losung, welche die gleiche
Wasserstoffionenkonzentration wie Serum hat, denselben Effekt
erreichen. Ein anderer Autor fand, daf die Wirkung der Speichel-
diastase durch priméres Natriumphosphat gehemmt wird, durch
sekundires ebenso, und findet dann zu seiner Verwunderung, daf
ein Gemisch beider die Wirkung férdert. Es liegt ihm aber ganz
fern, diese hochst einfache Erscheinung auf die verschiedene
Wasserstoffionenkonzentration dieser drei Losungen zuriick zu
fithren. Ein Autor findet, daB8 das iiberlebende Herz, mit zucker-
haltiger Salzlésung durchspiilt, weniger Zucker verbraucht, wenn
das Herz von einem eines bestimmten Organes beraubten Tieres
stammt, als normalerweise. Er—iibersieht aber, da man am
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normalen tberlebenden Herzen noch groBere Schwankungen des
Zuckerverbrauchs findet, wenn man die benutzte Salzlésung
durch ganz geringfiigige, von ihm gar nicht gewiirdigte Mani-
pulationen in seiner Wasserstoffionenkonzentration &ndert. Ein
Autor findet, daB Traubenzucker ohne jedes Ferment durch die
Alkalitdt des Blutes zerstort wird, indem er eine Sodalosung
von gleicher Alkalitit wie Blut auf Traubenzucker wirken laBt.
Er beachtet nicht, daB die aktuelle , Alkalitit* auch der aller-
schwichsten Sodalosung in Wahrheit tiber hundert-, fast tausend-
mal so grof} ist als die des Blutes. Der eine Autor findet, daB das
Pepsin nur in Gegenwart von Wasserstoffionen wirkt, der andere,
daB es auch ohne diese wirkt. Beide wissen nicht, daB es iiber-
haupt keine wifirige Losung gibt, die keine Wasserstoffionen
enthielte.

Ein Autor, der die hohe Bedeutung der Aziditat und Alkalitiat
an sich richtig zu wiirdigen bestrebt ist, will fiir einen ganz be-
stimmten biologischen Proze die Wirkung der Salze untersuchen.
Als er aber auf die Frage nach der Wirkung der Phosphate kommt,
meint er, es sei sinnlos, nach ihrer Wirkung zu fragen, denn unter-
suche man das primére Phosphat, so erzeuge dies gleichzeitig
eine saure Reaktion ; und untersuche man das sekundére Phosphat,
so erzeuge es alkalische Reaktion, so dafl man die Wirkung der
Phosphate an sich gar nicht feststellen konne. Hier ist Richtiges
mit Falschem in sehr komplizierter Weise vermischt.

Diese Beispiele sind zum Teil der neuesten Literatur ent-
nommen. Einen klaren Einblick in diese Dinge zu verbreiten,
die unumgingliche Notwendigkeit, bei allen biochemischen Reak-
tionen die Wasserstoffionenkonzentration zu beachten, iiber-
zeugend vor Augen zu halten, ist der Zweck dieses Buches. Auch
fiir den Kliniker hat dieser Wissenszweig eine groe Bedeutung.
Die Lehre von der sogenannten Azidosis ist ohne ihn nur halb
verstandlich, und ihre Vernachlissigung hat zu mancher schiefen
Auffassung gefithrt. Auch die Wirkung der Alkalitherapie
und der Trinkkuren mit ,,alkalischen Mineralwéssern erscheint
in neuem Lichte. Wenn ich noch erwihne, dafl diese Lehre auch
in die Bakteriologie eingedrungen ist und hier zunichst als
kleinen Anfang die Methode der Saureagglutination gebracht
hat, gleichsam um zunichst nur zu zeigen, daB sie auch hier ge-
braucht werden kann, so soll damit nicht gesagt sein, daB ihr
Wirkunggkreis hiermit erschopft sei.



Vorwort. VI

Um die Einfiihrung der physikochemischen Denkweise beim
Studium der Alkalitit und der dazu gehorigen Methodik haben
sich zuerst v. Bugarszki und v. Liebermann, sodann H. Frie-
denthal und R. Hober verdient gemacht. In experimenteller
Beziehung sind weiterhin besonders die Arbeiten von S. P. L. S6-
rensen vorbildlich, dem sich K. Hasselbalch anschloB8. In
theoretischer Beziehung sind vor allem die Arbeiten von Lawrence
J. Henderson zu nennen. Auch W. Pauli hat sich jetzt der
modernen Methoden zur Messung der Wasserstoffionenkonzen-
tration beim Studium der allgemeinen Eiweiflchemie mit Erfolg
bedient. In letzter Linie aber gebiihrt der Dank fiir die Er-
schlieBung dieses neuen Gebietes den Physikochemikern, vor
allem van’t Hoff, Wilh. Ostwald, Nernst und Arrhenius.

Der Inhalt dieses Buches stiitzt sich zu einem bedeutenden
Teil auf eigene Versuche. Die Mittel zu ihrer Ausfiihrung wurden
mir, abgesehen von den bescheidenen Mitteln meines Laborato-
riums im stddtischen Krankenhaus am Urban, im Jahre 1910 von
der Jagor-Stiftung und im Jahre 1913 von der Zentralstelle fiir
Balneologie zur Verfiigung gestellt. Die Originalarbeiten wurden
iberwiegend in der ,,Biochemischen Zeitschrift* publiziert.

Berlin, Mai 1914.

Leonor Michaelis.



Vorwort zur zweiten Auflage.

Als die erste Auflage dieser Monographie erschien, war der
Interessentenkreis fiir dieses Gebiet noch klein, und es gereicht
mir zur Freude, durch dieses Biichlein dazu beigetragen zu haben,
ihn zu erweitern. Inzwischen ist trotz aller duflerer Hemmungen
der Kriegsjahre eine so ungeheure Arbeit auf diesem Gebiete
geleistet worden, daB es die Krifte eines Einzelnen iiberschreitet,
eine liickenlose Darstellung aller Einzelheiten zu geben. Wohl
oder iibel habe ich auf eine Vollstindigkeit der Literatur ver-
zichten miissen und die Abfassung mehr lehrbuchartig gehalten.
Der Umfang mufite bedeutend erweitert werden, so daf die zweite
Auflage in mehreren Binden geplant ist, von denen der vorliegende
erste Band die theoretischen, physikalisch-chemischen Grundlagen
umfaft; die weiteren sollen die Methodologie und die kolloidchemi-
schen, physiologischen und medizinischen Anwendungen bringen.
Auf diese Weise ist eigentlich ein ganz neues Buch entstanden,
welches iiber den Rahmen seines Titels etwas hinausgewachsen
ist und als ,zweite Auflage* nur wegen seiner Kontinuitdt mit
dem urspriinglichen Biichlein bezeichnet werden kann.

Das Gebiet ist in der Zwischenzeit schon in mehreren physio-
logischen Lehrbiichern mit verschiedener Ausfiihrlichkeit behandelt
worden. Die bemerkenswerteste monographische Darstellung ist
das Buch von W. J. Clark, The Determination of Hydrogen Ions,
Baltimore 1920. Dieses Buch hat naturgemiB einen bedeutenden
EinfluB auf meine zweite Auflage gehabt, der sich jedoch erst in
dem Band iiber die Methodologie zu erkennen geben wird.

Der vorliegende erste Band stellt die theoretischen Grund-
lagen auf eine breitere Basis als der entsprechende Abschnitt
der ersten Auflage. Die Veranlassung dazu war erstens die in-
zwischen erweiterte Kenntnis der reinen physikalischen Chemie
und zweitens die auBerordentlich vermehrte und vielseitige Aus-
strahlung, die diese Lehre auf andere Wissensgebiete gehabt hat.
Darum erschien es mir wichtig, dem biologischen Leserkreis erst
die gemeinsame theoretische Grundlage auf breitem Fundament
hinzustellen, bevor die Einzelheiten ibrer Ausstrahlung abgehandelt
werden.

Berlin, Weihnachten 1921.
Leonor Michaelis.



Vorwort zum Neudruck der zweiten Auflage.

Die Zeit, in der ein Neudruck dieses Buches notwendig ge-
worden ist, fallt zusammen mit einer Zeit, in der ich aus duBeren
Griinden an eine durchgehende Umarbeitung des Stoffes nicht
denken kann. Da aber der Herr Verleger mir mitteilt, da8 die
Nachfrage nach der vorliegenden Ausgabe noch reichlich vor-
handen ist, so habe ich meine Genehmigung zu einem unver-
#nderten Abdruck der vorigen Auflage gegeben und mich nur be-
miiht, in einem Anhange zwei wichtige Kapitel wenigstens in
ganz kurzer Form hinzuzufiigen, deren Auslassung mir doch als
eine zu bedeutende Vernachlissigung der Fortschritte auf diesem
Gebiet: erschienen wire.

Baltimore, im April 1927.
Leonor Michaelis.
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I. Das chemische Gleichgewicht der Ionen.

A. Die Gesetze der elektrolytischen Dissoziation.

Inhaltsiibersicht.

Das Qleichgewicht chemischer Reaktionen wird durch das Massenwirkungs-
gesetz geregelt. Nur fiir verdiinnte Losungen ist eine einfache und gleichzeitig
exakte Formulierung desselben moglich. Auch fiir die Dissoziation der Elektro-
lyte kann dieses Qesetz angewendet werden, insbesondere auch fiir die Disso-
ziation des Wassers. Die Besonderheiten der Iomen des Wassers fiihren zu
eigenartigen Konsequenzen. Alle Elektrolyte, welche eines der beidem Ionen
des Wassers abspalten, verschieben den Dissoziationszustand des Wassers; es
sind die SGuren und Basen. Die Konzeniration der H- oder OH-Ionen in einer
wafBrigen Losung steht in einer engen Beziehung zur sauren bzw. alkalischen
Beschaffenheit der Losung. Die Stirke der Sduren oder Basen steht in enger
Beziehung zur Dissoziattonskonstante derselben. Es wird gezeigt, wie man
die Konzentration der H-lonen aus der Konzentration und der Stirke der ge-
losten Sduren und Basen berechnen kann und die Theorie der Regulatoren oder
Puffer entwickelt. Die Gesetze der Dissoziation werden durch Einfiihrung ge-
eigneter Funktionen der H-Ionenkonzentration, des Dissoziationsgrades und
Dissoziationsrestes, in eine praktisch brauchbare Form gebracht, welche be-
sonders iiber die Dissoziation der amphoteren Elektrolyte Aufkldrung gibt und
zum Begriff des isoelekirischen Punktes fiihrt. Es wird die Abhdngigheit der
Léslichkeit schwerloslicher Substanzen von der Konzeniration der H-Ionen
entwickelt und die Hydrolyse der Salze theoretisch erdrtert.

1. Das Massenwirkungsgesetz.

Das ,,Massenwirkungsgesetz*“ soll, wie sein Name sagt, eine
Aussage machen iiber die Wirkung der Massen der an einer chemi-
schen Reaktion beteiligten Stoffe auf diese chemische Reaktion.
Und zwar beziehen sich seine Angaben auf die Feststellung des
definitiven Zustandes, dem das chemische System zustrebt, also
auf das chemische Gleichgewicht. Dieses chemische Gleich-
gewicht ist dadurch charakterisiert, daf die Menge der einzelnen
Molekiilarten sich mit der Zeit nicht andert. Es ist aber nicht
ein Zustand der chemischen Ruhe, sondern ein stationérer Zustand,

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 1



2 Die Gesetze der elektrolytischen Dissoziation.

in welchem chemische Umsetzungen wohl stattfinden, jedoch
derart, daf3 von jeder einzelnen Molekiilart in jedem Augenblick
ebensoviel gebildet wird, wie verschwindet. Zur Aufrechterhaltung
dieses stationiren Zustandes bedarf es keiner dufleren Arbeit, und
umgekehrt kann man aus denin diesem stationiren Zustand stindig
verlaufenden Vorgingen keine Arbeit gewinnen; vielmehr ist die
algebraische Summe aller Arbeiten, welche aus den einzelnen Teil-
vorgingen gewonnen werden konnten bzw. fiir sie aufgewendet
werden miillten, gleich 0. Dies unterscheidet den stationiren Zu-
stand des chemischen Gleichgewichts von dem sog. dynamischen
Gleichgewicht, welches ein lebender Organismus darstellt. Auch
er ist ein chemisches System, welches oft lange Zeit seine chemische
Zusammensetzung nicht dndert, aber zur Aufrechterhaltung dieses
Zustandes bedarf es der andauernden Energiezufuhr.

Der scheinbar ruhende Zustand eines lebenden Organismus
ist somit nicht der durch das Massenwirkungsgesetz fiir ein ab-
geschlossenes System vorgeschriebene. Das hindert aber nicht,
daB fiir viele Teilvorginge im lebenden Organismus das Massen-
wirkungsgesetz giiltig ist. Vorginge, die mit groBer Geschwindig-
keit verlaufen, wie Reaktionen von Ionen aufeinander, verlaufen
auch in der lebenden Zelle derart, daB sich das wahre, chemische
Gleichgewicht einstellt. Gelangt z. B. freie Kohlensdure in das
alkalische Blut, so wird diese sofort zum Teil gebunden, d. h. sie
bildet Ionen oder Salze, und es stellt sich genau derselbe Gleich-
gewichtszustand ein, als ob das Blut nicht der Bestandteil eines
lebenden Organismus wire. Langsam verlaufende chemische Vor-
ginge dagegen fithren im Organismus nicht zum wahren Gleich-
gewicht, sondern héchstens zu einem dynamischen. Z. B. ist der
wahre Gleichgewichtszustand der Verbrennung des Zuckers im
Blut mit Hilfe der Oxydationsfermente und des Sauerstoffs die
praktisch restlose Vernichtung des Zuckers. Dieses wahre Gleich-
gewicht wird aber wihrend des Lebens niemals erreicht, weil vor-
her aus der Nahrung oder aus den Glykogendepots neuer Zucker
herbeigefithrt wird, wodurch die Konzentration des Zuckers im
Blut kiinstlich auf einer gewissen, ziemlich konstanten Hohe ge-
halten wird. :

In diesem Buche haben wir es nur mit Ionenreaktionen zu tun.
Sie verlaufen so schnell, da8 sie stets das wahre Gleichgewicht er-
reichen. Finden wir in zwei verschiedenen Blutproben zwei ver-
schiedene Konzentrationen der Wasserstoffionen, so liegt das
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niemals daran, daB die Reaktion zwischen diesen Ionen und den
anderen, mit ihnen bindungsfihigen Stoffen verschieden weit ab-
gelaufen ist. Dies geschieht so blitzartig schnell, daB wir Zwischen-
stadien iiberhaupt nicht fassen kénnen; sondern es liegt daran,
daf diese beiden Blutproben wirklich eine verschiedene stoffliche
Zusammensetzung haben. Beide aber sind in bezug auf ihren
Ionengehalt im wahren Gleichgewicht. Das erste Kapitel dieses
Buches behandelt nun die Gesetze dieses wahren, chemischen
Ionengleichgewichts, und seine Grundlage ist daher das Massen-
wirkungsgesetz.

Der Inhalt des Massenwirkungsgesetzes ist folgender: 1. Ein-
facher Spezialfall. Wenn eine chemische Molekiilart A in zwei
Molekiilarten B, und B, zerfallen (,dissoziieren‘‘) kann, so ist das
Gleichgewicht, d. h. der scheinbare Stillstand der Reaktion, er-
reicht, sobald [A]

[B.]- [B.]
geworden. Die Klammern bedeuten die molaren Konzentrationen
der eingeklammerten Molekiilart. Die Konstante k hangt aufler
von der Natur der chemischen Reaktion auch von der Temperatur
ab. Sie heiBit die Affinitdtskonstante dieser chemischen Re-
aktion. Thren reziproken Wert -

[Bi]-[B;]
[A]
nennt man auch die Dissoziationskonstante des Stoffes A.

2. Allgemeinster Fall. Wenn 1 Molekiil A; + 1 Molekiil A, + . . .
sich umsetzen konnen zu 1 Molekiil B, 4+ 1 Molekill B, + ... .,
so ist Gleichgewicht, wenn

[Al] [A.]......
_ (B, [Bal......

Befinden sich unter den verschiedenen Molekiilarten zwei oder
mehrere gleichartige, so wird die Regel ganz unverindert ange-
wendet; z. B. die Reaktion des Knallgases

1Mol. H, + 1 Mol. H, + 1Mol. 0,2 1Mol H;O + 1 Mol. H,0
Wasserstoffgas Sauerstoffgas Wasserdampf
hat ihr Gleichgewicht, wenn
’ ' [He]-[H,]-[0,]
[H:0]-[H.0]
oder kiirzer geschrieben: Die Reaktion
2 Mol. H, 4+ 1 Mol. O, 2 2 Mol. H,0

=k

1
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hat ihr Gleichgewicht, wenn
[HE-[0] _ o
: [H0F

Dieses Massenwirkungsgesetz gilt aber nur unter der Voraus-
setzung, daB alle miteinander reagierenden und auch die neu ent-
stehenden Molekiilgattungen in homogener Lésung (oder als Gas)
nebeneinander bestehen. Fillt eine der beteiligten Molekiilgat-
tungen wegen Ubersittigung teilweise aus der Losung aus, so darf
man unter der ,, Konzentration* derselben nur die Konzentration
ihres noch gelost bleibenden Anteils verstehen.

Wenn man sich mit einer angenidherten Genauigkeit begniigt,
so kann man sagen, dafl das Massenwirkungsgesetz in so zahl-
reichen Fallen bestitigt worden ist, daBl es als ein allgemein
giiltiges Gesetz betrachtet werden muB auch fiir diejenigen Fille,
wo der theoretische Beweis fiir seine Richtigkeit nicht erbracht
werden konnte. Bei hoheren Anspriichen an Genauigkeit jedoch
erkennt man, daf das in obiger Form ausgesprochene Gesetz nur
in erster Annsherung richtig ist. Die Annéherung ist um so besser,
in je geringerer Konzentration die Stoffe reagieren, und ist am
besten fiir ideale Gase oder fiir 'in sehr verdiinnter Losung vor-
handene Stoffe. In der Tat 148t gich der strenge, thermodynamische
Beweis auch nur fiir diesen Grenzfall erbringen. Dieser Beweis
fithrt namlich zu einem allgemeinen Gesetz, welches von dem
angegebenen darin abweicht, daB man {iberall statt ,,Kon-
zentration®‘ setzen muB: Druck; sei es Gasdruck oder osmoti-
scher Druck. Da nun in sehr verdiinntem Zustand Druck und Kon-
zentration einander proportional sind, so kann man in diesem
Fall statt Druck einfach Konzentration setzen. Der thermo-
dynamische Beweis ist nun zwar fiir beliebig hohe Drucke an-
wendbar. Aber bei hohen Drucken ist der Druck nicht mehr der
Konzentration proportional. Der Druck wichst bei der Kom-
pression im allgemeinen zuniichst weniger schnell als die Komn-
zentration. Somit ist theoretisch aufgeklirt, warum in hoheren
Konzentrationen das auf Konzentrationen bezogene Massenwir-
kungsgesetz nicht mehr streng richtig sein kann. Um es wieder
zur vollen Geltung zu bringen, miiBten wir in den obigen Glei-
chungen jede einzelne Konzentration mit einem passend gewahlten
Faktor multiplizieren, welcher im allgemeinen etwas kleiner als 1
ist. Die auf diese Weise korrigierten Gréfen nennt man die aktiven
Massen.
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Es fragt sich nun, bis in welches Bereich von Konzentrationen
das unkorrigierte Massenwirkungsgesetz noch brauchbar ist. In
Lésungen unelektrischer Molekiile findet man in Lésungen voun
0,1 molarer Konzentration nur unbedeutende Abweichungen, ja
selbst in molaren Lésungen sind die Abweichungen ertriglich. Es
hat sich nun neuerdings herausgestellt, daBl diese Abweichungen
viel gréBer sind, sobald es sich um Tonen handelt. VerhaitnismBig
groBe Abweichungen des Tonengleichgewichts vom Massenwirkungs-
gesetz sind jetzt dadurch aufgeklirt worden, daB man diese Er-
kenntnis beriicksichtigte.

So wichtig nun auch diese Korrekturen sind, wenn es sich um
die Gewinnung wirklich exakter Zahlenwerte handelt, so kann
doch nicht genug betont werden, daBl sie in den meisten Fillen
nur klein sind. Es ist deshalb nicht nur didaktisch, sondern auch
sachlich durchaus berechtigt, die komplizierte Lehre des Ionen-
gleichgewichtes zunichst unter Zugrundelegung des einfachen
Massenwirkungsgesetzes vollstindig zu entwickeln und erst nach-
traglich zu iiberlegen, wann und wie wir die Korrekturen anzu-
bringen haben.

2. Die elektrolytische Dissoziation.

Mit der Theorie der Dissoziation der Elektrolyte, welche Svante
Arrhenius?) im Jahre 1887 veroffentlichte, begani eine neue
Epoche der physikalischen Chemie. Eine groBe Menge von Tat-
sachen, die der Erklirung harrten, wurden mit einem Schlage der
Erkenntnis zuginglich. Die groBe Tragweite dieser Theorie er-
weist sich aber vor allem darin, dafl ihre Konsequenzen noch jetzt
sich immer vermehren, und alles, was in diesem Teile des Buches
besprochen werden soll, stellt eine Reihe solcher Konsequenzen dar.
Der Inhalt der Arrheniusschen Hypothese ist in Kiirze der, daB
die Leitfahigkeit eines geldsten Elektrolyten nicht darauf beruht —
wie man vordem annahm —, da8 er durch den Strom in Ionen zer-
legt wird, sondern darauf, daf er in der Lésung schon an sich zu
einem Teil in diese Tonen spontan gespalten ist. Diese Tonen kénnen
wie selbstindige Molekiile behandelt werden, ihre Reaktionen mit-
einander folgen dem gewdhnlichen Massenwirkungsgesetz, welches
zuerst von Guldberg und Waage, dann aber hauptsichlich
von van’t Hoff aufgestellt worden ist.

1) Svante Arrhenius, Zeitschr. f. physikal. Chem. 1, 631 (1887).
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Bis vor kurzem war es ganz unklar, woher die’ bei der Disso-
ziation entstehenden entgegengesetzten freien Ladungen stammen.
Man half sich mit folgender Erklirung?!). Man dachte sich den
Raum erfiillt mit elektrisch neutralen Elementarteilchen von
Elektrizitat, von denen jedes aus einem positiven und einem nega-
tiven Elementarteilchen zusammengesetzt sei. Dicse Teilchen sollten
die unerschopfliche Quelle fiir die elektrischen Ladungen bei
der Dissoziation sein. Bei der Dissoziation des Wassers entnimmt
ein H-Atom diesem Elektrizitatsreservoir eine positive Ladung,
der OH-Rest eine negative Ladung. Diese Annahme ist durch
das Rutherford-Bohrsche Atommodell iiberfliissig geworden.
Das Reservoir fiir die freien Ladungen sind die Atome selbst.
Jedes Atom besteht aus einem Kern mit positiver Ladung, und
zwar aus einer bestimmten ganzzahligen Menge von Elementar-
ladungen. Dieser Kern wird umkreist von (negativen) Elektronen.
Bei einem elektrisch neutralen Atom ist die Anzahl der Elektronen
gleich der Zahl der Kernladungen. Wenn ein elektrisch neutrales
Molekiil H,O in H* + OH’ dissoziiert, so bedeutet das, daf das ab-
dissoziierende OH-Radikal ein Elektron mehr mitnimmt, als seiner
Elektroneutralitit entspricht, und dafi das H-Atom es ist, welches
dieses Elektron geliefert hat. '

Die Elektronen, welche den Bestand eines Atoms bilden, werden
von demselben mit verschieden grofler Kraft festgehalten; ist von
den Elektronen eins durch besondere Lockerheit der Bindung aus-
gezeichnet, so ist das Atom leicht in der Lage, dieses abzuwerfen;
der Rest ist infolge Verlustes einer negativen Ladung zu einem
positiven Ton geworden. Dieses Elektron nennt man das Valenz-
elektron. Sind zwei solcher vorhanden, bildet das Atom zweiwertige
positive Tonen usw. Andererseits gibt es Atome, bei denen ge-
wissermafen eine koordinative Sattigung mit Elektronen noch
nicht erreicht ist, wenn das Atom in Form seines gewdhnlichen,
elektroneutralen Zustandes gegeben ist. Der positiv geladene Atom-
kern ist imstande, noch ein Elektron (oder bei mehrwertigen
mehrere) festzuhalten und wird dadurch zu einem ein- (oder mehr-)
wertigen negativen Ion. Je nach der Fahigkeit, Elektronen ab-
zugeben oder aufzunehmen, unterscheidet man positive und nega-
tive Elemente; so kommt die alte Berzeliussche Lehre in ver-
anderter Form wieder zu ihrem Recht. Steht sich ein ,,positives*

1) W. Nernst, Theoretische Chemie, Die dlteren Auflagen.
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(Na) und ein ., negatives*“ Atom (Cl) einander gegeniiber, so tritt eine
Konkurrenz der beiden Atome um das labile Elektron ein. Ein
Teil dieser Atompaare wird sich derart gruppieren, dafl das Elek-
tron das Attraktionsbereich des positiven Atoms ganz verlifit
und sich an das negative Atom bindet; ein anderer Teil wird sich
derart gruppieren, daBl das Valenzelektron das negative Atom
fesselt, ohne das positive Atom ganz zu verlassen. Die erste Art
der Gruppierung stellt die elektrolytisch dissoziierten Teile, die
Ionen, dar, die zweite die undissoziierten Molekiile. Je nach dem
Uberwiegen der ersten oder zweiten Art der Gruppierung spricht
man von starker oder schwacher elektrolytischer Dissoziation.

Der Dissoziationszustand eines Elektrolyten ist kein ruhender
Gleichgewichtszustand ; dasselbe Molekiil wird im Laufe der Zeit
bald im dissoziierten, bald im undissoziierten Zustand vorhanden
sein. Der ,,Dissoziationsgrad‘ ist danach nur eine statistisch zu
erfagssende GroBe; sie stellt das Mengenverhiltnis des dissoziierten
Anteils zur Gesamtmenge des Elektrolyten dar, wie es durchschnitt-
lich in irgendeinem gegebenen Augenblick vorhanden ist. Bei der
ungeheuren Zahl der Einzelmolekiile selbst in verdiinntesten Lo-
sungen ist allerdings die Wahrscheinlichkeit, da eine zu verschie-
denen Zeiten durch Auszdhlen angestellte Statistik verschiedene
Resultate liefert, unendlich gering. In diesem Sinne herrscht in
der Losung eines Elektrolyten ein dynamisches Gleichgewicht,
in demselben Sinne, wie in jeder Losung, in welcher eine umkehr-
bare chemische Reaktion bis.zu ihrem Gleichgewichtszustand ab-
gelaufen ist.

Ebenso wie die einzelnen Elemente verhalten sich iibrigens
auch Radikale wie OH, CN usw.

Da das Wasserstoffatom nur ein einziges Elek’cron enthilt, so
stellt das positiv geladene Wasserstoffion einen nackten Atomkern
dar, der eine einzige positive Ladung trigt.

Die Theorie des Wasserstoffatom-Modells lief die Moglichkeit zu, dafl ein
H-Atom ein zweites Elektron aufnehmen und dadurch zu einem negativen
Ton werden kénnte. In der Tathat neuerdings Moers!) (bei Nernst) nachge-
wiesen, dafl die wohlcharakterisierte, krystallisierte Verbindung Lithium-
hydriir, LiH, beider Elektrolyse in geschmolzenem Zustand positive Li-Ionen
und negative H-Tonen liefert, d. h. derWasserstoff entwickelt sich an der Anode,
statt wie sonst an der Kathode. Er verhilt sich gleichsam wie ein Halogen,
wie er ja auch in organischen Verbindungen durch ein Halogen oft glatt

) W. Nernst, Dtsch. Bunsen-Ges. 1°20; K. Moers, Zeitschr. f.
anorg. u. allg. Chem. 113, 179 (1920).
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substituierbar ist. Sonst dagegen verhilt er sich wie ein Metall. In wiiBrigen
Losungen sind aber negative H-Tonen nicht existenzfihig.

3. Die Dissoziation des Wassers.

Zu den Elektrolyten, die der elektrolytischen Dissoziation unter-
worfen sind, gehért auch das Wasser. Die Gesetze der Elektro-
lyse sind nun bisher am genauesten an wifirigen Losungen studiert
worden, und fiir diese ist das Wasser ja das Losungsmittel. Wenn
wir einen beliebigen Elektrolyten in Wasser 16sen, so haben wir
in der Losung somit nicht nur diejenigen Ionen, welche dieser
Elektrolyt liefert, sondern unvermeidlich stets auch die Ionen,
welche das Wasser liefert, das H'- und das OH’-Ion. Die Disso-
ziation des Wassers ist freilich sehr geringgradig, aber immerhin
zeigt selbst das reinste Wasser noch eine gewisse Leitfahigkeit fiir
den elektrischen Strom, welche nur durch eine wenn auch gering-
gradige elektrolytische Dissoziation desselben erklirt werden kann,
wenn iiberhaupt die Arrheniussche Theorie zu Recht besteht.
F.Kohlrausch und A. Heydweiller *) kamen durch wiederholte
Destillation des Wassers unter ganz besonderen Kautelen zu einem
Grenzwert der Leitfdhigkeit des Wassers, der sich durch weitere
Reinigungsversuche nicht weiter herabdriicken lief und daher als
die eigene wahre Leitfahigkeit des Wassers gedeutet werden mufite.
Sie stellten auf diese Weise die Dissoziation des Wassers zum ersten-
mal zahlenméfig fest. Spéter wurden dann mehrere andere Me-
thoden zur Bestimmung der Dissoziation des Wassers gefunden,
die wir bald kennen lernen werden, und diese bestitigten die Re-
sultate von Kohlrausch.

Die Dissoziation des reinen Wassers ist nun sehr geringfiigig,
d. h. die H'- und OH'-Ionen haben das Bestreben, sich weitgehend
zu H,0 zu vereinigen, wihrend die allermeisten Elektrolyte, die
in Wasser geldst sind, viel stirker, viele sogar fast véllig in ihre
Tonen gespalten sind. Diese Eigentiimlichkeit des Wassers fiihrt
zu zwei bemerkenswertén Konsequenzen.

1. Befindet sich in der wifirigen Losung ein ,,starker Elektro-
Iyt wie etwa KCl, welcher weder H'- noch OH'-Ionen liefert, so
tritt die Menge des H'- und OH'-Ionen hinter der der anderen
Tonenarten so zuriick, daf} viele Eigenschaften einer solchen Lisung

1) F.Kohlrausch und A. Heidweyller, Zeitschr. {. physikal. Chem.
14, 317 (1894).
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ganz allein durch die Ionen des gelosten Elektrolyten erklirt
werden kénnen; z. B. die Leitfihigkeit, die Gefrierpunktserniedri-
gung. Die Dissoziation des Wassers selber wird durch einen starken
Elektrolyten nicht beeinflufit.

2. Befindet sich aber in der wiBrigen Lésung ein Elektrolyt,
welcher selber entweder H'- oder OH'-Ionen abspaltet, so werden
die Dissoziationsverhiltnisse des Wassers dadurch von Grund auf
umgestaltet. Diese besonderen Elektrolyte haben so aufféllige
Eigenschaften, daB man sie von jeher als etwas Besonderes ansah,
lange bevor man sich theoretisch iiber das Wesen der Erscheinung
klar war. Diejenigen Elektrolyte, welche H'-Tonen abspalten,
sind die von alters her sog. ,,Sauren‘, diejenigen, welche OH'-Ionen
abspalten, die ,,Basen“, und sdmtliche anderen Elektrolyte zu-
sammengenommen die ,,Salze®.

Die H- und OH’-Ionen nehmen daher eine eigentiimliche
Stellung unter den Ionen ein, welche darauf beruht, daB sie erstens
zueinander eine so groBe Affinitit haben, daB sie immer nur sehr
wenig dissoziiert sind, zweitens, daBl es die Tonen des haufigsten
Losungsmittels, des Wassers, selber sind.

Die chemische Gleichung, nach der die Dissoziation des Wassers

erfolgt, ist H,0 =2 H + OH' (1)

wo H' das positiv geladene Wasserstoffion, OH' das negativ ge-
ladene Hydroxylion bedeutet. ‘

Die theoretisch ebenfalls denkbare Dissoziation des Wassers nach der
Gleichung H,0 = 2H" + 0”

tritt dagegen jedenfalls quantitativ so auBerordentlich zuriick, daB sie
nicht nachweisbar ist. Sie hitte folgenden Sinn. Das Molekiil H,O konnte,
da es H-Tonen abspalten kann, als eine Sdure aufgefalit werden, und zwar
als eine zweibasische, welche die beiden Dissoziationsstufen

1. H,0= H + OH
2. OH'= H' + 07

hat. Nun ist in der Regel bei zweibasischen Séuren die Dissoziation in der
zweiten Stufe viel geringer als in der ersten, und da hier die erste Stufe
schon so schwach dissoziiert ist, entzieht sich die zweite Stufe bei unseren
bisherigen Methoden dem Nachweis. Da bei der ersten Dissoziationsstufe
neben dem H' ein OH’-Ion entsteht, so kann das Wasser ebensogut als
eine Base betrachtet werden: Die Sidure- und die Basennatur des Wassers sind
beide sehr schwach und heben zweitens einander gerade auf; in bezug auf
seine Sgure-Basen-Natur ist Wasser vollig amphoter, in bezug auf seine
»Reaktion® vollig neutral.
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Nach dem Massenwirkungsgesetz fithrt nun die in der Formel (1)
ausgedriickte Reaktion zu einem Gleichgewicht, welches charak-
terisiert ist durch die Beziehung

[H]-[OH] .
ok @

Die Klammern bedeuten die Konzentrationen der eingeklam-
merten Molekiilart, gemessen in Grammmolekiil pro Liter, oder
in ,,Mol* pro Liter. Da nun die Dissoziation des Wassers stets
sehr geringfligig ist, so erleidet die Konzentration der undisso-
ziierten Wassermolekiile infolge der Dissoziation keine meBbare
Verminderung, und die Konzentration des undissoziierten Wassers
ist weit innerhalb der Fehlergrenzen unserer Mefmethoden gleich
der Gesamtkonzentration des Wassers; diese ist aber natiirlich
cine konstante GroBe. Bringen wir daher [H,0] auf die rechte
Seite der Gleichung und bezeichnen wir [Hy0]* k = ky, so lautet
die Dissoziationsgleichung des Wassers:

[H']-[OH'] = kw (3)

Wir werden im folgenden die Konzentration der H'-Ionen,
deren Symbol so haufig gedruckt werden muBl, aus typographischen
Griinden meist einfach mit h, die der OH’-Ionen mit oh bezeichnen,
und wir schreiben daher?)

h-oh = ky (3a)
kw nennen wir die Dissoziationskonstante des Wassers.
Sie hat fiir jede Temperatur einen ganz bestimmten Wert.

Die aktiven Massen, die wir in die Formel des Massenwirkungsgesetzes
einzusetzen haben, sind nur in sehr verdiinnten Losungen (oder im idealen
Gaszustand) den Konzentrationen gleichzusetzen. Die aktive Masse des
Wassers, welche durch [H,0] ausgedriickt wurde, ist nicht leicht zu
definieren. Nach Nernst? muf man darunter eine GroBe verstehen,
welche dem Dampfdruck des Wassers proportional ist. Die GroBe [H,0]
ist daher z. B. in reinem Wasser und in einer 1 molaren Zuckerlésung nicht
ganz identisch, da der Dampidruck der letzteren kleiner ist; aber der Unter-
schied ist sehr geringfiigig (2%/,). Der Satz, daB die aktive Masse des Wassers
in zwei verschiedenen wiBrigen Losungen den Dampfdrucken proportional
ist, gilt iibrigens streng nur fiir zwei Losungen gleicher Temperatur. Die
aktive Masse des Wassers in zwei Losungen verschiedener Temperatur
darf man nicht einfach dem Dampfdruck proportional setzen.

Die Dissoziationskonstante des Wassers ist somit fiir eine gegebene
Temperatur eine konstante GroBe. Sie #ndert sich mit der Temperatur

1) Das Symbol H, welches auch brauchbar wire, soll seiner urspriing-
lichen Bedeutung ,, Wasserstoffatom‘‘ reserviert bleiben.

2) Nernst, Theoretische Chemic, S. 680, 7. Aufl.
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ziemlich stark, viel stirker als etwa die Dissoziationskonstante der meisten
anderen Elektrolyte. Das hingt offenbar damit zusammen, dafl die GroSe
[H,0] sich stark mit der Temperatur dndert. Diirfen wir zwar, wie wir
schon sagten, [H,0] bei variierter Temperatur nicht einfach dem Dampf-
druck proportional setzen, so steht diese GroBe doch zweifellos in einer nahen
Beziehung zu demselben, die wir noch nicht genau erfassen konnen. Die
starke Anderung von ky beruht sicherlich nicht so sehr auf einer bedeutenden
Anderung des eigentlichen k von Gleichung (2), sondern des Faktors [H,O].
Ein genauer Einblick in die Verhéltnisse wird uns bisher weder durch
thermodynamische, noch durch molekulartheoretische Uberlegungen er-
moglicht.

Die Dissoziationskonstante ky betrigt bei 22°C rund 107, d. h.
ein zehnmillionstel zum Quadrat. Daraus folgt, daB in reinem
Wasser sowohl die H'-Tonen wie die OH'-Ionen in einer Konzen-
tration von 1077 oder ein zehntelmillionstel Gramm-Ion pro Liter
(,,ein zehntelmillionstel normal*‘) vorhanden sind. Diese Zahl er-
scheint ungeheuer klein, sie ist aber trotzdem scharf definiert.
Bedenkt man, daBl 1 Grammmolekiil einer beliebigen Substanz
6,2 10?8 Molekiile enthélt (Losch midtsche Zahl), so folgt daraus,
daB in reinem Wasser pro Liter doch noch 6,2.102.10~7 =
6,2.10'%, also im Kubikmillimeter 6,2.10'0 oder 62 Milliarden
H'-Tonen und ebensoviel OH'-Ionen vorhanden sind.

Ein Liter Wasser enthalt 1000/18 = 55,56 Mole H,0, also 55,56 -
6,2-10% = 344 - 10%® Molekiille H,0; andererseits enthilt 1 Liter
Wasser 6,2 - 10'¢ H'-Ionen. Von je 555 Millionen H,0-Molekiilen
ist also immer ein einziges dissoziiert.

4. Dic Besonderheiten des Wassers und seiner Tonen; die Definition
von Siuren, Basen und Ampholyten.

Das Wasser nimmt unter den chemisch einheitlichen Fliissig-
keiten eine ganz besondere Stellung ein, die man geradezu als eine
Ausnahmestellung bezeichnen kann. Wir sehen hier ganz ab von
den sonstigen Eigenheiten des Wassers (seinem Dichtemaximum
bei 4% C, der Volumvermehrung beim Gefrieren, seiner besonders
groBen Oberflaichenspannung und vielen anderen) und wollen nur
diejenigen hervorheben, die ihm in seiner Rolle als Losungsmittel
fiir Elektrolyte seinen Charakter aufpriigen. Diese Eigenheiten
lassen sich gemeinschaftlich durch die auBerordentlich groBe Di-
elektrizitdtskonstante des Wassers erkliren. Zwei elektrisch
geladene Massenpunkte, welche mit den Elektrizititsmengen e,
{(in Form von positiver Elektrizitit) und e, (in Form von negativer
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Elektrizitiat) geladen sind und die Entfernung r voneinander haben,
€1 €
r
(oder praktisch ebenso, wenn sie sich in einem Gase) befinden.
Innerhalb eines beliebigen korperlichen Mediums ziehen sie sich

ziehen einander an mit der Kraft , wenn sie sich im Vakuum

stets mit geringerer Kraft an, nimlich mit der Kraft j; g. Hier
ist D die Dielektrizititskonstante dieses Mediums. Je gréBer
diese, um so geringer die elektrostatische Anziehung zwischen zwei
geladenen Massenpunkten, die sich in ihm befinden. Das Wasser
hat nun von fast allen Kérpern die grofite Dielektrizititskonstante,
was folgende Tabelle zeigt (die Zahlen gelten fiir eine Temperatur
von 17-—189° Q).

Tabelle der Dielektrizitdtskonstanten?).

Wasserstoffgas 1,000500 Anilin 7,32
Luft 1,000576 Amylalkohol 16
Hexan 1,88 Diamant 16,47
Petroleum 2 Ammoniak 22
Holz, Papier 217 Athylalkohol 25,4
Benzol 2,26 Methylalkohol 35,4
Olivendl 3 Nitrobenzol 36,45
Eis (bei — 189) 3,16 Acetonitril 38,8
Brom 3,2 Glykol 41,2
Octylalkohol 3.4 Glycerin 56
Harnstoff (fest) 3,5 Acetamid (geschmolzen) 59,2
Athylither 4,3 Glykolséurenitril 68
Chloroform 4,95 Wasser 81,7
Natriumchlorid (fest) 6,12 Formamid 94
Essigséure 6,3 Cyanwasserstoff 95

Mit dem Wasser annshernd vergleichbar sind iiberhaupt nur
vielwertige Alkohole (Glycerin) und allenfalls die Siureamide und
Nitrile; einzig Formamid und Blausiure iiberragen das Wasser.

Daher sind alle elektrostatischen Anziehungskrifte in Wasser
stark geschwicht und die Dissoziation der Elektrolyte wird her-
vorragend begiinstigt. Dieser Zusammenhang zwischen der Di-
elektrizitdtskonstante und dem dissoziierenden Vermégen auf ge-
1oste Elektrolyte besteht durchgingig und ist fast gleichzeitig

1) Entnommen zumeist aus Land olt-Bérnstein, Physikalisch-chemische
Tabellen. Berlin, Jul. Springer, 1912. Die Werte gelten meist fiir Zimmer-
temperatur. :
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(1893) von Nernst') und von J. J. Thomson?2) zuerst erkannt
worden.

Der quantitative Zusammenhang zwischen dissoziierendem Vermdgen
und Dielektrizititskonstante D eines Losungsmittels wurde von P.Walden?)
festgestellt, indem er solche Losungen eines bestimmten Salzes (des Tetra-
dthylammoniumjodid) in verschiedenen Solventien miteinander verglich,
in welchen dieses Salz den gleichen Dissoziationsgrad hatte. Alsdann besteht
zwischen D und den zugehorigen Konzentrationen c die einfache Beziehung

2k

3‘/? = konstant
Oder: bei gleichem Dissoziationsgrad des Elektrolyten in
verschiedenen Lésungsmitteln ist die zugehorige ,lineare
Konzentration (d. h. die Kubikwurzel aus der Konzentra-
tion) der Dielektrizititskonstante des Lésungsmittels pro-
portional. Die Kubikwurzel der Konzentration ist, wie leicht zu erkennen
ist, dem durchschnittlichen Abstand je zweier benachbarter Molekiile des
gelosten Stoffes umgekehrt proportional.

Aber auch die Tonen des Wassers haben ganz besondere Eigen-
schaften. Das H'-Ion ist nach der Rutherford-Bohrschen Hypo-
these des Atombaues nichts weiter als ein einfach positiv geladener
Atomkern, ohne jedes (negative)Elektron. Esist daskleinste,,Massen-
gebilde*, welches nach den heutigen Vorstellungen {iberhaupt denk-
bar ist, welches eine positive Ladung trigt. Das kleinste Gebilde mit
negativer Ladung ist bekanntlich das Elektron, dessen Masse nur
1/1800 der eines H'-Tons ist ; ein Analogon fiir eine positive Ladung an
einer so kleinen Masse ist iiberhaupt nicht bekannt; das kleinste
positiv geladene Massenteilchen ist das H'-Ion. Es hat von allen
Atomgebilden den kleinsten Atomradius; da ihm jede Hiille von
Elektronen fehlt, kann es sich negativ geladenen Massenteilchen
stirker anndhern als irgendein anderes positives Ion. .Da die An-
ziehungskraft entgegengesetzter Ladungen mit dem Quadrat ihrer
Anniherung zunimmt, kann das H'-Ton von negativen Teilchen
fester gehalten werden als irgendein anderes, einfach geladenes,
positives Ton,

Nicht so einfach sind bis heute die Eigenheiten des OH’-Tons aus dem

Atommodell zu erkliren. Es besteht nun die Moglichkeit, die ganze
Sache so darzustellen, daB wir dem OH’-Ion gar keine besonderen

1) W. Nernst, Gottinger Nachr. Nr. 12 (1893); Zeitschr. f. physikal.
Chem. 18, 531 (1894).

2) J. J. Thomson, Phil. Mag. 36, 320 (1893).

3) P. Walden, Zeitschr, f. physikal. Chem. 54, 228 (1905), sowie 94,
263 und 374 (1920).
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extremen Eigenschaften zuzuschreiben brauchen und mit der Sonder-
stellung des H'-Ions allein auskomimen konnen.

Das tritt folgendermaflen zum Ausdruck. " Unter allen Elektrolyten
sind in wéBriger Losung die Siuren und Basen am wenigsten dissoziiert.
Unter diesen gibt es nur einige wenige (HCI, HNO,, H,S0,, NaOH, KOH,
Ba(OH), und einige andere), die ebenso stark dissoziiert sind wie die Salze;
die meisten freien Sduren und Basen sind ,,schwache Elektrolyte*, wihrend
die Salze zu den starken Elektrolyten gehéren, selbst wenn sie aus einer
schwachen Saure und Base gebildet sind, wie Ammoniumacetat, Ammonium-
carbonat?!). Die allgemeine Ursache dieser Erscheinung ist fiir die Siuren
nach dem Atommodell verstindlich. Der Mittelpunkt des sehr kleinen
H-Tons kann sich den Zentren elektrostatischer Kraftwirkung, von denen
es angezogen wird, mehr annihern, als der Mittelpunkt der groBeren Ionen;
die Anziehungskraft wichst aber mit der Anniherung sehr stark. Deshalb
wird ein H'-Ton von einem Saure-Ton fester gehalten, als jedes andere Ion.
Diese Anschauung scheint aber auf die Basen zunichst nicht iibertragbar
zu sein. Das OH’-Ion ist ja rdumlich viel ausgedehnter als das H'-Ion.
Aber man kann auch keineswegs behaupten, daf das OH’-Ton von positiven
Ionen fester gehalten werde als zum Beispiel das Cl’-Ion. Das NH’,-Ion
bindet OH’ in keiner Weise stidrker als Cl’, d. h. in wiBriger Losung exi-
stiert die Molekiilgattung NH,OH ebenso spirlich wie NH,Cl. Es gibt
iiberhaupt keine einzige schwache Base, die — in Analogie mit einer schwa-
chen Sdure — ihre basische Natur dem Vorhandensein von wenig dissoziier-
baren OH-Gruppen verdankte. Die zahllosen OH-haltigen organischen
Korper sind ausnahmslos ?) keine Basen; wo bei N-freien organischen
Korpern eine basische Natur nachweisbar ist, findet sich gewohnlich ein
doppeltgebundenes O-Atom, welches Oxonium-Ionen auf dieselbe Weise
bildet, wie die NH,-Gruppen Ammonium-Ionen, oder etwas Analoges.

Die iibliche Darstellung, warum NH; (und jedes Amin) eine Base ist,
ist folgende. Man nimmt folgende Reaktionen an: NH; + H,0 -~ NH,OH
—>NH', + OH’. Die Molekiilart NH,OH ist nun sehr problematisch. Nichts
zwingt uns zu ihrer Annahme, sie wird nur ad hoc konstruiert, um die Ent-
stehung des Ammonium-Tons zu rechtfertigen. Mit mindestens dem gleichen
Recht konnen wir dessen Entstehung durch folgende Reaktion erkliren:
NH, + H - NH,’, oder in Worten: NH, bindet ein H -Ion und wird da-
durch zum NH,-Ion. Hiernach kionnte man sagen: eine Base ist eine
an sich elektroneutrale Molekiilart, welche ein H'-Ion binden kann
und dadurch ein positives Ton wird. Hiermit ist die vollkommene
Analogie zu der Definition einer Sdure gegeben: eine Sdure ist eine an
sich elektroneutrale Molekiilart, welche ein H'-Ton abspaltet
und dadurch zu einem negativen Ion wird.

Dieser Definition einer Base scheinen die starken Laugen sich zunichst
nicht einzufiigen. Das ist aber nur scheinbar. Wir schreiben gewohnlich

1) D. h. derjenige Teil eines solchen Salzes, welcher in wifiriger Losung
nicht hydrolytisch dissoziiert ist, ist stark elektrolytisch dissoziiert.

%) Abgesehen von den quaterniren Ammoniumbasen, welche starke
Elektrolyte sind, und fiir die dasselbe gilt, was wir sogleich von NaOH sagen
werden.
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NaOH — Na' + OH’
und es sieht danach in der Tat so aus, als ob die H'-Ionen hierbei keine
Rolle spielen. Aber man bedenke, dafl das Symbol Na’' die wirkliche Kon-
stitution dieses Ions nicht wiedergibt. Die Ionen sind stets hydratisiert,
und wenn wir auch die zweifellos wechselnde Zahl des Hydratwassers (s. dar-
iiber spiter) nicht allgemein in die Formel des Na'-Ions aufnehmen wollen,
80 ist z. B. eine Schreibweise mit 1 Mol H,0, also (NaH;0)" kaum weniger
berechtigt, wie die Schreibweise Na'. Bei dieser Darstellung entsteht aber
auch das Natrium-Ton aus dem Natriumhydroxyd durch Addition eines H'-
Ions, nicht durch Abgabe eines OH'-Ions:
NaOH + H' - (NaH,0)

Will man sich zu dieser Schreibweise nicht entschlieflen, so kann man

ebensogut schreiben NaOH + H' - Na' + H,0

Das heifit: ein Molekiil NaOH bindet oder verbraucht ein H'-Ion und
gibt dabei ein Na'-Ion neben einem Molekiil H,O.

So wiirden sich auch die starken Basen der auf Seite 14 gegebernen,
gesperrt gedruckten Definition einer Base einfiigen.

Wollen wir in dieses Schema die amphoteren Elektrolyten einfiigen,
gso wire die Definition derselben: sie sind Molekillarten, welche sowohl
H-Tonen binden wie abdissoziieren kénnen. Bezeichnen wir Glykokoll mit
H R -NH,, so reagiert es auf doppelte Weise:

1. H-R-NH, + H — (HRNH,)
2. HRNH, — H' + (RNH,)

Die bisher iibliche Schreibweise setzt statt 1):

H-R-NH, +H,0-H-R-NH;OH - (H-R-NH,) —[—OH'
Die Molekiilart HRNH,OH ist aber ganz problematisch.

Es besteht also die Moglichkeit, alle Erscheinungen der Séiuren-
und Basen-Natur auf das H-Ton zu beziehen und auf das OH’-Ion zu ver-
zichten; aber nur die Moglichkeit, keine unbedingte Notwendigkeit.
Ja, in einigen Fillen ist es fast zwangloser, die Bildung des Anions statt
durch, Abdissoziation eines H'-Tons, durch Addition eines OH’-Ions zu

erklaren, z. B.: 002 + OH’ = COSH/
Bicarbonat-Ion.

Auch werden wir spiter, bei der Frage der Adsorbierbarkeit der Ionen,
sehen, daf dieselbe exzeptionelle Stellung, die das H'-Ton unter den Ka-
tionen, das OH’-Ion unter den Anionen einnimmt: sie sind beide auBer-
gewOhnlich stark adsorbierbar. Wir finden also auch sonst, da8 dieselbe
exzeptionelle Stellung, welche unter den Kationen das H-Ion einnimmt,
unter den Anionen vom OH-Ion eingenommen wird, und werden daher
auch bei der Frage der Siduren- und Basenbildung gut daran tun, das H'-
fon dem OH’-Ion gegeniiber nicht zu stark in den Vordergrund zu stellen.

Kurz: Abgabe eines H'-Tons ist vollig dquivalent mit Auf-
nahme eines OH’-Ions und umgekehrt; in vielen Fillen sind diese
beiden Vorgéinge so sehr einander dquivalent, daf wir durch keinerlei Tat-

sachen gezwungen werden konnen, uns fiir die eine oder die andere Auf-
fassung zu entscheiden.
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Wir kommen somit zu folgenden Definitionen: eine Saure
ist ein an sich elektrisch neutrales Molekiil, welches H'-Ionen
abdissoziiert (oder OH'-Ionen addiert); eine Base ein Mole-
kiil, welches OH'-Jonen abdissoziiert (oder H'-Ionen addiert).
Ein amphoterer Elektrolyt oder Ampholyt ist ein Stoff, welcher
diese beiden Eigenschaften vereinigt.

‘Bei dieser Definition ist auf die Worte: ,,ein an sich elektrisch neutrales
Molekiil*“ besonderes Gewicht zu legen. Ein negativ geladenes Molekiil
kann ebenfalls H'-Tonen binden (CH;COO’ bindet H' und wird CH,COOH),
und dabeiwird seine Ladung neutralisiert. Ein solches Molekiil, welches
ein H'-Ion unter Neutralisierung der Ladung bindet, ist ein Sdure-Ion oder
ein Anjon (CH,COO’); ein Molekiil, welches ein H'-Ion unter Erbaltung
der positiven Ladung bindet, ist eine Base (NH; + H' — NH,"). Ein Molekiil,
welches OH’-Tonen unter Neutralisierung seiner Ladung bindet, ist ein
Basen-Ion oder Kation (Na--4 OH’ = NaOH). Ein Molekiil, welches
OH’-Ionen unter Erhaltung der Ladung bindet, ist eine Siure (CO, + OH’ -
CO,H’; SO, + OH’ — SO,H". '

Ein Molekiil, welches selbst schon eine positive (bzw. negative) Ladung
hat, und H' (bzw. OH’) unter Verdoppelung seiner Ladung bindet, ist ein
zweiwertiges Kation (bzw. Anion) (z. B. Hydrazin; (NH,NH,)- H' —
(NH,NH,)", und nun: (NH,NH,)' + H' — (NH;NH,)""; von Sduren gehért
hierher die Kohlensiure: CO, + OH’ - CO;H’; und nun: CO,H’ + OH’ —
CO;”, H,O (als Hydrat gedachtes COg”-Ion, statt dessen kann man den
letzten Vorgang auch schreiben: COH’—> CO;” + H'). Diese. Mannig-
faltigkeit der Schreibweise konnte als unnétige Spielerei betrachtet werden,
wir werden aber sehen, was wir bei dem Kapitel der Ionenadsorption hiervon
fiir einen Nutzen haben werden.

6. Der Einflufl geloster Stoffe ant die Dissoziationskonstante des
Wassers.

Es wurde schon gesagt, daB jeder in Wasser geldste Stoff einen
EinfluB auf die Dissoziationskonstante des' Wassers hat, weil er
den Dampfdruck des Wassers und somit die aktive Masse des
undissoziierten Wassers verindert. Dieser EinfluB ist aber sehr
klein. Eine einmolare Losung eines Nichtelektrolyten (Zucker,
Harnstoff) hat einen nur um 29/, kleineren Dampfdruck als reines
Wasser; bei einem bindren Elektrolyten wird der Betrag etwa ver-
doppelt. Molare Lésungen sind aber so konzentrierte Ldsungen,
daB wir in diesem Buche unsere Betrachtungennicht biszusohohen
Konzentrationen zu erstrecken brauchen; und selbst hier ist der
EinfluB auf die GroBe von k nicht sicher groBer als die heute
noch bestehenden Fehlergrenzen in der Bestimmung von k.

- Zu beriicksichtigen ist ferner, wenn der geltste Stoff einen
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merklichen EinfluB auf die Dielektrizititskonstante des Wassers
hat. Enthalt eine walrige Losung Alkohol, so wird die Dielektri-
zitatskonstante deés Losungsmittels kleiner, und somit auch k.
Auch hier haben erst groBere Mengen einen merklichen Einfluf}.
So betragt k, nach Léwenherz?!) in willrigem Alkohol bei 259

Prozent Dielektrizitits- Vky
Alkohol konstante bei 259
0 84 4,6 - 10—
7,4 78 4,1
24,0 67 3,4
41,8 56 2,7
64,8 43 1,5
86,6 32 0,73
92,6 29 0,47
97,4 27 0,28
99,8 26 - 0,30

(Unter k, wird hier verstanden oh , wo [Hy,O] dem Dampf-
[HzO]

druck des Wassers in dem Alkohol-Wasser-Gemisch proportional
gesetzt ist.) Eine molare Losung von Alkohol enthilt 4,6°/, Alkohol.
In ihr ist also ky noch nicht sicher von dem ky in reinem Wasser
unterscheidbar.

Fiir alle ,,waBrigen* Phasen in lebenden Geweben legt man
ohne weiteres den gewohnlichen Wert von k,, zugrunde. Aller-
dings darf man das nicht auf die ,lipoiden Phasen wie Zell-
membrane, Nervenfasern usw. iibertragen.

Neuerdings gibt R. Keller?) an, dafi viele kolloide wiBrige
Losungen, insbesondere auch die von Eiweilkorpern, eine merk-
lich kleinere Dissoziationskonstante als reines Wasser haben. DaB3
diese hochst wichtige Frage nicht schon lange exakt beantwortet
worden ist, liegt nur an den methodischen Schwierigkeiten, in so
gut leitenden Fliissigkeiten, wie es walirige Losungen sind, die
Dielektrizitéitskonstante genau zu bestimmen. Soliten sich die
Angaben von Keller bestdtigen, so wiirde das auf die Berechnung
von Dissoziationskonstanten und Ionengleichgewichten in eiweil3-
haltigen Losungen einen gewissen Einflu haben. Wir sehen in
diesem Buch vorldufig davon ab, ihn zahlenméaflig zu bestimmen,

1) Léwenherz, Zeitschr. f. physikal. Chem. 20, 283 (1896).
2) R. Keller, Kolloid-Zeitschr., 29, 193 (1921).

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 2
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6. Der EinfluB geléster Elektrolyte auf den Dissoziationszustand des
Wassers.

Lést man in Wasser einen Elektrolyten, so zerfillt dieser mehr
oder weniger vollstindig in seine Tonen. Ist eins von diesen Tonen
ein H'-Ton, so wird dadurch in dem Wasser die Konzentration der
Wasserstoffionen um ein gewisses Vielfaches vermehrt, da aber
die Gleichung (3) (S. 10) bestehen bleiben muB, so folgt daraus, daf
gleichzeitig die Konzentration der OH’-Ionen um das gleiche Viel-
fache vermindert werden muBl. Umgekehrt ist es, wenn der geloste
Elektrolyt OH’-Ionen abspaltet.  Liefert dagegen der Elektro-
lyt nur andersartige Ionen, aber keine H'- oder OH’-Ionen, so hat
er auch keinen EinfluB auf die Dissoziation des Wassers. H'-Ionen
werden von den Siuren und sauren Salzen geliefert; OH’-Ionen
von den Basen und basischen Salzen; Elektrolyte, die keine von
beiden Ionen lefern, sind die echten Neutralsalze (z. B. NaCl).

Hieraus folgt, daB jede wilirige Losung sowohl H'-, wie OH'-
Tonen enthalten muf}, mag sie sauer, neutral oder alkalisch reagieren.
Eine neutrale Losung ist dadurch charakterisiert, daf sie gleichviel
H'- wie OH'-Tonen enthilt, und zwar bei 22° je 10~7 normal.
Eine saure Losung enthilt mehr als 1077 n. H'-Ionen und weniger
als 1077 n. OH'-Ionen, eine alkalische umgekehrt. Aber keine
noch so stark saure Losung ist ganz frei von OH’-Ionen, keine noch
so alkalische Losung ganz frei von H'-Ionen. Um eine Fliissigkeit
auf ihre saure, neutrale oder alkalische Beschaffenheit genau zu
charakterisieren, geniigt es daher, entweder nur ihre h oder nur
ihre oh anzugeben. Da die Resultate unserer Messungen sich in
der Regel direkt nur auf h beziehen, so wollen wir die seit Jahren
eingebiirgerte Konvention innehalten, immer nur h anzugeben
und diese zur Vermeidung des langen Wortes Wasserstoffionen-
konzentration einfach ,,Wasserstoffzahl nennen. Die Definitionder

neutralen Reaktion ist daher: h = 1077
sauren ’ Y] 2 3 > 10—7’
alkalischen ,, ' sy = <1077,

Hinter der Zahl 10~ ist zu denken ,normal® oder ,Gramm-
Ion pro Liter*.
Die oh ist daher stets von der h abhingig, in der Weise, daBl
oh = %

Stellen wir oh graphisch in einem rechtwinkligen Koordinaten-
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system als Funktion von h dar, so erhalten wir eine Hyperbel
(Abb. 1).

Von gewissem Interesse ist noch festzustellen, bei welcher Re-
aktion die Summe der H'- und OH'-Ionen zusammengenommen

40”7

an”

an”

w0

Abb. 1.

ein Minimum ist. Die Betrachtung der Abbildung zeigt, daB} dies
bei neutraler Reaktion (h = 10~7) der Fall ist.

Mathematisch kann man das folgendermaBen beweisen. Die gesuchte
GroBe h + oh werde als u bezeichnet. Dann ist

u=h + oh

u=h+l{}—1‘1
2‘1-]_1{‘”
dh he

Diese gleich 0 gesetzt, ergibt als Minimumbedingung

h = Vkw

h =oh= ]/ Kw
d. h. neutrale Reaktion. DaB es ein Minimum und kein Maximum ist, ergibt
sich daraus, daB d2u kw

Ui 1
unter allen Umsténden einen positiven Wert haben mus.
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Es mégen hier fiir einige gebriuchlicheren Lésungen reiner
Sauren und Basen h und p, angegeben werden.

Fiir die Dissoziation der HCl und NaOH wird hier vorliufig noch die
bisher gebréuchliche Berechnung aus der Leitfihigkeit zugrunde gelegt.

h Py
n HCl 0,80 0,10
0,1 n HC1 0,084 1,076
0,01 nHCI 0,0095 2,022
0,001 n HC1 9,7 -10—4 3,013
0,0001 n HC1 9,8 -10-¢ 4,009
n Essigsdure 43 -10-2 2,366
0,1 n Essigsiure 1,36 - 10—3 - 2,866
0,01 n Essigsiure 4,3 -10—4 3,366
0,001 n Essigsdure 1,36 - 10—4 3,866
n NH, L7 -10-2 11,77
0,1 n NH, 54 -10—12 11,27
0,01 n NH, 1,7 -10-1 10,77

. 10-10
0,001 n NH, 54 -10 10,27 bei. 18°.
n NaOH 9,0 -10—1 14,05
0,1 n NaOH 8,6 10— 13,07
0,01 n NaOH 7,6 -10—-18 12,12
0,001 n NaOH 74 -10-1 11,13

Da die Dissoziationskonstanten der meisten Siuren und Basen nicht
stark mit der Temperatur variieren, kénnen die Werte von pp, bei den Séuren
ohne groberen Fehler auch fiir andere Temperaturen gebraucht werden.
Dagegen dndert sich py, fiir die Basen stark, weil bei ihnen ja py, von der
Temperatur fast unabhéngig ist, wihrend die Dissoziationskonstante des
Wassers sich stark mit der Temperatur #ndert.

Ebenso #ndert sich aus demselben Grunde bei den Siuren p,, mit
der Temperatur bedeutend.

So ist z. B.

h Pp oh Pon
in 0,01 n HCl bei 18° 9,5-10-3 2,022 7,6 - 10—13 12,12
380 9,5-10—-3 2,022 3,6 - 1012 11,44

dagegen
in 0,1 n NH; bei 18° 54 -10—12 11,27 1,7 - 10-12 11,77
fast genau fast genau
380 2,5 - 10— 10,60 1L,7-10-12 11,77

8. Die Grofe der Dissoziationskonstante des Wassers.

Die GréBle von k, wurde nach verschiedenen Methoden be-
stimmt, die wir nur im Prinzip erlautern wollen.
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Es mogen hier fiir einige gebriduchlicheren Lésungen reiner
Séuren und Basen h und p, angegeben werden.

Fiir die Dissoziation der HCl und NaOH wird hier vorliufig noch die
bisher gebriauchliche Berechnung aus der Leitfihigkeit zugrunde gelegt.

h P,
n HCI 0,80 0,10
0,1 n HC1 0,084 1,076
0,01 n HCI 0,0095 2,022
0,001 n HCI 9,7 -10—4 3,013
0,0001 n HCL 98 -10—¢ 4,009
n Essigsdure 43 -10-2 2,366
0,1 n Essigsdure 1,36-10—-3 - 2,866
0,01 n Essigsdure 4,3 -10-4 3,366
0,001 n Essigsdure 1,36 - 10—¢ 3,866
n NH, 1,7 -10-12 11,77
0,1 n NH, 54 -10-2 11,27
0,01 n NH, 1,7 -10-1 10,77

. —10
0,001 n NH, 54 -10 10,27 bei 180,
n NaOH 9,0 -10—14 14,05
0,1 n NaOH 8,6 -10-14 13,07
0,01 n NaOH 7,6 -10—13 12,12
0,001 n NaOH 74 -10-1t 11,13

Da die Dissoziationskonstanten der meisten Siuren und Basen nicht
stark mit der Temperatur variieren, kénnen die Werte von pp bei den Siuren
ohne groberen Fehler auch fiir andere Temperaturen gebraucht werden.
Dagegen éndert sich pp fiir die Basen stark, weil bei ihnen ja p,, von der
Temperatur fast unabhéingig ist, wihrend die Dissoziationskonstante des
Wassers sich stark mit der Temperatur #ndert.

Ebenso 4ndert sich aus demselben Grunde bei den Sduren p,; mit
der Temperatur bedeutend.

So ist z. B.

h Py oh Pon
in 0,01 n HCI bei 18° 9,5-10-3 2,022 7,6 - 10-13 12,12
380 9,5-10-3 2,022 3,6-10-12 11,44

dagegen
in 0,1 n NH; bei 18° 5,4 - 10—12 11,27 1,7 10-12 11,77
fast genau fast genau
380 2,5 - 10—11 10,60 1,7 - 10— 11,77

8. Die GriBe der Dissoziationskonstante des Wassers.

Die Grofie von k, wurde nach verschiedenen Methoden be-
stimmt, die wir nur im Prinzip erldutern wollen.
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a) Aus der Leitfahigkeit des reinen Wassers. F. Kohl-
rausch und A. Heydweiller 1) bestimmten die Leitfahigkeit von
absolut reinem Wasser. Da die Leitfahigkeiten der H'- und OH'-
Ionen bekannt waren, konnte aus der beobachteten Leitfahigkeit
des reinen Wassers die Konzentration der H'- und OH'-Ionen be-
rechnet werden. Fiir das Produkt h - oh = k,, ergab sich bei 25°

’ kw = 1,1 -10-14

b)Aus der katalytischen Fahigkeit des reinen Wassers.
Auf Veranlassung von van’t Hoff bestimmte J. J. A. Wijs ?)
die Verseifungsgeschwindigkeit des Methylacetats durch reines
Wasser. Als Katalysator fungieren die OH'-Ionen; die Verseifungs-
geschwindigkeit ist deren Konzentration proportional. Diese Ge-
schwindigkeit wurde verglichen mit der Verseifungsgeschwindigkeit
einer Lauge von bekannter OH'-Konzentration und daraus oh
des reinen Wassers berechnet; h ist in reinem Wasser = oh. Es
ergab sich bei 25° . oh — ky = 1,44 - 10-12¢

c) Aus dem Hydrolysegrad von Salzen. Salze aus einer
schwachen Saure und einer starken Base sind in Wasser zum Teil
hydrolytisch gespalten in freie Séure und freie Base, welche ihrer-
seits wieder elektrolytisch dissoziiert sind und H'- und OH’-Ionen
liefern. Da aber die Base stérker ist, {iberwiegt ihre elektrolytische
Dissoziation, und es ergibt sich ein UberschuB der OH’-Ionen
itber die H'-Tonen, von der die Dissoziationskonstante des Wassers
abgeleitet werden kann, wenn die Dissoziationskonstante der
schwachen Saure bekannt ist. Darauf werden wir spéter zuriick-
kommen. Die Konzentration der OH'-Ionen kann wieder durch
ein katalytisches Verfahren wie bei b) bestimmt werden.

Arrhenius 3) bestimmte aus der Hydrolyse des Natriumacetat
bei 2590 ky = 1,21 - 10-14

Aus der Hydrolyse anderer Salze gewannen mehrere Autoren
dhnliche Zahlen. Lundén ¢) untersuchte die Hydrolyse von Salzen
aus einer schwachen Saure und einer schwachen Base und fand

Temperatur  10° 15 259 40° 500
kw 0,31 0,46 1,05 2,94 5,17 - 10—14

1) F. Kohlrausch und A. Heydweiller, Zeitschr. f. physikal. Chem.
14, 317 (1894).

%) J. J. A. Wijs, Zeitschr. f. physikal. Chem. 11, 492 u. 12, 253 (1893).

3) Sv. Arrhenius, Zeitschr. £ physikal. Chem. 1, 631 (1887).

4) H. Lund én, Journ. de Chim. phys. 5, 574 (1907).
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d) Aus Wasserstoffkonzentrationsketten. Durch solche
Konzentrationsketten, die spiter eingehend beschrieben werden
sollen, kann man in einer beliebigen Losung die h bestimmen.
Bestimmt man nun in einer bestimmten NaOH von bekannter oh
durch diese Methode h, so ergibt sich daraus ky,. Wilhelm Ost-
wald 1) machte zuerst auf diese Methode aufmerksam ; W. Nernst?)
brachte in der Berechnung eine wesentliche Korrektur an, und
seitdem ist die Methode von verschiedenen Autoren angewandt
worden. Léwenherz 3) fand

Temperatur 190 250
kw 0,8 1,41 - 10-14

Inzwischen ist die Technik der Konzentrationsketten weiter
ausgebildet worden und man darf diese Methode heute wohl als
die genaueste betrachten. Die zuverlassigsten Messungen wurden
von 8. P. L. S6rensen %) ausgefiihrt und ergaben im Mittel aus
zahlreichen Messungen

kw = 0,73 - 10-1% = 101414 bej 189

Ebenfalls mit Konzentrationsketten wurden von mir?) folgende
Werte erhalten. Sie wurden aus zahlreichen Versuchen (im Jahre
1912) bei verschiedenen Temperaturen und durch graphische Inter-
polation zusammengestellt.

kw
Temperatur Xk{},n Pkw = —log kw d. h. die h des rfg_l\en Wassers
X

16 0,63 14,200 0,79
17 0,68 14,165 0,82
18 0,74 14,130 0,86
19 0,79 14,100 0,89
20 0,86 14,065 0,93
21 0,93 14,030 0,96
22 1,01 13,995 1,00
23 1,10 13,960 1,05
24 1,19 13,925 1,09
25 1,27 13,895 1,13
26 1,38 13,860 1,17
27 1,50 13,825 - 1,23
28 1,62 13,790 1,27
29 1,76 13,755 1,33

}) Wi. Ostwald, Zeitschr. f. physikal. Chem. 11, 521 (1893).
%) W. Nernst, Zeitschr. f. physikal. Chem. 14, 155 (1894).

3) R. Lowenherz, Zeitschr, f. physikal. Chem. 20, 283 (1896).
4) 8. P. L. Sorensen, Biochem. Zeitschr. 21, 131 (1909).

5) Mitgeteilt in der 1. Auflage dieser Monographic (1914).
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kw
Temperatur inv()14 Pyy = —logkw d.h.dich delils r:a(i)?en Wassers
X

30 1,89 ’ 13,725 1,37
31 - 2,04 13,690 . 1,43
32 2,19 13,660 1,48
33 2,35 13,630 1.53
34 2,51 13,600 1,59
35 2,71 13,667 1.65
36 2,92 13,535 1,71
37 3,13 13,505 1,77
38 3,356 13,475 1.83
39 3,59 13,445 1,89
40 3,80 13,420 1,95

Ebenfalls durch Bestimmung von py, in NaOH-Lésungen, deren
Pon aus Leitfahigkeitsdaten berechnet wurde, erhielten Lewis,
Brighton und Sebastian?) fiir 25° C

kw = 1,012 - 10—%; pyw = 13,995 ]
Dabher fiir reines Wasser bei 25° praktisch genau h = 1,00+ 1077
Pn = 7a00

Der Temperaturkoeffizient von ky 148t sich nach der van’t Hoffschen

Gleichung (von Nernst Reaktionsisochore genannt)?) berechnen:

dlnkw U
dT =~  RT?
Mit Einsetzung der Zahlenwerte und Umwandlung in dekadische Loga-
rithmen: dlnky 13700
dT 4,571 (293)2

fiir 20° C, wo wir fiir U, die Warmeténung der Reaktion H" + OH’ = H,0,
die Neutralisationswiarme von HCl + NaOH nach Berthelot (13700 ki,
Calorien) einsetzen. Das ergibt

dew _
aT = 0,0349
Fir das Intervall von 16—26° ausgerechnet, ergibt meine obige Tabelle
diesen Wert = — 0,0340 in befriedigender Ubereinstimmung mit der Theorie.

Die kleineren Differenzen der neueren Messungen gegen die
alteren beruhen auf einer besseren Ausschaltung der Fehler, ins-
besendere des Diffusionspotentials. In Anbetracht des Umstandes,
daB die sehr zahlreichen Untersuchungen von Sérensen, alle bei
gleicher Temperatur gemacht, einen sehr zuverlissigen Mittel-
wert ergeben, die meinigen aber verschiedene Temperaturen um-

1) Lewis, G. N., Brighton, T. B. und Sebastian, R. L., Journ. of the
Amer. chem. soc. 389, 2245 (1917).

2) 8. z. B. Nernst, Theoret. Chem., 7. Aufl., 1913, S. 675ff.
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fassen, mochte ich als wahrscheinlichsten Wert den fiir 18° von
Sdrensen empfehlen, wihrend meine Zahlen fiir den Temperatur-
koeffizienten zu benutzen sind. Sérensens Zahl fiir 18 %ist 10—14,14;
die Mittelwerte, die er aus seinen zu verschiedenen Zeiten ange-
stellten Versuchsserien erhielt, schwanken zwischen 10-1411 und
10-1415; meine zu verschiedenen Zeiten erhaltenen Zahlen fiir 18°
schwanken zwischen 10-1409 und 10-1413, Der in der angefiihrten
Tabelle aus sehr zahlreichen Versuchen des Jahres 1913 ange-
fithrte Mittelwert von 10-1418 steht mit dem Mittelwert von
Sérensen, 10-1414 in befriedigender Ubereinstimmung.

Wir werden spiter sehen, daB wir wahrscheinlich alle unsere bisherigen
Ph-Messungen in Zukunft um eine gewisse GroBe korrigieren werden miissen.
Die Unsicherheit liegt in folgendem begriindet: 1) h in der verdiinnten
NaOH wird gemessen durch Vergleichung mit der h einer verdiinnten
HCl-Losung, deren h als bekannt vorausgesetzt wird. Andererseits wird oh
der NaOH als bekannt vorausgesetzt. Bis vor kurzem glaubte man nicht
im Zweifel zu sein, wie gro8 in einer HCl-Lésung bekannter Konzentration h,
und wie grof§ in einer NaOH-Losung bekannter Konzentration oh sei.
Man berechnete h bzw. oh aus dem Dissoziationsgrad, den man wiederum
durch Vergleichung der molaren Leitfihigkeit bei einer gegebenen Verdinnung
mit der bei unendlicher Verdiinnung berechnete. Wir werden nun spiter
sehen, daB diese Berechnung fehlerhaft ist. Es ist moglich, daB piy (und
zwar um hochstens 0,1) kleiner ist als die hier vorldufig empfohlenen Werte.

9. Die allgemeine Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf die
elektrolytische Dissoziation der Sduren.

Wir haben uns ein Bild davon gemacht, auf welche Weise ein
elektrisch neutrales Molekiil wie H,O in zwei entgegengesetzt ge-
ladene Ionen zerfallen kann; genau so kénnen wir uns umgekehrt
vorstellen, wie die beiden Ionen auch wieder zu dem elektrisch
neutralen Molekiil zusammentreten konnen. Von den &duBeren Be-
dingungen wird es abhéngen, ob in jedem einzelnen Fall der Vor-
gang in der einen oder der anderen Richtung abliuft. Ein freies
H'- und freies OH'-Ion, welche gerade einmal infolge der Molekular-
bewegung in sehr groBe rdumliche Nihe kommen, werden sich
zu H,0 vereinigen; andererseits wird durch den zufilligen in ge-
eigneter Weise vor sich gehenden Stof eines vorbeifliegenden
fremden Molekiils ein H'-Ion vom H,0 abgetrennt werden. Im
allgemeinen wird sich fiir jede gegebene &uBere Bedingung (vor
allem fiir jede Temperatur) ein gewisser, statistisch betrachtet
stationdrer Zustand einstellen, der dadurch charakterisiert ist,
daB die Menge der in der Zeiteinheit sich bildenden Tonen gleich
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der der verschwindenden Ionen ist. Dies sind aber die Bedingungen
fiir die Anwendbarkeit des Massenwirkungsgesetzes und wir kénnen
dieselben Symbole benutzen wie fiir die Reaktionen zwischen un-
elektrischen Molekiilen. Der ,,chemischen Gleichung

1 Mol. Alkohol + 1 Mol. Essigsdure = 1 Mol. Athylacetat -+ 1 Mol. H,0
entspricht die chemische Gleichung
1H + 10H'=1H,0
Und der Formel des Massenwirkungsgesetzes
[Alkohol] - [Essigsdure] K
[Athylacetat] [H,0]
entspricht das Gesetz
h-oh
[H,0]

=k oder h-oh = ky

Dies ist das Gesetz der elektrolytischen Dissoziation des Was-
sers, welches wir schon besprochen haben. Wir wollen jetzt die
Dissoziation einer in Wasser gelosten S#éure betrachten. Be-
zeichnen wir die Saure als SH, ihre Tonen mit 8’ und H', so schreibt
das Massenwirkungsgesetz folgenden Gleichgewichtszustand vor:

1878 _
. [SH] Mm

Die Konstante k ist fiir jede Séure charakteristisch. Sie variiert
mit der Temperatur, im allgemeinen aber nicht stark. Man nennt
sie die Dissoziationskonstante, oder die Affinititskon-
stante der Saure. Thre GroBe ist, wie Wilh. Ostwald gezeigt
hat, das einzige rationelle MaB fiir die Stérke einer Siure.

Um MiBverstindnissen vorzubeugen, wollen wir die GroBe 18 [éIFIF]I]
die ,,Dissoziationskonstante, die reziproke GroBe [SH) die ,,Affini-

[S7[H]
tatskonstante‘* der Saure nennen. Die Dissoziationskonstante ist ein MafB
fiir die Kraft, mit der die Siure bestrebt ist, in die Ionen zu zerfallen; die
Affinititskonstante ein MafB fiir die Kraft, mit der die Ionen sich zu ver-
einigen bestreben. Unter der ,,Kraft'* oder ,,Affinitat* einer chemischen
Reaktion versteht man diejenige maximale Arbeit C, welche gewonnen
werden kann, wenn je 1 Mol der beteiligten Molekiilgattungen sich umsetzt,
also z. B. wenn 60 g Essigsaure in 59 g Acetat-Ionen + 1 g H'-Ionen zer-
fallen, unter der Bedingung, daB jede der beteiligten Molekiilgattungen
in 1fach molarer Konzentration zugegen ist und daB das Reaktionsvolumen
so grof gewihlt ist, daB diese Konzentration durch die Umsetzung nicht
mefbar gedndert wird.
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Diese Arbeit C steht zu k in der Beziehung
C=RTInk
wo k die frithere Bedeutung hat. Sind die reagierenden Molekiilarten in
der beliebigen Konzentration [Essigsdure], [Acetat’], [H'] in Losung, so
wird bei Umsetzung eines Mols die maximale Arbeit A

[Essigs. ]
A= O RTIn - et
gewonnen.

Bei den verschiedenen Sduren wechselt die Gréfe von k in
weiten Grenzen. Man kénnte sich vorstellen, dafl jedes H Atom
eines Molekiils die Tendenz hat, als H'-Ion abzudissoziieren. Nur
ist diese Tendenz je nach der chemischen Konfiguration der Ver-
bindung v rschieden groB und kann unter Umstéinden unmefBbar
klein werden. Man kann z. B. auch Zucker, ja sogar Alkohol als
eine Siure mit aullerordentlich kleiner Dissoziationskonstante auf-
fassen; beim Zucker ist sie gerade meBbar, beim Athylalkohol
fiir unsere Methoden unmeBbar klein. Uberall aber, wo die Me-
thoden eine Messung der Konstanten iiberhaupt noch gestatten,
erweist sie sich trotz ihrer Kleinheit als eine gut definierte GrofBe.

Die obere Grenze der Dissoziationskonstanten anzugeben ist
nicht ohne weiteres mdéglich. Die ganz starken Sauren, wie HCI,
HBr, HJ, HNO,, H,S0,, H,PO, (in erster Stufe) filhren ndmlich
itberhaupt nicht zu einem einheitlichen Wert von k und werden
noch besonders besprochen werden. Die schwicheren und schwich-
sten Sauren dagegen folgen den obigen Gesetzen gut. Folgende
Tabelle gibt die Dissoziationskonstanten einiger ,,schwacher* Sauren
bei 189, Diese Tabelle zeigt ferner die Ahbingigkeit des k von
der Temperatur fiir einige Siuren.

Tabelle iiber die Dissoziationskonstanten einiger
schwacher Sduren.
Nach Landol t-Bérnstein, Physikal.-chem. Tabellen, 4. Aufl., Berlin 1912,
mit Beriicksichtigung einiger neuerer Messungen; die Autoren der Messungen
sind Wi. Ostwald, Luther, Bodlinder, Rothmund und Drucker,
Walkerund Cormack, Lundén, Noyes, Walden, Madsen, H. Euler,
Michaelis und Rona.

Name Temperatur k
Arsenige Sgure . . . . . . . 250 6 -10-10
Arsensure . . . . . . . . . 250 5 -10-3
Borsdwre . . . . . . . . . . 159 5,5 <1010
250 6,6 -10—1°
250 6,4 -10-10

40° 8,5 -10~10
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Name Temperatur k
Kakodylsdure . . . . . . . . 250 6,4 -10-7
Kohlensiuret) (1. Stufe) . . . 180 3,0 -10-7

(2. Stufe) . .. . 250 L3 - 101
Phosphorsdure (1. Stufe) . . . 250 1 -10-2
(2. Stufe)?) . . 8,8 -10-*
(3. Stufe) . . . 3,6 -10-13
Schwefelwasserstoff . . . . . 180 5,7 -10-8
Salpetrige Sgure . . . . . . 6,0 -10-*
Ameisenséiure . . . . . . . . 2,1 -10—¢
Buttersgure . . . . . . . . . 180 1,5 -10—3
Essigséure . . . . . . . . . 10° 1,83 - 10—>
180 1,82 - 10--%
250 1,86 - 10—
400 1,80 - 103
500 1,74 - 10
1000 1,11 -10-5
a Fruktose . . . . . . . . . 180 6,6 -10—1
a Glukose . . . . . . . . 3,6 -10—18
Glycerin . . . . . . . . .. 7 -10—15
Glykol . . . . . .. C < 10—, unmefBbar klein
Milchsgure . . . . . . . . . 250 1,38 - 104
B Oxybuttersdure . . . . . . 189 3,86-10-3
Saccharose . . . . . . . . . 189 1,14 - 10—
i, I, r Weinsdure . . . . . . 250 9,7 -10—4 -
Benzoesdure . . . . . . . . 250 6,0 -10—3
Phenol . . . . . . . . ... 250 1,09 - 10—-10
Salicylsdure . . . . . . . . . 20—30° 1,05-10-3
Harnsgure . . . . . . L — 1,5 10—

10. Wahre und scheinbare Dissoziationskonstante der Siuren;
Pseudosiiuren.

Bei einigen S#uren ist die freie Siure in reinem Zustand nicht
bekannt, sondern nur ihr Anhydrid. Z. B. kennen wir die Kohlen-
sdure, HyCO;, in reinem Zustand nicht, sondern nur das Anhydrid,

1) S. spiter dariiber genaueres.

