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Vorwort zur vierten Auflage.

Bis vor kurzer Zeit wurden die Substanzen, deren Farbe sich
mit der Wasserstoffionenkonzentration der Losung &ndert, als
,,Farbindicatoren‘‘ bezeichnet. Dieser Name ist jedoch nicht
logisch und auf exakter Grundlage gewéhlt; sind doch die Redox-,
Adsorptionsindicatoren usw. bei ihrer Indicatorfunktion auch von
einem Farbumschlag begleitet. Daher scheint es besser, diejenigen
Substanzen, deren Farbe von der Aciditit oder Alkalitdt einer
Losung abhingt, als Sdure-Basen-Indicatoren zu bezeichnen. In
dieser Monographie werden