%) Nach Michaelis und Gar mendia, Biochem. Zeitschr. 67, 431 (1914).
Abbottund Bray (Journ. of the Americ. chem. soc. 31, 729 (1909), s. S. 760)
hatten gefunden 1,95-10—7. Es sei hier gleich bemerkt, da8 verschiedene
in neuerer Zeit erkannte Umsténde, die in dem Kapitel iiber die ,,Dissoziation
der starken Elektrolyte* besprochen werden, sollen eine Revision einiger
der hier mitgeteilten Zahlen erforderlich machen; groB sind die Korrekturen
zweifellos nirgends. Dasselbe gilt fiir die Dissoziationskonstanten der spiteren
Tabellen (S, 51, 60).
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CO,. Losen wir CO, in Wasser, so reagiert die Lésung sauer. Wir
schlieBen daraus, daff in der Losung die Ionen H' und HCOj' sich
gebildet haben. Die Entstehung dieser Ionen kénnte man auf
zwei Weisen erkliren. Entweder nehmen wir an, daB CO, ein
OH'-Ion addiert:
€O, + H' + OH' = CO,H’ + H'
oder einfach, da ja die H'-Tonen an dem ProzeB nicht beteiligt sind :
O, + OH' = CO,H’
Daraus wiirde als Gleichgewichtsbindung folgen

[CO,1[OH"] _
[Co,HT Tt
Da wir nach 8. 10 fiir [OH'] schreiben kénnen [—Il?—]-’ 80 ist auch
[C0g) -kw _ '
(H'][COH"]
oder
[CO,] k

THICOHT ~ kw — @

Diese Gleichung ist rein formal dieselbe, als wenn es sich um

einen chemischen Vorgang
€O, = H' + CO,H’

handelte und man kann mit diesen k, wie mit einer echten ,,Disso-
ziationskonstante* operieren. Es ist aber nur eine ,scheinbare*
Dissoziationskonstante, denn der durch die letzte Gleichung an-
gedeutete chemische ProzeBl geht doch in dieser Weise gar nicht
vor sich,

Wir kgnnen aber die Ionenbildung der Kohlensiure auch anders
auffassen. Wir nehmen als priméren Vorgang eine Hydratbildung an:
€0, + H,0 = H,00,

mit dem Gleichgewicht
[CG,]- [H,0]
- [HCO;]
Bringen wir die konstante Grofle [H,O] auf die rechte Seite
und vereinigen sie mit kg zu einer neuen Konstante, so ist
[CO.] _
(H,00,] ~ ' @
k, ist sehr grof3, d. b. es besteht immer nur ein sehr kleiner Bruch-
teil H,CO; neben viel 0O, Nun dissoziiert das Molekiil H,CO,
elektrolytisch :.

= ky @)

H,00, = H' + HCOy



30 Die Gesetze der elektrolytischen Dissoziation.

mit der Gleichgewichtsbedingung
H']- [HCOy
T =k @

wo k; die wahre Dissoziationskonstante der eigentlichen Kohien-
sdure H,CO; ist. Nun kennen wir [H,CO,] nicht, sondern nur
[CO,]. Dies ist nimlich einfach die Konzentration der gesamten
gelosten freien Kohlensdure, denn die Molekiilart H,CO; ist stets
nur in verschwindend kleiner Konzentration gegeniiber der Mole-
kiilart CO, vorhanden. Wir kénnen nun fiir [H,CO,] seinen Wert

[CO,]

aus (3) einfilhren = '~ und erhalten aus (4)

4

H]- [HOO] Ky _
[CO,] Sk

Dieser Ausdruck ist identisch mit (1). Auch kg ist eine schein-
bare Dissoziationskonstante.

Diese scheinbare ,,Dissoziations‘konstante ist es, die wir allein
messen konnen. Die wahre Dissoziationskonstante der Kohlen-
sdure H,CO, bleibt uns dabei unbekannt. Wir kénnen aber formal
mit der scheinbaren Konstante wie mit einer wahren operieren.

Nach den Untersuchungen von Thiel und Strohecker?) ergibt sich, daB
die wahre Dissoziationskonstante der echten Kohlensiure H,CO; sehr grofl
ist, mindestens 5 - 10—%, nach Strohecker?2) 4,4 - 10—4, also weit grofer als
die der Essigséiure und sogar der Ameisenséure. Das ist auch sehr plausibel,
denn H,CO, ist je Oxyameisensdure. Von der Stirke der eigentlichen Kohlen-
sdure kann man sich durch folgenden einfachen Versuch eine Vorstellung
machen, Man versetze eine 0,1 n - Losung von NaHCO, mit etwas Neutralrot.
Dasselbe ist in der alkalischen Lisung gelb. Nun fiige man so viel 0,1 n HCl
hinzu, bis die Farbe nach dem Vermischen rot ist, also saure Reaktion
zeigt. Wartet man dann einige Sekunden, so geht die Farbe wieder nach
gelb zurtick. Figt man wieder HCl zu, so wird die Farbe zunschst wieder
rot und geht dann allmihlich wieder auf eine gelbere Stufe zuriick. Es
handelt sich hierbei nicht etwa um ein allmihliches Entweichen von gas-
formiger CO,, sondern darum, daB durch HCl aus dem Bicarbonat die wahre,
starke Kohlensiure H,CO, in Freiheit gesetzt wird, welche erst allmih-
lich iiberwiegend in CO, + H,0 zerfallt. Die Moglichkeit dieses Versuchs
beruht auf der relativ geringen Geschwindigkeit der Reaktion

H,CO, - H,0 + CO,

Dieser Fall der ,,scheinbaren Dissoziationskonstante® steht bei der
Kohlensiure keinesfalls vereinzelt da. Wir sind im Grunde genommen
niemals imstande zu entscheiden, ob eine wahre oder eine scheinbare Disso-
ziationskonstante vorliegt. Dies ist so wichtig, daB wir einige Beispiele

1) Thiel, A.u. Strohecker, R., Ber. d. Dtsch. Chem. Ges. 47, 945 (1914).
2) Strohecker, Zeitschr. f. Unters. d. Nahr.- u. Genufim. 31, 121 (1916).
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dafiir geben wollen. Traubenzucker ist eine duBerst schwache Siure. Wenn
wir uns nun eine Vorstellung von der chemischen Konstitution des Trauben-
zuckers und seiner Ionen machen wollen, so wissen wir zuniéchst vom Trauben-
zucker, daf wir seine Konstitution in verschiedener Weise auffassen kénnen.
Entweder betrachten wir ihn nach der urspriinglichen Schreibweise von
E. Fischer als einen Aldehydalkohol oder unter dem Tollensschen Bilde
mit einer Ringbildung vermittels eines O-Atoms. Diese ist wiederum in
2 steroisomeren Formen, der a- und f-Glykose denkbar. Neuerdings sind
sogar noch weitere Isomere je nach der Art der Ringbildung bekannt geworden.
Alle diese Formen haben Wirklichkeitswert und stehen in einem Gleich-
gewichtszustand zueinander. Je nach den Bedingungen iiberwiegt die eine
oder die andere Konfiguration. Auflerdem aber ist noch eine Konfiguration
moglich, die Enolform von Wohl und Neuberg. Sie leitet sich von
der Fischerschen Aldehydform ab. Stellen wir uns vor, daf das Aldehyd
(Formel I) zundchst ein Hydrat bildet (Formel II) und dieses entsprechend
dem Schema in Formel II wieder Wasser abspaltet, so erhalten wir die
Enolform (Formel III).
OH

H—C=0 H-C< H—-C—OH
I (OH: [
OH—C—H OH—C—H : OH—C
| [ |
C C C
I 11 III
Aldehyd Aldehydhydrat Enol

‘Diese Enolform ist nun gemeinschaftlich fiir Glukose, Mannose und
Fruktose. Wenn also ein Glukosemolekiil die Enolform angenommen hat,
und nun wieder die Aldehydform sich zuriickbildet, so kann bei dieser
Riickbildung ebensogut Glukose wie Mannose wie Fruktose entstehen.
Nun lehrt die Beobachtung, daB bei stark alkalischer Reaktion in der Tat
teilweise eine Umbildung der Glukose in Mannose und Fruktose stattfindet,
und zwar ist die Geschwindigkeit dieser Umbildung der Konzentration
der Wasserstoffionen genau umgekehrt proportional!). Da nun auch die
Konzentration der Zuckerionen der h umgekehrt proportional sein muB,
o liegt die Vermutung nahe, dafl die Umwandlung des Zuckers iiber seine
Tonen erfolgen muB. Da wir nun soeben gehoért haben, dafl diese Umwandlung
iiber die Enolform erfolgen muB, so folgt daraus, daB die Iorten die Enolform
haben miissen und daB auBler den Ionen keine wesentlichen Mengen Zucker
in Enolform vorhanden sein kénnen. Mit anderen Worten: Zucker ist nur
in seiner Enolform eine dissoziationsfédhige Siure, und in dieser Form sicher
eine recht starke Saure. Das ist sehr plausibel, denn alle Enole sind kriftige
Séuren, die ihnen zugehorigen Ketone oder Aldehyde aber nicht. Zucker
ist daher nur deshalb eine so sehr schwache Siure, weil die einzige Modi-
fikation, in der er saure Eigenschaften hat, in so geringen Mengen neben
den anderen Modifikationen vorhanden ist.

Zahlreiche vergleichbare Fille kommen bei den Indikatoren vor. Phe-
nolphthalein hat eine scheinbar sehr niedrige Dissoziationskonstante. Es

1) L. Michaelis und P, Rona, Biochem. Zeitschr. 47, 447 (1912).
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hat in freier Form die Konstitution I. Diese Form ist tautomer mit der
Form 1.

0
HO N (7 \101{ HO’/ N l/ %
L |
NS \/}(\/
“
o, | OH
¢ \|—(,f0 s Wco
- k
NS /S
1 11

Die Form T ist ungefirbt, die Form II infolge der chinoiden Doppel-
bindung gefirbt und infolge der Carboxyl-Gruppe stark sauer. Diesc
ist neben der ungefirbten Modifikation in meB8barem MaBe nicht existenz-
fihig, sondern nur ihre Ionen. Die Ionen kénnen nur nach der Form 1I
konstituiert sein. Die Form II ist wahrscheinlich eine ziemlich starke S#ure,
aber da sie neben der Form I immer nur in verschwindender Menge existenz-
fahig ist, treten uns die Erscheinungen unter dem Bilde entgegen, als wire
das farblose Phenolphthalein eine sehr schwache Saure, deren Ionen rot sind.
Alle Farbenumschlige der Indikatoren beruhen darauf, daB die Ionen eine
andere Konstitution haben als die undissoziierten Indikatoren und alle
Dissoziationskonstanten von Indikatoren sind scheinbare.

Solche Molekiile, welche nach ihrer Konstitution zwar keine Sauren
sind, aber durch eine tautomere Umlagerung in Sauren iibergehen kénnen,
nennt Hantzsch Pseudosiuren.

Den Beweis fiir die Richtigkeit dieser Anschauung kann man in #hn-
licher Weise erbringen, wie wir es oben fiir die Kohlenséure zeigten. Ver-
setzt man eine rote, alkalische Phenolphthaleinlésung mit Sdure, so ent-
steht zuniéichst die rote undissoziierte Séure der Form II und diese lagert
sich erst sekundir in die farblose Form I um. Nur geschieht dies beim
Phenolphthalein so schnell, da wir es nicht nachweisen konnen. Es ist
aber Hantzsch gelungen, bei anderen geeigneten Farbstoffen den Nachweis
zu erbringen, z. B. beim Krystallviolett und vielen anderen. Versetzt man eine
solche Losung mit Alkali und bestimmt ihre elektrische Leitfihigkeit, so
findet man, daB diese im Laufe der Zeit abnimmt, zum Zeichen dafiir,
daB ein starker Elektrolyt aus der Losung verschwindet.

Ein einfacher Versuch mit einem sich allm#hlich umwandelnden Indi-
kator ist folgender. Bringt man in 100 ccm einer ganz schwach alkalischen
Fliissigkeit, z. B. Leitungswasser oder Phosphatgemische, 1 cem von Saure-
fuchsin oder von Wasserblau (1:1000), so tritt allméahlich eine Abblassung
ein, welche je nach der h der Losung bis zu einer ganz bestimmten Farb-
tiefe fortschreitet und dann stehen bleibt. Bei Zimmertemperatur dauert
das gewohnlich eine halbe bis eine Stunde, bei 50° nur wenige Minuten.
Das Saurefuchsin und das Wasserblau sind Indikatoren, bei denen die
beiden Vorginge deutlich getrennt sind. Die Einstellung des Ionengleich-
gewichtes mufl wie alle Ionenreaktionen unme8bar schnell erfolgen, die tauto-
mere Umlagerung der gefirbten Form in die farblose aber erfolgt langsam.
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11. Die Dissoziation der Basen.

Fiir die Dissoziation der Basen gilt das gleiche fiir die der
Siuren, wenn man iiberall oh statt h setzt. Bezeichnen wir das
Molekiil der Base mit BOH, so-erfolgt die Dissoziation in dem Sinne

BOH = B" + OH
und die Dissoziationskonstante ist
[B'][OH']

[BOH]

Die Betrachtungen iiber die scheinbaren Dissoziationskonstanten
gelten hier ebenso wie fiir die Sduren. Auch hier miissen wir
zwischen starken und schwachen Basen unterscheiden. Starke Basen
sind die Laugen wie KOH, NaOH; sie sind sehr weitgehend in
Tonen zerfallen und die genaue Erérterung ihrer Dissoziations-
verhdltnisse stoBt auf die gleichen Schwierigkeiten wie bei den
starken Sauren und soll mit diesen zusammen abgehandelt werden.
Aber auch die schwer wasserléslichen Basen wie Cu(OH),, Ag(OH)
sind hochstwahrscheinlich zu den ziemlich starken, weitgehend disso-
ziierten zu rechnen. Dafl man mit ihnen dem Wasser keine merkliche
alkalische Reaktion erteilen kann, liegt wohl fast ausschlieBlich an
ihrer sehr geringen Léslichkeit, nicht aber an ihrer geringen Disso-
ziation. Eine Base wie Ag(OH) ist in reinem Zustand nicht be-
kannt. Es ist aber doch recht wahrscheinlich, daf die Spuren von
Ag,0, welche in Wasser in Losung gehen, véllig als Ag(OH) in
Losung gehen und daB dieses praktisch total dissoziiert ist, so daf§
in Wirklichkeit beinahe nur Ag” und OH’-Ionen in Lésung sind.

Von den organischen Basen sind nur die quaterniaren Basen
mit diesen vergleichbar. Alle anderen Basen, insbesondere die
wichtigsten, die Aminobasen, sodann die Oxoniumbasen und einige
andere Formen, sind als Pseudobasen zu betrachten. Wir zeigten
schon, dafl die basische Natur des NH; entweder durch die
Hypothese eines in sehr geringer Menge sich bildenden Ammonium-
hydroxyds NH,OH und nachtrigliche Dissoziation desselben oder
einfacher durch die Addition NH; 4+ H' - NH, erklirt werden
kann. Dasselbe gilt fiir alle anderen schwachen Basen. Die folgende
Tabelle gibt die (scheinbare) Dissoziationskonstanten einiger schwa-
cher Basen an. '

Die Dissoziationskonstanten aller organischen Basen sind so-
mit ,,scheinbare“. Uber die wahre Dissoziationskonstante des
NH,OH ist uns nichts aus der Erfahrung bekannt. Wir gehen aber

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I.. 2, Aufl. 3

k=
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wohl nicht fehl, wenn wir sie zu Analogie mit den Alkalihydroxyden
zu den ganz starken Basen rechnen. Ammoniak, NH,, ist nur des-
halb eine Bage mit scheinbar sehr kleiner Konstante, weil immer
nur unmefBbar wenig NH,OH vorhanden ist; das NH,OH selbst
werden wir wohl als fast total dissoziiert betrachten diirfen.

Tabelle iiber die Dissoziationskonstanten einiger
schwacher Basen.

Ammoniak . . . . .. . 100 1,63 - 10-3
180 1,75 - 10-5

250 1,87 - 10—5

400 1,98 - 10-5

500 1,96 - 105

1000 1,35 - 105

Athylamin . . . . . . . 250 5,6 -10—4
Digthylamin . . . . ., 250 1,26 - 10—3
Tridthylamin . . . . . . 259 6,4 -10—4
Harnstoff . . . . . . . . 250 1,5 -10-u4
Anilin . . ... ..., 250 4,6 -10—10
Guanin . . . . .. ... 400 84 -10—12
Coffein . . . .. ... 400 4,1 -10—1
Kreatinin . . . . . . . . 400 3,7 -10—°
Pyridin. . . . . . ... 250 2,3 -10~u
Xanthin . . . ... .. 400 48 -10—14

12. Die Wasserstoffzahl in reinen Siurelésungen.

Bisher haben wir rein qualitativ festgestellt, daB die Siuren
die h des Wassers vermehren, die Basen die h vermindern. Wir
gehen jetzt zu der quantitativen Betrachtung iiber und legen uns
die Frage vor, wie h von der Art der Siuren, also von ihren Disso-
ziationskonstanten, und zweitens von der Konzentration der Siure
abhéingt. Liegt eine reine Lésung der Siure in Wasser vor, so
mufl die Konzentration der Siureanionen gleich der der H'-Ionen
sein. Wir konnen also in Gleichung (1) von S. 26 [H'] = [8']
setzen und erhalten '

P,
[SH]

[H']=Vk[SH]

Angenommen, es seien A Mole einer Siure im Liter geldst, so disso-
ziiert sie zu einem Teil in H'-Ionen und Siureanionen, ein anderer Teil
bleibt undissoziiert. Die Konzentration des undissoziierten Teils ist [SH}
= [A]—[H'].

oder
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Daraus folgt ) H 12,_ =k
[A]l—[H]
oder ¥, k
=TT +EA — 3

Diese Formel vereinfacht sich fiir schwache Sauren in folgender Weise:

Wenn die Disgsoziationskonstante der Saure sehr klein ist, so
ist die Dissoziation auf alle Fille sehr geringfiigig, z. B. weniger
als 19/, Wir werden dann mit guter Annéherung sagen kdnnen,
daf die Konzentration der undissoziierten Siure gleich der der
gesamten Siure ist, [SH] = [A]. Dann ist

h = V& [A] (1a)
Die h ist also der Wurzel aus der Saurekonzentration pro-

portional. Genau in derselben Weise gilt fiir die Losung einer
schwachen Base :

oh = Yk [B]

wo [B] die Konzentration der gesamten Base ist. Setzen wir fiir

oh den Wert E}:';,' so ist auch

Fiir die allerschwichsten Siuren, deren Dissoziationskonstante von
gleicher Grofenordnung mit der des Wassers ist, sowie fiir extrem niedere
Konzentrationen mittelstarker Sauren gelten diese Formeln nicht, weil
hier die vom Wasser gelieferte H-Tonen gegeniiber den von der Siure ge-
lieferten nicht mehr zu vernachlissigen sind. In einer solchen Lésung 148t
sich h folgendermaflen berechnen. Zun#chst diirfen wir wegen der sehr
geringen Dissoziation stets [SH] = [A] setzen, und diirfen schreiben

[H']-[87]
a7k W

Ferner verlangt das ,,Gesetz der Elektroneutralitit®, dafl die Summe

samtlicher positiver Ionen gleich der Summe samtlicher negativen Ionen ist:

[H'] = [§]+ [OH"] (2)
Drittens ist "
[OH'] = T 3)

Wenn wir in (2) [S’] mit Hilfe von (1), und [OH’] mit Hilfe von (3)
eliminieren, so erhalten wir
o EI[A] | ky
H] = otd 1+ =¥
[H'] [H ] + [

oder h = Yk [A] + kv ' (4)



36 Die Gesetze der elektrolytischen Dissoziation.

Wir erkennen hieraus, daf h niemals, auch bei unendlich kleinem k,
unter Vky, d. h. unter die neutrale Reaktion heruntergehen kann, und
zweitens, dafl Sduren, deren k nur wenig verschieden von ky ist, die h des
Wassers sehr wenig erhGhen, so daB z. B. Losungen von Zucker als ,,neutral‘
betrachtet werden diirfen. Die saure Natur des Zuckers #uBert sich nur
darin, daB er die h in einer Lauge erhtht, d. h. daB er ihre oh vermindert
oder dafl er NaOH ,,bindet*.

In einem Gemisch zweier schwacher Séuren in der Konzentration A,
und A, mit den Dissoziationskonstanten k; und k, kann man die h folgender-
maBen berechnen. Es ist

Lo [S1+[8,"] =[H']

. [SMED
& SV
[S/1[E] _

5 S e

Daraus folgt
h = V&S, k5,
Da nun die Menge der undissoziierten Siuren bei schwachen Sauren
praktisch gleich der der gesamten Séuren ist, so ist auch praktisch genau

h = ykA + sz-z— : (5)
Denken wir also eine Losung von 1 Mol Essigsiure (k, = 2. 10-%)
und 1 Mol Kohlenséure (k, = 3 -10~7) im Liter, so ist

h =72-10-% +3-10-7
was praktisch nicht verschieden ist von einer 1mol. Losung von Essigsiure
ohne Kohlensdure, in der
h = 1/2-10-3
ist. Selbst eine Losung von 1 Mol CO, + 0,1 Mol Essigsiure mit der h
h=1701:2-10-5+3-10~7 =4,5-10-3

unterscheidet sich praktisch nicht von einer 0,1mol. Essigséiure ohne CO,,
mit h = 4,48-10—-3, Die stdrkere S#ure unterdriickt die Disso-
ziation der schwicheren.

Arrhenius?) hat vor langem ein Gesetz aufgestellt: Wenn man iso-
hydrische Lésungen (d. h. Losungen von gleicher h) verschiedener
S#éurenmiteinander mischt,so &ndert sich dieh beim Vermischen
nicht. Das kann man aus dem soeben Gesagten leicht ableiten. Gegeben
sei die Konzentration A; und A, der beiden Sauren, ihre Dissoziations-
konstanten seien k; und k,. Die Konzentration A; und A, seien derart be-
messen, daf} die h in beiden Lésungen gleich ist. Das ist nach (1a, S. 35) der
Fall, wenn k A; =k,A,, und zwar ist dann h = Yk A; = Yk A,. Nun
mische man m Volumina der ersten Losung mit n Volumina der zweiten.

m
Dann ist in der Mischung die eine Séure in der Konzentration mrn A,

1) Sv. Arrhenius, Zeitschr, f, physikal. Chem, 2, 284 (I888).
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n .
P A,. Nach (5, S. 36) ist in dem

' m n
h-= ]/krm A+ kz;n—‘_l_-ﬁAe

Da nun kA, = k,A,, so ist

m n
}l = VklAl <m + ]]]_—-+—Il) = |/ kIAI

also ebenso groB wie vorher. Dieses Gesetz gilt aber nur, wenn Salze dieser
Sauren nicht gleichzeitig vorhanden sind, sondern nur die freien Siuren.
Es ist nicht der Fall, daB zwei isohydrische Losungen beliebiger Be-
schaffenheit beim Mischen die h nicht #nderten.

dic zweite in der Konzentration

Gemisch

13. Gemische von schwachen Siuren mit ihren Alkalisalzen: die
Regulatoren oder Puffer.

Wihrend die Sduren und Basen alle méglichen Abstufungen
der Dissoziation darbieten kénnen, ist das bei den Alkalisalzen
derselben nicht der Fall. Diese gehéren alle zu den starken Elek-
trolyten, auf die man das Massenwirkungsgesetz nicht ohne weiteres
anwenden kann. Dasselbe gilt fiir die Chloride (Bromide u. a.)
der schwachen Basen. Wir kénnen zur Vereinfachung der Rechnung
zunichst annehmen, dafl die Salze unter allen Umstinden total
dissoziiert sind. Diese Annahime entfernt sich von der Wirklich-
keit nicht weit, und die SchluBfolgerungen, die wir unter dieser
vereinfachenden Annahme machen werden, haben einen recht
hohen Genauigkeitsgrad und bilden das Fundament der Theorie
der Regulatoren oder Puffer?).

Wenn man die Losung einer schwachen Saure mit ihrem Afkali-
salz vermischt, so wird die Dissoziation der Siure stark herab-
gedriickt und mit steigender Salzmenge immer mehr. Dasselbe
gilt fiir die Vermischung einer schwachen Base mit ihrem Chlorid.
Wenn wir also Essigséure mit wechselnden Mengen Natriumacetat
versetzen, haben wir es in der Hand, willkiirlich alle mdglichen,
sehr niederen Wasserstoffzahlen herzustellen, und dasselbe kénnen
wir auch mit vielen anderen derartigen Sdure-Salz-Paaren. Die

1) Literatur: Einige Arbeiten aus dem Nernstschen Institut (Fels.
Zeitschr. f. Elektrochem. 10, 208 (1904); Salesski, ibid. 10, 204 (1904).
Sodann S. P. L. Sérensen, Biochem. Zeitschr. 21, 131 (1909); Lawrence
J. Henderson, Ergebn. d. Physiol. 8, 254 (1909); L. Michaelis und
P. Rona, Biochem. Zeitschr. 28, 364 (1910;.
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Berechnung von h in solchen Gemischen ist von besonderer Wich-
tigkeit und kommt beim experimentellen Arbeiten héufig vor.
Wir nehmen ein Gemisch von Essigsiure und Natriumacetat.
Die Formel

18- (B _
[SH]
gilt auf alle Fille.
Sie ergibt
’ h= k[SH] _ X [undissoziierte Séure]
T [Séure-Ion]

In einem solchen Gemisch ist nun die Konzentration der un-
dissoziierten S#ure praktisch gleich der Konzentration der ge-
samten freien Essigsiiure, da ja deren Dissoziation sehr geringfiigig
ist, und die Konzentration der Sture-Anionen ist praktisch gleich
der des Natriumacetats; denn dieses wird als total dissoziiert be-
trachtet und die aus der freien Essigsiure stammenden Acetat-
ionen verschwinden an Menge demgegeniiber. Wir erhalten somit
die Formel

h — . Lreie Essigsiure] (1)

Diese Formel ist nur eine Naherungsformel, weil sie gewisse
Annahmen erfordert, die nicht ganz exakt zutreffen. Aber sie
gilt fiir zahlreiche Falle mit sehr guter Anndherung an die Wahr-
heit; die unter gewissen Bedingungen gefundenen Abweichungen,
von denen wir noch sprechen werden, sind so klein, daB man sie
geradezu nur als Korrekturen der Naherungsformel behandeln kann.

Bei etwas stirkeren Séuren, bei denen man die Dissoziation der freien
Sgure nicht ganz vernachlissigen diirfte, wie Weinsiure, diirfen wir die
Konzentration der undissoziierten Séure nicht einfach gleich der der freien
Sgure [E] setzen, sondern = [E]— [H']; und die Konzentration der Siure-
ionen ist nicht gleich der des Salzes, sondern auch die freie Siure liefert

Saure-Anionen, und zwar in gleichem Betrage wie H'-Ionen. Statt (1)
muf} es also heiflen
k ([E] —[H))

= TNa-Salz] + [H'] )

Hieraus erhilt man eine quadratische Gleichung fiir h, deren Lésung ist:

- -S \2 o
oo Sk /[ INSETE R
Dies ist die erste Korrektur der Anniherungsformel. Sie hat praktisch

selten eine Bedeutung. Die zweite, viel wichtigere Korrektur hat die Auf-
gabe, die nur angeniherte Annahme von der totalen Dissoziation des
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Na-Salzes richtig zu stellen. Diese werden wir bei der Besprechung der
starken Elektrolyte bringen. . -
In einem Gemisch von NH; 4 NH,C! gilt ganz analog die Naherungs-
formel
. [NH,]
[NH,Cl]
Zur experimentellen Bestétigung der Formel (1) sei folgendes erwihnt.
Hilt man in einer Serie von Losungen die Konzentration des Natrium-
acetats konstant (z. B. 0,1 n) und variiert die Konzentration der freien
Essigsdure, so findet man in weitem Bereich dieser Variation keine praktisch
bemerkbare Abweichung von diesem Gesetz. Nicht ganz so vollkommen
ist die Bestdtigung der Formel, wenn man die Eissigsiure konstant hilt
und die Menge des Natriumacetats variiert; dann macht sich némlich der
Umstand bemerkbar, daB die Dissoziation des Natriumacetats, welche als
stets total angenommen wurde, mit seiner Konzentration etwas variiert.
Wenn man eine gegebene Mischung von Essigséure und Natriumacetat mit
Wasser verdiinnt, macht sich derselbe Umstand bemerkbar. Eine Losung
von 0,1 n Essigsiure + 0,1. n Natriumacetat hat, gemessen mit der
Gaskette

oh =k (3)

unverdiinnt h=242-10-5 pp= 4,615
5fach verdimnt h = 2,16-10-5 Ph = 4,665

Ein EinfluB der Verdiinnung ist also nur soeben nachweisbar. Jeden-
falls ist er so gering, daB die Formel (1) als meist praktisch fast genau giiltig
betrachtet werden kann.

Etwas groBer sind die Abweichungen von der Anniherungsformel bei
einem Gemisch von primirem und sekundirem Natriumphosphat. Betrachtet
man diese Salze als total dissoziiert, so wiire in einem solchen Gemisch

h—k- Tpriméres Phosphat]
7 [sekundires Phosphat]

Das sekundire Phosphat ist gleichsam das Na-Salz der schwachen Saure:
,sprimires Phosphat*. Trife diese Formel streng zu, so sollte die absolute
Konzentration der Phosphate belanglos sein. EinigermaBen trifft das zu,
aber nicht so verhiltnismaBig gut wie bei den Acetatgemischen; der Disso-
ziationszustand des zweiwertigen Phosphatsalzes hiingt viel stirker von
seiner Verdiinnung ab. Es hat, elektrometrisch gemessen, eine Mischung
gleicher Mengen von m/;s primdrer Kaliumphosphat- + m/y; sekundérer
Natriumphosphatlosung folgenden Wert?!)

h Ph
unverdiinont 1,54 -10-7 . . . . 6,813
1, verdimnt 1,26 . . . . . . . 6,904
1/, verditnnt 1,02 . ... .. . 6990
1/, verdiinnt 0,853 . . . . . .. 7,069
1/, verdiinnt 0,817 . . . . . . . 7,088

oo verdiinnt 0,80 . . . . . . . 7,10 (extrapoliert)

1) L. Michaelis und A. Kriiger, Biochem. Zeitschr. 119, 307 (1921).
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14. Das Zweisiiurenproblem. -

Wir stellen uns die Aufgabe, die h zu berechnen, welche in einem Ge-
misch zweier verschiedener schwacher Siuren mit ihren Alkalisalzen
besteht, und nennen diese Frage das Zweisiiuren-Problem?). Eine all-
gemeine Losung dieses Problems ist sehr schwierig und kaum zu geben.
Da das Problem aber, wie wir weiter unten erortern werden, eine praktische
Bedeutung hat, so wollen wir es wenigstens fiir gewisse einfache Bedingungen
ableiten, welche uns geniigen werden, um jene praktische Frage zu beant-
worten.

Zu diesem Zweck wollen wir der vorigen Ableitung zunichst eine andere
Formulierung geben, und nochmals zuriickkommen auf das Gemisch einer
schwachen S#ure mit ihrem Alkalisalz. Ein solches Gemisch kénnen wir
uns auch entstanden denken durch Mischung der schwachen S#ure, welche
insgesamt die Konzentration A haben mége, und starker Lauge, L, wo L < A
ist. Dann ist in dem Gemisch die Konzentration des Salzes = L, die der
iiberschiissigen freien Siure = A — 1, und die Formel (1) von 8. 38 wiirde
sinngemif iibertragen lauten

h=k - 2~ (1a)

Ein Gemisch aus zwei Siuren mit ihren Salzen kiénnen wir uns dem-
entsprechend entstanden denken aus den beiden Siuren mit den Disso-
ziationskonstanten k, und k, in der Konzentration A, und A, und der ge-
samten Laugenmenge L, wo L < (A; + A,) sein mufl. Von dieser Laugen-
menge L wird der Bruchteil I, von der ersten Sdure und der Bruchteil L,
von der zweiten Sdure gebunden, und es ist

Li+L,=L (1b)
Das Massenwirkungsgesetz fordert die Beziehungen
A —-L
"h =k 2 1 (Le)
1 Ll
A, — L
h=k, —2-~2 1d
L (1)

Nun miissen wir uns erinnern, dafl diese Formeln ebenso wie (1) und
(1a) nur Niherungsformeln sind und nur angewendet werden, diirfen, wenn
der zweite bruchartige Faktor der rechten Seite einen Wert ungefihr zwischen
0,01 und 100 hat. Bei den weiteren Rechnungen werden wir daher immer
revidieren miissen, fiir welche Bedingungen sie noch Sinn haben. Setzt man
in (1c¢) Ly = L —L,, und eliminiert L, vermittels (1d), so erhilt man eine
juadratische Gleichung fiir h, deren einzige Losung von physikalischem
Sinn ist:

b A=)+l (A~ 1)
2L

+“/[k1(A1—L)2‘*Lk2(AZ—L)]2+ kl]_;kz (A +A, — L) (le)

1) L, Michaelis und A. Kriiger, Biochem. Zeitschr. 119, 307 (1921).



Der Dissoziationsgrad und der Dissoziationsrest der Siuren. 41

Unser Problem hat folgende praktische Nutzanwendung. Bei der Indi-
katorenmethode der h-Bestimmung versetzen wir die zu untersuchende
Losung mit einem Indikator, also einer Sgure, und setzen dabei stillschweigend
voraus, dafl der Zusatz dieser Sdure die h der Losung nicht dndert. Die zu
untersuchende Losung wird in der Regel den Charakter eines Einsiure-
puffers haben, also z. B. ein Gemisch von Natriumbicarbonat 4+ Kohlen-
siure. Wir wollen nun die Rechnung fiir einen méglichst iibertriebenen
Fall durchfithren. Die zu untersuchende Losung sei moglichst pufferarm,
Wasserleitungswasser. Dies konnen wir auffassen als eine Mischung von
0,00300 normal Kalziumbicarbonat (wofiir wir uns ebensogut NaHCO,
denken kénnen) und 0,00030 n. H,CO,. L ist demnach 0,003, A; = 0,0033.
k; setzen wir = 3107, Nun setzen wir den Indikator m-Nitrophenol
(ky = 5-10~") in der Konzentration A, = 0,003 n hinzu. In Wirklichkeit
braucht man nicht einmal die Hilfte dieser Menge, obwohl gerade m-Nitro-
phenol eine sehr geringe Férbekraft hat und viel mehr Farbstoff erfordert
als die meisten anderen Indikatoren. Berechnen wir nun h in diesem Ge-
misch vor Zusatz des Indikators nach (1la), so ergibt sich unter Zugrunde-
legung der angenommenen Daten h = 3-10-8. Nach Zusatz des Indi-
kators ergibt sich aus (le) h = 5,83 - 10—2.

Nebmen wir, unter Beibehaltung aller anderen Daten, fiir die Indikator-
konzentration A, verschiedene Werte an, so ergibt sich fiir

A — Durch den Indikator
A, =

. h= pn  hervorgerufener Fehler

(Mol pro Liter) von py
0,003 5,83 - 108 7,23 — 0,29
0,0015 4,66 - 10—3 7,33 — 0,20
0,00075 3,93 -10-8 7,41 —0,11
0,00037 3,46 - 108 7,46 —0,06-
0,00018 3,27 - 108 7,49 — 0,03
0 3,0 -10-8 7,52

Bei der Benutzung des m-Nitrophenol nimmt man z. B. eine 0,3%,ige
= 0,027 molare Losung; gibt man davon 0,3 cem auf 20 cem Leitungs-
wasser, so macht das einen definitiven Indikatorgehalt von rund 0,0004 n;
der pj, -Fehler wird daher etwa = — 0,06, eine Gr&Be, die beinahe in die
Fehlergrenze der Bestimmung fillt. Dies sind aber die allerungiinstigsten
Verhéltnisse. Man kann in Wirklichkeit mit viel weniger Indikator aus-
kommen. Bei allen anderen Indikatoren, welche eine groBere Farbkraft
haben und in viel geringeren Konzentrationen angewendet werden konnen,
kommt dieser Fehler mit noch gréferer GewiBheit nicht in Betracht.

15. Der Dissoziationsgrad und der Dissoziationsrest der Siuren.

Unter dem Dissoziationsgrad einer Siure in reiner wiBriger
Losung versteht man das Verhiltnis des dissoziierten Anteils zu
der Gesamtmenge der Siure. Wir wollen diese Definition etwas
erweitern, damit sie auch fiir Gemische von Siuren mit ihren Salzen
anwendbar wird. Unter dem Dissoziationsgrad einer Siure
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verstehen wir dann das Verhiltnis der Siureionen zur Gesamt-
menge der Saureradikale, gleichgiiltig in welcher Form, iiberhaupt.
Der Dissoziationsgrad der Essigstiure in einem Essigsdure-Natrium-
acetatgemisch ist also das Verhaltnis der Essigsdure-Anionen zur
Gesamtmenge der Essigsiure, sowohl in Form der freien Essig-
sdure wie in Form des Natriumacetats. Unter dem Dissoziations-
rest) verstehen wir das Verhiltnis der undissoziierten Essigsiure
zur Gesamtmenge der Essigsiureradikale. Von diesen beiden Be-
griffen werden wir wiederholt nutzbringenden Gebrauch machen.
Mit Riicksicht auf diese Nutzanwendungen werfen wir die Frage
auf: wie hiingt der Dissoziationsgrad und der Dissoziationsrest
von der Wasserstoffzahl ab? - Wir betrachten den Dissoziations-
grad (bzw. -rest) als eine Funktion von h; wir denken uns also,
umgekehrt wie vorher, h als die unabhingige Variable. Da wir in
den Siure-Salzmischungen ein Mittel kennen gelernt haben, um
in irgendeiner Lésung eine gewiinschte h in beliebigem Betrage
praktisch herzustellen, so gewinnt die Annahme von h als der un-
abhidngigen Variablen jetzt eine greifbare Bedeutung.

DefinitionsgemaB ist also der Dissoziationsgrad a
-5
[A]
wo S’ wie frither die Sadureanionen, A die Siure summarisch in

allen ihren Existenzformen bedeutet. Benutzen wir nun die alte
Gleichung (S. 38)

a

_ k-[SH]

DefinitionsgemiB ist der Dissoziationsgrad a = Lb—] und [A]

[A]
= [SH] + [§'].

Also
0= ST
[SH] + [8']
Setzen wir fiir [SH]den aus (1) sich ergebenden Wert E]k—[s—]
ein, so wird
k
=¥ rh (2)

1) L. Michaelis, Biochem. Zeitschr, 33, 182 (1911).
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oder auch @ = ,_l_ﬁ,
a (28)
1+ &
Diese Gleichung stellt also a als Funktion von h dar. Die Disso-
ziationskonstante der Siure, k, erscheint in dieser Formel als eine

die Funktion charakterisierende konstante Gréfe, die wir als den
Parameter dieser Funktion bezeichnen. Wir stellen diese Funk-
tion a = E_]—%_h— in Abb. 2 graphisch dar. Sie stellt eine Hyperbel
dar, welche die Nullpunktsordinate spitzwinklig schneidet.

"

77§ 45 7 T
Abb. 2. Dissoziationsgrad () einer Siure mit der Dissoziationskonstante
1-10~7 Abszisse: h. Ordinate: a.

Diese Darstellung ist nun wenig iibersichtlich, und die hohe
praktische Bedeutung dieser Funktion berubt darauf, daB man
ibr durch eine leichte Transformation eine sehr iibersichtliche
graphische Form geben kann, wenn wir namlich die Abszisse loga-
rithmisch transformieren. Wir tragen auf der Abszisse nicht h
selbst, sondern p, auf, stellen somit a als Funktion von p, dar.

Pr ist eine antibate Funktion von h; d. h. p, fillt stets mit
wachsendem h.

Unsere Funktion lautet demnach
_k
T k41070 (2b)
Wir stellen sie zunichst graphisch dar (Abb. 3, S. 44).

Die Kurve zeichnet sich durch folgendes aus:

1. Sie besteht aus einem asymptotisch parallel zur Abszisse ver-
laufenden Anfangs- und Endstiick; das Anfangsstiick ver-
lduft in der Ordinatenhéhe 0, das Ende in der Ordinaten-
hohe 1.

a
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2. Dazwischen liegt eine fast geradlinig verlaufende schrige
Strecke, welche mit scharfer Biegung in die Asymptoten
iibergeht.

3. Streng genommen ist diese mittlere Strecke jedoch nicht
geradlinig, sondern leicht S-f6rmig gekriimmt und hat einen

7

A

/[

/

!
4 5 6 7 8 9 10 11
Abb. 3. Dissoziationskurve einer Sdure mit der Dissoziationskonstante 1 - 10—7,
Abszisse: p;. Ordinate: a.
Der MaBstab der Ordinate ist um das 5fache gegeniiber dem der Abszisse
vergrofert.
In dem mit X bezeichneten Punkt ist o = */,, und der FuBpunkt der Ordinate
auf der Abszisse zeigt p, (den negativen Logarithmus der Dissoziations-
konstante) an.

N

\ L]
\

05

\ ]
\ Il
4 5 6 7 8 9 10 11
Abb. 4. Dissoziationsrestkurve einer Siure unter gleichen Bedingungen
wie die vorige Abbildung.

Stellt gleichzeitig die Dissoziationskurve einer Base mit der Dissoziations-
konstante 1077 dar.

Wendepunkt in der Ordinatenhéhe *j,. Der FuBpunkt
dieser Ordinate auf der Abszisse gibt den negativ genom-
menen Logarithmus der Dissoziationskonstanten k an. Be-
zeichnen wir also, in Analogie mit dem friiheren, —logk =7px,
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so kénnen wir sagen: der Parameter dieser Funktion ist py,
und er hat geometrisch die einfache Bedeutung, daB er den
Wert der x-Achse (p,-Achse) bedeutet, fiir welchen die Ordi-
nate = !/, ist. Zeichnen wir solche Dissoziationskurven
fiir verschiedene Werte von py (also fitr Sauren verschie-
dener Stirke), so laufen alle diese Kurven genau parallel.
Sie kénnen aus der oben gezeichneten graphisch abgeleitet
werden, indem man diese einfach horizontal gegen die
Abszisse so verschiebt, dafi die Ordinate 1/, mit ihrem
Fullpunkt auf das fiir die betreffende Siure charakteristi-
sche p, fallt. ,

4. Schlieflich ist es ein Vorteil dieser Darstellung, daB die
Dissoziationsrestkurve ein genaues symmetrisches Spiegel-
bild der Dissoziationskurve ist.

Der Dissoziationsrest g ist nimlich definitionsgema

[SH]

MR
b 1
k+h 14 % (3)
und daher _ lo-pk
k + 10—k 31)

Die graphische Konstruktion ergibt sich am einfachsten aus
der Beziehung a =1—p, und man sieht sofort (Abb. 4), daB
die Kurve ein Spiegelbild der a-Kurve ist; ihr Parameter hat
genau dieselbe Bedeutung. »

Die mathematische Analyse dieser Funktionen ergibt:

Differenzieren wir die Funktion

k
=TTy Th (N
nach log h, so ist
de  da dh dlnh
dlogh ~ dh dinh  dlogh’

wo log der dekadische, In der natiirliche Logarithmus ist, also

da  k-h
dlogh — ~ (K + 0

und bei nochmaliger Differenzierung nach log h ist

da
d?a  ddlogh dh dinh k-h-(k — h)

diogh® = dn  dlnh dlogh = (k4 hp

-In 10 @)

-(In102  (3)
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Setzen wir dies = 0, so erhalten wir die Bedmgungen fiir den Wende-
punkt der (a, log h)-Kurve. Diese Bedingung ist, wie man leicht sieht:

h=k
oder auch

Ph = Pk
Setzen wir in (1) von 8. 45 h =k, so ergibt sich a« =

Somit ist im Wendepunkt

w‘s—-

L. ph=7px
2. a=»%

was zu beweisen war.

Das gleiche gilt fiir ¢-Kurve, welche ja um die Wendepunktsordm&te
als Achse symmetrisch mit der a-Kurve ist.

Von Interesse ist der Winkel, unter dem die Kurve in der Nihe des
Wendepunktes die Ordinate schneidet. Nach den Grundsitzen der Diffe-
rentialrechnung stellt der Differentialquotient die Tangente des gesuchten
Winkels ¢ dar. Da in dem betreffenden Punkt h = k ist, so folgt durch
Einsetzen in (2) von S. 45

da In10 _ 2303
dlogh — ~ 4 g =056
und arc tg ¢ = fast genau 30°. Man muB, damit djeser Neigungswinkel
realisiert wird, darauf achten, daf die Ordinate graphisch in dem gleichen
Mafstab gemessen wird, wie die Abszisse. Ist der MaBstab der Ordinate
graphisch um das n-fache gegeniiber der Abszisse vergroBerf, so ist auch
die Tangente des Neigungswinkels um das n-fache grofier, als soeben an-
gegeben. In den Zeichnungen, Abb. 3 und 4, ist n = 5, und daher die Tan-
gente = 2,88, und der Neigungswinkel selbst etwa = 71°,

Alles das kénnen wir glatt auf die Dissoziation der Basen iiber-
tragen, wenn wir oh statt h und pg, statt p, setzen.

Fiir eine Base ist daher

a= und ¢ 1
T Toh T Tk
Setzen wir
| k-3
so wird
a~————1 und ¢ = 1
o w1 R @
5% kg

Die a-Kurve fiir eine Base mit der Dissoziationskonstanten k
ist daher identisch mit der g-Kurve einer Séure, welche die Disso-
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. k . . .
ziationskonstante T:’— hat, und die g-Kurve einer Base mit der

Konstanten k ist identisch mit der a-Kurve einer Saure mit der

k,

Konstanten .
k

Eine einfache experimentelle Bestitigung des Verlaufs einer
Dissoziationskurve gibt folgender Versuch. p-Nitrophenol ist eine
schwache Saure, deren Ionen gelb, deren undissoziierte Molekiile
farblos sind. Bringt man eine kleine, stets gleich bemessene Menge
davon in verschiedene Lésungen, deren p, durch Acetatgemische
festgelegt ist, so &ndert sich je nach dem p, der Losung der Disso-
ziationsgrad a des p-Nitrophenols und somit auch seine relative
Farbtiefe. Auf dem Diagramm (8. 82) ist auf der Abszisse py,
auf der Ordinate die relative Farbtiefe oder der Dissoziationsgrad a
des Farbstoffes angegeben. Der Verlauf entspricht genau der
theoretischen a-Kurve, und bestimmt man graphisch auf die be-
schriebene Weise py, so ergibt sich dieses = 7,18, withrend nach
der Leitfahigkeitsmethode fiir die gleiche Temperatur (18°%) be-
zogen, nahezu der gleiche Wert, 7,25, gefunden wurde (Euler und
Bolin, sowie Lundén).

16. Die Dissoziation der mehrbasischen Sduren.

Eine zweibasische Séure ist ein Molekiil mit 2 ionogenen H-
Tonen. Die Dissoziation jedes der beiden H-Ionen muBl getrennt
betrachtet werden. So ist Oxalsiure eine zweibasische Siure.
Das Dissoziationsbestreben der beiden H-Ionen ist aber verschieden
groB. Die Siure dissoziiert, wie man sagt, in 2 Stufen, und jeder
Dissoziationsstufe kommt eine besondere Dissoziationskonstante
zu. Die chemischen Gleichungen sind, wenn wir das von beiden
H-Atomen entbloBte Siure-Radikal als S bezeichnen, die Siure
also als SH,:

1. Stufe: SH,= SH’ + H'
2. Stufe: SH’=28” + H"

Fiir jede dieser beiden Reaktionen muB man das Massenwirkungsgesetz

anwenden. Es ist also

[SH']- [H]
[SH,]

[S710E]
[H]

=
und
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Um zu einer klaren Vorstellung der Dissoziation zu kommen, wollen
wir auch hier die Begriffe des Dissoziationsgrades und -Restes einfiihren.
Bezeichnen wir die Konzentration der undissoziierten Séure mit [A], die
der priméren Ionen als [A’], die der sekundéren Tonen [A’’], so definieren
wir als Dissoziationsgrad der ersten Stufe, e,

, a]
[A]l+[AT+ [A”]
als Dissoziationsgrad der zweiten Stufe, a,

ay =

w@— [ ll]
A1+ [AT4[A7]
und als Dissoziationsrest, o
(Al

T TATF AT+ [A7]

Die beiden Dissoziationskonstanten sind

AT
AL
o _ A7) [E]
2= A

wo [A’] und [A”'] die Konzentration der einwertigen bzw. der zweiwertigen
Tonen bedeutet.
Aus den Definitionsgleichungen folgt:
[A] [A”]
— = 7 1 7
o 1T T
i (A} | [A])
= 7 77 1
TGO

1 A1, [A”]
S =1 4
e 1T T A
und durch Elimination von [A], [A’] und [A"] folgt schlieBlich?):
@ = 1

TR K,
1+ i + T
@ = 1
2 h h?
1
+ k, + ky -k
_ 1
91¢h+mm

Wenn wir diese Funktionen fiir bestimmte Werte der beiden
Parameter k, und k, graphisch darstellen, indem wir wieder wie

1) L. Michaelis, in: Handb. d. Biochem. von C. Oppenheimer,
PFrginzungsband, S. 57 (1913).
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frither p, als Abszisse wihlen, so ergeben sich folgende Bilder
(Abb. 5, 6, 7). Die Dissoziationsrestkurve g verliuft fast genau
wie bei einer einbasischen Siure. Die Abweichungen hiervon sind
so gering, daB sie in der graphischen Darstellung nicht bemerkbar
sind. Auch @, hat nahezu den Verlauf einer gewohnlichen Disso-
ziationskurve. Die bedeutendsten Verinderungen erfahrt a,. Sie
hat denselben Verlaufstypus wie die spater zu entwickelnde o-Kurve
eines amphoteren Elektrolyten, indem sie ein Maximum zeigt.
Wie bei dieser, ist die Art dieser Maximumbildung von der Gri8e
der beiden Dissoziationskonstanten abhingig; und zwar hingt sie
von dem Verhiltnis k, :k, ab. Ist k; sehr viel groBer als k,, so
bildet sich ein breites unscharfes Maximum, in welchem @, prak-
tisch = 1ist. Ist k, nur wenig gréBer als k, (Abb. 6), so wird erstens
das Maximum scharfer, zweitens erreicht es nicht ganz den Wert 1;
und ist k, von k, nur sehr wenig verschieden (Abb. 7), so treten
diese beiden Merkmale immer deutlicher hervor. Als Grenzfall
konnen wir den betrachten, dafl k, =k, ist, d. h. daB die Saure
in beiden Stufen gleichstark ionisationsfahig ist. Dann bleibt a,
stets = 0, d. h. es bilden sich immer nur undissoziierte Siure-
molekiile und doppelt geladene Sdureionen, niemals aber einfach
geladene.

Ein solcher Fall scheint bei schwachen Elektrolyten nicht vor-
zukommen. Die beiden Dissoziationskonstanten sind stets bald
mehr, bald weniger voneinander verschieden. Recht nahe kommen
sie einander bei der Bernsteinsiure und Fumarsiure. Sehr ver-
schieden voneinander sind sie bei der Maleinséure und Kohlensiure.
Sind die beiden Saureradikale (COOH) im Molekiil rdumlich sehr
nahe (Maleinsiure), so wird die Siurenatur im ganzen sehr stark,
die Siure ist als primire Saure stark; fiir die zweite Stufe bleibt
nur ein Rest von saurem Charakter iibrig. Stehen die bei den
COOH-Gruppen weit voneinander, so werden sie beide selbstindiger,
unabhingiger voneinander (Fumarsiure) und einander nahezu gleich.

Die Lage des Maximum der «-Kurve ist von besonderem Interesse.
Um das Maximum zu bestimmen, miissen wir die Funktion e, = f (h)
nach h differenzieren und den Differentialquotienten = 0 setzen. Rechnerisch
einfacher ist es, das Minimum der inversen Funktion

1 h k,
o 1t TE
zu bestimmen. Es ist 1
d« 1 l _ 1_{3
7 R A

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration 1. 2. Aufl. 4
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Dieses = 0 gesetzt, ergibt als Minimumbedingung fiir —L oder als Maxi-
@
mumbedingung fiir e;

b =7k -k,

d. h. «; hat sein Maximum, wenn h gleich dem geometrischen Mittel der
beiden Dissoziationskonstanten ist, oder wenn

Py, + Py,
Ph=""35
Der Betrag dieses Maximalwertes ergibt sich, wenn wir diesen Wert
in die Gleichung fiir ¢, einsetzen:

1

1427/
/= )
Ist 2 V l;»’ klein gegen 1, so wird der Maximalwert von «; praktisch = I,

gleichzeitig ist1 das Maximum breit; andernfalls entsteht ein spitzeres, aber
hinter 1 zuriickbleibendes Maximum.

Ist k, viel kleiner als k, (Abb. 5), so stellt der ansteigende und der ab-
steigende Ast von a, je ein Stiick einer Dissoziationsrest- bzw. Dissoziations-
kurve dar, und die FuBpunkte der beiden Ordinaten = 0,5 auf der Abszisse
zeigen die Werte von px, und py, an. Diese beiden charakteristischen Punkte
sind in Abb. 5 mit einem Kreis umzogen.

Nunmehr hietet es keinerlei Schwierigkeit, im Bedarfsalle auch die
etwas komplizierteren Funktionen fiir vielwertige Sduren zu berechnen.
Sobald das Verhiltnis zweier aufeinanderfolgender Dissoziationskonstanten
Z etwa 107 ist, kann man ohne merklichen Fehler die Kurven aus einzelnen
Dissoziations- und Dissoziationsrestkurven zusammensetzen.

Fiir mehrsiurige Basen gilt alles ebenso, wenn man oh fiir h setat.

Eine Folge der stufenweisen Dissoziation ist es, daB bei mehrwertigen
Ssuren die hoheren Ionisationsstufen nur bei stark alkalischer Reaktion
existenzfihig sind. So ist z. B. im Blut das CO,”-Ion (Soda) und das PO,"-
Ion (tertiires Phosphat) praktisch nicht existenzfahig, sondern nur die
Ionen HCO,’, HPO,”, H,PO,".

Folgende Tabelle gibt die Dissoziationskonstanten einiger zwei-
basischer Sauren (zum gréBten Teil aus Landolt-Boérnstein,
Physikochemische Tabellen. k, fiir Harnsaure nach A. Kanitz?)).

Dmax =

Zweibasische Sduren.

k; k, k, : ky
Oxalsgure . . . . . 3,8-10—2 4,9 - 10—% 780
Malonsdure . . . . 1,5-10-% 2,1-10-°8 710
Bernsteinsiure . . . 6,6 - 109 2,7 - 10—8 25
Fumarsaure . . . . 9,4-10—* 3,2-10-° 29

1) A. Kanitz, Zeitschr. f. physiol. Chem. 116, 96 (1921).
4*
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ky k, kit k,
Maleinsdure . . . . 1,4-10-2 2,6 -10-7 5400
Weinsgure . . . . 9,7-10—¢ 4,5 -10—% 21,5
Kohlensdure . . . . 3,3-10-7 6 -10-1 5500
o-Phthalsgure . . . 1,3-10-3 3,1 -10-% 419
Schweflige Sdure . 1,7-10-2 5 10— 3400
Harnsure. . . . . 2 -10-%¢ 2,6—0,85 - 10—° 775—2350
Dreibasische Siduren.
kl k2 kS
Phosphorsdure . . . sehr groB 8,8-10-% 3,6-10—13
’ ca. 9 -10-3 :
Zitronensdure . . . 8,2.10—+ 3,2.10-5 7,0- 107

17. Die Dissoziation der amphoteren Elektrolyte!).

Amphotere Elektrolyte oder Ampholyte sind solche, welche so-
wohl als Sauren auftreten und daher mit Basen Salze bilden, wie
auch als Basen auftreten und daher mit Siuren Salze bilden. Es
gibt zwei grofle Gruppen unter ihnen, solche, bei denen das saure
und das basische Radikal riumlich getrennt ist, und solche, bei
denen es identisch ist. Zu den letzteren gehéren viele Metall-
hydroxyde. Zn(OH), kann entweder dissoziieren Zn" + 2 (OH)’,
oder (ZnO)" + 2 H' (Zinksalze und zinksaure Salze). Die wich-
tigsten Ampholyte des anderen Typus sind die Aminosiduren.
Glykokoll ist vermége der NH,-Gruppe eine Base und gleichzeitig
vermége der COOH-Gruppe eine Saure. Es ist seit langem be-
kannt, daB es mit HCl ein Chlorhydrat, mit NaOH ein Na-Salz
bildet. Um seine basische Natur zu entfalten, mul man es aber
in eine stark saure Losung bringen, um seine saure Natur zu ent-
falten, in eine alkalische. In reiner Losung ist es ein sehr schwacher
Elektrolyt und zeigt eine gerade eben nachweisbare saure Eigen-
schaft infolge des Uberwiegens der sauren Eigenschaft der COOH-
Gruppe iiber die basische Eigenschaft der NH,-Gruppe. Ist der

1) Literatur: G. Bredig, Zeitschr. f. Elektrochem. 6, 33 (1899). —
K.Winkelblech, Zeitschr. f. physikal. Chem. 86, 546 (1901). — J. Walker,
Zeitschr. f. physikal. Chem. 49, 82 (1904) u. 51, 706 (1905). — H. Lund én,
K. vetenskap. Nobelinstitut 1 (1908); Arkiv fér Kemi, Mineralogi och Geo-
logi (Vetenskaps-Akad., Stockholm) 2, Nr. 11; Zeitschr. f. physikal. Chem.
47, 476 (1906). — L. Michaelis, Biochem. Zeitschr. 24, 79 u. 30, 143 (1910);
83, 182 (1911); 47, 250 (1912); Nernst-Festschrift, 308 (1913); Biochem.
Zeitschr. 108, 225 u. 106, 83 (1920). — S. P. L. S6rensen, Ergebn. d. Phy-
siol. 12, 303 (1912).
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Ampholyt in der Gesamtkonzentration [A] vorhanden, so bildet
er erstens Anionen in der Konzentration [A’'], weil er eine Saure
ist; als diese habe er die Dissoziationskonstante k,. Zweitens bildet
er, weil er auch eine Base mit der Dissoziationskonstante k;, ist,
Kationen von der Konzentration [A']. k, und k; pflegen ver-
schieden zu sein; es iiberwiegt entweder die saure oder die basische
Natur. Von allen bekannten Ampholyten ist beim Hiamoglobin
die Verschiedenheit von k, und k;, am geringsten.

Wenn wir die Dissoziationsverhiltnisse der Ampholyte be-
trachten wollen, so beginnen wir am einfachsten mit dem Disso-
ziationsrest g, den wir wieder definieren als das Verhéltnis des un-
dissoziierten Anteils zur Gesamtmenge [A] des Ampholyten:

_[A]-[A]—[A]

AT
Demgegeniiber steht wieder der Dissoziationsgrad, der erstens
in bezug auf die Kationen, zweitens in bezug auf die Anionen ge-
geben werden muB. Der Anionendissoziationsgrad a’ ist

,_ IA1]
[A]
und der Kationendissoziationsgrad
- [A]
[A]

Das Massenwirkungsgesetz erfordert folgende Beziehungen:
[A]- [H']=1ka-[U]
wo U der undissoziierte Anteil des Ampholyten ist, und
[A"]- [OH'] = ky - [U]

Also ist
[A] = ko - T (1)
(A=l %] @
also ist

- N — U] = .Ul .yl
(A] — [AT—[A] = [U] = [A] —ka* 3" —ko "
Hieraus folgt

und der gesuchte Wert
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(U] —o= 1
Al % | ka | kp
1% T on
. k
oh koénnen wir auch durch —}{l ersetzen:
A S
]_;_.k_a 4;,&.1, 3)
h kw

Vergleichen wir diesen Ausdruck mit dem fiir a; bei einer zwei-

basischen Saure (8. 48), so ist er identisch, wenn wir k, durch k, und

k, durch f— ersetzen. Wie schon an einer friitheren Stelle (S. 46)
b

besteht die eigentiimliche Vertretbarkeit einer Siurekonstante durch

%0 T 7

o’ ./,, [/ A \

INE SRVATATARYAVAY \

i AN/ \
B Ay A
' ] /ﬁh_;\ \
T/ T 7 \

/ [ AT\ \
¥ IRNNN//» I\
fuDZ /AN
% g 10 - 70

Abb. 8. Dissoziationsrestkurven fiir verschiedene amphotere Elektrolyte,
fiir welche ka - kp verschiedene Werte hat. An jeder Kurve ist mit dem Wert
von ks - kp bezeichnet, fiir den sie gilt.

Es ist iiberall angenommen, dafl ky = ky,.

den Wert k,, dividiert durch eine Basenkonstante von gleichem Be-
trag. Auch die Form dieser g-Kurve entspricht der a;-Kurve in bezug
auf die Ausbildung des Maximums. Alle analytischen Erérterungen
itber die a;-Kurve gelten auch fiir diese p-Kurve, wenn wir nur

k . .
immer statt k, setzen ky, und statt k; setzen —. Die Breite des

a
Maximums hing dort von dem Verhsltnis k; : k, ab; folglich
héngt sie hier von dem Produkt k, - ky, ab. Abb. 8 zeigt den Ver-
lauf solcher g-Kurven, wenn fiir das Produkt k, - k; verschiedene
Werte zugrunde gelegt werden. k, ist in der Zeichnung = 10-7
angenommen. Ist k, -k, sehr klein, also etwa = 10—3° so er-
streckt sich die Maximumerhebung der Kurve iiber ein sehr weites
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Gebiet. Wird dieses Produkt grofier, etwa 10718, so wird die Er-
hebungszone immer kleiner, so da man einen Maximumpunkt
deutlich erkennen kann. Er erreicht noch nahezu den Wert 1.
Bei noch weiterer VergréBerung von k, - ky, erhebt sich das Maxi-
mum immer weniger, die Erhebungszone wird immer enger; fiir
k, - kp = 10714 =k, betrigt der Maximumwert nur noch rund */;.
Solche Ampholyte, und erst recht solche mit noch gréferem k, - ky,
scheinen aber in der Natur nicht vorzukommen.

Die g-Kurven fiir alle Elektrolyte, fiir welche k, - k;, gleich ist,
verlaufen streng parallel; sie sind nur horizontal verschoben,
wie Abb. 9 zeigt. Anjeder einzelnen solchen g-Kurve unterscheiden
wir einen aufsteigenden und einen absteigenden Ast. Der erste
ist fast genau die g-Kurve fiir eine Siure mit der Dissoziations-

0

™\ 7Ty
{1\ iR
[ 1 AR
a5 i
Hirva 1 Hur 2| \
{ LN TR
v / \L L \
l’ \\
N
0= log H -19 7 0 +1

Abb. 9. Dissoziationsrestkurven von 2 amphoteren Elektrolyten, fiir welche
ks - kp = 10718 ist, und zwar Kurve 1, wenn ks = kp = 1078, Kurve 2
(die gestrichelte Kurve), wenn ko = 1072 und kp = 1073,

konstanten k,, der zweite eine a-Kurve fiir eine Séure mit der Kon-
stanten ]%'1, d.h. eine g-Kurve fiir eine Base mit der Konstanten k.

b

Ist k, - k;, sehr klein, so trifft das praktisch ganz zu. Wir konnen
also dann die g-Kurve fiir einen Ampholyten konstruieren, wenn
wir den Ampholyten einmal als Siure mit der Konstanten k, und
ein zweites Mal als Base mit der Konstanten k; betrachten und
die beiden g-Kurven vereinigen. Ist k, - ky, gréBer, so trifft diese
Konstruktion nicht mehr ganz zu, wie man durch Vergleich von
Abb. 9 und Abb. 10 sieht. Die Abweichung ist am groften in der
Gegend des Maximums, aber der Abszissenwert, der dem Maximum
entspricht, bleibt wenigstens derselbe.



56 Die Gesetze der elektrolytischen Dissoziation.

Die h, welche dem Maximum der Dissoziationsrestkurve ent-
spricht, bezeichnet man als den isoelektrischen Punkt des Am-
pholyten. Dieses Wort wurde anfinglich fiir den Umladungs-
punkt eines Kolloids benutzt; z. B. wird das negative Goldsol
positiv, wenn man eine Losung von Al""-Salzen hinzufiigte. Bei
derjenigen Al**-Konzentration, bei der diese Umladung eintrat,
sprach man vom isoelektrischen Punkt. Hardy?) fiihrte diesen
Begriff dann fiir die EiweiBkérper ein, indem er zeigte, dafl diese
in Laugen eine negative, in Siuren eine positive Ladung haben.
Obwohl nicht ausdriicklich hervorgehoben, miite man nach
Hardy den isoelektrischen Punkt fiir Eiweil gleich der neutralen

70 <
‘\
1
\
/ \
LY
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\‘ s
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—
Abb. 10. Gleichzeitige Darstellung der Dissoziationsrestkurve (ga) einer
Sdure, deren ka = 107% ist, und einer Base, deren kp ebenfalls — 10—
ist. Verfolgt man ga bis zum Schnittpunkt mit gp und verfolgt von hier gp
weiter, so erhdlt man fast genau die Kurve 1 der Abb. 8.

Reaktion setzen. Die hier entwickelte Definition des isoelektri-
schen Punktes eines Ampholyten als Maximum der p-Kurve wurde
von mir im Jahre 1910 gegeben.

Dieses Maximum von ¢ wollen wir noch analytisch definieren. Es ist
leichter, das Minimum von 1/¢ zu berechnen; es ist

1 . ka, kb .
ri 1+ T T h
Also
d—
e _ Ea. kp
dn - h? kw

1y W. B. Hardy, Journ. of Physiol. 88, 251 (1905).
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- 1 .
Dieses = 0 gesetzt, ergibt das Minimum von — oder das Maxi-
e

k
h titr o maxim = ]/"E%“ ky (H

Der isoelektrische Punkt J eines Ampholyten ist also (nach
dieser Definition; iiber eine Modifikation derselben s. spiter)
diejenige h, welche bestimmt wird durch die Gleichung

_]/ka. 2

Er ist durch folgende Eigenschaften ausgezeichnet:

1. Im isoelektrischen Punkt ist die¢ Summe der Anionen und
der Kationen des Ampholyten zusammengenommen bei ge-
gebener (Gesamtmenge des Ampholyten ein Minimum.

2. Im isoelektrischen Punkt ist die Konzentration der Anionen
des Ampholyten gleich der der Kationen desselben.

Denn nach (1) und (2) von S. 53 ist

. k- [U] - _ k- [U]

mum von p. Es ist

l/ ﬁ *kw ein, und fiir [OH’] dementsprechend k‘f

kn [H7 ] /_& .
ka

—V— kw, 80 wird [A']=[U]:———-—und [AT]= —
o, / kb Tk
kb W ] W
Oder [A’] = [U] / ka'kb nd ebenso [A7] = [U] oy
kw kw

Es ist also [A'] = [A"].

In allen diesen Ableitungen ist vorausgesetzt, dafl die unelektrische Form
der Aminosgure nur in einer Modifikation vorhanden ist. Es ist aber fol-
gender Fall denkbar: Es gebe zwei tautomere Formen des Ampholyten,
A, und A, (etwa eine Laktam- und eine Laktimform); die positiven Ionen
haben nur die Konfiguration, die A, entspricht, die negativen die, welche
A,; entspricht. _

Man kénnte nun auf die Idee kommen, daB man in Gleichung (1) S. 53
statt U U, in (2) statt U U, schreiben miiBite, wo U, die Konzentration
der undissoziierten A;-Form, U, die A,-Form bedeutet. Ich habe diese Idee
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zuerst ausgesprochenl), und dann haben sie Eckweiller, Noyes und
Falk ?) genauer entwickelt. Diese glaubten daher, meine Formel umandern
zu miissen in

/B o AT, (A
kp [A] [AY]

wo A und A; die beiden tautomeren Modifikationen des Ampholyten sind.
Diese Uberlegung ist aber unzutreffend. Denn in unseren Experimenten be-
stimmen wir nie das Gleichgewicht zwischen den Ampholyt-Ionen und je
einer Modifikation des unelektrischen Ampholyt-Molekiils, sondern nur
zwischen den Ionen und den undissoziierten Ampholytmolekilen tiber-
haupt, mit anderen Worten, unsere experimentell gefundenen Werte von
k, und ky, haben wie immer die Bedeutung der scheinbaren Dissoziations-
konstanten. In diesem Fall aber bleibt meine Formel zu Recht bestehen,
und etwaige Abweichungen des direkt bestimmten isoelektrischen Punktes
nnd des aus den Dissoziationskonstanten berechneten miissen irgendwie
anders aufgekliart werden.

J =

18. Die Bestimmung des isoelektrischen Punktes.

Um bei den gewshnlichen Ampholyten — mit den kolloidalen
werden wir uns spiter beschiftigen — den isoelektrischen Punkt
zu bestimmen, sind mehrere Methoden denkbar.

Die erste ist anwendbar besonders bei leichtlgslichen Ampho-
lyten und beruht auf folgendem Prinzip. Wenn man irgendeine
diinne Pufferlésung, d. h. eine Losung von genau definierter h,
aber grofler Nachgiebigkeit mit einer Séure versetzt, so steigt die h;
versetzt man sie mit einer Base, fallt h. Bezeichnen wir nun wieder
diejenige h, welche dem isoelektrischen Punkt eines Ampholyten
entspricht, mit J, so muf} sich der Ampholyt wie eine Siure ver-
halten, solange h < J, und wie eine Base, wenn h => J. Im ersteren
Fall wird er, in geniigender Konzentration dem Puffer zugesetat,
die h des Puffers vergroBern, im letzteren Fall verkleinern. Nur
im isoelektrischen Punkt bewirkt der Ampholyt keine Veranderung
des Puffers, weil er praktisch sich wie ein Nichtelektrolyt verhalt,
oder genauer gesagt, weil die wenigen Tonen, die er liefert, Anionen
und Kationen in gleichem Betrage sind. Die Zahl der H-Ionen
kann sich daher durch den Zusatz von Ampholyten nicht ver-
mehren, da sich in der Losung keine entsprechenden negativen
Tonen finden, welche die Elektroneutralitit wieder herstellen

1) Michaelis und Davidsohn, Biochem. Zeitschr. 30, 143 (1910);
8. daselbst S. 149, betreffend Theobromin.

?) H. Eckweiller, H. M. Noyes und K. G. Falk, Journ. of gen.
Physiol. 8, 291 (1921).
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wiirden, und aus demselben Grunde kann sich die h auch nicht
vermindern. Folgender Versuch?) bestatigt diese Theorie.

Es wird stets die gleiche Menge Phenyl-Alanin in eine wiBrige
Losung gebracht, welche eine konstante, geringe Menge Natrium-
acetat und steigende Mengen Essigsiure enthalt. Die elektro-
metrische Bestimmung von py, ergibt:

p, vor p, nach .

dethusatz von Phegylala,nin Differenz

3,75 4,01 + 0,28

Phenylalanin als Base ‘4,,10 4,22 + 0,12
4,27 4,43 + 0,16

isoelektr. Punkt berechnet: bei p, -= 4,48

4,58 4,57 — 0,01

4,66 4,55 — 0,11

5,07 4,78 — 0,29

Phenylalanin als Saure 5,26 4,74 — 0,52
5,45 4,72 — 0,73

5,73 4,77 — 0,96

Dasselbe lieB sich fiir Glykokoll erweisen; der isoelektrische
Punkt wurde berechnet zu p;, = 6,09 und nach der beschriebenen
Methode gefunden zwischen py, = 6,3 und 5,8.

2. Bei schwerléslichen Ampholyten kann man folgende Methode 2)
anwenden, welche darauf beruht, da der undissoziierte Ampholyt
schwerer 1oslich ist als seine Tonen. Man gibt in eine Reihe von
Acetatpuffern zunichst in heilem Zustande iiberall die gleiche, reich-
liche Menge des Ampholyten und wartet die Krystallisation ab. Ein
geeigneter Ampholyt hierzu ist z. B. m-Aminobenzoestiure. In der
folgenden Tabelle ist das urspriingliche py, dieser Puffer in der ersten
Reihe, dieStirke der Krystallisation in der zweiten Reihe verzeichnet.

ph 594 5’1 4’8 495 492 3,9 3,6 3,3 3,1
Krystallisation: 0 0 + 444 444+ 4+4+ 0 0 O

Das Maximum der Krystallisation liegt demnach in der Nihe
von p, = 4,2 oder dicht dabei, wihrend aus den aus der Literatur
bekannten Dissoziationskonstanten das p, des isoelektrischen
Punktes = 4,1 berechnet werden kann. Ebenso scharf 148t sich
das Krystallisationsoptimum bei p-Aminobenzoesiure bestimmen.
Ob sich ein solches Optimum schérfer oder weniger scharf heraus-

1) L. Miéhaelis, Biochem. Zeitschr. 47, 250 (1912).
2) L. Michaelis und H. Davidsohn, Biochem. Zeitschr. 80, 140
1910).
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hebt, hingt von der GréBe des Produktes k, - k;, ab, ebenso wie
die Schiirfe des Maximums der Dissoziationsrestkurve (Abb. 8)
von diesem Produkt abhéingt. Die scharfen Minima bei den Amino-
benzoesiuren entsprechen

p-Aminobenzoesdure kj - ky = 3 - 10—17

m- » . =2-10-

Dagegen ist es lingst bekannt, da Ampholyten wie Tyrosin
und arsenige S#ure sehr unscharfe Maxima haben. Sie sind in
starken Sduren und Laugen léslich, aber in einem ganz weiten
Zwischengebiet schwer 16slich. Ein in bezug auf p, scharfes Opti-
mum ist nicht anzugeben. Dem entspricht die Kleinheit ihres Kon-

stantenproduktes
Tyrosin . . ka-kp =1 10-20
Arsenige Sgure ,, =6-10—%#
Nach dieser Methode fanden Michaelis und Davidsohn:

ka ky Jdper Jgef
p-Aminobenzoesiure . 1,21-10-% 2,33 -10-12  1,7-10—-¢ 1,6-10—4¢
m-Aminobenzoesiure 1,63 - 10—5 1,22.10-11 8,8-10-5 6,3-10—3
Asparaginsgure . . 1,5 -10—-¢ 1,2 -10-12 87-10-¢ 9,3-10-%

Tabelle der Dissoziationskonstanten von ‘amphoteren
Elektrolyten fiir 25°

k. ky, Beobachter Isoel. Punkt?!)
Arginin, 2. Stufe — 2,2 - 1012 Kanitz
» L Stufe <1,1-10-14  1,0-10-7 ”» ca. 3 10-1
Lysin, 2. Stufe . - 1,1-10-12 »

» 1. Stufe . 1,0- 1012 <1,1-10-7 - ca. 3 - 10—-1¢
Leuein . . . . 1,8-10-1 23.10=12 Winkelblech 8,8-10-7
Glykokoll . . . 1,8-10-1 2,7.-10-12 - 8,2 -10-7
Alanin . . . . 1,9-10-1° 5,1-10-12 Winkelblech 6,1-10-7
Histidin, 2. Stufe — 5,0 - 10—13 Kanitz

. 1. Stufe 2,2-10—° 5,7-10-? ' 6,2 - 10-3
Phenylalanin . 2,5 10—° 1,3 1012 R 4,4 - 10—
Tyrosin . . . . 4,0-10-? 2,6 - 1012 . 3,9-10-¢
Leucylglycin . . 1,5-10-% 3,0-10-1 Euler 2,2 - 10-¢
Alanylglyein . . 1,8-10-% 2,0 -10-1 ” 3,0-10-¢
Glyeylglycin . . 1,8-10-3  2,0-10-1 »

Asparaginséure 1,5- 104 1,2-10-'2 Winkelblech. 1,1-10-3
Lund én
Arsenige Sdure 6.10-10 1.10—¢ Wood 24 .10-5

1) Berechnet unter der Annahme, daB kyw = 10—, nach der Gleichung

_ ]_Ia * kw
Isoel. P. = I
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ko ky Beobachter  Isoel. Punkt
o-Aminobenzoe-
sgure . . . 1,06-10-°5 1,37-10-12 Lund én 2,8+ 101
p-Aminobenzoe-
siure . . . 1,21-10-°® 2,33-10-1' Winkelblech, 7,2-10-3
Walker
m-Aminobenzoe-
sgure . . . 1,6-10-% 1,20 -10—'* Winkelblech, 1,1-10—-1
' Walker.

Tiir einige hiufiger gebrauchte Werte ist es vielleicht von Interesse,
die Ergebnisse verschiedener Autoren zu vergleichen, die allerdings teil-
weise verschiedenen Temperaturen entsprechen:

Temperatur Beobachter

Glykokoll, k, . . . 1,8 -10—%0 250 Winkelblech 1)

1.2 -10—10 17,5° Michaelis und Rona 2)

1,05 - 1010 180 Dernby 3)
Glykokoll, kp, . . . 2,7 -10-1 25¢ Winkelblech

1,93 - 10—12 17,50 Michaelis und Rona?)

1,7 -10—12 180 Dernby?3)
Glycylglykokoll, k, 1,8 -10-8 250 Euler4)

3,3 -10—° 18¢ Dernby 3)
Glycylglykokoll, kp . 2 -10—1 250 Euler %)

0,95 - 10— 11 180 . Dernby?3)

Die Ubereinstimmungen der verschiedenen Autoren sind im ganzen
befriedigend, namentlich wenn man sie auf gleiche Temperaturen redu-
zieren wiirde. Die bisher bestehenden Unsicherheiten der verschiedenen
Zahlen beruhen offenbar darauf, dafi die spéiter zu erorternden Einfliisse
der Salzkonzentration bisher nicht richtig gedeutet und verrechnet wurden.
Unter Beriicksichtigung der neueren Betrachtungsweise werden die Un-
stimmigkeiten bei erneuten Messungen zweifellos schwinden. Dies gilt
iibrigens fiir alle Dissoziationskonstanten, nicht nur fiir die der Ampholyte.

Von allen diesen Ampholyten haben nur Arginin, Lysin
und Histidin ein (in der ersten Dissoziationsstufe) groBeres

kp als ky; bei ihnen allein liegt der isoelektrische Punkt bei alkali-
scher Reaktion.

19. Die Zwitterionen.

Bredig hat darauf aufmerksam gemacht, daB eine der Ionisiéru.ngs-
formen eines Ampholyten vom allgemeinen Typus NH, - R - COOH auch
ein sowohl positiv wie hegativ geladenes ,,Zwitter-Ton*“ + NH; - R - COO—

1) Winkelblech, Zeitschr, f. physikal. Chem. 46, 546 (1901).

2) Michaelis und Rona, Biochem. Zeitschr. 49, 248 (1913).

3) Dernby, Cpt. rend. des travaux du lab. de Carlsberg. 11, 265 (1916).
4) H. Euler, Hofmeisters Beitr. 7, 1 (19086).



62 Die Gesetze der elektrolytischen Dissoziation.

sein muBl. Man konnte diese Molekiilart auch als inneres Salz, entstanden
zwischen der COOH-Gruppe und der NH,-Gruppe auffassen. Wie namlich z. B.

CH,COOH -+ NH, = CH,C00 - -+ NH,

Essigsdure 4~ Ammoniak das Salz Ammoniumacetat gibt, welches in
Acetat-Ion und NH* dissoziiert ist, so miiite das Salz, welches durch
innere Salzbildung der Aminosiure entstanden gedacht werden kann, elektro-
lytisch dissoziiert die Form +NHg-R -COO - annehmen. Die Existenz
dieser Molekiilart wire mit der Methode, mit der man sonst die Ionen erkennt
— einseitige Wanderung im elektrischen Strom — nicht nachweisbar, da
dieses Zwitterion in sich elektrisch neutral ist. Seine Menge ist zweifellos
auch stets verschwindend klein. Denn ein Salz aus einer so schwachen
Sdure und einer so schwachen Base, wie es die Aminosidure ist, ist stets
weitgehend hydrolytisch gespalten, und das Produkt dieser Hydrolyse ist
wieder die gewohnliche Form der Aminosdure. Denn das Hydrolyseprodukt
des Ammonacetat ist NH; 4 Essigséure:

NH, + CH,CO0’ - NH; + CH,COOH
Ammonacetat
(oder in gewohnlicher Schreibweise
CH,COO0 - NH, + H,0 = CH,COOH + NH,OH)

und so gibt das Zwitterion durch die sog. Hydrolyse die gewtihnliéhe
Aminosiure:

+NH;-R-CO0 = NH, R -COOH.

Da 1 Molekiil Aminosiure direkt 1 Zwitter-Ion liefert, mul die XKon-
zentration der Zwitterionen fiir ¢ine bestimmte Aminosiure unter allen
Bedingungen der gleiche Bruchteil der Konzentration der undissoziierten
Aminosiure sein. Wir haben bisher kein Mittel, die Existenz der Zwitter-
ionen nachzuweisen. Wegen ihrer stets sehr geringen Konzentration sind diese
auch nicht imstande, das Gleichgewicht zwischen den anderen, bekannten
Dissoziationsformen der Aminosidure meB8bar zu verschieben.

20. Die h einer reinen Ampholytlosung.

Es leuchtet ein, daB die reine wiBrige Losung eines Ampholyten neutral
reagieren mull, wenn ka = kp; dall sie sauer reagieren muf}, wenn ka > kp,
alkalisch, wenn ka << ky. Die genaue Berechnung von h ist nicht einfach.
Sorensen') hat folgenden Weg zur Berechnung von h eingeschlagen. Es
sei A die gesamte Konzentration der Aminoséure, A’, A’, U ihre drei Existenz-
formen (wie oben), dann ist

A +A+U=A (I)

Ferner A'-H =k U (In)
A-OH =kp-U (TIT)

H -OH =ky (IV)

Ferner nach dem Gesetz der Elektroneutralitit
A+ H = A"+ OH (V)

1) S. P. L. Sorensen, Ergebn. d. Physiol. 12, 495 ff. (1912).
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Ist A, ka, ky gegeben, so konnen wir aus den 5 Gleichungen die 5 Un-
bekannten U, A", A’, H’, OH’ berechnen. Fiihren wir diese Rechnung fiir
H' durch, so ergibt sich aus (I II HI)'

ka
und aus (II, IT1, V):
U~ B —OH
ka, kn
"~ OB
Setzen wir diesen Wert fiir A in (VI) ein, so ist
A- (in‘ lf")
ka T kp +1=  H on’
H OH’ H — OH’

wo wir noch OH’ durch kw/H' ersetzen konnen. Dies gibt eine Gleichung
4. Grades fiir die Unbekannte H", fiir die wir der Einfachheit halber jetzt x
schreiben wollen:

~ 5 kckw =0 (VID

Die allgemeine Loésung dieser Gleichung ist schwer. Sie kann nur eine
positive reelle Wurzel haben, weil nur ein Zeichenwechsel in ihr vorkommt,
mag der Koeffizient von x2 positiv oder negativ sein (Gesetz von Descartes).
Die praktische Losung beruht darauf, daBl man je nach den Zahlenverhilt-
nissen der einzelnen Konstanten das erste Glied (x%) oder das letzte Glied
(ohne x) vernachlissigen darf. Man kann aber folgende Betrachtungen an
der Gleichung anstellen. Die Gleichung (VII) liBt sich folgendermafBen
in Faktoren zerlegen (man iiberzeuge sich einfach durch Ausmultiplizieren):

<x2 - kw>-<x2 + x»—ll?--l—x'A—{—];—a . kw>— x-A-kw<T;k—a ~]>=OI
iy " P (VIII)

wofiir wir schreiben wollen

Q - R -8 =0

Setzen wir zunéchst S = O; d. h. wir setzen k, = ky, so ist die Gleichung
(VIII) erfiillt, wenn entweder Q oder R = 0 ist. Aus R = 0 ergibt sich
keine reelle positive Wurzel fiir x; aus Q = 0 ergibt sich x = ks, d. h:
Die Losung eines Ampholyten, bei dem ka = ky ist, reagiert in
allen Konzentrationen neutral.

Jetzt schreiben wir (VIII) in der Form:

S
Q=5
d. h. x% = kw + s
R
Da R stets positiv ist, so x2 > kw, wenn S positiv, und x® < kw, wenn
S mnegativ ist; S ist positiv bzw. negativ, wenn ki > kp, bzw. ka < kp

ist. Das heift: Ist ka > ky, so ist die Losung des Ampholyten stets
sauer, ist ka << kp, so ist sie stets alkalisch.
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Gleichung (VII), nach A aufgelost, lautet

kw ka,
(x2 _ kw) (x2+ x g+ E}

A= ) (IX)

k
X (kw . ‘ﬁ‘ — x2
Ist nun ka > kp, und somit nach dem Vorigen auch x* > kw, 8o sind
beide Faktoren des Zahlers positiv, folglich muf auch der Nenner positiv

sein, d. h. es muB sein
kw < ka
X< ky,

d. h. xist kleiner als die h des isoelektrischen Punktes, die h der Losung muf

also zwischen der neutralen Reaktion und dem isoelektrischen

Punkt liegen; und zwar: mit abnehmender Ampholytkonzentration nihert

sich x der neutralen Reaktion, mit zunehmender dem isoelektrischen Punkt.
Denn schreiben wir (IX) in der Form

\

&w — kw = kwka
As - x ) (o ve) (e e g+ k)

80 erkennen wir, dafl A stetig mit x wachsen muB. Fiir A = oo muB x also
seinen Maximalwert haben, und dies kann nach der letzten gesperrt ge-
druckten Regel nur der isoelektrische Punkt sein. D. h. je konzentrierter
die Losung des Ampholyten ist, um so mehr nihert sich ihre h dem iso-
elektrischen Punkt dieses Ampholyten. Fiir A = 0 erhilt man anderer-
seits den anderen Grenzwert x = }/kyw, neutrale Reaktion.

Gehen wir nunmehr wieder zur allgemeinen Lésung der Gleichung (VII)
zuriick, so kénnen wir fiir jeden speziellen Fall zunichst einen Uberschlag
iiber den Wert von x auf Grund der soeben gefundenen Regeln gewinnen.
Setzen wir diesen Uberschlagswert in die Gleichung (VII) neben den speziellen
Werten fiir ka, kp, kw ein, so konnen wir erkennen, ob ein oder mehrere
Glieder gegeniiber anderen verschwindend klein werden und vernachlissigt
werden diirfen. So erhidlt man angenéherte Losungen fiir x, die nach Ein-
setzen in (VII) nachkontrolliert und durch Ausprobieren, wenn erforderlich,
korrigiert werden kdnnen. Auf diese Weise berechnet Sérensen fiir wiiBirige,
reine Glykokollosungen, wobei ky = 1,8 - 10-1", ky = 2,7 - 10~12, ky == 1014
Konzentration der Losung:

A Lo oo 1 10-1 10-2 10-3 104

Ppn + + - o v 6,088 6,088 6,096 6,155 6,413 6,782
Der isoelektrische Punkt liegt bei p, = 6,088.

21.. Die Abhiingigkeit der Lislichkeit von sechwachenSduren von der h.

Diese Frage fiihrt noch einmal zu den einfachen Elektrolyten
zuriick. Es ist eine hiufige Erscheinung, daB freie Sduren schwerer
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l6slich sind als ihre Alkalisalze und freie Basen schwerer lslich
gind als ihre Chlorhydrate. Da nun die Menge der freien Siure
und ihrer Ionen bzw. Salze in einer Losung, wie wir sahen, von
der Wasserstoffzahl abhingig ist, so folgt daraus, daB die Wasser-
stoffzahl einer Losung von EinfluBl sein mufl auf die Léslichkeit
dieser Elektrolyte. Wir miissen nun zunichst den Begriff der
Loslichkeit definieren. Wahlen wir ein Beispiel, und zwar irgend-
eine ziemlich schwer 16sliche Saure. Wenn wir feste Benzoesiure
in Wasser bis zur Sittigung losen, so haben wir schlieBlich ein
System von folgender Zusammensetzung vor uns: Als Boden-
korper feste Benzoesdure, welche nicht in mefbarem Grade elek-
trolytisch dissoziiert ist. In Lésung: Molekiile von undissoziierter
Benzoesiure, H-Ionen und Benzoesiureionen. (Aufler H-Ionen
miissen natiirlich auch stets OH-Ionen in Losung sein, nach Mafi-
gabe der obenentwickelten Gesetze. Da diese jedoch fiir unsere
Betrachtungen keine gesonderte Rolle spielen, sehen wir von ihnen
ab.) Unter der ,,Loslichkeit der festen Benzoesiure kénnte man
nun von vornherein zweierlei verstehen: entweder die Konzen-
tration derjenigen Molekiile von undissoziierter Benzoesiure, welche
in der gesittigten Losung vorhanden sind, d. h. die Konzentration
der gesattigten Losung an derjenigen Molekiilart, aus welcher
der Bodenkorper besteht. Zweitens kann man unter Loslichkeit
diejenige Konzentration betrachten, welche die gesamten, in
irgendwelcher Form gelésten Benzoesduremolekiile in der gesittig-
ten Losung haben. Die erste Loslichkeit wollen wir als die ,,par-
tielle Loslichkeit® 1 der Benzoesiure bezeichnen, die zweite als
die totale Lioslichkeit A.

Hier miissen wir zunichst einige Definitionen festlegen. Man
konnte nimlich noch von der ,,Léslichkeit der Benzoesidureionen‘
sprechen. Die Erfahrung lehrt scheinbar, daB Benzoesiureionen
sehr viel leichter in Wasser loslich sind als freie Benzoesiure,
was die leichtere Loslichkeit der benzoesauren Alkalisalze zu zeigen
scheint. Man sagt deshalb wohl auch, daB in einer reinen Benzoe-
sdurelosung die Sdttigung nur die undissoziierte Saure betrifft,
dafl dagegen die Benzoesiureionen in einer gesittigten Benzoe-
sdurelosung nicht zur Sittigung gelost seien. In dieser Ausdrucks-
weise liegt aber eine Verkennung des Begriffes der Loslich-
keit. Unter Loslichkeit muf man nidmlich verstehen die Kon-
zentration, bis zu welcher ein Korper in Losung geht bei
Berithrung mit dem festen Bodenkérper. Zur Definition der

Michaelis, Wagserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 5
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Loslichkeit gehoren also zwei sich beriihrende Phasen, und die
Loslichkeit stellt den Gleichgewichtszustand der beiden Phasen
dar. Ohne daB} eine Berithrung mit einem Bodenkérper statt-
findet, ist eine Léslichkeit iiberhaupt nicht definiert. Unter Um-
stinden kann es sich um eine metastabile, iibersittigte Losung
handeln, wenn kein Bodenkérper zugegen ist. Sobald aber etwas
von der festen Phase der Losung hinzugefiigt wird, scheidet sich
die vorher iibersittigte Substanz so weit ab, dall die sog. Satti-
gung genau erreicht wird. Deshalb kann man nicht sagen, dafl in
einer gesittigten Benzoesiurelésung die Ionen in der Losung
nicht gesittigt seien. Nur die Loslichkeit der undissoziierten Séure
ist hier definiert, aus welcher der Bodenkorper besteht, und die
Menge der Saureionen ist derart, daB die geforderte Massen-
beziehung zwischen der Konzentration der undissoziierten Saure,
der Siureionen und der Wasserstoffionen gewahrt wird, derart, daf
[Sdureanionen] x [H']
[undissoz. Séure]

Hier ist k die Dissoziationskonstante der Saure. Die Konzen-
tration der undissoziierten Séure ist nun gleich der ,,partiellen

Loslichkeit* der Sdure, A, und daher

[Séureanionen] = k-4
HT
Die ,totale Léslichkeit* der Saure A ist also
Ay kA Itk

=k

(] [H]
oder mit Benutzung von (3), S. 45
y)
A==

Die totale Léslichkeit A ist daher von der [H'] der Losung ab-
héngig, wihrend die partielle Loslichkeit 4 (fiir eine gegebene
Temperatur) konstant ist. Dieser Rechnung ist die nur annihernd
zutreffende Annahme zugrunde gelegt, daB undissoziiertes Salz
der Sdure nicht zugegen ist. In Fillen, wo es auch hierauf genau
ankommt, kann man eine Korrektur anbringen. Fiir unsere all-
gemeinen Betrachtungen kommt es nicht darauf an.

Man kann diese Verhiltnisse auch noch anders auffassen. Die
Erfahrung an geeigneten, festen Salzen (z. B. Silbersalzen) hat
gezeigt, dafl diese auch in festem Zustand in einem sehr kleinen,
bei hoherer Temperatur schon merklicheren Grade den elektrischen
Strom leiten, und zwar nicht wie Metalle, sondern wie Lésungen,
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also auf elektrolytische Weise und verbunden mit materiellen
Transporten von Ionen. Man darf daher annehmen, dafl auch
ein fester Elektrolyt zu einem auBlerst kleinen Teil elektrolytisch
dissoziiert ist, d. h. aus einzeln transportierbaren Ionen be-
steht!). Haben wir eine gesittigte Losung von Benzoesiure in
Wasser, so besteht demnach die feste und die fliissige Phase je sowohl
aus undissoziierter Sdure wie aus H'- und S#ureionen. Nach dem
Henry-Nernstschen Verteilungsgesetz kommt jeder dieser drei
Molekiilgattungen ein besonderer Teilungskoeffizient zwischen den
beiden Phasen zu, und eigentlich miiBite die gesattigte Losung diese
drei Molekiilgattungen in der durch die drei verschiedenen Teilungs-
koeffizienten vorgeschriebenen Menge enthalten. Das wiirde aber
im allgemeinen dazu fiihren miissen, daB die Losung verschiedene
Mengen von positiven H'-Ionen und negativen Siureionen ent-
halt, was wegen der entstehenden elektrostatischen Krifte un-
moglich ist. So stellt sich ein Gleichgewicht her, indem gleiche
Mengen positiver und negativer Ionen gelost werden und dafiir
eine elektrische Potentialdifferenz an der Grenze der festen und
fliissigen Phase entsteht (s. spiater). Diese Auffassung fiihrt also den
Zustand der Sattigung nur auf den Teilungskoeffizienten der einen
Molekiilgattung (der undissoziierten Sgure) zuriick, welcher ja die
,,partielle Loslichkeit‘‘ der Benzoeséure bestimmt, und auf dasMassen-
wirkungsgesetz,welches vorschreibt,wieviel von den anderen Molekiil-
gattungen in Losung sein miissen, damit Gleichgewicht herrscht.

Ein biologisch wichtiges Beispiel fiir die Abhingigkeit der
Léslichkeit einer Saure von der h ist die Loslichkeit der Harn-
sdure?). Leider ist das Problem noch nicht restlos gelést. In nicht

1) DaB} nach der heutigen Auffassung ein Elektrolyt in krystallisiertem
Zustand iiberhaupt immer nur aus Ionen besteht, die zu einem Raumgitter
angeordnet sind, hat hiermit nichts zu tun; denn die im Raumgitter ge-
ordneten Ionen sind nicht frei beweglich; sie sind Ionen nur insofern, als
sie die gleiche intraatomare Struktur haben wie die Ionen eines gelosten
Elektrolyten im Sinne von Faraday, aber sie sind doch im Sinne des
Urhebers des Ionenbegriffes insofern nicht eigentlich Ionen, weil sie nicht
frei beweglich sind.

?) Literatur: His und Paul, Pharmazeut. Zeit. 1900. — Paul, Zeitschr.
f. physiol. Chem. 81, 1 u. 64 (1900). — Gudzent, Zeitschr. . physiol. Chem.
56, 150 (1908); 60, 25 u. 38; 63, 253 u. 455 (1909). — Bechhold und Ziegler,
Biochem. Zeitschr. 20, 189 (1909); 24, 146 (1910). — Ringer, Zeitschr. f.
physiol. Chem. 67, 332 (1910). — Kohler, Zeitschr. . physiol. Chem. 70, 360;
72, 169; Zeitschr. f. klin. Med. 78, 1. — Lichtwitz, Zeitschr. {. physiol. Chem.
84, 416 (1913). — Schade und Boden, Zeitschr. f. physiol. Chem. 88, 347;
86, 416 (1913). — A. Kanitz, Zeijtschr. f. physiol. Chem. 116, 96 (1921).

. 5%
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ganz klarer Erkenntnis und etwas miihsamer Darstellung der
soeben entwickelten Abhingigkeit der Loslichkeit von der h hat
die Forschung einen etwas komplizierten Weg genommen. Wir
wollen aus den vorliegenden Daten die Verhiltnisse gemifB der
obigen Theorie darzulegen versuchen. Zundchst muB 4, die par-
tielle Loslichkeit der Harnsdure, bestimmt werden. Zu diesem
Zweck wird man durch Zusatz von HCI ihre Ionisation ganz unter-
driicken. His und Paul fanden in 1 n - HCI eine Léslichkeit bei
18° von 1 Mol in 7137 Litern; A = 1,401 - 10~% Die Dissoziations-
konstante der ersten Stufe, k,, betrigt nach denselben Autoren
1,5 -107% (nach Gudzent bei 37° 2,3 - 10~¢). Hiernach wire bei
einer beliebigen h (so weit diese nicht so klein ist, daB die Harn-
siure, welche eine zweibasische Séure ist, in zweiter Stufe zu
dissoziieren beginnt)
bei 189 A = 1,40 - 10—+ B L3 1079
Also z. B. bei Blutreaktion, h = 4,5 - 1078:
A =477 -10-4

d. h. iiber dreimal grofer als in n HCL

Eine reine gesittigte Harnsdurelosung miiBte nach (1a), S. 35
haben bei 18°:

h=yL,5-10-% L4-10-% = 1,45 - 10-5

Der Dissoziationsgrad einer solchen Losung, a, miiBite sein
nach (2), S. 42 .
1,5-10-6

@ = 15 0-e T 145 T0=5 — 0%

In der Tat fanden Paul und His in gesattigter walriger Lo-
sung bei 18° den Dissoziationsgrad 0,095; oder vielmehr umge-
kehrt, sie leiteten aus dem gefundenen « die Dissoziationskonstante
ab. Eine Bestdtigung der Theorie liegt nun darin, daf 1 und A
in der angegebenen Weise auseinander berechenbar waren. Die
auf diese Weise berechnete Lislichkeit hat nun fiir die Physio-
logie und Pathologie nicht die erhoffte Wichtigkeit. Zwei Kom-
plikationen treten auf:

Die vorigen Betrachtungen gelten nach unseren Ableitungen
nur fiir den Fall, da Harns#éure als Bodenkorper zugegen ist.
Die Gegenwart des Alkalisalzes der schwachen Siure als Boden-
kérper kam in der allgemeinen Ableitung nicht in Betracht, weil
diese Alkalisalze bei fast allen Sauren viel loslicher sind als die
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Sauren selbst. Hier macht nun die Harnsidure eine Ausnahme.
Das primére Natriumurat ist schon an sich nicht sehr loslich, be-
sonders aber bei Gegenwart von NaCl ein ungewdhnlich schwer
l6sliches Salz; noch dazu existiert es nach der Meinung von Gud-
zent in zwei tautomeren Modifikationen, der Laktam- und der
Laktimform, welche noch dazu eine verschiedene Léslichkeit
haben sollen. Ist also eine dieser Formen als Bodenkdorper vor-
handen, so wird die Léslichkeit der Harnsdure sehi kompliziert;
besonders durch Gegenwart von NaCl wird die Loslichkeit des
Natriumurat gewaltig herabgedriickt, und wir haben den merk-
wiirdigen Fall, daBl wenigstens in NaCl-reichen Lgsungen die An-
wendung des Alkalisalzes. als Bodenkorper die Loslichkeit der
schwachen Sdure, der Harnsdure, vermindert statt erh6ht. Neuer-
dings hat Kanitz die zweite Dissoziationskonstante der Harn-
sdure aus vorhandenen Daten berechnet und kommt zu dem Schlu8,
daB eine reine Losung von primérem Natriumurat schon merklich
in freie Harnsdure und sekundires Natriumurat hydrolysiert ist.
Eine solche Lisung enthilt daher freie Harnséure, welche auf die
Loslichkeit des Urats von groBem Einflufl sein mufl. Andererseits
neigt das Natriumurat in abnorm hoher Weise zur Bildung sehr
haltbarer tibersittigter Losungen, selbst bei Gegenwart des festen
Urats als Bodenkérper. Schade betrachtete diese iibersittigten
Losungen als kolloidale, jedoch haben Kohler und Gudzent
durch verschiedene Methoden (Ultrafiltration, Kompensations-
dialyse, Leitfahigkeit) diese Annahme héchst unwahrscheinlich
gemacht.

Schade und Boden zeigten, daf man leicht Gallerten
aus Harnsiurelosungen erhalten kann, die allerdings allméihlich
krystallisieren. Andererseits zeigte Gudzent mit der Kompen-
sationsdialyse, daBl im Blute die Harnsiure in echter Lsung
ist. Jedenfalls konnten Bechhold und Ziegler groBe Mengen
freier Harnsdure in Blutserum auflésen; sie nennen diesen Zustand
die ,,Uberfiilllung des Blutes mit Harnsaure. Die Harnsiure be-
findet sich in diesem Fall offenbar in Form von iibersittigtem
Natriumurat in Losung. Die Frage bediirfte einer erneuten Unter-
suchung, denn eine véllige Klarheit ist noch nicht erreicht.

22. Die Abhiingigkeit der Loslichkeit schwerloslicher Salze von der h.

Echte Neutralsalze (NaCl, KNO, usw.) hangen in ihrer Los-
lichkeit nicht von der h ab; wohl aber Salze starker Basen mit
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schwachen Sauren und umgekehrt. Das biologisch wichtigste Bei-
spiel ist die Loslichkeit des CaCO,, welches von Rona und Taka-
hashil) untersucht worden ist.

Wir wollen diese Untersuchungen etwas anders als diese Au-
toren, mehr im AnschluB an unsere obigen Ableitungen, dar-
stellen.

Die partielle Loslichkeit der Molekiilgattung CaCO; ist, un-
abhingig von h, = 1. Die totale Léslichkeit ist daher

A=A+ [Ca"]
wo [Ca] diejenige Konzentration von Ca’-Ionen ist, welche mit
der CaCO,-Konzentration 4 in Gleichgewicht ist. Diese hangt
nun von h ab, und zwar in folgender Weise.

In Losung besteht Gleichgewicht zwischen Calciummonocar-
bonat und Calciumbicarbonat

CaC0, + H,00, = Ca (HCO;),
oder auch
CaC0, 4 H,C0, = Ca™ 4 2 (HCO,)
Daher ist
[CaCOs] - [H,CO;] —k 1)
[Ca’] [HCO, ]2 1
In der Losung ist nun [CaCO,] stets = A
Ferner ist

H,(0; = H' -+ HCOy
daher
H,CO0] _ | rye
[HCO;,I] - kz [H ]
Setzen wir das in (1) ein, so wird

A k- [H] k

(2)

[Ca™]- [HCOy|

oder
vy Aky  [H']
(™) = THC0,7T
und
LAk kb
A =24+~ oo,

Man sieht, daf8 die Loslichkeit des CaCO, nicht nur von h, son-
dern auch von der Menge der in Lésung befindlichen Bicarbonat-
ionen abhingt, mogen diese dem Bodenkérper entstammen oder

1) P. Rona und D. Takahashi, Biochem, Zeitschr. 49, 370 (1913).
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kiinstlich als NaHCO, der Losung zugefiigt worden sein. Wir
konnen, analog den Niherungsannahmen, die wir in diesem ersten
Teil des Buches zundchst stets machen, die Menge der Bicarbonat-
ionen einfach gleich der des gelsten Bicarbonats iiberhaupt setzen.
Ferner wurde durch eine Loslichkeitsbestimmung bei stark alkali-
scher Reaktion nachgewiesen, daB A analytisch nicht mehr be-
stimmbar, praktisch = 0 ist. Die Gleichung vereinfacht sich
daher zu:

h
) A=K- [Bicarbonat]
Es fanden sich z. B. folgende Werte fiir A bei 18°
Konz. des Bicarbonats x 0,91) h (Mol pro Ij.ilter) K
0,017 2,4 -10-7 4,93 . 10-3 349
0,0425 9,0 - 10-8 7,3 -10—¢ 345
0,0152 9,3 -10-8 2,03 - 103 332
Mittel 340
Es ist also bei 189
h .
A = 340 - W Mol pro Liter

Fiir die Verhaltnisse des Blutplasmas, wo h = 8- 104, [HCO',]
= 0,02 n ist, ergibt das eine Ldslichkeit von 0,022 g Ca™ oder
0,0294 g CaO im Liter. Man findet nun im Liter Plasma mehr
Ca0; jedenfalls mehr als 0,1, wohl sogar 0,17 g CaO. Im Vollblut
findet man etwa 0,1 g CaO im Liter. Es scheint also im Plasma
mehr Ca zu sein, als der Loslichkeit der CaCO, entspricht und es
scheint eine iibersattigte Losung zu bestehen. Diese Annahme
schien den Autoren dadurch noch plausibler zu werden, daf es
sehr leicht gelingt, selbst bei Abwesenheit von Eiweil solche
ubersattigten Kalklosungen herzustellen. Wenn man namlich
nicht von festem CaCO,; ausgeht, sondern eine CaCl,-Lésung mit
NaHCO,; schwach alkalisch macht, so erhdlt man leicht iiber-
sattigte, sehr haltbare klare Kalklosungen. Dialysierversuche
zeigten, daf die groBte Menge des Ca im Serum im diffusionsféhigen
Zustand vorhanden ist. Hierdurch wird die Deutung ausgeschlossen,
daB der Ca-UberschuB im Serum etwa in Form von kolloidal ge-
lostem Carbonat oder Phosphat vorhanden sei. Derjenige Teil des

) Durch diese Multiplikation soll angenshert dem Umstand Rechnung
getragen werden, dafl die aktive Masse der Bicarbonat-Ionen etwas kleiner
als di¢ Konzentration des Calciumbicarbonat ist.
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Ca, welcher nach den Ergebnissen der Kompensationsdialyse nicht
diffusionsfahig ist, ist nur ein kleiner Bruchteil des zu viel vor-
handenen Ca, und nur dieser Teil diirfte als undissoziierte Ca-EiweiB-
verbindung zu deuten sein.

Brinkman und van Dam?) bestiatigten nach einer anderen
Methode die Loslichkeitszahlen von Rona und Takahashi (22 mg
Ca’" im Liter fiir h = 8 -10~7 bei 20° C), ja sie fanden sogar im
Ultrafiltrat des Serum bei h = 3,107 auch nur 22 mg Ca'-Ionen,
und selbst im Blutserum fanden sie in den wenigen Fillen, bei
denen ihre Methode sich durchfiihren lief, dieselbe Menge Ca™-
Tonen. Thre Methode miBt nur die Ca”-Ionen. Wenn wir das
Ronasche Kompensationsdialysat und das Brink mansche Ultra-
filtrat als einigermaBen gleichwertig betrachten, so lassen alle diese
Befunde sich nur unter der Annahme deuten, daf das Ca™ in
Ionenform im Serum nur bis zur Grenze seiner wirklichen Loslich-
keit und nicht iiberséttigt vorhanden ist, und daBl das iiberschiissige
Ca nur zum kleinen Teil als EiweiBlverbindung, zum gréBeren in
echt geloster, aber nicht dissoziierter Form, iiber deren Natur wir
noch nichts ‘wissen, vorhanden ist.

Zu diesen Untersuchungen wire noch folgendes zu bemerken.
Erstens beziehen sich die Léslichkeitsbestimmungen sowohl von
Rona wie von Brinkman auf eine Temperatur von 20°; zweiteps
nehmen sie h im Blut = 31078 an, wahrend wir fiir 38° wohl
451078 annehmen diirfen. Drittens sei schon hier darauf hin-
gewiesen, daf die im néchsten Kapitel erérterte Aktivitatstheorie
in diesen Untersuchungen noch nicht beriicksichtigt werden konnte;
wahrscheinlich ist der Faktor 0,9 (s. die Fulinote S. 71) zu klein
gewihlt. Diese drei Umstédnde wirken alle in gleichem Sinne: daf
nimlich die Loslichkeit des Ca aus den Modellversuchen zu klein
gefunden werden mufite. Vielleicht ist also die Diskrepanz zwischen
der theoretisch zu erwartenden Léslichkeit des Ca im Plasma und

1) R. Brinkman und Mi E. van Dam, Kon. Akademie van Weten-
schappen te Amsterdam; Proceedings 22, 762 (1920). Ihre Methode der
Bestimmung der Ca’-Ionen beruht darauf, daBl sie feststellen, wieviel
Oxalat man zu der Ca-haltigen Losung zugeben muB, damit soeben die
Loslichkeitsgrenze des entstehenden Ca-Oxalates iiberschritten wird. Da
das ,,Loslichkeitsprodukt* [Ca™] - [Oxalat”] konstant (= 0,055 Millimole
in Liter bei 20° C) ist, so kann man aus derjenigen Menge von Alkalioxalat,
welche soeben eine Triibung hervorraft, die Menge der Ca™-Ionen be-
rechnen, wihrend alle anderen Methoden der Ca-Bestimmung das gesamte
Ca ergeben.
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dem wirklichen Ca-Gehalt desselben viel kleiner, als die vorliegenden
Untersuchungen zu lehren scheinen.

An diesem Beispiel sieht man, wie zur klaren Erkenntnis physio-
logischer Dinge oft die exakte Kenntnis von Naturkonstanten
wichtiger ist als Hypothesen. Es ist zu verwundern, dafl der-
artige physiologisch wichtige Naturkonstanten noch nicht sicher
ermittelt sind; es wire wichtiger als manche andere Arbeit. Die
Theorie der Steinbildung, der Kalkablagerung in den Gefalen
u. a. ist eine Phantasie, bevor nicht sicher ermittelt ist, ob der
Kalk im Blut iiberhaupt tibersittigt ist.

Wie kompliziert das im vorigen Abschnitt erwdhnte Problem
der Harnsgure ist, erkennt man jetzt, wenn man bedenkt, daf}
hierbei die Schwerlgslichkeit der freien Sdure mit Schwerléslichkeit
ihres Na-Salzes kombiniert ist. Die Ableitungen des vorigen Ka-
pitels haben zum Gegenstand eine schwerlsliche Saure, deren
Salze leicht 16slich sind (Benzoesiure). Die Ableitungen dieses
Kapitels beziehen sich auf schwerlosliche Salze, deren Kompo-
nenten (CO,, Ca(OH),), leichter loslicher sind als das Salz. Bei
der Harnsiure liegt der noch nicht theoretisch untersuchte Fall
vor, daB3 die freie Siaure und ihr Salz beide schwerl6slich sind.

23. Die Abhingigkeit der Lislichkeit eines schwerlislichen
Ampholyten von der h.

Ist die partielle Loslichkeit des schwerlslichen Ampholyten

= A, so ist die totale Loslichkeit
A=2+[A]+[A]

Experimentelle Untersuchungen liegen hieritber nur insofern
vor, als das Léslichkeitsminimum untersucht worden ist. Dies
liegt dann vor, wenn [A'] + [A’] ein Minimum ist, also im iso-
elektrischen Punkt, und damit kommen wir auf das zuriick, was
S. 59 schon abgehandelt ist.

Zum Schluff sei daran erinnert, daf alle diese Erorterungen
iiber die Loslichkeit nur unter der Naherungsannahme gemacht
sind, daB3 die Salze der schwerloslichen Siuren oder Basen total
dissoziiert sind. Sobald wir das Vorhandensein merklicher Mengen
undissoziierter Salze mit in Betracht ziehen, miissen wir Kor-
rekturen anbringen, die erst in dem Kapitel iiber die ,starken
Elektrolyte** und die ,,Jonenaktivititstheorie** erortert werden
miissen. Die bisherigen Ableitungen gelten zunichst nur fiir den
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Fall, daB die Gesamtelektrolytkonzentration der betrachteten
Losung sehr gering bleibt.

24. Die Hydrolyse der Salze !).

Die Voraussetzung fiir. alle Betrachtungen war, wie wir noch-
mals wiederholen miissen, bisher, da} wir alle Salze als total elek-
trolytisch dissoziiert annehmen. Aber es gibt bei den Salzen noch
eine andere Form der Dissoziation, Da ein Salz im allgemeinen
durch die Reaktion entsteht

Saure 4 Base < Salz + H,0
so muB man nach den Grundsitzen der chemischen Gleichgewichts-
lehre annehmen, daB dieselbe Reaktion auch in umgekehrter
Richtung verlauft, d. h. daB das Salz zum Teil in Siure und Base
,hydrolytisch dissoziiert* oder ,hydrolysiert* ist. Es ist nun er-
forderlich, den Grad dieser Hydrolyse kennen zu lernen.

1. Fall. Das Salz bestehe aus einer starken Siure und starken
Base. Ist die Saure SH, die Base BOH, das Salz C, so existieren
nach unserer bisherigen Grundannahme, die wir zunichst fest-
halten wollen, iiber die starken Elektrolyte, in der Losung nur die
Ionen 8/, B, H und OH’. Da nun 8’ und B’ bei einer starken Saure
und Base keine Affinitit zu H' oder OH’ haben, so haben sie auch
keinen EinfluB auf [H'] und [OH’}], d. h. in dem Wasser wird
durch ein solches Salz h nicht geéindert. Die Salze sind gar nicht
hydrolysiert. Die Losung eines solchen Salzes reagiert neutral.
Man nennt diese Salze deshalb auch Neutralsalze.

2. Fall. Das Salz bestehe aus einer starken Siure und einer
schwachen Base mit der Dissoziationskonstanten k;,. Dann ist
das Salz ein wenig hydrolysiert, es bildet sich etwas freie Saure
und freie Base. Da aber die Base schwicher dissoziiert ist als die
Saure, so reagiert die Losung etwas sauer. Wir haben nun zu
untersuchen den Hydrolysegrad y, definiert durch

[H']
‘ )
wo [C] die Gesamtkonzentration des Salzes bedeutet.

Zur allgemeinen Lésung dieses Problemes betrachten wir die
Koexistenz folgender Gesetze:

HIm wesentlichen bearbeitet nach N. Bjerrum, Die acidimetrische
und alkalimetrische Titration. Sammlung chemischer und chemisch-techni-
scher Vortridge, Stuttgart 1914.
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[H']- [OH'] = kw (1)
das ist die Dissoziationsgleichung des Wassers.

Da wir die durch Hydrolyse entstandene Sdure als eine starke
annehmen, ist ihre Konzentration = [H']. Da nun bei der Hydro-
lyse ebensoviel Saure wie Base entsteht, ist

[H'] = [OH'] + [BOH] @)

Ferner haben wir die Dissoziationsgleichung der Base

[B']J[OH’]
—TBOH] = Kp (3)
Und schlieBlich ist
[B']+ [BOH] = [C] (4)

Aus diesen vier Gleichungen fiir die vier Unbekannten [H'],
[OH'], [B'], [BOH] kénnten wir jede derselbe berechnen, so auch
[H'] und damit y. Diese Rechnung, allgemein ausgefiihrt, ist aber
sehr kompliziert. Es geniigt, sie unter einigen vereinfachenden
Annahmen, fiir gewisse Grenzfille auszufiihren, und zwar:

a) Wir nehmen an, daf8 die Hydrolyse sehr klein ist (y < 0,01; h < 10-3).

Dann ist in Gleichung (4) [BOH] als Summand gegen [B’] zu vernach-
lassigen und es ergibt sich

[B'] = [C] (4a)
und die Losung nach [H'] ist

[H'}=[C] + kp. (5a)

V[C] kp ( [1%)])

b) Es besteht mittlere Hydrolyse (¢ > 0,01, {H'] > 10—%). Dann konnen
wir in (2) [OH’] gegen den anderen Summanden [BOH] vernachléssigen
und rechnen mit

[H'] = [BOH] (2a)
ferner bleibt mit geniigender Anndherung die Bedingung bestehen:
[Bl1=I[C] (4a)
und wir erhalten: )
. [C] - kw
27 —
[H] = = 0

und

V 1 kb : ®
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¢) Fir sehr starke Hydrolyse konnen wir statt (2) schreiben:
[H'] == [BOH] (22)
und wir erhalten
p— kw kW
2 LAY tHYL-
[HF = (O] 3 — [H] ©)

Vo
1 10)
V1+4[C] K +V4[C] 3

Besteht das Salz aus einer schwachen Siure und einer starken Base
mit der Dissoziationskonstante k,, so gelten dieselben Gleichungen, wenn
wir statt [H'] schreiben [OH’], und als Hydrolysengrad y definieren:

[OH’
,— [0H]
c

In der folgenden Tabelle von Bjerrum sind fiir abgerundete
Werte der Dissoziationskonstanten die Hydrolysengrade berechnet.

und

y =

Tabelle liber die Hydrolysengrade bei Zimmer-

temperatur.
kw = 10—14
k In 0,1n 0,0l n 0,001 n
oo 10-7 10-¢ 10-3 10-4

10-2 10-¢ | 3,3 -10-¢ 1,4 -10-5 1,05 - 104
10—4 10-5 3,2-10—3 10—+ I 3,3 -10—¢

10-¢ 10—+ 3,2-10—¢ 10-3 3,2 -10-8

108 10—3 3,2-10-3 10—2 l 0,032

10-10 10-2 0,032 [ 0,095 0,27
10-2 | 0,005 027 0,62 0,92

Die Werte iiber der ersten Treppenlinie sind nach Gleichung (6),
die zwischen den Treppenlinien nach (8), die unterhalb nach (10)
berechnet. Praktisch fast noch wichtiger erscheint mir, p, in
solchen Losungen tabellarisch zusammenzustellen. Dies habe ich
in der folgenden Tabelle umgerechnet. Die Tabelle gibt fiir ein
Salz aus einer schwachen Base mit einer starken Siure py, fiir
ein Salz aus einer starken Base und einer schwachen Saure py.
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Tabelle iber die p,-Werte.

Pp in der Losung eines Salzes aus einer schwachen Base und
starken Sdure; oder p,, in der Losung eines Salzes aus einer
starken Base mit einer schwachen Siure. k ist die Dissoziations-
konstante des schwicheren Bestandteils:

k In 0,1 n 0,01 n 0,001 n

oo 7 7 7 7
10-2 6 6,5 6,9 7,0
10-4 5 5,5 6 7,0
10-¢ 4 4,5 5 6,0
108 3 3,5 4 4,5
19-10 2 2,5 3 3,6
10-12 1,02 1,6 2,2 30

Es ist also in einer Losung von
NH,Cl (kp abgerundet = 10-3)
1/1 molar 0,1 molar 0,01 molar 0,001 molar

Pp = etwa 4,5 5 5,5 6,5
Natriumacetat (ky rund = 10-%)
pp = etwa 9,5 9 8,5 7.5

25. Einiges fiber die Methoden zur Bestimmung von Dissoziations-
konstanten und des isoelektrischen Punktes.

1. Die alteste Methode zur Bestimmung der Dissoziationskon-
stanten eines einfachen Elektrolyten ist die Messung seiner Leit-
fihigkeit in verschiedenen Verdiinnungen. Schon empirisch hatte
Wilh. Ostwald die Regel gefunden

«?

i—av K W
. . L1
wo a der Dissoziationsgrad bei der Konzentration -— bedeutet?).
v

a selbst wird bestimmt nach
Ae
Ao

wo A, die molare Leitfihigkeit bei der Konzentration ¢, Aco den

Grenzwert derselben fiir unendliche Verdiinnung bedeutet. Das

=a (2)

1) v ist dasjenige Volumen der Lésung, in welchem 1 Mol der Saure ent-
halten ist.
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Ostwaldsche Gesetz (1) ist aber nichts weiter als der Ausdruck
des Massenwirkungsgesetzes, angewendet auf die Dissoziation. Es
ist ja definitionsgeméaB z. B. fiir eine Saure

_ 5 S’ Ssure-Anionen-Konzentration
“=% S Gesamt-Saure-Konzentration

Das Massenwirkungsgesetz aber fordert
[S]- [H]
[(8]1—8Y

Schreiben wir die Konzentration [S'] = §—, wo v das Volumen,
v

=k

’

S’ die absolute molare Menge der Siureionen bedeutet usw., und
vergegenwirtigen wir uns, dafl in einer reinen Siurelésung

[H']= [S'], so wird in der Tat

87\
) e e

S—§ (8 — 8w (1—-a)w
v

2. Die zweite Methode beruht auf der Feststellung des Hydro-
lysegrades des Na-Salzes der zu untersuchenden schwachen Saure
bzw. des Chlorides der zu untersuchenden schwachen Base. Der
Zusammenhang desselben mit k ergibt sich aus dem vorigen
Kapitel ohne weiteres. Der Grad der Hydrolyse kann auf zwei
Methoden bestimmt werden.

1. Durch die Bestimmung der h aus der katalytischen Wir-

kung auf Saccharose, Methylacetat u. a.

2. Durch die Bestimmung der h durch Gasketten; diese Me-

thode ist noch wenig verwendet worden.

3. Die dritte Methode beruht darauf, daf in einem bekannten
Gemisch der Siure mit ihrem Natriumsalz die h bestimmt wird,
wobei wieder verschiedene Methoden zur Anwendung kommen
konnen; die theoretische Verkniipfung gibt Formel (1) S. 38.

Jede dieser Methoden hat ein Anwendungsbereich, bei dem
sie gut brauchbar ist, aber auch Bedingungen, wo entweder die
experimentellen Daten unsicher werden oder die Formeln, die
ja alle nur Néaherungsformeln fiir gewisse Grenzbedingungen dar-
stellen, nicht mehr streng zutreffen. Es iibersteigt den Rahmen
dieses Buches, hierauf naher einzugehen. Auch sind die méglichen
Methoden mit den obigen, bisher angewandten, nicht erschopft.
Eine sehr gute Methode fiir Sduren mittlerer Stirke ist es, die h
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in einer Losung der reinen Sdure zu messen und unter Anwendung
von (la), 8. 35, k zu berechnen. Die unter 2) genannte Methode
ist von Lund én dadurch erweitert worden, daf er den Hydrolyse-
grad des Salzes der zu messenden Sdure und einer schwachen
Base von bekannter Dissoziationskonstante bestimmte.

B. Die Theorie der quantitativen Bestimmung
der Aciditit und Alkalitit.

Inhaltsiibersicht.

Zur Charakterisierung der sauren Natur einer Losung sind erforderlich:
1. Die Titrationsaciditdt, welche man noch trennen kann in Neutralkapazitit
und Aquivalentkapazitit, 2. die Wdsserstoffzahl bzw. Py 3. die Nachgiebighkest
bzw. Pufferung.

Zum Verstindnis der Titrationsaciditit wird die Theorie der Indikatoren
und der Titrationskurve entwickell, dann kurz die wichtigsten Methoden der
Bestimmung von p,, im Prinzip erortert, schlieflich der Begriff der Nachgiebigkeit
festgesetzt.

26. Definitionen und Problemstellung.

Die Aciditit einer Losung wird durch mehrere GréBen definiert,
deren scharfe Auseinanderhaltung erst durch die physikalische
Chemie erméglicht worden ist. In der dlteren analytischen Chemie
unterschied man diese verschiedenen GréBen nicht oder nicht
scharf. Der Umstand, da8 auch schon in fritheren Jahrzehnten
ausgezeichnete Methoden fiir die Bestimmung der Aciditit und
Alkalitdt in Form der Titrationen erfunden werden konnten,
beruht darauf, da8 fiir starke Sauren und Basen die verschie-
denen Gréfien, welche die Aciditit definieren, praktisch zusammen-
fallen. Fiir gewisse schwichere Sduren und Basen hatte man
empirisch auflerdem einige Indikatoren wie Phenolphthalein und
Methylorange gefunden, welche gestatteten, den Aquivalent-
gehalt an diesen Sauren oder Basen zu ermitteln. So hatte die Er-
fahrung gezeigt, daB man den Aquivalentgehalt einer Essigsiure-
lésung durch Titrieren gegen NaOH mit Phenolphthalein als In-
dikator richtig, mit Methylorange aber falsch erhilt. Beim Titrieren
von Ammoniak gegen Schwefelsiure war es umgekehrt. Jeden-
falls verstand man unter der Aciditdt einer Losung ihren Gehalt
an Sduredquivalenten. Nach dieser Definition hitte also eine
normale HCl und eine normale Essigsiure die gleiche Aciditit.
Auf der anderen Seite konnte nicht verborgen bleiben, dafl diese
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beiden Losungen sich in irgend etwas unterschieden, und gefiihls-
mafig muBte man der HCI eine stirkere saure Eigenschaft zu-
schreiben als der Essigsiure. Es waren offenbar zwei ganz ver-
schiedene Eigenschaften, die man als Aciditit bezeichnete. Nur
die eine von ihnen konnte man mit Hilfe der Titration zahlen-
mafig angeben. Fiir die andere waren nur qualitative Unterschiede
vorhanden: man stellte fest, da normale HCl z. B. Zink besser
auflést als normale Essigsiure, rotes Kongopapier viel stirker
bliut, auf der Zunge einen stirker dtzend sauren Geschmack hat,
Rohrzucker viel schneller invertiert usw.

Wir kénnen nunmehr unter Anwendung der Tonenlehre die
Aciditdt anf zwei, ja sogar drei verschiedene Weisen quantitativ
definieren, welche diese Unklarheiten beseitigen, und werden dann
sogar noch eine vierte Grée kennen lernen, die zur vollstandigen
Charakterisierung der Saureeigenschaften einer Losung erforder-
lich ist.

Die eine Definition, die ,,Titrationsaciditét* entspricht etwa
der ilteren Definition. Sie ist der Gehalt der Losung an Aqui-
valenten freier Sdure. Sobald man aber die Methode definieren
will, mit der man diese Aquivalente feststellt, versagt die éltere Dar-
stellung. Denn wenn man in fritheren Jahrzehnten einen Chemiker
gefragt hitte, bis zu welchem Endpunkt man eine Sdurelosung zu
titrieren habe, so hitte er geantwortet: bis zur Erreichung der
neutralen Reaktion, und als Erkennungsmittel fiir diesen Punkt
hitte er z. B. den Umschlag von Phenolphthalein angegeben.
Diese Antwort enthiilt zwei Fehler. Erstens reagiert eine Ldsung
von #dquivalenten Teilen HEssigsiure und NaOH, also Natrium-
acetat, nicht neutral, sondern infolge der Hydrolyse etwas alka-
liseh (siche Tabellen S. 77). Zweitens liegt der Umschlagspunkt
des Phenolphthalein nicht bei neutraler, sondern bei alkalischer
Reaktion. Infolgedessen wiirde dieser Analytiker zum SchluBl
mit seiner Methode praktisch Recht behalten, trotz der falschen
Erklirung. Er wiirde aber nicht erkliren kénnen, warum er nicht
ebensogut mit Methylorange titrieren darf. Er wiirde hochstens
sagen: ,,Methylorange ist gegen Essigsiure zu unempfindlich‘, ohne
erkliren zu kénnen, warum es denn gegen HCl empfindlicher ist.

In Wirklichkeit liegt der Endpunkt der Titration der Essig-
sdure nicht bei der neutralen Reaktion, sondern bei derjenigen
Wasserstoffzahl, welche eine reine Losung von Natriumacetat
hat, und diese entspricht dem Umschlag des Phenolphthalein,
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nicht aber dem des Methylorange. Wenn wir dem wirklichen
Neutralpunkt iiberhaupt eine Bedeutung beimessen wollen, so
miissen wir bei der Titration zwei verschiedene Endpunkte unter-
scheiden. Erstens die Erreichung des Neutralpunktes, zweitens
die Erreichung des Aquivalenzpunktes. Die Anzahl von Basen-
aquivalenten, die bis zur Erreichung des Neutralpunktes ver-
braacht werden, kénnte man als Neutralkapazitit bezeichnen,
die andere als Aquivalentkapazitiat oder eigentliche Titra-
tionskapazitat. Nur wenn eine starke Sidure gegen eine starke
Lauge titriert wird, fallen beide Begriffe zusammen. Wir miissen
nun die Methoden kennen lernen, mit denen man diese beiden
Grofien bestimmt.

1. Die Bestimmung der Neutralkapazitit. Zur Be-
stimmung dieses Punktes braucht man einen Indikator, der bei
der neutralen Reaktion einen geeigneten Farbeniibergang zeigt,
z. B. Lackmuslsung, Neutralrot oder Phenolrot. Man firbt genau
neutrales Wasser mit Lackmus und titriert die zu untersuchende
Saurelosung so weit, bis sie die gleiche blauviolette Nuance hap,
wie die Vergleichslosung.

Da, es praktisch fast unmoglich ist, wirklich reines Wasser zu erhalten,
wird man in Wirklichkeit als Vergleichslosung nicht reines Wasser benutzen,
sondern z. B. ein Gemisch von 6,9 Teilen m/,; sek. Natriumphosphat -
3,1 Teil m/;; prim. Kalinmphosphat. Das p, dieses Gemisches entspricht
nach der Eichung von S6rensen der neutralen Reaktion bei 18°.

Die Bestimmung der Neutralkapazitit hat wenig praktische
Bedeutung.

2. Die Bestimmung der Aquivalentkapazitit. Hier be-
darf es zunichst einer eingehenderen Erorterung der Theorie der
Indikatoren.

29. Theorie der Indikatoren.

Die Indikatoren sind Siuren oder Basen, deren Farbnuance
durch die h der Losung verindert wird. Wilhelm Ostwald
hat die in allen wesentlichen Punkten auch noch heute giiltige
Theorie aufgestellt, dal der Umschlag der Indikatoren darauf
beruht, daB die Ionen des Farbstoffes eine andere Farbung haben
als das undissoziierte Molekiil. Dieser Theorie schien eine Schwie-
rigkeit dadurch zu entstehen, dafl Hantzsch die Indikatoren als
Pseudosiuren bzw. Pseudobasen erkannte (sieche 8. 32). Nach
ihm erfolgt die Farbanderung nicht infolge der Ionisierung, sondern
infolge der tautomeren Umlagerung. Da aber diese beiden Vorginge

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 6
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untrennbar miteinander verbunden sind, kann man in ihnen
eigentlich keinen Gegensatz erblicken. Die Theorie von Hantzsch
erklirt vielmehr nur den Mechanismus, durch welchen die fiir die
Indikatoren charakteristische Umfiarbung zustande kommt. Ja, man
kann sogar noch weiter gehen. Nach der Vorstellung vom Atom-
modell wird die Konfiguration der Atome im Molekiil durch elektro-
statische Krafte mitbestimmt. Es ist daher nicht verwunderlich, daf3
die Entstehung einer freien Ladung, wie sie bei der Ionenbildung ein-
tritt, die Konfiguration der Atome im Molekiil umgestalten kann.
Und so kénnen wir an der alten Anschauung festhalten, daf ein

Indikator ein Kérper ist,

%0 der im unelektrischen und

08 9 im ionisierten Zustand

’ i eine verschiedene Farbe
06 hat.

Fiir die Praxis unter-

9% scheiden wir zwei Grup-

a2 pen von Indikatoren.

V/ Einfarbige, wie Phe-

O ———— %, Dolphthalein. die von

Abb. 11. Abszisse: pp. Ordinate die relative farblos in eine Fa;rbe‘ -
Farbtiefe von p-Nitrophenol. Dieausgezogene sc‘hlagen. und Zwelfa’l_“
Kurve ist eine theoretisch berechnete Disso- bige, wie Lackmus, die
ziations-(a-)Kurve, dieeingezeichnetenKreise =~ von einer Farbe in eine
entsprechen den Beobachtungendes Versuchs.  gndere umschlagen. Es

ist bequemer, die Theorie
mit den einfarbigen Indikatoren zu beginnen. Wir wollen
sie an dem Beispiel des p-Nitropheno! darstellen. Dies ist eine
Saure von der Dissoziationskonstanten k, = 6,5 - 1078 oder p;
= 7,19. Die freie Siure ist farblos, die Tonen gelb. Bei beliebiger h
ist daher ein Teil des Farbstoffs als freie ungefarbte Saure und
ein anderer Teil als gelbes Ton vorhanden. Das Verhéltnis der
Ionen zur Gesamtmenge des Indikators in einer Lésung ist sein
Dissoziationsgrad a. Wir kénnen diesen experimentell sehr leicht
ermitteln. Wenn wir némlich in einem zweiten Rohrchen die
gleiche Menge des Indikators durch Zusatz von Lauge auf extrem
alkalische Reaktion bringen, so ist der Indikator hier vollstandig
dissoziiert und hat seine maximale Farbtiefe. Wenn wir nun
kolorimetrisch die Farbtiefe der ersten Losung mit der der zweiten,
stark alkalischen vergleichen und das gefundene Zahlenverhaitnis
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der Konzentration des firbenden Stoffes als den Farbgrad, F,
bezeichnen, so ist F = a.

Nun ist @, und somit auch F eine Funktion von py, eine Disso-
ziationskurve.

Abb. 11 zeigt uns diese Funktion; wir wiederholen hiermit,
was schon S. 47 gezeigt wurde. Wie man sieht, ist dieser Indi-
kator von p,, = 0 bis etwa 5 praktisch véllig farblos. Von welchem
Pn an er eine Firbung zeigt, das hangt von der Gesamtmenge
des Indikators ab. Bei den beim Titrieren gewohnlich angewendeten
Indikatormengen wird man im allgemeinen sagen kénnen, dafl
man die Farbe des Indikators zu bemerken beginnt, wenn er zu
etwa zu 59/, dissoziiert ist, d. h. also in unserem Fall bei p, =
etwa 5,2 bis hochstens 6. Dieser sog. Umschlagspunkt des Indi-
kators ist also keineswegs mit der neutralen Reaktion py = 7,1
tibereinstimmend. ,

Uberlegen wir uns nun, welche Bedeutung dieses p;, von 5,2—6
fiir eine Titration hat. Wir miissen drei Fille unterscheiden.

Erster Fall: Starke Sdure und starke Base. Nehmen wir
an, wir versetzen 10 ccm n - HCl mit steigenden Mengen n - NaOH.
Die Salzsiure sei durch Verdiinnen mit Wasser auf ein Volumen
von 100 ccm gebracht. Dieses Volumen wird dann im Laufe der
Titration so wenig verandert, daf wir es als konstant annehmen
konnen. Diese Annahme erleichtert die Rechnung und verursacht
keinen bemerkbaren Fehler. Wir tragen nun auf der Abszisse
Abb. 12 die Kubikzentimeter zugegebener Lauge auf, auf der
Ordinate p,. Dieses berechnen wir wieder unter der Voraussetzung,
daB die Saure, die Lauge und das gebildete Salz stets total disso-
zijert ist, und daB die Menge des hinzugefiigten Indikators so
gering ist, daB er den Gleichgewichtszustand zwischen Saure und
Lauge nicht verschiebt.

Zu Beginn des Versuchs haben wir eine 0,1 n HCI, also p; = 1. Nach
Zusatz von 1 cem Lauge haben wir nur noch eine 0,09 n HCJ, also P, = 1,05.

So kinnen wir weiter rechnen, bis wir in die Néhe des Neutralitatspunktes
kommen. Bei 9,6 cm Lauge haben wir nur noch eine 0,005nHCI, also
pp = 2,3. Bei 10 cem Lauge ist Neutralitit, also p =7. Bei weiterem

Zusatz von Lauge haben wir eine Losung von freier Lauge und belang-
losem NaCl. Hier konnen wir in derselben Weise wie vorher p | und somit

p,, berechnen. So erhalten wir die Abb. 12, die unterste Kurve.
Die Kurve ist dadurch ausgezeichnet, daf sie zundchst sehr
flach verlduft und dann plotzlich im ,,Endpunkt der Titration®

6*
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senkrecht in die Hohe schnellt. In dieser Gegend bewirkt der
Zusatz von einigen Tropfen Lauge ein steiles Anwachsen des pj
von etwa 3 bis 11. Wenn wir nun fragen, welche Beziehungen
der Umschlagspunkt des Nitrophenols (p, = 5—6) zu dieser Kurve
hat, so sehen wir, daB dieser Punkt in den Sprung der Kurve fallt.
Nitrophenol gibt uns also den richtigen Endpunkt der Titration
an. Wir sehen aber ferner, dafi es gar nicht darauf angekommen
wire, daB der Indikator den Punkt p, = 5—6 markiert hitte.
Mit einem Indikator von dem Umschlagspunkt p, = 7 (Lackmus)
oder 8 (Phenolphthalein) hitte man dasselbe Resultat erhalten.

73 . 73 —
72 = 1 ]
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70 Pharﬁ// 70
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g 4
8 8
7 y 7
6 [
5 . dgure. // 5
£5519—1
4 — 4
3 3
Thy O Thy ok jﬂﬁ”‘/
7 — 7 s
1/ 723‘/..'678.7‘79177273 0 1 23 4567 8910172
cem n Na OH ccm n NaOH
Abb. 12. Titrationskurven. Je 10 ccm  Abb. 13. Titrationskurve von 5cem
HC], Essigsédure oder Phenol werdenmit und von 10 ccm n - HCL

steigenden Mengen n NaOH versetzt.

Die Menge Lauge, welche p, von 5 bis 9 bringt, ist noch nicht ein-
mal ein Tropfen. Hieraus folgt die Regel: Um eine starke Séure
gegen eine starke Lauge zu titrieren, kann man irgend-
einen Indikator w#hlen, dessen Umschlagspunkt zwi-
schen p, =6 und p, =9 liegt.

Zweiter Fall: Schwache Siure und starke Base. Es sollen
10 ccm n Essigsdure, mit Wasser auf 100 ccm verdiinnt, mit n NaOH
titriert werden. Wir konstruieren wieder ein Diagramm, welche
py, tiir jede zugesetzte Menge Lauge darstellt.

Zur Berechnung von p, wenden wir folgende Regeln an:

1. In der reinen Essigsiure wird p, nach Formel (1a) 3. 35 berechnet.

2. Weiterhin haben wir Gemische von freier Essigsdure 4+ Natrium-
acetat vor uns; wir wenden Formel (1) S. 38 an.
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3. Sobald wir den Aquivalenzpunkt erreicht haben, haben wir eine
0,1 n Losung von reinem Natriumacetat. Hier berechnen wir Py nach den
Hydrolyseformeln (Tabelle S. 77).

4. Bei Uberschreitung des Aquivalenzpunktes haben wir verdiinnte
NaOH; in jhr wird unter Annahme totaler Dissoziation P,, und somit
auch p, gefunden.

So erhalten wir die mittlere Kurve in Abb. 12.

Auch hier ist der Endpunkt der Titration durch einen Sprung
im p, charakterisiert, wenn er auch nicht so hoch ist. Aber der
Umschlagspunkt des Nitrophenols (5—86) hat gar keine Beziehung
zu diesem Sprung. Der Sprung umfaft etwa p, = 8—9,5. Zur
Markierung dieses Endpunkts kénnen also weder Nitrophenol (5—6),
auch kaum Lackmus (7), sondern nur Phenolphthalein (8—8,5)
brauchen. Dieses hat eine Dissoziationskonstante p, = 9,7 und
demnach einen Umschlagspunkt von etwa 8—S8,5.

Die Essigsdure (k = 2-107%) ist unter den schwachen Siuren
noch ziemlich stark. Titrieren wir eine noch schwichere Saure,
etwa Borsdure oder Phenol (py sei = 10), so ergibt sich folgendes
Bild (obere Kurve in Abb. 12).

Zur Berechnung von p, benutzen wir in der reinen Siure Formel (1a)
S. 85, dann (1) 8. 38, im Aquivalenzpunkt die Hydrolyseformeln usw.

Es ergibt sich folgendes Bild:

Es entsteht iiberhaupt kein deutlicher Sprung. Der Aquivalenz-
punkt liegt etwa bei p, = 11,5. Wollten wir eine Sdure wie Bor-
sdure iiberhaupt titrieren, so konnten wir es nur folgendermafBen
machen: Wir versetzen eine Losung von reinem primarem Natrium-
borat mit einem geeigneten Indikator (z. B. etwa m-Nitrobenzol-
azosalicylsdure), versetzen die zu titrierende Borsiurelosung mit
der gleichen Menge des Indikators und titrieren bis zur Erreichung
der Farbengleichheit mit der Vergleichslgsung. Da der py-Sprung
im Aquivalenzpunkt nur klein ist, ist auch der Farbeniibergang
in demselben viel allmihlicher und die Titration aus freier Hand,
ohne Vergleichslosung, kaum zu machen.

Die Fehlergrenzen der Titration sind so je nach den Bedingungen ver-
schieden. Eine Theorie der Titrationsfehler ist von N. Bjerrum gegeben
worden. Wir konnen sie etwa folgendermaflen dahin zusammenfassen,
daf} c.l.er » Titrationsfehler um so kleiner ist, je steiler die ph-Kurve durch
den Aquivalenzpunkt lauft.

Im Anschluf hierar wollen wir untersuchen, wie die Mischung
einer starken und einer schwachen Saure sich beim Titrieren ver-
balt. Nehmen wir eine Mischung von 10 cem n HCl und 10 cem
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n Essigsiure, fiillen auf 100 cem Volumen auf und titrieren mit
n NaOH, so dndert sich py, in der in Abb. 14 gezeigten Weise.
Die Berechnung von p, geschieht nach folgenden Regeln:

1. Solange noch freie HCl vorhanden ist, ist die Dissoziation der Essig-
siure 8o gut wie vollig durch die HCl unterdriickt; p ist allein aus der freien
HCl zu berechnen.

2. Sobald die HCl abgesattigt ist, ist die Berechnung wie in dem Fall
Esgigséure + NaOH.

Die Kurve zeigt eine deutlich bemerkbare Aufbiegung, welche
dem Ende der freien HCl entspricht und bei p, = etwa 3
liegt. Ein Indikator, der diesen Punkt anzeigte, wiirde daher

& ©
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Abb, 14. Titrationskurve eines Gemisches von 10 ccm n-HCl <4 10 cem
n-Essigsdure.

gestatten, HCI zu bestimmen. Man kénnte z. B. a-Dinitrophenol
nehmen, welches sich in seiner Farbe &hnlich wie p-Nitrophenol
verhilt, aber bei py, etwa = 3 seine erste Farbe zeigt. Titriert man
dann mit Phenolphthalein weiter, so kann man die Essigsdure in
demselben Gemisch auch noch bestimmen.

Ein wesentlicher Unterschied besteht zwischen einem ein-
farbigen und einem zweifarbigen Indikator nicht; aus der opti-
schen Mischung der beiden einzelnen, verschieden geféirbten Kom-
ponenten entsteht die Mischfarbe. Betrachtet man eine stark
saure, rote und eine stark alkalische, blaue Lackmuslésung, die
hintereinander aufgestellt sind, so daBl man durch beide hindurch-
blickt, so erhilt man den Eindruck desselben Violett, als wenn
man eine Lackmuslésung auf eine geeignete h bringt. Hierauf
wird im methodologischen Teil néher einzugehen sein.
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28. Die Bestimmung ﬂer Wasserstoffzahl oder die Feststellung der
“aktuellen Aciditét.

Die Bestimmung der h kann iiberhaupt nicht durch irgendeine
Titrationsmethode geschehen. Die Standardmethode fiir diese ist
die Messung der elektromotorischen Kraft einer Wasserstoffkon-
zentrationskette, welche schematisch folgende Zusammensetzung
hat. Sie besteht aus zwei Elektroden oder Halbelementen,
deren jede aus einem mit Wasserstoffgas beladenen Platin-
stiick, tauchend in eine Fliissigkeit, besteht. Diese Flissigkeit
ist auf der einen Seite eine Losung von bekannter h, auf der an-
deren Seite die zu untersuchende Losung. Auf welche Weise die
Fliissigkeitsverbindung zwischen den beiden Losungen am' zweck-
miBigsten hergestellt wird, wird im experimentellen Teil be-
sprochen werden. Als bekannte Losung fiir die linke Elektrode
wollen wir uns zuniichst eine Losung denken, welche einfach nor-
mal an H'-Tonen ist, also h = 1 oder p, = 0. Die elektromotorische
Kraft 7 einer solchen Konzentrationskette ist nach der Theorie
von Nernst (die wir spiter begriinden werden)

7 =RTIn 2
Ca
wenn ¢; und c, die Konzentrationen der stromliefernden Ionen
in den beiden Lésungen sind. Alle anderen Ionenarten auBer
denen, die die Elektrode zu liefern vermag (d. h. in unserem Falle
alle Tonen, auBer den H-Ionen) sind belanglos. R ist die Gaskon-
stante, T die absolute Temperatur, In der natiirliche Logarithmus.
Wollen wir & in Volt erhalten und verwandeln die natiirlichen
Logarithmen gleichzeitig in dekadische, so ist R = 0,0001983 zu
setzen. T ist die Temperatur vom absoluten Nullpunkt gerechnet.
Ist t die gewdhnliche Temperatur, so gestaltet sich demnach die
Formel fiir unsere Kette
7 = — 0,0001983 (t + 273) - log h
da h, =1 ist, oder fiir 18° C

7 = — 0,0577 - logh
und somit
. n
log b = — 50577
und
P4

Po = 50571
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Die Messung der elektromotorischen Kraft ergibt also durch
blo8e Division mit einem (fiir eine gegebene Temperatur) kon-
stanten Zahlenfaktor sofort p;.

Die Ausfiithrung dieser Methode wird im experimentellen Teil
beschrieben werden.

Eine zweite Methode zur Messung der Wasserstoffzahl ist die
sog. Indikatorenmethode. Wir haben hier eine ganz andere
Anwendung der Indikatoren vor uns als beim Titrieren. Man
fiigt zu der zu untersuchenden Losung einfach den Indikator
und beurteilt p, aus der Farbnuance. Dies kann auf zweierlei
Weise geschehen. Die eine Methode, welche von Sérensen?) genau
ausgearbeitet worden ist, beruht darauf, daB man eine derartige
Pufferlésung ausprobiert, welche dem Indikator die gleiche Nuance
erteilt wie der unbekannten Losung. Die Pufferlosung wird aus
gewissen bekannten gut reproduzierbaren Stammlésungen durch
Mischung hergestellt und das p, dieser Mischung ist durch eine
Eichung mit Konzentrationsketten ein fiir alle Male festgestellt.
Die andere Methode, die vom Verfasser 2) ausgearbeitet worden ist,
beruht auf der kolorimetrischen Feststellung des Farbgrades bei
einfarbigen Indikatoren, indem man ausprobiert, welche relativen
Indikatormengen man braucht, um einer Laugenlosung und der
unbekannten Losung die gleiche Farbtiefe zu erteilen. Da die
Farbtiefe nur von dem Farbgrad und deér Dissoziationskonstante
des Indikators abhangt (s. S. 82), ergibt sich hieraus p, ohne
weiteres. Diese Methode bedarf also nicht der Pufferlgsungen.
Sie ist im Prinzip auch mit zweifarbigen Indikatoren durchfiihrbar
und in dieser Form im Prinzip schon von Bjerrums3) und
schon kurz vor der Arbeit des Verfassers von Gillespie?) aus-
gearbeitet worden; mit einfarbigen Indikatoren ist sie jedoch
einfacher; die erforderlichen einfarbigen Indikatoren wurden in
geniigender, alle p, umspannender Auswahl erst vom Verfasser
angegeben. Beide Indikatorenmethoden sind von der Methode
der Konzentrationsketten abhingig; die Methode mit Puffern
insofern, als die Eichung der Puffer vermittels der Konzentrations-
ketten vorgenommen wird, die Methode ohne Puffer insofern,

1) S. P. L. Sérensen, Biochem. Zeitschr. 21, 131 (1909).

3) L. Michaelisund A. Gyemant, Biochem. Zeitschr. 109, 166 (1920). —
L. Michaelis und R. Kriiger, Biochem. Zeitschr. 119, 307 (1921).

3) N. Bjerrum, Die aeidimetrische und alkalimetrische Titration.
Stuttgart.

4) L. J. Gillespie, Journ. of the Americ. chem. soc. 42, 742 (1920).
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als die Bestimmung der Dissoziationskonstante der Indikatoren
ebenfalls am besten mit Konzentrationsketten geeicht wird; wenn
dies allerdings auch auf anderem Wege, z. B. durch Leitfahigkeits-
messungen moglich ist. Die Ausfithrung der Indikatormethoden
wird im experimentellen methodischen Teil beschrieben.

Eine dritte, historisch die #&lteste Methode zur Messung der
Wasserstoffzahl beruht darauf, daf der katalytische Einflu} einer
Losung auf die Geschwindigkeiten vieler chemischer. Reaktionen,
wie die Hydrolyse des Rohrzuckers, der Ester u. a. der h pro-
portional ist; oder der oh proportional ist, wie die Verseifung der
Ester. Auch diese Methode soll im methodischen Teil etwas ge-
nauer besprochen werden.

29. Die Nachgiebigkeit und die Pufferung?).

Mit den GroBen: Aquivalentsiuregehalt, Neutralkapazitit und
Wasserstoffzahl sind die Eigenschaften einer sauren oder alkali-
schen Losung noch nicht erschépft. Es gibt noch eine GréBe,
welche die Eigenschaften einer sauren oder alkalischen Lésung be-
stimmt, wie wir an einem Beispiel zunéchst erkliren wollen. Denken
wir uns einen Liter n Essigsture; in dieser Losung ist nach S. 35
h =3,4-107%; und zweitens einen Liter einer 3,4 -10—3 n HCI.
Die beiden Losungen haben gleiche h, aber eine sehr verschiedene
Aquivalentkonzentration an Siure.  Sie unterscheiden sich aber
noch in einer Eigenschaft. Versetzen wir sie beide mit einem
Kubikzentimeter einer 3,4 - 1072 normalen NaOH, so ist die rela-
tive Anderung von h in beiden Fillen ganz verschieden. Die
HCl-Losung ist neutral geworden, die Essigsiure noch sauer ge-
bliecben. Die Essigsdurelosung ist trotz ihrer gleichen h ein
groBeres Reservoir an Shure, sie enthélt sozusagen latente oder
potentielle H'-Tonen. Die HCl-Lésung ist gegeniiber dem Zusatz an
Lauge in bezug auf die Anderung an h nachgiebiger. Diese Nach-
giebigkeit kann nun keineswegs ohne weiteres als ein Ausdruck
des verschiedenen Aquivalentgehaltes betrachtet werden. Das zeigt
folgendes Beispiel. Eine Essigsiurelgsung einerseits in reinem
Wasser, andererseits in n Na-Acetatlosung haben den gleichen
Aquivalentgehalt an freier Siure. Versetzt man sie aber beide
mit etwas NaOH, so dndert sich in der reinen Essigsiure h viel
starker, als in dem Gemisch. Die reine Siure ist nachgiebiger,

1) Vgl. hierzu besonders Koppel und K. Spiro, Biochem. Zeitschr.
65, 409 (1914).
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das Gemisch dndert seine h relativ weniger. Diese Nachgiebigkeit
ist nun eine Eigenschaft von gréBter physiologischer Bedeutung.
Die im Stoffwechsel auftretenden Siuren (Kohlensiure, Milch-
sdure) andern die h der Gewebsfliissigkeit. Die ZweckmiBigkeit
des Organismus verlangt nun, dafl die Gewebsfliissigkeiten eine
derartig geringe Nachgiebigkeit haben, daB die h nicht bis zu
einer schidlichen Hohe ansteigt, andererseits aber doch sich so
weit vermehrt, um die automatischen Vorrichtungen des Orga-
nismus zur Fortschaffung dieser Sauren in Betrieb zu setzen. Der
Begriff der Nachgiebigkeit erfordert deshalb eine genaue Defi-
nition. Diese liBt sich folgendermaBen geben.

Versetzen wir einen Liter der fraglichen, sauer reagierenden
Losung mit steigenden Mengen n NaOH, so wird wenigstens fiir
eine sehr kleine Strecke die Anderung von p, der zugesetzten
Laugenmenge proportional sein. Zum mindesten gilt dies fiir un-
endlich kleine Mengen Lauge. Auf groflere Strecken wird die strenge
Proportionalitit verloren gehen. Bezeichnenwir nun eine sehr kleine:

zugefiigte Laugenmenge mit dL, so ist %L— ein unmittelbares Maf}
Pn
tiir die ,,Pufferung* der Losung. Wir wollen nun diese GréBe fiir

einige Falle zunichst ausrechnen. Wir kénnen dies graphisch unter
Benutzung der Titrationskurven (Abb. 12 und 13, S. 84) tun. Dain

diesén pyauf derOrdinate, Laufder Abszisse dargestelltist,soist dL

dpy,
in jedem Punkte gleich der Kotangente des Neigungswinkels der

Kurve. Wie man sieht, ist fiir eine gegebene Laugenmenge bei
allen Sauren die Pufferung um so gréBer, je groBer die Aqui-
valentkonzentration an freier Ssure ist. Nihert sich diese Kon-
zentration der 0, so ndhert sich auch die Pufferung der 0.
D. h. in sehr diinnen Siurelosungen bewirken kleine Mengen von
Lauge sehr groBe Anderungen von p,. Aber nicht nur die Kon-
zentration der freien Siure, sondern auch ihre Natur hat einen
Einfluf auf die Pufferung. Vergleichen wir die Kurven fiir
HCl und fiir eine schwache Siure, wie Essigstiure, so bemerken
wir nur bei der letzteren die Ausbildung eines Maximums der
Pufferung im Diagramm erkennbar durch einen Flachwende-
punkt, neben dem immer vorhandenen Minimum in Gestalt eines
Steilwendepunktes. Der Flachwendepunkt liegt bei halber Aqui-
valentabsittigung, d. h. bei Gegenwart von gleichen Mengen
freier Essigsiure und Natriumacetat.
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Analytisch kann man das folgendermaBen beweisen: Bezeichnet man
die gesamte Essigsiuremenge der Lisung mit S, die zugegebene Laugen-
menge mit L, so ist S — L die freie Essigsidure, und L gleich dem Natrium-
acetat. Nun ist in einer Mischung von Essigsiure und Natriumacetat

.. [freie Sgure] . 8- L
h =k [Natriumacetat] ~ k 1
s
also ph:_<10gk_10g(L _ 1)
und die Pufferung »
dL . dL L (S—L)
YT dp, § VT F " lege (1
h d log (— — 1)
L
" Das Maximum der Pufferung ist dadurch bestimmt, daf}
dv_(8-2D)
dL — S loge -

Es liegt also bei einem Gemisch von gleichen Mengen Essigséure und Natrium-
acetat.

Der zahlenmiBige Betrag der Pufferung » in einem Gemisch aus
einer schwachen Siure und ihrem Salz ergibt sich aus (I)
gebundene Siure
gesamte Sdure
Wenn wir der Einfachheit halber, um den konstanten Zahlenfaktor

log ¢ nicht immer mitrechnen zu miissen, eine kleine Anderung der Defi-
nition eintreten lassen, und unter ,,Pufferung® N die GréBe »log e ver-

v-loge =N =

X freie Saure (I1I)

stehen, wo » seine frithere Bedeutung %Ii hat, so kommen wir zu dem
P,

h
sehr einfachen Ausdruck (ILI) fiir die Pufferung. Die Formel gilt nur fiir
eine Mischung von Sidure mit ihrem Salz und nur in demselben Bereich, in
dem die Naherungsformel

freie Saure
Salz
giiltig ist. Man kann dieses Bereich etwa einschitzen zwischen P,=p, +2

h=k-

und p; = p, — 2. Den reziproken Wert »-%A kénnen wir die Nachgiebig-

keit nennen.

In der Formel (IT1T) kommt die Dissoziationskonstante der Siure nicht
vor. Daraus folgt:

Die Nachgiebigkeit und somit auch die Pufferwir-
kung eines Sidure-Salzgemisches ist von der Natur der
Séure unabhingig. Die ziemlich starke Essigsiure und die
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sehr schwache Borsdure haben im Gemisch it ihren Na-Salzen
die gleiche Pufferwirkung; nur liegt das Maximum der Puffer-
wirkung bei einem anderen p,. Dieses Maximum ergibt sich fol-
gendermafen: Aus (II) folgt, daB es bei einer Mischung von
gleichen Teilen Saure und Salz liegt; in dieser Mischung ist aber
h = k, wo k die Dissoziationskonstante der Saure ist. Die Stirke
der Sdure beeinflufit also nur das h-Bereich, in welchem die Saure
im Gemisch mit ihrem Salz als guter Puffer wirkt.

Es wird jetzt ohne weiteres klar sein, was man unter einer
gut oder schlecht gepufferten Losung versteht; die GroBe der
soeben definierten Pufferung ist der MafBstab hierfiir. Schlecht
gepuffert sind: destilliertes Wasser, ClINa-Losungen: auch noch
relativ gering gepuffert ist FluB- und Meerwasser; viel besser
Blut, und noch besser eine der eigentlichen Pufferlésungen des
Laboratoriums.

Die erste zielbewuBite und erschépfende Darlegung dieser Ver-
hiltnisse wurde von Koppel und Spiro (. c.) gegeben. Ihre
Ableitung ist formal anders als die hier gegebene, welche sich enger
an die in den fritheren Kapiteln gegebenen Entwicklungen an-
schlieft. Koppel und Spiro gehen natiirlich -auch von der Uber-
legung aus, dafl von zwei Losungen von gleichem p,, von denen
die eine nur eine starke S#ure, die andere ein Puffergemisch
enthilt, die erstere gegen Zusatz von Lauge in bezug auf die
Anderung des p, empfindlicher ist als die zweite. Sie nennen die
Wirkung des Puffers eine ,,moderierende®, die Puffer selbst in
diesem Sinne ,,Moderatoren‘.

Unter ,,Nachgiebigkeit* einer Losung schlechtweg verstanden
wir soeben diejenige gegen den Zusatz einer kleinen Menge einer
starken Sdure bzw. Lauge (HCl, NaOH). Ein praktisch noch
grofleres Interesse aber hat die Nachgiebigkeit einer Pufferlosung
gegen Zusatz einer kleinen Menge der Puffersiure selbst. Der
gewshnlichste physiologisch vorkommende Puffer ist das System
CO, + NaHCO,. Im Stoffwechsel entsteht nun dauernd CO,,
und es fragt sich, welches die ,»spezielle Pufferung’ eines
solchen Carbonatpuffers gegen den Zusatz von freier CO, ist.
In einem Gemisch einer freien schwachen Siure in der Kon-
zentration A und ihres Alkalisalzes in der Konzentration S ist

A
h—k'—s—

also pp= —logk —log A + log 8
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Fiigen wir die CO,-Menge dA hinzu, so ist also
dA A
dp, ~ loge

Wir koénnen nun, in Anlehung an die obigen Definitionen,

———d(%?—-loge =N’ als die ,,spezielle Pufferung® des Puffers be-

h
zeichnen, und finden diese:
N =1
A
Die spezielle Pufferung einer Puffermischung von

CO, + NaHCO,; ist daher von der Bicarbonatmenge des
Puffers unabhingig, und der freien CO,-Menge umge-
kehrt proportional.

_ Dieses beachtenswerte Gesetz bewirkt einen Selbstschutz
des Organismus gegen die durch die CO,-Vermehrung hervor-
gerufene py- Anderung im Blut. Eine COs-Zugabe zum Blut be-
wirkt eine gewisse Anderung des py,, welche die Automatismen zur
Ausscheidung von CO, in Gang setzt. Versagen diese Automa-
tismen wegen tibermé Biger Inanspruchnahme einmal voriibergehend,
so bewirkt eine wachsende Anhiufung von CO, zum Blut eine
relativ immer geringer werdende py Anderung. Wir werden ferner
sehen, daB das Blut bei der Acidose eine kleinere Menge freier CO,
enthilt als normalerweise. Die spezielle Nachgiebigkeit eines
solchen Blutes ist gegen die Norm vermindert, das acidotische
Blut ist schlechter gepuffert als das normale.

C. Die Dissoziation der starken Elektrolyte.

Inhaltsiibersicht.

Die starken Elektrolyte scheinen in threm Dissoziationsgleichgewicht vom
Massenwirkungsgesetz abzuweichen. Das beruht aber nur auf einer falschen
Deutung, welche man friher den Leitfihighkeitsmessungen gab; aus ihnen be-
rechnete man den Dissoziationszustand der starken Elektrolyte in einer Weise,
welche der Kritik nicht mehr Stand hdlt. Die Verbesserungen dieser friiher
gemachien Ungenauigkeiten bemiiht sich die Aktivitdtstheorie zu geben. welche
nach Darlegung der in der Literatur vorhandenen Gesichtspurkie in eine dem
Physiologen geniigende, einfache Form gebracht wird. Die starken Elektrolyte
sind praktisch stets total dissoziiert und sie bewirken, daf die Dissoziations-
konstanten der etwa neben ihnen in Léosung befindlichen schwachen Elektrolyte
scheinbar erhoht werden. Fiir physiologische Verhdlinisse haben micht die
absoluten, sondern nur die auf den physiologischen Salzgehalt reduzierten
Dissoziationskonstanten der schwachen Elektrolyte — z. B. der Kohlensdure -
Bedeutung.
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30. Die Abweichungen vom Massenwirkungsgesetz und ihre Deutung.

Bisher legten wir allen Betrachtungen die Annahme zugrunde,
daB die ,,starken‘ Elektrolyte unter allen Umstédnden total disso-
ziiert seien und auf das Gleichgewicht der Ionen keinen anderen
aufler dem durch das Massenwirkungsgesetz vorgeschriebenen Ein-
flu haben. Diese Annahmen sind um so besser giiltig, je ge-
ringer die Konzentration .der starken Elektrolyte ist. Ks ist nun
unsere Aufgabe, die fiir hohere Konzentrationen erforderlichen
Korrekturen einzufithren. Der grofie Reiz dieses Problems liegt
aber nicht allein in der immerhin nicht sehr bedeutenden Kor-
rektur unserer fritheren Berechnungen, sondern auch besonders
in den theoretischen Erérterungen iiber das Wesen dieser Ab-
weichungen. Rétselhafte Abweichungen von sonst gesicherten
Gesetzen der physikalischen Chemie beginnen durch diese Unter-
suchungen erst allméihlich sich aufzukliren; unsere Darstellung
der ganzen Sache ist ein vorldufiger Versuch, und vieles ist noch
bis zu einer endgiiltigen Losung zu leistenl) und die Lektiire
dieses Abschnittes wird noch nicht den Grad von Befriedigung
erzeugen konnen wie ein schon abgeklirtes Kapitel einer exakten
Naturwissenschaft.

Die Besonderheit der starken Elektrolyte zeigte sich zunéchst
in den scheinbaren Abweichungen vom Massenwirkungsgesetz, die
bei ihrer Dissoziation zutage treten. Zur Einfithrung in dieses
Problem stellen wir uns die Aufgabe, z. B. die Dissoziations-
konstante des KCl zu bestimmen, welche nach dem Massen-
wirkungsgesetz definiert werden miilite als die Grofie k

k= _ECU
[K]-[Cr]

Die Methode, dieses k zu bestimmen, erscheint auf den ersten
Blick einfach. Man braucht nur in KCl-Losungen wechselnder
Konzentration den Dissoziationsgrad zu bestimmen. Ist dieser
= @, 80 ist

a’
Sl
wenn ¢ die Gesamtkonzentration des KCl ist: das Ostwaldsche
Verdiinnungsgesetz, welches zur Ermittlung der Dissoziationskon-
stante schwacher Elektrolyte so gute Dienste geleistet hat. Als

- 1) Uber die #lteren Anschauungen s. K. Drucker., Anomalie der
starken Elektrolyte, Stuttgart 1905.
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vorziiglichste Methode zur Bestimmung des Dissoziationsgrades
betrachtete man stets die Leitfihigkeitsmethode. Ihr liegen
folgende Annahmen zugrunde: 1. Die Leitfahigkeit der Losung
eines Elektrolyten "setzt sich rein additiv aus der Leitfahigkeit
der einzelnen Ionen zusammen. 2. Jede einzelne Ionenart besitzt
eine innerhalb weiter Grenzen der Konzentration konstante molare
Leitfahigkeit. Diese ist proportional der (konstant angenommenen)
Beweglichkeit der Ionenart, d. h. der Geschwindigkeit, welcher
einem Ion unter der Wirkung eines homogenen elektrischen Feldes
von der EinheitsgroBe erteilt wird. Aus diesen Annahmen ergibt sich
als MaB fir den Dissoziationsgrad a eines Elektrolyten

a=4
T A

Hier bedeutet A die molare Leitfihigkeit der Elektrolyten bei
der Konzentration c. (d. h. die spezifische Leitfahigkeit bei dieser
Konzentration c¢, dividiert durch c¢), und A, den Grenzwert
dieser molaren Leitfahigkeit fiir unendliche Verdiinnung. Bei
unendlicher Verdiinnung kann auf alle Fille die Dissoziation
jedes Elektrolyten vollstindig, a = 1, gesetzt werden. Wendet
man diese Regel fiir einen schwachen Elektrolyten an, so erhiit
man, wie tausendfiltige Erfahrungen gezeigt haben, ein von der
Konzentration unabhéngiges k, z. B. fiir Essigsdure

1 berechnet
¢ A 100 a beob. fiir pk o 4’75
0,994 1,27 0,402 0,42
2,02 1,94 0,614 0,60
15,9 5,26 1,66 1,67
18,1° 5,63 1,78 1,78
1500 46,6 14,7 15,0
3010 64,8 20,5 20,2
7480 95,1 30,1 30,5
15000 129 i 40,8 40,1

Versuchen wir jetzt, dieses Gesetz fiir KCl anzuwenden, so
erhalten wir iiberhaupt keinen konstanten Wert fiir k, sondern
dieser hat einen Gang. Hs steigt mit der Konzentration be-
deutend. Dieses gilt fiir alle ganz starken Elektrolyte wie HCI,
HBr, HJ, NaOH, KOH, sowie simtliche Salze. selbst Salze
wie Ammonacetat u. dgl. Deutliche Andeutungen dieses Ver-
haltens finden sich schon bei den allerstirksten unter den
schwiicheren Elektrolyten, wie Pikrinsiure, Weinsgure. Die
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Tabellen zeigen das Verhalten fiir KCl, KOH und HCl, Natrium-
acetat, berechnet aus den Leitféhigkeitsmessungen von Kohl-
rausch und seinen Mitarbeitern:

Natrium-
KCI HClY) KOH ?) acetat?)
¢ !

(in Molaritat) ¢ k @ k ¢ k ¢ k
0,001 0,973 0,043 | (0,993) (0,14) | (0,981) (0,06) | (0,958) 0,022
0,01 0,941 0,16 0,972 0,34 | 0917 0,10 | 0,894 0,077
0,1 0,861 0,56 0,920 1,06 | 0,894 0,75 | 0,778 0,273
1,0 0,755 2,3 0,791 3,0 0,771 2,6 0,525 0,58
3,0 0,679 4,3 0,565 17,2 0,590 2,6 0,278 0,32

Rein empirisch ist versucht worden, das k anders zu definieren, es gibt
eine Formel von van’t Hoff4), sowie eine solche von Rudolphi 5);
die erstere ist:

a.c
T—ar "
die letztere ist:
a*Ve _ k
(1—e)

Es sind beides praktisch brauchbare Interpolationsformeln.

Eine Deutung dieser Erscheinungen hat schon Arrhenius )
versucht. Er nimmt an, daf durch die erfahrungsgemiaf beim
Losen von Salzen auftretende Volumkontraktion des Wassers
(,»Blektrostriktion) die Dielektrizititskonstante, der osmotische
Druck und die Beweglichkeit der Tonen geéindert werde. Infolge-
dessen wird durch die Auflsung eines starken Elektrolyten mit
steigender Konzentration die Dielektrizitdtskonstante und somit
das dissoziierende Vermégen des Losungsmittels fiir den Elektro-
lyten immer mehr erhéht. Um diesen Gedanken zu beweisen,
stellte er auch fest, daB die Dissoziationskonstante einesschwachen
Elektrolyten (Essigsdure) erhoht wird, wenn man der Losung
einen starken Elektrolyten (wie NaCl) hinzufiigt. So wurde das
Inversionsvermogen von Essigséurelosungen auf Rohrzucker durch
Salzzusatz erhoht. Nach Abzug desjenigen Teilbetrages, den
Arrhenius dem rein , katalytischen EinfluB des Salzes zuschrieb,
fand er noch eine weitere Beschleunigung der Katalyse durch die

1) Ao = 380,5 gesetzt.

%) A == 238,6 gesetzt.

3) Aw = 18,5 gesetzt.

%) van't Hoff, Zeitschr. f. physikal. Chem. 18, 300. 1895.

%) C. Rudolphi, Zeitschr. f. physikal. Chem. 17, 385. 1895.
) Sv. Arrhenius, Zeitschr. f. physikal. Chem. 31, 198 (1899).
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Salze, welche er der erhéhten Dissoziation der Essigséure in Gegen-
wart von Salzen zuschrieb.

Aber auch ohne solche speziellen Vorstellungen zu machen,
haben weitblickende theoretische Chemiker schon lange erkannt,
daB der Widerspruch zum Massenwirkungsgesetz nur scheinbar
ist. Im Lehrbuch von Nernst heiBt es: ,,héchst wahrscheinlich
ist hier aus noch unbekannten Griinden weder das elektrische
Leitungsvermégen noch der osmotische Druck (Gefrierpunkts-
erniedrigung) ein genaues Maf fiir den Dissoziationsgrad‘.

Eine zweite Methode zur Bestimmung des Dissoziationsgrades
ist nimlich die Bestimmung der Gefrierpunktserniedrigung. Man
kann aus dieser die molare Konzentration der Losung berechnen
und in Beziehung setzen zu der molaren Konzentration, wie sie
bei Annahme des Fehlens der Dissoziation erwartet werden miifite.

Koeffizient®), so ist bei einem binéren Elektrolyten i — 1 = a.
Es ist nun auffallig, daB die nach dieser Methode berechneten
a-Werte sich mit denen nach der Leitfdhigkeitsmethode nicht
genau decken.

Es gibt aber noch eine Methode zur Bestimmung von ¢, die
Konzentrationsketten. Sie ist fiir eine ganze Reihe von Elektro-
lyten anwendbar. Man kann die Konzentration der H'-, OH'-,
Cl'-Ionen und einiger anderer mit Konzentrationsketten messen
und so den Dissoziationsgrad vieler Sauren wie HCl, HNO,, und
Salze wie KCl, NaCl u. a. bestimmen. Genaue Untersuchungen
hieriiber stammen erst aus letzter Zeit!), welche die Methodik
der Konzentrationsketten sehr verbessert hat. Nun hat N. Bjer-
rum darauf aufmerksam gemacht, dal die mit den drei Methoden
erhaltenen Werte von o nicht iibereinstimmen. Folgende Tabelle
von Bjerrum gibt dariiber Auskunft. Der scheinbare Disso-
ziationsgrad nach der Gefrierpunktsmethode, f,, wird der osmo-
tische Faktor genannt; analog der Leitfahigkeitsfaktor f,,
und der aus Konzentrationsketten .bestimmte , Aktivitits-
faktor® f,

1) Zu erwihnen ist, daB schon O. Jahn (Zeitschr. f. physikal. Chem. 33,
545 und 35, 1 (1900) eine Unstimmigkeit zwischen den Dissoziationsgraden
der starken Elektrolyte fand, je nachdem er sie aus Messungen von Leit-
vermdgen oder von Konzentrationsketten berechnete. Auch er erkannte,
daB die Leitfahigkeitsdaten irrefiihren, wihrend er der Berechnung aus
den Konzentrationsketten vollen Wert beilegte.

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 7
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Scheinbarer Dissoziationsgrad von KCl

Mol. Konzentration f, i fa
0,001 0,985 0,979 0,943
0,01 0,969 0,941 0,882
0,1 0,932 0,861 0,762
1,0 0,854 0,755 0,558

Bei den niedersten Konzentrationen iibersteigen die Abweichungen
die Fehler der Methoden nicht wesentlich, wohl aber iiber jeden
Zweifel bei den hoheren Konzentrationen. Da also drei ver-
schiedene Methoden drei verschiedene Resultate geben, hat man
Recht, an der VerlaBlichkeit aller dreier zu zweifeln, d. h. daran
zu zweifeln, ob diese drei Methoden denn wirklich den Disso-
ziationsgrad ergeben.

Den Schliissel zur Losung dieses Rétsels geben offenbar folgende
Betrachtungen, die auf den Untersuchungen von Bjerrum,
Milner und Ghoch beruhen.

In der Formel des Massenwirkungsgesetzes wenden wir iiberall
die Konzentrationen der reagierenden Molekiil- oder Ionen-
arten an. Das ist nur berechtigt, solange dié Konzentration der
aktiven Masse proportional ist. Bei Reaktionen in gasférmigen
Systemen oder bei Reaktionen zwischen elektroneutralen Mole-
kiilen in Losungen la8t sich der Begriff der aktiven Masse genau
definieren. FEr ist namlich eine GréBe, welche dem osmotischen
Partialdruck der betreffenden Molekiilart proportional ist. Das
wirkliche Massenwirkungsgesetz, wie es sich thermodynamisch
beweisen 1a6t, macht gar keine Aussage iiber das Verhiltnis von
irgendwelchen Konzentrationen, sondern von Drucken?). Da
nun im idealen Gaszustand und im Zustand #uflerst verdiinnter
Losung der osmotische Druck einer Molekiilart ibrer Konzen-
tration proportional ist, so kann man fiir elektroneutrale Molekiile
im verdiinnten Zustand statt des Verhiltnisses der Drucke das
Verhiltnis der Konzentrationen setzen. Fiir hohere Konzentrationen
trifft dies bekanntlich nicht mehr zu. Nun kann man bei un-
elektrischen Molekiilen (Saccharose) Konzentrationen bis etwa zu
einfach normal herauf mit sehr guter Anniherung wie unendlich
verdiinnte behandeln. In konzentrierterem Zustande wird der
osmotische Druck durch die zwischen den Molekiilen herrschenden
Attraktionskrifte beeinflut und ist daher der Konzentration nicht

1) Arrhenius hatte deshalb schon von dem ,,Druckwirkungsgesetz‘
im Gegensatz zum , Massenwirkungsgesetz gesprochen.
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mehr proportional, sondern wichst langsamer als diese. Man nahm
nun stillschweigend an, daB man bei Ionen den Zustand ,,unend-
licher Verdiinnung” etwa bis zu denselben Konzentrationen
ansetzen diirfe, wie bei den elektroneutralen Molekiilen. Die
Unméglichkeit, die Konzentration einer einzeln enIonenart experi-
mentell zu bestimmen, war dieser stillschweigenden Annahme
forderlich. In ihr steckt aber der Fehler der Betrachtung. Machen
sich bei elektroneutralen Molekiilen Attraktionskrifte erst in
mehr als einfach molaren Konzentrationen bemeérkbar, so mufB
dies bei Ionen mit ihren freien Ladungen schon bei viel gréerer
Verdiinnung der Fall sein. Es kann aber auch nicht richtig sein,
daBl die Leitfahigkeit einer Elektrolytlosung in konzentriertem
Zustand sich einfach additiv zusammensetzt aus den Leitfshig-
keiten der Ionen, wie man sie in sehr verdiinnten Ldsungen
findet, denn Ionen in konzentriertem Zustand kénnen sich un-
moglich kriftefrei gegeneinander verschieben lassen. Hieraus
folgt aber, daBl uns die Leitfihigkeitsmessungen in ionenreichen
Losungen kein richtiges Bild von dem Dissoziationsgrad geben;
sie miissen wenigstens bei starken Elektrolyten immer einen zu
geringen Dissoziationsgrad vortduschen. Da nun dieser scheinbare
Dissoziationsgrad in starken Elektrolyten immer sehr groB, d. h.
nicht viel kleiner als 1 ist, so stellten die genannten Autoren
die Hypothese auf, daB die sog. starken Elektrolyten
immer total dissoziiert sind.

Diese Hypothese 1aBt sich vorlaufig nicht als exakt giiltig be-
weisen. Wahrscheinlich ist sie immerhin, in Analogie mit der
gesicherten Erkenntnis, dafl im festen, krystallisierten Zustand
z. B. undissoziierte KCl-Molekiile nicht existieren, sondern nur in
einem Raumgitter angeordnete K'- und Cl’-Ionen. Sagen wir aber
statt ,total® ,fast total“ oder ,,praktisch total® dissoziiert,
so diirften wir hier auf alle Fille der Wahrheit viel naher kommen
als mit der &lteren Annahme. Wir nehmen also mit Bjerrum
an, dafl z. B. in einer 1 n KCl die Molekiilart KCl praktisch tber-
haupt nicht vorhanden ist, die Jonen XK' und Cl’ aber je in einfach
molarer Konzentration. Die aktive Masse der K'- oder Cl'-Ionen
ist aber in In KCl-Lésung aus den erérterten Griinden weniger
als 1000mal so groB anzunehmen als in einer 0,001 n Losung.

Die Veranlassung fiir Bjerrum zur Aufstellung der Hypothese der
totalen Dissoziation der starken Elektrolyte war seine Beobachtung, daB

die Lichtabsorption in Losung farbiger starker Elektrolyte ganz unab-
héingig von ihrer Konzentration und anderen Stoffen ist, sofern nur keine

T*
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Komplex-Tonen gebildet werden. Ein geeignetes Versuchsbeispiel waren
die Chromsalze, weil bei diesen die Bildung etwaiger komplexer Ionen
sehr langsam vor sich geht und man komplexfreie Lisungen beobachten
kann, was bei anderen Metallsalzen, wie Fe, nicht so leicht ist. Es
fand sich, daB die Farbenabsorption von 1 Gramm-Molekiil Chromsalzen
ganz unabhingig von der Konzentration ihrer Losung und von der
Art der Sdaure war, aus dem das Chromsalz bestand. Da nun bei
allen schwachen gefirbten Elektrolyten (Indikatoren) eine Anderung
des Ionisationszustandes mit einer Anderung der Farbe verbunden ist,
schloB Bjerrum daraus, dal bei den Chromsalzen der Dissoziationszustand
sich mit der Verdiinnung nicht &nderte, im Gegensatz zu dem, was die
molekulare Gefrierpunktserniedrigung anzuzeigen schien. Von den beiden
Moglichkeiten, die Chromsalze entweder als stets undissoziiert oder als
stets total dissoziiert anzunehmen, entschied er sich fiir die letztere. Sie
ist die naheliegendere, weil die andere Annahme auf Grund unserer heutigen
Vorstellung mit dem Leitvermdgen der Salze nicht vereinbar ist, und weil
sie mit den Schliissen, die aus der Gefrierpunktserniedrigung gezogen
wurden, immerhin in sehr -viel besserer Ubereinstimmung steht.

Durch diese Hypothese sind wir iiber die Konzentration der
Ionen in Lésungen' starker Elektrolyte vorlaufig orientiert. Das
Problem besteht nun darin, auch iiber die Leitfahigkeit, den
osmotischen Druck und die aktive Masse quantitative
Vorstellungen zu erhalten.

31. Einflu8 der Ionenladung auf die Leitfiihigkeit.

Hertz 1) untersuchte schon 1912 die Beeinflussung des Leit-
vermégens der Ionen durch die elektrischen Krifte, die zwischen
ihnen wirksam sind, und kam zu dem Resultat, daf3 das Leitver-
mégen der Ionen mit zunehmender Konzentration abnehmen muS8,
auch wenn keine Anderung des Dissoziationsgrades eintritt. Da
in seinen Berechnungen quantitativ nicht genau bekannte Gréfen
eine Rolle spielen, wie die freie Weglénge der Ionen, so muf} es
der kiinftigen Forschung iiberlassen bleiben, seine Rechnung
quantitativ nachzupriifen. Qualitativ ist die Behauptung von
Hertz jedenfalls unbestreitbar, daf in einer Mischung von positiven
und negativen Ionen in hoheren Konzentrationen die Leitfahigkeit
nicht einfach additiv die Summe der Leitfahigkeiten der einzelnen
Ionenarten ist, wie man dieselbe in verdiinntesten Losungen
bestimmt. Folglich ist es auch zweifellos unrichtig, A: Ao ein-
fach als den ,,Dissoziationsgrad® zu deuten.

1} J. Hertz, Ann. d. Physik (4) 37, 1 (1912).
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Einen aussichtsvollen Weg zur Berechnung der Leitfihigkeit starker
Elektrolyte hat neuerdings J.Chandra Ghoch®)beschritten. Er geht davon
aus, daf in einer elektrolythaltigen Losung das Potential, welche die ein-
zelnen Tonen aufeinander haben, nicht verschwindet (8. den nichsten Ab-
schnitt). Bezeichnet man das,,Selbstpotential* der elektrostatischenWechsel-
wirkung in einer Ionenlosung pro Mol eines n-wertigen total dissoziierten
Elektrolyten mit A, so verhélt sich die elektrische Leitfahigkeit dieser Ld-

A
sung so, als ob nur der Bruchteil n - e “wET des Moles frei beweglich wire,
wihrend der Rest an der Stromleitung nicht teilndhme.

Dieser zweite Anteil ist derjenige, welcher nach der dlteren Anschauung
als nicht-dissoziierte Molekiile betrachtet wurde. Nach Ghoch ist aber
der Elektrolyt in Losung vollig in seine Ionen gespalten, wie ja auch nach
der modernen Theorie der Krystallstruktur ein Salz im krystallisierten,
festen Zustand ganz in seine Ionen gespalten ist. Nun hat sich hier eine
Verschiebung des Begriffes ,,Jon* eingeschlichen, welche zwar berechtigt
ist, aber nicht stillschweigend iibergangen werden kann, Seitdem die Theorie
der elektrolytischen Dissoziation besteht, verstand man unter Ionen ge-
ladene Molekiile (oder ,,Halbmolekiile®“), welche unter der Wirkung des
Stromes sich bewegen, aber nicht erst durch den Strom aus den ungeladenen
Salzmolekiilen abgespalten werden. Zwei Eigenschaften mufBten also ver-
bunden sein, um das Ion zu charakterisieren, die freie Ladung und die freie
Beweglichkeit. Nachdem man erkannt hatte, daB auch im Krystall nur
diese geladenen ,,Halbmolekiile®, aber iiberhaupt keine eigentlichen Salz-
molekiile vorhanden sind, nannte man diese ebenfalls Tonen, obwohl ihnen
das zweite Merkmal, die freie Beweglichkeit, fehlt. Je nach der Definition
des Jons wird man also entweder sagen: ein geldster Elektrolyt ist stets
total in Tonen dissoziiert, aber nur ein Bruchteil davon ist frei beweglich;
oder: ein geloster Elektrolyt ist stets nur zu einem Bruchteil in Ionen dis-
soziiert. Es scheint, daBl die erstgenannte, neuere Auffassung von Ghoch
in der Zukunft die herrschende werden wird. Es ist sogar durchaus méog-
lich, daB diese Anschauung nicht nur fiir die starken Elektrolyten, sondern
iiberhaupt fiir alle Elektrolyte zutrifft. Eine schwache Séure wire dann
unter allen Umsténden eine Pseudoséure (s. S. 32), welche in zwei tauto-
meren Formen existiert, von denen die eine iiberhaupt nicht dissoziiert
und die andere stets total dissoziiert ist.

Die GroBe a = AA berechnet sich, wenn sie nicht als Dissoziations-

Q0
grad, sondern im Sinne von Ghoch als Wirkung des Selbstpotentials A
A
gedeutet wird, = e~ =&T, oder es ist
A= —n'RTlha

Verdiinnt man die Losung des Elektrolyten, so #ndert sich der mittlere

Ionenabstand, folglich auch das Selbstpotential, es wird also bei unendlicher
2
Dilatation der Losung eine elektrische Arbeit geleistet im Betrage T;« AL

1) J. Chandra Ghoch, Transact. Chem. Soc. London, 118, 449, 627,
707, 790 (1918); Zeitschr, f. physikal. Chem. 28, 211 (1921); s. dazu auch:
H. Kallmann, Zeitschr. f. physikal. Chem. 98, 433 (1921).
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e das elektrische Elementarquantum (die Ladung eines Ions), D die Dielektri-
zitdtskonstante und r den anfinglichen mittleren Ionenabstand bedeutet.
Nun ist

8
1= -‘/5‘1\71 . (No Zahl der Molekiile pro Mol, V Volumen der Lésung)
0

und somit
\0 ez 'l/ 2No

und daher

No e? }/ 21
No#V2No o prina.
DYV

Hieraus lafit sich a berechnen, und es findet sich, daBl die gefundenen
und berechneten Werte fiir a bei zahlreichen starken Elektrolyten gut iiber-
einstimmen, wenn man gleichzeitigannimmt, daB ihre Dissozi atlon
bei jeder Konzentration vollkommen ist.

32. Einflu8 der Ionenladung auf die Gefrierpunktserniedrigung.

In zwei ausgezeichneten Arbeiten weist Milner!) nach, da in einer
Mischung von gleichviel positiven und negativen Ionen die elektrostatischen
Krifte einen eigentiimlichen Einfluf haben auf die durchschnittliche rdum-
liche Verteilung der Ionen. Er wendet hierzu ein von Boltzman auf-
gestelltes Theorem an. Wenn eine grofie Zahl -von Molekiilen auf einen
bestimmten Raum verteilt ist, so haben je zwei benachbarte Molekiile von-
einander zu einer gegebenen Zeit verschiedene Entfernungen, fiir die man
einen ganz bestimmten statistischen Mittelwert angebenkann. Sind diese Mole-
kiile nun Tonen, und zwar gleichviel positive und negative Ionen, so ergibt
sich, dal die Entfernung je zweier benachbarter elektrisch gleichnamiger
Tonen, welche sich ja abstoBen, im Durchschnitt etwas groBer ist, als die durch-
schnittliche Entfernung zweier ungleichnamiger Ionen, welche sich anziehen.

2
Zwischen zwei einwertigen Ionen besteht ein Potential im Betrage von (:_ s
wenn e die Ladung eines Ions und r die Entfernung ist. Dieses Potential
hat zwischen gleichnamigen Ionen das umgekehrte Zeichen wie zwischen
ungleichnamigen (Absto8ung und Anziehung). Wére nun die durchschnitt-
liche Entfernung je zweier benachbarter gleichnamiger Tonen und ungleich-
namiger Ionen einander gleich, so»wére die algebraische Summe simtlicher
Einzelpotentiale = 0. Da diese indessen nicht gleich ist, so ist das Gesamt-
potential von 0 verschieden und es resultiert ein durchschnittliches Potential
in dem Sinne, daf die Anziehung die AbstoBung iiberwiegt. In einer solchen
Losung ist also eine gewisse Summe potentieller Energie aufgespeichert.

1) 8. R. Milner, The Virial of a Mixture of Tons. Phil, Mag. 28, II,
551 (1912); The Effect of Interionic Forces on the Osmotic Pressure of
Electrolytes. Ibid 25, TI, 742 (1913).
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Dieses Ergebnis benutzt Milner in der zweiten Abhandlung dazu, um den
EinfluB der Ionenladung auf die Gefrierpunktserniedrigung der Losung zu
berechnen. Als Ergebnis der sehr komplizierten Rechnungen kommt heraus,
was Abb. 15 zeigt. Diese Abbildung
zeigt, wie fiir einen Elektrolyten %00
aus zwel einwertigen Ionen die mo- \
lare Gefrierpunkterniedrigung sich N
mit der Konzentration andern miilte AN
unter Annahme des gewdhnlichen AN
Massenwirkungsgesetzes (gestrichelte - \\\
Kurve) und zweitens nach der Be- g5 Y
rechnung von Milner (ausgezogene
Kurve). Die Kreuze zeigen die fiir N
KCl aus Gefrierpunktsbestimmungen N
gefundenen Werte an. Mit Ausnahme r ~
der niedersten Konzentrationen, bei L ~
denen die Experimente unsicher sind, ) I L
und der hochsten Konzentration, bei 0 905 4970
der die Genauigkeit der Rechnung un- Harmzentradion

sicher wird, stimmen die beobachteten Abb. 15. (Nach Bjerrum.)
und die berechneten Punkte gut

iiberein. Bjerrum nennt den EinfluB der Ionen aufeinander beziiglich ihres
osmotischen Druckes den Milnereffekt. Es ist daher nicht nétig, eine
irgendwie meBbar unvollkommene Dissoziation der KCl anzunehmen, um
den Gang der Gefrierpunktserniedrigung zu erkléiren.

33. Die drei Abweichungskoeffizienten f,, f,, f, nach Bjerrum.

Um also aus der Konzentration eines Ions, c, seinen relativen
osmotischen Druck zu berechnen (wobei der osmotische Druck
einer Losung, welche den Charakter eines idealen Gases hitte,
gleich 1 gesetzt wird), mul man diese Konzentration mit einem
Faktor, f,, dem osmotischen Koeffizienten multiplizieren,
welcher stets <7 als 1 ist. Ebenso erhalt man die relative Leit-
fahigkeit (wobei die Leitfahigkeit, wenn sie durch elektrostatische
Krifte nicht beeinfluBt wiirde, gleich 1 gesetzt wird) durch
Multiplikation mit dem Faktor f,, dem Leitfahigkeits-
koeffizienten, und die aktive Masse erhélt man aus der
Konzentration durch Multiplikation mit einem Faktor f,, dem
Aktivitatskoeffizienten.

Die vorigen Abschnitte versuchten, den Koeffizienten f, und f0
einen inneren Sinn beizulegen, und wir kommen nunmehr zu dem
Aktivititskoeffizienten f,, der fiir unsere Zwecke der wichtigste
ist. Wir erértern kurz den Versuch, den Bjerrum gemacht hat,
um f, theoretisch aus f, abzuleiten, und sodann die praktische
Bestimmung von f,.
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1. Nach einer thermodynamischen Ableitung von Bjerrum soll folgende
Beziehung bestehen zwischen dem durch Gefrierpunktsbestimmungen be-
stimmten osmotischen Faktor f, und f,, und der Konzentration ¢

fo+_°_% =14 d;ncfa (1)

eine Beziehung, die allerdings nur eine Naherungsformel fiir verdiinnte
Losungen darstellen soll. Hiernach kann man als f, aus f, berechnen, wenig-
stens unter gewissen einfachen Bedingungen, und fiir den Fall, dafl der osmo-
tische Koeffizient aus der Gefrierpunktsmethode genau genug bekannt ist.

Statt dieser komplizierten Funktion hat Bjerrum nun eine Néherungs-
methode angegeben, um in der Losung eines starken Elektrolyten den
Aktivititskoeffizienten zu berechnen. Befindet sich in einer Losung ein
starker Elektrolyt in der molaren Konzentration ¢, welcher aus zwei gleich-
wertigen ' (also zwei einwertigen oder zwei zweiwertigen usw.) Jonen besteht
(KCl; MgS8O0, usw.; aber nicht z. B. Na,S0,), so gilt die Beziehung

—log-fa:%n2 ye (1a)

D ist die Dielektrizititskonstante des Losungsmittels, also fiir
Wasser = 81; n ist die Wertigkeit der Ionen, ¢ die Konzentration des
Elektrolyten, also fiir wiBrige Losungen

—logfa = 0,32 - n2 Yo (2)

Diese Formel ist unter gerssen Néherungsannahmen aus der vorigen (1a)
abgeleitet. Sie ist aber nur als eine Anniherung zur Uberschlagsrechnung
zu benutzen. Der Faktor 0,32 ist in Wahrheit erfahrungsgemaf fir ver-
schiedene Elektrolyte nicht genau gleich; fiir KCl scheint, wie Bjerrum
meint, am besten der Faktor 0,25, fiir HCl 0,2 zu passen. Als Beispiel

berechnen wir f, fiir KCl-Lésungen nach: — log f,.= 0,25. Ves
z. B. fiir ¢ = 0,1 n. Dann ist
— log £, = 0,25 }/0,1 = 0,25 - 0,464 = 0,116
logf, = 0,884 — 1
f, = 0,766

Fiir verdiinnte Losungen, bis herauf zu hochstens 0,1 n, leistet die Formel
ganz brauchbare Dienste. Im iibrigen mu8, wie gesagt, der Faktor zu }/c
je nach der Art des Elektrolyten etwas verschieden gewihlt werden, und
wir sehen von der Anwendung der Formel in der Praxis vorliufig ab.

2. Die sicherste Methode zur praktischen Bestimmung von f,
ist folgende: Es steht fest, dafi in duBerst verdiinnter Losung
f, =1 ist, d. h. dal Konzentration und Aktivitit hier identisch
werden. Ohne diese Annahme héatte ja der Begriff der Aktivitdt
keinen Sinn. Wenn man nun eine Konzentrationskette z. B.
mit Wasserstoffelektroden und zwei HCl-Losungen ansetzt, von
denen die eine extrem verdinnt ist (c;) und die andere eine
beliebige Konzentration c, hat, so ist nach dem, was wir soeben
entwickelt haben, die elektromotorische Kraft nicht
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RT ¢
E=  In o
sondern
RT ¢
E= F In Cy - Ta
Bei ¢, konnen wir den Aktivititsfaktor fortlassen, weil er =1
ist. Da ¢, ¢, bekannt und E meBbar ist, kann man £, be-
rechnen. Es ist nur notwendig, die Konzentration ¢, so klein zu
wahlen, daB ihr Aktivitatsfaktor praktisch = 1 gesetzt werden
kann. Solche Bestimmungen kann man also fiir alle Ionen machen,
fiir die man reversible Elektroden hat, besonders als H', C’, OH';
und es eignen sich als Elektrolyte daher z. B. HCI, KOH, K(l,
Na(l u. a. .

Auf solche Weise haben z. B. Noyes und Mac Innes?) folgende Akti-
vititskoeffizienten gefunden:

Konzentrat. Nach Noyes und Mac Innes Iéél
(molar) —loge fo nach
¢ KCl LiCl - HCl KOH | Bjerrum
0,001 3,000 0,979 0,976 0,943
0,003 2,523 0,943 0,945 0,990 0,982
0,005 2,301 0,924 0,930 0,965 0,975
0,010 2,000 0,890 0,905 0,932 0,961 0,882
0,030 1,523 0,823 0,848 0,880 0,920
- 0,050 1,301 0,790 0,817 0,855 0,891
0,100 1,000 0,745 0,779 0,823 0,846
0,200 0,699 0,700 0,750 0,796 0,793 0,762
0,300 0,523 0,673 0,738 0,783 0,769
0,500 0,301 0,638 0,731 0,773 0,765 |
0,700 0,155 0,618 0,734 0,798 0,772
1,0 0,000 0,593 0,752 0,829 0,786 0,558
2,0 —0,301 — — 1,040 —
3,0 —0,477 — 1,164 1,402 —

34. Die Hydratation der TIonen und ihre Bedeutung fiir die Aktivitit.

Die Bjerrumsche Naherungsformel zur Berechnung des Aktivitdts-
faktors 1aBt sich fiir Salzlosungen bis zu etwa 0,2 molarer Konzentration
mit ziemlich befriedigender Genauigkeit verwenden, also etwa innerhalh
desjenigen Gebietes, welches fiir physiologische Zwecke am hiufigsten in
Betracht kommt. Bei hoheren Konzentrationen versagt sie leider so voll-
kommen, daB z. B. in 3fach normalen Lsungen von HCl der Aktivitatsfaktor
experimentell > 1 gefunden wird (s. die Tabelle), wihrend er doch nach der

1) Journ. Amer. Chem. Soc. 42, 239 (1920).
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Theorie mit steigender Konzentration immer kleiner werden solite. Die
Ursache hierfiir liegt nach Bjerrum darin, daB die Aktivitdt der Ionen
nicht nur durch die zwischen den Ionen herrschenden elektrostatischen
Krifte beeinfluBt wird, sondern auch durch den mit der Konzentration
wechselnden Hydratationsgrad der Tonen). Wir wollen an dieser Stelle
hiervon nur das zum Verstéindnis Notwendigste erwihnen.

Viele Griinde sprechen dafiir, dal zwischen den Molekiilen eines gelosten
Korpers und des Losungsmittels eine Affinitit besteht und das Losungs-
mittel nicht einfach der ,,Raum® ist, in dem sich die gelosten Molekiile
frei bewegen. Diese Affinitit zum Losungsmittel tritt nun gerade bei Ionen
in besonders hohem MafBe in Erscheinung. Von der Art dieser Affinitét
kann man sich zwei verschiedene Vorstellungen machen. Entweder nimmt
man an, daB jedes Ion mit einer ganz bestimmten Zahl von Wassermolekiilen
ein stochiometrisch definiertes Hydrat bilden, analog dem Krystallwasser.
In konzentrierten Losungen bei ungeniigendem Wasseriiberschuf} stellt man
sich vor, dal die Hydratisierung nicht ihren Maximalwert erreicht. Ver-
schieden stark hydratisierte Tonen sind aber nicht als gleichwertig im Sinne
des Massenwirkungsgesetzes zu betrachten. Man konnte sich etwa vor-
stellen, daB bei der elektromotorischen Wirksamkeit oder bei chemischen
Reaktionen nur die wenigen vorhandenen nicht hydratisierten Tonen direkt
zur Wirkung kommen, oder was dasselbe bedeuten wiirde, dal die Ionen
bei ihrer Wirkung zunichst dehydratisiert werden. Man kann sich also
vorstellen, dafl eine sehr kleine Menge von wasserfreien Tonen mit den
hydratisierten Tonen in Gleichgewicht steht. Dann miiBte die aktive Masse
der Ionen der Konzentration der wasserfreien Ionen proportional sein.
Solange das Wasser in groSem UberschuB ist, wird das Verhéltnis von
wasserfreien zu wasserhaltigen Ionen konstant sein und die aktiven Massen
der Tonen werden proportional sein mit ihren Konzentrationen?). In kon-
zentrierteren Losungen dagegen wird dieses Verhiltnis zugunsten der wasser-
freien Ionen verschoben und die Aktivitit der Ionen relativ zu grof.
Bjerrum hat sogar versucht, aus den Abweichungen des wirklichen von
dem berechneten Aktivititsgrad, den Hydratationsgrad der Ionen zu be-
rechnen. In der Tat sieht man auch in Tabelle S. 105, wie bei sehr hohen
Konzentrationen f, weit iiber 1 hinausgeht, was ohne diese Vorstellungen
unerklirlich wire.

Es ist zweitens aber auch die Vorstellung moglich, da es keine Hydrate
von bestimmter stchiometrischer Zusammensetzung gibt. Man kénnte im
allgemeinen eine Molekularattraktion zwischen jedem einzelnen Ion zu
samtlichen H,0-Molekiilen annehmen, welche mit der Entfernung von dem
H,0-Molekiil schnell abnimmt. Man wiirde dann zu der Vorstellung kommen,
daf jedes Ion von einer Schicht sehr festhaftender Wassermolekiile umgeben
ist, und diese wiederum von Schichten immer lockerer haftender Wasser-
molekiile. Bei dieser Vorstellung wiirde man annehmen, daf die freie

1) Schon O. Sackur (Zeitschr. f. physikal. Chem. 70, 493 [1910]) hatte
diese Hydratationstheorie zur Erklirung der Unstimmigkeit bei den starken
Elektrolyten herangezogen.

2) Das heifit nach, Anbringung derjenigen Korrektur, welche die B]erru m-
sche Aktivititstheorie erfordert.
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Reaktionsfahigkeit der Tonen, oder ihre Aktivitit durch ihre Bindung an
das Wasser beeintrichtigt wird, und daB diese Beeintriachtigung bei Gegen-
wart von sehr wenig Wasser abnehmen muSf.

Versuche, auf verschiedene Methoden 1) die Hydratationsfahigkeit der
verschiedenen lonenarten im Sinne der ersten Vorstellung festzustellen,
haben zu widersprechenden Resultaten gefiihrt. So gibt fiir unendlich ver-
diinnte Losungen Nernst folgende Zusammenstellung (nach Riesenfeld):

H(0) K(20)  Ag(35) 1/,Cd, Cu(55) Na(70) Li(150)
OH(10) 1/,80,, J, Br, CI(20)  NO,25)  Cl04(35)

Die eingeklammerten Zahlen geben die Anzahl der gebundenen H,0-
Molekiile. Bjerrum dagegen findet:

H(8) 0K2) K(0)

Die Unsicherheiten der Zahlen sind also sehr gro8; jede der vielen
Methoden, die zu ihrer Bestimmung ausgedacht wurden, gibt andere Werte.
Das scheint doch dafiir zu sprechen, daBl man eher die im vorigen Abschnitt
dargestellte Anschauungsweise vorziehen soll, iiberhaupt keine stéchio-
metrisch definierten Hydrate, sondern eine allgemeine Attraktion der um-
gebenden Wassermolekiile fiir die Ionen anzunehmen 2).

Dagegen wird von fast allen Autoren die Reihenfolge der Hydratations-
stirke iibereinstimmend angegeben. So ergibt sich durchweg, dafi die
Hydratation des H-Ions von allen die geringste ist. Bei den Alkaliionen
nimmt die Hydratation mit steigendem Atomgewicht ab, also

Li> K > Na > Rb > Cs.

Bei den Halogen-Ionen nimmt sie mit steigendem Atomgewicht zu,
jedoch nicht in so hohem Mafe.

Eine naheliegende Deutung dieser Erscheinung ist folgende: Die An-
zichung auf das Wasser wird offenbar von der freien Ladung des Ions aus-
geiibt. Bei den Kationen steckt nun die freie Ladung im Atomkern. Je
grofer der Atomradius, um so groBer ist die Entfernung der freien Ladung
von den umgebenden Wassermolekiilen und um so geringer die Anziehung.
Bei den Anionen dagegen sitzt die freie Ladung in der Peripherie in Form
des Valenzelektrons und seine Wasseranziehung wird daher durch die GrofSe
des Atomradius nur dadurch ein wenig beeinflufit, daB die mehr oder minder
grofe Entfernung des positiven Atomkerns das elektrische Feld des Elektrons
minder oder mehr schwicht. Die Anziehung zwischen den Ionen und dem
Wasser hat man sich ndmlich als eine elektrostatische vorzustellen. Ein
Wassermolekiil ist nur aus grofler Entfernung betrachtet als elektro-
neutral anzusehen. Von sehr nahe gelegenen Punkten aus betrachtet, ent-
halt das Wasser sowohl elektropositive als auch elektronegative Stellen.
Positive Ionen werden einen Zug auf die negativen Stellen des Wassers
ausiiben und umgekehrt. So wird man sich also vorstellen, dafl jedes Ion
zunichst mit einem Kranz oder besser einer Kugelschale von Wassermolekeln
umgeben ist, und dann in weiterer Entfernung noch mit einem zweiten
und vielleicht dritten viel lockerer gefestigtem Kranz. Die Anzahl der Wasser-

1) 8. Nernst, Theoret. Chem. 7. Aufl. 1913, S. 413.
2) 8. hieriiber K. Fajans, Naturwissenschaften 9, 729 (1921).
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molekiile, welche in dem festesten inneren Kranz festgehalten werden kann.
hingt von raumlichen Moglichkeiten ab, etwa wie die Wernersche Koordi-
nationszahl. Das Wasserstoffion kann deshalb trotz seiner freien positiven

Ladung wegen seines kleinen Atomradius am wenigsten Wasser von allen
binden.

Mit diesen Andeutungen iiber die Abweichungen der Bjerrumschen
Theorie bei konzentrierteren Losungen miissen wir uns bei dem noch unvoll-
kommenem Stande der Kenntnisse mit Riicksicht auf die Zwecke dieses
Buches beschrinken.

Die theoretische Grundlage der Aktivitatstheorie bietet also
recht groBe Schwierigkeiten. Nichtsdestoweniger fithrt sie zu
einem fiir uns sehr wichtigen und in der Grundlage
ziemlich gesicherten Resultat. Nur diesem zuliebe wurden
diese theoretischen Vorbemerkungen gegeben. Das ist folgendes.

35. Die Bedeutung der Aktivitiitstheorie fiir die h der Puffer.

In einem Gemisch einer freien schwachen Siure und ihrem
Natriumsalz ist nach S. 38
. [freie Saure] (1)

[Salz dieser Sgure]
wo k die Dissoziationskonstante der Saure ist, unter der Vor-
aussetzung, dafl 1. das Salz total dissoziiert ist, 2. wie wir
nunmehr hinzufiigen miissen, daf die Gesamtkonzentration der
Losung an Elektrolyten (d. h. Tonen) so gering ist, daff man Kon-
zentration und Aktivitdt einander gleichsetzen kann.

Wir haben in den letzten Kapiteln gesehen, dall die erste
Voraussetzung wohl stets praktisch einigermafien zutreffen diirfte;
der Grund, weshalb wir frither die unvollstindige Dissoziation
der Na-Salze annahmen, hat sich als nicht stichhaltig erwiesen,
und zum mindesten sind alle Na-Salze viel starker dissoziiert, als
wir es frither annahmen; und selbst frilher nahmen wir doch
schon z. B. in 0,1 n Losungen von Na-Salzen eine Dissoziation
von etwa 909/, an! Wir diirfen sie jetzt vorldufig besser = 1009/,
setzen.

Aber die zweite Voraussetzung trifft nur fir ganz verdimnte
und im iibrigen von Neutralsalzen freie Pufferlosungen zu; und
diese haben physiologisch kein Interesse. In physiologisch inter-
essierenden Fliissigkeiten haben wir vielmehr stets Pufferlosungen
von folgendem Typus vor uns:

Wenig freie schwache Saure - wenig Na-Salz derselbén 4 viel
Neutralsalz (NaCl); z. B. im Blut:

h=k
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CO, von der GroBenordnung 0,002 molar
NaHCO, ,, ,, 2 0,02
NaCl ”

oder im Meerwasser:

CO, von der GréBenordnung 0,0002 molar
Bicarbonate ,, . 0,002 .
NaCl von ., ” 0,6

oder im Harn:

’

» ” 012

tH)

primére  Phosphate
sekundére .
NaCl . ... ... zwischen 0,1 und 0,2 molar

Nach der Darstellung des ersten Abschnittes dieses Buches hat
das NaCl gar keinen Einfluf$l auf die h, die Formel (1) bleibt be-
stehen. Das miissen wir jetzt korrigieren. Denn unter dem Aus-
druck unterhalb des Bruchstrichs in (1) kénnen wir nun nicht
mehr die Konzentration des Salzes der schwachen Siure, oder,
was dasselbe ist, die Konzentration der Anionen dieser Siure
verstehen, sondern ihre Aktivitdt. Die Formel (1) muB also
korrigiert werden in

etwa 0,01 molar

. [freie Saure]
a, =k Aktivitiat der Saure-Ionen )

ap ist die Aktivitat der H-Tonen. Die wahre Konzentration
der Sdureionen ist uns aus der Zusammensetzung des Puffers, aus
der chemischen Analyse bekannt; sie sei S, um das frithere Symbol
zu behalten. Dann ist Aktivitdt der Sdure-Ionen = f, X (Kon-
zentration des Na-Salzes dieser Siure) oder =f, x §'.

Die wahre Konzentration der H-Ionen ist uns aber gar nicht
bekannt, wir haben keine direkte Methode, sie zu messen, sie
interessiert wahrscheinlich auch nicht, da die Wirksamkeit der
H-Tonen doch nur von der als ,,H-Tonen-Aktivitit™ bezeichneten
Grofle abzuhingen scheint. Wir wollen uns also entschlieBen,
hier eine Umdeutung der Symbole vorzunehmen. Wir ver-
stehen von nun an unter h micht mehr die Konzen-
tration, sondern die Aktivitidt der H-Ionen, unter py
derennegativen Logarithmus. Dann lautet die Gleichung (1):

_ k - [freie Saure] 3
" fy - [Salz dieser Saure] 3

wo die Klammern in gewohnter Weise wieder die Konzentra-
tionen bedeuten.

b
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Wovon hingt nun der Wert f, ab? Da das Na-Salz der schwa-
chen Siure im Vergleich zur Menge des Neutralsalzes NaCl nur
in sehr kleiner Menge vorhanden ist, hat offenbar auf die Aktivitit
der Tonen der Puffersiure das im UberschuB vorhandene NaCl
den fast alleinigen EinfluB. Die elektrostatischen Wirkungen,
denen jedes Ion der Puffersiure unterliegt, bestimmen ja den
Aktivitatskoeffizienten ; und da die Ionen des NaCl im Uberschu
vorhanden, bestimmen sie allein den Aktivitatsfaktor der Puffer-
sdure-Ionen. Wenn daher in einer Serie solcher Losungen die
Menge des NaCl konstant gehalten wird, die der Puffersiure aber
variiert — wobei allerdings das NaCl stets im Uberschuf8 bleiben
mufl — so bleibt f, fiir diese Pufferséure eine konstante
GroBe; i, héngt somit nur ab

1. von der Natur, besonders der Wertigkeit der Puffersiure,
aber nicht ihrer Konzentration, solange diese nur iiberhaupt klein
bleibt;

2. von der Art (besonders der Ionen-Wertigkeit) und Konzen-
tration des iiberschiissigen Neutralsalzes.

In der Formel (3) S. 109 konnen wir

k

%ok

bezeichnen und haben dann statt (3) als korrigierte Puffer-
formel die wichtige Gleichung

[freie Sdure] 4)
[Na-Salz der Séure]
und dieses k’, welches an Stelle des friitheren k steht, konnen wir
die reduzierte Dissoziationskonstante der Siure bezeichnen ;
sie ist fiir jede NaCl-Konzentration der Losung eine ganz bestimmte
GroBe. Wir kénnen mit k' so operieren wie mit k. Da nun
k' >k ist, soist der ganze Effekt der Neutralsalzwirkung
derart, als ob einfach die Dissoziationskonstante der
Saure durch das Neutralsalz vergré68ert worden sei, d. h.
als ob die Saure etwas stirker geworden sei.

h=Kk-

36. Die reduzierten Konstanten physiologisch wichfiger Siuren.

Wenn wir unsere Puffergleichung auf physiologische Probleme
anwenden wollen, werden wir also nicht nur die k-Werte der CO,,
Phosphorsidure usw., sondern ihre auf den physiologischen Koch-
salzgehalt u. dgl. reduzierten k’-Werte kennen miissen.
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Fs bestitigt sich experimentell auf das Vollkommenste, daf
in einem verdiinnten Puffer bei einem UberschuB einer konstanten
NaCl-Menge k' eine Konstante ist; und so konnen wir uns schlie3-
lich fiir die Praxis der Physiologie von der ganzen Aktivitits-
theorie vorldufig unabhingig machen, und haben nur die Aufgabe,
fiir jede physiologisch wichtige Saure fiir jeden Neutralsalzgehalt
die reduzierte Konstante k' experimentell zu bestimmen.

Von exakten Daten hieriiber liegh erst wenig vor. Es ist die
dringende Aufgabe der nichsten Zukunft, ein zuverlissiges Zahlen-
material zu schaffen. Michaelis und Kriiger?!) bestimmten fiir
die Essigsaure folgende Werte von k'.

In einem Gemisch, welches an Essigséiure 0,02 n, an Natriumacetat
ebenfalls 0,02 n ist, und auBerdem noch an einem Neutralsalz 0,5 n ist,

ergaben sich aus den elektrometrischen Messungen folgende Werte fiir py’
der Essigsiure:

Art des Neutralsalzes: RbCl '/, K,80, KCl KBr NH,Cl NaCl LiCl ‘/,B-aC], /s CaCl,
px’ von Esgigsiure 4,587 4,587 4,669 4,669 4,512 4,482 4,452 4,882 4,268

Aus einem Gemisch von 0,1 n Na-Acetat, welches eine beliebige Menge
Essigsiiure enthalt, ergibt sich p” = 4,616.

Ohne Neutralsalzzusatz (also bei Gegenwart von keinem anderen Salz
als 0,02 n Na-Acetat) pyx’ = 4,665.

Fiir ganz salzfreie Losungen ist py = 4,733 (s. Tabelle S 28).

Diese Zahlen zeigen erstens, dafl p,’ der Essigséure in 0,5 mol.
NaCl-Losungen 4,482, statt 4,733 in salafreien Losungen ist und
zweitens, dafl die verschiedenen Neutralsalze einen verschiedenen
EinfluB zeigen. ‘

Fiir die zweite Dissoziationskonstante der Phosphorsiure erhielten
Michaelis und Kriiger die in Abb. 16 dargestellten Werte von px’. Die
Abszisse gibt den Gehalt der' Losung an Neutralsalz in Normalitit an, die
Ordinate py’. Der asymptotisch von allen Kurven angestrebte Grenzwert
von pi fiir unendlich geringen Salzgehalt ist 7,10.

Man sieht aus diesen Versuchen mit Phosphorsiure, daBl die
Grofe von p,’ nicht nur von der Konzentration der Salze
(welche ja allein in der Bjerrumschen Anniherungsformel fiir
den Aktivitatsfaktor vorkommt), sondern auch von ihrer spezi-
fischen Natur stark abhéngig ist. So wachst der EinfluBl der
Alkali-Kationen in der Reihe Rb K Na Li; bei den Anionen wichst
er von */, SO, nach Cl; Br scheint nicht anders zu wirken als Cl.

Das Wichtigste fiir die Physiologie ist die reduzierte Konstante
der Kohlensiure. Sie stell eine der bedeutsamsten Naturkonstanten

1 L. Michaelis u. R. Kriiger, Biochem. Zeitschr. 119, 307 (1921).
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fiir den Physiologen dar. Uber sie werden wir an spéterer Stelle
noch genauer zu sprechen haben.

Mit der Anderung von p,’ bei geindertem Salzgehalt wird die
ganze Dissoziationskurve (a- oder p-Kurve) durch die Gegenwart
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des Neutralsalzes also einfach horizontal verschoben, und mit
dieser Erkenntnis scheint mir die Lehre vom Ionengleichgewicht
fiir den Physiologen um ein tiichtiges Stiick gefdrdert.

37. Eine andere Darstellungsweise der Wirkung der starken
Elektrolyte 1).

Es schien unerlaBlich, sich bei der Darstellung dieses ganzen
Kapitels einigermaflen an die historische Entwicklung zu halten,
zumal diese noch im FluB ist. Nunmehr aber méchte ich versuchen,
eine ganz andere Darstellungsweise zu wiahlen, welche, wie mir
scheint, die den Physiologen interessierenden Probleme ebensogut
umfaBt und viele schwierige Begriffe vermeidet.

Wir messen die Konzentration der H-Ionen mit der Konzen-
trationskette. Die eine Losung mit der unbekannten h =h, beriihrt

h
eine H,-Pt-Elektrode; ihr Potential ist dann 7, = 0,058 log B—l,

0
wo h, diejenige h bedeutet, welche die Losung haben miifite.

1) Dieser Abschnitt setzt die erst spéter gegebene genauere Theorie
der Konzentrationsketten voraus.
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damit 7z = 0 wiirde. Die andere Losung mit der H'-Konzentration

h, berithrt eine zweite H,-Pt-Elektrode; hier herrscht das Potential

7, = 0,058 -%2 Nun nehmen wir gewdhnlich an, daB das h,
0

der ersten und der zweiten Formel identisch sei, und es ergibt

sich als elektromotorische Kraft E der Kette

h. b,
E = ny ~ 7, = 0,058 (10 = — log 2
Ty = Ty N g h, 2 h0>
oder E = 0,058 log f

Ist E und h; bekannt, so ergibt sich hieraus h,.

Unsere Kritik setzt nun ein, indem wir die Frage aufwerfen,
ob wir stets berechtigt sind, die beiden h, einander gleichzusetzen.
Wiire die eine Losung eine wiiBrige, die andere z. B. eine Losung
in Anilin, so wiirde es niemandem einfallen, die beiden h,
gleichzusetzen. Aber auch, wenn die eine Losung eine wiBrige,
aber elektrolytarme, die andere eine wéafirige, aber elektrolytreiche
Losung ist, haben wir nicht das Recht, die beiden h, gleichzusetzen.
Denn die Erfahrung lehrt folgendes: Eine Gaskette aus 0,001 nHCl
einerseits und 0,001 nHCl 4 1 nKCl andererseits zeigt auch nach
Ausschaltung des Diffusionspotentials eine elektromotorische Kraft
von einigen (2,5) Millivolt. Frither, als man annahm, dafl der
Dissoziationsgrad der HCl in diesen beiden Lésungen verschieden
gei, erklirte man diese EMK aus der Verschiedenheit der Kon-
zentration der H -Ionen in beiden Loésungen. Da wir aber erkannt
zu haben glauben, dafl diese Annahme auf einer falschen Deutung
beruht, und da wir jetzt HCl immer als total dissoziiert an-
nehmen, haben wir zu dieser Erklirung kein Recht mehr. Wenn
wir wirklich annehmen wollen, daf8 h; genau = h, ist, so ist die
EMK dieser Kette nur zu erkliren, wenn wir annehmen, daf die
beiden h, nicht einander gleich sind; nennen wir diese Grofle in
der elektrolytarmen Losung hy, in der anderen hy’, so ist vielmehr
die elektromotorische Kraft dieser Kette

E =y — 7y = 0,058 (10g iil‘ — log %%)
1y 0
oder, da h, =h,,
E = 0,058 - log B,

Wir kénnen dafiir auch sagen: Die elektrolytische Losungstension
des H, ist gegeniiber einer -elektrolytreichen wéBrigen Losung

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl, 8
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etwas anders als gegeniiber einer elektrolytarmen. Wenn wir
dennoch, wie wir es immer tun, die frithere, unzutreffende Formel
zur Berechnung von h, aus der elektromotorischen Kraft- von
Konzentrationsketten anwenden, so erhalten wir eine reine Rechen-
grofle, die nicht genau die Konzentration der H'-Ionen sein kann.
Diese Rechengréfe aber ist es, welche wir als das Messungsergebnis
bezeichnen und h (bzw. py) zu nennen pflegen. Wir machten
also einfach einen Fehler, indem wir eine falsche Formel zur Be-
rechnung der Konzentration der H'-Ionen anwandten, und diese
fehlerhaft berechnete Konzentration nennen wir dann die H'-Ionen-
Aktivitit.

Und doch scheint diese RechengréBe auch physikalisch von
Bedeutung zu sein. In vielen Fillen, in denen die H'-Tonen irgend
eine Wirkung ausiiben, ist diese nicht der wahren Konzentration
der H'-Tonen, sondern wahrscheinlich ihrer Aktivitit proportional.
Mit anderen Worten heiflt das: zwei Losungen, welche gegen eine
H,-Elektrode das gleiche Potential haben, zeigen oft auch die
gleiche chemische Wirksamkeit der H-Tonen. In welchem Umfang
diese vorldufige Behauptung zutrifft, wird die kiinftige Forschung
untersuchen miissen, nachdem die grundlegenden Vorstellungen
jetzt einigermafen geklirt sind. Jedenfalls folgt fiir uns daraus
die Berechtigung, die in der alten Weise aus der EMK der Kon-
zentrationskette berechnete Gréfie h bzw. p, an Stelle der wahren
Konzentration der H-Ionen vorliufig als Mafistab der aktuellen
Aciditdét noch beizubehalten.

Beispiel fiir die verschiedenen Darstellungsweisen der
Wirkung der starken Elektrolyse.

Es ist vielleicht niitzlich, sich den Unterschied dieser verschie-
denen Darstellungsweisen an einem Beispiel klar zu machen.
Gegeben sei die Konzentrationskettel)

0,001 n Essigsdure

H, | 0,001n HCI -+ 0,001 n Na-Acetat H, (1

Hier sind alle Losungen so stark verdiinnt, da wir nach jeder der
méglichen Darstellungsarten die HCl und das Na-Acetat als prak-
tisch vollstdndig dissoziiert annehmen kénnen und den EinfluB

1) Die beiden Losungen beriihrten sich im Versuch nicht direkt, sondern
waren vermittels gesittigter KCl-Liosung verbunden, um das Diffusions-
potential zu vernichten,
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des Ionengehalts auf die Eigenschaften des Losungsmittels ver-
nachléssigen kénnen. Wir konnen also in der 0,001 n HCl setzen
by = 0,001 n und kénnen zur Berechnung der h in der Acetat-
mischung, h,, die Nernstsche Formel anwenden (fiir 19°).

E =0,0579 log %

E wurde gefunden bei 19° C = 0,0997 Volt. Daraus herechnet
sich pp = 4,722, und h = 1,90 - 105,

Nun ist die Dissoziationskonstante der Essigsdure, aus Leit-
fahigkeitsmessungen bestimmt, = 1,86 - 10~5. Nach der Puffer-
gleichung war in dem Acetatgemisch zu erwarten

Essigsiiure 5
b=k oo o0 = 1,86 105,
also in guter Ubereinstimmung mit dem gefundenen Wert 1,90 - 10-5,
Solange also der Gehalt unserer Losungen 0,001 n nicht iiber-
steigt, gibt die Theorie unter Zugrundelegung der einfachen Puffer-
gleichung eine liickenlose Vorstellung iiber den Zusammenhang
der Dinge.

Nun messen wir aber die Konzentrationskettel)

0,1 n Essigsiure
4+ 0,1 n Na-Acetat
und finden bei 19° C E = 0,0930 Volt. Unter Anwendung der
Nernstschen Formel ergibt sich daraus fiir die Acetatmischung -
Pn = 4,606, und h = 248 -10~5. Wie deuten wir nun, daB wir
in einem Gemisch von dquimolekularen Mengen Essigsiure und
Natriumacetat h einmal = 1,90 - 10~5 finden und das andere Mal
2,48 - 1075, je nachdem die Konzentration 0,001 n oder 0,1 war?

1. Die erste, altere Darstellung sagt: in einer 0,1 n-Losung
von Na-Acetat ist dieses Salz nicht vollstéindig dissoziiert; infolge-

. [Essigsiure] _ k- [Essigsiure]
b=k [Na-Acetat]’ sondern = y [Na-Acetat] *
wo p den Dissoziationsgrad des Na-Acetat in 0,1 n-Lésung bedeutet.
Nehmen wir den aus der ersten Konzentrationskette gefundenen
Wert von k als richtig an, so miissen wir y = ;’—Zg = 0,766 setzen.
Wie wir jetzt zu wissen glauben, ist aber in Wahrheit y praktisch = 1
zu setzen, und somit ist diese Deutung unrichtig.

2. Die Aktivitdtstheorie sagt: Durch den Gehalt der Losung
an Natrium-Acetat wird die Aktivitdt der Ionen von ihrer wahren

1) Siehe FuBnote S. 114.

H, |0,001n HO | H, @

dessen ist h nich

8*
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Kongentration verschieden. Das Natriumacetat ist total dissoziiert,
also die Konzentration der Acetat-Ionen, Cjge o = 0,1 n. Die
Aktivitit der Acetat-Tonen = a0y, ist = £, < Cyiopar, WO f,, der
Aktivitatsfaktor, <1 ist. Ferner: was wir mit der Konzentrations-
kette messen, ist nicht die Konzentration der H-Ionen, Cy., son-
dern ihre Aktivitdt, ay., welche zu jener in der Beziehung steht
a’ﬁ' = fa' * CH':

wo f,” wiederum <1 ist, aber nicht notwendigerweise = f; zu
sein braucht. Die Puffergleichung muBl also lauten:

__ k- [Essigsiure]

T fa’ - [Na-Acetat]

Setzen wir f,’ = 0,766, so erhalten wir den verlangten Wert
ay- = 2,48 -10-5. Von Cg. erfahren wir aus der Konzentrations-
kette direkt tiberhaupt nichts, so lange wir nicht auf irgend eine
Weise den Wert von f,” ermitteln kénnen.

3. Die dritte Darstellung sagt: Die salzreichere Losung verhalt
sich als Losungsmittel nicht wie reines Wasser, infolgedessen ist
der elektrolytische Losungsdruck der Pt-Wasserstoff-Elektrode
gegen sie nicht vollig gleich dem gegen Wasser, und daher stellt
die zweite der obigen Ketten nicht eine Konzentrationskette in
strengem Sinn,vor; denn auch zwei Losungen mit gleicher h, die
eine in reinem salzarmen Wasser, die andere in Salzlésung, wiirden
eine elektromotorische Kraft von einigen Millivolt ergeben. Diese
miiten wir von der gemessenen EMK der Kette 2) abziehen,
um sie wie eine reine Konzentrationskette fiir die Berechnung
von py zu benutzen. Die ohne diese Korrektur ausgefiihrte Rech-
nung ergibt einen Wert von py, der um einen gewissen Betrag
zu klein ist; die berechnete h ist daber um ein bestimmtes Viel-
faches zu grof.

Auflerdem ist moglicherweise in dem salzreicheren Losungs-
mittel die Dissoziationskonstante der Essigsiure etwas grofler
als in der salzarmen Losung.

Diese beiden Umstéinde bewirken, daB das auf gewohnliche
Weise berechnete p, nur den Wert einer RechengréBe hat, die
gegeniiber der urspriinglichen Definition von p, um einen Betrag
von etwa 0,1 abweichen kann. Da aber die Korrektur, die wir
ausfithren miiten, die Kenntnis verschiedener Daten erfordert,
die bisher noch nicht endgiiltig geeicht sind, ist es vorlaufig
praktischer, den unkorrigierten Wert unserer Rechnung als p, zu
definieren,

ag:
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D. Der Dissoziationszustand der Siuren und
Basen bei wirklicher Salzbildung.

Inhaltsitbersicht.

Nicht alle Salze darf man zu den starken, stets total dissozterten Elektro-
lyten rechnen. Bei Gegenwart undissoziterter Salzmolekiile treten Kompli-
kationen der bisher entwickelten Dissoziationsgesetze auf, welche erdrtert werden.

38. Wir haben bisher den Betrachtungen die Annahme Zu-
grunde gelegt, dafl von allen Elektrolyten nur die schwachen
Sauren und Basen unvollkommen, alle anderen Elektrolyte aber
vollkommen dissoziiert sind. Nun ist zweifellos die Annahme
vollkommener Dissoziation nur eine Naherungsannahme, welche
fiir Elektrolyte wie KCl praktisch wohl zutreffen diirfte. Aber
zweifellos gibt es sonst auch undissoziierte Salzmolekiile, Wir
sind iiber diese noch nicht gut orientiert, aber wir konnen doch
folgendes sagen:

Zunachst einmal trifft es fiir die Losungen von organischen
Salzen in organischen Loésungsmitteln mit voller Bestimmtheit
nicht zu, daf diese Salze vollstindig dissoziiert sind, worauf wir
an einer spiteren Stelle genauer eingehen werden. Zweitens haben
wir auch kein Recht, das, was fiir Salze aus starken oder miBig
schwachen Sguren und Basen gilt, ohne weiteres auf Salze aus
einer sehr schwachen Siure oder Basen zu iibertragen. Mischen
wir etwa in wifriger Losung dquivalente Mengen Essigsdure und
Anilin, so unterscheidetr sich diese Ldsung von Anilinacetat von
einer Losung von KCl erstens dadurch, daf eine weitgehende
Hydrolyse vorhanden ist. Zweitens aber haben wir kein Recht,
shnlich wie beim KCl die Existenz des undissoziierten Salzes,
des Anilinacetats, vollig zu leugnen. Manche Elektrolytwirkungen
wiirden uns verstdndlicher, wenn wir eine solche ,,wirkliche*
Salzbildung annehmen diirften. Es scheint mir, da} wir z. B.
zur Erklarung der Elektrolytwirkung auf EiweiBlésungen nicht gut
ohne die Annahme ,,wirklicher* EiweiBsalze auskommen. Welche
Ionenarten es sind, die zur Bildung undissoziierter Molekiile neigen,
konnen wir noch nicht genau sagen. Wir wissen es zunichst nur
sicher von den H- und OH-Ionen, deren Verbindungen mit ent-
gegen geladenen Tonen (also die Sduren und Basen) zum sehr groflen
Teil nur schwach dissoziiert sind. Es scheint mir nun wahrschein-
lich, daB diejenigen Ionenarten, welche mit den H- und OH-Ionen
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die Eigenschaft teilen, von der Kohle stark adsorbiert zu werden,
es auch sind, welche zu wahrer Salzbildung neigen. Die EiweiB-
korper binden die Ionen von organischen Farbstoffen, Alkaloiden
u. a. Es ist ausgeschlossen, daB ein Salz von Eiweil mit Methylen-
blau- oder Chininbase zu den stets total dissoziierten Elektrolyten
gehort; ja man darf sogar vermuten, daf dasselbe fiir die Eiwei3-
salze des Cal) und vielleicht sogar fiir alle Eiweillsalze gilt. Diese
Andeutungen mogen hier gentigen, um zu erkliren, warum auch
die wahre Salzbildung mit in Betracht zu ziehen ist.

Die Aufgabe ist folgende: Versetzen wir Essigsiure mit einer
Base, so haben wir das Tonengleichgewicht dieser Mischung bisher
unter der Annahme durchgefiihrt, da das Molekiil ,,Natrium-
acetat’ gar nicht entsteht. Wir gehen jetzt einen Schritt weiter
und nehmen an, dafBl sich diese Molekiilart doch bildet, und zwar
nach der Gleichung

CH,CO0’ + Na' 2> CH;COONa

mit der Gleichgewichtsbedingung
[CHZ000] - [Na'] = ks - [CH,COONa)
wo kg die Dissoziationskonstante des Salzes ist.

Durch das Hinzukommen dieser Molekiilart wird das Ionen:
gleichgewicht in der Losung beeinfluft. Von den zahlreichen
Problemen, die durch diese Komplikation entstehen, wollen wir
uns auf einige wenige beschrinken. Xs ist dabei unwesentlich,
daf} gerade fiir das gewahlte Beispiel, Natriumacetat, die Bildung

undissoziierter Molekiile praktisch wahrscheinlich noch kaum in
Betracht kommft.

39. Dic Formulicrung des Ionengleichgewichts bei wahrer
Salzbildung?).

Wir nehmen an, daf sich eine sehr kleine Menge der Siure A in der
Konzentration a in Losung befinde. Thre undissoziierten freien Molekiile A
haben die Konzentration a, ihre Ionen A’ die Konzentration a’, und es
befinde sich in der Losung auBer dem Kation H' in der Konzentration h
noch ein anderes Kation J° in der Konzentration i’ in sehr groBem Uber-
schuB, derart, daf durch eine etwaige Salzbildung zwischen diesem und der
Saure eine merkliche Verarmung der Losung an J° nicht eintrete. Daneben
miissen sich zur Erhaltung der Elektroneutralitdt noch eine entsprechende
Menge irgendwelcher anderer Anionen befinden, die aber auf den Disso-

1) Vgl. P. Rona und Gyérgy, Biochem. Zeitschr. 56, 416 (1913).
2) L. Michaelis, Biochem. Zeitschr. 103, 225, (1920).
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ziationszustand der Siure A keinen EinfluB haben, Wir Wolleu nun den
Dissoziationszustand dieser Siure als eine Funktion von h darstellen. Wir
definieren

~

den Dissoziationsgrad ¢ = % (n
den Dissoziationsrest ¢ = »ii 2)
8
d. . ..oe=—
den Salzgra o= 3)
wenn s die Konzentration des aus der Sidure S und dem Kation J gebildeten
wahren Salzes bedeutet.
Definitionsgemia8 ist
a=a-4a +s (4)
und das Massenwirkungsgesetz erfordert:
a’h"=ky-a (5)
a i =ks.s (6)
Aus diesen 6 Gleichungen folgt:
1
= ka / T . (1)
SR 1)
e TR
1

g =

(I11)
ks h
1+ T(k—a. + 1)

Von diesen Funktionen hat ¢ die einfachste Form. Sie hat nimlich
genau diese Form wie ¢, wenn sich kein Salz bildet:
1 .
TR (e
T+

Nur ist der Wert k, in (I a;) in (I) ersetzt durch k; . <~—- + l), und dieser

Wert ist fiir eine gegebene Konzentration des zugesetzten Kations konstant.
Diese ¢-Kurve ist also identisch mit der ¢-Kurve einer anderen Siure mit

der Dissoziationskonstante im Betrage = ka(; + 1 | ohne echte Salzbildung.

Das heiBt: Variieren wir in einer sehr dimnen Losung von Essigsiure ppn
durch, Zusatz von sehr wenig NaOH, so hat die ¢-Kurve die frither berechnete
Form. Enthilt aber diese Losung noch in konstanter Konzentration im
UberschuB irgend ein Salz, so verlsuft @ so, als batten wir eine Losung
einer Sdure mit der etwas groBeren Dissoziationskonstante

ky/=ka (k + 1> vor uns. Graphiseh driickt sich dies dadurch aus, da8
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die ¢-Kurve um ein kleines Stiick horizontal verschoben ist; der Betrag

der Horizontalverschiebung ist = — log }l‘g -+ 1}. Dies zeigt Abb. 17 fiir
verschiedene Annahmen von kg; Abb, 20 fiir verschiedene Annahmen von i.
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Abb. 17—19. Die Funktionen ¢, ¢ und e (Dissoziationswert, Dissoziations-

grad und Salzgrad) einer Sure mit der Dissoziationskonstante k, = 10—7

bei Anwesenheit eines Neutralsalzes mit einem einwertigen Kation in der

Konzentration 0,1, unter der Annahme, daBl aus der S#ure und diesem

Kation sich ein Salz bildet, dessen Dissoziationskonstante k; den an jeder
Kurve angeschriebenen Wert hat.

Die a-Kurve ist hier kein genaues Spiegelbild der ¢-Kurve mehr; fiir
sie ist charakteristisch, daB ¢ den Wert 1 langsamer oder besser im End-
lichen praktisch iiberhaupt nicht erreicht.

Die Kurve ¢ tritt neu hinzu. Eine Kurve ¢ + ¢ wire mit der a-Kurve
von frither identisch, d. h. sie wire das Spiegelbild von ¢. Die o-Kurve
wird erst bei groBem pp merklich, d. h. die wahre Salzbildung tritt erst
bei einer gewissen Alkalitit in Erscheinung. Man kénnte das auch so aus-
driicken: Das H'-JTon und das andere Kation konkurrieren in der Beschlag-
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nahme der Siure. Nur wenn wenig H-Tonen zugegen sind, kommt das
andere Kation dazu, ein Salz zu bilden.
Fiir die Basen gilt mutatis mutandis alles ebenso.

40. Die Ampholyte bei wahrer Salzbildung.

Verwickelter liegen die Verhiltnisse bei einem Ampholyten, Wir wollen
nur die ¢-Funktion ableiten.

7 e ——]

] AN

o7
0 \
3 4 5 & 7 38 9 70 77
Ty —
Abb. 20.
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Abb. 21.
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Abb. 20—22. Die Funktionen g, 0, @, einer Siure mit der Dissoziations-

konstante k, = 107, bei Anwesenheit eines Salzes mit einwertigem Kation

in der an die Kurven angeschriebenen Konzentration, wenn die S#ure

mit diesem Kation ein Salz bildet, dessen Dissoziationskonstante k; =
102 ist.

Wir bezeichnen mit

1. a die Gesamtkonzentration des Ampholyten;

2. a’ und a’ die Konzentration der beiden Ionen desselben;

3. a die Konzentration der freien undissoziierten Ampholytmolekiile;

4. sy die Konzentration des Salzes, welches der Ampholyt als Siure
mit einem Kation bildet; ‘
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5. sy; die Konzentration des Salzes, welches der Ampholyt als Base mit
einem Anion bildet;

6. k, und kj, die beiden Dissoziationskonstanten des Ampholyten als
Siure und als Base;

7. kr und kyp die beiden Dissoziationskonstanten der beiden Ampholyt-
salze; k desjenigen mit dem Metallkation, ky; des mit dem Siure-
anion.

Wir definieren nun:

a S
—=e der Dissoziationsrest,
,% = ¢ der Kationendissoziationsgrad,
a’I
= o’ der Anionendissoziationsgrad,
a
8 .
.EI- = o1 der Kationensalzgrad,
S% = o371 der Anionensalzgrad.

Wir legen folgende Gleichgewichtsbedingungen zugrunde:

a’ . h’ =ka.a, (1)
a’.oh'=kp.a (2)
a’.i" =kr.s1 3)
a’ i =kir.sm (4)
ada +a' -+s+sr=a (5)
h'. oh’ = ky. (6)
Hieraus ergibt sich fir ¢ = : .
0= 1

N kp . i’ ka i (n

T w () ()

Die g-Kurve ist formal gleich derjenigen ohne Salzbildung, nur haben
die ‘Parameter eine etwas andere Bedeutung. Die Kurve verliuft so, als
ob gewissermafen durch die Gegenwart des fremden Elektrolyten dic beiden
Dissoziationskonstanten des Ampholyten vergréflert worden wiaren (ebenso
wie bei der ¢-Kurve einer einfachen Saure oder Base).

Eine weitere analytische Untersuchung ergibt fiir die h des Maximum-

wertes von ¢ -
1+ o)
(—kI 8)

h fir o max = = ky

Man vergleiche damit hy,x 8. 57; und fiir ginax selbst ergibt sich:
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1

ka kp i L (9)
i g (e ) (14 o)

Eine Anschauung von der Verinderung der ¢-Kurve bei Gegenwart
von Salzen gibt folgendes Diagramm (Abb. 23). Es sei die Losung eines
Ampholyten gegeben, mit k, = 10-7 und ky =10-1!!, Die ¢-Kurve des-
selben kann sich zusammengesetzt denken aus der ¢-Kurve einer Siure
mit ks = 10-7 (in der Abbildung bezeichnet mit ¢,) und einer Base mit

Qmax =

kp = %ﬁ% = 10-3 (in der Abbildung gp). @max éntspricht pn = 5. Die

Anderung von pp denke man sich durch Puffermischungen erzeugt,
welche mit dem Ampholyten keine wahren Salze geben. Nunmehr werde
der Lisung ein Salz zugefiigt, dessen Anion mit dem Ampholyten ein Salz
mit der Konstante kjy= 0,1 bildet, und dessen Kation mit dem Am-
pholyten ein Salz mit ks = 0,01 bildet. Dadurch wird die g,-Kurve
nach ¢, verschoben, die gp-Kurve nach gp’. Die gesamte neue g-Kurve

70 - S e RN
'._ 7
"
@b §’2'1’ '«,.,a, Ba
95 L2
’, -
] < b P
% Tz 7T 5 6 7 59
Ty ——>
Abb. 23.

konnen wir wieder angendhert konstruieren, indem wir 02" und ¢p’ zu-
sammensetzen. Diese angendherte Konstruktion kann dadurch der Wahr-
heit weiter genihert werden, daf man den Winkel, unter dem sich die
beiden Kurven schneiden, abrundet, so jedoch, daB das Maximum der
Kurve iiber dem gleichen Abszissenpunkt liegen bleibt. So erhilt man die
unterste, mit — - — - angedeutete Kurve. Das Maximum der urspriing-
lichen und dieser letzteren Kurve ist durch ein Kreischen angedeutet.
Es ist in zweierlei Weise durch das Salz verindert worden. Erstens ist
die Ordinate kleiner geworden, und zwar weil die 02"~ und gp’-Kurve
einander niher liegen als g, und ¢y,; zweitens ist die Lage des Maximums
horizontal, nach rechts, verschoben worden, weil k; und ki1 verschieden
waren. -Fiir den Fall, da8 ky = kyy ist, tritt nur die erste Verlagerung des
Maximums ein. Hier jedoch ist das ¢-Maximum durch das Salz erstens
in seinem absoluten Betrage verkleinert worden, zweitens ist es in ein
anderes pp geriickt worden.

Bei oberflichlicher Betrachtung kénnte man meinen, da8 diese Maxima,
die beiden isoelektrischen Punkte darstellen, daf der JP also durch das

Salz verschoben worden sei. Das ist, wie wir sogleich sehen werden, nicht
der Fall,
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41. Der EinfluB der Salzbildung auf den isoelekirischen Punkt.

Besonders wichtig ist hier aber die Definition des isoelektri-

schen Punktes, IP. Friiher konnten wir ihn definieren:
IP =h fur Qmax = V% - ky

Diese Definition hat aber nur Berechtigung, wenn keine wahren
Salze des Ampholyten zugegen sind. Die sinngeméfle allgemeine
Definition des IP ist ja diejenige h, bei der gleichviel positive und
negative Ampholytionen vorhanden sind. Um dies analytisch
auch fiir den vorliegenden Fall iibertragen zu kénnen, fithren wir
den Begriff des Ladungsgrades, 4, ein. Durch quantitative
Uberfithrungsversuche kénnte man feststellen, wieviel von dem
Ampholyten in einem elektrischen Stromfeld gegebener Stérke
in der Zeiteinheit in der Richtung des Stromes transportiert wird,
wobei eine gegen den Strom wandernde Menge negativ gerechnet
wird. Ist der Ampholyt nur in Form von Kationen zugegen, so
ist seine Uberfithrung die maximale. '

Im allgemeinen wird nur ein Bruchteil dieser maximalen Menge
iibergefiihrt; diesen Bruchteil nennen wir den Ladungsgrad, 4.
Er ist in erster Linie von der h, sodann aber auch von der wahren
Salzbildung des Ampholyten abhiingig. Es muB sein

A=ao —da
A kann positiv oder negativ sein. Der isoelektrische Punkt kann nun
definiert werden als diejenige h, bei welcher o' = «’, also 1 = 0 ist.

Die Berechnung von 4 ergibt sich aus der Beziehung (vgl. (2) und (1)
von S. 122)

_akp
T ok’
,__ a-ka
=1
Also
4 — = a-kp a-‘ky
Y h
Folglich
a’—a . ky kg,
a _awa'l_‘)(?ﬂ’ h)
Fiihren wir den Wert von ¢ aus (7), S. 122 ein, so ist
ky bk
kw b

27

= D - - (10)
kp-h i’ ky i’
1+ e <1+T§.E)+T<l+k1>
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Fir den Fall, daB keine wahre Salzbildung eintritt, d. h.
wenn entweder keine fremden Ionen vorhanden sind oder wenn
deren Affinitét zum Ampholyten verschwindend klein ist (i’ = i'= 0
oder ky = kyy = o0), geht der Ausdruck iiber in

kp ks
,10=__@'_.«.h__ (1)
1+;k£+ﬁ_
oh ' h

Der isoelektrische Punkt ist nun diejenige h, fiir welche 1 = 0.
Es ergibt sich dann wie frither, sowohl aus der allgemeinen
Gleichung fiir 1 wie aus der speziellen Gleichung fiir 1, iiberein-

stimmend
k
p=1/ F.
. ka Ky

Das heifit: Der IP wird dureh echte Salzbildung nicht
verschoben, ein sehr bemerkenswertes Resultat. Da wir nun
gesehen haben, dafl gy, verschoben wird, so folgt daraus, daf
im Falle echter Salzbildung g,  nichtidentisch ist mitdem IP.

42. Erweiterung des Begriffes der reduzierten Dissoziations-
konstante.

Unsere Puffergleichung in ihrer letzten Fassung lautete bei
Anwesenheit eines iiberschiissigen Neutralsalzes (4, S. 110)

[freie Saure]

h=k [Salz der Séure]

DaB3 k' sich von k unterschied, deuteten wir in dem Sinne der
Anderung der Aktivitdt der Saure-Ionen durch die Anwesenheit
des Neutralsalzes. Wenn wir nun weiterhin annehmen, das Kation
des iiberschiissigen Neutralsalzes konne ein wahres Salz mit dem
Anion der schwachen Saure bilden — so wie wir dies frither immer
taten, und jetzt fiir gewisse Fille auch noch annehmen miissen —,
so ergibt sich folgendes:

Betrachten wir nur den Dissoziationsrest, g. Die erste An-
néherungsformel fiir diesen war

i

ok (1)
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Die Aktivitatstheorie fordert, daBl wir bei Salzgegenwart statt
der Konstanten k die auf die betreffende Neutralsalzkonzentration
reduzierte Konstante k' benutzen:

1
0= TE @
1+ 4

Nehmen wir nun an, dafl das Anion der Puffersiure mit dem
Kation des Neutralsalzes (welches die Konzentration i habe) ein Salz
mit der Dissoziationskonstanten kg bilde, so ist nach (I), S. 119

1
TR 1 )
14+ (k_s + 1)
Die Formeln (2) und (3) unterscheiden sich nur dadurch, daf

3)

die GroBe k' aus (2) in (3) ersetzt ist durch k’ (-kl— + 1). Da bei
s

konstantem Neutralsalzgehalt der Klammerausdruck konstant ist,
kénnen wir das Ganze als eine Konstante k'’ zusammenfassen
und aus (3) wird
1
=R (3a
14 W )

Formal wird also nichts geéindert, auler dal wir ein anderes k
anwenden, d. h. die p-Kurve horizontal verschieben; das gleiche
formale Verfahren wie bei der Einfithrung des k' gegeniiber dem
fritheren k.

Man konnte Bedenken haben, ob der Begriff der ,,auf einen
bestimmten Neutralsalzgehalt reduzierten Konstante* sich auch
halten IieBe, wenn wir die Voraussetzung der totalen Dissoziation
aller Salze fallen lassen. Es zeigt sich hier also, daf3 diese Bedenken
ungerechtfertigt sind. Wir kénnen nur im einzelnen Fall nicht
immer entscheiden, ob die scheinbare Verénderung des k zu k' auf
einer Aktivitatswirkung oder einer echten Salzbildung beruht. Fiir
die physiologische Benutzung der ,reduzierten Konstante® einer
schwachen Saure ist dies aber belangslos; wir kénnen unsere
Tonengleichgewichte immer berechnen, wenn wir die praktisch
brauchbare, wenn theoretisch noch so komplex entstandene ,,redu-
zierte Dissoziationskonstante der Saure fiir den be-
treffenden Neutralsalzgehalt der Losung kennen. Die Menge
der undissoziierten Sauremolekiile 148t sich jedenfalls bei Benutzung
der richtig reduzierten Konstante immer einwandfrei berechnen;
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unbestimmt bleibt nur, wieviel von den iibrigen Siuremolekiilen
als Tonen und wieviel als wahre Salzmolekiile zugegen sind.

Alle diese Betrachtungen gelten fiir einwertige Ionen. Bildet aber eine
schwache Sgure mit einem zweiwertigen Ion ein Salz (z. B. Acetatpuffer
+ CaCl,), so tritt nicht die einfache Horizontalverschiebung der ¢-Kurve auf,
sondern gleichzeitig eine Versteilerung. Wegen des niheren Berechnens dieser
Verhiltnisse wird auf die Originalarbeit!) verwiesen. Ebenso treten eigen-
artige Komplikationen auf, wenn wir annehmen, daf die Siuremolekiile in der
Losung zu 2 oder mehreren Molekiilen assoziiert sind und sich dem kolloiden
Zustand nahern. Auch hieriiber verweise ich auf dieselbe Originalarbeit.

E. Die elektrolytische Dissoziation in nicht-
wibrigen Liésungen.

Inhaltsiibersicht.

Es wird dasWenige, was wir iiber die Dissoziation in nichtwdfrigen Losungen
wissen, milgeteilt, soweit es physiologisch von Inferesse zu werden versprichi.

43. Sehen wir von einigen Ausnahmen, wie z. B. der
Blausiure ab, so ist die elektrolytische Dissoziation in keinem
Losungsmittel auch nur annidhernd so grofl wie im Wasser. Je
kleiner die Dielektrizitdtskonstante eines ILosungsmittels wird,
um so geringer wird ihr dissoziierendes Vermdgen gegeniiber
gelosten Elektrolyten. Im lebenden Organismus gibt es auBler
den wiBrigen Phasen noch die ,,lipoiden‘ Phasen, das sind chemi-
sche Systeme, in denen nicht das Wasser die Grundsubstanz bildet,
sondern Stoffe vom Charakter der echten Fette oder Lecithine
und verwandter Stoffe. Diese Phasen bilden im Organismus ent-
weder mikroskopische oder gar ultramikroskopische Gebilde in
Form ibrer kolloiden Lésungen, oder auch zusammenhingende
Phasen, wie etwa in den Markscheiden der Nerven. Besonders
viele Membranen enthalten Lipoide. Ob sie in ihnen eine wirk-
lich zusammenhéngende Phase bilden, oder ob Lipoidbestandteile
mit nichtlipoiden in mosaikartiger Anordnung sich gleichzeitig
am Bau der Membranen beteiligen, ist noch nicht entschieden.
Aber ob nun die Lipoidsubstanzen zusammenhéngen, oder ob sie
als eine ,disperse’ Phase inmitten einer als Dispersionsmittel
dienenden wiafrigen Phase aufzufassen sind, jedes einzelne Lipoid-
tropfchen ist auf alle Félle ein chemisches System von wesentlich
niedrigerer Dielektrizitdtskonstante als das Wasser, und in seiner

1y L. Michaelis, Biochem. Zeitschr. 106, 83 (1920).
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Eigenschaft als Losungsmittel fiir Elektrolyte verhilt es sich
ganz anders als Wasser.

Unsere Kenntnisse von der Dissoziation der Elektrolyte in
solchen organischen Losungsmitteln sind noch sehr liickenhaft.
Es ist ein dringendes Bediirfnis, diese Liicken auszufiillen, da wir
nur dadurch instand gesetzt werden, die Rolle der Lipoide,
besonders als Ursache der bioelektrischen Erscheinungen aufzu-
kliaren. Die Ursache fiir die mangelnde Kenntnis liegt in Schwierig-
keiten der Methode. Diejenige Methode, welche in wiBriger Losung
die Kenntnis der Dissoziation am meisten vermittelt, die Messung
des Leitvermogens, ist bei den Lipoiden viel schwieriger, weil ihr
eigenes Leitvermogen ganz auBerordentlich viel kleiner ist und ge-
loste Elektrolyte in ihnen so wenig dissoziiert sind, dafl die Leit-
fahigkeit auf alle Falle sebhr klein bleibt. Es ist auch meist nicht
moglich, den Wert A, zu extrapolieren. Die zweite Methode, die
in waBrigen Losungen weiter fithrte, waren die Konzentrations-
ketten. Die Messung der elektromotorischen Kraft derselben ist in
wifrigen Losungen leicht auszufilhren; diese Methoden gehen
alle auf Messung von elektrischen Strémen bzw. Kompensation
von Strémen durch entgegengerichtete Strome zurtick. Die Lipoide
bieten dem Strom so ungeheure Widerstinde, dafl meflbare
Stromstérken meist nicht erreichbar sind. Man kann hier meist
nur elektrostatische Spannungen messen. Geeignete Instrumente
gind hierzu das Quadrantelektrometer von Thomson oder seine
neuere Modifikation, das Binantelektrometer vonDolezalek. Diese
Methoden sind denn auch von Cremer?), Haber und Klemen-
sicwicz?®), Jacques Loeb8), Beutner?) mit Erfolg verwendet
worden, allerdings nur zum Teil in der hier gedachten Absicht, den
Dissoziationsgrad der Elektrolyte zu bestimmen. So haben wiriiber-
haupt nur einige Anhaltspunkte fiir die gestellte Frage. Zun#chst
muB eine GesetzmiBigkeit erwihnt werden, welche P. Walden 5)
gefunden hat. Schon oben wurde ein Befund von Walden be-
richtet: wenn man diejenigen Konzentrationen c eines bestimmten
Elektrolyten in verschiedenen Losungsmitteln miteinander ver-

1) Cremer, Zeitschr. f. Biol. 47, 1 (1906).

2) Haber und Klemensiewicz, Ann, d. Physik [4] 26, 927 (1908).

3) Jacques Loeb, Journ of. gen. Physiol. 8. 667 (1921).

4) R. Beutner, Die Entstehung elektrischer Stréme in lebenden Ge-
weben. Stuttgart 1920.

5) P. Walden, Zeitschr. f. physik. Chem. 54. 228 (1905); 94. 263 u.
372 (1920).
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gleicht, welche den gleichen Dissoziationsgrad haben, so ergibt
sich, daB die Kubikwurzeln dieser Konzentrationen ¢ den Dielektri-
zititskonstanten D der Losungsmittel proportional sind, oder

. Di:Dy=Ve: e
Man sucht z. B. fiir einen Xlektrolyten fiir verschiedene Losungs-
mittel diejenige Konzentration ¢ auf, bei der der Dissoziations-
grad ¢ = 0,5 ist. Nun ist nach dem Ostwaldschen Verdiinnungs-
gesetz, d. h. nach dem Massenwirkungsgesetz

2]

ce=k

l—¢a

wo k die Dissoziationskonstante des Elektrolyten ist. Setzen wir
a=0,5, so ist

025
0.5 c=k
oder
c=2k

also ¢ ist proportional k.
Setzen wir das in die vorige Gleichung ein, so ist

Dy:Dy= VE VE .

wo k; und k, die Dissoziationskonstanten der Elektrolyten in den
beiden Losungsmitteln bedeutet. Walden fand denn auch in
der Tat, daB fiir eine grofle Reihe von Elektrolyten diese Beziehung
ziemlich gut bestitigt wurde. Die von ihm gepriiften Elektrolyte
waren aber durchweg starke (wie KCl, NaJ, AgNO,, N(C,H;),J
u. a.), auf die man das Ostwaldsche Verdi'mnungsgesetz gerade
nicht anwenden kann. Einer allgemeinen Durchfiihrung der Idee
von Walden stehen somit noch Schwierigkeiten im Wege.

Gewisse weitere Aufschliisse iiber die Dissoziation von Elektro-
lyten in organischen Lésungsmitteln geben uns Untersuchungen
von R. Beutner1):

Viele der anorganischen, in Wasser leicht loslichen Elektro-
lyte wie KCl sind in Olen iiberhaupt nicht mefBbar loslich.
Einen besseren Einblick erhélt man, wenn man mit organischen
Sauren, Basen und Salzen von solchen arbeitet. Lost man Salicyl-
sdure in Nitrobenzol, so steigt die Leitfdhigkeit bedeutend an;
ebenso durch Dimethyltoluidin. Lést man nun dquivalente Mengen
Salicylsdure und Dimethyltoluidin, so ist die Leitfshigkeit be-
deutend grofler als die Summe der einzelnen Leitfahigkeiten.

1) R. Be_utner, Die Entstehung elektrischer Stréme in lebenden Ge-
weben. Stuttgart 1920.

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 9
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Wir kénnen hieraus schlieBen, daB3 das Salz stirker dissoziiert ist
als die Saure oder die Base, und das war ja in wifrigen Losungen
ebenso. Aber auch die Hydrolyse dieses Salzes ist in Olen sehr viel
grofer als in Wasser. Der groBite Teil der Siure und Base bleibt
nebeneinander bestehen. Das erkennt man an folgendem:

Fiigt man zu einem Gemisch von viel Saure und wenig Base
weitere Base hinzu, so miifite die Leitfahigkeit ungefihr pro-
portional der zugefiigten Base steigen, wenn die Base zur Salz.
bildung vollstindig verbraucht wiirde. Die Leitfahigkeit wichst
aber weniger als erwartet. Folglich mufl man annehmen, daf
die Base nicht vollig zur Salzbildung verbraucht wird, d. h. daf3
das Salz weitgehend hydrolytisch gespalten bleibt, sogar bei
SauretiberschuB.

Als experimentelle Belige fiir diese Anschauung mogen folgende Ver-
suche von R. Beutner dienen.
Eine 1/, mol. Losung von Salicylséure in Nitrobenzol

zeigte bei erhohter Temperatur (kalt ist nicht

soviel 16slich) eine Leitfahigkeit von 3,5 rezi-

proken Megohm!); umgerechnet auf Zimmer-

temperatur . . . . . . . ... L. oL L 2 rezipr. Megohm
Eine 1/, mol. Losung von Dimethyltoluidin in Nitro-

benzol . . . . . . . . . ... 01 . "
Eine Losung von !/;mol. Salicylsiure + 1/;mol. Di-

methyltoluidin in Nitrobenzol . . . . . . .. 430 » -

/55 mol. L('isurig von Salicylsiure + 1/;4, mol. Dimethyl-

toluidin in Nitrobenzol . . . . . . . . . . . 18,5 ., "
1/,s mol. Salicylsdure + 1/5,mol. Dxmethyltoluldm in
Nitrobenzol . . . . . . . . . . . . .. .. 23,8 ,, -

(statt 37, wie es der
Fall sein miifte,
wenn alle Base fiir
die Salzbildung ver-
braucht wiirde)
1/, mol. Salicylsidure + 1/,; mol. Dimethyltoluidin in
Nitrobenzol . . . . . . . . .. ... ... 27,5 rezipr. Megohm
(statt 74)
Eine quantitative Verwertung dieser Zahlen zur Berechnung von Disso-
ziationskonstanten ist leider nicht durchfiibrbar, da das Ostwaldsche Ver-
diinnungsgesetz, d. h. das Massenwirkungsgesetz in oligen Loésungen fiir
die Elektrolyte nicht zutrifft aus Griinden, die noch erforscht werden miissen;
wahrscheinlich infolge von Molekiilassoziationen, denen vor allem die elektro-
neutralen Molekiile unterliegen.

1) 1 Megohm = 1 Million Ohm.
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Ein zweiter Unterschied ist der, daB es in oligen Losungen
keine Sauren und Basen gibt, welche ebenso stark dissoziiert sind
wie Salze: es gibt keine ,starken® Siuren und Basen. Es
gibt also iberhaupt nur schwache Elektrolyte: ndmlich siémt-
liche Salze; und auBerst schwache Elektrolyte: nimlich sémt-
liche Ssuren und Basen.

Die Definition der sauren und alkalischen Reaktion wire die-
selbe wie in wiBrigen Losungen; bei neutraler Reaktion ist h = oh.
Methoden zu ihrer Bestimmung besitzen wir aber noch nicht. Eine
Gaskette mit einer oligen Fliissigkeit ist noch nicht untersucht
worden ; auch ist die Dissoziationskonstante des Wassers

[H1[0H] _
[H,0]

(wo [H,0] wieder eine dem Wasserdampfdruck proportionale
Gré8e bedeutet) nicht bekannt und zweifellos in hohem Mafle von
der Natur des Oles, insbesondere seiner Dielektrizititskonstante,
abhiéngig. Irgendwelche Indikatormethoden in oligen Phasen
anzuwenden, ist bis heute ganz sinnlos. Die Aufdeckung dieser
groben Liicke ist das einzige, was wir heute hieriiber mitteilen
kénnen.

Der prinzipielle Unterschied der beiden Klassen von Elektrolyten:
1. Sduren und Basen, 2. Salze, scheint also in Loésungsmitteln selbst von
kleiner Dielektrizititskonstante immer noch erkennbar zu sein, und somit
heben sich die H'- und OH’-Ionen in dieser Beziehung auch hier als etwas
Besonderes heraus. Dies ist um so bemerkenswerter, als die andere Be-
sonderheit der H'- und OH’-Ionen, ihr abnorm hohes Leitungsvermogen,
in solchen Fliissigkeiten durchaus nicht zu erkennen ist. H'- und OH’-
Tonen haben z. B. in organischen wasserfreien Liosungsmitteln keine gréBere
Beweglichkeit als Alkali- oder Halogen-Ionen. Die abnorm hohe Leit-
fahigkeit der H' und OH’-Tonen in Wasser ist von Arrhenius auf folgende
Weise erklirt worden. Wenn ein sich bewegendes H'-Ion an ein H,O-
Molekiil anst6Bt, so verbindet es sich mit dem OH-Rest desselben und setzt
augenblicklich den H-Rest dieses Molekiils als H'-Ton in Freiheit. Dadurch
wird bei der Stromleitung der Weg, welcher der Dicke des H,0-Molekiils
entspricht, gespart, und es wird eine abnorm hohe Beweglichkeit des H'-Ions
hervorgetiuscht. Dasselbe gilt vom OH’-Ton. Allgemein scheinen in jedem
Losungsmittel diejenigen Ionenarten, welche das Losungsmittel selbst zu
liefern vermag, von abnorm hoher Leitfihigkeit zu sein. Diese Vorstellung
dhnelt sehr der einst von Grotthus aufgestellten Theorie der elektrolyti-
schen Stromleitung iiberhaupt, welche vor der Arrheniusschen Theorie
der Dissoziation die herrschende war.

ky

g*



II. Die lonen, insbesondere die H'-Ionen,
als Quelle elektrischer Potentialdifferenzen.

44. Einleitung.

Alle Losungen von Elektrolyten enthalten gleiche Mengen
positiver und negativer Ionen. Abweichungen von diesem Satz
sind nur in einem so geringen Grade mdéglich, dafl es niemals auf
chemisch-analytischem Wege moglich ist, die Ungleichheit der
Mengen beider Ionenarten nachzuweisen. Aber trotzdem, wegen
der groBlen Elektrizitdtsmengen, die dabei in freiem Zustand auf-
treten, ist diese Ungleichheit physikalisch nachweisbar uad die
Ursache mannigfacher elektrischer Erscheinungen. Es ist nicht
die Aufgabe dieses Buches, diese in gleicher Ausfithrlichkeit wie
die Tonengleichgewichte zu besprechen. Da aber schon die Methoden
der h-Messung auf diesen Erscheinungen beruhen, miissen sie
soweit erortert werden, als es mit Riicksicht hierauf erforder-
lich ist. Die Darlegungen sollen aber auch nach der Richtung
erweitert werden, in der sie voraussichtlich auf die physiologische
Forschung tiberhaupt Einfluf haben werden.

Von den durch ungleichmiBige Ionenverteilung erzeugten
Potentialdifferenzen kénnen wir mehrere Gruppen unterscheiden;
1. die Elektrodenpotentiale, d. s. Potentiale, die an der
Grenze eines Metalls gegen eine Losung ihren Sitz haben; 2. die
Diffusionspotentiale, die an der Berithrungsstelle zweier ver-
schiedenartiger oder verschieden konzentrierter Elektrolytlsungen
entstehen; 3. die Phasengrenzpotentiale, die allgemein an
der Grenzfliche zweier Phasen ihren Sitz haben, derart, daf§
die eine Phase gegen die andere das Potential zeigt; 4. die Mem-
branpotentiale, welche auf der Undurchlassigkeit gewisser
Membranen fir gewisse Ionen beruhen; 5. die Adsorptions-
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potentiale, welche ebenfalls an einer Phasengrenzfliche ent-
stehen, aber derart, daB die Grenzschicht der einen Phase gegen
den Rest der gleichen Phase den Potentialunterschied zeigt.

A. Die Elektrodenpotentiale.

Inhaltsiibersicht.

Die Nernstsche Theorie der metallischen Elektrodenpotentiale wird ent-
wickelt und auf die Konzentrationsketien angewendet, von denen die Wasserstoff-
gasketten fiir die Physiologie die wichtigsten sind, Die Anwendung der
Nernstschen Theorie auf Ketten mit verschiedenen Metallelektroden wird kurz
erldutert und die elekirolytische Spannungsreihe mitgeteilt.

45. Das Einzelpotential einer Elektrode.

Ein Metall, welches in eine Losung gesteckt wird, zeigt im
allgemeinen einen Potentialunterschied gegen die Losung. Diese
seit langem ganz geldufige Erkenntnis hat ihre theoretische Durch-
arbeitung erst nach der Begriindung der Ionenlehre finden kénnen
und durch Nernst erhalten. Es war schon lange bekannt, daB
der Potentialunterschied eines Metalles gegen eine Losung erstens
von der Natur des Metalles, zweitens von der Zusammensetzung
der Losung und. drittens in geringerem Grade von der Temperatur
abhingt. Die Zusammensetzung der Losung bezieht sich sowohl
auf das Losungsmittel wie auf die gelosten Elektrolyte. Als
Losungsmittel wollen wir zunichst nur das Wasser in Betracht
ziehen. Was die Elektrolyte betrifft, so kommt es nur auf die
Konzentration derjenigen Ionenart an, welche das Metall zu
liefern imstande ist. Alle anderen Ionenarten, welche sonst noch
in Losung sind, sind fiir die GréBe des Potentialunterschiedes
des Metalls gegen die Losung belanglos. So ist das Potential
einer Silberelektrode gegen eine 0,001 n-Losung von AgNO; das-
selbe wie gegen eine 0,001 n-Losung von AgClO; oder sonst eines
Silbersalzes, d. h. wenn man aus diesen beiden Elektroden eine
galvanische Kette aufbaut, so ist ihre elektromotorische Kraft = 0.
Wenn man aber Silber einerseits in 0,01 nAgNO,, andererseits in
0,001 nAgNO, taucht, so gibt diese Kette einen Strom. Ob sich
in diesen Losungen auBlerdem noch irgend ein Salz z. B. 0,01 nKNO,,
befindet, ist ganz belangslos, wofern dieses Salz nicht durch
chemische Reaktion in der Losung die Konzentration der gelosten
Ag’-Tonten verandert; durch Zusatz von NaCl wiirde fast alles Ag als
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AgCl ausfallen, und insofern, aber nur insofern, hat NaCl einen
EinfluBl auf das Potential.

Wir stellen also an den Eingang unserer theoretischen Ab-
leitung des Nernstschen Elektrodenpotentials die Erfahrungs-
tatsache, da der Potentialunterschied eines Metalls gegen eine
Losung nur von der Konzentration der in dieser Losung befind-
lichen Ionen dieser Metallart abhéingt. Das kénnen wir formu-
lieren:

=1f{(c)

7t bedeutet das Potential, ¢ die Konzentration der betreffenden
Ionenart. Es ist jetzt unsere Aufgabe, diese Funktion f (c) niher
zu charakterisieren. Zu diesem Zweck machen wir von dem Grund-
satz der Thermodynamik Gebrauch: k

Wenn ein chemisches System in umkehrbarer Weise
von einem Zustand in einen zweiten iibergeht, so ist
die maximale Arbeit, die aus dieser Zustandsénderung
gewonnen werden kann, unabhingig von dem Wege
oder der Art und Weise, auf welche die Verianderung
vonstatten geht, wofern sie nur immer reversibel ver-
lauft.

Wenn nun eine metallische Elektrode als der eine Pol eines
galvanischen Elementes benutzt wird, so lehrt die Erfahrung, dafl
der an dieser Elektrode beim Stromschlul} verlaufende Vorgang in
vielen Fillen reversibel ist. Je nach den Umstinden, nach der
Richtung des entstehenden Stromes, wird dabei Metall aufgelost
oder abgeschieden. Laft man nun z. B. den Strom so lange flieflen,
bis ein Gramm-Ion Ag aufgelost ist und schickt dann mit Hilfe
einer anderen Stromguelle, welche entgegengesetzt gerichteten Strom
liefert, durch die erste Kette ¢inen Strom in entgegengesetzter
Richtung von der gleichen Ampérestundenzahl wie der erste,
so wird genau so viel Ag abgeschieden als vorher aufgelost wurde:
der Vorgang ist reversibel. Der Anfangs- und Endzustand der
Elektrode (wenn man den Vorgang nicht wieder riickgingig
macht) unterscheidet sich dadurch, daB in der Losung zum Schluf}
1 g-Ion Ag mehr geldst ist als zu Anfang. Diese Verinderung
des Systems kénnen wir nun auch auf anderem als dem elektrischen
Wege erreichen, der ebenfalls reversibel ist: indem wir durch
Fortnahme von Wasser die Losung soweit einengen, dafl ihre
Konzentration um den betreffenden Betrag erhoht wird, und dann
das nun fehlende Volumen dadurch erginzen, dafl wir es in Form
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einer entsprechend hoéher konzentrierten Lésung wieder hinzu-
fiigen. Das Fortnehmen des Wassers mulB3 allerdings auf rever-
siblem Wege geschehen, also mit Hilfe eines osmotischen, fiir
Ag -Ionen undurchldssigen Stempels. Mit einem solchen Stempel
komprimieren wir die Losung, bis ihre Konzentration den ge-
wiinschten Betrag erreicht hat.

Wir kénnen nun einerseits die eleKtrische, andererseits die
osmotische Arbeit berechnen. Die elektrische Arbeit ist gleich
dem Predukt aus der Potentialdifferenz s und der transportierten
Elektrizitdtsmenge, d. h. 96540 Coulombs, welche den 1 g-Ion
Ag’ anhaften. Diese 96540 Coulombs nennt man 1 F (Faraday).
Die elektrische Arbeit ist daher =z :-F. Wire das Potential
statt dessen 7 4 d zw gewesen, so wire die Arbeit um den Betrag
dA=TF- dx groBer gewesen.

Die osmotische Arbeit besteht allein in der Kompressionsarbeit ;
die Auffillung auf das urspriingliche Volumen erfordert und
leistet keine Arbeit, weil sie mit keiner Konzentrationsinderung
verbunden ist. Diese osmotische Arbeit hiingt von dem osmotischen
Druck ab, gegen den sie wirkt, d.h. von der Konzentration der
schon in Losung befindlichen Ag’-Ionen. Sie ist also nicht ohne
weiteres anzugeben. Aber soviel konnen wir sagen: besteht der
osmotische Vorgang in einer Dilatation und ist in einem Fall
der osmotische Druck = p, in einem zweiten Fall p — dp, so
ist im zweiten Fall die Arbeit v -dp weniger zu gewinnen als
im ersten. Hier bedeutet v das Volumen, welches 1 g-Ton in der
Losung einnimmt. Besteht der Vorgang in einer Kompression,
so ist das Vorzeichen negativ zu nehmen.

Die osmotische Arbeit muB} also gleich der elektrischen sein,
was man zunichst in differentialer Form ausdriicken kann:

Fdrz=—vdp

RT
Da pv=RT und v = 3 so folgt

Fda—— 2L 4,
1Y
H_RT.dp
dr=—F 5
und integriert
= RT ln~l— -+ Const.
F P
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RT

Diese Integrationskonstante koénnen wir auch mit 5 InP
bezeichnen und erhalten
RT P

Ist p = P, so ist @ = 0. P stellt somit denjenigen osmotischen
Druck der betreffenden Ionenart dar, gegen den die Elektrode das

Potential 0 hat. Hierin steckt die physikalische Deutung der
Integrationskonstante.

Da in sehr verdinnten Losungen die osmotischen Drucke
den Konzentrationen proportional sind, kann man auch schreiben

RT, ©
7w =gl 2)

wo ¢ die Konzentration der Jonen in der gegebenen Ldsung ist,
und C diejenige in einer solchen Liosung, gegen welche die
Elektrode das Potential = 0 haben wiirde.

Wir miissen nur noch niher erértern, was wir unter dem osmotischen
Druck einer Ionenart zu verstehen haben. Fiir extrem verdiinnte Losungen
besteht keine Schwierigkeit; Druck und Konzentration sind dann pro-
portional. In hoheren Konzentrationen ist das nicht mehr streng der Fall.
Man muf} dann die Formel (1) anwenden, wo die Drucke vorkommen. Friiher
trug man nun keine Bedenken, unter dem osmotischen Druck diejenige
GréBe zu verstehen, wie sie sich aus Gefrierpunktsbestimmungen ergab.
Fand man also z. B., da der Gefrierpunkt einer n KCl-Losung 1,8 mal so
groB sei als der einer n-Zuckerldsung, so schlo man daraus, daB der ,,0smo-
tische Druck‘ der KC]-Losung 1,8 mal so gro sei, und man nahm an, da8
das daher komme, daB infolge unvollkommener Dissoziation 1,8 mal (statt
2 mal) so viel Einzelmolekiile (d. h. Tonen) in Losung seien als in der Zucker-
l6sung. Jetzt nimmt man an, daB 2mal so viel Molekiile als in der Zucker-
l6sung vorhanden sind (s. S. 99), daB aber die elektrostatischen Krifte
einen EinfluB auf die Gefrierpunktserniedrigung haben; wir haben frither
auseinander gesetzt, daB diese Krifte auch einen (und zwar einen anderen)
EinfluB auf die aktive Masse der Ionen haben, und diese miissen wir
offenbar unter den ,,Drucken® p und P verstehen. Wenn wir bej unserer
Ableitung in Anlehnung an die bisherige Konvention von ,,0smotischen
Drucken‘ sprechen, so miissen wir uns bewu8t werden, daf wir heutzutage
darunter nicht mehr diejenigen ,,osmotischen Drucke* verstehen diirfen,
wie wir sie aus Gefrierpunktserniedrigungen herausrechnen, sondern, daf
wir besser tiaten, statt osmotischer Druck lieber ,,aktive Massen‘’ zu sagen.

Die aktiven Massen finden wir aus den Konzentrationen, indem wir
die letzteren mit einem Faktor f, multiplizieren, welcher derart gewéhlt
wird, daB die nur annihernd richtige Formel (2) sich mit den Messungen
der EMK genau deckt. Hierin liegt zunéchst eigentlich. ein Circulus vitiosus.
Man stellt eine Formel (2) auf, sieht, daB sie nicht ganz richtig ist, korrigiert
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einige Grofen durch empirische Faktoren und findet dann natiirlich, daB
die Formel nunmehr streng richtig ist. Trotz eines Kornchens Wahrheit,
die in solcher Darstellung lige, ist sie im ganzen doch nicht berechtigt, weil
wir die Ursachen fiir die Notwendigkeit dieser Korrekturen qualitativ ein-
gesehen haben und in einigen geeigneten Féllen auch quantitativ auf Grund
gesicherter Annahmen ziemlich genau im voraus berechnen konnten. Es
kommt hinzu, daB selbst die unkorrigierte Formel ganz offensichtlich als
Grenzgesetz fiir hohe Verdinnungen streng richtig ist. Es ist nicht
zu bezweifeln, dafl die quantitative Berechnung der Aktivitdtsfaktoren
auch aus anderen als elektromotorischen Daten nur noch eine Frage kurzer
Forschungszeit ist, und dann wird auch kein Grund mehr sein, von einem
Circulus vitiosus zu sprechen. Bei der Neuheit des Begriffs der Aktivitats-
faktoren erschien es mir nur angebracht, auf diese Schwierigkeit hinzu-
weisen und den leicht aufkommenden Vorwurf des Circulus vitiosus gleich
im Keim zu ersticken. :

Wihlen wir statt der Aktivitédtstheorie die S. 112 gegebene Darstellungs-
weise, so kOnnen wir, wie mir scheint, mit noch groBerer Klarheit, fol-
gendes sagen. Die Konzentration C der stromliefernden Ionen, gegen
welche das Metall das Potential 0 hat, variiert etwas je nach der
Menge und Art der in Ldsung iiberbaupt befindlichen (also nicht nur
der stromliefernden) Ionen. Wenn wir daher die Konzentration der strom-
liefernden Tonen stark variieren, ohne durch entsprechende Variation der
nicht stromliefernden Elektrolyte den Gesamtelektrolytgehalt der Losung
einigermaflen gleichartig zu halten, so #ndern wir nicht nur ¢, sondern

auch C. Und daher ist in der Gleichung # = }{_FE In % der Ausdruck C nicht

mehr als eine Konstante in strengem Sinne zu betrachten.

46. Die Konzentrationskette.

Wir haben nun im allgemeinen keine Methode, um ein beliebiges
Einzelpotential einer Elektrode zu messen, sondern wir stellen
zwei Elektroden zu einer Kette zusammen und messen die elektro-
motorische Kraft derselben, die wir als die Differenz der Einzel-
potentiale deuten. Wir kiénnen nun Ketten aus verschiedenen
Metallen zusammenstellen, oder solche aus gleichep Metallen, die
sich nur durch die Konzentration der Losungen unterscheiden,
die Konzentrationsketten. Entsprechend der Absicht dieses
Buches beschiaftigen wir uns hauptsichlich und zunéchst mit
der Theorie der letzteren.

Zwei Silberelektroden tauchen in eine Losung von AgNO,;
links sei die Konzentration = ¢;, rechts ¢,, Wir nehmen zu-
nichst an, daB an der Beriihrungsstelle der beiden Losungen
keine Potentialdifferenz besteht, was praktisch ja baufig nahezu
realisiert ist und spéter besonders behandelt werden wird. Dann ist
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] ) RT ¢

und die EMK

. __RT C_02

E=n —a, Flnc—lf
__RT. ¢
BE=—gg

Die Konstante C fallt also aus der Gleichung heraus. Solche
Ketten sind leicht realisierbar, und wir miissen deshalb zunichst
an die zahlenmiBige Auswertung der GroBen R geben. Wir wollen
E in Volt erhalten, miissen daher die Gaskonstante R in elektro-
statische Einheiten umrechnen.

Sind die stromliefernden Ionen n-wertig, so ist entsprechend

_RT . ¢
47, Die zahlenmiBige Auswertung der Nernstschen Formel in Volt.

Die Gréle R ist nach den Gasgesetzen definiert als.

_ PV PV
R= T — 273,09

wo p den Druck eines idealen Gases bedeutet, v das Volumen,
welches 1 Mol derselben bei dem Druck und der absoluten Tempe-
ratur T einnimmt. p, und v, sind die entsprechenden Werte fiir
0°C, und 273,09 ist der absolute Temperaturwert von 0°C. Wir
setzen v, fiir 0°C und 1 Atmosphére Druck nach Berthelot
= 22412 ccm; p, = 1 Atmosphire = 76 cm Quecksilber von
00 C = 980,665 - 76 - 13.595 == 1013280 Dyn pro qem. Also ist
R = 83157720 Erg.

107 Erg sind = 1 Joule; daher ist R = 8,313 Joule oder
Volt x Coulombs. F war = 96450 Coulombs, und es ergibt sich
fir die EMK einer Konzentrationskette, wenn t die Temperatur
in gewohnlichen Celsiusgraden ist,

_ 8313-(273 4-t), ¢
E= 9680 ln—c—z« Volt

Dividieren wir den natiirlichen Logarithmus durch 0,4343, so
erhalten wir den dekadischen Logarithmus, und es wird:
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10
E == 00001985 - (273 + t) log —;’L

10 ¢
=’!9"10gT2

Folgende Tabelle gibt die Werte von & bei verschiedenen
Temperaturen :

t 3 t ) t & t 3 t & t 4

00(°C) 0,0542 16° 0,0573 22° 0,0585 28° 0,0597 34° 0,0609 40° 0,0621
5¢ 0,0552 17° 0,0575 23° 0,0587 29° 0,0599 35° 0,0611 45° 0,0631
10° 0,0561 18° 0,0577 24° 0,0589 30° 0,0601 36° 0,0613 50° 0,0641
120 0,0566 19° 0,0579 25° 0,0591 31° 0,0603 37° 0,0615 60° 0,0661
140 0,0569 20° 0,0581 26° 0,0593 32° 0,0605 38° 0,0617 70° 0,0680
159 0,0571 21° 0,0583 27° 0,0595 33° 0,0607 39° 0,0621 80° 0,0700

Mit Anwendung dieser Zahlenwerte kann man bei richtigen
Versuchsbedingungen die Nernstsche Formel fiir Konzentrations-
ketten mit groBer Genauigkeit experimentell bestitigen. Die
experimentellen Daten friiherer Jahre gingen oft nicht iiber eine
Genauigkeit zwischen beobachtetem und berechnetem Wert im
Betrag von 0,002—0,003 Volt. Das lag aber nur an den unvoll-
kommenen Vorstellungen iiber die Dissoziation der starken Elektro-
lyte und an unvollkommener Vernichtung des Diffusionspotentials
an der Grenze der beiden Losungen. Am geeignetsten zum Beweis
fiir die absolute Exaktheit der Nernstschen Formel scheinen
mir folgende Ketten:

Pt} HCl (¢,) gesiittigte HCI (cy) { Pt
H,j’ + KC11L,0n | KCl-Losung | + KC11,0n {H,
I I

Hierbei miissen die Konzentrationen ¢, und ¢, klein gegen die
KCl-Konzentration (1,0 n) sein, also etwa zwischen 0,0001 und
0,05 n. Durch den Uberschuff an KCl wird bewirkt, daB 1. der
Dissoziationsgrad der HCl (oder besser gesagt: der Aktivitats-
faktor der H'-Konzentration) auf beiden Seiten gleich ist, so daf
das Verhiltnis der HCl-Konzentrationen wirklich gleich dem der
H'-Aktivitaten ist; 2. daf das Diffusionspotential verschwindend
klein wird. Derartige Ketten zeigen eine EMK, welche im ein-
zelnen Falle hochstens um 0,0005 Volt von der berechneten
abweicht und bei wiederholten Messungen im Mittel vollig mit
der Theorie iibereinstimmt. Ihre Verifizierung ist geradezu der
Priifstein fiir die Beherrschung der richtigen Methodik fiir jeden
Arbeiter.
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48. Reversible Elektroden fiir Konzentrationsketten.

Die Bedingung fiir die Nernstsche Gleichung ist die Rever-
sibilitat der Elektroden, d. h. wenn man die Kette eine Zeitlang
schlieft und dann die gelieferte Strommenge in umgekehrter
Richtung durch die Kette schickt, mull genau der Anfangszustand
der Kette wieder hergestellt sein. Jede der beiden Elektroden muf
reversibel funktionieren. Dies ist immer der Fall, wenn ein Metall
in die Losung seines Salzes taucht und eine chemische Reaktion
dabei (im ungeschlossenen Zustand der Kette) nicht stattfinden
kann. Zn in verdiinnter H,80, ist keine reversible Elektrode,
weil es sich spontan auflést, wohl aber Zn in ZnSQ,. Zn in CuSO,
ist nicht reversibel, weil die spontane Reaktion ablauft: Zn --
CuSO, - ZnS0O, + Cu. Hg in Wasser ist keine reversible Elek-
trode, weil je nach dem Reinheitsgrad des Wassers, insbesondere
seinem Gehalt an O, und CO,, Spuren von Hg in Lésung gehen,
deren Konzentration von dem zufilligen Gehalt an Verunreini-
gungen abhiéngt. Dagegen ist Hg in gesdttigter Kalomellésung
eine reversible Elektrode, trotzdem die Léslichkeit des Kalomel
sehr gering ist. Die Loslichkeit des Kalomel hingt von dem
Gesamt-Cl’-Gehalt der Losung ab. Gegenwart von KCl verringert
die Loslichkeit des Kalomel. Denn die Dissoziation des Kalomel
geschiebt folgendermafen

HgCl 2 Hg' + OV
daher
_HgC
[Hg'][CV]

In einer gesattigten Kalomellgsung ist die Konzentration der

HgCl-Molekiile konstant, und daher auch

[Hg']- [Cl'] = Konst.

Die gelosten Hg'-Tonen sind daher den in Lésung befindlichen
Cl-Tonen umgekehrt proportional. Zwei Hg-Elektroden mit ge-
sittigter Kalomelldsung in zwei verschieden konzentrierten KCl-
Lésungen bilden daher eine fiir Hg-lonen reversible Konzen-
trationskette. Da das Verhaltnis der Hg-Ionen reziprok gleich
dem der Cl'-Ionen ist, kann man eine solche Kette gleichsam als
eine fiir Cl-Ionen reversible Kette auffassen. Man nennt das
Elektroden zweiter Ordnung, oder fiir Anionen reversible
Elektroden. Diese Elektroden kénnen daher zur Messung von
Cl'-Konzentrationen benutzt werden,
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Eine Legierung eines sehr edlen und eines unedlen Metalls
verhilt sich elektromotorisch so, als ob sie nur aus dem unedleren
Metall bestiinde. Das gleiche gilt fiir die Gaselektroden. Platin
(Gold, Palladium, Iridium) absorbiert aus einer H,-Atmosphire
Wasserstoffgas; das Absorptionsgleichgewicht hingt vom Partial-
druck des H, ab. Eine solche Elektrode verhilt sich, als ob sie
aus metallisch leitendem Wasserstoff bestiinde, sie ist daher rever-
sibel fir H'-Ionen.

49. Theorie der Gasketten.

Wenn daher eine Konzentrationskette aus Pt 4+ H, und zwei

Losungen verschiedener h (h, und h,) gebildet wird, so ist ihre EMK
RT b
E= T

Ist hy bekannt, so kann durch Messung von E die unbekannte
Konzentration h, gefunden werden. Die Ausfiihrung dieses Prinzips
wird bei den Methoden der h-Messung ausfiihrlich besprochen
werden.

Hier wird aber stets vorausgesetzt, dafl der Hy-Druck in beiden
Elektroden der gleiche ist. Ist das nicht der Fall, so bedarf die
Theorie der Gasketten einer Erweiterung. In einem solchen Falle
entsteht namlich auch eine EMK, selbst wenn die h auf beiden
Seiten die gleiche ist. Die urspriingliche Formel der Konzen-

trationsketten
_BRT o RT o
P=Fho-Fhe
darf aber offenbar nur dann in die vereinfachte Form
I S
E= 7 In o
zusammengezogen werden, wenn die Konstante C in den beiden
Gliedern dieselbe Bedeutung hat. Das ist nicht der Fall, wenn
der Gasdruck variiert, d. h. das Potential einer Gaselektrode
hingt auch vom Druck des Gases ab. Wir stellen uns die
Aufgabe, die EMK einer Gaskette zu messen, deren h iiberall
gleich ist, bei der aber der Wasserstoff in beiden Elektroden
unter verschiedenem Druck steht. Die Platinelektroden stehen
in Gleichgewicht mit zwei Wasserstoffatmosphiren vom Partial-
druck p, und p,; die Losung, in die sie tauchen, ist beiderseits
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die gleiche und habe die H'-Konzentration = h. Schlieft man
die Kette, so geht auf der Seite des héheren Druckes H,-Gas als
H'-Ton in Lésung, auf der anderen Seite entwickelt sich gas-
formiger H,. Gebt der Strom so lange, bis 1 Mol H,-Gas links
verschwunden und rechts erzeugt ist, so ist die Zustandsinde-
rung des Systems dieselbe, als wenn 1 Mol H,-Gas aus einem
Raume, wo es unter dem Druck p,, in e€inen Raum mit dem Druck
p. beférdert worden wire, und diese Arbeit ist gleich der Arbeit,
die ein Gas liefert, wenn ein Mol desselben sich vom Druck p,;

auf den Druck p, dilatiert, also = RT In D1 Die elektrische Arbeit,
p

2

welche den gleichen Endzustand herbeifithrt, ist gleich dem Pro-
dukt der elektromotorischen Kraft E und der Anzahl der trans-
portierten Coulombs. Da 1 Mol H, 2 g-Ionen H'-Ionen erzeugt,
wird die Anzahl 2 F Coulombs dabei transportiert. Es ist daher

2F-E=RThh 2

P
und
_RT . p
E = 5T IDE
oder
0,0001983 10 p, .
E = —vz*:F———IOg E Vol

Folgende Tabelle zeigt die EMK einer Kette an, bei der die
Drucke sich wie 1 :n verhalten:

E in Millivolt

l:n bei 18° bei 37
1:1 0 0
1:1,05 0,6 0,6
1:11 1.2 1.2
1:12 23 24
1:15 51 54
1:2 87 92
1:10 28,9 308
1:100 57,7 61,5

Unter Druck des H,-Gases ist immer sein Partialdruck zu
verstehen; z. B. kann als H,-Druck in einer wasserdampfgesattigten
H,-Atmosphére nur der Partialdruck des Wasserstoffs, nicht aber
der des Wasserdampfes verstanden werden.
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Diese ,,Druckketten* haben ein Interesse bei der praktischen
Messung von p,, weil der Druck der H,-Atmosphdre in den
Elektrodenriumen erstens vom Barometerstand, zweitens wegen
ihrer stets vorhandenen Sittigung mit Wasserdampf auch von
der Temperatur abhéngt.

Gase, welche an der Platinoberflache reversible Elektroden fiir
die von ihnen gelieferten Ionenarten liefern, sind vor allem H,
und Cl,. Auch O, ist elektromotorisch wirksam, und bei hohen
Temperaturen (iiber 300°) und bei Anwendung eines festen Elek-
trolyten (Glas) statt der Elektrolytlosung verhilt sich eine solche
0,-Elektrode, wie Haber?) fand, genau so wie eine OH’-Ionen
liefernde Elektrode erwarten lieBle, d. h. die EMK einer Kette aus
einer H, und einer O,-Elektrode, welche beide in eine und dieselbe
Fliissigkeit beliebiger Zusammensetzung tauchen, die sog. Knallgas-
kette, hat diejenige EMK, welche sich aus der chemischen Affinitat
der Knallgasreaktion berechnen laflt. Bei tieferen Temperaturen
zeigt eine gewohnliche Knallgaskette jedoch ein um fast 0,3 Volt
zu geringes und sich schlecht einstellendes Potential. Man hétte
sorist ebenso, wie mit der H,-Elektrode die H'-Ionen, mit der
O,-Elektrode die OH'-Ionen einer Losung messen konnen. Dies
ist aber in Wahrheit nicht méglich. Wenn Barendrecht?)
das Gegenteil beschreibt, so ist das im Widerspruch zu den
Erfahrungen aller anderen Autoren. Als Ursache fiir dieses
abweichende Verhalten der O,-Elektrode nimmt man an, daf die
Oberfliche des Platin mit einer diinnen Oxydschicht bei An-
wesenheit, von O, iiberzogen sei; H, reduziert diese und wirkt
deshalb theoretisch richtig.

50. Die eclektrolytische Spannungsreihe.

Das Potential eines Metalls gegen eine Losung wird durch die
Natur des Elektrodenmetalls sowie durch Konzentration der zuge-
horigen Ionenart in der Lésung bestimmt. Bisher haben wir die
Natur der Elektrodenart als konstant angenommen und nur den
EinfluB der Konzentration erértert. Wir wollen nun auch kurz
den EinfluB der Natur des Metalls besprechen. Die verschiedene

) F. Haber, Ann. d. Physik [4]. 26, 927 (1908); Derselbe, Thermo-
dynamics of Technical Gas Reactions. London 1908,

2) H, P. Barendrecht, Akad. Wetensch., Amsterdam 27, 1113, 1236,
1406; 28, 23 (1919).
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elektrolytische Losungstension der Metalle kénnte dadurch cha-
rakterisiert werden, dafl man diejenige Ionenkonzentration an-
gibt, gegen welche das Metall das Potential 0 zeigt. Da aber
die absolute GroBe des Einzelpotentials nicht mit grofer Genauig-
keit bestimmt werden kann, ist es besser, einen anderen Weg zu
wiblen. Man gibt das Potential an, welches das Metall gegen eine
Loésung zeigt, die die betreffende Ionenart in der Konzentration
1 n enthalt, und man setzt das Potential, welche irgend ein
Metall unter diesen Bedingungen zeigt, willkiirlich gleich 0.
Nach dem Vorschlag von Nernst nennen wir das Potential,
welches eine Wasserstoffelektrode (Pt—H,) vom Gasdruck einer
Atmosphéare gegen eine 1 n-Losung von H'-Ionen zeigt, = 0.
Auf diese Weise 148t sich folgende elektrolytische Spannungsreihe
der Metalle und einiger Nichtmetalle, welche ebenso wie H, in
Form einer mit Gas beladenen Pt-Elektrode angewendet werden
kénnen?), aufstellen.

Elektrolytische Losungstension bei 25° C.

Li' — 3,305 Fe” — 0,43 Pt + 0,863
Rb' — 3,205 T — 0,32 Au’ +1,5
K — 3,203 Co™ — 0,29

Na' — 2,993 Ni" — 0,22 HSO, + 2,6
Ba" — 27 Pb" — 0,12 80,7  +1,9
Sr — 2,767 H  + 0,00 0" 40,43 2)
Ca” — 2,55 As™ + 0,202 OH'  +0,88%)
Mg" — 1,55 Cu” + 0,34 cl + 1,35
Al — 1,276 Bi™ + 0,391 Br + 1,08
Mn" — 1,075 Hg' + 0,86 J’ + 0,54
Zn" — 0,766 Ag +08 o +1,9
cd” — 0,40 Pd” + 0,789 8 — 0,55
Sn” —0,1 CH,CO0'+ 2,5

Mit Hilfe der Nernstschen Formel kann man hiernach auch
das Potential eines jeden Metalls gegen eine Losung seiner Ionen
beliebiger Konzentration berechnen. Andererseits kann aus der
EMK von Konzentrationsketten die unbekannte Konzentration
der Metallionen in der Lisung berechnet werden. Dies ist besonders
fir den Fall der Bildung komplexer Ionen und schwer loslicher

1) Einige dieser Werte sind allerdings nicht auf diesem direkten experi-
mentellen Wege gemessen, sondern auf Umwegen berechnet worden.

2)3) Diese beiden Werte sind also bezogen auf eine Losung von 1 n - OH'-
Torien. Hiufig werden sie in den Tabellen auf eine 1 n - H'-Lisung angegeben ;
sie sind dann 2) = 4 1,23; 3) = - 1,68.
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Metallsalze wichtig. Die Loslichkeit des AgCl kann bestimmt
werden, indem man mit einer Ag-Konzentrationskette

Ag | AgNO, 1 molar | AgCl-Losung | Ag.
die Konzentration der gelosten Ag-Ionen in der AgCl-Losung
bestimmt.

Fiigt man zu einer Silbersalzlosung KCN, so bildet sich ein kom-
plexes Ion aus CN und Ag’, und es verschwinden daher die Ag’-Ionen
bis auf einen auflerordentlich kleinen Rest. Den Betrag des letzteren
kann man ebenfalls mit Hilfe der Konzentrationskette berechnen.

B. Ditfusionspotentiale (Fliissigkeitskontakt-
potentiale).

Inhaltsiibersicht.

An der Berihrungsstelle zweier wdfrigen Liésungen von verschiedener
Art oder Konzeniration der geldsten Elektrolyte entstehen Potentialdifferenzen,
die auf Grund der Nernstschen Diffusionstheorie erkldrt und berechnet werden
konnen. Die Berechnung ist nur fiir besondere Fille einfach und im allgemeinen
schwierig. Da aber physiologisch diese Potentiale kaum eine erhebliche Be-
deutung haben und in den Experimenten kiinstlich vernichtet werden kénnen,
kann man mit Ricksicht auf physiologische Probleme die Berechnung dieser
Potentiale meist vermeiden. Das geeignetste Mittel zur Vernichtung von Dif-
fusionspotentialen ist die Zwischenschaltung einer gesdttigten KCI-Losung.

51. Wenn eine Losung an verschiedenen Stellen einen ver-
schiedenen Gehalt an Elektrolyten hat, so bildet sich im allgemeinen
zwischen Orten verschiedener Zusammensetzung eine Potential-
differenz aus. Die verschiedene Zusammensetzung kann entweder
in verschiedener Konzentration eines Elektrolyten, oder in der
verschiedenen Art zweier Elektrolyte, oder sowohl in Unter-
schieden der Art als auch der Konzentration der Elektrolyten
beruhen. Dagegen soll das Lésungsmittel in beiden Ldsungen
dasselbe sein, also in der Regel Wasser. Fille, bei denen diese
Bedingung nicht erfiillt ist, gehoren in ein spiteres Kapitel. Die
Erklarung fiir diese Potentiale wurde von Nernst auf Grund der
Ionentheorie folgendermaflen gegeben. Nehmen wir an, in einer
Rohre befinde sich links eine HCl-Lésung der Konzentration c;,
rechts eine solche der Konzentration c,. An der Beriihrungsstelle
der Losungen tritt Diffusion ein, und es bildet sich zunichst ein
annahernd stationdres Konzentrationsgefille aus. Die Steilheit
eines solchen Gefilles hangt von der Konzentrationsdifferenz, aber

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 10
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auch von der spezifischen Diffusionsgeschwindigkeit oder dem Dif-
fusionskoeffizienten der diffundierenden Substanz ab. Je schneller
die Substanz diffundiert, um so flacher ist das Gefille. Sind zwei
verschiedene geltste Stoffe vorhanden, so bildet sich im allge-
meinen unabhéngig voneinander fiir die beiden Substanzen ein
eigenes Diffusionsgefille aus. Da HCI in Losung in Wirklichkeit
ein Gemisch von H'- und Cl’-Ionen ist, wiirde das auch hier der
Fall sein, wenn die elektrostatische Anziehung die beliebige Tren-
nung der Jonen nicht hinderte. Die schneller diffundierenden H.-
Ionen wiirden sich in ein flacheres Gefille einstellen, die Cl-Ionen
in ein steileres. Die elektrostatische Anziehung verhindert das.
Die H-Ionen werden von den Cl-Ionen zuriickgehalten, die Cl-Ionen
von den H-Ionen beschleunigt, und entsteht ein mittleres Dif-
fusionsgefille; die H-Ionen sind zwar immer ein wenig voraus,
aber nur um so viel, als die dadurch entstehende Potential-
differenz das Voraneilen noch zulafit. Infolgedessen ist die ver-
diinntere Losung positiv gegen die konzentriertere geladen. Die
Menge der voraneilenden H'-Ionen ist natiirlich analytisch-chemisch
unmeBbar klein; nur die entstehende Potentialdifferenz ist das
Zeichen, an dem wir sie erkennen.

Die GroBe dieser Potentialdifferenz kann man nach Nernst
folgendermafBlen berechnen?). Denken wir uns die beiden Enden des
Rohres, welches links HCl in der Konzentration ¢,, rechts in der
Konzentration ¢, enthélt, durch einen metallischen Leiter verbunden.
Die eintauchenden Elektroden sollen der Einfachheit halber eine
solche Beschaffenheit haben, daB ihre Potentialdifferenzen gegen die
Losungen entgegengesetzt gleich sind und sich aufheben. Dann ist
die elektromotorische Kraft dieser Kette einfach gleich dem Dif-
fusionspotential, 7z. Wir schlieen den Strom so lange, bis F Coulombs
durch den Querschnitt gegangen sind. Dann ist die elektrische
Arbeit 7+ F in reversibler2) Weise geleistet worden. Der Effekt
dieser Arbeit ist, daf3 eine gewisse Menge H-Ionen aus der stéirkeren
Losung in die schwichere, und eine gewisse Menge Cl-Ionen im
umgekehrten Sinne gewandert sind ; und zwar ist im ganzen 1 g-Ion
transportiert worden. Ist die Wanderungsgeschwindigkeit des

1) W. Nernst, Zeitschr. {. physikal. Chem. 2, 611 (1888) und besonders
4, 129 (1889).

2) Unter der Voraussetzung, dal die fiir den Versuch benétigte Zeit so
klein ist, dafl die durch bloSe Diffusion eingetretene Substanzverschxebung
zu vernachlissigen ist.
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H-Ions =u, die des Cl-Ions = v, so ist von dem 1 Mol Ionen der

Bruchteil —

H-Ionen und
u-+4v u+v

osmotische Arbeit, welche man gewinnen kénnte, wenn 1 Mol
H-Tonen aus einer Losung, in der sie die Konzentration ¢, haben,

Cl-Ionen gewandert. Die

in eine Losung der Konzentration ¢, gebracht wird, ist =RTIn —cl;

Cy
fiir die — . Mole H'-Tonen ist die Arbeit=—— RT -In —%;
u+tv’ u-+t+v Cy
fiir die Cl-Tonen entsprechend = — Y _RTIn- Die gesamte
u-v Cy
osmotische Arbeit wire somit — RTIn —%: Da der Betrag
u+t+v Cy

der maximalen Arbeit nur von dem Anfangs- und Endzustand,
nicht von der Methode der Ausfithrung abhingig ist, wofern diese

nur reversibel funktioniert, so ist # - F = YTV RTIn 2,
u+v Cy

Bringt man F auf die rechte Seite und macht dieselben Um-
formungen wie S. 138, so ergibt sich

u—-v, ST Jog 2L
g 0,0001983 - T - log o Volt

Dies stimmt mit den experimentellen Befunden gut iiberein.
Sehr wesentlich ist also fiir die GréBe von z die Differenz der
Wanderungsgeschwindigkeit von Anion und Kation. Die Wande-
rungsgeschwindigkeiten finden sich in folgender Tabelle nach
Kohlrausch fiir 18° C

T =

u= v =
H...... 318 OH..... 174
Li. .. ... 33,44 F...... 46,6
Na ... .. 43,55 a ..o 65,44
K. ... .. 64,67 Br .. ... 67,0
Rb ... .. 67,5 Y 66,5
Cs ... .. 68 CNS . ... 566
NH,. .. .. 64 Acetat . . . 35
Y,7Zn . . . . 46 Propionsdure . 35
Y,Cu . . . . 46 Buttersiure . 31
Y,Cd . ... 46 NO;. . . .. 61,78
Y,Ca . . . . b1 Clog . ... 64
Y,Ba . ... b5 JOz . . . .. 48
Y,Mg . . . 45

Ag . .. .. 54,02

10*
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Man sieht aus dieser Tabelle, dafl groBe Betrige fiir u — v
nur dann herauskommen koénnen, wenn das eine Ion eine H'- oder
ein OH'-Ion ist. So berechnet sich das Diffusionspotential zwischen
zwei Losungen eines bindren Elektrolyten aus einwertigen Ionen,
deren Konzentrationen sich wie 1 : 10 verhalten, bei 189 fiir

HC1I -+ 0,0378 Volt LiCl —0,0187 Volt
NaOH — 0,0346 ,, NaCl —0,0116 ,,
KOH —0,0265 ,, KCl —0,0004

NH,Cl —0,0007 ,,
NH,NO, + 0,0011 ,,

Diese Berechnungsweise ist nur anwendbar, wenn zwei verschie-
den konzentrierte Losungen eines und desselben Elektrolyten
sich berithren. Fiir alle anderen Fille ist die Vorausberechnung
des Diffusionspotentials viel schwieriger.

Ganz allgemein giiltige Formeln fiir Losungen von ganz beliebi-
gen Mischungen von Elektrolyten anzugeben, ist ein schweres, noch
ungeldstes Problem. Fir den Fall, daB es sich um zwei Losungen
handelt, von denen die eine einen Elektrolyten in der Konzen-
tration ¢, enthilt (wobei die Beweglichkeiten der beiden Ionen des-
selben u; und v, sind) und die andere einen zweiten Elektrolyten
in der Konzentration c, (mit den Ionenbeweglichkeiten u, und v,),
gilt nach Planck?) fiir die Potentialdifferenz = die Formel:

7 =0,0001983 - T - In £
wo & aus der transzendenten Gleichung zu entnehmen ist:

c,
log—= —lo
§ cll, — cuy — 8 C1 gé

CVy — £ V10

Cfeg—oy -

log%—i—logé‘ 2§
1

Sind die Konzentrationen c; und ¢, einander gleich, so verein-
facht sich die Rechnung bedeutend. Wie man sich leicht iiber-
zeugen kann, ist dann & leicht berechenbar, und es wird fiir zwei
Losungen, welche zwei verschiedene binire einwertige Elektro-
lyte in gleicher Konzentration enthalten,

. N\ U+ v,

n = -0,0001983 - T - log G T,
‘wenn u, und v; die Wanderungsgeschwindigkeiten von Kation und
Anion des einen Elektrolyten, u, und v, die des anderen bedeuten.

1) Planck, Wiedemanns Annalen 40, 561 (1890).
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So ergibt sich nach dieser Formel fiir 18° C z. B. fiir gleich-
konzentrierte Losungen von
HCl, NaCl 0,0315 Volt NaCl, KCI  —0,0044 Volt
HCl, KCl 0,0268 ,, NH,NO,, KCI  0,0006 ,,

NaOH, NaCl —0,0173 ,,
KOH, NaCl — 0,0127 ,

Sind in jeder der beiden Losungen mehrere Elektrolyte vorhanden, so
mul} in diesen Formeln

e, substituiert werden durch wu,’c;” -+ u,”¢,”" 4+ ....

’ /
U,C,y - » o W'e +uye,”
N rro e
Vi€, - ' woovie v, 4 ...
S Yz
VaCy . - s Ve vy e, L

wo die Indizes 1 und 2'sich, wie vorher, auf die beiden einander berithrenden
Losungen, die Striche.sich auf die verschiedenen Ionenarten beziehen.

Die Plancksche Formel (sowohl die erste, allgemeinere, wie
die zweite, spezielle) gilt fiir den Fall, daB alle Elektrolyte aus zwei
einwertigen Ionen bestehen. Sind sémtliche vorkommende Ionen
n-wertig, so betragt das Potential den n-ten Teil des obigen Betrages.
Fiir den Fall, daB Ionen verschiedener Wertigkeit vorkommen,
ergeben sich rechnerisch groBie Schwierigkeiten, die noch nicht
geldst sind.

Die Bedingung, welche Planck seinen Rechnungen zugrunde
gelegt hat, ist, daBl die beiden Lésungen, welche miteinander in
Beriihrung stehen, mechanisch nicht durchmischt worden sind,
aber dafl das oben erwihnte, zunichst zeitlich stationire Kon-
zentrationsgefille sich bereits ausgebildet hat.

P. Henderson ') machte fiir die Zwischenschicht eine etwas
andere Annahme und kam dabei unter gewissen Bedingungen zu
einer Formel, welche den Vorteil hat, daB sie nicht transzendent ist.
Er nimmt an, die Zwischenschicht sei nicht durch spontane Diffusion
der sich bertihrenden Losungen entstanden, sondern durch eine
kontinuierliche mechanische Vermischung der beiden Lésungen,
derart, daBl die Zusammensetzung der Losung I allm#hlich iiber die
zwischengeschaltete Mischungszone in die Zusammensetzung der
Losung II ibergeht. Voraussetzung fiir die zeitliche Konstanz
eines solchen Potentials ist, dal wenigstens eine Ionenart beiden
Losungen gemeinsam ist. Es ergibt sich:

1) P. Henderson, Zeitschr. f. physikal. Chem. 59, 118 (1907); 63, 325
(1908).
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(U1 — V1) — (U1 — Vi) U+ Vvr

= 0,0001983 - T - - ; 7 5 5 7
i (U1 4 Vr') — (U’ + Vi) C T + Vi

Hier bedeutet
Up =we; +wey  + ugc;. ...
Vi =v6 -+ V0 4 Vs
Uy = wyw,¢; + UyWoCy + UyWgeCy. . . .
Vi’ = VW) + VaWaCy + VsWaCs
wobei ¢ Konzentration (wenn sie ein negatives Ion betrifft, c),
u Beweglichkeit eines positiven, v die eines negativen Ions,
w Wertigkeit (w die eines negativen Ions).

Die Indices I, IT beziehen sich auf die beiden Losungen; die Indices 1, 2, 3
auf die einzelnen Ionenarten.

Diese Formel ist weiter nach Cumming?) modifiziert worden.

Die Formeln von Planck und von P. Henderson fithren im
aligemeinen nicht zu gleichen Werten, sondern nur unter gewissen
Bedingungen, z. B. wenn die beiden Elektrolytlésungen nur je
einen Elektrolyten enthalten, und zwar in gleicher Konzentration,
und beide eine gemeinschaftliche Tonenart enthalten. Es ist daher
zu erwarten, dal das Diffusionspotential im allgemeinen einen
etwas schwankenden Wert darstellt, je nachdem die Zwischenzone
mehr der Planckschen oder der Hendersonschen Voraussetzung
entspricht. Und in der Tat hat Chanoz?) gezeigt, daf das
Diffusionspotential zeitlich verinderlich ist. Wenn man nimlich
eine Kette vom Typus '

Elektrode Losung I | Losung II | Losung I  Elektrode
A B

aufbaut, so sollte man erwarten, dafl ihre EMK = O ist, weil sich
nicht nur die Elektrodenpotentiale, sondern auch die Diffusions-
potentiale A und B aufheben. War aber die Beriihrungsstelle bei
A alt, die bei B aber frisch hergestellt, so ergab sich ein Potential-
unterschied bis zu 0,006 Volt, der sich beim Stehen der Lisungen
allméhlich verminderte. Die zeitliche Schwankung der Diffusions-
potentiale ist von vielen Untersuchern 2) gefunden worden. Neuer-

1) Cumming, Transact. Faraday soc. 8, 86 (1912).

?) Chanoz, Ann. de 'univ. Lyon, Nouv. Sér. 1, 18 (1906), zitiert nach
P. Henderson.

3) A. Weyl, Messung von Diffusionspotentialen konzentrierter Chlorid-
lésungen. Dissert. 1905, zitiert nach Clark. Ferner Bjerrum, Zeitschr.
{. Elektrochem. 17, 58 u. 389 (1911). G. N. Lewis u. F. ¥. Rupert, Journ.
of the Americ. chem. soc. 33, 299 (1911); A.C. Cumming u. E. Gilchrist,
Transact. Faraday soc. 9, 174 (1913); H. A. Fales u. W. C. Vosburgh,
Journ, of the Americ. chem, soc, 40, 1291 (1918).
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dings haben Lamb und Larson?!) ginen sinnreichen Apparat
angegeben, mit dem es gelingt, durch geeignetes Strémenlassen
der Fliissigkeiten einen stets sich erneuernden frischen ‘Kontakt
der Losungen herzustellen, und sie haben Potentialwerte von aus-
gezeichneter Reproduzierbarkeit erhalten. Ohne diese Vorrichtung
kann man eigentlich niemals eine scharfe Grenzflache im Sinne der
Planckschen Voraussetzung erwarten, und da der zeitliche Ein-
fluf immer derart sein muf}, dal das Potential sich allm#hlich
vermindert, so findet man praktisch haufig Potentiale, die kleiner
sind als die nach Planck berechneten. Neuerdings haben Fales
und Vosburgh (l. c. unter Anm. 3, S. 150) sogar behauptet, daf3
zwischen einer gesittigten (4,1 n.) KCl-Lésung und einer HCI-
Losung von 0.1 bis 1,0 (!) n. iiberhaupt kein meBbares Diffusions-
potential bestehe.

Unter diesen Umstinden mufl man sagen, dafl die GroBe eines
Diffusionspotentials nicht mit derjenigen Schirfe definiert ist, wie sie
bei der Messung von Konzentrationsketten zu analytischen Zwecken,
zu denen wir sie so héufig anwenden, unbedingt verlangt werden muB8.
Deshalb ist es fiir die Praxis der Konzentrationsketten weniger
wichtig, das Diffusionspotential genau zu berechnen — schon des-
halb nicht, weil die chemische Zusammensetzung einer der beiden
Lésungen meist nicht genau bekannt ist und eine genaue Rechnung
nicht gestattet —, als vielmehr die Ketten kiinstlich so einzurichten,
dafB das Diffusionspotential verschwindend klein wird. Die Methode,
um dieses Ziel zu erreichen, finden wir durch folgende Uberlegung.

Alle diese Diffusionspotentiale beruhen auf dem Unterschied
der Tonenbeweglichkeiten. Zwischen Elektrolyten, deren einzelne
Tonen die gleiche Beweglichkeit haben, entsteht kein Diffusions-
potential. Diejenigen Elektrolyte, bei denen der Unterschied von
u und v am Kkleinsten ist, sind KCl (64,6 und 65,5) und einige
andere wie NH, - NO, (64 und 61,7). Verschieden konzentrierte
Losungen von KCl oder solche von NH,NO, haben daher duflerst
kleine Diffusionspotentiale. Zwischen zwei beliebigen KCl-
Losungen bestehen keine praktisch in Betracht kommenden Dif-
fusionspotentiale; z. B. ist dieses theoretisch fiir

cpic=1:10 . . . . 0,0004 Volt
1:100 . . . . 0,0008 ,,
1:1000. . . . 0,0012

1) A. B. Lamb u. A, T, Larson, Journ, of the Americ, chem, soc. 42,
229 (1920).
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Und selbst diese Werte sind fiir nicht ganz scharfe Beriihrungs-
grenzen der beiden Losungen sicherlich noch viel zu gro. Daher
ist auch das Diffusionspotential einer beliebigen Elektrolytldsung
gegen eine KCl-Losung stets geringer als gegen eine andere Salz-
l6sung, in welcher die Beweglichkeiten des Anions und Kations
sich merklich unterscheiden. Man kann daher das Diffusions-
potential zwischen zwei beliebigen Lisungen vermindern, wenn man
eine KCl-Losung dazwischen schaltet. Diese Wirkung des KCl
wird um so grofler sein, je konzentrierter die KCl-Losung ist, weil
dann an den Beriihrungsstellen die Stromleitung um so iiber-
wiegender von den K - und Cl'-Ionen itbernommen wird. In den
meisten Fiallen wird es daher geniigen, eine gesattigte
(4,1n.) KCl-Losung zwischen die beiden Lésungen einzu-
schalten, um das Diffusionspotential praktisch zu ver-
nichten.

Hiervon macht man bei der Messung von Konzentrationsketten
weitgehend praktischen Gebrauch.

In den meisten Féllen kann man demnach das Diffusionspotential ver-
nachléssigen, wenn gesattigte KCl-Losung als Zwischenfliissigkeit genommen
wird. Immerhin kommt es bei sehr sauren Losungen (py < 3) und- bei sehr
alkalischen vor, daB die Vernichtung nicht vollkommen ist. In diesen
Fillen wendet man das von Bjerrum?) empirisch ausgearbeitete Extra-
polationsverfahren an. Man mift die EMK der Konzentrationskette ein-
mal unter Zwischenschaltung einer 1,75 mol. KCl-Losung, ein zweites Mal
mit 3,5 mol. KCl. Findet sich ein Unterschied, so mul man diesen Unter-

schied noch einmal hinzuziehen, um angenéhert den wahren Wert der
Potentialdifferenz der Elektroden zu erhalten. Findet man also z. B.

mit 1,75 mol. KCl. . . . . 0,2048 Volt-
mit 3,5 mol. KC1. . . . . 0,2068 ,,
so ist der wahre Wert . . . 0,2088 ,,

Diese Extrapolation darf aber nur ganz wenige Millivolt betragen,
wenn sie Anspruch an Sicherheit erheben will. Von allen physiologischen
Flissigkeiten kommt eine solche Extrapolation vielleicht nur in Betracht
beim Magensaft mit seiner hohen Aciditat. Sie diirfte 1—2 Millivolt kaum
jemals iibersteigen.

Um so wichtiger ist diese Frage bei Konzentrationsketten, bei denen
starke Siuren und Laugen gemessen werden, wie es z. B. fiir die Bestim-
mung der Dissoziationskonstante des Wassers und fiir die Eichung der Wasser-
stoffnormalelektrode erforderlich ist. Hier sind die erforderlichen Extra-
polationen oft so groB, daB man niemals mit reinen Saurelosungen, sondern
immer nur in KCl-haltigen S#urelésungen arbeitet, um die Diffusions-
potentiale zu verkleinern. Da nun aber hierdurch die Aktivitat der H-Tonen
verandert wird, welche heute selbst wieder nur angenéhert berechnet werden

1) N. Bjerrum, Zeitschr. f. physikal. Chem. 53, 428 (1905).
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kann, so ist damit eine praktische Grenze fiir die erreichbare Sicherheit aller
p,-Messungen gezogen. Man kann sagen, daf solche Messungen um den
Betrag von mindestens 0,5 Millivolt unsicher sind, was eine Unsicherheit
im p, im Betrage von 0,01 ausmacht.

52. Die physioloéisehe Bedeutung der Diffusionspotentiale.

Es ist klar, dafl Elektrodenpotentiale im lebenden Organismus
nicht entstehen konnen; es gibt in ihm keine freien Metalle. Aber
die Frage ist zu erdrtern, ob die im Organismus beobachteten
Potentialdifferenzen nicht als Diffusionspotentiale erklirt werden
koénnen. Es ist aber ausgeschlossen, daf3 Diffusionspotentiale einen
irgendwie betréchtlichen Anteil an diesen Gewebspotentialen haben.
Denn diese Gewebspotentiale, die etwa zwischen verletzten und
unverletzten Teilen von tierischen und pflanzlichen Geweben
gefunden werden, bewegen sich in der Gréfenordnung von 0,02 bis
0,05 Volt und dariiber. So hohe Diffusionspotentiale kénnen aber
nur unter extremen Bedingungen entstehen, wie sie niemals im
Organismus vorkommen. In den ja stets angendhert neutralen
und CINa-haltigen Fliissigkeiten der Gewebe konnen nach dem,
was wir soeben gesehen haben, selbst Diffusionspotentiale von
0,01 Volt gar nicht entstehen.

C. Phasengrenzpotentiale.

Inhaltsiibersicht.

An der Qrenze zweser Phasen entsieht vm allgemeinen eine Potentialdifferenz,
die auf der eigenartigen Verteslung geloster Elekirolyte zwischen den Phasen
beruht. Nimmt man an, daff jeder Ionenart ein charakteristischer Teilungs-
koeffizient zukommi, so werden diese Koeffizienten fiir das positive und das
negative Ton eines Elektrolyten nicht gleich sein. Hieraus ergibt sich erstens,
daf der Verteilungssatz fiir den gesamten Elektrolyten nicht gelien kann, wenn
er fiir die esnzelnen Ionen desselben gilt, und 2weitens, daf an der Phasengrenze
eine Potentialdifferenz enisteht, welche in etnem thermodynamisch berechen-
baren Zusammenhang mit den elektrolytischen Losungsdrucken der einzelnen
Ionenarten in den einzelnen Phasen steht. Die Potentialdifferenzen lassen
sich aus den Konzenirationen irgend einer, den Phasen gemeinschafilichen
Ionenart berechnen, und die elektromotorische Kraft einer aus 2 solcher Grenz-
fléchen hergestellten Kette kann je nach den Umstinden von 0 bis einem gewissen
Maximalwert variieren: der letztere ist gleich dem einer gewohnlichen Nernsi-
schen Konzentrationskette mit metallischen Elektroden. In bezug auf thr elektro-
motorisches Verhalten werden die verschiedenen Iomen in eine Reihe gebracht,
und ebenso die verschiedenen Lésungsmittel. Diese Potentiale scheinen eine
grofBe physiologische Bedeutung zw haben, weil wahrscheinlich viele der tm
lebenden Organismus beobachteten Potentialdifferenzen hierher gehéren.
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53. Entstehung und Berechnung von Phasengrenzpotentialen.

Eigentlich sind auch die Metallelektrodenpotentiale Phasen-
grenzpotentiale. Wir wollen unter solchen aber hier nur die ohne
Mitwirkung von Metallen entstehenden Potentiale an Phasengrenz-
flichen betrachten. Beide Phasen sollen also Losungen sein, aber
nicht, wie bei den Diffusionspotentialen, mischbare Fliissigkeiten,
deren Zusammensetzung durch die Diffusion sich ausgleichen kann,
sondern unmischbare Losungen, welche eine scharfe Grenze an
ibrer Beriihrungsstelle haben. Diese kénnen vollstindig in Gleich-
gewicht miteinander stehen. Das Charakteristische eines Diffusions-
potentials war dagegen das Bestehen eines Ungleichgewichts.

Es ist niitzlich, sich folgendes klar zu machen:

Eine stromliefernde Kette kann immer nur dargestellt werden durch
ein System, welches als Ganzes betrachtet, nicht in chemischem Gleich-
gewicht ist.

Die elektromotorische Kraft einer solchen Kette ist die algebraische
Summe aller einzelner Potentialspriinge, die zwischen den Polen der
Kette vorhanden sind. Solch ein einzelner Potentialsprung liegt immer
zwischen zwei benachbarten Schichten. Diese zwei Nachbarschichten
konnen miteinander in chemischem Gleichgewicht stehen (metallische
Elektrodenpotentiale, Phasengrenzpotentiale, siehe auch weiter unten die
Donnanschen Potentiale), d. h. die elektrische Kraft wird durch eine
Gegenkraft kompensiert. Oder sie konnen auch nicht miteinander in
Gleichgewicht stehen (Diffusionspotentiale). Zwei Nachbarschichten, als
isoliertes chemisches System aufgefaft, behalten ihre Potentialdifferenz
ewig, wenn sie in chemischem Gleichgewicht stehen (z. B. eine einzelne
Silberelektrode, welche in eine Losung von AgNO, taucht); sie biiflen ihre
Potentialdifferenz allmihlich ein, wenn dieselbe nur auf dem Vorhandensein
des Ungleichgewichts beruht (z. B. die Grenzschichten einer konzentrierten
und verdiinnten HCl-Losung, welche sich beriithren; haben sich erst die
Losungen durch Diffusion ausgeglichen, so ist die Potentialdifferenz ver-
schwunden, ohne daB ein elektrischer Strom geflossen ist).

Zwei wafirige Liosungen bilden gegeneinander niemals getrennte
Phasen ; es ist dazu notwendig, dafl die beiden Losungen aus zwei
nicht oder nur beschrinkt mischbaren Losungsmitteln bestehen,
z. B. Wasser und Ol. Wir werden in der Regel eine wifirige Phase
und eine ,,Olphase®, wie Beutner sie allgemein bezeichnet, in
Beriithrung miteinander haben. Man sollte eigentlich sagen: zwei
Phasen von verschiedener Dielektrizitatskonstante.

Die ersten Grundlagen fiir eine rationelle Betrachtung von Grenz-
potentialen finden sich in einer Arbeit von Nernst?!), der auch

1) W. Nernst, Zeitschr. f. physikal. Chem. 9, 140 (1892); Riesenfeld,
Uber elektrolytische Erscheinungen und elektromotorische Krifte an der
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fiir dieses Gebiet als der Griinder der Theorie betrachtet werden
muB, sodann in den experimentell wie theoretisch gleich bedeut-
samen Untersuchungen von Haber?). Die Wichtigkeit dieser
Untersuchungen von Nernst und Haber fiir physiologische Vor-
giange sind von den Physiologen lange Zeit nicht gewiirdigt worden,
obwohl diese Autoren sich der physiologischen Tragweite ihrer
Ideen voll bewuBt waren und sie auch hervorgehoben haben?).
Eine wesentliche ¥Forderung dieser Frage ist erst neuerdings durch
R. Beutner3), einem fritheren Schiiller von Haber, unter der
Anregung von Jacques Loeb geleistet worden, dessen Darstellung
wir zunichst im wesentlichen folgen. Alsbald soll aber auch die
Darstellungsweise von Nernst und Haber zu ihrem Recht kommen.
Es handelt sich nicht um grundsétzliche Unterschiede, aber beide
sind nach meiner Meinung unentbehrlich.

Es soll zundchst thermodynamisch bewiesen werden, dafl im
allgemeinen zwei Losungen, die aus unmischbaren Losungsmitteln
bestehen, eine Potentialdifferenz gegeneinander zeigen miissen,
auch wenn sie in chemischem Gleichgewicht miteinander stehen.
Wir schiitteln eine Portion Wasser und z. B. Guajakol oder Amyl-
alkohol mit etwas HCI durch, so daB sich der
Elektrolyt zwischen beiden Lésungsmitteln
verteilt, also in Gleichgewicht ist. Die Kon-
zentration der beiden Losungen an HCl ist
dann verschieden grof.

Nun fiillen wir die beiden Losungen in ein
U-Rohr ein, wo sie sich mit scharfer Grenz-
flache scheiden. Stecken wir nun je eine Metall-
elektrode in die oberen Enden der Losungen
und verbinden diese metallisch, so hitten wir Abb, 24.
die Anordnung einer galvanischen Kette
(Abb. 24). Als Elektrode wollen wir Wasserstoff- Pla.tmelektroden
wahlen, welche gegen eine H'-Ionenhaltige Losung ein wohl-
definiertes, nach der Nernstschen Formel berechenbares Potentinl

Grenze zweier Losungsmittel. Diss. Gottingen 1901; Nernst und Riesen-
feld, Ann. d. Physik. [4] 8, 600 (1902).

1) F. Haber, Ann. d. Physik. [4] 26, 927 (1908); Haber und Klemen-
siewicz, Zeitschr. f. physikal. Chem. 67, 385 (1909).

2) Siehe dariiber auch L. Michaelis, Dynamik der Oberflichen. Dresden
1909.

%) R. Beutner, Die Entstehung elektrischer Strome in lebenden Ge-
weben, Stuttgars 1920,
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haben. Durch diese Kette kann kein Strom flieBen, da sie ein
in volligem Gleichgewicht befindliches System darstellt. Jeder
Strom miiBte eine Verschiebung der Elektrolytkonzentration
hervorrufen; da aber Gleichgewicht besteht, kann es keinen frei-
willig verlaufenden Vorgang geben, der aus dem Gleichgewicht
ein Ungleichgewicht macht. Das ist ein wesentlicher Inhalt des
zweiten Hauptsatzes der Thermodynamik. Folglich mufl die EMK
dieser Kette = 0 sein.
Nun kénnen wir andererseits auch die Potentiale an den Elek-
troden berechnen. An der Elektrode I besteht das Potential
m = RTIn %‘1
wo c; die Konzentrationen der H'-Ionen im Wasser und k, die-
jenige Konzentration der H'-Tonen bedeutet, gegen die in dem
gleichen Losungsmittel das Potential 0 wire. An der anderen
Elektrode ist e
73 =RTIn 2
ky
mit entsprechender Bedeutung der Buchstaben.
Die Differenz der beiden Elektrodenpotentiale ist also

nl—nngT<ln%+log%—'{) (T)
2 1
Diese kunn nur 0 sein, wenn

o _k

Cy k,

ist. Da auf der rechten Seite (k;/k,) ein konstanter Ausdruck steht,
so miifte auch c,/c, konstant sein, d. h. wenn man irgendwelche
Siuren ir irgendwelchen Konzentrationen zwischen Wasser und o1
bis zum Gleichgewicht verteilt, miifite das Verhéltnis der H'-Ionen-
konzentrationen in beiden Phasen stets das gleiche sein. Wenn
man sich statt der H-Elektroden Cl-Elektroden denkt, kann man
ebenso beweisen, daf auch die Konzentration der Cl-Ionen in den
beiden Phasen stets das gleiche Verhiltnis haben miifite, welches
Chlorid und in welcher Konzentration es auch immer geldst sei.
Kurz: man konnte beweisen, daB jede einzelne Ionenart gemif(
ihrem unabénderlichen Teilungskoeffizienten zwischen Wasser und
0Ol verteilt sein miiBte. Das ist aber nicht mdglich, wie man
praktisch und theoretisch beweisen kann. Der theoretische Beweis
kénnte im Sinne von Nernst folgendermaBen geliefert werden:
Nehmen wir zunichst an, daB jede einzelne Ionenart, wie jede
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andere Molekiilart, einen bestimmten Teilungskoeffizienten habe,
so ist dieser fiir verschiedene Ionenarten sicherlich verschieden.
Also werden bei HCl die H'-Ionen einen anderen Teilungskoeffi-
zienten haben als die Cl-Ionen, und die beiden Phasen miissen
eine andere Verteilung beziiglich der Cl- und der H-Ionen haben.
Das ist aber aus elektrostatischen Ursachen nicht mdglich. Die
wahre Verteilung kann also weder dem eigentlichen Teilungs-
koeffizienten des Cl’ noch des H' entsprechen, sondern muf} da-
zwischen liegen. Und ebenso muB die wahre Verteilung in einer
HC(l-Losung eine andere sein als in einer Anilinchloridlgsung. Es
ist also nicht moglich, daf3 die Verteilung der Cl-Ionen bei ganz
beliebigen Arten und Mengen von Chloriden stets die gleiche sei,
und infolgedessen kann c;/c, fiir Cl’-Ionen nicht unter allen Um-
stinden gleich sein.

Praktisch hat R. Beutner den Beweis auf folgende Weise
erbracht. Schiittelt man ein (1, wie Guajacol, und Wasser das
eine Mal mit NaCl, das andere Mal mit Anilinchlorid, so 148t
sich analytisch nachweisen, dafl die wifrige Losung mehr a
in dem Falle des NaCl als in dem Falle des Anilinchlorids auf-
nimmt; was fiir Cl als solches gilt, braucht allerdings nicht auch
fiir Cl'-Ionen zv gelten; jedoch findet man dasselbe, wenn man
die Leitfahigkeiten der Guajacollssungen in beiden Fallen ver-
gleicht. Im Falle des Anilinchlorids erweist sich der Ionengehalt
des Guajacols sehr viel hoher als im Falle des NaCl. Die Verteilung
der Cl-Ionen oder iiberhaupt einer Tonenart zwischen Wasser und
Guajacol ist also nicht auf alle Falle die gleiche.

Da also c,/c, in Formel (I) keine konstante Grofle darstellt,
ko/k, aber konstant ist, so ist 7; — 7, im allgemeinen von 0 ver-
schieden. Da nun die EMK der ganzen Kette 0 sein muf, so folgt
daraus, daBl noch eine dritte Potentialdifferenz zugegen sein muf,
7y, im Betrage von s, —m,. Die algebraische Summe dieser drei
gibt dann 0. Dieses m; hat seinen Sitz in der Phasengrenzflache
von Wasser und OL

Die Potentialdifferenz 7 an der Grenze zweier Phasen, welche
ein gemeinsames Ion in Losung enthalten in den Konzentrationen
¢, und c,, ist also . X

1 2
n—RT(ln-c—z——k 1n~k:)

Hier bedeutet k, diejenige Konzentration dieser Ionenart, gegen
welche eine metallische Elektrode der gleichen Gattung in
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der Phase IT das Potential 0 geben wiirde, und k, die Konzentration
derselben Ionenart, gegen welche eine metallische Elektrode der-
selben Gattung in der Phase I das Potential 0 geben wiirde. Man
kann auch sagen: k; und k, sind die elektrolytischen Losungs-
tensionen der betreffenden Ionenart fiir das Medium I und II.

Diese beiden GroBen k, und k; sind also meist recht proble-
matische GroBen von oft gar keiner physikalischen Bedeutung.
Denn wollten wir sie z. B. auf den Elektrolyten Ammoniumacetat
anwenden, so hitten wir weder ein ,,Ammoniummetall® noch
irgend ein Acetat-Ionen lieferndes Gas als Elektrode zur Ver-
figung. k, und k; sind also in Wirklichkeit nur rechnerische
Integrationskonstanten; eigentlich ist sogar k,/k; nur eine einzige

Konstante, welcher wir jenen Sinn nur unterlegen. Wir konnen
also schreiben

n=RT1n—z—:+K )

Aber einen wichtigen Inhalt hat diese Konstante K: sie bezieht
sich auf irgend eine, aber nur auf diese Ionenart; sie ist fiir jede
Ionenart charakteristisch.

Bauen wir die stromliefernde Kette aus zwei solchen Grenz-
flachen mit Potentialdifferenzen auf, so ist das Gesamtpotential E

E=x—n’ ,
=RTh cl,+K')

Cy

L4K- (RT In

Nur fiir den Fall, daBl allen Phasen eine Ionenart gemeinsam
ist, haben die einzelnen K-Werte die gleiche Bedeutung und heben
sich auf; ¢y, ¢,, ¢;’, ¢, bedeuten dann immer nur die Konzentration
dieser gemeinsamen Ionenart.

Sind in den verschiedenen Phasen mehrere gemeinschaftliche
Tonenarten zugleich vorhanden, so kann man die Formel auf jede
derselben mit gleichem Recht anwenden. Da aber in allen Phasen-
kombinationen, an denen das Wasser beteiligt ist, die H'-Tonen
stets vorhanden sind, so folgt fiir alle derartige Ketten

7z = RT (ln% + Konst.) |
wo die Konstante nur von der Art der Lsungsmittel abhéingt, ein
Resultat, welches leicht aus der allgemeinen Formel von Beutner
herzuleiten ist (wenn er auch diesen SchluB selbst nicht gezogen
hat). Allerdings leidet die experimentelle Bestdtigung an der
Schwierigkeit, in nicht wiBrigen Phasen die h zu bestimmen.
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Soweit die thermodynamische Erklirung fiir die Phasengrenz-
potentiale. Es ist niitzlich, noch eine zweite Vorstellungsweise,
die von Nernst, die zeitlich dltere, heranzuziehen. Diese schliefit
an die Nerngtsche Vorstellung von der Verteilung des Salzes
in den beiden Losungsmitteln an. Der erreichbare Endzustand ent-
spricht, wie wir sagten, weder dem wahren Verteilungsgleichgewicht
der Kationen, noch dem der Anionen. Das Ol enthalt eigentlich
zu viel K und zu wenig Cl’ oder vielleicht umgekebrt. Es wird
also die Tendenz des Systems bestehen, dem wahren Gleichgewicht
fiir jede einzelne Ionenart sich zu néhern. Da hierbei eine Trennung
von Ionen erforderlich ist, entsteht die Potentialdifferenz, und die
Trennung geschieht unter Ausbildung einer elektrischen Ionen-
doppelschicht von einem Potential von demjenigen Betrage, dafl
das Trennungsbestreben von der Anziehung der beiden Ionen-
schichten kompensiert wird.

Die Rechnung wire folgendermafien 1). Denken wir uns den Elektro-
Iyten nach eingetretenem Verteilungsgleichgewicht in den beiden Phasen
in der Konzentration ¢, und c,. Die Kationen haben nun das Bestreben,
sich in dem Verhiltnis 1 : @ zu verteilen, wo a der wahre Teilungskoeffizient
der Kationenart ist, und die Anionen wie 1 : 8. Das wird verhindert durch.
die elektrostatischen Krifte, die bei dieser ungleichen Verteilung auftreten
wiirden. Wenn ein Mol einer Tonenart sich aus der Losung 1 nach 2 bewegen
wiirde (um sich dem wahren Verteilungsgleichgewicht zu niahern), so wiirde
das einen elektrischen Strom bedeuten, der die Arbeiten 7 - F leistete. Wiirde
die gleiche Verschiebung auf mechanischem (osmotischen) Wege vor sich

gehen, so wiirde die Arbeit RT In i

geleistet werden. Diesen Ubertritt

2
konnen wir uns namlich in zwei Etappen verlegt denken. Wir bringen
das eine Mol Kationen zunichst aus dem einen Medium, wo es die Kon-
zentration c¢; hat, zuniichst in ein Medium der zweiten Art, welches die
Konzentration ¢, - @ hat. Dies erfordert keine Arbeit. Nunmehr dilatieren
wir die Konzentration ¢, - ¢ auf die Konzentration c,, das gibt die Arbeit

RTIn &%

. Die wirkliche eintretende stationiire Verteilung mufl also da-

2
durch charakterisiert sein, dafl

RT ¢t a
=g
Mit demselben Recht finden wir als zweite Bedingung
_ _RT . ¢f
m=—g ="

und wir kénnen schreiben

1) L. Michaelis, Dynamik der Oberflichen. Dresden 1909.
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RT . ¢ a RT 1 B
m =g In o~ F In® c2

Ist also ¢ = 8, so ist 7« stets = 0.

Bestimmen wir analytisch (durch Leitfahigkeitsmessung oder dgl.) ¢,
und ¢,, so haben wir demnach fiir die 3 GréBen 7, @, § folgende zwei Be-
stimmungsgleichen: RT. o -a

T = -F In 10

Co - c
Vergleichen wir die frithere Formel
BT, o BT k
TETF V"L, TF Tk
mit der jetzigen, indem wir sie schreiben:
RT

c —
oder —=2=17a.p
€1

ﬂ'zTh’l 01 -{———lna
so erkennen wir, dal}
K g
k,
ist, und fiir die andere Ionenart wire ebenso
ky
P

Der Teilungskoeffizient einer Ionenart steht also in einem
thermodynamisch berechenbaren Zusammenhang mit den oben
definierten GréBen k; und k.

Diesen Satz koénnen wir auch so aussprechen:

Die Olléslichkeit (relativ gemessen zur Wasserloslichkeit)
einer Ionenart steht in einer thermodynamisch ableit-
baren Beziehung zu ihrem elektrolytischen Loésungs-
druck in dem Ol! Ein gewi} iiberraschendes Resultat.

Wir konnen die Beziehungen von Léslichkeit und -elektrolytischem
Losungsdruck auch folgendermafen ableiten.

Wir denken uns einen besonderen Fall, wo die beiden Tonenarten gemafl
ihrem wahren Teilungskoeffizienten zwischen den Phasen I und II verteilt
sind. (Dies ist nur mdglich, wenn die beiden Ionen des betreffenden Elektro-
lyten denselben Teilungskoeffizienten « haben.) Dann hat jedes Ion in der

Phase I die Konzentration e¢c, in der Phase II die Konzentration c. Stecken
wir beiderseits reversible Metallelektroden in die Losungen, so ist das Elek-

trodenpotential links 7, = RTm—cI:i, rechts 7, = RTIn —J(;—, wo A und B

die elektrolytischen Losungsdrucke rechts und links bedeuten. Da in diesem
Fall ein Grenzpotential nicht entstehen kann und die Kette stromlos sein
mub, muB 7, — 7z, = 0 sein, d. h.
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ca c
oder
e 1
AT B
e A
B

In Worten: Jede Ionenart sucht sich zwischen zwei Phasen derart zu
verteilen, daB ihre Konzentrationen (oder besser aktiven Massen) in dem-
selben Verhiltnis stehen wie die elektrolytischen Losungsdrucke eines
Metalls der gleichen Gattung, in den beiden Phasen. Die Einstellung auf
diesesGleichgewicht ist allerdings nur méglich, wenn die Teilungskoeffizienten
fiir die positiven und die negativen Ionen einander gleich sind ; im allgemeinen
wird durch die dabei entstehende elektrische Potentialdifferenz diese Art der
Verteilung verhindert; aus dem Zusammenwirken der beiden Teilkréifte, dem
Verteilungsbestreben und der elektrostatischen Kraft, ergibt sich ein anderer
Gleichgewichtszustand, als der nach dem Teilungskoeffizienten zu erwartende.

54. Phasengrenzketten.

Mit einem einzelnen Grenzpotential geht es wie mit einem
einzelnen Metallelektrodenpotential: man kann mit ihm keinen
elektrischen Strom erzeugen. Erst die Kombination zweier ver-
schiedener Metallelektrodenpotentiale oder zweier verschiedener
Grenzpotentiale gibt unter Umstéinden (aber nicht immer!) eine
stromerzeugende ,,Kette .

Eine solche Anordnung ist z. B. folgende

I II 111 Iv
Na-Oleat in 01| NaCl in Ol
+ . N_a,-Ole? b (salzreiche (salzarme . .Na'Cl,,
wifrige Losung Olschicht) Olschicht) wiBrige Losung
1 2 3
T T2

Das Ungleichgewicht zwischen einander beriihrenden Schichten
besteht hier an der Stelle 2. Dies ist aber keine Phasengrenzfliche
und kann nur der Sitz eines gewohnlichen Diffusionspotentials sein.
Wir wissen von S. 148, daB die Grofe eines solchen fiir gewShn-
liche Salze im hochsten Falle wenige Millivolt betrigt, wihrend
diese Kette in Wahrheit mehrere Centivolt ergibt. Wir haben
aber hier zwei Phasengrenzen, 1 und 3, und diese wirken wie
metallische Elektroden; die Differenz dieser Potentiale ist die
elektromotorische Kraft dieser metallfreien Kette, die man z. B.

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 11
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mit Hilfe einer gesittigten KCl-Losung diffusionspotentialfrei
schlieBen konnte, ohne ein Metall anzuwenden.

Das Wesentliche, um recht groBle elektromotorische Krifte zu
bekommen, ist, daB das eine der angewendeten Salze ein an-
organisches, das andere ein organisches, in Olen ziemlich gut
16sliches Salz ist. Das ist dann vergleichbar mit einer Metall-
kette, bei der moglichst in der Spannungsreihe verschiedene
Metalle als Elektroden benutzt werden.

Die Berechnung der EMK dieser Kette geht davon aus, daB
wir diejenige Ionenart aufsuchen, welche allen Phasen gemeinsam
ist. Es ist das Na-Ion. Wir nennen die Kette eine ,,in bezug
auf Na' reversible Kette”. Bezeichnen wir die Konzentration
der Na'-Tonen in den 4Réumen I, II, IIT, IV mit ¢y, g1, ey, Crvo
so ist an der Grenzfliche 1

my=RTIh-L 4 K
eIt
und an der Grenzfliche 3
7y =RTIn Y 4 K
- e
also
E=n —m=RT-In-—= .91 _ gy, L 4T
el cIv eIV o1

Das Potential an der Beriihrungsstelle 2 hat den Charakter
eines Diffusionspotentials und kann in den meisten Fillen als
unbedeutend betrachtet werden, zumal wenn man in Betracht
zieht, dafl die abnorm groBe Beweglichkeit der H'- und OH'-Tonen,
welche in willrigen. Losungen die Quelle aller erheblichen Diffusions-
potentiale ist, in 6ligen Losungsmitteln nicht vorhanden ist.

Diese Formel muf} experimentell bestéitigt werden. Das hat
R. Beutner auf folgende Weise gemacht.

Guajakol mit einer Eigenleitfahigkeit von 0,1 reziproke Megohm
(r. M.) wurde mit einer 0,1mol. wifrigen Lésung von NaCl ge-
schiittelt. Nach eingetretenem Verteilungsgleichgewicht steigt die
Leitfahigkeit auf 1,2r. M. (Der Anstiegist also = 1,1r.M.) Zweitens
wurde eine andere Probe Guajakol mit 0,1 mol. wiBiriger Losung
von Dimethylanilinchlorhydrat durchgeschiittelt. Die Leitfabigkeit
stieg auf 59,0 r. M. (Der Anstieg ist also = 58,9 r. M.) Da nun
die Leitfahigkeiten der verschiedenen Ionenarten nicht sehr ver-
schieden sind, kann die Jonenkonzentration der Leitfahigkeit
angendhert proportional gesetzt werden. Die Leitfabigkeit der
reinen Guajakollésung mufl dabei abgezogen werden.
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Nun wurde die EMK der Kette gemessen:
01 n-Di-

Kalomel- éO,lnNaCl NaCl : Dimethyl. methyla,nilin-é Kalomel-

elektrode :in Wasser ifl 5 .anilin-QlH chlorid : elektrode
; Guajakol: in Guajakol{ . Wasser

C1 C11 €111 c1v

+

Das gemeinschaftliche Ion ist Cl, und es ist

[ CIII 58,9
— =1 =
CIvV CII 1,1

Also

58,9 .
11 = 0100 Volt.

E = 0,0001983 - T log-
Beobachtet wurde: 0,091 Volt.
Auf dhnliche Weise geben Guajakolketten mit anderen Elektro-

lyten statt des Dimethylanilinchlorid (die Seite mit NaCl blieb

unveridndert):
) Leitfahigkeit des EMK in Volt
Guajakols nach
dem Schiitteln berechnet  gefunden

1., mol. Dimethylanilin HCI . . 59,0 —0,100  —0,091
1/, mol. Anilin HCl . . . . . 10,3 — 0,066  — 0,059
iomol. KCI. . . . . . ... 1,9 —0,012  —0,011
o mol. MgCl, . . . . . . . . 0,3 +0,043  + 0,045

Wenn man bedenkt, daB die Leitfahigkeiten nur ein angenahertes
MafB} fiir die Ionenkonzentration sind, so ist die Beobachtung
mit der Berechnung in beweiskriftiger Ubereinstimmung. Es ist
nicht zu verwundern, daB in anderen Fillen die Ubereinstimmung
weniger gut ist.

Noch einige Versuche von Beutner mit p-Kresol:

Nach Schiitteln b]eit::&g“t .dle berechnete EMK in Volt | beobachtete
mit celtfihig fiir die Kette EMK
keit des Ols

KCl. . .... 8 r. M. |—KCI/KNO; + 0,013 0,009 -
KNO, . . . .. 13,2 — KCI/KSCN +- 0,022 0,025
KSCN. . . . . 19,3 — KCl/NaCl -+ 0,005 0,009
NaCl . . ... 6,7 — Na(Cl/Na-Salic. + 0,063 0,081
Na-Salicylat . . 80 — NaCl/Na-Oleat 0,117 0,120
Natr.-Oleat . . 630
Dimethyl-

toluidin-HC1 . | 1300 + KCl/Dim-Tol - C1H — 0,128] — 0,119

11*
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Die hier aufgedeckten Zusammenhznge gehéren zu den wichtig-
sten Fortschritten der physiologischen Physik, weil hier zum
erstenmal gelungen ist, elektromotorische Krifte von der Grofien-
ordnung der physiologisch beobachteten ohne Metalle zu erhalten.

Man kann auch Ketten zusammensetzen aus Phasen, welche nicht alle
ein gemeinschaftliches Ion enthalten, z. B.

Na,SO, | 45 KCl
in Wasser in Wasser

Das Ol enthilt dann an der linken Grenzschicht Na,SO, in dem ent-
sprechenden Verteilungsgewicht, rechts ebenso KCl. Die EMK kann man
berechnen, indem man sich eine wifirige Losung von NaCl eingeschoben
denkt:

Na,SO,
in Wasser

. NaCl
01 in Wasser
Ty Ty Ty Ty

o1 | Kl

in Wasser

Hier 148t sich auf die angegebene Weise 7y — 7, und ferner n; — m,
berechnen. Durch die Einschiebung wird die EMK nicht beeinfluit, denn
7, muB wegen der symmetrischen Anordnung = 7, sein. Folglich ist

E=(m;— m) + (g — 7y)
wo jeder der eingeklammerten Ausdriicke berechenbar ist.

56. Die Stromrichtung in Phasengrenzketten.

Bei den Beutnerschen Ketten mit einem Ol als Mittelleiter
kann die Stromrichtung verschieden sein. Das hiangt davon ab,
ob ein Kation oder ein Anion als die allen Phasen gemeinsame
Ionenart anzusehen ist. Treffen wir z. B. die Anordnung:

Wasser 01 Wasser
+ NaCl + Salicylséure + NaCl (1> ¢y)
[ Cz

so verteilen sich, sobald man die Phasen in Beriihrung bringt,
die Elektrolyte in der Nihe der Grenzflichen. Eine Spur NaCl geht
vom Wasser ins Ol, etwas Salicylsdure vom Ol ins Wasser. Das
Gemisch NaCl + Salicylsdure im Ol lagert sich teilweise um in
Natriumsalicylat + HCl. In wifiriger Losung wiirde diese Um-
lagerung nicht vor sich gehen, weil die schwichere Salicylsiure die
stirkere HCI aus ibren Salzen nicht verdrangt. In Ol dagegen ist,
wie wir S. 131 erortert haben, der Unterschied in der Stérke
zwischen den starken und schwachen Siuren viel weniger aus-
geprigt und der Umsatz kann deshalb eintreten. Es befinden sich
daher infolge elektrolytischer Dissoziation in dem Ol folgende
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Ionenarten: Salicylsiureionen, Na’, und spurweise H'. Die Zu-
sammensetzung der Olphase ist nicht gleichférmig, sondern jede
der beiden Grenzflichen des Ols setzt sich mit der angrenzenden
wifrigen Phase ins Gleichgewicht. In erkhchkelt haben wir
also die Verteilung:

Wasser 01 Wasser
Na’ (c;) Salicylséure-Ionen Na' (c,)
Cl (c,) Na’ Na’ Cl' (cy)

(e,) (c;)
Salicyls.-Ionen | , Salicyls.-Ionen | ,
H'-Ionen in Spuren H.Tonen in Spuren

Sehen wir von den nur spurweise vorhandenen Ionen ab, so
ist die Anordnung

Wasser 01 Wasser
Na’ (¢;) Salicylsdure-Ionen Na’ (c,)
Cl' (cy) Na' Na’ Cl (c)

(¢’y) (¢"a)

Das den drei Phasen gemeinschaftliche Ion ist also nur das
Na-Ion.

Die Potentialbildung an den Phasengrenzen kann daher zuriick-
gefithrt werden auf das Bestreben der im Ol gelésten, in einem
elektrostatisch erzwungenen Gleichgewicht befindlichen Na-Ionen,
durch Ubergang in das Wasser sich dem wahren Gleichgewicht,
wie es ohne elektrostatische Gegenwirkung sich einstellen wiirde,
zu nihern. Die ins Wasser gelangenden freien Na'-Ionen laden
daher das Wasser positiv gegen das Ol, und diejenige Seite des
Wassers ist positiver, an deren Seite im Ol die groBere Na'-Kon-
zentration ist. Ist das gemeinschaftliche Ion aber ein negatives
Ion, wie in der Kette:

Wasser 01 Wasser
Na’ (¢,) Anilin-Tonen Na' (c,)
a (e Wy (e & (o)

so gelten dieselben Betrachtungen fiir das Cl’-Ton, und die Seite,
die in der vorigen Kette die positivere war, wird jetzt die negativere.
Hiervon hingt die Stromrichtung dieser Ketten ab.

b56. Der Konzentrationseffekt.

Werden zwei verschieden konzentrierte Losungen eines Elektro-
lyten mit den Konzentrationen ¢, und c, durch einen ¢lartigen
Mittelleiter getrennt, so erhalten wir eine Kette, deren EMK
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erfahrungsgemiaf innerhalb zweier Grenzen liegen kann. Der eine
Grenzwert ist diejenige EMK, welche eine gewéhnliche metallische
Konzentrationskette fiir die gemeinsame Ionenart haben wiirde, also

e

=RT:In c—l mit positivem oder negativem Vorzeichen, je nachdem
2

das gemeinschaftliche Ion ein positives oder negatives Ion ist.

Der andere Grenzwert der EMK ist = 0. Zwischen diesen beiden
Werten liegen alle wirklich beobachteten. Wir kénnen auch sagen,
der ,,Konzentrationseffekt* liegt immer zwischen 0 und dem
Betrage einer gewGhnlichen Nernstschen Konzentrationskette.
Die Bedingung fiir den maximalen Konzentrations-
effekt ist, dafl die Konzentration der gemeinschaftlichen
Tonenart in der ganzen Masse des Ols konstant ist, ob-
wohl die Konzentration der beiden angrenzenden waBri-
gen Losungen in bezug auf dieses gemeinschaftliche
Ton verschieden ist. Denn wenn in der Formel von S. 162

C C
BE=RT:ln—L . HL
Gtv  ox

cyp = ¢py wird, so ergibt sich in der Tat:

E=RTh 2
Ca

Ist diese Bedingung nicht vollig oder gar nicht erfiillt, sondern
ist die Konzentration des gemeinschaftlichen Ions im Ol an der
Grenze gegen die schwichere wilrige Losung schwicher als an
der Grenze gegen die stirkere wiBrige Losung, ist also, wenn

ey < cry, auch cpp < ey, so ist E<RTIn Z—l
2

Wir mussen nun untersuchen, wann diese Bedingung fiir den
maximalen Konzentrationseffekt erfillt ist.

1. Das erste Beispiel fiir einen maximalen Konzentrationseffekt
ist die sog. Glaskette, mit der Cremer?) zuerst gearbeitet hat.
Dieser Autor kam zuerst auf den Gedanken, eine physiologische
»Membran® durch eine #uBerst diinnwandige Glaswand nach-
zuahmen, die leicht durch Aufblasen eines an dem einen Ende
durch Glihen erweichten Reagensglases herzustellen ist. Man
erhilt so leicht Glaskolben von einigen Hundertstel Millimeter
Wandstérke, welche schon in der Kilte, noch besser bei méfligem

1) M. Cremer, Zeitschr. f. Biol. 47, 1 (1906).
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Erwirmen auf 40—509, eine deutlich nachweisbare elektrische Leit-
fahigkeit besitzen. Nach den schon vorliegenden Vorstellungen
iber die Leitfahigkeit des Glases mufite er annehmen, dafl diese
nicht eine metallische, sondern eine elektrolytische, mit Ionen-
transport verbundene Leitfihigkeit sei. Schon E. Warburg?)
hatte bewiesen, daBl die Leitfihigkeit des Glases, die er bei 200°
nachweisen konnte, eine elektrolytische sei, und Cremer war daher
berechtigt, die von ihm an viel diinneren Glaswinden schon bei
niederer Temperatur beobachtete Leitfihigkeit ebenfalls fiir eine
elektrolytische zu halten. Cremer machte nun die auffillige, erst
spéter genfigend gewiirdigte Beobachtung, dal} eine wiBrige Losung
von saurer Beschaffenheit innerhalb der Glaskugel gegen eine alkali-
sche Losung auflerhalb einen Potentialunterschied von beinahe 1 Volt
zeigte. (Beobachtet wurde 0,55 Volt; dazu muBte das Diffusions-
potential gegen die ableitende Fliissigkeit addiert werden.) Xr
crkannte die zwischengeschaltete Glaswand als die Quelle dieser
elektromotorischen Kraft, erkannte auch ganz richtig die hohe
Bedeutung der Aciditit der Losung fiir die Grofe dieser Kraft,
nur weicht seine Deutung von der spater von Haber gegebenen ab.

Haber und Klemensiewicz?)
haben zuerst die heute geltende Theorie
gegeben, exakte Messungen und aus-
gedehnte Anwendung von den Glas-
ketten gemacht. Wenn man zwei
Losungen von verschiedener Wasser-
stoffionenkonzentration durch eine
auBerst dinne Glaswand voneinander
trennt, so zeigen die beiden Lésungen
einen Potentialunterschied von der
gleichen Grofe, wie in der S. 138
beschriebenen =~ Wasserstoffkonzentra-
tionskette. Die Anordnung der Glas- Abb. 25. Glaskette.
kette ist folgende (Abb. 25):

Die beiden Losungen mit den verschiedenen H'-Ionenkonzen-
trationen h; und h, sind derart angeordnet, daB die eine sich in
einem weiten Becherglas, die andere in dem in dieses eintauchenden
kolbenformigen Glasgefall von duBerst diinner Wandung befindet.

1) Siehe dariiber Georg Meyer, Wiedemanns Ann. 40, 244 (1890).
%) F. Haber und Klemensiewicz, Ann. d. Physik [4] 26, 927 (1908).
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Die Ableitung geschieht einerseits durch eine Kalomelelektrode,
andererseits mit Hilfe eines Platindrahts (statt dessen man wohl
noch besser ebenfalls eine Kalomelelektrode nehmen kénnte,
damit die beiden Elektrodenpotentiale sich kompensieren). E
ist ein MeBinstrument, und zwar am besten ein Binantelektro-
meter. Hilt man in einer Versuchsreihe die innere Lésung kon-
stant und variiert die &duBere, so findet man, wenn h, um das
10fache erhsht wird, einen Unterschied von 58 Millivolt. Alle
anderen Ionenarten, die sich noch daneben in der Lisung befinden,
sind belanglos, was neuerdings von Freundlich und Rona?l)
noch besonders bestétigt wurde.

Die Glaskette kann in gleicher Weise zur Messung von gy, be-
nutzt werden wie die Gaskette, besonders fiir die elektrometrische
Titration, fiir die Haber elegante Beispiele gibt. Sie stellt eine
nur fiir H-Tonen reversible Kette dar, im Gegensatz zu den Beutner-
schen Olketten, welche je nach ihrer Anordnung, wie wir sahen,
fiir beliebige Anionen oder Kationen reversibel eingerichtet werden
konnten. Die einzig mégliche Deutung im Sinne von Haber ist
die, daB das den beiden waBrigen Phasen und der Glasphase ge-
meinschaftliche Jon das H-Ion ist, und daB die H-Tonen im Glase
eine konstante, von der Auflenlésung unabhéngige Konzentration
haben. Haber nimmt an, daB das Glas spurweise Quellungs-
wasser enthilt, und daB von ihm die H-Tonen im Glase herriihren.

2. Beutner ist es gelungen, wie wir sahen, mit Olen als Mittel-
leitern beliebig viel mehr oder minder vollkommene Realisierungen
des maximalen Konzentrationseffekts zu erreichen. Das erste

von ihm gefundene Beispiel waren Ketten mit Salicylaldehyd
als Ol: .
KCl in Wasser Salicylaldehyd | XCl in Wasser

[ c,
Er fand folgende EMK:
: Berechneter
¢ c, EMK beobachtet Maximaleffekt?)

1/, mol /o mol. 0,021 Volt 0,040

Y Yso o 0,025 ,, 0,040

1/50 »» 1/250 2 05034-‘ EH] 0’040

1/250 2 1/1250 2 05041 2 07040

1) H. Freundlich und P. Rona, Sitzungsber. d. Preuf. Akad. d.
Wissensch. (1920), 397.

3) ¢, : ¢, ist iiberall =1 :5; der berechnete Maximaleffekt daher z =
0,058 - log 5 = 0,0406 Volt,
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Es ist sofort auffillig, daB bei niedrigen Salzkonzentrationen
der Konzentrationseffekt der berechnete Grenzeffekt ist, bei
hoheren deutlich immer mehr hinter diesem zuriickbleibt. Die
erhaltenen Werte waren zeitlich véllig reversibel; wurde in einer
Versuchsserie ¢, konstant gehalten und ¢, bald aufsteigend, bald
absteigend variiert, so erhielt er fiir ein gleiches c, stets denselben
Wert der EMK.

Wir verlangten als Bedingung fiir den maximalen Konzentra-
tionseffekt, dafl die Konzentration der gemeinschaftlichen Ionen-
art auf beiden Seiten der Olphase die gleiche ist, obwohl sie in
den wiBrigen Losungen ungleich ist. Uberlegen wir uns, woher
es kommt, daf} in dieser Kette diese Bedingung fast genau erfiillt
ist. Salicylaldehyd hat ausgesprochen sauren Charakter, teils wegen
der phenolartigen OH-Gruppe, teils, weil er stets Spuren von Salicyl-
sdure enthalt. In Berithrung mit Wasser geht von diesen sauren
Stoffen fast nichts in das Wasser, weil diese Séuren in der Richtung
von Ol nach dem Wasser einen sehr kleinen Teilungskoeffizienten
haben. Nun dringt von dem angrenzenden KCl etwas in das Ol.
Da nun, wie wir beim Kapitel der Dissoziation in nichtwiBrigen
Losungsmitteln sahen, im Ol HCl nicht den Charakter einer starken,
sondern einer schwachen Siure hat, tritt im Ol eine Umsetzung ein:

KCl + Salicylssure = K-Salicylat + HCl

eine Reaktion, die bekanntlich in wiBriger Lésung nicht von statten
gehen wiirde. Dadurch wird das KCl-Gleichgewicht verschoben;
die Salicylsaure zieht gewissermafien mehr K'-Ionen in die Lésung
hinein. Ist nun im Ol die Salicylsiure eine stirkere Siure als HCI,
so wird erstere im freien Zustand gar nicht bestehen bleiben, sondern
soviel Kalium hineinziehen, bis die gesamte Saure im Ol als K-Salz
abgesiittigt ist, unabhéngig von der KCl-Konzentration im Wasser.
In diesem Fall ist dann in der Tat die K'-Konzentration im Ol
iiberall die gleiche. Aber auch, wenn die Salicylsédure nicht geradezu
stirker als HC ist, sondern nur eine Stirke von gleicher GroBen-
ordnung hat, wird etwas Ahnliches je nach den Bedingungen mit
groBerer oder kleinerer Vollkommenheit eintreten.

Ist die KCi-Konzentration im Wasser sehr klein, so ist nach
Einstellung des chemischen Gleichgewichts im Ol das K' fast aus-
schlieBlich als K'-Salicylat vorhanden. Ist aber die KCl-Konzen-
tration im Wasser sehr gro8, so wird sie auch im Ol gréBer sein,
und das K ist im Ol nicht allein als Salicylat, sondern in relativ
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merklicher Menge auch als Chlorid vorhanden. Im letzteren Fall
kann daher die K'-Menge im Ol nicht mehr ganz unabhingig sein
von der KCl-Menge im Wasser. Daher kommt es, dal der Kon-
zentrationseffekt dem maximalen Wert sich um so mehr annihert,
je verdimnter die wafrigen KCl-Losungen sind, was das Experi-
ment, wie wir sahen, bestatigt.

Wurde NaCl statt .KCl genommen, so ergab sich

¢y c, EMK beobachtet Berechnet
Y Y50 0,024 0,040
Yso Yas0 0,026 0,040
Y150 Y1250 0,030 0,040

Der Konzentrationseffekt ist hier kleiner; der EinfluBf der
absoluten Konzentration macht sich aber in demselben Sinne
bemerkbar.

Eine andere Olkette, bei der sich die EMK dem Maximal-
cffekt sehr stark nihert, war

Wasser Salicyl- Wasser
+ — Dimethylanilinchlorid aldehyd | Dimethylanilinchlorid + (¢, > ¢,)
(9 . Cy
Berechneter
Maximaleffekt
¢; 0,1 mol. I ¢, = 0,02 mol. EMK = 0,042 Volt 0,040 Volt
¢, 0,02 mol. | ¢, = 0,004 mol. EMK = 0,037 Volt 0,040 Volt

Auch in diesem Fall wird durch die saure Natur des Oles die
Kationenkonzentration in demselben (es sind dieses Mal die Di-
methylanilin-Tonen) konstant gehalten, trotz der Verschiedenheit
von ¢; und c,.

Dagegen zeigte z. B. die Kette

Wasser Salicylaldehyd Wasser
1/,0 mol. Na-Salicylat 1/, mol. Na-Salicylat

eine EMK von nur 0,005 Volt statt des berechneten Maximal-
effektes 0,040 Volt; also eine fast vollkommene Anniherung an
den anderen Grenzfall: EMK = 0.

Dasg beruht darauf, daf in diesem Fall das Anion, das Salicyl-
saure-Ton, relativ zum Kation, so gut 6ll6slich ist, dal es die Ver-
teilung beherrscht. Als Anion kann es aber von dem sauren Ol
nicht festgehalten werden wie ein Kation, und die Bedingungen
fir den maximalen Konzentrationseffekt fehlen; an der Seite, wo
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im Wasser mehr Salicylsiure-Anionen sind, sind auch im Ol
mehr; die Konzentration des Ols an Salicylsdure-Tonen ist nicht
invariabel.

Die Theorie, wovon es abhingt, ob und inwieweit die EMK
dem einen oder dem anderen Grenzwert sich nihert, kann man
auch folgendermaflen darstellen: Das Salz sucht sich zwischen
den Phasen zu verteilen. Wird diese Verteilung durch die dadurch
gleichzeitig erzeugte Trennung entgegengesetzt geladener Ionen
beeinfluBt, so tritt die Potentialdifferenz ein. Stehen aber der
Verteilung keine oder auf beiden Seiten gleich grofie elektro-
statischen Krifte im Wege, so entsteht auch keine EMK.

Der einfachere Fall ist der letztere, mit Na-Salicylat. Wenn
die Theorie richtig ist, so miiBte fiir diesen Fall experimentell
bewiesen werden, dal das gemeinsame Ion sich ungehindert nach
einem bestimmten Teilungskoeffizienten verteilen kann; d. h. es
miite gezeigt werden, dafB in den Fillen, wo die EMK = 0 ist,
der gewdShnliche Verteilungssatz fiir den Elektrolyten gilt: daf das
Verh&ltnis seiner Konzentrationen in den beiden Phasen un-
abinderlich, von der absoluten Menge unabhingig ist.

Dieser Beweis wurde von Beutner experimentell fiir die
Anordnung der Kette mit Salicylaldehyd und Salicylat gebracht.

Es wurden 12,5 ccm Salicylaldehyd mit 50 cem 1/;, mol. wiBriger
Losung von Natriumsalicylat bis zur Erreichung des Verteilungs-
gleichgewichts geschiittelt. Das Ol, welches vorher eine Leit-
fahigkeit von 0,7 r. M. gehabt hat, hatte jetzt eine Leitfihigkeit
von 2,56 r. M. Wurde das Ol mit 50 ccm !/, mol. wiBriger Losung
von Na-Salicylat geschiittelt, so hatte es eine Leitfihigkeit von
14,46 r. M. Die Leitfihigkeiten der Ole verhalten sich wie 1 : 5,6,
wihrend die Konzentrationen der wéfBrigen Losungen sich wie 1 : 5
verhalten. Da die Leitfahigkeiten dem Ionengehalt angenihert
proportional gesetzt werden konnen, so ist damit bewiesen, daB fiir
die Verteilung des Natriumsalicylat zwischen Wasser und Ol der
Verteilungssatz gilt. Infolgedessen kann kein Konzentrationseffekt
auftreten.

Dagegen fand sich fiir die Verhéltnisse der Kette mit Dimethyl-
anilinchlorhydrat folgendes:

Leitfihigkeit

Salicylaldehyd mit 1 mol. waBriger Losung von Dimethylanilin-
CIH geschiittelt . . . . .. . ... .... 7,8 r. M.

» mit 1/ mol. wiBriger Losung von Dimethylanilin-

CIH geschiittelt
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Wiahrend sich die wéBrigen Konzentrationen wie 1:50 ver-
halten, verhalten sich die Tonenkonzentrationen im O wie 1 : 2,5;
d. h. der Verteilungssatz gilt nicht; der Ionengehalt des Ols ist
fast konstant und unabhingig von der Konzentration der duBeren
Phase.

So ist es ja auch bei der Haberschen Glaskette. Das gemein-
schaftliche Ion ist hier das H-Ion; dieses entsteht im Glas wahr-
scheinlich infolge der Dissoziationen der Spuren Wasser in dem-
selben. Da aber in das Glas nur das reine Wasser, nicht geldste
Elektrolyte aus der wafirigen Phase eindringen, ist die H-Konzen-
tration im Glas von der im Wasser ganz unabhangig und kohstant.

Auch der Fall der gewohnlichen Nernstschen Konzentrationskette 1a8t
sich in dieser Betrachtungsweise darstellen. Haben wir die zwei Phasen:
metallisches Silber und wifrige Losung von AgNOQ,, so kénnen wir sagen,
daB das Silber frei bewegliche Elektronen enthélt (weil es metallisches
Leitvermogen hat), und kénnen daher auch sagen, es enthilt auch ,,Ag’-
Ionen“. Das Metall ist sozusagen eine Phase, welche ein Silbersalz ent-
hélt, dessen Kation Ag” und dessen Anion das freie Elektron ist. Die waBrige
Losung dagegen enthilt Ag’ und NO,’; freie Elektronen dringen nicht in
die wifirige Phase ein; sie sind ,,nicht wasserloslich®. Die Konzentration
der ,,Ag’-Ionen* im Metall ist daher von der Ag’-Konzentration in der
Losung ganz unabhéngig und invariabel; ein Metall mufl daher einen maxi-

malen Konzentrationseffekt geben, wenn man es wie eine Olkette an-
ordnet. Die EMK der Kette

AgNO, metallisches AgNO,
¢ Ag Ca

wenn man ihre Enden vermittels zweier gleicher Metallelektroden ableitet
(z. B. Quecksilberkalomelelektroden in 0,1 n KCl), ist leicht zu berechnen.
Es heben sich alle Elektrodenpotentiale auf, mit Ausnahme der auf beiden
Seiten der Silberplatte; diese beiden Seiten haben nach Nernst in der

Tat den Potentialunterschied RT M . , d. h. diese Kettz ist in Wahrhelt

cy

nur eine etwas umsténdlichere Anordnung einer gewdhnlichen Nernstschen
Koazentrationskette. Man denke sich das metalkische Silberstiick in zwei
Platten gespalten, die durch einen Draht verbunden sind; die eine der
Platten beriihrt nur die linke, die andere nur die rechte Losung. Dann
stellt das Ganze eine gewohnliche Konzentrationskette dar, auf deren Strom-
weg nur noch die zwei Kalomelelektroden eingeschaltet sind, deren Potential
sich gegenseitig aufhebt. Es ist daher moglich, diese beiden Kalomelelek-
troden fortzulassen, ohne die EMK zu #ndern, und dann ist das Ganze eine
typisch angeordnete einfache Konzentrationskette fiir Ag'-TIonen. Die
Nernstsche Konzentrationskette kénnte so als ein Spezialfall der Phasen-
grenzketten aufgefaBt werden.

Der theoretisch einfachste Fall, in dem der Konzentrations-
effekt = 0 ist, ist folgender. Es werden zwei verschieden konzen-
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trierte Losungen eines Elektrolyten durch ein Ol getrennt, welches
chemisch voéllig indifferent ist, weder den Charakter einer Saure
noch Base hat und keinerlei chemische Umsetzungen mit dem
Elektrolyten eingeht. Solche Kette hat die elektromotorische
Kraft 0, trotz der Konzentrationsunterschiede; z. B. die Kette

Wasser mit Indifferentes Ol mit Wasser mit
KCl KCl1 KCl

(c1) (¢) (c) (cy)
oder in Yonenschreibweise

K=¢ K =¢ K =¢)/ K =c,
Cl'=¢, Cl'=¢ Cl'=¢,” Cl' =c,

Das Wesentliche, worauf es ankommt, ist, daB} in einem solchen
Falle die Konzentration des K’ an jeder Stelle der Kette gleich
der des Cl" ist. In dieser Kette kann man entweder K oder Cl’
als die gemeinschaftliche Ionenart betrachten. In erstem Falle
ergibt sich nach S. 162:

’
E=RT 3 .%
c,) e, .

Im zweiten Falle ergibt sich, wegen der negativen Ladung
des CI’,

c,’

E= —RTh 2.
¢’ ¢

Beide Gleichungen miissen richtig sein, und das ist nur mog-
lich, wenn E = 0 ist (oder, was dasselbe bedeutet, wenn der hinter
dem log-Zeichen stehende Ausdruck =1 ist).

Nur wenn auf irgend eine Weise erreicht werden kann, dafB
die Konzentration des K in irgend einem der vier Abschnitte der
Kette nicht gleich der des Cl’ ist, kann E von 0 verschieden werden.
Das ist der Fall, wenn noch ein zweiter Elektrolyt zugegen ist,
oder wenn das Ol selbst den Charakter einer Saure oder Base hat.

57. Die Ionenreihen.

Die soeben betrachteten Ketten enthielten auf beiden Seiten
den gleichen Elektrolyten in verschiedenen Konzentrationen, und
sind somit den metallischen Konzentrationsketten analog. Wenden
wir auf beiden Seiten verschiedene Elektrolyte an, so haben
wir eine Analogie zu den Ketten mit verschiedenen Metallen. Als
moglichst einfachen Fall wollen wir denjenigen wahlen, bei dem
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zwei verschiedene Elektrolyte, die aber ein gemeinschaftliches Ton
haben, beiderseits in gleicher Konzentration angewendet werden.
Also z. B.

Wasser 01 Wasser
NaCl l l Kl
oder
Wasser 01 Wasser
NaCl I NaONS

Im ersten Fall ist das Anion das gemeinschaftliche Ion, im
zweiten Fall das Kation. Die EMK dieser Ketten riihrt daher,
daB die beiden Elektrolyte eine verschiedene Ollgslichkeit besitzen.
Nehmen wir an, dafl das Cl-Ton I8slicher ist als Na, so wird das
Ol sich negativ gegen die NaCl-Losung aufladen, die NaCl-Lésung
ist also positiv. Ist nun aber, auf der anderen Seite, der Unter-
schied in der Olloslichkeit zwischen Cl und K kleiner, so 14dt sich
das KCl gegen das Ol weniger positiv auf. Das KCl ist somit
der negative Pol der Kette. Wenn wir also auf der linken Seite
immer NaCl nehmen urd auf der rechten Seite die Salze variieren,
so wird die rechte Seite negativ werden, wenn der Unterschied
in der Olloslichkeit seiner beiden Ionen kleiner ist als beim NaCl;
und positiv, wenn er gréfer ist. Wenn wir nur das Kation variieren,
wird die rechte Seite um so negativer werden, je 6lloslicher dieses
Kation im Vergleich zum Na-Ton ist. Wenn wir nur das Anion
variieren, wird die rechte Seite um so positiver werden, je grofer
die Ollsslichkeit dieses Anions im Vergleich zum Cl ist. In den

Saurer Mittelleiter - Basischer Mittelleiter
i |
Salicylaldehyd Nirl.}bﬁi(lﬂ Nitrobenzol '
Salz enthaltend A +1/sMol | o-Toluidin
Salicvlsi o-Nitrobenzoe- Dimethylanilin!
alicylsdure siure imethylani n;
1 II 111 ? v
a) NaCl 0 Millivolt 0 Millivolt 0 Millivolt 0 Millivolt
b) NaJ 0 w |+ 3 +68 +133
¢) NaSCN + 15 » |+ 16, +92 +140
d) Dimethyl-
anilinchlorid | —110 Millivolt |—210 Millivolt|| — 6 Millivolt |— 25 Millivolt
ﬂ) KCl — 24 2 — 44 » 0 2 0 ”
f) 031012 + 40 ’ -+ 2 i) — 3 ” _i" 10 ”
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nebenstehenden Versuchen von Beutner befindet sich links immer
eine 0,1 normale Losung von NaCl, rechts eine 0,1 normale Losung
der in der Tabelle bezeichneten Salze. In den Versuchen a, b, ¢
ist das Anion varilert. Die positivierende Wirkung steigt in der
Reihenfolge Cl, J, SCN. Wir miissen also annehmen, dal dies
auch die Reihenfolge fiir die steigende Ollgslichkeit der Ionen ist.
In der Tat ist auch die Ionenreihe immer die gleiche, welches Ol
man als Mittelleiter auch benutzt, und welches auch immer das
gemeinsame, entgegengesetzte Ion der Kette ist. Die absoluten
Unterschiede sind allerdings dann nicht die gleichen, aber die
Reihenfolge bleibt ungedndert. Diese Ionenreihen, denen wir
hier zum ersten Male begegnen und auf die wir spiter noch aus-
fithrlich zuriickkommen werden, sind

Abnehmendes Negativierungsvermogen; fallende Olloslichkeit:

Kationen K Na Ba Ca Mg

Zunehmendes Positivierungsvermédgen; steigende Ollslichkeit:

Anionen 80, CI Br J SCN

Die Natur des Oles ist allerdings nicht ganz so belanglos, als
es nach dieser Ubersichtsregel scheinen méchte; die Unterschiede
zwischen den einzelnen Ionen der Reihe pragen sich bald mehr,
bald weniger aus. Hat das Ol einen sauren Charakter (entweder
von Natur oder durch Zusatz einer 6ll6slichen organischen Sgure),
so sind die Unterschiede der Kationen stark ausgeprigt, die der
Anionen nur schwach; bei einem basischen (oder mit einer organi-
schen Base versetzten) Ol ist es umgekehrt, was nach der ge-
gebenen Theorie verstdndlich ist.

Aber abgesehen von dieser allgemeinen Regel zeigen sich auch
spezifische Einfliisse der Natur des Ols. In einer Kette mit
NaCl und Na,SO, sollte nach den obigen Regeln die Seite mit
Na,S0O, negativ sein. Dies ist auch der Fall bei o-, m-, p-Kresol,
Phenol, Guajakol, Acetophenon, Acetessigester (alle diese geben
20—30 Millivolt); Anilin, Toluidin (geben noch gréBere EMK
entsprechend der fritheren Regel). Dagegen geben Benzaldehyd,
Salicylaldehyd eine EMK von nahezu = 0, Zimtaldehyd, Anis-
aldehyd, Benzophenon sogar positive Ladung der Na,SO,-Seite.
Den obigen Regeln scheinen also vor allem solche Ole zu ge-
horchen, die entschieden sauren oder basischen Charakter infolge
von NH, oder OH-Gruppen haben, wihrend bei Olen von in-
differentem Charakter die Verhiltnisse nicht so eindeutig sind,
was nach den fritheren Erorterungen verstindlich ist.
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58. Die Spannungsreihe der {le.

Bisher betrachteten wir Ketten, bei denen die asymmetrische
Anordnung in der Verschiedenheit der wifirigen Losung lag. Man
kann aber auch Ketten mit wiBrigen Phasen gleicher Zusammen-
setzung, aber Asymmetrien in der Olphase haben, die also aus
zwei verschiedenen Olen bestehen, z. B.

IT III
Wi Brige Losung I Ol1 | OLIL | WabBrige Losung

Solche Ketten geben bei gleicher Zusammensetzung der wéBrigen
Phasen eine EMK, deren Ursache im wesentlichen der. Potential-
unterschied der Einzelpotentiale I und ITI ist; z. B. die Kette:

Kalomelelektrode Kalomelelektrode
in 1/,m - KCl Kresol Benzaldehyd in ¥/, m-KCl
in Wasser in Wasser

Die Messungen von Beutner ergaben:
Benzaldehyd gegen Kresol - — 0,13 Volt
. ,» Phenol + 0,13 ,,
' ,»  Guajakol + 0,08 ,,
» ,» Toluidin + 0,05 ,,
' ,»  Benzylalkohol + 0,04
' ,»  Amylalkohol + 0,02 ,,

. »  Acetessigester — 0,05 ,,
» ,» Acetophenon — 0,07
' ,»»  Dimethylanilin — 0,09 b1s — 0,13 Volt

So erhdlt man eine ,,Spannungsreihe‘ fiir die Ole wie fiir die
Metalle.
Aber auch eine schon von Cremer?) untersuchte Kette:

WaBrige Nitrobenzol WalBrige

Salzlosung Nitrobenzol -+ Pikrinsiure Salzlésung

kann in diese Gruppe von Ketten gerechnet werden; denn die
Verteilung des Salzes ist beiderseits ungleich; die geloste Pikrin-
saure bewirkt eine hohere Konzentration von Kationen, welche
noch dazu von der Salzkonzentration des Wassers nur wenig
abhingig ist.

Dem Nitrobenzol wird rechts durch die geléste Pikrinsiure
ein anderer Charakter erteilt. Der Zusatz einer organischen Siure
in einem Ol macht es ,,positiver” in der Spannungsreihe. Bei

1) M. Cremer, Zeitschr, f. Biol. 47, 1 (1908).
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reinen Olen gilt aber nicht allgemein die Regel, daB es gemiB
der Stirke seines sauren Charakters positiver wird; konstitutive
Einfliisse haben eine grofie Bedeutung. Es kommt nicht nur
darauf an, wieviel ,,Sdure” in dem Ol, sondern auch, wie stark
diese Saure dissoziiert ist. Die Dielektrizitdtskonstante hat also
einen EinfluB. Von zwei Olen mit ,,gleichem Sauregehalt’ ist das
mit der geringeren Dielektrizititskonstante das negativere, z. B.

Nitrobenzol, gesittigt mit Nitrobenzoeséure
pos. ohne Benzol | mit gleichem Vol. Benzol neg.

Durch Benzol wird die Dielektrizititskonstante vermindert, die
Dissoziation der gelosten Saure vermindert, das Ol negativ ge-
macht?). Der Zusammenhang der chemischen Konstitution eines
Ols und seiner Stellung in der Spannungsreihe bedarf noch weiterer
Erforschung.

59. Physiologische Anwendung der Theorie der Grenzpotentiale.

Es ist naheliegend, diese Beobachtungen fiir die Deutung der
in lebenden Geweben beobachteten elektromotorischen Kréfte
heranzuziechen. In der Tat waren die seit Jahrzehnten bekannten,
ohne Metalle erzeugten Strome, die die Physiologen beobachteten,
die Anregung fiir die soeben geschilderten Untersuchungen und in
der Absicht, der Physiologie Aufklérung zu bringen, unternommen.
Die grundlégenden physiologischen Beobachtungen stammen von
E. Du Bois-Reymond 2) und lassen sich kurz folgendermafen
beschreiben. Wenn man irgend ein lebendes Organ (Muskel, Nerv,
Pflanzenorgane wie Blatter, Friichte) an einer Stelle verletzt
(schneidet, quetscht), eine nicht verletzte Stelle und eine verletzte
Stelle mit unpolarisierbaren Elektroden ableitet, so erhdlt man
einen elektrischen Strom von 0,02—0,1 Volt, in welchem die ver-
letzte Stelle negativ gegen die unverletzte ist. Auch wenn man
die unverletzten Oberflichen zweier noch in natiirlichem Zu-
sammenhang stehender Organe (Sehne—Muskel, Wurzel —Blatt
oder Stamm) ableitet, erhdlt man Strome (Sehne negativ gegen

1) Man erinnere sich dieses Befundes spiter bei dem Kapitel iiber die
Coehnsche Regel.

%) E. Du Bois-Reymond, Untersuchungen iiber tierische Elektrizitat.
Berlin 1848, 1849, 1860, C. Reimer; Gesammelte Abhandlungen zur Muskel-
und Nervenphysik. Leipzig 1875, Veit u. Co.; s. auch Helmholtz, All-
gemeine Monatsschr. f. Literatur u. Kunst. Kiel, April 1852.

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 12
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den Muskel, Wurzel negativ gegen Blatt). Diese Beobachuungen
erweckten die Hoffnung, das Wesen der Lebenserscheinung auf
elektrische Erscheinungen zuriickzufiihren; der verletzte, tote Teil
zeigte eine Potentialdifferenz gegen den lebenden. Zur Deutung
dieser Erscheinungen reichten die damaligen physikalischen Kennt-
nisse nicht aus; so hohe Potentialdifferenzen ohne Metalle kiinstlich
herzustellen, war noch nicht méglich. Eine von Du Bois-Rey-
mond versuchte , Molekulartheorie hat nur umschreibenden
Charakter. Durch die Untersuchungen von L. Hermann 1) wurde
zundchst auch festgestellt, daB unverletzte Teile eines lebenden
Organes gegeneinander stromlos sind, und er hielt deshalb die
Absterbeerscheinungen an der Verletzungsstelle fiir die Ursache
des Stromes, eine Theorie, die zu der ,,Alterationstheorie‘‘ aus-
gebaut worden ist. Als dann die Diffusionspotentiale niher unter-
sucht wurden, versuchte man diese als Erklarung heranzuziehen 2).
Aber Diffusionspotentiale von dem notwendigen Betrage konnen
nur ausnahmsweise, bei der Diffusion freier Mineralsduren gegen
neutrale Losungen, entstehen und erfordern Bedingungen, wie sie
im lebenden Gewebe nicht vorkommen. Selbst wenn man mit
dem Vorhandensein von Siuren wie Milchsiure rechnet, kénnten
die denkbar hochsten Diffusionspotentiale einige Millivolt betragen,
wahrend die Verletzungsstréme mehrere Centivolt erreichen konnen.
Eine wesentliche Anregung erhielt die Frage durch Wilh. Ost-
wald 8). Gelegentlich einer Untersuchung iiber die elektrischen
Eigenschaften von Niederschlagsmembranen #uflerte er die Ver-
mutung, daf die Stréme in Muskeln und Nerven, ja sogar bei den
elektrischen Fischen ihre Erkléarung in den Eigenschaften solcher
Membranen finden. Diesen Membranen schrieb er die Eigenschaft
zu, daf sie entweder nur fiir Anionen oder nur fiir Kationen durch-
lassig seien. Die Diffusion eines Elektrolyten durch eine solche
Membran fithrt daher zur Trennung von Ionen und so zu Potential-
differenzen. Diese Erklarung hat das grole Verdienst, zum ersten
Male eine Phasengrenzfliche als Sitz einer EMK einzufiihren.
Jedoch erwies sich der Begriff der Ionendurchlissigkeit nicht als
zweckmiBig und quantitativ untersuchbar. Zwar versuchten die
Physiologen diese Theorie auszubauen. Es galt festzustellen, fiir

1) L. Hermann, Weitere Untersuchungen zur Physiologie der Muskeln
und Nerven. Berlin 1867.

?) Oker-Blom, Pfliigers Arch. f. d. ges. Physiol. 84, 191 (1901).

3) Wi, Ostwald, Zeitschr. f. physikal. Chem. 6, 71 (1890).
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welche Ionenart die tierischen Membranen undurchlissig seien.
Bernstein ) schrieb diese Eigenschaft den K-Ionen zu. Hoéber 2)
konnte dies nicht bestétigen, er glaubte vielmehr zu zeigen, daf3
die Durchlassigkeit der Zellmembran fiir die verschiedenen Ionen
sich unter dem Einfluf} der verschiedenen Ionen selbst &ndere.
Er nahm an, daB der kolloidale Zustand dieser Membranen sich
unter dem EinfluB der verschiedenen Ionen #ndere, und damit
auch ihre Permeabilitét. Diese Annahme schien um so berechtigter,
als dieselben Ionenreihen, die sich in der Kolloidchemie so oft
wiederholen, sich auch bei der Beeinflussung der elektrischen Eigen-
schaften der Membran zeigen. Seine Untersuchungen bilden ein
wertvolles experimentelles Material, und das wichtige Problem
ist es nun heute, ob diese Befunde im Sinne der Hoberschen
Permeabilititstheorie oder durch die Theorie der Phasengrenz-
krifte besser gedeutet werden kénnen. M. Cremer?) brachte die
verschiedene Durchlassigkeit der Ionen im Sinne von Ostwald in
Zusammenhang mit der Beweglichkeit der Ionen und betrachtete
daher diese Potentialdifferenzen als analog mit dem Diffusions-
potential. Ein gut permeables Ion identifizierte er mit einem Ion,
welches in dem Medium, in das es eindringt, eine grofle Beweglich-
keit hat. Cremer gelang es auch zuerst, experimentell biphasische
Ketten ohne Metalle zusammenzustellen, wie:

WiBrige Losung Nitrobenzol +Ng§)r?§2;3ie {’V&iBrige Losung

Zur Erklirung der beobachteten Potentialdifferenzen im Sinne
der Theorie von Cremer mufite man allerdings unwahrscheinlich
hohe Unterschiede der Beweglichkeiten der einzelnen Ionen an-
nehmen.

Die in den vorigen Kapiteln geschilderte Phasengrenztheorie
wurde von Nernst4) als eine Erweiterung seiner elektromotori-
schen Theorie der Metallelektroden in klarer Weise angebahnt
und von Haber?®) ausfithrlich experimentell und theoretisch

1) Bernstein, Pfliigers Arch. f. d. ges. Physiol. 92, 521 (1902).

2) Hober, Physikalische Chemie der Zelle und Gewebe. Leipzig 1911,
S. 487.

3) M. Cremer, Zeitschr. f. Biol. 47, 1 (1906); Nagels Handb. d. Physiol.
4, 868 (1909).

4) W. Nernst, Zeitschr. f. physikal. Chem. 9, 140 (1892); Riesenfeld,
Ann. d. Physik. 8, 600 (1902).

5) F. Haber, Ann. d. Physik. 26, 947 (1908); Haber u. Klemen-
sciewitsch 67, 385 (1909).

12%



180 Phasengrenzpotentiale,

untersucht, insbesondere mit Bezug auf die elektromotorische
Wirkung einer Glasmembran, wie sie tibrigens auch schon Cremer
festgestellt hatte, wenn auch nicht mit dieser Deutung. An diese
Untersuchungen schlossen sich die in den vorigen Kapiteln ge-
schilderten Untersuchungen von R. Beutner an, welche einen
wesentlichen Fortschritt brachten, und nunmehr ohne grole Miihe
fir die Deutung der bioelektrischen Erscheinungen benutzt
werden konnen. Der Sitz der EMK wire danach die Grenzfliche
zwischen wifirigen Losungen und den 6l- oder lecithinartigen
Membranen der lebenden Zellen und Gewebe. Und zwar lassen
sich alle Erscheinungen erkliren, wenn man annimmt, daf diese
Membran eine nichtwaBrige, ¢lartige Phase mit einem Gehalt an
6lloslichen organischen Sauren darstellt. Um diese Theorie von
Beutner zu beweisen, ist es erforderlich zu zeigen, daf die EMK
bei Variierung der Art und Menge des in der wafirigen Phase
gelosten Elektrolyten qualitativ und quantitativ dieselben sind,
wie bei kiinstlich nachgeahmten Olketten mit einem sauren Ol.

Folgende Eigenschaften miissen die an physiologischen Ob-
jekten beobachteten elektromotorischen Krifte haben, um die
Forderungen der Beutnerschen Theorie zu erfiillen.

1. Auch zwischen zwei unverletzten Stellen muf eine Poten-
tialdifferenz bestehen, wenn man sie mit verschieden konzen-
trierten Losungen eines Elektrolyten ableitet. Das beweisen
folgende Versuche:

a) mit verschiedenen Konzentrationen des gleichen Elektro-
lyten.

Zwei unverletzte Stellen eines Apfels werden gegeneinander
gemessen, als Ableitungsfliissigkeit werden folgende Loésungen

benutzt:
Berechnet fiir maxi-

1 1 X -

1/10 mol. NaCl zm mol. NaCl 8029 1‘,7;21% 094 Vol mt?aetlilonsg?f?knt
1] i3] b ” 12 ) )

Ve o w Ume w w0042, 0036 } 0,040 Volt

l/zso ’ 3 1/1530 I ’ 0,041 ’s 0,038 29

Die verdiinnte Losung ist stets positiv.

Die Ubereinstimmung mit den kiinstlichen Olketten ist so voll-
kommen, daB sogar bei absolut hiheren Salzkonzentrationen der
Konzentrationseffekt hinter dem maximal theoretisch erreich-
baren deutlich zuriickbleibt, in diinnen Liésungen ihn aber ganz
erreicht. .

Ein voller Konzentrationseffekt zeigt sich bei NaBr:
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NaBr /s mol. gegen 1/, 0,040 Volt ] Theoretischer Maximaleffekt
L/ v iy je 0,040 Volt
1/200 2 2 1/1000 0,042 ” ?

Der Konzentrationseffekt erwies sich als umkehrbar, wenn
nicht durch ldngeres Einwirken der stérkeren Salzlésungen eine
irreversible Schadigung der Apfelschale eingetreten war. An
anderen Materialien war er geringer und unregelmiBiger, z. B.

Hornschale einer Schildkréte:

!/10 DKaCl gegen /5, 0,010 Volt ] Ber. Maximaleffekt

1/50 ” ’ 1/350 0,015 ’ .
1/250 ’ 2 1/1250 0,021 ” l e 0’040 VO“’

Menschliche Fingernigel:
10/g —1/s  NaCl 0,017

Yo —Ys0 s 0,023 | Ber. Maximaleffekt
Yo — s o 0,028 je 0,0577 Volt
Yeoo — Yeowo 0,020

Sehr klein war der Effekt bei Muskeln:
1 —1
1/8 nKal 1/40 0,002 Theoret. Maximaleffekt
fwo o /a0 0,006 je 0,0577 Volt
1/200 2 "“l/mo() 0,008 2

b) Auch bei Ableitung zweier unverletzter Stellen mit gleich-
starken Losungen verschiedener Elektrolyte mufl ein Strom ent-
stehen; der negativierende Einflul der Ionen mufl in derselben
Reihenfolge gehen, wie bei einer ,,Olkette. Dies lieB sich nun
schon aus Versuchen von R. Hober erweisen, welche allerdings
von diesem noch nicht in dem Sinne gedeutet werden konnten.
Es zeigte sich in der Tat: Wenn an einer unverletzten Stelle die
Ableitungsfliissigkeit variiert wurde, dafl der negativierende Effekt
der Anionen die Reihe ergab:

S0, C1 Br J NO, CNS
und der Kationen
K Na Ba Cu Mg

Zum niheren Verstindnis war nun noch zu ermitteln, ob die
Olschicht, welche die Apfelschale darstellt, als eine einheitliche
Olphase zu deuten ist, also nach dem Schema

Salzlgsung | O1 | Salzlésung

entsprechend
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Freie Fliissigkeit

Salzlosung l Apfelschale des Apfelfleisches

oder ob verschiedene Ole hintereinander geschaltet waren, wie

Salzlosung | Ol I | Ol II | Salzlésung

z. B.
Nitrobenzol Nitrobenzol
Salzlosung 11):]:: Denzo ohne oder mit Salzlosung
1 Pikrinsiure weniger Pikrinsiure
entsprechend
u Obere Schicht Tiefe Schicht Freie Fliissigkeit
Salzlosung der Apfelschale der Apfelschale des Apfelfleisches

Hieriiber gaben folgende Versuche von Beutner AufschluB:
Zwei Stellen des Apfels wurden mit /5, in KCl abgeleitet; am
unverletzten (I) Apfel war die EMK natiirlich
= 0. Wurde eine Verletzung gesetzt (II), so trat
der Verletzungsstrom von 0,041 Volt auf. Wurde
die Verletzung weiter ausgehéhlt (III), so blieb
der Effekt der gleiche. Bei weiterer Aushéhlung,
bis nur noch !/, em iiber der Rinde stehen blieb
(IV), sank die EMK auf 0,020 Volt, und blieb
nur noch Rinde iibrig (V), so blieben nur noch
b* 0,01 Volt.
Dagegen trat der Konzentrationseffekt,
wenn man die Konzentrationen der ableitenden
Losung an der unverletzten Stelle variiert, in
allen Fillen fast genau wie beim unverletzten

_zV a— Apfel auf.
= Die Deutung der Erscheinung ist nur méglich,
wenn man annimmt, dafl die Apfelschale nicht
7 \a- eine einheitliche Olphase darstellt; eine solche ist
o+ nur die allerduBlerste Schalenhaut. Diese gibt
Abb. 26. (Nach dann auch (V), zwischen zwei gleich konzentrierte
Beutner.) Salzlosungen geschaltet, keinen Strom. Die Ver-

suche II—IV sind nur dann zu erkldren, wenn
man die Zusa.mmensetzung der Apfelschale in ihren verschiedenen
Schichten als verschieden annimmt, und zwar in dem Sinne, daf}
die #uBersten Schichten eine organische Saure in der Olphase
enthalten, die tieferen nicht oder weniger. '
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60. Potentiale an Niederschlagsmembranen.

Die Theorie der Zellmembranpotentiale beruht somit auf der
Analogie, die zwischen einer ,,Olphase* und der Zellhaut ange-
nommen wird. Nun gibt es aber fiir die Zellmembran ein viel
dlteres Modell, welche ihre Permeabilititseigenschaffen sehr gut
nachahmt, die Niederschlagsmembranen von M. Traube,
welche in Form der Pfefferschen Zellen qualitativ und quantitativ
die Vorstellungen vom osmotischen Druck und von der Semi-
permeabilitit bekanntlich erst ermdglicht haben. Gerade die Tat-
sache, daBl solche Membranen aus Ferrocyankupfer dieselbe Un-
durchlissigkeit fiir viele geldste Stoffe zeigen, wie man sie zur
Erklarung der Schrumpfungs- und Quellungserscheinungen in
anisotonischen Losungen bei Zellen annahm, gab der ganzen Lehre
der Semipermeabilitét eine groBe Stiitze, und ohne sie hitte auch
niemals die Vorstellung entstehen
konnen, daB irgend eine Membran
fiir Kationen permeabel, fiir Anionen
impermeabel sei oder dgl. Es ent-
steht daher die Frage, ob auch solche
Niederschlagsmembranen der Sitz
von Potentialunterschieden sein
kénnen, ob auch diese den Zell-
membranpotentialen analog sind,
und ob die Beutnersche Theorie
auf sie iibertragbar ist, oder ob hier Abb. 27.
wirklich die altere Vorstellung von
der spezifischen Durchlassigkeit fiir bestimmte Ionenarten an jhre
Stelle treten muf.

Abgesehen von ilteren Untersuchungen von Briining 1) unter-
nahm Beutner die Untersuchungen solcher Ketten. Seine An-
ordnung war folgende:

Eine 1/,, mol warme Losung von Ferrocyankalium in 109/,iger
Gelatine wurde in das beiderseits offene Glasrohr (Abb. 27) ein-
gefiillt, erstarren gelassen, und in ein Becherglas mit [,y mol
CuSO,-Losung getaucht. Au der Beriibrungsstelle bildet sich
sofort eine Niederschlagsmembran von braunem Ferrocyankupfer,
anfangs kaum sichtbar, spiater an Dicke zunehmend. Das obere
Ende der Gelatinesiule und die &uBiere Cu-Lésung wurden mit

1) Briining, Pfliigers Arch. f. d. ges. Physiol. 117, 409 (1907).
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Kalomelelektroden abgeleitet. Es zeigte sich eine EMK von
0,10—0,12 Volt, das CuSO, ist positiv. Nun wurde die Zu-
sammensetzung der #ufleren Losung variiert, der osmotische
Druck derselben wurde durch Zucker stets gleich gehalten,
um die Membran nicht mechanisch durch osmotische Druck-
unterschiede auBen und innen zu zerstéren. Wurde zunichst
nur die Konzentration des CuSO, variiert, so ergab sich keine
sicher reproduzierbare, zeitlich konstante Anderung der EMK.
Wurde aber bei konstanter Konzentration der CuSO, etwas KCl
hinzugegeben, so zeigten sich elektromotorische Kréfte, welche in
eindeutiger und umkehrbarer Weise von der Konzentration des
KCl abhingen, z. B. folgende Mittelwerte:

Anderung beob. Berechnet

L 1. CuSO, + * 1 KCl 0,020 Volt
/s mol. CuSO, + 1/40 me 0,061 © 0,041 0,040
200 2 2 £ i3

Yoo » » 0,098 0,037 0,040
Yool),, ,, 012 .

Also fast genau der Wert einer KCl-Konzentrationskette!
(0,040 Volt.)

Das gleiche zeigte sich mit NaCl, HCl, NH,Cl, wenn man ihre
Konzentrationen wechselt; vergleicht man Ketten, welche ver-
schiedene Chloride in gleicher Konzentration enthalten, so zeigen
sich wiederum Unterschiede. Kurz:die Kette ist in jeder Beziehung
analog der Kette

Salzlosung Salicylaldehyd Salzlésung

I + Salicylsgure IT
und stellt eine fiir beliebige Kationen reversible Kette dar. Das
Anion erwies sich als praktisch belanglos, genan so wie eine Kette
mit einem sauren Ol als Mittelleiter. Die Analogie mit der Olkette
mit saurem Mittelleiter ist so vollkommen, dall es berechtigt ist,
die gleiche Theorie fiir beide anzuwenden. Diese Theorie gestaltet
sich folgendermafBen.

Die Bildung des Ferrocyankupfer erfolgt nach der Gleichung:

2 CuSO, + K,FeCys = 2K,80, + Cu,FeCy;

Es bildet sich also K;80,, und zwar ist dies auf beiden Seiten
der Membran vorhanden. Zwar betrachtet man die Membran als

1) Zu erwarten wire in diesem Falle EMK co. Aber kleine Mengen
K-Salze (K,80,) diffundieren durch die Membran in die Losung (vgl. weiter
unten); daher die endliche und nicht ganz genau reproduzierbare und nicht
konstante EMK.
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undurchlissig fiir Salze, jedoch ist das sicherlich nicht in absolutem
Sinne zu verstehen. Der Umstand, daB die Membran im Laufe
der Zeit dicker wird, beweist, daB auch Salze etwas durchtreten
konnen. In der K,FeCy,-Losung ist nun das Hinzutreten von etwas
K,S0, belanglos; in der CuSO,-Losung ist es nur dann belanglos,
wenn diesem von vorneherein eine groflere Menge eines K-Salzes
zugefiigt ist; andernfalls ist gerade die Spur K,S0,, welche hinein-
diffundiert, mafigeblich fiir die EMK. Die Kette ist also nach
dem Schema gebaut: )
K'-Ionenlésung | Membran I K'-Tonenlésung
O Ca

Zur Erklirung des Konzentrationseffekts mufl man annehmeri,
daB die Membran eine Phase darstellt, in der ebenfalls K -Ionen
vorhanden sind, aber in nahezu invariabler Konzentration, wie in
einem saurehaltigen Ol. Man braucht zu diesem Zweck nur anzu-
nehmen, dafl die Membran nicht aus ganz reinem Cu,FeCy, besteht.
Diese amorphen Substanzen ,,reien bei ihrer Ausfillung einen
Teil der 16slichen Salze mit*; es bildet sich irgend eine Verbindung
von Cu,FeCyg mit etwas K,80,. Auch analytisch nachweisbar
enthilt Cu,FeCy, immer Alkalisalze. Es sei hier ganz dahingestellt,
ob es sich um Adsorption, feste Losung oder chemische Bindungen
handelt. Die Tatsache, dal die Membran in fester Weise K-Salze
gebunden halt, geniigt uns. Bei dem siurehaltigen Ol war es die
Affinitit der Sdure zu den Kationen (oder Basen), welche eine
fast invariable Konzentration an Kationen im Ol bei Barithrung
mit der salzhaltigen wiBrigen Elektrolytlosung bewirkte. Bei der
Niederschlagsmembran ist es eine Affinitit der amorphen Membran-
substanz zum Salz, welches #hnliches bewirkt. Es gelingt also,
die Membranpotentiale unter demselben Bilde zu erkldren, wie
die Olpotentiale. Ob diese Vorstellung die einzig richtige ist, wird
die Zukunft ergeben, sie hat jedenfalls den Vorteil, daB sie in leicht
iibersichtlicher Weise an andere Vorstellungen ankniipft. Wir
werden sogleich sehen, dall Membranen noch durch einen ganz
anderen Mechanismus zur Ursache fiir elektrische Erscheinungen
werden kénnen.

61. Die Polarisationserscheinungen an Phasengrenzflichen.

Alle bisherigen Betrachtungen der Grenzphasenpotentiale be-
ziehen sich auf den Zustand, wo, wenigstens an den sich beriihren-
den Grenzschichten, chemisches Gleichgewicht herrscht. Diese
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Potentialdifferenzen sind also vergleichbar der elektromotorischen
Kraft einer ungeschlossenen oder in Kompensationsschaltung be-
findlichen, stromlosen galvanischen Kette. Schlieft man eine
galvanische Kette, so tritt — je nach den Bedingungen bald mehr
oder weniger — durch die Wirkung des Stromes selbst eine Kon-
zentrationsénderung der Losungen, und somit auch eine Anderung
der elektromotorischen Kraft ein, welche man als Polarisation
bezeichnet ; entweder bewirkt der von der elektromotorischen Kraft
dieser Kette selbst erzeugte Strom diese Polarisation, oder aber,
man kann sie auch durch einen aus einer dufleren elektromotorischen
Kraft erzeugten, durch jene andere Kette geschickten Strom her-
vorrufen. So kann auch bei Phasengrenzketten, wenn sie ent-
weder lingere Zeit kurz geschlossen sind, oder wenn ein anderer
elektrischer StromstoB durch sie geschickt wird, eine Polarisation,
also eine Anderung des Phasengrenzpotentials auftreten. Die
Theorie und Beobachtung dieser Polarisationserscheinungen ver-
danken wir Nernst und Riesenfeld?).

Es seien von links nach rechts hintereinander geschaltet
1. Wasser, gesittigt mit Phenol, 2. Phenol, gesittigt mit Wasser,
3. wiederum Wasser, gesittigt mit Phenol; ein Elektrolyt sei zum
Gleichgewicht zwischen diesen Phasen verteilt, und wir wollen
ferner der Einfachheit halber annehmen, das Phasenpotential sei
= 0. Es wird nun ein elektrischer Strom von links nach rechts
durch dieses System geschickt, und zwar so lange, bis 1 Faraday
(96 540 Coulombs) durch jeden Querschnitt geflossen sind. Der
geloste Elektrolyt bestehe aus zwei einwertigen Ionen mit den
Beweglichkeiten u (fir das Kation) und v (fiir das Anion). Im
allgemeinen wird nun u im Wasser und im Phenol nicht gleich sein;
es sei im Wasser u;, im Phenol u,; ebenso unterscheiden wir v,
und v,. Betrachten wir zunichst irgendeinen Querschnitt des
Stromweges im Wasser, so beteiligen sich die Kationen an dem
Transport des 1 Faraday mit dem Bruchteil u—jiv-—; dieser Bruch

1 1

heiBt die Uberfithrungszahl des Kations, n;. Und die Anionen

beteiligen sich mit dem Bruchteil L N m;. Es ist also
uy -+ v

n; -+ my = 1. Im Phenol dagegen beteiligen sich die Kationen

') Nernst und Riesenfeld, Ann. d. Physik [4], 8, 600 (1902).
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: u . . . -
mit dem Betrage 2 = n,, und die Anionen mit dem Betrage
Uy + Vy
Vo . .
—— " =m,, wo wiederum n, + m, = 1.
v, + v,

Betrachten wir jetzt denjenigen Querschnitt der linken wafrigen
Phase, welcher das Phenol unmittelbar beriihrt. Durch diesen
wandern die Kationen von links nach rechts, die Anionen von
rechts nach links. In diesen Querschnitt hinein wandern von links
her n,; Kationen; nach rechts heraus n, Kationen. Ist n; >n,,
so hiufen sich also n; — n, Kationen in diesem Querschnitt an.
Andererseits wandern in diesen Querschnitt von rechts her hinein
m,-Anionen, nach links hinaus m,-Anionen. Wenn n; >>n, war,
so muBl m, <'m, sein, und es hdufen sich in diesem Querschnitt
m, — my-Anionen an. Im ganzen hdufen sich also in diesem
Querschnitt n; — n,-Kationen und m, — m;-Anionen an. Da nun
my, =1 —n, und my =1—ny, so ist my — m; =n; —n,, d. h.
der gesamte Elektrolyt hauft sich in der Menge n;, — n, in diesem
Querschnitt an. Dieselben Betrachtungen kann man auch fiir die
Grenzschicht des Phenol anstellen, und man findet dort eine
Verarmung des Querschnittes um den gleichen Betrag. Der-
selbe Vorgang findet auch an den beiden Grenzschichten der rechten
Seite statt, und es ergibt sich, da durch den Strom eine Konzen-
trationserhdhungim Wasser und eine -ver minderung im Phenol
an beiden Grenzschichten eintritt. Wegen der spontanen Diffusion,
welche zwischen Stellen verschiedener Konzentration sogleich ein-
setzt, wird die Konzentrationserh6hung an den Grenzflichen
iibrigens nicht vollig den erwarteten Betrag erreichen. Ist, umge-
kehrt, n, <Un,, so tritt die Konzentrationserhohung im Phenol
ein, die -verminderung im Wasser. War nun zu Anfang des
Versuchs das Grenzphasenpotential = 0, so kann es nach dem
Stromdurchgang infolge der Konzentrationsinderung nicht mehr
= 0 sein, es entsteht also als Polarisationserscheinung an den
Grenzflichen eine Potentialdifferenz, die beiden entgegengesetzt
gerichteten Potentialdifferenzen der beiden Grenzflichen wirken
als elektromotorische Kraft der Polarisation, welche den elektri-
schen Strom vermindern muB, genau so wie bei der Polarisation
einer Elektrolytlosung zwischen zwei Platinelektroden.
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D. Membranpotentiale.

Inhaltsiibersicht.

Werden zwei wdfrige Elektrolyilosungen durch eine Membran gelrennt,
welche fiir eine der vorhandenen Ionenarien undurchldssig ist, so entsteht zwischen
beiden Seiten der Membran ein Potentialunterschied und eine ungleiche Ver-
terlung sogar der durchgingigen Ionenarten. Dieser Effekt wird mit steigendem
Elektrolytgehalt der Liosungen immer geringer. Es wird die Beziehung dieser
Potentiale zu den im vorigen Abschnitt abgehandelten Phasengtrenzpotentialen
erdrtert.

62. Die Membran als Ursache eines Potentials.

In einem nahen Zusammenhang mit den soeben beschriebenen
Phasengrenzpotentialen stehen gewisse Potentialdifferenzen, die wir
als Membranpotentiale zusammenfassen wollen.

Die Anregung zu der Idee, dafl Impermeabilitit von Membranen
fiir einzelne Ionenarten die Quelle von elektrischen Potential-
differenzen sein kénne, ist von Wilhelm Ostwald ausgegangen,
wie schon im vorigen Abschnitt erwahnt wurde. Die Theorie dieser
Potentiale ist zuerst von Donnan?!) entwickelt worden, und
seine Arbeiten haben sich von grofler Fruchtbarkeit erwiesen.
Seine Ableitung bezieht sich zundchst auf folgenden, méglichst
einfach konstruierten Fall. Xine Losung enthalte nur das Na-
Salz einer fir die Membran undurchgingigen Siure, und zwar
sei diese Sdure sowohl in Form ihrer Ionen wie ihrer etwa vor-
handenen undissoziierten (Séure- oder Salz-) Molekiile nicht im-
stande, die Membran zu durchwandern. Eine zweite Losung
enthalte nur NaCl, und zwischen beiden befinde sich die Membran,
die in folgendem Schema durch einen Strich angedeutet ist:

Na’ Na’
R’ Cl-
(1) (2)

R’ ist das Anion der impermeablen Siure. Dieser Anfangs-
zustand des Systems wird sich durch die Diffusion bald #ndern
und, zunédchst qualitativ betrachtet, zu der Verteilung fiihren:

Na’ | Na’
o | o
o @

1) F. G. Donnan, Zeitschr. f. Elektrochemie, 17, 572 (1911).
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Da auf beiden Seiten Elektroneutralitit in der Lésung herr-
schen muB, also [Na'], = [R"] 4 [C]']; und andererseits [Na'], =
[C1'], sein muB, so kann weder [Na'], = [Na'], noch [Cl'], = [ClI'],
sein, wenn das Diffusionsgleichgewicht eingetreten ist. Dieses
Gleichgewicht mull dadurch charakterisiert sein, dal die maximale
Arbeit, die beim reversiblen und isothermen Transport einer
sehr kleinen Menge Na’'-Ionen in der einen Richtung gewonnen
werden kann, gleich der Arbeit sein muf}, welche zum reversiblen
Transport der Cl'-Ionen in der gleichen Richtung aufgewendet
werden miifite, oder mit anderen Worten: die algebraische Summe
der Arbeit § A, die beim gleichzeitigen Transport einer sehr kleinen
Menge, dn, von Na'-Ionen und der gleichen Mengen von Cl’-Ionen
gewonnen werden kann, mull = 0 sein (Prinzip der virtuellen
Verschiebung). Die Arbeit, welche beim Transport von dn-Molen
Na’ gewonnen werden kann, wenn diese aus einem Raum, wo sie
die Konzentration [Na']; haben, in einem Raum mit der Kon-
[Na'], |
Nal, ’
ahnliches gilt fiir die Cl’-Ionen, und es muf}, wenn Gleichgewichts-
verteilung eingetreten ist,
[Na'l,
[Na’],
sein. Hieraus folgt, dafl auch

[Na'], - [C'], = [Na'], - [C1'],

zentration [Na'], transportiert werden, ist = én.RTIn

[01,12 — O

én-RTIn m-—

+én-RTIn

sein muf.

Gewisse Schwierigkeiten, welche Donnan bei der Beriicksichtigung
der etwa vorhandenen undissoziierten NaCl-Molekiile hatte, kénnen heute
als iiberwunden gelten; sie beruhen nur auf den unzutreffenden Vorstellungen,
mit denen man frither zu arbeiten gendtigt war, wenn man die auf Grund
von Leitfihigkeitsdaten berechneten Dissoziationsgrade der starken Elektro-
lyte benutzte. Wir brauchen deshalb auf diese Schwierigkeiten nicht mehr
einzugehen.

Da nun in der Losung (2) [Na'], = [C.'], sein muB, in der Lo-
sung (1) aber [Na'], nicht == [C\'], sein kann, so kann man schreiben :
[Na']y - [CI], = [Na],? = [CI'],?

1m folgenden wollen wir uns aber mehr im Anschlufl an das
vorige Kapitel halten und eine etwas andere Darstellung als
Donnan wihlen. '

Denken wir uns zwei wiBrige Elektrolytlgsungen durch eine
Membran getrennt, welche fiir eine einzige der beteiligten Ionen-
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arten undurchlissig ist; um ein Beispiel zu nehmen: die Membran
sei Kollodium, die eine Losung NaCl, die andere das Chlorid einer
Base, welche nicht durch Kollodium diffundieren kann. Es wird
dann eine Diffusion eintreten, die zu einem bestimmten Gleich-
gewichtszustand fiihrt. An dieser Diffusion kann sich aber die
durch die Membran nicht diffundierende Base bzw. ihr Kation
nicht beteiligen. Hatte die Losung zu Anfang die Zusammen-
setzung

Kolloid-Chlorid

(dissoziiert in Koll.-
Kationen) + Cl

KC1
(dissoziiert in K-
Tonen, Cl’-Tonen)

Membran

so wird alsbald eine Diffusion durch die Membran hindurch be-
ginnen 1).

Es diffundiert X' von rechts nach links, Cl’ diffundiert je nach
den Umsténden von rechts nach links oder umgekehrt ; das Kolloid-
kation diffundiert nicht. Es besteht nun nicht die Moglichkeit,
daB die Konzentration des K’ in den beiden Loésungen einander
gleich wird, und ebensowenig die der Cl’; denn wére das geschehen,
so enthielte die Loésung links wegen der Kolloidkationen mehr
Kationen als Anionen, und das widerspricht dem Gesetz der
Elektroneutralitit. Vielmehr wird das Kolloidkation einen Teil der
Cl'-Tonen zuriickhalten; im Gleichgewicht mufl ndmlich die Kon-
zentration simtlicher Kationen links (Kolloidkation 4 K') gleich
der Summe der Anionen links (Cl’) sein; und rechts muf} die Kon-
zentration des K’ gleich der des Cl’ sein. Die Ungleichheit in der
Konzentration der entgegengesetzten Ionen kann nur unmeBbar
klein sein; sie bewirkt eine Potentialdifferenz zu beiden Seiten der
Membran. Wir finden also erstens eine analytisch nachweisbare
Verschiedenheit der Cl’-Konzentration links und rechts, zweitens
einen Potentialunterschied. Diese beiden Erscheinungen stehen
nun in einem Zusammenhang, den man berechnen kann.

Stecken wir nimlich nach spontanem Eintritt des Endzustands
der Diffusion in jede der beiden Losungen eine fiir Cl’ reversible
Elektrode (sei es eine gasférmige Pt-Cl,-Elektrode, oder eine fiir
Cl' reversible Hg-Kalomelelektrode) und verbinden die Elek-
troden metallisch, so kann kein Strom flieflen, weil das ganze
System ja im Gleichgewicht ist. Nun sind aber die Elektroden-

1) Der Ausdruck ,,Kolloid* soll hier nicht bedeuten, daB die Substanz
nicht molekulardispers geldst sei, sondern nur, da$ sie nicht durch die Mem-
bran diffundiert. ) :
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potentiale einander nicht gleich. Ist nimlich nach Eintritt des
Gleichgewichts die Cl'-Konzentration links = ¢;, rechts = ¢,, so

ist der Potentialunterschied der beiden Elektroden = RT In L.
C2
Damit die ganze Kette stromlos sei, milssen wir also annehmen,

daBl an der Membran die Potentialdifferenz — RT In j—lhcrrscht.
2

Nehmen wir nun an, dafl aufler KCl auch HCI zugegen ist, so

wird sich ein anderes Gleichgewicht einstellen. Auch dieses kénnen

wir berechnen. Bezeichnen wir auch in diesem Fall die nach

Eintritt des Gleichgewichts ermittelten Cl’-Konzentrationen mit ¢,

und ¢, (welche also verschieden sein werden von den vorigen ¢,

und ¢,), so wird die Potentialdifferenz sein — RTIn L. Wir kénnen
Cy

uns aber auch vorstellen, daB wir zwei Wasserstoffelektroden in

die Losungen stecken. Auch dann muB die Kette stromlos sein.

Das ist nur moglich, wenn das Membranpotential = RT ln£1~ ist.
2

So ist es auch bei Anwesenheit beliebig vieler gewshnlicher Ionen-

arten neben dem einen Kolloid. Bestimmen wir nach Eintritt des

Gleichgewichts die Konzentration irgend einer Ionenart, z. B. die

der H'-Tonen, welche ja immer da sind und immer leicht zu be-

stimmen sind, so konnen wir daraus berechnen:

1. das Membranpotential;

2. die Verteilung jeder einzelnen Ionenart zwischen den beiden
Lésungen. Sind alle Tonen einwertig und ist das Verhiltnis der
H-Ionenmenge links zu rechts = y:1, so ist

1. das Potential = RT Iny;

2. das Verhiltnis der Konzentrationen jeder einzigen von den
anderen diffusiblen positiven Ionenarten links und rechts ist eben-
falls = y, bzw. wenn es negative Ionen sind, = —1—

4

Der einfachste Fall ist es, wenn nur ein diffusibler Elektrolyt
vorliegt, z. B.

Kolloidbase HCl
HC1

Nach dem soeben entwickelten Prinzip muBl das Verhaltnis
der H'-Konzentrationen rechts und links, [H'}; und [H'],, gleich
dem Verhiltnis der Cl’-Konzentration links zu rechts sein;
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[H) _ [o1],
[~ [O7

Da nun rechts [H'], = [Ci'],ist, so ist
[H]?=[C]*=[HT, - [A M

Wir wollen nun fiir einen méglichst einfachen Fall entwickeln,
wie wir die Tonenverteilung niher definieren kénnen, Es sei folgen-
der Fall. Im Inneren der Kollodiumbhiilse sei das Chlorid einer
nicht diffundierenden, aber molekulardispersen Base in der Kon-
zentration a. Ferner H'- und Cl'-Ionen in der Konzentration h,
bzw. cl; und auBerhalb sei HCl in der Konzentration h, = cl, an
H'- bzw. Cl-Tonen, aber kein Kolloid. Alle Elektrolyte seien total
dissoziiert, Wir nehmen h, = cl, als gegeben an und betrachten
h; und cl; als Unbekannte. Dann bestehen folgende Beziehungen:

a-+h; =cl
h,=cl,
LY nach der soeben gegetenen Beweisfithrung
h, ¢} :
oder auch :
a+h =cl 1)
b, - cl; = cl,? 2)

Aus (1) und (2) ergibt sich eine quadratische Gleichung fiir cl;:

c2—acl; —cL2=0
woraus folgt

a2
o = %ﬂ/ 2 o (3)

DaB nur die Losung mit dem positiven Vorzeichen Geltung haben kann,
erkennt man daraus, daf fiir a = 0 sich ergeben muf cl, = cl,, und nicht:
el = —ocl,, )

Durch Einsetzen in (1) ergibt sich
Py I—
hy = — i;— +]/-1— + cl,? (4)

Wie man sieht, ist ¢, >>h,, d. h. das positive Kolloidion
zieht gleichsam negative Cl-Ionen an und st68t positive
H'-Tonen nach aufien durch die Membran weg.

Nehmen wir nun an, daB auBer HCl auch noch NaCl in der
Losung sei; innen herrsche die Konzentration a, hy, cl;, n; (wo n,

die Natriumkonzentration ist); auBen h,, cl,, n,.
Dann bestehen folgende Beziehungen:
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(I) a+n+h=clh ; it
(1) n,+ by — ol, Gesetz der Elektroneutralitd

(I1II) hy:hy=cly:ely 1
Iv) hy:hy=ny:n, |
Wir wollen nun aus diesen Gleichungen h, derart ausdriicken,
daf h; als eine Funktion nur von a und von mit dem Index 2
versehenen GroéBen erscheint. Wir 16sen (III) nach h, auf, eli-
minieren cl; vermittels (I) und n, vermittels (IV) und erhalten so
cly+ hy

h
a+~h—1-n2+hl
2

Gesetz der Tonenverteilung nach Donnan

h, =

Dies fithrt auf eine quadratische Gleichung fiir h;, deren Lé-

sung ist: .
: ___a-h a-h,\?2 .
h=—5g t V<2c12> +hy

Hieraus folgt:

h a a \?
5=zt |+ (ain) ®

Hieraus ergibt sich aus (III) sofort auch cl,/cl,, und aus (IV)
n,/n,; die gesamte Ionenverteilung und somit auch das Potential
14t sich ausdriicken als eine Funktion der zwei Variablen a (Kolloid-
konzentration) und cl, (AuBlenkonzentration irgendeiner Ionen-
art, die die entgegengesetzte Ladung wie das Kolloid-Ion hat).

Betrachten wir zunichst, wie hy/h, von a abhiingt. Aus (V)
ergibt sich, dafl fiir a = 0 (d. h. bei Abwesenheit von Kolloid)
hy/h, =1 und das Potential daher = RTIn1 = 0 ist; je groBer
a wird, um so verschiedener wird h,/h, von 1, und um so gréBer
das Potential.

Fragen wir weiter nach der Abhingigkeit des hy/h, von cl,.
Sie ist derart, daB h,/h, mit steigendem cl, stetig und ohne Bildung
eines Maximums oder Minimums steigt, und zwar ist der groBte
Wert von h,/h, = 1, ndmlich fiir ¢l, = oo, und der kleinste Wert
ist 0, namlich fir cl, = 0.

Denn schreiben wir (5) in der Form

y=—x+y+1
und nehmen wir an, daB x sehr groB (d. h. cl, sehr klein) gegen 1 wird, so
konnen wir fiir 1/x% + 1, nach Entwicklung in eine Binomialreihe, schreiben
éﬁ’"“’ undeswirdy:z—lxu——%ﬁ....
Fiir x = oo (d. h. fiir ol = 0) wird y (d. h. hy/h,) = 0.
Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 13

1
*tax T
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Nun kann in einer Versuchsreihe (mit konstantem a) die AuBen-
konzentration des Chlor, cl,, dadurch vergrofiert werden, daB man
dem ganzen System HCl oder ein beliebiges Chlorid zugibt. Hieraus
folgt

1. h,/b, ndhert sich dem Wert 1 (also das Potentlal dem Wert0),
wenn man mehr HCl hinzufiigt;

2. dasselbe ist der Fall, wenn man ein beliebiges Chlorid, z. B.
NaCl zugibt. Daraus ergibt sich folgende physiologisch wichtige
Folgerung:

Alle Membranpotentiale werden durch Hinzufigung
von Neutralsalzen herabgedriickt; in elektrolytreichen
Kolloidlosungen kénnen swh nur kleine Membranpo-
tentiale bilden.

Es ist von Interesse, welche Potentiale man bei gewissen An
nahmen zu erwarten hat. Setzen wir die Konzentration des mole-
kulardispers gedachten, impermeablen Kations, a = 0,01 n, so
finden wir fiir verschiedene Auflenkonzentrationen cl, unter Be-
nutzung der Formel (5) S. 193 die Tabelle 1; setzen wir a = 0,1 n,
so gilt Tabelle 2.

cl, (in 7 bei 20°C

T
Normalitat)  D/Ps  in Millivols cly ba/by Millivols
1 0,995 0,1 1 0,93 1,3
0,1 0,95 1.3 0,1 0,62 12,2
0,01 0,62 122 0,01 0,10 58
0,001 0,10 58 0,001 0,01 116
0,0001 0,01 116 0,0001 0,001 174
0,00001 ca 0,001 ca 174 0,00001 0,001 232
Tabelle 1 Tabelle 2

Hat das Kolloid den Charakter eines Anions, so kénnen wir die
Betrachtungen glatt iibertragen, wenn wir iberall oh fiir h und
n fiir cl schreiben. Da oh,/oh, = hy/h; ist, so ist dann

SN

Die beiden Tabellen behalten fiir diesen Fall ihre Giiltigkeit,
wenn man fiir hy/h, liest hy/h;, und fir cl, liest n,.

Versuchen wir, von diesen Betrachtungen die physiologischen
Nutzanwendungen zu ziehen, soweit das bisher moglichist. Denken
wir uns eine Zelle, deren Inhalt eine 0,01—0,1 molare Losung
von EiweiBl darstelle, welches wir, soweit es in Ionenform ist,



Die Beziehung der Membranpotentiale zu den Phasengrenzpotentialen. 195

als molekulardispers betrachten wollen. Das Eiweif} ist bei der h
der Gewebssifte wohl als Anion zu denken, soweit es iiberhaupt
ionisiert ist. Die Zelle sei von einer fiir Eiweil undurchlassigen
Membran umgeben und werde umspiilt von einer eiweilifreien
NaCl-Lésung von etwa 0,1 n. Dann hitten wir ein Membran-
potential zwischen 1,3 und 12,2 Millivolt zu erwarten; der letzte
Wert wire aber der denkbar gréfte; so giinstige Bedingungen
(0,1 mol. Eiweilkonzentration; total molekulardisperse und ioni-
sierte Losung desselben; EiweiBfreiheit der umspiilenden Fliissig-
keit) diirften sich im lebenden Organismus kaum finden, und es ist
daher recht fraglich, ob das Donnansche Prinzip der Ionenver-
teilung und der Potentialbildung im Organismus in dieser Form
eine wesentliche Rolle spielt. Fiir gewisse experimentelle Bedin.
gungen der Kolloidchemie ist es dagegen von grofier Bedeutung,
und zwar besonders unter Beriicksichtigung folgender Uberlegung.
Es ist nicht unbedingt erforderlich, daB die Trennung der
kolloiden Lésung von der kolloidfreien Lésung durch eine wirk-
liche Membran geschieht. Procter?!) hat zuerst darauf hinge-
wiesen, daB ein Stiick feste Gelatine, welche in eine wéfirige Losung
gesteckt wird und in dieser einen bestimmten Quellungszustand
annimmt, sich genau ebenso verhdlt, In den Maschen des Gels
ist eine Losung eingeschlossen; das Gel selbst stellt je nach der b,
infolge seiner amphoteren Natur, eine nicht diffusionsfahige Saure
oder Base dar. Infolgedessen muB, wenn ein Stiick Gelatine in
verdiinnter HCl-Losung quillt, im Gleichgewicht h in der AuBen-
lésung grofler sein als im Gel, und dieser Unterschied mufl ver-
mindert werden, wenn man NaCl hinzufiigt. Jacques Loeb?)
hat diese Anschauung experimentell gepriift, und wir werden bei
dem Kapitel iiber die Kolloide hier wieder ankniipfen miissen.

63. Die Beziehung der Membranpotentiale zu den Phasengrenz-
potentialen.

Wenn es auch scheint, daf die biologische Bedeutung dieser
Potentiale in der lebenden Zelle nicht gro8 zu veranschlagen ist,
so ist es doch mgglich, daB Membranpotentiale aus einer anderen

1) H.R.Procter, Journ. of the chem. soc. 105, 313 (1914); H. R. Procter
und J. A. Wilson, Journ. of the chem. soc. 109, 307 (1918).

%) Jacques Loeb, Journ. of gen. physiol. 8, 667; 8, 691; 8, 827; 4, 33;
4, 97 (1921).

13*
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Quelle fiir den lebenden Organismus in Betracht kommen. Die
Untersuchungen vieler Physiologen haben zu der Anschauung
gefithrt, daB die Membran vieler Zellen eine eigenartige elektive
Permeabilitat fiir Ionen zeigt, welche nichts mit einem etwaigen
kolloidalen Charakter dieser Ionen zu tun hat. Insbesondere
vertritt R. Hober die Anschauung, dafl die Zellmembran allge-
mein fiir Kationen und. Anionen eine verschiedene Permeabilitit
besitzt. Seit den grundlegenden Untersuchungen von Pfeffer
und de Vries an Pflanzenzellen und von Hamburger an tierischen
Zellen nahm man an, dafl die meisten in Wasser gelésten Substanzen,
wie insbesondere Zucker und NaCl, die Zellmembran nicht durch-
dringen kénnen. Diejenigen Substanzen, welche eindringen kénnen
(Harnstoff, Narkotika) sind nach der Meinung von Overton
und von Hans Meyer die lipoidigslichen. Diese Meinung hat
sich nicht vollig aufrecht erhalten lassen. « Viele Untersuchungen
zeigten, dafl Anionen durch die Membran der Blutkérperchen frei
diffundieren, und nur die Kationen der Salze impermeabel sind.
Es ist an dieser Stelle nicht der Ort, diese Frage genauer zu erértern.
Aber wenn diese Anschauung zu Recht besteht, so sind damit alle
Bedingungen fiir die Bildung von Membranpotentialen gegeben.
Nur ist das impermeable Ion nicht ein Eiweilion, sondern ein ge-
wohnliches Alkali-Metall-Kation. Da diese sich in der Gewebs-
flitssigkeit in viel hoheren molaren Konzentrationen befinden
als die EiweiBkérper, so ist es wohl méglich, daf erhebliche Mem-
branpotentiale durch sie hervorgerufen werden. Die Schwierig-
keit liegt nur darin, daB es bisher nicht mdglich gewesen ist, irgend
ein kiinstliches Modell fiir diese Vorgénge zu schaffen, irgend eine
Membran nachzuahmen, welche fiir Kationen allein »impermeabel
im eigentlichen Sinne des Wortes wire, wihrend doch die Nach-
ahmung der Phasengrenzpotentiale so gut gelungen ist. Es liegt
deshalb eine Vermutung nahe:

Denken wir an die Habersche Glaskette oder die Beutner-
schen Olketten zuriick, so betrachteten wir sie als nur ,,fiir Kationen
bzw. nur fiir Anionen reversible” Ketten. Wir konnten statt
dessen auch sagen, die Olmembran sei allein fiir Kationen (bzw.
Anionen) ,,permeabel. Diese Impermeabilitit ist allerdings
nicht von derselben Art wie die einer Kollodiummembran gegen
Eiweifl. Im letzteren Fall erkliren wir sie durch ein réumliches
MiBverhéltnis zwischen den Poren der Membran und den diffun-
dierenden Molekeln; im ersteren Falle beruht sie darauf, daB die
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Loslichkeit der Ionen der wifBrigen Losung in der Substanz des
Oles beschrankt ist. Im ersten Fall denken wir uns die Membran
als ein System von feinen Kanilen, durch welche alle (nichtko!-
loiden) Molekii'e, das Losungsmittel sowohl wie die gelgsten Stoffe,
frei zirkulieren, das Losungsmittel in den Poren ist aber eben-
falls Wasser, im zweiten Fall ist die Membran eine zwischen-
geschaltete fremde Phase, ein anderes Losungsmittel als das.
in den beiden Losungen. Sollte diese letztere Auffassung auch
fur die Zellen zutreffen, so wire es allerdings vorteilhafter, ihre
Potentialdifferenzen als Grenzphasenpotentiale zu behandeln und
den Begriff der Membranpotentiale zu beschrinken auf jene anderen
Falle.

Hiermit kommen wir auf den ersten Satz dieses Abschnittes
(S. 188) zuriick, welcher die nahe Verwandtschaft der Phasen-
grenzpotentiale und Membranpotentiale hervorhob. Eine zwischen
zwei wilrige Phasen geschaltete Schicht eines Ols verhalt sich
namlich unter Umstédnden wie eine fiir gewisse Ionenarten un-
durchlissige Membran, und es wire moglich, die Gleichgewichts-
verteilung auf beide Weisen zu betrachten. Es scheint mir jedoch,
daf die Behandlung als Phasengrenzpotential die umfassendere
ist; die Donnansche Betrachtung sollte man auf den Fall be-
schrinken, wo die Impermeabilitét wirklich auf einem Mangel
an Diffusionsvermoégen beruht, wo die Ursache der Erscheinung
in letzter Linie ein in der waBrigen Losung vorhandenes Kolloid
ist, wo man sich die Membran unter dem Bilde eines Kanalsystems
vorstellen kann, durch welches alle Stoffe (auBer dem Kolloid)
frei zirkulieren, wo insbesondere das in diesen Kanilen zirkulierende
Losungsmittel das gleiche ist wie in den angrenzenden Lésungen;
in diesem Fall ist die Donnansche Betrachtung allerdings uner-
setzlich, und sie ist daher ein wichtiges Glied in der Lehre der
kolloiden Systeme geworden.

E. Adsorptionspotentiale und elektrokinetische
Erscheinungen.

Inhaltsitbersicht.

"Als Adsorption wird die Erscheinung definiert, wenn ein in einer Phase
geloster Stoff sich an der Grenzfliche gegen eine andere Phase unreichert, un-
abhdngig davon, durch welche Krdfte dies geschicht. Betrifft diese Adsorption
geloste Elektrolyte, so kann die ungleiche Adsorption der positiven und nega-
tiven Ionen einen Potentialsprung an der Grenzfliche hervorrufen. Durch
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das Studium der Elektrolytadsorption an der Kohle kann man einen Einblick
in die Adsorbierbarkeit der verschiedenen Ionenarten gewinnen. Die H'- und
OH’-Ionen erweisen sich als besonders stark adsorbierbar. Die adsorbierenden
Oberflichen kénnen nach ihrer Fihigkeit, H'- oder OH’-Ionen zu binden, in
Acidoide, Basoide und Ampholytoide eingeteilt werden. Diese Einteilung
deckt sich in der Regel mit der nach rein chemisch-konstitutiven Gesichtspunkten
getroffenen Einteslung in wasserunlosliche Sduren, Basen und Ampholyte. Alle
Kationen treten mehr oder weniger mit den H'-Ionen, alle Anionen mit den
OH’-Ionen bei der Adsorption in Konkurrenz, durch gegenseitigen Austausch
von ionogenen Radikalen des Adsorbens und geldsten Ionen entstehen die Aus-
tauschadsorptionen, die man schon fast rein nach chemischen Gesichispuniten
betrachten kann. Die Iomenadsorption ist die Ursache von elektrischen Auf-
ladungen der Phasengrenzfliche. Diese Potentialdifferenzen dufern sich in den
Erscheinungen der Endosmose und Kataphorese, deren Geschichie und Theorie
dargelegt wird. Es handelt sich hier diberall wm tangentiale« Verschiebungen
der Doppelschichten gegeneinander; die im Wasser befindliche Ionenschicht
nimmé ber thren Bewegungen die Wasserteilchen mit. Je nachdem durch
mechanische Bedingungen das Wasser oder die festen Teilchen in ihrer Lage
fizxiert sind, entsteht die Kataphorese oder die Endosmose. Der Einfluf der
im Wasser gelosten Elektrolyte auf Endosmose oder Kataphorese in bezug auf
ihre Grofe und Richtung gestatiet einen Schluf auf Grofe und Vorzeichen des
Adsorptionspotentials, und die Resultate decken sich mit den nach der Ionen-
adsorption zu erwartenden. Man findet auch hier, daf die Adsorbentien in
stets megative (Acidoide), stets positive (Basoide) und wmladbare (Ampho-
lytoide) unterschieden werden komnen. Unler den acidoiden gibt es solche,
die, wenn auch nicht durch H'-Ionen, so doch durch dreiwertige Kationen wm-
geladen werden kénmen. Mit der Elektroendosmose des Wassers ist Konzen-
trationsdinderung der gelosten Elektrolyse vor und hinter dem Diaphragma ver-
bunden, welche besonders die H'-Ionen betrifft.

Eine andere AupPerungsart der Adsorptionspotentiole sind die Stromungs-
potentiale.

Die Adsorptionspotentiale sind elekiromotorisch wunwirksam. Versucht
man sie wie die friiheren Phasengrenzpotentiale zu elekirischen Mefinstrumenten
abzuleiten, so Gufern sich immer nur jene Phasengrenzpotentiale elektromotorisch.
Das Adsorptionspotential ist nur eine Stufe desjenigen Potentialunterschiedes,
dessen Gesamthest das Phasengrenzpotential darstellt. Man stellt sich daher
das Phasengrenzpotential besser micht als einen unstetigen Potentialsprung,
sondern als eine allmdhliche Potentialdnderung im Bereich einer zwar diinnen,
aber mefbaren Schicht vor.

Zum Schlufl wird versucht, die Coehn sche Regel mit diesen Erscheinungen
in Beziehung zu setzen, und es wird der theoretische Zusammenhang der Grenz-
potentiale mit der Kolloidchemie vorbereitet.

64. Definition der Adsorption.

Es soll hier der Versuch gemacht werden, eine Reihe von
biologisch héchst wichtigen, aber auch dem reinen Physiker ebenso
interessanten elektrischen Erscheinungen unter dem Begriff der
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Adsorptionspotentiale zusammenfassen. Wir beginnen hier-
mit ein Gebiet, von dessen endgiiltiger Klirung wir noch weiter
entfernt sind als bei jedem der vorangegangenen. Vielleicht
trigt die von mir gewshite Darstellung zu seiner Klirung da-
durch etwas bei, als sie den Charakter der Einheitlichkeit tragt
und gleichzeitig die Liicken aufdeckt. Die ganze Art der Darstellung
moge daher nur als ein Versuch betrachtet werden, Tatsachen
und Theorien verschiedener Herkunft zu einem einheitlichen
Bau zu verschmelzen. Die Zukunft muf erweisen, was von diesem
Bau weitergefiilhrt werden kann. Der Ausgangspunkt soll die
Erscheinung der - Adsorption, insbesondere derjenigen von
Tonen, sein.

Zu dem Zweck miissen wir zunidchst den Begriff der Adsorption
selbst in dem Sinne, wie wir ihn hier brauchen wollen, definieren.
Dieser Begriff hat ndmlich bei verschiedenen Autoren einen ver-
schiedenen Inhalt. Wir wollen darunter die Erscheinung ver-
stehen, daB ein Stoff an der Grenzfliche zweier Phasen sich zu
héherer Konzentration anreichert als er innerhalb dieser beiden
Phasen vorhanden ist. Wir lassen in dieser Definition absichtlich
offen, durch welche Kriafte die Anreicherung geschieht, d. h. wir
lassen es dahingestellt, ob diese Anreicherung infolge physika-
lischer oder der sog. chemischen Krifte geschieht. In einer Zeit,
in der das Rutherfordsche Atommodell den gemeinsamen Unter-
bau fiir die physikalischen und chemischen Eigenschaften der Mole-
kiile taglich fester stiitzt, scheint es ein vergebliches Bemiihen,
zwischen mechanischen Adhésionskriften und chemischen Anzie-
hungen grundsitzlich zu unterscheiden. Wir benutzen also das Wort
Adsorption nicht in dem Sinne eines Gegensatzes zu chemischer
Bindung und verstehen darunter ebensogut Fille, welche auch
der reine Chemiker zweifellos als chemische Umsetzungen aner-
kennen wiirde, wie auch Falle, in denen ein Forscher, der in der
ilteren Denkweise erzogen ist, keine Spur einer chemischen Affinitat
erkennen kann, wie z. B. die Adsorption eines in Wasser gelosten
Alkohols durch Kohle. Wesentlich ist fiir uns nur, dafB dieser
Bindungsproze sich nur an der Grenzfliche zweier Phasen, aber
nicht im Innern derselben abspielt.

Diese Definition der Adsorption fiihrt zu einer eigenartigen Konsequenz.
Da nach dem Gibbsschen Prinzip in Wasser geloste, oberflichenaktive Stoffe
sich in der Oberflichenschicht des Wassers anreichern miissen, auch wenn
kein besonderes ,,Adsorbens‘ vorhanden ist, sondern wenn das Wasser an
einen Gasraum (einen im Vergleich zum Wasser fast leeren Raum) grenzt,
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80 ware nach unserer Definition der Gasraum das ,,Adsorbens®. Eine solche
Ausdrucksweise wire zwar nur eine iibertragene, aber sie ist nicht zu ver-
werfeh, Hat man zwei Phasen A und B und in einer derselben, A, einen
Stoff C gelost, der in der anderen entweder gar nicht loslich ist oder zum
Gleichgewicht verteilt ist, so wird die Zusammensetzung der Grenzschicht
durch die Interferenz folgender Molekularanziehungen bestimmt: 1. Die
zwischen Molekiilararten A—A, 2, A—B, 3, A—C, 4. B—B, 5. B—C, 6. C—C.
Ist die Phase B fast masselos (ein Gas), so kommen die Krifte A—B, B—B,
B—C nicht in Betracht. Trotzdem findet durch die Interferenz der iibrig
bleibenden Krifte eine Anreicherung des Stoffes C in der Oberfliche der
Phase A statt. Man konnte nun definieren: in diesem Fall fehlt das Adsorbens;
also ist ein Adsorbens ein Stoff, welcher diesen Verteilungszustand éndert.
Da wir aber die Menge von C, welche in der freien Oberflichenschicht
angesammelt ist, experimentell nicht bestimmen kénnen, ist es praktisch
eigentlich vorteilhafter, als Ausgang der Betrachtung denjenigen Zustand zu
wihlen, wo der geloste Stoff C in A iiberall gleichmiBig verteilt ist, und
jede Anreicherung in der Oberfliche als Adsorption zu bezeichnen. Hat
man gegebenenfalls Veranlassung, diese Adsorption gegen die gewdhnliche
begrifflich abzugrenzen, so kann man sie als ,,scheinbare Adsorption®
bezeichnen. In diesem Sinne wére auch der leere Raum ein Adsorbens.
Durch diese Definition wird die formale Darstellung der Erscheinungen
erleichtert.

Ist nun der zu adsorbierende Stoff (das Adsorbendum) ein
Elektrolyt, so kinnen mit seiner Adsorption an der Oberflache
des Adsorbens elektrische Erscheinungen verbunden sein. Wird
das positive Ton des Elektrolyten stirker oder schwiécher adsorbiert
als das negative, so ist mit der Adsorption die Entstehung eines
elektrischen Potentialunterschiedes verbunden. Zur Einleitung in
dieses Kapitel wollen wir zunichst berichten, was wir von der
Adsorption der Ionen wissen, ohne die dabei auftretenden elek-
trischen Potentiale zunichst zu beriicksichtigen.

65. Die Adsorption der Elektrolyte durch Kohle.

Die Frage in ihrer reinsten Form bezieht sich somit auf die
Adsorption der einzelnen Ionenarten. Da wir aber die Lésung
einer einzelnen Ionenart nicht herstellen kénnen, sondern immer
nur die Losung eines Elektrolyten, d. h. die Mischung einer posi-
tiven und einer negativen Ionenart, so konnen wir in Wirklichkeit
immer nur die Adsorption eines Elektrolyten experimentell unter-
suchen, und unsere Aussage iiber die Adsorption einer einzelnen
Tonenart, welche sich der chemischen Analyse vollkommen
entzieht, kann nur durch eine SchluBfolgerung mit mehr oder
weniger grofer Sicherheit erkannt werden. Wir finden z. B., wenn
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wir die Adsorption verschiedener Na-Salze untersuchen (NaCl,
NaBr, NaJ) gewisse quantitative Unterschiede in der Adsorption.
Untersuchen wir nun die Ca-Salze derselben Anionen, so finden
wir zwar dem absoluten Betrag nach andere Werte; aber die
relativen Unterschiede in der Reihe der Anionen finden sich in
derselben Weise wieder. Wir diirfen daraus schlieBen, daB die
auf die Adsorption beziiglichen Eigenschaften eines Elektrolyten
sich aus denen der Anionen und Kationen additiv zusammensetzen.
Aber auch die Natur des Adsorbens hat einen EinfluB auf die
Adsorption, und natiirlich auch die Natur des Losungsmittels.
Als dieses wollen wir das Wasser festhalten. Dann haben wir also
in den Versuchen zu variieren 1. das Adsorbens, 2. das Kation,
3. das Anion. Wir betrachten zunichst das Adsorbens Kohle?),
den Prototypen der sog. chemisch indifferenten Adsorptionsmittel,
und variieren die Anionen und Kationen.

Systematische Untersuchungen hieriiber habe ich, nach einigen
gemeinsam mit Lachs ausgefilhrten friilheren Versuchen, ge-
meinschaftlich mit P. Rona ausgefithrt und folgendes Resultat 2)
erhalten.

Von den Neutralsalzen werden mit Ausnahme der Alkalisulfate
alle in analytisch nachweisbarer Menge adsorbiert. In allen Fillen
wird bei echten Neutralsalzen gleichviel vom Kation wie vom Anjon
adsorbiert; eine hydrolytische Spaltung durch die Adsorption bei
echten Neutralsalzen kommt in mefBbarem Betrage nicht vor.
Die Adsorption eines Salzes ist eine additive Eigenschaft seiner
Ionen; d. h. z. B. alle Rhodanide werden stirker adsorbiert als
die entsprechenden Chloride.

Infolgedessen kann man eine Reihe der Anionen und eine Reihe
der Kationen nach Maflgabe ihrer Adsorbierkeit aufstellen. In
dieser Reihe konnen wir aber auch die H'- und OH’-Ionen unter-
bringen, indem wir z. B. die Adsorption von HCl mit der anderer
Chloride, und die Adsorption von NaOH mit der von Na-Salzen
bei gleicher Konzentration vergleichen. Diese Reihen sind:

1) Hier ist immer Blutkohle gemeint; Retortenkohle, Zuckerkohle u. a.
zeigen nicht in allen Stiicken das gleiche Verhalten.

2) Lachs u. Michaelis, Koll.-Z. 9, 275 (1911); Zeitschr. {. Elektro-
chemie 17, 1 und 917 (1911); Rona u. Michaelis, Bioch. Zeitschr. 94, 240;
97, 85; 108, 19 (1920); Michaelis u. Rona, Bioch. Zeitschr. 94, 225; 97, 57;
102, 268 (1920); Kolloid-Zeitschr. 25, 225 (1919).
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Organische Farbbasen

Na H
K Ca Mg Al'", Cu A
NH, g
SO, Cl Br J CNS OH’
Organische
Farbsiduren

Das auffilligste Prinzip in dieser Reihe ist die Entladungs-
spannung; je edler das Metall, um so leichter wird es als Ion adsor-
biert. Aber auch die Wertigkeit hat einen gewissen Einflufl. Die
hohen Oxydationsstufen (Fe'””, Hg") sind exzeptionell stark ab-
sorbierbar, ebenso die Salze gewisser organischer Basen und S#uren,
wie Farbstoffe, Chinin u. dgl. Bei den Halogenionen fallt die Ab-
nahme der Entladungsspannung mit der Zunahme des Atom-
gewichts zusammen.

Zwischen den einzelnen Alkalikationen ist ein sicherer Unter-
schied nicht bemerkbar. Dies wurde noch besonders von Hart-
leben ) bestatigt.

Die prozentische Adsorption ist bei den Salzen ebenso, wie
es auch von den Nichtelektrolyten her bekannt ist, um so gréfer,
je geringer die Konzentration der Losung ist. Vergleichen wir
alle Salzlésungen in 0,1 dquivalent-normaler Konzentration und
wenden auf je 100 ccm Lésung 15 g stets der gleichen Kohlensorte
(Blutkohle von Merck) an, so laBt sich aus der zitierten Arbeit
von Rona und Michaelis als Beispiel nebenstehende Tabelle
zusammenstellen. Die Zahlen bedeuten die Prozente des ur-
spriinglichen Salzgehalts, die durch die Adsorption der Ldsung
entzogen wurden %).

66. Die Ausnahmestellung der H'- und OH'-Ionen.

Unsere Aufmerksamkeit wird hier nun wieder besonders durch

die H'- und OH’-Ionen gefesselt; sie nehmen eine Ausnahme-
stellung ein und gehéren zu den weitaus stérkst adsorbierbaren
Ionen. Nur die edelsten Metallionen, einige mehrwertige (Fe™™')
1) Hans Hartleben, Bioch. Zeitschr. 115, 46 (1921).
%) Die Zahlen der Originalarbeit wurden in folgender Weise umgerechnet.
Aus den angegebenen Daten der Roh-Analyse wurde eine Korrektur an-
gebracht, welche der Wassergehalt der angewendeten Kohle (30%/,) erforderte.
Ferner wurden alle Konzentrationen auf Aquivalentgehalt umgerechnet
wihrend sie im Original zum Teil in Molaritit angegeben sind,
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Tabelle iiber die Adsorption der Kohle aus 0,1 n.

Loésungen.

==
v, 80, | @ CNS OH
Na“® 0 6 29 39
K 0 6 — —
NH,' 0 7 36 -
1/, Ca™ - 13 55 -
Yy Mg” 6 14 — —
Yy In” - 21 - -
s Al - 27 63 -

1/, Ca - 38 -

H 47 59 — —

Eine ihnliche Tabelle fiir 0,05 normale Lésungen ist folgende:

1/, 80O, a CNS OH
Na' 0 11 35 68
NH, 0 11 — —
A L e -
1. Al 47 — 73 —
H 70 — — —

und einige organische Ionen wetteifern mit den H-Ionen, nur
die bestadsorbierten organischen Farbsiure-Ionen sind mit den
OH'-Ionen vergleichbar. Hier -dringt sich sofort eine Ana-
logie zu den chemischen Verbindungen der Ionen untereinander
auf. Die Mehrzahl der Tonen bindet sich in wifBiriger Losung nur
wenig, d. h. die meisten Salze sind ,starke‘, weitgehend disso-
ziierte Elektrolyte, nur unter den Sauren und Basen gibt es zahl-
lose schwache Elektrolyte, d.h. die H'- und OH’-Ionen binden
sich von allen Ionen am festesten mit anderen Ionen. Genau so
wird auch von der Kohle von den gewihnlichen Kationen das H',
von den gewdhnlichen Anionen OH’ am stirksten gebunden. Frei-
lich kénnen wir der Kohle niemals allein H'-Ionen zur Adsorption
anbieten, sondern immer nur Siuren, HCl, HNO, usw. Die Ad-
sorption der H-Tonen kann nicht bis zu ihrem eigentlichen Ad-
sorptionsgleichgewicht erfolgen, weil sie von den viel weniger
adsorbierbaren Cl-Ionen in der Lésung zuriickgehalten werden;
andererseits werden mehr Cl-Tonen adsorbiert als ihrem eigent-
lichen Adsorptionsgleichgewicht entspricht, sondern sie werden
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von den besser adsorbierbaren H'-Tonen mitgeschleppt. Das wirk-
lich entstehende Adsorptionsgleichgewicht ist also ein Mittelding
zwischen dem eigentlichen Gleichgewicht der beiden Ionen. Es
wire nun von Interesse, die Adsorbierbarkeit der H'- und OH’-
Ionen an sich festzustellen. Wir miiiten dazu den Versuch so
einrichten, dafl die Einstellung dieses Gleichgewichts moglichst
wenig durch Gegenkrifte gehindert wird. Das kann man nun
angendhert dadurch erreichen, daf§ man die Adsorption von HCl
bei einem UberschuB von KCI untersucht. Die Ursache hierfiir
ist folgende:

Es sei ein chemisches System gegeben, bestehend aus der ver-
diinnten wiaBrigen Losung einer unelektrischen Molekiilart (z. B.
Aceton) und einem festen Adsorbens, wie Kohle. Das Adsorptions-
gleichgewicht sei eingetreten. Die Ausdehnung der Phasen sei
so grof}, dafl Hinzufiigung oder Wegrahme von 1 Mol Aceton aus
der Losung keine mefBbare Konzentrationsinderung hervorrufe.

Das Gleichgewicht ist dann dadurch charakterisiert, dafl es
keiner Arbeit bedarf, um eine geringe, relativ sehr kleine Menge,
also z. B. 1 Mol Aceton von der Kohlenoberfliche in die Losung
zu beférdern. Nehmen wir aber an, daf kein Gleichgewicht be-
steht, sondern, daf} die Losung verdiinnter sei, als dem auf der
Oberfliche befindlichen Aceton entspricht, so wiirde die Tendenz
bestehen, ein Gleichgewicht herzustellen. Hierbei wiirde, wenn der
Prozel} reversibel geleitet werden kénnte, Arbeit gewonnen werden
kénnen. Um die GroBe derselben zu berechnen, denken wir uns
den Proze der Gleichgewichtseinstellung in zwei Etappen zerlegt.
Zungchst komprimieren wir die Losung mit Hilfe eines osmoti-
schen Stempels auf diejenige Konzentration, welche mit der Kohle
in Gleichgewicht stehen wiirde; die Konzentration sei zuerst c,

. N . e
nachher ¢,. Dazu miissen wir die Arbeit n RT In -2 aufwenden,
°

wo n die Zahl der Mole Aceton in der Losung bedeutet. Nunmehr
Jassen wir 1 Mol Aceton aus der Kohlenoberfliche in die Lésung
gehen. Das geschieht kriftefrei, da es in der Gleichgewichts-
konzentration geschieht. SchlieBlich diluieren wir die Losung mit
Hilfe des osmotischen Stempels auf die alte Konzentration, wobei

wir die Arbeit (n + 1) RT In Lo gewinnen, da jetzt n +1 Mole
c

Aceton in Losung sind. In Summa gewinnen wir also die Arbeit
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RTIn 2%, Die Arbeit hingt also von dem Verhiltnis der ge-
c

gebenen Konzentration zur Gleichgewichtskonzentration ab.
Wenn ein Elektrolyt wie HCl adsorbiert wird, haben wir einen
dhnlichen Fall realisiert. Das leicht adsorbierbare H'-Ion muf}
das schwer adsorbierbare Cl-Ion mit an die Kohle schleppen, so daf3
mehr CI' adsorbiert wird, als dem wahren Cl'-Adsorptionsgleich-
gewicht entsprechen wiirde. Dazu muB eine gewisse Arbeit geleistet
werden, welche wiederum nur von dem Verh#ltnis der gegebenen
Cl'-Konzentration der Losung zu derjenigen Cl'-Konzentration ab-
hingt, welche dem speziellen Cl’-Adsorptionsgleichgewicht entspre-
chen wiirde. Wenn eine bestimmte Menge Cl’ an die Oberfléche der
Kohle mitgeschleppt werden soll, so ndhert sichdasVerhaltnis der
anfianglichen Cl’-Konzentration und der Konzentration nach voll-
zogener Adsorption um so mehr dem Wert 1, je gréBer die CI'-
Konzentration ist, Das H'-Ion wird also aus einer sehr Cl'-reichen
Losung die notwendigen Cl'-Ionen fast kriftefrei mitschleppen,
und es wird sich das wahre Adsorptionsgleichgewicht der H'-Ionen
einstellen. Wenn die Theorie richtig ist, mufl die Adsorption von
HCI durch Zusatz von KCl erh6ht werden. Das hat sich experi-
mentell bestitigt!). Das war durchaus nicht selbstverstdandlich.
Denn bisher hatte man immer nur beobachtet, dafl die Gegenwart
eines zweiten Stoffes die Adsorption eines ersten vermindert
(Adsorptionsverdrangung)?); hier ist das Umgekehrte der Fall.
Durch immer weitere Steigerung des KCl-Zusatzes zu einer
0,01 n HCl kommt man so zu einem Grenzwert fiir die Adsorption
der HCL, welcher nach dieser Theorie das wahre Adsorptions-
gleichgewicht der H'-Ionen darstellt. Die Theorie wird dadurch
bestitigt, daBl die Adsorption von HNO, bei steigendem Zusatz von
KNO; zu dem gleichen Grenzwert der H'-Adsorption fiithrt. Ebenso
kann man in NaOH durch Zusatz von NaCl das wahre Adsorptions-
gleichgewicht der OH-Ionen ermitteln. Es hat sich nun das iiber-
raschende Resultat ergeben, daf die H'-Ionen.und die OH'-
Ionen praktisch die gleiche Adsorbierbarkeit besitzen.

Die quantitative Beweiskraft des Versuches ist nur dann vollgiiltig,
wenn man annehmen kann, daf die K'-Ionen im Vergleich zu den H'-Ionen

1) Rona u. Michaelis, Bioch. Zeitschr. 97,.85 (1919).

?) Michaelis u. Rona, Bioch. Zeitschr, 15, 196 {1908); 16, 489 (1909);
Masius, Uber die Adsorption in Gemischen. Diss. Leipzig 1908; Freund-
lich u. Masius, Gedenkboek van Bemmelen 1910.
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so schlecht adsorbierbar sind, daB sie trotz ihrer hohen Konzentration die
Adsorption der H'-Ionen nicht hemmen, sie nicht ,,verdringen®. Das kann
als praktisch richtig angenommen werden, da ja die Geringfiigigkeit der
Adsorbierbarkeit der K-Tonen im Vergleich zu der der H'-Ionen aus den ver-
gleichenden Versuchen mit reinen Losungen von KCl und von HCI erwiesen
ist. Fiir Siuren mit sehr stark adsorbierbaren organischen Anionen gilt dies
nicht; so wird z. B. Sulfosalicylsidure viel stirker adsorbiert!) als HCI, offenbar,
weil das organische Anion derselben noch besser adsorbiert wird als H'-Ionen.

So fanden sich folgende Zahlen. Der Grenzwert der Adsorption
von HCl, HNO,, H,S0,, KOH, NaOH bei UberschuBl der ent-
sprechenden Salze ist: aus 0,01 n-Losung werden durch 1 Gewichts-
prozent einer bestimmten Kohlensorte (Mercksche Blutkohle)
40—45°/, adsorbiert (wihrend aus 0,01n.NaCl-Losung unter
gleichen Bedingungen schatzungsweise vielleicht 29/, hochstens
59/, adsorbiert werden!).

67. Die Auffassung der Kohle als unlislicher Ampholyt; der Begriff
Acidoid, Basoid, Ampholyteid, Saloid.

Wir hatten oben (8. 14—16) als Siure eine Molekiilart definiert,
welche OH'-Ionen (unter Erhaltung der negativen Ladung) bindet,
als Base eine solche, welche H'-Ionen bindet; als Ampholyten also
eine solche, welche beide Tonenarten je nach den Umstinden bindet.
Diese Definition konnten wir nun auch auf nichtmolekulardisperse
Stoffe iibertragen. Dann kénnten wir sagen: die Kohle ist ein
nicht molekulardisperser, absolut unléslicher Ampholyt,
der H'- und OH'-Tonen fast gleich stark bindet; dessen iso-
elektrischer Punkt also bei annibernd neutraler Reaktion liegt.
Wir werden bei-dem Kapitel der Elektroendosmose sehen, wie
vollkommen diese Theorie mit den Beobachtungen iiber die La-
dung der Kohle vereinbar ist.

Die Ubertragung des Begriffes Séure, Base und Ampholyt auf
einen absolut unléslichen Stoff kann aber zu MiBverstindnissen
fiihren. Denn eigentlich gehért zu diesem Begriff der Saure usw.
auch die Eigenschaft der Stromleitung in waBriger Losung. Diese
Eigenschaft geht zwar den nicht molekulardispersen ,,S&uren usw.*
nicht ganz ab; in Gestalt der Elektrophorese werden wir alsbald
ibren Anteil an der Stromleitung kennen lernen. Um aber MiB-
verstindnisse zu vermeiden, ist es besser, die Begriffe ,,Saure,
Base, Ampholyt, Salz* auf wasserlosliche echte Elektrolyte zu
beschrinken, und wir werden deshalb die nicht molekulardispersen

1, Unveré_ffentlichte Versuche.
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Stoffe, welche infolge ihres Adsorptionsvermdogens fiir OH’-Tonen den
Sduren, analog sind, als Acidoide bezeichnen, und wir definieren:

Ein Acidoid ist ein nicht molekulardisperser Stoff, welcher
OH’-Ionen adsorbiert (oder H'-Ionen abdissoziiert) unter Erhaltung
der negativen Ladung (oder H'-Ionen adsorbiert unter Neutrali-
sierung seiner vorher negativen Ladung). Analog definieren wir
das Basoid, und Kohle ist ein Ampholytoid. Zwischen
einer echten S#ure (Base, Ampholyt) und einem grob-
dispersen Acidoid (Basoid, Ampholytoid) bilden die kol-
loiden Sduren alle denkbaren Zwischenstufen.

Ein Acidoid bildet durch Adsorption einer gel6sten Base eine
salzartige Oberflichenverbindung, die wir als Saloid bezeichnen
wollen (weil das Wort Haloid schon vergeben ist). Die Kohle,
als ein Ampholytoid, bildet sowohl mit Siuren wie mit Basen
Saloide. Aber sie bildet auch, wie ein echter Ampholyt, mit KCl
ein Doppel-Saloid, ebenso wie eine Aminosiure mit KCl eine
wenigstens in festem Zustande wohl charakterisierte Verbindung
gibt; ganz analog ist es auch, daf} die Tendenz, HCl oder KOH
zu binden, sowohl bei der Aminosiure wie bei der Kohle viel
groBer ist, als KCI zu binden.

Die gemeinsame Betrachtung sog. ,,chemisch reaktionsunfahiger<
Stoffe wie Kohle und der Ampholyte wird nicht iiberall auf sofortige
Zustimmung rechnen kénnen, und ich bin iiberzeugt, dafl der
Begriff der Adsorption sich auch weiterhin noch lange mit dem
Nimbus eines Gegensatzes zur chemischen Bindung umgeben wird.
Im Zeitalter des Atommodells und der Zuriickfithrung der che-
mischen Affinjtiten und der Kohisionskrafte auf die gleichen
elektrostatischen Kréfte scheint es mir aber angebracht, diese
Schranke zu durchbrechen. Wird man auch weiterhin gut daran
tun, von Adsorptionen zu reden, so sollte man sich doch klar sein,
daf diese einen prinzipiellen Gegensatz zu chemischen Bindungen
nicht bedeuten. Von Adsorption spricht man, wenn eine Reaktion
sich auf die Grenzfliche zweier Phasen beschrinkt, so daBl die
préa parative Darstellung der entstandenen Verbindung in reinem
Zustand nicht méglich ist und stéchiometrische Verhiltnisse daher
nicht gefunden werden konnen.

Hier miissen wir nun zuriickgreifen auf die erweiterte Definition der
Adsorption von 8. 200. Wenn die Substanz der nichtwéBrigen Phase weder
zu H'- noch zu OH’-Ionen irgend eine merkliche Molekularattraktion zeigt,

so verhilt sie sich gegeniiber einer H'- oder OH'-haltigen Lésung gleichsam
wie ein massefreier Raum, und in diesem Fall muB eine Anreicherung von
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H'- oder OH’-Ionen in der Oberfliche einfach nach dem Gibbsschen Prinzip
erfolgen. Man kann nicht von vornherein sagen, ob die H'- oder die OH'-
Ionen die oberflichenaktiveren sind. Aber die Erfahrung lehrt, daB zahl-
reiche nicht wifrige Stoffe, welche ihrer chemischen Natur nach weder
Séuren noch Basen sind, sich gegen reines Wasser negativ laden. Das ist
eine Teilerscheinung der Coehnschen Regel (s. weiter unten). Die Gemein-
schaftlichkeit aller dieser Erscheinungen macht es wahrscheinlich, da8 in
diesen Fillen die nichtwifBrige Phase unbeteiligt ist an der H'-OH’-Ver-
teilung an der Grenzfliche und daB diese Verteilung so erfolgt, als wenn das
Wasser gegen den leeren Raum grenzte. Die negative Ladung der nicht-
wiBrigen Phase gegen die waBrige spricht dafiic, da8 die OH’-Ionen stérker
oberflichenaktiv sind als die H'-Ionen, daB3 also OH’-Ionen in die Grenz-
flache des Wassers gelien, und das Wasser daher positiv gegen seine Ober-
fliche bzw. gegen das andere Medium wird. Wollen wir nun unsere er-
weiterte Definition der Adsorption auch hier anwenden, so miiiten wir
sagen, daB solche chemisch indifferenten, organischen Stoffe wie Ester,
Benzonitril, Ole, Kohlenwasserstoffe u. dgl. OH’-Ionen besser absorbieren
als H'-Tonen, also zu den Acidoiden zu rechnen sind. Aber auch chemisch
nicht indifferente Stoffe sind gegen Wasser viel hufiger negativ als positiv;
so ist nach Freundlich und Gyemant?) Anilin gegen Wasser (bzw. gegen
anilingeséttigtes Wasser) negativ. Man konnte vielleicht exwarten, dal Anilin
als Base H'-Ionen adsorbieren miiite (C;H;NH, + H' = C;H¢NH;') und daher
auf alle Fille H -Tonen besser adsorbieren miisse als OH’-Ionen. Jedoch ist
das ein TrugschluB. Diejenigen wenigen Molekiile Anilin, welche H' ge-
bunden haben, sind nunmehr wasserldsliche Anilin-Ionen, und es ist
ohne weiteres kein Grund, gerade in der Grenzschicht eine wesentliche
Menge von diesen zu erwarten. Im iibrigen verhilt sich Anilin wie ein in-
differenter Stoff, und der Anreicherung der Grenzfliche mit OH’-Ionen
nach dem Gibbsschen Prinzip steht kaum etwas im Wege. Man konnte
wohl auch sagen: das in Wasser nicht geldste Anilin hat den Charakter eines
sehr schwachen Acidoids. Wir werden ja bei jeder Nomenklatur auf Erschei-
nungen stoflen, fiir die sie im eigentlichen Sinne versagt. Wir helfen uns
dann mit ,,Erweiterungen® der D>finitionen. Hierfiir bietet uns die strengste
aller Wissenschaften, die Mathematik, gentigend Beispiele. Die Definition
,,a—b ist die Summe der GréBen 4 a und — b ist ein lehrreiches Bei-
spiel dafiir, denn nach der urspriinglichen Definition der Summe ist a—b
keine Summe, sondern genau das Gegenteil, eine Differenz. So werden
wir es auch hinnehmen kénnen, dafl wir Anilin je nach dem Standpunkt
als eine Base oder ein Acidoid bezeichnen.

Ob fiir die Acidoid- oder Basoidnatur eines Stoffes seine chemische
Natur als Siure oder Base maBgeblich ist oder nicht, hingt offenbar von
der Stirke dieser chemischen Natur als Saure oder als Base ab. Die sehr
schwache Base Anilin ist deshalb ein Acidoid, die viel stirkere Base Al (OH,)
ist gegen reines Wasser ein Basoid. Nur Stoffe von sebr ausgeprigtem
basischem Charakter konnen daher Basoide sein, und deshalb sind Basoide
verhiltnisméBig sehr viel seltener als Acidoide, und die meisten von ihnen

1) H. Freundlich und A. Gyemant, Zeitschr, f. physikal. Chem.
100 (1922).
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sind nur gegeniiber einer neutralen oder sauren Losung Basoide, weil sie
ihrer chemischen Natur nach Ampholytoide mit einem isoelektrischen
Punkt sind, wie z. B. ALO,;, Fe, 0, ZnO u. a.

68. Die dquivalente Adsorption von Ionen eines Salzes durch Kohle;
der Neutralisationseffekt der Kohle.

Die Eigenschaft der H'-Ionen, stirker von der Kohle adsor-
biert zu werden als andere Kationen, fithrt zu folgender bemerkens-
werten Konsequenz. Eine Losung, welche aus beliebig viel Tonen-
arten besteht und sauer reagiert, kann durch Schiitteln mit Kohle
niemals saurer, sondern immer nur weniger sauer werden; umge-
kehrt kann eine alkalische Losung durch Kohle immer nur weniger
alkalisch werden?!). Jede Lo6sung néhert sich also bei Be-
handlung mit Kohle der Neutralitdt, und eine neutral
reagierende Loésung kann durch Kohle niemals deutlich
sauer oder alkalisch werden. Ebenso kann sich ja die Reaktion
irgend einer wilrigen Losung durch Hinzufiigung eines echten
Ampholyten, dessen isoelektrischer Punkt bei neutraler Reaktion
liegt, immer nur der Neutralitit nahern. Daher werden, wie wir
experimentell noch vor dem theoretischen Einblick in die Sache
fanden, von einem Neutralsalz, ja sogar von einem organischen
Farbsalz, in reiner wifriger Losung immer nur dquivalente Mengen
des Anions und des Kations adsorbiert, d. h. das Salz wird als
Ganzes adsorbiert. Wir nannten das die dquivalente Ionen-
adsorption der Salze?), und stellten fest, dafl eine hydro-
lytische Spaltung von Salzen durch die Adsorption an Kohle nicht
beobachtet werden kann. Die oben abgeleitete zweite Tatsache,
daf eine saure oder eine alkalische Losung durch Behandlung mit
Kohle sich stets der Neutralitit nihert, ist eine Konsequenz, die
wir hieraus ziehen konnten, aber zunichst noch nicht erkannten.
Sie wurde experimentell von W. Loéffler und E. Spiro (1. ¢.)
gefunden, und wir kénnen die Erscheinung als den Neutrali-
sationseffekt der Kohle bezeichnen.

69. Andere Adsorbentien.

Die Kohle hat die Besonderheit, daB sie selbst keine Ionen
liefert. Sobald das Adsorbens ionogene Radikale enthilt, mufB

1) W Loffler und K. Spiro, Helvet. chim. Acta 2, 417 (1918) und
2, Heft 5 (1919).
%) Michaelis u. Rona, Bioch. Zeitschr. 94, 225; 97, 57; 102, 268 (1920).

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 14
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man damit rechnen, dafl das Adsorbens selbst eine Tendenz zur
Tonenbildung oder zum JIonenaustausch mit der Losung zeigen
kann. Der einfachste Fall ist, daB das Adsorbens den Charakter
einer unléslichen Sidure (Kieselsiure, Mastix-Harzsiure) oder Base
(Metalloxyde) hat. Es hat sich nun gezeigt, daf in solchen Fallen
die Adsorption von Elektrolyten genau den Gang geht, wie wir
ihn auf Grund altbekannter chemischer Vorstellungen haben. Es
ist ganz vergeblich, hier einen Gegensatz von chemischen Um-
setzungen und Adsorptionen zu konstruieren, Beispielsweise ad-
sorbiert Eisenoxyd Pikrinsdure oder Eosin, weil pikrinsaures oder
eosinsaures Eisenoxyd unléslich ist. Kieselsiure adsorbiert Me-
thylenblau, weil Methylenblausilicat unléslich ist. Freilich ist die
experimentelle Erforschung dieses Gegenstandes kaum zu ver-
mutenden Schwierigkeiten ausgesetzt, weil es beinahe unmdéglich
ist, derartige ,,unldsliche Basen oder Sauren‘ zu erhalten, welche
nicht schon an der Oberfliche ein Ion, mit dem sie ein unlésliches
Salz bilden, adsorbiert hiatten; es gibt kein Kieselsdurepréparat,
welches frei von Ca™ ist?!) und kein Eisenoxyd, welches frei
von Cl’ (oder einem je nach der Darstellungsweise anderen Anion)
ist, mit dem es ein unlésliches basisches Salz bildet. Deshalb sind
fiir die experimentelle Arbeit geeigneter solche ionogenen Adsor-
bentien, welche als unlésliche ,,Salze‘‘ aufgefafit werden konnen.
Als Typus eines solchen kann man Kaolin (kieselsaure Erden) und
sog. Eisenoxyd (basisches Ferrichlorid) nennen. Solche Adsor-
bentien treten ganz nach den Gesetzen der chemischen Reaktionen
in einen Ionenaustausch mit den in Wasser gel6sten Elektrolyten.
Eine Losung von Methylenblauchlorid reagiert mit Kaolin nach
dem Schema

Kieselsaure Erde -+ Mlb-Chlorid ;} kieselsaures Methylenblau
- Erdchlorid.

Da Mlb-Silicat unléslich, Erdchlorid 16slich ist, so tauscht das
Kaolin sein Erdalkaliion (besonders das stets vorhandene Ca’") gegen
das Methylenblaukation aus, und das dem Methylenblau angehdérige
Chlor findet sich ganz in der Losung wieder, aber nicht als HCI,
sondern als CaCl,. Ein Ionenaustausch von Kaolin gegen NaCl ist
analytisch nicht nachzuweisen, wenn er auch zweifellos nach all-
gemeinen Gesetzen in einem ganz minimalen Betrage wohl statt-
finden kénnte. Von dem so gut ,farbenden‘ Eosin oder der Pikrin-

1) Michaelis u. Rona, Bioch. Zeitschr. 97, 57 (1919), vgl. S. 71.
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sdure wird von Kaolin keine Spur adsorbiert; der Ionenaustausch
wiirde hier nicht zur Bildung eines unldslichen Salzes fithren.

Sehr interessant wire es, das Adsorptionsvermégen eines
indifferenten Stoffes wie Cellulose (Filtrierpapier, Baumwolle) zu
studieren. Der Erforschung sind hier die grofiten experimentellen
Schwierigkeiten in den Weg gestellt. Es ist nicht mdglich, auch
nach bester Reinigung mit HCl, FH usw. eine ganz aschefreie
Cellulose zu erhalten. Stets enthdlt sie noch etwas Kieselsdure
und Kalk. Bei der Adsorption von Farbstoffen durch Cellulose
fanden Michaelis und Rona!) immer nur Austauschadsorption;
nach der Adsorption von Methylenblauchlorid fand sich nur das
Kation adsorbiert, das Chlor fand sich als Neutralsalz (Ca-Salz)
in der Losung; bei Adsorption von Eosin-Ammonium fand sich
das Eosinanion adsorbiert, das NH', mindestens zu 70%/, als irgend
ein Neutralsalz in der Losung. Da die ,,Austauschadsorption® der
Aschebestandteile einen so groBen EinfluBl hat, ist es analytisch
bisher kaum méglich zu entscheiden, welchen Anteil die Cellulose
selbst an der Adsorption hat; dulerst geringfiigig ist er auf jeden
Fall, und die Farbbarkeit der technischen Cellulose (Baumwolle,
gewohnliches Papier) beruht zweifellos auf einem Ionenaustausch
mit ihren Aschebestandteilen, die' moglicherweise gar einen konsti-
tutiven Bestandteil der Cellulose-Struktur bilden. dJedenfalls sind
die Eigenschaften der Cellulose weit von denen der Kohle ent-
fernt, bei der diese Verunreinigungen zwar auch nicht fehlen,
aber durch das hohe Adsorptionsvermégen der Kohle selbst in
den Hintergrund gedriingt werden.

Es ist nicht die Aufgabe dieses Buches, die Frage der Ionen-
adsorption zu erschépfen. Sie sollte nur als Einleitung zu dem
Thema der Adsorptionspotentiale dienen, und dafiir mag diese
Skizze geniigen.

70. Die Aufladung an Phasengrenzfliichen durch Ionenadsorption.

Nach den Erlduterungen des vorigen Abschnittes haben wir
das Recht, jeder Ionenart eine eigene Adsorbierbarkeit zuzu-
schreiben. Da nun aber die elektrostatischen Krifte verhindern,
daB die beiden Ionen eines Elektrolyten in meBbar verschiedener
Menge der Losung entzogen werden kénnen, so stellt sich in

1) Michaelis u. Rona, Bioch. Zeitschr. 103, 19 (1920).

14*
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Wahrheit ein Adsorptionsgleichgewicht ein, welches zwischen dem
hypothetischen Gleichgewicht der positiven und dem der negativen
Tonen liegt. Gleichzeitig bildet sich aber auch ein Potentialunter-
schied an der Phasengrenzfliche aus. Das stirker adsorbierbare
Ton wird, wenn auch nicht in einem analytisch, sp doch auf eine
andere Weise nachweisbarem Betrage stirker absorbiert als das
andere. Kohle in Berithrung mit verdiinnter HCl-Losung adsor-
biert etwas mehr H-Ionen als Cl-Ionen. Die Differenz ist allerdings
analytisch nicht nachweisbar, aber sie ist dadurch erkennbar,
daB die Kohle positiv gegen die Losung geladen ist. Der Uber-
schufl der H-Ionenadsorption erreicht einen solchen Betrag, daB
die durch die Ionentrennung entstehende Potentialdifferenz das
Trennungsbestreben der Ionen gerade kompensiert. Auf diese
Weise kénnen wir uns die seit langem bekannte Tatsache erklaren,
daB ganz allgemein an der Grenzfliche zweier Phasen eine Potential-
differenz entsteht. Um diese Ladungen zu erkennen, stehen uns
zunichst zwei &uBerlich sehr verschiedene, aber innerlich zu-
sammenhéngende Methoden zur Verfiigung: die elektrische Endos-
mose (Elektroendosmose) und die elektrische Kataphorese (Elek-
trophorese).

Indem wir hiermit in die Erérterung der sog. elektrokine-
tischen (Helmholtz) oder elektroosmotischen (v. Smolu-
chowski) Erscheinungen eintreten, verlieren wir zunichst
scheinbar den Faden mit dem vorangehenden Kapitel, werden
ihn aber schliefilich wieder ankniipfen.

71. Die iiltere Geschichte der Elektroendosmose.

ReuB?) beobachtete im Jahre 1808 folgendes: Wenn man in
feuchten Ton zwei mit Wasser gefiillte Réhren steckt und durch
diesen mit Hilfe von metallischen Elektroden einen galvanischen
Strom schickt, so steigt das Wasser an der Kathodenseite in die
Héhe und fallt an der Anodenseite. Das ist die Entdeckung der
Elektroendosmose. Gleichzeitig 16sen sich Tonpartikel ab und
wandern nach der Seite der Anode, indem sie das Wasser triiben,
und das ist die Entdeckung der Elektrophorese. Beide Er-
scheinungen sind der Ausdruck der positiven Ladung des Wassers
gegen den Ton. Denkt man sich den Ton als ein mechanisch festes
Filter oder Diaphragma fiir das Wasser, so ist nur eine Bewegung

1) F.ReuB, Mém. de la Soc. imp. des Naturalistes de Moscou. 2, 327 (1809).



Die idltere Geschichte der Elektroendosmose. 213

des positiv geladenen Wassers zur Kathode moglich. Tonpartikel
aber, die frei beweglich im Wasser schweben, zeigen ihre negative
Ladung durch Wanderung zur Anode.

Die Deutung der Endosmose war unklar; sie wurde zu-
niichst wenig beachtet; sie wurde 1816 von Porret?) fiir Sandfilter
von neuem beschrieben, ferner von Becquerel, Armstrong,
Daniell. Die elektrische Kataphorese wurde ferner von Fara-
day ?) an Gewebsfasern, von Du Bois-Reymond ?) an Stérke-
kornchen, von Heidenhain und Jiirgensen 4) an Carmin und
Starkekornchen beschrieben. Die ersten genauen Untersuchungen
iber die Endosmose stammen von Wiedemann5), und der
Beginn einer theoretischen Behandlung des Gegenstandes in dem
Sinne, der sich der heutigen nihert, sind die Arbeiten von
Quincke ®). Den Anstofl zu dieser modernen theoretischen Be-
handlung gab die Beobachtung, daB das Wasser nicht immer
in der Richtung des Stromes, sondern bisweilen in umgekehrter
Richtung bewegt wird. Hiermit hatte er erwiesen, dafl die anfing-
liche Vorstellung, dafl das Wasser ,,vom elektrischen Strom einfach
mitgefiihrt” wiirde, unrichtig war. Quincke stellte dafiir die
Theorie der elektrischen Doppelschicht auf, die sich weiter-
hin so fruchtbar gezeigt hat. Er nahm an, dafl an der Grenze der
Fliissigkeiten des festen Korpers zwei Schichten freier Elektrizitat,
eine positive und eine negative, in sehr geringer aber endlicher
Entfernung einander gegeniiberstehen; die eine bildet eine den
festen Korper fest adhiirierende Belegung, die andere befindet
sich schon in dem fliissigen Medium und kann daher durch einen
tangential gerichteten Zug elektrischer Krifte gegen die erste
gleitend verschoben werden. Ist der feste Korper ein in der Fliissig-
keit schwebendes Teilchen, so duflert sich diese Verschiebung in
einer Bewegung des festen Teilchens unter der Einwirkung eines
elektrischen Stromfeldes. Ist der feste Kérper ein festes, poroses,
den Fliissigkeitsweg versperrendes Diaphragma, so ‘wandert in
einem Stromfeld das Wasser in umgekehrter Richtung durch die
Poren des Diaphragma.

1) R. Porret, Gilb. Ann. 66, 272 (1816).

2) M. Faraday, Exp. Res. Nr. 1562, 1838.

3) E. Du Bois-Reymond, Berl. Ber. 1860. p. 895.

4) E. Heidenhainu. Jiirgensen, Arch. f. Anat. u. Physiol. 1860. p. 573.
5) Wiedemann, Ann. d. Phys. u. Chem. 87, 321 (1852).

%) Quincke, Ann., d. Phys. u. Chem. 113, 513 (1861).
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Die quantitative Theorie dieser Erscheinungen wurde von
Helmholtzl) entwickelt.

72. Theorie der Elektroendosmose von Helmholtz2),

Denken wir uns in eine mit Fliissigkeit gefiillte Réhre ein aus
kapillaren Poren bestehendes, festes Diaphragma eingeschaltet,
und leiten wir einen elektrischen Strom durch diese Réhre, so wird
eine Bewegung des Wassers eintreten, und nach kurzer Zeit wird
sich eine Strémung des Wassers mit konstanter Geschwindigkeit
ausbilden, sobald man dafiir Sorge tragt, dafl durch die Wanderung
des Wassers keine hydrostatischen Druckdifferenzen entstehen.
Diesen stationdren Zustand betrachten wir jetzt. Der stationiire
Zustand ist dadurch charakterisiert, daB die durch den elektri-
schen Zug hervorgerufene Bewegung durch die Reibung gleich-
formig gemacht wird. Nun ist die elektrische Kraft proportional
der elektrischen Dichte der Doppelschicht, o, und der elektrischen
Feldstirke H, welcher die Doppelschicht ausgesetzt ist. Bei
Wahl absoluter MaBeinheiten ist also die elektrische Kraft einfach

1) H. v. Helmholtz, Ann. d. Phys. u. Chem. 7, 337 (1879); Ges. Ab-
handlungen I, p. 855 (1882).

2) Die Theorie ist nicht in der Originalfassung von Helmholtz wieder-
gegeben, welche ein sehr hohes Niveau von Kenntnis der theoretischen
Physik voraussetzt, sondern in einer vereinfachten Weise, die Perrin an-
gegeben hat. Die Helmholtzsche Darstellung hat den Vorzug groBerer
Strenge, insbesondere was die absolute GrdBe der Proportionalititsfaktoren
betrifft. Diese ist bei der Perrinschen Darstellung nicht so zweifellos ein-
leuchtend. Da aber die der Helmh oltzschen Rechnungzugrunde liegenden
Annahmen vielleicht nicht streng erfiillt sind (vgl. die Theorie von Lamb
und spéiter in § 78) und die experimentellen Daten, die bisher vorliegen,
nicht ausreichend sind, um die Theorie quantitativ einwandfrei zu bestatigen,
so diirfte vorldufig diese Art der Darstellung dem Physiologen geniigen.

Die Schwierigkeit der experimentellen quantitativen Bestatigung
der Theorie liegt in folgendem. Die Adsorptiouspotentiale kénnen bisher
auf keine andere Weise als durch die elektrokinetischen Erscheinungen
(Elektrophorese, Elektroendosmose, Stromungsstréme und Strome fallender
Teilchen) erkannt werden. Die Helmholtzsche Theorie berechnet nun
z. B. aus der GroBe der Elektroendosmose das Wandpotential. Eine Be-
stitigung der Theorie konnte nun nur darin bestehen, dal man den aus
elektrokinetischen Versuchen berechneten Wert des Potentials vergleicht
mit einem experimentell nach einer von den elektrokinetischen Methoden
ganz unabhingigen Methode gefundenen -Wert fiir das Wandpotential.
Eine solche Methode besitzen wir aber noch nicht. Und so schwebt die
quantitative Seite der Theorie noch in der Luft, so brauchbar sie auch in
qualitativer Weise ist. )
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= o+ H. Diese ist wihrend des ganzen Vorganges konstant. Ware
keine Reibung vorhanden, so wiirde sie eine gleichmiBig be-
schleunigte Bewegung des Wassers hervorrufen. Es tritt aber
eine Hemmung der Bewegung durch die Reibung ein, und diese
verwandelt die gleichm&Big-beschleunigte in eine gleichférmige
Bewegung. Die Kraft der Reibung ist proportional der spezifi-
schen Reibungskonstanten des Wassers, #, der Geschwindigkeit v
und umgekehrt proportional der Entfernung der in Bewegung ge-
setzten Schicht von der Wand. Es muf} also im stationiren Zu-

stand sein:

aH:n-Tv

wo d die Entfernung der beweglichen elektrischen Schicht von
der unbeweglichen, also die Dicke der Doppelschicht ist.

Wenn man anderseits das Volumen ¢ der in der Zeiteinheit
verschobenen Fliissigkeitsmenge mifit, so kann man die Ge-
schwindigkeit v durch folgende Gleichung ausdriicken, unter der
Voraussetzung, dafl das Diaphragma durch eine einzige Kapillare
von kreisrundem Querschnitt mit dem Radius r dargestellt wird:

rriv=y¢
woraus folgt:

=1 %
Gd_nrz H

Diese Gleichung setzt uns instand, aus der Geschwindigkeit
des Wassertransports die Potentialdifferenz { an der Phasengrenz-
fliche zu berechnen. Der Potentialunterschied der beweglichen
und unbeweglichen Schicht ist nach den Gesetzen der theoreti-
schen Physik

;= Rl— “dmod
Hier bedeutet K die Dielektrizitatskonstante des Wassers
(Helmholtz hatte diese GréBe ausgelassen; die Korrektur wurde
erst von Pellat und Perrin angebracht), und so ergibt sich
p=tz. 1 .9
T K a2 H
Besteht das Diaphragma aus einer groBen Zahl, n, von gleich-
artigen Kapillaren mit dem Radius r, mit dem gesamten Quer-
schnitt s, und betragt die in der Zeiteinheit iibergefithrte Wasser-
menge @, so ist entsprechend:
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4z 7 @

§:K s H

Hieraus folgt, dal der Wassertransport proportional der Feld-
stirke und dem Querschnitt des Diaphragma ist, aber unabhingig
von der Lange der Kapillaren, d. h. von der Dicke des Diaphragma,
sofern nur im Diaphragma die Feldstirke, d. h. der Spannungs-
abfall pro cm, der gleiche bleibt. Mit anderen Worten: Die in
einem Diaphragma iibergefiihrte Wassermenge ist der
Gesamtstromintensitdt proportional und unabhéngig
von der Liange und von der Porenweite des Diaphragma.
Wohl aber héngt sie von der Substanz des Diaphragma wie von
der Natur der Flissigkeit ab.

Diese Gesetze aber sind es gerade, die Wiedemann vorher
experimentell festgestellt hatte.

Hierbei ist die Annahme gemacht, daBl die adh#rierende Schicht villig
unbeweglich ist. Sollte dies nicht exakt zutreffen, so wiirde das nach der
obigen Gleichung berechnete § zu gro8 berechnet werden. Ferner ist die
Annahme gemacht, daf die Dielektrizititskonstante D in der Grenzschicht
des Wassers dieselbe sei wie die gewthnliche Dielektrizitatskonstante des
Wassers, Auflerdem darf die Reibungskonstante .z nur angewendet werden,
wenn man annimmt, dafl die Entfernung 4 der Doppelschichten zwar klein,
jedoch groB im Verh#ltnis zur GroBe eines Molekiils ist. Lamb?) hat eine
Theorie entwickelt, bei der er diese Annahmen fallen 148t. Da aber formal
eine ganz #hnliche Gleichung herauskommt und daher nur der absolute
Betrag von { durch sie beeinfluft wird, wollen wir uns hierauf beschrinken.

Auch erfordert die Theorie von Helmholtz, daB das Diaphragma
aus lauter gleichartigen lings- und parallelgerichteten Kapillaren besteht.
v. Smoluchowski hat die Theorie fiir ein Diaphragma aus beliebig ge-
richteten Kapillaren erweitert und gefunden, daB eine wesentliche Ab-
weichung der Helmholtzschen Gesetze dabei nicht auftritt.

Die ganze Erscheinung der Elektroendosmose kénnen wir uns
unter folgendem Bilde vorstellen: Durch das Kraftfeld des elek-
trischen Stromes wird eine diinne, den Porenwinden des Dia-
phragma anliegende Wasserschicht tangential lings der Poren-
winde verschoben, und diese Schicht nimmt infolge der Kohiision
die von der Wand entfernteren Wasserschichten mit. Das Wasser
wird gewissermaflen an seiner Grenzhaut tangential gezerrt.

73. Die Theorie der Elektrophorese.

Denken wir uns ein breites U-Rohr, gefiillt mit Wasser, in
welchem feine unlésliche (feste oder fliissige) Teilchen schwebend

1) H. Lamb, Phil. Mag. 25, 52 (1888).
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suspendiert sind, so wird, umgekehrt wie vorher, der Zug auf die
oberflichliche Schicht der schwebenden Teilchen ausgeiibt, und
die Teilchen in umgekehrter Richtung, als vorher das Wasser,
bewegt. Das ist die elektrische Kataphorese oder Elek-
trophorese. Solange wir ein breites U-Rohr mit Wasser haben,
ist diese Erscheinung die einfache Umkehrung der Endosmose.
Wollen wir aber die Erscheinung in schmalen, zur mikroskopischen
Beobachtung geeigneten Kammern studieren, so ergeben sich
eigentiimliche Komplikationen. Sie riihren daher, daB nicht nur
die suspendierten Teilchen eine Relativhewegung gegen das Wasser,
sondern auch das Wasser eine Relativhewegung gegen die Kammer-
wand ausfiihrt; denn auch an der Grenze der aus Glas oder Quarz
bestehenden Kammerwand gegen das Wasser bildet sich eine
Doppelschicht; das Wasser der Kammer wird nach Anlegung der
auBeren elektrischen Spannung an seiner oberflichlichen, an die
Kammerwand angrenzenden Haut gezerrt. Die unter dem Mikro-
skop beobachtete Bewegung der suspendierten Teilchen gegen den
Objekttisch ist also die algebraische Summe der kataphoretischen
Bewegungen, welche die Teilchen gegen das Wasser ausfiihren,
und der Bewegung, welche die Teilchen infolge der soeben ge-
schilderten Stromung des Wassers ausfiihren. Die Theorie dieser
Erscheinung, durch die experimentellen Arbeiten von R. Ellis?)
begriindet, ist von v. Smoluchowski in eleganter Weise ver-
vollkommnet worden. Wir wollen nur das Resultat dieser Unter-
suchungen mitteilen.

Die Theorie ist am einfachsten fiir eine enge Kammer, welche
allseitig geschlossen ist, aus der also das Wasser bei seiner Bewegung
nicht ausstromen kann. Wir denken uns etwa einen Raum wie
eine mikroskopische Ziahlkammer, in welche beiderseits vermittels
Durchbohrungendie Elektrodenluftdicht eingelegt sind. DerWasser-
strom, welcher an den Grenzschichten der Kammer entsteht, mul
dann zu einem Riickstrom des Wassers in den inneren Kammer-
schichtenfiibren, und so ist die Bewegung des Wassers keine konstante
GroBe, sonderninihrer GréBe, jasogarinihrer Richtung vonder Ent-
fernung des betrachteten Wasserteilchens von der Kammerwand
abhéngig. Wir nehmen nun an, dafl in einer so engen Kammer
nur lamellare Stromungen des Wassers méglich sind, d. h. daB
jedes Wasserteilchen sich nur von rechts nach links oder umgekehrt,

1) Risdale Ellis, Zeitschr. f. physikal. Chem. 78, 321 (1911).
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aber weder von vorn nach hinten, noch von oben nach unten
bewegt. Der Riickstrom des Wassers macht sich dann nur in
wirbelfreien, reinen Rechts-Links-Riickstromungen bemerkbar.
Hat das Wasser in unmittelbarer Nihe der oberen oder unteren
Kammerwand eine gewisse Geschwindigkeit, so muf} diese in den
von der Wand entfernteren Schichten schnell abnehmen, Null
werden und sich dann umdrehen. Die Geschwindigkeit v ist so-
mit eine Funktion der Entfernung der Wasserlamelle von der
Kammerwand, x, oder einfacher: eine Funktion der ,, Tiefe. Die
Dicke der Kammer sei =d. Dann muBl diese Funktion sym-
metrisch um die Mitte der Kammertiefe, x = d/2, gruppiert sein.

Die beobachtete Bewegung eines Teilchens hingt also von x
ab, und ist die algebraische Summe seiner eigentlichen kata-
phoretischen Bewegung und der an der Stelle x herrschenden
Wasserstromung. Nur in derjenigen Tiefe x beobachten wir
die wahre Kataphoresgeschwindigkeit, in der die Wasserstrémung
= (0 ist, und das ist nach v. Smoluchowski der Fall fiir die

beiden Schichten . )
: x=d|5+ —
(= * )
oder x = etwa 0,2d und 0,8 d.

Es ist beachtenswert, daB die Tiefe der Kammer, d, beliebig
sein kann; es mull nur die Bedingung erfiillt sein, daf sie ziemlich
gering ist, so dafl nur lamellare Strémungen und keine Wirbel?)
moglich sind. In makroskopischen Uberfiihrungsapparaten gilt sie
nicht; hier spielt die Eigenstromung des Wassers keine merkliche
Rolle.

Ist auf diese Weise die wahre kataphoretische Geschwindig-
keit ermittelt, so kann unter Zugrundelegung der Hel mholtzschen
Annahmen und der Erweiterung der Helmholtzschen Theorie
durch v. Smoluchowski nach dem letzten Autor das Wand-
potential {, also die Potentialdifferenz zwischen der Oberflache
der wandernden Teilchen und der Losung, nach folgender Gleichung
berechnen ) '

§=M oder v=‘z"'K'I-I

K-H 47y

wo v die kataphoretische Geschwindigkeit in cm/sec ist und
7, H und K die friihere Bedeutung haben. Das Wichtigste daran

1) Die Bedingungen, unter denen dies der Fall ist, hat O. Reynolds
(Phil. Transact. 174, 935 [1883]) entwickelt.
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ist, daBl (bei gleichbleibender Viscositat) das Potential der
Kataphoresgeschwindigkeit proportional ist. (Driickt man ¢
in Volt, V in cm/sec, H in Volt/cm aus, so muB man noch mit
dem Faktor (Y/;)2 multiplizieren, zur Reduktion des absoluten
MaBsystems des Potentials auf Volt.)

Es geht hieraus hervor, dafl die Wanderungsgeschwindigkeit
von der Korngréfle unabhingig ist, was mit den Versuchen von
Burton?!) an kolloiden Silberlésungen verschiedener Teilchen-
grofle tibereinstimmt.

Vor einer irrtimlichen Deutung der Kataphoreseerscheinung
muB gewarnt werden. Da die Beobachtung lehrt, daB in der Fliissig-
keit suspendierte Teilchen nach Anlegung eines dufBleren Pntentials
nach dem einen Pol wandern, so kénnte es den Anschein haben,
als ob jedes Teilchen sich wie ein Koérper mit freier elektrischer
Ladung verhielte und von dem entgegengesetzten Pol angezogen
wiirde, wie ein geladenes Hirchen von einem geladenen Stiick
Siegellack angezogen wird. Diese Auffassung wire falsch. Die
suspendierten Teilchen sind als Ganzes betrachtet elektrisch
neutral ; die Ladungen der positiven und negativen Doppelschicht
sind einander gleich. Man koénnte in einer gewissen Beziehung
die Anziehung vergleichen mit der eines elektrischen Siegellack-
stiickes auf ein unelektrisches Metallkiigelchen. Man sagt
dann, daB das Metallkiigelchen unter dem Einflu$ des elektrischen
Feldes des Siegellackes durch Influenz geladen oder ,,polarisiert‘
werde. Aber dieser Vergleich ist doch nicht zutreffend, weil das
Metallkiigelchen von einem positiven und einem negativen Pol
gleich gut angezogen wird, wahrend das kataphoretisch wandernde
Teilchen stets in der Richtung von einem Pol zum anderen
wandert. Es hat keine ,,freie Ladung ; diese miifte sich erkennen
lassen, wenn man eine Fliissigkeit, welche suspendierte Teilchen ent-
hilt, einem Elektroskop néhert. Das duflere Kraftfeld einer solchen
Suspension oder kolloiden Liésung ist aber natiirlich = 0. Die
Wirkung des von aulen angelegten Feldes ist nur eine tangentiale,
gleitende Verschiebung der beiden Lagen einer Doppelschicht.

Der Mechanismus der Kataphorese ist folgendermafen zu
denken. In Abb. 28 A sei a ein Kiigelchen, welches mit einer
Doppelschicht umgeben ist, einer fest adhirierenden negativen
und einer verschieblichen positiven Schicht. Die Richtung der

1) E. F. Burton, Phil. Mag. 11, 439 (1906).
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Kraftlinien des #uBleren elektrischen Feldes ist durch die mit
Pfeilen bezeichneten Linien angedeutet. Alsdann muB sich das
Kiigelchen mit seiner festen negativen Schicht nach rechts, die
dullere positive Schicht nach links verschieben, so daf — wie
man sich einen Augenblick vorstellen moge — der Zustand B ent-
steht. Die rechts defekt gewordene positive Schicht regeneriert
sich aber sofort, noch ehe der in B gezeichnete Zustand erreicht

+ * + T
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+++'/ \Y / \}
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Abb. 28.

ist, aus den inzwischen durch den #uBeren elektrischen Strom
herbeigefiihrten positiven Ionen, und ebenso finden die frei ge-
wordenen positiven Ionen am linken Ende ihre elektrische Aqui-
valenz in den inzwischen herbeigefiihrten negativen Ionen (oder
sie dienen zum ZErsatz der inzwischen fortgefiihrten positiven
Tonen). Wie man sieht, nimmt das ganze Kiigelchen an der Leitung
des elektrischen Stromes teil.

74. Beziehung dieser Erscheinungen zur Ionenlehre.

Soweit die physikalischen Untersuchungen. Bei ihnen handelte
es sich darum, wenn das Diaphragma und die Losung ihrer che-
mischen Natur nach als gegeben vorausgesetzt war, die Grofle
der Endosmose bzw. Kataphorese in Zusammenhang mit physi-
kalischen GroBen, wie Stromstirke, dem elektrischen Feld, der
Porenweite usw. zu bringen, und aus der Gréfle der Kataphorese
oder Endosmose bei gegebenen Bedingungen der Stromstirke usw.
die Potentialdifferenz zwischen der festen Wand und der Fliissig-
keit zu berechnen. Wir wenden uns nun zu der Frage, wie die
Endosmose und Kataphorese sowie das Wandpotential von der
chemischen Zusammensetzung der Wand und der Losung
abhingt. Gleichzeitig entsteht die Frage nach dem stofflichen,
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chemischen Substrat der elektrischen Doppelschicht, welche bei
Helmholtz noch offen gelassen ist. Wir werden nach unseren
heutigen Vorstellungen sofort daran denken, diese Doppelschicht
als Tonenschichten aufzufassen, wie wir ja auch die Doppel-
schicht der Elektroden- und Phasengrenzpotentiale als Doppel-
schichten aus freien Ionen auffaffiten. Und hiermit kniipfen wir
den Faden der Ionen-Adsorption wieder an.

DaB die GréBe, ja das Vorzeichen der durch die Doppelschicht
reprasentierten Aufladung von der chemischen Natur der Sub-
stanzen abhingen, wurde zwar frither nicht vollig i{ibersehen,
konnte aber vor der Ionentheorie nicht zu einem erfolgreichen
SchluB gefiihrt werden. Mit der Entwicklung der physikalischen
Chemie wurde das Interesse diesem Gegenstand gewidmet, und
vor allem den Arbeiten von Perrin verdanken wir die Beschrei-
bung und Deutung der Grundgesetze in dieser Beziehung.

Der Grundgedanke, diese ganzen Erscheinungen mit der Ionen-
lehre in Zusammenhang zu bringen, rithrt von Nernst her und
ist eigentlich derselbe wie derjenige, den wir auch zur Erklarung
der Phasengrenzpotentiale heranzogen. Man stellt sich vor, dafl
beide sich berithrenden Phasen Ionen enthalten. Dann wird im
allgemeinen das Verteilungsgleichgewicht der einzelnen Ionenarten
nicht vorhanden sein; das Bestreben, dasselbe zu erreichen, fithrt
wegen der elektrostatischen Gegenkrifte nicht bis zu diesem
Ziel, sondern nur zur Entstehung einer Potentialdifferenz. Die
beiden Lagen der Doppelschicht sind also Schichten
freier Ionen. Helmholtz hatte es offen gelassen, sich materielle
Vorstellung von der Natur der elektrischen Teilchen der Doppel-
schicht zu machen. Heute kénnen wir sagen: sie mufl entweder
aus Elektronen oder aus Ionen bestehen. Die Moglichkeit, dafi
auch reine Elektronen wenigstens die eine der beiden Schichten
bilden kénnen, kénnte hdchstens zugegeben werden, wenn eine
Phase ein Metall ist. Zundchst rechnen wir nur mit Doppelschichten
aus freien Tonen, und damit ist die Erscheinung der Endosmose
und Kataphorese ein Teilgebiet dieses Kapitels iiber die ,,Jonen
als Quellen elektrischer Potentialdifferenzen® geworden.

Hieraus ist die Bewegungserscheinung der Elektrophorese ohne
weiteres verstindlich. Fiir dieselbe muB man noch folgende An-
nahme hinzunehmen. Der Angriffspunkt der Kréifte des elektri-
schen Feldes ist die bewegliche Ionenschicht. Diese nimmt bei
ihrer Bewegung das Wasser mit. Schon bei der Lehre von der
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Leitfahigkeit geloster Elektrolyte hatten wir gesehen, daB die
Tonen sich im Wasser nicht bewegen konnen, ohne eine grofie Zahl
von Wassermolekiilen mitzuschleppen. Diese starke Anziehung der
Tonen zum Wasser bewirkt es, dal auch hier die Verschiebung
einer Ionenschicht sich &uBerlich durch die Verschiebung einer
Wasserschicht offenbart.

Es liegt nahe, die Analogie zwischen der Mitschleppung des Wassers
durch die Tonen bei der einfachen Stromleitung eines gelosten Elektrolyten
und bei der Elektroendosmose vollkommen zu machen, d. h. die gewdhn-
liche elektrolytische Stromleitung als eine Kataphorese von suspendierten
Teilchen molekularer Dimensionen aufzufassen. Denken wir uns ein beider-
gseits offenes U-Rohr mit einer Elektrolytlosung gefiillt und einen elektri-
schen Strom hindurchgeschickt. Dann werden die Anionen nach der
einen Seite wandern und eine bestimmte Menge Wasser mitschleppen,
und die Kationen nach der anderen Seite wandern und eine gewisse, von
der ersten verschiedene Wassermenge mitschleppen. Das Wasser wird
also nach der einen Seite in die Hohe steigen miissen. Da aber in einem
offenen U-Rohr hydrostatische Druckunterschiede sich nicht ausbilden
konnen, mufl das in jedem Augenblick durch die elektrischen Krifte in
die Hohe gezogene Wasser durch die Schwere wieder zuriicksinken, und das
verschiedene Wasserbindungsvermégen der Tonen hat als einzig erkenn-
bare Erscheinung die verschiedene Beweglichkeit der Jonen und die damit
zusammenhéngende Konzentrationsverschiebung in der Elektrolytlésung
zur Folge, welche wir zahlenm#Big als die Uberfithrungszahl des Elektro-
lyten ausdriicken. Bei dem Endosmoseversuch gestattet die Zwischen-
schaltung des Diaphragma bei giinstiger Anordnung die Ausbildung hydro-
statischer Druckdifferenz und daher kommt die Verschiebung des Wassers
direkt zur Beobachtung. Rein qualitativ erscheint somit die Analogie beider
Erscheinungen vollkommen, worauf v. Smoluchowski aufmerksam ge-
macht hat. Ob die Theorie auch quantitativ zutrifft, ist noch nicht aus-
gemacht,

Wir werden in der Tat in § 78 sehen, dafl unter geeigneten Umstéinden,
nidmlich durch Einschaltung eines engporigen Diaphragmas, welches aber
kein Wandpotential gegen die Losung hat, die durch den elektrischen Strom
hervorgerufene Wasserverschiebung in einer Elektrolytiosung experimentell
nachweisbar ist.

Die ersten zielbewuBten Versuche, welche den Zusammenhang
zwischen der Ionenadsorption und der Endosmose erméglichten,
stammen von Perrin.

75, Die Versuche von Perrin, ,
Perrinl) fiithrte seine Versuche mit dem nebenstehenden
Apparat aus. Das Diaphragma wird durch die Glasréhre M

1) Jean Perrin, Mécanisme de I'Eléctrisation de content et solutions
colloidales. Journ. Chim. Phys. 2, 601 und 3, 50 (1904 u. 1905).
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dargestellt, die mit der pulverférmigen Substanz ausgefiillt ist.
A und B sind die Elektroden, die Bewegung des Wassers erkennt
man an der Niveauinderung des Wasserstandes in dem beinahe
horizontalen Steigrohr G. Das elektrische Feld ist in der Regel
dadurch charakterisiert, da zwischen den Elektroden ein Potential-
abfall von etwa 10 Volt pro cm besteht. Perrin fand nun zunéchst,
daB nur gut ionisierende Fliissigkeiten eine starke Elektioosmose
zeigen. Fliissigkeiten mit kleinen Dielektrizitatskonstanten, welche
selbst schlecht leiten und geloste Elektro-

lyte nur wenig zur Dissoziation bringen, o 8
zeigen keine oder nur schwache Elektro- LN
osmose. Chloroform, Petrolither, Benzol,
Terpentingl, CS,, zeigten gar keine End-
osmose. Wohl aber Nitrobenzol, Aceton,
Athylalkohol, Methylalkohol und vor allem
Wasser.

Die im Wasser gelosten Elektrolyte
haben einen grofien EinfluB auf Gréfle und
Richtung der Endosmose. Von diesen
Elektrolyten sind von besonders groBem
Einfluf3 die Sauren und Laugen, also die
H- und die OH-Tonen. Perrin fand eine
ganze Reihe von Pulvern, bei denen die
Richtung der Endosmose in schwach saurem
Wasser umgekehrt war, wie in schwach
alkalischem. In saurer Losung wanderte Abb. 29.
das Wasser stets zur Anode, in schwach
alkalischer zur Kathode, d. h. das Pulver war gegen saure Losung
positiv, gegen alkalische negativ geladen. Solche Substanzen waren
Kohle, Schwefel, Karborund, Naphthalin, Salol, CrCl;, AgCl, BaSO,,
Zn0, CuQ, Gelatine u. a. Die Tabelle auf S. 224 gibt die GroBe
der Ausschlige fiir einige Substanzen bei einem Querschnitt des
Diaphragma von 1,4 cm, in cmm Wasser pro Minute.

Aus dieser Tabelle sieht man, daB die untersuchten Substanzen
durchschnittlich bei saurer Reaktion eine positive, bei alkalischer
eine negative Ladung haben. Der Umkehrpunkt ist allerdings
nioht iiberall die neutrale Reaktion. Perrin glaubte zwar als
Ursache hierfiir sekundire Stérungen des Experimentes an-
sprechen zu diirfen; z. B. allmihliche Auflssung des Pulvers,
und dadurch hervorgerufene Veréinderung der Aciditit, oder
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Bewegung des

Natur des Natur und molare Konzen- | Ladung Wassers in cmm
Diaphragma . tration der Losung der Wand pro Minute
Al,0, 00 NOH + 110
/e300 HCL + 70
/o NaOH — 55
/0 NaOH — 90
CyoH, /s HCl + 38
(Naphthalin) Y100 HCL + 39
Y/2000 HCL + 28
/5000 HCI + 3
/5000 KOH - 29
/1000 KOH — 60
Y KOH — 60
CrCl, /1000 HCl (oder HBr oder
NO;H usw.) + 95
Y00 KOH (oder LiOH usw. — 85
AgCl Yoo HCL -+ 30
.00 KOH — 50
S0,Ba Y00 HCL + 9
/ss0 KOH — 7
BO,H, Gesattigte Losung, mit HCl
(Borsgure) angesiuert + 2
Gesittigte Losung ohne Zusatz — 10
Schwefel Y., HCl + 22
Yoo HCL ? 0
/.0 KOH — 65
Yo KOH — 92
Salol /s HCl + 18
’ 0o HCI ? 0
*/10000 HCL - 10
Y/ 4000 KOH — 50
o KOH — 65
Karborundum /. HCl + 10
Y5s HCI ? 0
/500 HCl — 15
dest. Wasser — 50
/5000 KOH — 60
/500 KOH — 105
Gelatine /e HCl 22
Y00 KOH — 35
Cellulose /.0 HCl ? 0
/e HCL — 20 -
Y500 KOH — 70
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Anwesenheit von Spuren mehrwertiger Ionen, welche, wie wir gleich
sehen werden, einen groBen Einfluf} auf die Erscheinung haben. Er
kam zu folgendem Gesetz:

Jede nicht metallische Substanz ist (bei Abwesenheit
mehrwertiger Ionen) positivin einer sauren Lésung und
negativ in einer alkalischen Lésung.

Allerdings bemerkte er selbst, dal der Umkehrpunkt der
elektrischen Ladung nicht immer genau die neutrale Reaktion ist.
Die Tabelle zeigt dies in auffalliger Weise fiir Cellulose. Bei dieser
wie auch bei Jodoform war selbst in /o n HCl keine positive
Ladung zu erreichen. Der genaue Einblick in diese Verhiltnisse
erfordert offenbar dieselben Uberlegungen wie die Theorie des
isoelektrischen Punktes fiir geloste Ampholyte, welche zur Zeit
von Perrins Untersuchungen noch nicht entwickelt waren. Immer-
hin war Perrin so weitsichtig, daB er das obige Gesetz nur als
ein angenihertes erkannte und als streng giiltig nur folgende Regel
aufstellte :

Das elektrische Potential irgend einer Wand gegen
eine Losung wird stets erh6ht durch die Hinzufiigung
einer (einwertigen) Sdure und stets erniedrigt durch die
Hinzufiigung einer (einwertigen) Base.

76. Der isoelektrische Punkt der Diaphragmen; Diaphragmen mit
und ohne isoelektrischen Punkt.

Weitere Untersuchungen von Bethe und Toropoff?l), von
Glixelli?) und von Gyemant3) mit etwas anderer Methodik,
welche die genaue Aufrechterhaltung der h an den Elektroden
gestattete, zeigten, daf es prinzipiell unzutreffend ist, den Um-
kehrpunkt allgemein bei der neutralen Reaktion zu suchen.
Freilich wurde dies fiir Kohle, Gelatine und einige andere Substanzen
als einigermaflen zutreffend bestitigt. Jedoch fanden sich
eine ganze Reihe von Kérpern, welche bei noch so stark saurer
Reaktion keine positive Ladung, sondern im héchsten Fall eine
Vernichtung der vorher negativen Ladung zeigen, z. B. Cellulose,

1) A, Bethe und Th. Toropoff, Zeitschr. f. physikal. Chem. 88, 686
(1914) und 89, 597 (1915).

%) 8. Glixelli, Uber die Abhingigkeit der Elektroosmose von den che-
mischen REigenschaften des Diaphragmas. Bull. de I'Acad. des Sciences
de Cracovie. Série A. Heft von April—Juni. 1917, S. 102.

3) A, Gyemant, Kolloid-Zeitschr. 28, 103 (1921).

Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I, 2. Aufl. 15
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Kollodium, Agar, Kaolin; auch Retortenkohle gehort nach
Bethe und Toropoff hierher; aber auch Gelatine (d. h.
gelatinierte Kollodiummembranen mnach dem Vorschlag von
Jacques Loeb!) oder Membranen aus erstarrter Gelatine) zeigte
den Umkehrpunkt nicht bei genau neutraler Reaktion, sondern
bei derjenigen h, welche ich?) friiher durch Kataphoreseversuche
mit geloster Gelatine als dén isoelektrischen Punkt derselben
gefunden hatte.

Folgende Tabelle gibt einige Resultate von Glixel}i3). Erfand
zunichst einige Diaphragmenstoffe, welche wie die meisten der
Perrinschen Substanzen eine Umkehrung der Ladung beim Uber-
gang von saurer zu alkalischer Reaktion zeigten; sehr deutlich
liegt aber der Umkehrpunkt meist nicht bei der genau neuntralen
Reaktion, z. B.:

v v
(Endosmose- Kieselsdure (Endosmose-
BeO geschwindigkeit) (8i0,, nH,0)  geschwindigkeit)
dest. Wasser . . . — 1,59 dest. Wasser , . . + 0,63
0,0001 nNaOH . . — 0,87 0,03 nHNO, . . . + 0,33
0,00016 ,, .. + 0,21 0,05 nHCI . . . . + 0,30
0,001 " .. + 1,84 0,47 nHNO;. . . . + 0,12
7Zn0 Antimonsiureanhydrid
dest. Wasser . . . — 0,31 8b,0;
0,0002 nNaOH . . —0,22 dest. Wasser . . . + 1,27
0,0003 . L. + 0,16 0,076 nHCI . . . . -+ 1,27
0,0004 ' .. + 0,24 0,63 » e+ ..+ 1,08
Mg (OH) Wolframséure
2 WO,
0,0006 nNaOH . . —0,64 (HLWO,)
0.01 . — 0.05 dest., Wasser . . . -4 2,66
0’02 ” + 0’90 0,045 nHC1 . . . . + 1,12
i > c ’ 0,207 ,, . . .. -+ 0,28
. R 0,8 v e e e e 0
Isoelektrischer Punkt bei einer | ———
bestimmten b, (meist bei alkalischer | Auch bei extrem saurer Reak-
Reaktion) tion noch keine Umladung.

Die Versuche, welche Gyemant%) in meinem Laboratorium
anstellte, ergaben folgendes:

1) Jacques Loeb, Journ. of gen. physiol. 2, 225 (1920).

2) L, Michaelis u. W. Grineff, Bioch. Zeitschr. 41, 373 (1912).
3) 8. Glixelli, Bull, de PAcad. de Sc. Cracovie (1917).

4) A. Gyemant, Kolloid-Zeitschr. 28, 103 (1921).
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5,‘,5, Rela,tive: Ge- ‘
Membran Elektrolytlésung gé schwg;;hgkelt Bemerkungen
EE Endosmose
Kollodium | dest. Wasser —_ 1,6 | Stets negativ,selbst
0,01 nHC1 — 1,0 {in HCI und AlCl,;
0,001 nNaOH — 15,2 | durch die beiden
0,001 nNaCl — 12,4 | letzteren jedoch
0,001 mCaCl, — 8,8 | fast entladen.
0,001 :mAICl, — 1
0.001 mNa,SO, — 18,1
Kaolin dest. Wasser - 38 | Fast stets negativ;
0,001 nHC1 —_ 61,7 | durch sehr viel HCl
0,01 nHCI — 6,5 | schliellich ent-
0,1 nHC1 0 0 |laden; nur durch
0,001 nNaOH — 182,5 | AlCl, positiv um-
0,001 nNaCl — 259 | geladen.
0,001 mCaCl, — 145,8
0,001 mNa,SO, — 288,8
0,001 mAICl, + 202,7
Blutkohle | 0,001 nNaCl — |Phmach| 12 8 | Isoelektrischer
0,001 mNa,SO0, — ;};;;}gr; 46 | Punkt bei p, = 4;
0,001 mAICI, + | 39,5 | Salze laden bald +,
0,0025 nHC1 — | 435 | 4,2|bald — auf.
'0,0005 nHCI + 1395 | 7
0,001 nHC1 + 1378 | 14
0,01 nHC1 + 12 26
0,002 nAgNO, + 10,2
2%, Agar- | 0,001 nNaCl, Stets negativ, wie
gallerte Membran 1 ecm dick | — 70 | Kollodium, sogar
” » 2., ., |- 69 | bei AlCL,
L2 » 3 2 ”1) - 78
0,002 mol. AICI, — 13
0,001 nHC1 — 54
Fe, O, Wasser + 10,5 | Isoelektrischer
0,001 nHCl + 67 |Punkt bei leicht
0,001 nNaOH — 16 |alkalischer Reak-
0,001 nNaCl oderRCbl} + 23 |tion; negativ nur
0,001 mCaCl, oder durch OH’-Ionen.
BaCl, + 62
0,001 mAICl, + 103

1) Da bei der Versuchsanordnung von Gyemant die Dicke der Membran
nur einen kleinen Teil des Stromweges zwischen den Elektroden ausmacht,
wird die Stromstirke durch Variation der Dicke der Membran nicht merk-
lich beeinfluBt.. Unter diesen Bedingungen muB die Endosmose von der
Dicke der Membran unabhéingig sein (vgl. S. 216), was der Versuch bestiitigt,

16*
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77. Anwendung der Acidoid-Theorie auf die Ladungserscheinungen
der Diaphragmen.

Der groBle EinfluB der H- und OH-Ionen, den Perrin
fand, veranlafite ihn zu der Annahme, daBl die elektrische Doppel-
schicht immer nur von den Ionen des Wassers gebildet werde.
Die eine Schicht besteht nach ihm aus H-Tonen, die andere Schicht
aus OH-Ionen. Andere (einwertige) Ionenarten glaubte er ganz
unbeteiligt an der Bildung der Doppelschicht. Wir wollen ihm in
dieser Annahme zunéchst folgen; wie wir ja auch bei der Theorie
der gelosten Elektrolyte von der vereinfachenden Annahme aus-
gegangen waren, daB keinerlei Kationen mit den H-Ionen und
keinerlei Anionen mit den OH-Ionen in Konkurrenz treten. Kombi-
nieren wir nun die Annahme von Perrin mit der Theorie der
Ionenadsorption, so kommen wir zu folgender Vorstellung: Die
Aufladung einer Wand beruht darauf, daB sie die H- und die
OH-Tonen in verschiedenem MaBe adsorbiert. Eine Wand, welche
iiberhaupt nur OH-Ionen adsorbieren kann, kann daher immer
nur eine negative Ladung erhalten (Cellulose, Kollodium, Agar);
eine Wand, welche immer nur H-Ionen adsorbieren kann, kann
immer nur eine positive Ladung haben (solche Winde sind bisher
nicht bekannt). Eine Wand, welche je nach den Umstinden beide
Arten von Ionen binden kann, ist je nach der Art der Losung bald
positiv, bald negativ. Der Umkehrpunkt mufl durchaus nicht die
neutrale Reaktion sein. Er kann es nur dann sein, wenn die Wand
tiir H- und OH-Ionen bei neutraler Reaktion das gleiche Adsorp-
tionsvermdgen hat. Diese Bedingung haben wir nun aber gerade
fiir Kohle als ungefihr zutreffend erwiesen. Bei der Gelatine wiirden
die Verhiltnisse folgendermafien liegen: Bei h == 2. 1075 ist Gelatine
im iscelektrischen Zustand. Bei einer grofleren h adsorbiert sie
H-Tonen. Man kann dann mit gleichem Recht sagen: die Gelatine-
wand besteht aus unelektrischen Gelatinemolekiilen, welche durch
Adsorption von H-Tonen eine Ladung angenommen haben; oder:
die Wand besteht aus positiven Gelatineionen, denn ein Molekiil,
welches ein H-Ton unter Erhaltung der Ladung gebunden hat, ist
nach den fritheren Erlauterungen (8. 14) ein positives Ion. Ist h
kleiner als dem isoelektrischen Punkt entspricht, also oh grofer,
so bindet die Gelatine OH'-Ionen unter Erhaltung der negativen
Ladung; véllig dquivalent ist es, wenn man sagt, die Gelatine dis-
sozilert ein H'-Ton ab, welches die duflere Doppelschicht bildet,
withrend negativ geladene Gelatineionen die innere Belegung bilden.
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Ein Gelatineion, welches ein H'-Ion gebunden hat (oder, wenn
man vom unelektrischen Hydrat ausgeht, ein OH'-Ion abdissoziiert
hat) kann man nicht mehr gut als eine ,,Gelatinewand mit einer
Belegung von H'-Ionen bezeichnen; man nennt ein H'-Ion,
welches an einen unelektrischen Kérper gebunden ist (wie NH; -+
H' = NH,’) nicht mehr gern ein ,H-Ion‘. Insofern erscheint es
bei unserer Darstellungsweise etwas gezwungen, die Auffassung
von Perrin durchzufiihren, dafl die Ladung der Wand immer
nur auf einer ,,Belegung** mit H'-Ionen oder mit OH’-Ionen beruht.
Aber sachlich ist kein Gegensatz vorhanden; es ist ein rein
formaler Unterschied. Wenn man sich entschlieen wollte, das
NH, -Ion als ein ,,mit einem H'-Ton belegtes NH,-Molekiil aufzu-
fassen, so kann man die Perrinsche Deutung auch fiir Gelatine
und jede andere Wand gelten lassen. ZweckmaBig ist eine solche
Ausdrucksweise nicht. Wenn wir den Gedanken, der der Perrin-
schen Regel zugrunde liegt, in eine unserer Auffassung adaquate
Form bringen wollen, so kénnten wir sagen: Eine Wand ladt sich
dadurch auf, daB sie entweder

H'-Jonen unter Erhaltung der Ladung bindet (adsorbiert);
dquivalent ist der Ausdruck: daB sie OH’-Ionen abdisso-
ziiert, welche alsdann eine der Wand in endlicher Ent-
fernung gegeniiberstehende Ionenschicht bilden;

oder daB sie

OH'-Ionen bindet (adsorbiert); dquivalent damit ist der Aus-
druck: daB sie H'-Tonen abdissoziiert, welche sich als geladene
Tonenschicht der Wand gegeniiber ansammelt.

Verschmelzen wir diese Vorstellung mit den oben (S. 206)
gegebenen Definitionen, so nimmt das Gesetz folgende Form an:

Eine Wand hat stets eine positive Ladung gegen eine
wilBrige Losung, wenn die Substanz der Wand ein Acidoid
ist; stets eine negative Ladung, wenn sie ein Basoid
ist; sie hat je nach der h bald positive, bald negative
Ladung, wenn sie ein Ampholytoid ist. Wie bei einem
echten Ampholyten, ist auch bei einem Ampholytoid
die Ladung 0 nur im isoelektrischen Punkt vorhanden;
mit steigender h wird sie stetig gr6B8er, mit fallender h
stetig kleiner. Der isoelektrische Punkt liegt je nach
der chemischen Natur der Wand bei saurer, neutraler
oder alkalischer Reaktion, und er ist der Mittelpunkt
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einer bald schmalen, bald breiten isoelektrischen Zone.
Die Breite dieser Zone hing bei einem geldsten Ampholyten von
dem Produkt k, .k; ab. Einen diesem Produkt entsprechenden
Begriff konnen wir fiir einen Ampholytoid vorldufig noch nicht
definieren.

Uberhaupt ist es vorliufig ein Mangel der Acidoid-Theorie,
daf wir bisher keine GréBe kennen, welche die Stirke der acidoiden
bzw. basoiden Natur bestimmt. Fir die echt gelosten Siuren und
Basen besitzen wir in den Dissoziationskonstanten ein Maf fir die
Starke. Dieses beruhte auf der Moglichkeit, auf derartige Fille das
Massenwirkungsgesetz anzuwenden. Diese Moglichkeit fallt hier
fort. Es ist aber ein durchaus loshares Problem fiir die Zukunft,
die Stirke der sauren oder basischen Natur umfassender zu defi-
nieren, so dafl die bisherige Definition als ein fiir den molekularen
Dispersionszustand geltender Grenzfall erscheint.

Was fiir eine Wand gilt, trifft ebenso fiir irgendwelche in
Wasser suspendierte Teilchen, fir kolloide Losungen
zu, und somit sind die Ladungserscheinungen der kolloiden Losung
in vollkommene Parallele gestellt mit den Dissoziationserschei-
nungen der echt gelosten Elektrolyte. Diese Dissoziationsgesetze
erscheinen somit als ein Grenzfall fiir die Bedingung, daf der
geloste Elektrolyt immer feinere und schlieBlich molekulare Dis-
persion annimmt ; andererseits erscheinen die Ladungserscheinungen
in einer kolloiden Losung als ein Grenzfall fiir eine Elektrolyt-
l6sung, bei der der geléste Elektrolyt immer gréfer dispers wird
und schlieBlich den Charakter einer ,,Wand‘ annimmt.

78. Die Beriicksichtigung der anderen Ionenarten.

Diese einfache, als erste Annsherung gedachte Darstellungsweise
war, wie bei der Theorie der elektrolytischen Dissoziation, durch
eine Hilfsannahme ermdéglicht, welche den H'- und OH’-Ionen
eine Ausnahmestellung zuschrieb. Wie wir dort zunéichst annahmen,
dafidie Salze der Siuren und Basen stets total dissoziiert seien oder,
mit anderen Worten, nicht existierten, so nahmen wir hier zuniichst
an, dafl eine Wand immer nur H'- oder OH’-Ionen adsorbiert,
aber niemals z. B. Cl’ oder Na'. Die auBerordentliche geringfiigige
Adsorbierbarkeit von NaCl an Kohle (8.203) im Gegensatz zu
NaOH oder HCl beweist, daB eine solche Annahme zur Erlangung
eines angendherten Gesetzes brauchbar sein muB. Die Vervoll-
staindigung der Theorie muB auch jetzt wieder darin bestehen,
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diese vereinfachenden Annahmen fallen zu lassen und die Adsor-
bierbarkeit der anderen Ionenarten mit zu beriicksichtigen. Es
ist zu erwarten, daBl der EinfluB einer Ionenart um so grofer ist,
je besser sie adsorbierbar ist, je stérker sie also mit den H- oder
OH-Ionen in Konkurrenz treten kann. Dem entspricht es nun,
daB die gewohnlichen einwertigen Ionen, welche am wenigsten
adsorbiert werden konnen, auch den geringsten EinfluB auf die
Ladung einer Wand haben. Immerhin ist dieser inhéheren Kon-
zentrationen deutlich erkennbar. Das zeigt folgender Versuch von
Perrin. Die Zahlen der letzten Kolumne zeigen die Geschwindig-
keit der Elektroosmose an, das Vorzeichen die Ladung der Wand.

Carborund o nKOH . . . . . .. — 105
I dasselbe 4 0,1nNaBr . . — 24
CrCly Y nHCL . o . oL -+ 100
dasselbe + 0,InKBr. . . + 35

Auch bei der Adsorption hatten wir beschrieben (S. 204), daB
die Adsorption von HCl oder von KOH durch Hinzuftigung eines
Neutralsalzes erhoht wird, und hatten das in dem Sinne gedeutet,
daB die Gegenkrifte, welche sich der isolierten Adsorption der
H- (bzw. OH-)Ionen entgegenstellen, durch die Gegenwart des
Neutralsalzes vermindert werden. Ein anderer Ausdruck derselben
Erscheinung ist es, wenn wir hier sehen, dafl auch das Adsorptions-
potential, welches bei der Adsorption von HCl oder KOH entsteht,
durch ein Neutralsalz vermindert wird. Eine analytische Formu-
lierung dieser GesetzmiBigkeit ist noch mnicht versucht worden.

Hiernach wiirde sich die Potentialverminderung der einwertigen
Ionen erkliaren lassen, ohne dafl man {iberhaupt ihre Adsorbierbar-
keit in Betracht zieht. Sie besitzen aber zweifellos eine, wenn
auch geringe Adsorbierbarkeit und konkurrieren in geringer Weise
mit den H -Tonen um die Adsorption an der Grenzfliche.

Viel starker ist dieser konkurrierende EinfluB bei den viel
stirker adsorbierbaren mehrwertigen Ionen. Wir geben zu-
nachst einige Versuche von Perrin wieder.

a) ALO; YiwnHNO, . . . . ., + 100
YiwoorHCL . . .. + 100
Yo nH;80, . . ... + 15
b) CrCl, Yi00oHNO; . . . . .. + 88

/1000 RnHNO; + /1090 nMgSO, + 23
/1000 DHNO; + /340 nCd80, + 4
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¢) CrCl, stark verdiinnte HCl . . + 75
KH,PQ, von gleichem p, + 7

d) CrCl, schwach alkalisches Wasser — 46
- dasselbe + /40 mFeCy,K; — 46

e) CrCl, schwach saures Wasser . + 59
dasselbe 4 1/,00.FeCyeK; . + 2

dasselbe + 1/,, FeCy.K; . — 20

f) OrCl, Yoo HCOl . . . .. ...+ 86

dasselbe + /500 FeCyeK,. + 1,5

Diese Versuche zeigen den EinfluB verschiedener mehrwertiger
Ionen. Aus d) sieht man, daB, solange die Wand negativ geladen
bleibt, selbst mehrwertige negative Ionen ohne jeden Einfluf} sind.
Bei positiv geladener Wand haben sie jedoch schon in niederen
Konzentrationen einen stark vermindernden Einfluf auf das Po-
tential. Bei hoheren Konzentrationen kann sogar das Vorzeichen
desselben umgekehrt werden (e¢). Die Wirkung steigt mit der
Wertigkeit sehr bedeutend. Zweiwertige Ionen wirken viel stirker
als einwertige, dreiwertige wieder viel stirker als zweiwertige.
Die Wertigkeit des Anions macht sich auch in dem Versuch a)
bemerkbar, wo das Anion nicht in Form eines Neutralsalzes hin-
zugefiigt ist, sondern einen Bestandteil der Saure selbst bildet.
Denn HCl und HNO, wirken ganz gleich; bei H,80, zeigt sich
viel niedrigeres Potential.

Genau das Entsprechende zeigt sich bei den positiven Ionen:
sie wirken nur, wenn die Wand eine negative Ladung hat, z. B.:

CrCl, schwach saures Wasser . . . . . + 43
dasselbe + /3o mMgCl, . . . . + 43
CrCly YViwnKOH . . . . ... ... — 176
dasselbe + 1/;00omMgCl, . . . . —10
ALO, YsoonNaOH . . . . . . .. .. —85
dasselbe + 1/, (NO,),Ca . . . . —18
Al O, in schwach saurem Wasser . . . - 41
dasselbe - 1/, n(NO,),Ca . . . . + 41,5
Mn, 0, in schwach alkalischem Wasser. . — 40
dasselbe 4 1/, Ba(NO;), . . . . + 18
Carborund 1/, nKOH . . . ... . ... — 60

dasselbe + Y00 nLa(NOy) . . . . — 0,7
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An dem Beispiel des Mn,0, sieht man, daB durch das zweiwertige
Ba™* sogar eine Umkehrung der Ladung eintreten kann. Dasselbe
wiirde A" oder La™" in noch héherem.MaBe zeigen, wenn es in
alkalischer Losung nicht so ungemein schwer loslich wire, so
dafl man die zur Umladung erforderliche La"**-Konzentration nicht
herstellen kann. In anderen Versuchsanordnungen werden wir die
starke umladenae Wirkung der dreiwertigen Ionen spéter viel
besser kennen lernen.

Aus den Untersuchungen anderer Autoren geht hervor, daB
diejenigen Diaphragmen, welche auch bei extremsaurer Reaktion
nicht positiv werden, in zwei Gruppen zerfallen, 1. in solche,
welche durch dreiwertige Kationen (Al"", La"") positiv umgeladen
werden, und 2. in solche, die nicht einmal durch diese umgeladen
werden konnen. Aus der obigen Tabelle iiber die Versuche von
Gyemant geht hervor, daBl Agar und Kollodium durch Al nicht
positiv umgeladen wird, wohl aber Kaolin. In bezug auf Kollo-
dium ist dies eine Bestétigung der Versuche von Jaques Loeb.
Die Umladung des Kaolin scheint mir leicht zu verstehen. Seine
Oberflache adsorbiert durch Austausch mit einem H-Atom der
Kieselsdure Al'"" und bildet dabei gewissermaBen ein basisches
Silicat, d. h. ein H-Atom der Kieselsdure wird durch ein Al er-
setzt, welches dann noch zwei Valenzen, bzw. in Falle des dis-
soziierten Zustandes zwei positive Ladungen frei hat. Im Falle
des Kollodium oder Agar ist das nicht méglich, weil diese Stoffe
lkeine substituierbaren H-Atome besitzen; ihre negative Ladung
gegen reines Wasser kann nicht auf der Abdissoziation von H-
Ionen, sondern nur auf der Adsorption von OH-Ionen beruhen.
(Dies ist mdoglicherweise eine ,,scheinbare Adsorption, vgl.
5. 200.) Heesch?!) (unter Hober) fand gleichfalls, daB Agar-
membranen selbst durch La™" nicht positiv geladen werden,
wahrend er bei Pergamentpapier durch héhere Konzentrationen
von La™" oder andere stark adsorbierbare, organische Kationen
(Histon, Clupein, Rhodamin S) soeben noch eine Umladung nach-
weisen konnte.

Ubrigens konnen die nicht umladbaren Substanzen, wenn sie
mit einer Adsorptionsschicht eines amphoteren Xolloids iiber-
zogen werden, durch Al umgeladen werden. So zeigte Loeb,
daf} Kollodium, welches mit einer Losung von Gelatine oder Eiweify

1) Heesch, Pfliigers Arch. f. d. ges. Physiol. 190, 210 (1920),
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durchtrinkt worden ist, durch H' und A" umgeladen wird, wie
diese Kolloide selbst.

Die Versuche iiber Kataphorese haben sich, wie zu erwarten
war, als eine genaue Umkehrung der Endosmose erwiesen: das-
selbe Material, welches als Diaphragma angewendet, das Wasser
zur Kathode treibt, wandert als Suspension im Wasser zur Anode.
Die Kataphorese leitet so unmittelbar zur Theorie der Kolloide
iber, daBl wir ihre genaueren Ergebnisse erst im folgenden Bande
bei den Kolloiden besprechen werden. Es soll nur auf einige be-
sonders instruktive Fille beziiglich der Umladung hingewiesen
werden. R. Hober?) stellte fest, dafl die gewohnlich negativ ge-
ladenen Blutkorperchen durch dreiwertige Ionen (La™") leicht
umgeladen werden. Sie werden aber auch durch H-Ionen um-
geladen, sind also Ampholytoide?2). Putter?) fand, daBl Bakterien
in kolloidfreier wafriger Aufschwemmung stets, auch in sauerster
Losung, negativ sind; sie werden aber durch Al'" umgeladen.
Bei Gegenwart von Pepton werden sie aber auch durch hohe
H'-Konzentrationen positiv geladen.

79. Zusammenfassung der Theorie der Aufladung von Diaphragmen
oder Wiinden.

1. Die Aufladung einer Wand gegen eine Losung beruht auf
der verschiedenen Adsorbierbarkeit der einzelnen Ionenarten. Die
Ladung des adsorbierten Ions wird der Wand mitgeteilt. Die
Reihenfolge der Adsorbierbarkeit der Ionenarten ist dieselbe, wie
sie auf chemisch-analytischem Wege mit Kohle ermittelt werden
kann. Da die H- und OH-Ionen besonders stark adsorbiert werden,
kann man namentlich bei Abwesenheit mehrwertiger oder orga-
nischer Tonen die Aufladungen allein aus der Verschiedenheit
der Adsorbierbarkeit der H'- und der OH’-Ionen in erster An-
niherung erkliren. Bei genauerer Betrachtung mufl man auch
auf die anderen Ionenarten Riicksicht nehmen. Die Reihenfolge,
mit der die verschiedenen Anionen von verschiedenen Adsorben-

1) R. Hober, Pfliigers Arch. f. d. ges. Physiol. 101, 627 (1904); 102,
196 (1904). .

2) 8. dariiber L. Michaelis u. Takahashi, Bioch. Zeitschr. 29, 439
(1910); Calvin B. Coulter, Journ. of gen. physiol. 8, 309 (1921).

3) E. Putter, -Zeitschr. f. Immunitatsforsch. u. exp. Therap., Orig.
(1921).



Zusammenfassung der Theorie der Aufladung von Diaphragmen usw. 235

tien adsorbiert werden, ist wahrscheinlich fiir alle Adsorbentien
die gleiche, z. B. (nach steigender Adsorbierbarkeit geordnet):

cr J’ CN§’ OH’
und ebenso ist sie wahrscheinlich fiir die Kationen stets die gleiche,
namlich

Na©  Ca” A H

Dagegen ist der absolute Betrag, in welchem einerseits Anionen

und andererseits Kationen von einem Adsorbens adsorbiert werden,
fir die verschiedenen Adsorbentien durchaus verschieden. Kohle
adsorbiert H- und OH-Ionen anndhernd gleich stark, und wenn
wir die beiderr Ionenreihen so untereinander schreiben wollen, da8
gleich stark adsorbierbare Ionen untereinander stehen, so wiirde
die Reihe lauten (schematisch!):

Cl J CNS OH

Na Ca Al H
Fir ALO, jedoch, welches H'-Ionen stirker adsorbiert!) als
OH'-Ionen?), wiirde die Reihe schematisch wahrscheinlich lauten:

Cl J CNS OH
Na Ca Al H

Fiir Gelatine, welche OH’-Ionen stirker bindet3) als H'-
Ionen?):
Cl J CNS OH
Na Ca Al H

Fiir ein ampholytartiges Adsorbens mit noch stirker sauren

Eigenschaften:
Cl J CNS OH
Na Ca Al H

Fiir ein Adsorbens, welches selbst bei extrem saurer Reaktion

noch negativ geladen bleibt (Kollodium):
Cl J CNS OH
Na Ca Al H

d. h. die Kationen riicken so weit nach links in der Reihe, daB
ihre Adsorbierbarkeit praktisch gleich Null zu betrachten ist.
Ein prinzipieller Unterschied zwischen einer Wand, den dispersen

1) ALO, + 6 H' = 2 AI'"" + 3 H,0.

?) ALO, + 6 OH’ = 2 (Al0,)"” + 3 H,0.
3) HRNH, + H' = (HRNH,)".

4) HRNH, + OH’ = (RNH,) + H,0.
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Teilchen einer kolloiden Lésung und einzelnen gelésten Molekiilen
ist nicht vorhanden. Es ist ein vollig dquivalenter Vorgang, wenn
wir feststellen, daBl ein NH,-Molekiil ein H' bindet, dal ein Gly-
kokollmolekiill ein H° bindet, daB ein einzelnes Kaseinmolekiil
ein H' bindet, daB die oberflichlich gelegenen Molekiile eines
kolloiden Aggregats von Kasein H' binden, daf die oberflichlichen
Molekiile eines Stiickes Kohle H® binden.

Die Menge der gebundenen H'- und OH’-Ionen héngt von ihrer
Konzentration ab. Diejenige h, bei welcher die H'- und OH'-Ionen
in gleichem Betrage bei Abwesenheit anderer gut adsorbierbarer
Tonen gebunden werden, nennen wir den isoelektrischen Punkt.
Liegt dieser bei irgendeiner endlichen h, so sprechen wir von einem
Ampholyten bzw. Arnpholytoid Liegt er bei h = o0, so ist der
Korper eine Saure bzw. ein Acidoid; liegt er bei oh = o0, so ist
der Korper eine Base bzw. ein Basoid.

Sobald neben den H'- und OH'-Ionen noch andere Ionen sich
merklich an der Adsorption beteiligen (also entweder schlecht
adsorbierbare Tonen in hoher Konzentration, oder gut adsorbierbare
Ionen in beliebiger Konzentration), so werden die Verhiltnisse
mehr oder weniger verschoben; die Gegenwart eines gut adsorbier-
baren Kations wirkt fiir die Aufladung in demselben Sinne, wie
die Vermehrung der h; Gegenwart eines gut adsorbierbaren
Anions in demselben Sinne, wie die Vermehrung der oh.

Die Zuriickfithrung dieser Gesetze auf den Grenzfall, daBl nur
die H'- und OH’-Ionen als aktiv beteiligte Ionen zugegen sind,
ist gewill eine Willkiirlichkeit. Man kénnte theoretisch von jedem
anderen Ionenpaar ausgehen. Aber diese Darstellung hat den Vor-
teil, daB sich der ideale Grenzfall — Abwesenheit anderer aktiver
Tonenarten — praktisch oft sehr gut realisieren 1a8t, was fiir kein
einziges anderes Ionenpaar moglich wire. Die Willkiirlichkeit ist
nicht grofer, als daB man von allen Elektrolyten die Siuren und
Basen gegeniiber simtlichen Salzen als etwas Besonderes hin-
stellt.

80. Die Konzentrationséinderungen, inshesondere der H'-Ionen
bei der Elektroendosmose.

Vergleicht man die Helmholtzsche Theorie der Endosmose
mit der weiterhin entwickelten neueren Auffassung derselben, so
fallt eine gewisse Inkongruenz der beiden auf. Helmholtz be-
rechnet aus dem als gegeben angenommenen Potentialunterschied
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der Porenwand gegen das Wasser die Menge des durch eine ge-
gebene duflere elektrische Kraft transportierten Wassers, und von
den Eigenschaften des Wassers tritt nur seine innere Reibung in
der Formel auf; es hat also danach den Anschein, als ob die im
Wasser etwa gelosten Elektrolyte, welche ja die Viskositdt kaum
beeinflussen, nur insotern EinfluB auf die Endosmose haben kénnen,
als sie das Wandpotential éndern. Legen wir aber die hier ent-
wickelte Anschauung zugrunde, daB der Zug der duBeren elektri-
schen Kraft primar auf die bewegliche Ionenschicht ausgeiibt wird
und diese das Wasser nur mitschleppt, so miissen wir beriick-
sichtigen, daf die Menge des Wassers, welche von einem Ion
mitgeschleppt wird, von der sog. Hydratation der betreffenden
Ionenart (s. S. 105) abhéngt, und die durch die Endosmose trans-
portierte Wassermenge bei gegebenem Wandpotential hingt dem-
nach mindestens so sehr von dem Wasserbindungsvermégen der
an der Wand gleitenden Ionenart als von der inneren Reibung des
Wassers ab. Ferner betrachtet die Helmholtzsche Theorie das
Wasser bzw. die Losung als etwas Ganzes und 148t nicht die Mog-
lichkeit zu, daB die verschiedenen Bestandteile der Losung, das
Wasser und die einzelnen gelosten Ionenarten, in verschiedener
Weise durch die Endosmose verschoben werden. Die Uberlegenheit
der neueren Auffassung konnte also dadurch erbracht werden,
daB es gelinge, 6rtliche Konzentrationsverinderungen der
gelosten Ionenarten durch die Endosmose nachzuweisen. Obwoh!
solche Konzentrationsinderungen schon frither beschrieben
worden sind !), verdanken wir ihre genaue und zielbewufite Unter-
suchung erst den wichtigen Arbeiten von Bethe ?). Die Grund-
beobachtung von Bethe ist folgende. Wihrend der Elektro-
endosmose durch eine Membran aus Kollodium, Pergament, Ge-
latine oder einem pulverférmigen Diaphragma tritt im allgemeinen
an der Anodenseite des Diaphragma eine Siduerung, an der
Kathodenseite eine Alkalisierung der urspriinglich neutralen
Losung ein (also umgekehrt wie bei der gewghnlichen Elektrolyse
einer neutralen Losung zwischen Platinelektroden). Im iibrigen
tritt eine Konzentrationsinderung auch an den anderen Ionen-

1) Hittorf, Zeitschr. f. physikal. Chem. 39, 9, 613 (1901).

2) A. Bethe, Zentralbl. f. Physiol. 23, 1909, Nr. 9; Internat. Physiol.
Kongr. Wien, 1910; Miinch. med. Wochenschr. 1911, Nr. 23; A. Bethe
und Th. Toropoff, Zeitschr, f. physikal. Chem. 88, 686 (1914) und 89,
597 (1915).



238  Adsorptionspotentiale und elektrokinetische Erscheinungen.

arten ein, aber am stirksten, und noch dazu am leichtesten nach-
weisbar, an den H'- und OH'-Ionen. Dies ist nun eine natiirliche
Konsequenz der jetzigen Theorie der Endosmose. Bethe und
Toropoff entwickeln diese Theorie folgendermafen.

In den Poren des Diaphragma werden, z. B. wenn die Wand
negativ geladen ist, die Anionen als adhirierender Belag von der
Wand festgehalten; ihnen verdankt die Wand ihre negative Ladung.
Vor allem werden die OH'-Tonen festgehalten, sodann mehrwertige
oder gut adsorbierbare organische Anionen, nur in geringem Grade
die gewohnlichen einwertigen Anionen. Sind nun die kapillaren
Raume des Diaphragma eng genug, so werden unter Umstinden
fast alle OH'-Ionen, und vielleicht sogar iiberhaupt fast alle Anionen
von der Wand festgehalten. Wird ein elektrischer Strom durch
die Poren geschickt, so beteiligen sich diese festgehaltenen Ionen
nicht an der Stromleitung, sondern nur die beweglich gebliebenen
Tonen. Es wird also die durchschnittliche Beweglichkeit der Anionen
vermindert, unter Umstéinden fast vernichtet, die der Kationen
aber nicht gestort. Es sei ein Elektrolyt mit dem Anion A’ und
dem Kation K' in Losung, auBerdem natiirlich das Anion OH’
und das Kation H'. Die beiden Anionen A’ und OH’ werden
von der Wand gebunden, besonders das OH'-Ion. Dann wird,
wenn wir die durchschnittliche Beweglichkeit jeder einzelnen
Tonenart betrachten, die Beweglichkeit des Tons A’ und noch mehr
die des Tons OH’ herabgesetzt. Schicken wir einen elektrischen
Strom so lange durch das System, bis durch einen beliebigen Quer-
schnitt 96 540 Coulombs = 1 Faraday geflossen sind, so beteiligen
sich an dem FElektrizitatstransport die einzelnen Ionenarten in
der freien Losung in einem anderen Verhiltnis zueinander als im
Diaphragma. Bezeichnen wir das Produkt aus der Konzentration
und der Beweglichkeit jeder einzelnen der 4 Ionenarten in der
freien Losung mit m, n, a, b, und im Diaphragma mit m,, n,, a,, by,
wobei wir den MaBstab fiir die Beweglichkeit so wihlen, dafl
m+n-+4a-+b=1, und auch m; + n, + a; + b, =1 wird, so
beteiligen sich die einzelnen Ionenarten in folgenden Betrigen
an der Stromleitung:

In ‘der freien Fliissigkeit im Diaphragma

m K’ m, K*
nH’ n, H’
a A’ a; A’

b OH’ b, OH’
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(hier bedeutet also jeder kleine Buchstabe einen echten Bruch,
und jeder grofle Buchstabe eine Ionenart).

Betrachten wir nun die Ionenwanderung wahrend des Strom-
schlusses an der einen Grenze des Diaphragma, z. B. an der Anoden-
seite, so gewinnt die Grenzschicht aus der freien Fliissigkeit
m K'-Tonen und n H'-Ionen, aus dem Diaphragma a, A’-Ionen und
b OH'-Ionen, und sie verliert an die freie Fliissigkeit a A’-Ionen
und b OH'-Ionen, an das Diaphragma m; K*-Tonen und n, H'-Ionen:

Freie Fliissigkeit = Diaphragma
+mK - _§ -»mK —
+nH - 2 —nH —
pos. Pol ZaA < % Ca A+ neg. Pol
— b OH' « & < b, OH' +
(Die Vorzeichen -+ und — zeigen an, ob die Grenzschicht das

Ton gewinnt oder verliert.)
Das ergibt als Gewinnbilanz B fiir die Grenzschicht:

B=m-—m)K + (a; —a)A’+ (n —n,) H + (b, — b) OH’ (II)
oder in Molekiilen zusammengefaf3t

B=(m—m)KA+ (b, —b)H,0 + [(a;, —a ) — (m — m,)] A’
+ [ —ny) — (by— b )] H

Nun ist nach der Definitionsbedingung m +n+4a 4+ b=m,
+ n; + a; + by, folglich
(al—a)_(m“ml):(n“n;)—(bl*b) M

} (I1I)

folglich
B = (m — m,) KA + (b, — b) H,0 + [(n — n,) — (b, — b)] HA (IV)

HA ist freie Saure, KA das Salz. Es tritt also nicht nur eine
Konzentrationséinderung des Salzes ein, sondern es entsteht oder
verschwindet freie Siure, je nachdem der Faktor von HA positiv
oder negativ ist; das hingt von n, n;, b, b, ab.

Wir kénnen die Formel (II) auch folgendermaBen in Molekiil-
schreibung zusammenfassen:
B=(@—a)KA+@m—n)HO+[m—m)—(a—a)K } V)

+ by —b ) — (n —mn,)] OH

Nach (I) ist nun

(m —m,) — (a; — a) = (b — b) — (n —n,)

folglich
B = (a; —a) KA + (n — ny) HyO 4 [(b; — b) — (n —n,)] KOH (VI)



240  Adsorptionspotentiale und elektrokinetische Erscheinungen.

und wir kénnen hieraus die Zu- bzw. Abnahme der freien Laugen-
menge KOH entnehmen.

Fiir den Fall z. B., daB die Anionen simtlich von der Wand-
schicht festgehalten werden, die Kationen aber sémtlich frei
beweglich sind, ist

my+n==1; a;=Db;=0; m >m; n; >n
Dann geht Formel (VI) iiber in
B = —aKA — (n,—n) H;0 + (n; —n—b) KOH

Ist die Losung anfianglich neutral, so mufl n und b wegen der
geringen Konzentration der H'- und OH'-Ionen klein gegen n,
sein, und das Glied mit KOH in (VI) wird positiv, d. h. die Losung
wird an der Anodenseite alkalisch.

Ebenso muB unter gleichen Bedingungen die Diaphragma-
grenze an der Kathodenseite sauer werden. Diese von der
Theorie vorausgesagten Erscheinungen decken sich nun fiir die
meisten Neutralsalze mit den Versuchen von Bethe und Toropoff.

Je hoher die Konzentration der gelésten Elektrolyten ist, und
auch — mochte ich hinzufiigen — je weiter die kapillaren Réume
sind, um so weniger trifft es zu, daB die adsorbierbare Ionenart
in ihrer Gesamtheit von der Porenwand festgehalten wird; um so
geringer wird daher die durch den Stromdurchgang hervorgerufene
Konzentrationsiinderung sein, wie wir ja frither sahen, dafl auch
der endosmotische Wassertransport durch Konzentrationser-
hohung der Lésung vermindert wird.

Ist das Diaphragma nicht umladbar, sondern ein Acidoid
(Kollodium), so binden die Porenwinde immer nur OH’-Ionen,
daneben auch andere Anionen, aber keine Kationen. Je nach
der Adsorbierbarkeit der aufier den OH'-Ionen noch vorhandenen
Anionen werden diese anderen Anionen mehr oder weniger von der
Wand festgehalten und beteiligen sich dementsprechend mehr
oder weniger an der Stromleitung in den Poren. dJe gréfler die
Adsorbierbarkeit der Anionen ist, um so gréfer wird, ceteris paribus,
die beim Stromdurchgang hervorgerufene Anderung der h vor und
hinter dem Diaphragma sein. In der Tat fanden Bethe und
Toropoff beim Vergleich der K-Salze oder der Na-Salze ver-
schiedener Anionen die Stérung der anfinglich neutralen Reaktion
in abnehmendem MaBe fast genau in der erwarteten Reihenfolge:

Zitrat > J > Br > 80, >> Cl => NO,.
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‘Wurde bei konstant gehaltenem Anion das Kation variiert, so ergaben
sich bei weitem nicht so deutliche, von der Anionenart unabhiingige Reihen,
wenigstens nicht fiir Kollodiummembranen, Pergamentmembranen zeigten
deutlich die Reihe des abnehmenden Effekts NH, > Li > K > Na > Mg >
Ba > Ca. Dieser Effekt bediirfte wohl noch weiterer Untersuchung.

Ampholytbide Diaphragmen zeigten, wie auch beziiglich der
Wasserendosmose, eine Umkehrung des Effektes bei Uberschrei-
tung einer ganz bestimmten h. Diese h stellt einen Indifferenz.-
punkt fiir die Konzentrationsstorung dar. Die Versuche wurden
von Bethe und Toropoff besonders an chromierter Gelatine
durchgefiihrt, bei der nicht so stérende Quellungserscheinungen
auftreten, wie bei gewShnlicher Gelatine. Dieser Indifferenzpunkt
der Konzentrationsstérung war, wie zu erwarten, bei Gegenwart
verschiedener Salze etwas verschieden, und zwar bei Anwendung
von 0,01 mol. Lésungen bei folgendem py,:

Pn
Na,80, . . . .. .. .. 3,6
NaGOp - - . v ... 4,0
NaCl, KCI . . ... .. 4,3
BaCly. . . . o o . 48
CONHy)Cl . . . . ... 7,0

Es bleibt nun noch die wichtige Frage zu erirtern, in welcher Be-
ziehung dieser Indifferenzpunkt zum isoelektrischen Punkt
steht. Nehmen wir an, die h der Lisung sei gleich dem isoelektri-
schen Punkt des Diaphragma, dann adsorbiert die Wand keine
Ionen, das Wandpotential ist = 0, der Strom wird in den Poren
ebenso wie in der freien Losung transportiert. Aber nur wenn
die Wasserbindung bzw. die Beweglichkeit der gelésten Anionen
und die der Kationen gleich ist (besser gesagt fiir den Fall, daB
mehrere’ Kationen in den Konzentrationen k;, k,.... mit den

Beweglichkeiten u; u,...., und mehrere Anionen in den Konzen-
trationen a;, a,.... mit den Beweglichkeiten v,, v,.... in Losung
sind: wenn ugk; + ugk,. ... = vja; + vy8,....), wird kein Wasser

transportiert werden. Andernfalls wird auch im isoelektrischen
Punkt eine, wenn auch geringe, Wasserverschiebung eintreten. Der
Indifferenzpunkt der Wasserbewegung ist also nicht
genau gleich dem isoelektrischen Punkt, der letztere
entspricht vielmehr dem Indifferenzpunkt der Kon-
zentrationsstérung. Inder Tat konnten Bethe und Toropoff
zeigen, daB der Indifferenzpunkt der Wasserbewegung und der
Konzentrationsstérung nicht immer genau zusammenfillt. Ein
Michaelis, Wasserstoffionenkonzentration I. 2. Aufl. 16
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volliges Zusammenfallen dieser beiden Punkte ist nur méglich,
wenn der geloste Elektrolyt zwei Eigenschaften miteinander
verbindet; 1. seine beiden Ionen diirfen keine merkliche Adsor-
bierbarkeit im Vergleich zu den H'- und OH’-Ionen besitzen,
2. seine beiden Ionen miissen die gleiche Beweglichkeit besitzen.
Diese Bedingungen erfiillt von allen Elektrolyten am besten wohl
K(l, die anderen biniren einwertigen Elektrolyte, wie Na Cl,
noch einigermafBen, aber z. B. Na,SO, nicht. Alle frither erwihnten
Beobachter betrachteten die Indifferenzbewegung der Wasser-
bewegung als den isoelektrischen Punkt des Diaphragma. Dies
trifft also nach Bethe und Toropoff nicht genau zu.

81. Zur Geschichte des Adsorptionspetentials.

Die in diesem Abschnitt entwickelte Theorie der Adsorptions-
potentiale findet sich in dieser Form in der Literatur bisher noch
kaum. DaB Ionen adsorbiert werden kénnen, ist zwar naheliegend
und schon von mehreren Autoren gefiuBert worden, ohne daf ein
allgemeiner Gesichtspunkt offenbar ‘wurde. Die jetzige Dar-
stellung geht hauptsichlich auf zwei Quellen zuriick, durch
deren Verschmelzung sie entstanden gedacht werden kann, auf
eine frithere Darstellung von mirl) und von Freundlich 2).
Beginnen wir mit der ersteren, so faBite ich, fuBend auf einer theo-
retischen Arbeit von Nernst3), ein in kolloidem Zustand. in
Wasser schwebendes Teilchen, z. B. einer Harzsiure (Mastix),
als eine ,,bindre Elektrode auf, welche im Gegensatz zu den
einfachen Metallelektroden, nicht nur eine Ionenart in Losung
zu bringen tendiert, sondern gleichzeitig H'-Ionen und Séiure-
Anjonen. Aus der verschiedenen Losungstension dieser beiden
Ionenarten, im Verein mit den verschiedenen Konzentrationen,
welche in der wiifirigen Phase diese zwei Ionenarten im Zustand
der echten Losung haben, leitete ich das Potential der Doppel-
schicht an der Grenzfliche ab. Befindet sich in der Losung irgend
eine Ionenart, welche mit dieser Siure ein Salz bilden kann, so
findet ein Ionenaustausch in der Doppelschicht statt, der ihr

1) L. Michaelis, Physik, Chemie der Kolloide, in Richter-Koranyis
Handbuch: Physikalische Chemie und Medizin. Leipzig 1908. L.Michaelis,
Dynamik der Oberflichen. Dresden 1909, S, 49 ff.

% H. Freundlich, Kapillarchemie. Leipzig 1909. S. 243 ff.

%) W. Nernst, Zeitschr. f. physikal. Chem. 9, 137 (1892).
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Potential dndert. Diesen Austausch erklidrte ich schon damals
als identisch mit der Ionenadsorption.

In einer theoretischen Ableitung des Ionengleichgewichts machte ich 1)
einen Fehler, auf den F. Haber 2) aufmerksam machte, indem ich die Losungs-
tensionen der Ionen unberechtigterweise mit ihren Beweglichkeiten in Zu-
sammenhang brachte. Die Losungstension hat aber nichts mit der Be-
weglichkeit des Ions zu tun.

Die Auffassung von Freundlich geht von der Vorstellung
aus, daB Ionen, wie gewéhnliche Molekiilarten, von Grenzflichen
adsorbiert werden konnen und dafl die Adsorbierbarkeit der beiden
Ionen eines Elektrolyten im allgemeinen nicht gleich groB} ist;
insbesondere schreibt auch er den H'- und OH'-Ionen eine be-
sonders hohe Adsorbierbarkeit zu. Aus der verschiedenen Ad-
sorptionstendenz des Anions und Kations leitet er das Adsorptions-
potential ab. Den Adsorbentien, die von Natur aus den chemischen
Charakter einer Siure oder Base haben, schreibt er die Tendenz
zur Abdissoziation von H'- bzw. OH'-Ionen zu, welche zur Bildung
der Doppelschicht fithre. Dabei begeht er denselben Irrtum wie
ich, daB er die Abdissoziation dieser Ionen mit ihrer hohen Be-
weglichkeit in Zusammenhang bringt. Freundlich hat aber
gleichzeitig gezeigt, daBl das Adsorptionspotential nicht identisch
zu sein braucht mit dem Potential, welches dasselbe Adsorbens
(wenn es z. B. ein Metall ist) gegen dieselbe Losung zeigt, wenn
es als Pol einer galvanischen Kette benutzt wird, was als eine
sehr wichtige FErkenntnis bezeichnet werden muB. Diese Er-
scheinung wird erst in dem Kapitel ,,Spaltung von Potentialen‘
verstiandlich werden.

Im allgemeinen scheint sich die Darstellung von Freundlich
von der meinigen nicht viel zu unterscheiden. Ein Unterschied
liegt jedoch in folgendem. Freundlich bemiiht sich, die Ad-
sorptionen an Grenzflichen von chemischen Reaktionen méglichst
abzugrenzen; er betrachtet das Adsorbens im wesentlichen als ein
Mittel, die Oberfliche der Lésung zu vergréBern und mifBt der
chemischen Individualitit des Adsorbens keinen besonderen Wert
bei. Diese Vorstellung tritt allerdings in den Kapiteln seines Buches,
welche iiber die gewshnliche Adsorption von Nicht-Elektrolyten
handeln, deutlicher hervor als an der zitierten Stelle iiber das Ad-
sorptionspotential; in diesem Kapitel kann Freundlich nicht

1) L. Michaelis, Zeitschr, f. Elektrochemie (1908). S. 353.
2) F. Haber, Ann. d. Physik. [4], 927 (1908); s. S. 948.

16*
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umhin, der ,,sauren* oder ,,basischen Natur des Adsorbens be-
sondere Wichtigkeit beizulegen. Jedoch geht es aus dem Kapitel
nicht hervor, dal er hiermit die scharfe Trennung von Adsorption
und chemischer Reaktion eigentlich aufgibt. Ich hatte dagegen von
vornherein mich bemiiht, den Gegensatz von Adsorption und che-
mischen Umsetzungen, zunichst wenigstens bei Adsorbentien von
chemisch differentem (sauren oder basischen) Charakter zu ver-
wischen. Die Unsicherheit in der Abgrenzung chemischer und
physikalischer Anziehungen liegt hier offenbar in der Natur der
Sache, und eine brauchbare Theorie ist wohl nur eine solche,
welche dieser Abgrenzung nicht bedarf. Unter dem Einflull aller
dieser Vorstellungen ist der hier vorliegende Versuch einer einheit-
lichen Darstellung des Adsorptionspotentials entstanden.

82, Stromungspotentiale.

Auf 8. 212 wurde gesagt, dafl uns zur Erkennung der Adsorp-
tionspotentiale zunichst die beiden Methoden der Elektroosmose
und Elektrophorese zur Verfiigung stehen. Wir miissen noch
zwei andere Methoden hinzufiigen, die Stromungsstréme und
die Strome fallender Teilchen. Wir beginnen mit den ersteren.

‘Wenn man durch eine pordse Membran oder durch eine Kapillare
Wasser hindurchpreBt, so entsteht zwischen den beiden Enden
der Membran oder Kapillare eine elektrische Potentialdifferenz.
Die Erscheinung ist die Umkehrung der Elektroendosmose; bei
dieser wurde durch Anlegung einer Potentialdifferenz an den Enden
des Diaphragma das Wasser hindurchgeprefit; bei jener wird durch
das Durchpressen eine Potentialdifferenz erzeugt. Leitet man die
beiden Enden der Kapillare mit Hilfe metallischer Elektroden
ab, so erhilt man einen elektrischen Strom, sobald das Wasser
durch die Kapillare strémt. Man nennt deshalb diese elektrischen
Strome Stromungsstrome, die sie erzeugenden Potentiale
Stromungspotentiale. Die Erscheinung wurde von Quincke )
entdeckt. Eine Tonplatte wurde zwischen die eben abgeschliffenen
Ende zweier Glasréhren eingekittet, oder ein Pulver als Dia-
phragma in eine Glasréhre eingestampft. Durch die Roéhre mit
dem Diaphragma wurde Wasser gepreft und die Flissigkeit vor
und hinter dem Diaphragma mit Platinelektroden abgeleitet.
Sobald das- Wasser durch das Diaphragma gepreit wurde, zeigte

) G. Quincke, Pogg. Ann. d. Physik. 107, 1 (1859); 110, 38 (1860).
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sich ein elektrischer Strom, dessen elektromotorische Kraft dem
hydrostatischen Uberdruck proportional war. Die elektromotorische
Kraft war von der Bauart und Dicke des Diaphragma unabhingig,
also eine vollkommene Analogie zu den Erscheinungen bei der
Elektroendosmose. Dasselbe erhielt Zo6llner?), Edlund ?),
Haga3), Clark?).

Die Theorie der Stromungsstréme ist der der Elektroendosmose
ahnlich ; sie ist ihre Umkehrung. Durch den mechanischen Wasser-
strom in der Kapillare wird die bewegliche Ionenschicht der Doppel-
schicht mitgerissen, und daher das

untere Ende der Kapillare an den " g
Tonen, welche diese Schicht bilden, " -
angereichert; nicht in analytisch e !
mefbarem Betrag, nur so weit, daBl alr e
eine Potentialdifferenz zwischen den " H
Enden der Rohre entsteht. Abb. 30 it T
veranschaulicht das. Durch die Ka- i M
pillare AA’ strome die Flissigheit e ¥
nach unten in das weitere GefaB 8 ;05, 8

BB'. Solange das Wasser still steht,
bildet sich eine elektrische Dcppel-
schicht in der Weise, wie es an der
Wand A angedeutet ist. Wenn das Abb. 30.

Wasser stromt (A’), reifit es die der ‘

Fliissigkeit zugehorige, bewegliche Ionenschicht mit, wahrend die
andere an der Wand adhirent bleibt. So wird das obere Ende
negativ, das untere positiv.

Die Gréfie der Potentialdifferenz zwischen den Enden Réhre E
ist nach Helmholtz mit der Korrektur von Pellat und Perrin
beziiglich der Dielektrizititskonstante (s. S. 215)

£-PD

=iz na
(n Viscositat der Flissigkeit, 1 spezifische elektrische Leitfihig-
keit der Lésung, P der hydrostatische Uberdruck zwischen den
Enden der Réhre, D die Dielektrizititskonstante, { das Potential

1) F. Zollner, Pogg. Ann. d. Physik. 148, 640 (1873).

?) E. Edlund, Pogg. Ann. d. Physik. 156, 251 (1875); Wied. Ann. 1,
184 (1877) u. a.

% H. Haga, Wied. Ann. 2, 326 (1877); 5, 287 (1878).

4) J. W. Clark, Wied. Ann. 2, 335 (1877).
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der Doppelschicht an der Wand der Kabpillare, das ,,Adsorptions-
potential“). Die elektromotorische Kraft des Strémungsstromes
ist also proportional dem hydrostatischen Druck und dem Ad-
sorptionspotential; sie ist umgekehrt proportional der Viscositit,
denn je zaher die Fliissigkeit ist, um so weniger Ionen reillt sie bei
gleichem Uberdruck mit, weil sie um so langsamer strémt; und
umgekehrt proportional der elektrischen Leitfahigkeit, denn je
besser die Fliissigkeit leitet, um so weniger la8t sie Potential-
differenzen an beiden Enden der Roéhre zu?l). E ist ferner pro-
portional der Dielektrizitatskonstante, denn je gréBer diese, um
50 leichter kénnen sich Tonen voneinander trennen. Der Proportio-

1
nalitatsfaktor in dient dazu, den Wert auf elektrostatische Ein-

heiten zu reduzieren. Man kann die Formel dazu benutzen, um
nach Messung der elektromotorischen Kraft des Strémungsstromes
E .das Wandpotential { zu berechnen. Die Priifung fiir die Richtig-
keit der absoluten GroBe dieser berechneten Potentiale scheitert
an derselben Schwierigkeit wie bei der Endosmose ; jedoch handelt
es sich hierbei nur um die Richtigkeit des Proportionalitétsfaktors

1
gt die relative Giiltigkeit der Formel diirfte wohl als erwiesen gelten.

Die Methode der Strémungsstréme stellt somit wiederum eine
Methode zur Erkennung und Berechnung von Adsorptionspoten-
tialen dar, und auch sie ist angewendet worden, um den EinfluB der
chemischen Natur von Wand und Losung auf dieses Adsorptions-
potential zu studieren. Insbesondere wurde dies fiir Strémungs-
versuche in Glagkapillaren versucht, und das Glas diirfte sich in
geinen Eigenschaften anderen Silicaten wie Ton und Kaolin &hn-
lich verhalten. Es ist nun von Interesse, ob die mit dieser Methode
erhaltenen Resultate sich mit denen durch Endosmose und Kata-
phorese gewonnenen Resultaten an Ton oder Kaolin decken.
Von den nicht sehr zahlreichen Arbeiten iiber dieses Gebiet 2) sind

1) Es ist zu beachten, daB bei der Elektroendosmose die Leitfahigkeit
nicht direkt zum Ausdruck kam (s. S. 215); indirekt nur insofern, als
die Leitfahigkeit der Fliissigkeit in den Poren des Diaphragma von Einflu8
ist auf den Volt-Abfall, pro cm, der angelegten dufleren Spannung, oder
auf die Stirke des elektrischen Feldes, welche in der Formel fiir die Elektro-
endosmose vorkam.

2) A, T. Cameron und E. Oettinger, Phil. Mag. [6] 18, 586 (1909).
A. Grumbacher, Ann. d. chim. et de phys. [8] 24, 433 (1911); L. Riéty,
Ann. d, chim. et de phys. [8] 30, 1 {1913).
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zur Beantwortung unserer Frage besonders zwei geeignet, von
Kruyt?!) und von Freundlich und Rona2). Man kann im all-
gemeinen sagen, daf die Erwartungen sich in hohem MaBe be-
statigt haben.

Zundchst zeigte sich, dafl Glas sich gegen wilirige Lésungen
meist negativ ladet. Durch hohe h der Losung wird das Stromungs-
potential bis auf 0 vermindert, aber nicht das Vorzeichen um-
gekehrt. Zweiwertige Kationen (BaCly) vernichten das Strémungs-
potential in geringeren Konzentrationen als einwertige ; dreiwertige
Kationen (AICL) kehren das Vorzeichen des Stromungspotentials
schon in niedersten Konzentrationen um ; hthere Konzentrationen
vernichten es wieder. Das zeigt folgender Versuch von Kruyt:
Durch eine Glaskapillare wurden verschiedene Lésungen gepreBt
und erzeugten dabei das in der Tabelle auf S. 248 angegebene Strd-
mungspotential, wenn der Wasserdruck = 1 cm Quecksilber war:
Die Konzentrationen sind in Mikromol (u-Mol), d. h. Milliontel
Molen angegeben; positives Vorzeichen von E bedeutet, dafi das
untere Ende der Kapillare positiv gegen das obere war. Das
Wandpotential { wurde mit Hilfe der korrigierten Helmholtz-
schen Formel berechnet.

Von besonderem Interesse ist es, daB merkliche Strémungs-
potentiale nur in sehr elektrolytarmen Liésungen erhalten werden.
Wihrend in 10—% n-KCl-Lésungen Potentiale von 20—40 Milli-
volt gemessen wurden, sind in 102 bis 1072 n-Lésungen keine
mefbaren Potentiale mehr vorhanden.

Nun hatten wir schon bei vielen Gelegenheiten berichtet, daf
UberschuB von Neutralsalzen Potentiale vermindert (Diffusions-,
Phasengrenz-, Membranpotentiale) und dasselbe war ja auch bei
den Elektroendosmoseversuchen der Fall: Uberschu von Neutral-
salz verringert die iibergefilhrte Wassermenge. Jedoch handelt
es sich in allen diesen Fillen um Salziiberschiisse ganz anderer
GréBenordnung. Strémungspotentiale kénnen iiberhaupt nur in
Elektrolytlssungen von der GréBenordnung 1076 bis 107% n gut
beobachtet werden. Die Ursache dafiir ist, daB das Strémungs-
potential von der Leitfihigkeit der Lésung abhiingt. Durch Ver-
mehrung der Salzkonzentration wird also erstens in der Regel schon
das Adsorptionspotential { stark vermindert; zweitens wird das

1) H. R. Kruyt, Kolloid-Zeitschr. 22, 81 (1918).

%) H. Freundlich und P. Rona, Sitzungsber. d. preu. Akad. d. Wiss,
1920, S. 397.
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KCl 118 BaCl, AlCl,
Konzen- M Konzen- E ¢ | Konzen- E
tration E ¢ tration tration
0 - ca. 350 — 0 - ca.350 — 0 - ca. 350
50 102 19,9 10 139 10 0,5 + 52
100 57 224 - 25 79 14,2 1 — 42
250 23 23,0 50 4 16,0 2 — 122
100 25 18,1 3 — 129
500 13 23,3 200 9 12,7 4 — 100
1000 4,0 15,4 1000 1,1 7,6 10 — 52
40000 Kein 100 — 8
Polwechsel 500 — 14
p-Chloranilin-
Konzgl(iiation E ¢ ohlorid E ¢
Konzentration
0 -+ ca. 350 — 0 -+ ca. 350 —
25 77 22,1 31 114 13,9
50 43 24.8
100 22 25,4 62 65 19,6
250 7 22,1 124 26 16,6
500 3,1 175 310 12,2 14,6
1000 1,2 13,6 500 4,9 11,8
50000 Kein Polwechsel 1000 1,8 9,7

durch ein gegebenes Adsorptionspotential bei gegebenem Uber-
druck erzeugte Stromungspotential E gewaltig herabgedriickt.
Tn der Formel S. 245 steht ja die Leitfahigkeit 1 unter dem
Bruchstrich.

Wenn man aus dem Strémungspotential E das Wandpotential
des Glases gegen die Losung { nach der (korrigierten) Helm-
holtzschen Formel berechnet, so erhdlt man nach Kruyt
die in den obigen Tabellen angegebenen Werte. Es ist beachtens-
wert, daB die (-Potentiale bei weitem nicht so stark mit der
Elektrolytkonzentration variieren wie die e-Potentiale. Damit
steht in guter Ubereinstimmung, daB die Erscheinungen der
Endosmose und Kataphorese, welche mit dem ([-Potential eine
groBere Parallelitat zeigen, als es die Stromungspotentiale tun 1),
offensichtlich nicht so stark von der Konzentration der Elektrolyte
abhingen wie die Stromungspotentiale.

Nur anbangsweise soll erwihnt werden, dafBl auch beim Fallen fester
Teilchen durch eine Schicht Wasser eine Potentialunterschiede zwischen dem

1) Weil die spezifische Leitfihigkeit in der Endosmose-Formel nicht
erscheint.
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oberen und dem unteren Ende der Wassersdule entstehen: Potentiale
fallender Teilchen. Die Erscheinung ist die Umkehrung der Strémungs-
potentiale und dieser vollkommen analog.

83. Der EinfluB des elektrokinetischen Potentials auf die
Grenzflichenspannung.

Nur der Volistindigkeit halber soll noch eine mechanische
AuBerung der elektrokinetischen Potentiale hier erwiahnt werden,
deren genauere Erérterung dem spiter folgenden Band bei dem
Kapitel der- Kolloide vorbehalten bleiben mufi. Nach den Be-
obachtungen von Lippmann gelegentlich der Erfindung des
Kapillarelektrometers und der darauf beziiglichen Theorie von
Helmholtz hat die Doppelschicht an einer Phasengrenze einen
EinfluB auf die Oberflichenspannung. Jede einzelne Lage der
Doppelschicht sucht sich, da sie aus gleichsinnig geladenen Teilchen
besteht, zu dehnen und wirkt daher der gewohnlichen Oberflichen-
spannung entgegen. Infolgedessen mufl die Grenzflichenspannung
an der Grenze zweier Phasen von dem Potentialunterschied ab-
héngig sein. Ist nun die eine Phase fest oder wenigstens viel ziher
als die andere, so kann diese Dehnung nur in derjenigen Ionen-
schicht stattfinden, welche in dem fliissigen bzw. weniger viscosen
Medium liegt. Dieses Dehnungsbestreben der oberflachlichen
Fliissigkeitsschicht ist antagonistisch der gewdéhnlichen Ober-
flachenspannung; die gesamte Spannung ist daher von der ab-
soluten GroBle der elektrischen Dichte der Doppelschicht ab-
hingig; sie ist ein Maximum, wenn diese Dichte = 0 ist; dies ist
der Fall, wenn auch die Potentialdifferenz der Doppelschicht = 0
ist, also im isoelektrischen Punkt. Die Theorie wurde von Bredig 1)
auf kolloide Losungen tibertragen, und von Michaelis?) wurde fiir
viele kolloide Losungen eiweiflartiger Stoffe gezeigt, daf in der
Tat der (durch Kataphorese ermittelte) isoelektrische Punkt
identisch mit dem (durch Bestimmung des Flockungsoptimums
ermittelten) Maximum der Grenzflichenspannung ist. Hieriiber
folgt Niheres im zweiten Bande.

84. Ubersicht iiber die elektrokinetischen Erscheinungen.
Zum Schluf wird es niitzlich sein, iiber alle elektrokinetischen
Erscheinungen eine systematische Ubersicht zu geben. Gegeben

1) Bredié, Anorgan. Fermente. Leipzig 1901.
%) Zusammenfassend bei L. Michaelis, Nernst-Festschrift. Halle 1913.
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sei eine Wand und eine gegen diese verschiebliche Fliissigkeit.
Legen wir in tangentialer Richtung zur Wand ein #uBeres Po-
tentialgefille an, so tritt eine Verschiebung der Fliissigkeit gegen
die Wand ein. Ist die Wand mechanisch nicht verschieblich
(Kapillare oder Diaphragma), so verschiebt sich die Fliissigkeit
gegen die Wand: Elektroendosmose. Ist die Wand ver-
schieblich (suspendierte Teilchen), die Fliissigkeit aber un-
verschieblich (entweder wenn sie sich in einer geschlossenen
Kammer befindet oder wenn sie sich in einem offenen U-Rohr
befindet, in dem merkliche hydrostatische Druckunterschiede
nicht entstehen kénnen), so verschiebt sich die Wand gegen die
Fliissigkeit (Elektrophorese).

Wird, umgekehrt, die Wand gegen die Fliissigkeit mechanisch
verschoben, so bildet sich ein Potentialunterschied in der Richtung
dieser Verschiebung aus. Ist die Wand befestigt und flieBt die
Fliissigkeit an der Wand entlang (die Wand ist eine Kapillare oder
ein Diaphragma), so bildet sich ein Stromungspotential.
Ist die Fliissigkeit feststehend und die Wand verschieblich (fallende
Teilchen), so bildet sich das Potential fallender Teilchen.

85. Die Spaltung der Phasengrenzpotentiale.

Die Beziehung der Phasengrenzpotentiale von S. 163 zu
den Adsorptionspotentialen.

Vergleicht man das Kapitel tiber die Phasengrenzpotentiale und
iiber die Adsorptionspotentiale, so scheint es auffillig, dafl der
an einer Grenze herrschende Potentialunterschied auf zwei ganz
verschiedene Weisen betrachtet wird. Denken wir z. B. an die
Phasengrenze Glas—Wasser, und fassen das Potential als ein
Phasengrenzpotential auf, so hing dasselbe ausschliefllich von der
Konzentration der H'-Ionen in der Losung ab. Betrachten wir es
aber als ein Adsorptionspotential, so hing es von allen Ionen der
Losung ab, besonders stark von etwa vorhandenen dreiwertigen
Kationen, welche fiir das Phasengrenzpotential ganz belanglos
waren. Der Potentialunterschied z. B.: Glas/waB8rige Losung scheint
demnach tlberhaupt nicht fest definiert, sondern je nach seiner
AuBerungsart verschieden zu sein. Als Phasengrenzpotential
faBten wir es auf, wenn es sich in Form einer elektromotorischen
Kraft bei der Anordnung der Haberschen Glaskette #duBlert.
Als Adsorptionspotential fafiten wir es auf, wenn es sich in Form



Die Spaltung der Phasengrenzpotentiale. 251

der elektrokinetischen Erscheinungen #uBlert. Dieser Zwiespalt
war lange Zeit die Quelle einer Unklarheit, welche sich aber jetzt
langsam zu kliren beginnt, besonders durch die Aufklarungen,
die Freundlich angebahnt hat. Zum Versténdnis dieses Problems
schicken wir eine Uberlegung von Haber?) voraus.

Gegeben sei folgende Kette (Abb. 31): Eine Silberelektrode
(rechts) beriihrt eine Losung von AgNO,, welche gesittigt ist mit
AgCl. In dieselbe Losung taucht (links) eine
zweite Silberelektrode, aber nicht direkt,
sondern iiberzogen von einer Schicht (ge-
schmolzenem und wieder erstarrtem) festem
AgCl. Dieses System istim chemischen Gleich-
gewicht. Wenn man die Elektroden metallisch
verbindet, kann deshalb kein Strom flieBen 2).

Ag AglT AghG; Ag

Nun finden sich drei Phasengrenzflachen in et gelost
diesem System, a, b, c. Jede kénnen wir als ac b c
den Sitz einer Potentialdifferenz betrachten; Abb. 31.

c ist ein gewohnliches metallisches Elektroden-

potential. Damit die Kette stromlos sei, mufl der Potentialunter-
schied bei ¢c=dem von a-+b sein. Durch die Zwischenschaltung
der festen AgCl-Schicht ist also der Potentialunterschied der Silber-
elektrode gegen die Losung nicht gedndert worden. Das kann man
in folgenden, allgemeingiiltigen Satz zusammenfassen. Wenn man
zwischen zwei in chemischem Gleichgewicht befindliche
Phasen A und C eine dritte Phase B einschaltet, welche
mit den beiden anderen ebenfallsin chemischem Gleich-
gewicht ist, so 4ndert sich dadurch der Potentialunter-
schied zwischen A und C nicht. Daraus folgt, daf der ge-
samte Potentialsprung von A nach C durch die Zwischenschaltung
der dritten Phase in zwei Stufen zerlegt wird.

Benutzen wir nun ein mit festem AgCl iiberzogenes Stiick
Silber einmal als den einen Pol einer galvanischen Kette, ein
zweites Mal, etwa in Form einer kolloiden Losung fir einen
kataphoretischen Versuch, so &ufBlert sich im ersten Fall der ge-
samte Potentialunterschied des Silbers gegen die Lgsung, im

1) F. Haber, Ann. d. Physik. [4], 927 (1918), s. S. 949. R. Beutner,
Dissert., Karlsruhe (1908).

2) Festes AgCl leitet immerhin geniigend, um wenigstens mit elektro-
statischen MaBinstrumenten die Messung der Klemmspannung dieser Kette
zu gestatten. Die Leitung ist eine elektrolytische, keine metallische.



252  Adsorptionspotentiale und elektrokinetische Erscheinungen.

zweiten Fall aber nur der Potentialunterschied der gegeneinander
verschieblichen Flichen, also zwischen der Losung und dem festen
AgCl. So erklart es sich, daB oberflichlich betrachtet, dieselbe
Grenzfliche (Silber —waBrige Lsung) ein anderes und von anderen
Bedingungen abhéngiges elektromotorisches Potential ¢ als elektro-
kinetisches Potential { zeigen wird. Die Sauberkeit der Silber-
oberfliche ist fiir das elektromotorische Potential belanglos;
fiir das elektrokinetische Potential muB es sich dagegen bemerkbar
machen, dafl das Silber je nach der Natur der angrenzenden
Losung von einer Schicht AgCl oder Ag,O oder dgl. iiberzogen ist.
Wirklich reine Metalloberflichen sind in Lésungen auf die Dauer
nicht haltbar; die meisten Metalle werden stets zum mindesten
mit einer Oxydschicht {iberzogen sein.

Es ist ferner klar, dal die zwischen A und B zwischengeschaltete
Schicht nicht eine dritte Phase zu sein braucht. Die Zwischen-
schaltung einer Schicht, in der infolge von Grenzflachenwirkungen
die Ionen eine andere Verteilung als im Innern der Phase haben,
geniigt, um die Potentialdifferenz von A nach B in Stufen zu
zerlegen. Da die Zusammensetzung dieser Schichten der Grenz-
flache nach dem Innern der Fliissigkeit zu sich allméahlich und
nicht sprungweise @ndert, kann man auch annehmen, dafl durch
eine solche Adsorptionsschicht der Potential,,sprung® in einen
allmihlichen, in irgend einer Kurve verlaufenden Potential-
abfall verwandelt wird?); ja es kann sogar vorkommen, daB diese
Kurve eine Maximum- und Minimumbildung zeigt, und daB ein
Teil des Potentialabfalls ein anderes Vorzeichen als das gesamte
Potential hat?). So haben Freundlich und Gyemant 3) Falle
beschrieben, wo ¢ und {, an einem und demselben Material experi-
mentell bestimmt, ein verschiedenes Vorzeichen haben. Eine
anschauliche graphische Darstellung eines allmahlichen Potential-
abfalls an einer Grenzschicht hat v. Smoluch OWSkl in folgendem
Schema entworfen (Abb. 32).

Wenn diese Deutung richtig ist, so diirfte in allen denjenigen
Fallen ein Diskrepanz zwischen elektromotorischem und elektro-
kinetischem Potential zu erwarten sein, wo an der Phasengrenze

1) v. Smoluchowski, Handbuch der Elektrizitdt und des Magnetismus
von L. Graetz. 1912 u. 1921. Bd. II

%) H. Freundlich, Kolloid-Zeitschr. 28, 240 (1921).

3) Freundlich u. Gyemant, Zeitschr. f. physikal. Chem. 100 (1922).
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eine Adsorptionsschicht vorhanden ist, und das diirfte mit ver-
schwindenden Ausnahmen immer der Fall sein.

B 4

Wasser Glas
Abb, 32.

A stellt die Trennungsfliche Wasser/Glas vor, AB die Dicke
der adhirenten, unverschieblichen Wasserschicht. Die Kurve
gibt schematisch das Potential wieder; im Innern des Wassers
hat es die Hohe a und fillt iiber b nach ¢ ab. Der elektromotorische
Potentialsprung, der bei der Glaskette zum Ausdruck kommt,
ist = a —c. Der elektrokinetische Potentialsprung entspricht
a — b,

So wichtig auch diese Frage fiir die Kolloidchemie und die
Biologie ist, so scheint es doch nicht angebracht, im Rahmen dieses
Buches auf sie weiter einzugehen, solange das experimentelle
Material dariiber so knapp ist. Noch mehr als an manchen anderen
Stellen dieses letzten Abschnittes schwebt die Grundlage noch in
der Luft, aber die groBe Wichtigkeit dieses Problems fiir die
Biologie, und die Aussicht, dal die in letzter Zeit besonders durch
H. Freundlich angebahnte Forschung bald zu einer klaren Ein-
sicht fithren wird, veranlafte die Abfassung dieses provisorischen
Kapitels.

86. Die Coehn éche Regel.

Alle elektrokinetischen Erscheinungen wurden im Voran-
gehenden unter der Voraussetzung betrachtet, dafl eine der beiden
Phasen Wasser oder eine wifrige Losung sei. Es soll nun kurz
berichtet werden, was wir von diesen Erscheinungen wissen,
wenn eine andere Fliissigkeit als Wasser die verschiebliche Phase
ist. Die theoretische Behandlung dieses Falles ist noch schwerer,
weil wir von der Dissoziation der meisten Losungsmittel oder der
in ihnen geldsten Elektrolyte zu wenig wissen. Es hat sich eine
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empirische Regel ergeben. Coehn ) bestimmte, meist durch elektro-
osmotische Versuche an Kapillaren aus Glas oder Quarz, aber auch
in elektrophoretischen Versuchen, in denen die Wanderung von
Fliissigkeitstropfchen in einer mit ihnen nicht mischbaren Fliissig-
keit untersucht wurde, eine grofie Zahl von Wandpotentialen.
Er bestimmte zunéchst im wesentlichen das Vorzeichen der Ladung,
spater versuchte er auch das Potential quantitativ aus der End-
osmose mit Hilfe der Helmholtzschen Formel zu bestimmen 2).
Wenn nun auch v. Smoluchowski?®) gezeigt hat, daB diese
Zahlen nicht ohne weiteres verwertbar sind, so bleiben doch die
qualitativen Resultate teilweise zu Recht bestehen. Er stellte
folgende Regel auf: Jeder Stoff ladt sich gegen einen
Stoff von hoherer Dielektrizitiatskonstante negativ,
gegen einen Stoff von niederer Dielektrizitatskonstante
positiv auf. Ist die feste Wand eine Glaskapillare, so laden sich
alle Stoffe mit einer D. K. > 5 positiv, <C5 negativ auf; z. B.:

DK Ladung gegen Glas

Wasser . % . .. .. .. 81 +
Glycerin . . . .. .. .. 56 +
Alkohol . . . . .. ... 26 +
Essigséiure . . . . . . . . 9,7 +
Anilin . . .. ... ... 7,2 -+
Propionséure . . . . . . . 5,6 — (1)
Athylbutyrat . . . . . .. 5,3 -+
Amylacetat . . . . . .. 5,2 -+
Chloroform . . . . . . . . 5,02 —
Athylather . . . . . . . . 4,25 —
Butterséure . . . . . . . 3,16 —
Benzol. . . . ... ... 2,25 —
Terpentinl . . ... . . 2,23 —

Dieselbe Regel gilt auch fiir die Elektrizitit, die beim Reiben
zweier fester Stoffe gegeneinander entsteht, wie es ja iiberhaupt
offensichtlich ist, daB die Wandpotentiale die Uberleitung bilden
zu der am lingsten bekannten Erscheinung der Elektrizitits-
lehre, der Reibungselektrizitit, die auch heute noch die dunkelste
aller elektrischen Erscheinungen ist.

Wir kénnen heute noch nicht einmal sagen, ob die freie Elek-

1) A. Coehn, Wiedem. Ann. 64, 217 (1898).

2) A, Coehn u. U. Raydt, Ann. d. Phys. 80, 777 (1909).

3) M. v. Smoluchowski, Elektrische Endosmose und Strémungsstrome,
in Graetz’ Handbuch der Elektrizitit, Bd. II, Leipzig 1921.
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trizitit auch in diesen Fillen durch Ionen oder ob sie durch freie
Elektronen repréisentiert wird, obgleich wir bei Stoffen im nicht-
metallischen Zustand die Beteiligung freier Elektronen fiir un-
wahrscheinlich halten diirfen. Irgend ein Widerspruch gegen die
fiir bekanntere Verhiltnisse abgeleiteten Gesetze kann in der
Coehnschen Regel nicht gefunden werden. Sie als ein allgemein
giiltiges Gesetz aufzustellen, wére weit iibertrieben. Es wurde ja
gezeigt, daBl z. B. die Ladung des Wassers gegen Glas durch eine
Spur Aluminiumsalze, welche gewiBl keinen mefbaren EinfluBl
auf die Dielektrizitdtskonstante des Wassers haben, sogar um-
gekehrt wird. Es liegt auch keine Veranlassung vor, von einer
Superposition der frither entwickelten Ionengesetze iiber die all-
gemein giiltige Coehnsche Regel als Grundlage zu sprechen;
zweifellos lassen sich die Erscheinungen einheitlich erkliren. Nur
reichen heute unsere Theorien nur so weit, als wir von der Ionisation
der Phasen etwas wissen. Fiir die anderen Fille soll vorlaufig die
Coehnsche Regel als empirisch einigermaBen zutreffend ange-
nommen werden. In neuester Zeit hat R. Keller ) die Coehnsche
Regel zur Erklirung biologisch wichtiger Erscheinungen, ins-
besondere der histologischen Férbung, herangezogen, und vielleicht
hat er, neben erheblichen Mifigriffen, auch brauchbare Anregungen
gegeben, die aber durchaus noch der Ausarbeitung harren.

Am wahrscheinlichsten scheint mir heute folgende Deutung der Coehn-
schen Regel. Besitzt die eine Phase einen ausgesprochen ionogenen Charakter
(Kieselsiiure, Eisenoxyd), so gilt die Coehnsche Regel iiberhaupt nicht;
die hierfiir geltenden Gesetze sind oben dargestellt worden. Hier spielt die
Dielektrizititskonstante eine untergeordnete Rolle. Je nach Art und Menge
der gelésten Elektrolyte lidt sich das Wasser gegen die andere Phase bald
positiv, bald negativ. Hat die nichtwiBrige Phase an sich ein starkes Ad-
sorptionsvermogen (Kohle), so gilt die Coehnsche Regel ebenfalls nicht;
Kohle ladt sich gegen wifrige Losungen je nach Menge und Natur der vor-
handenen Elektrolyte bald positiv, bald negativ. Dagegen trifft die Regel
offenbar in den Fillen oft zu, wo mindestens einer der beteiligten Stoffe ein
chemisch indifferenter Stoff ist, und wo gleichzeitig ein besonders hohes Ad-
sorptionsvermdgen, wie das der Koble, nicht vorhanden ist, wo also die Ad-
sorption der gelosten Ionen durch die Grenzfliche im wesentlichen eine
s»scheinbare* (s, S. 200) ist. In diesen Fallen wire folgendes eine gemein-
schaftliche Deutung der Coehnschen Regel, 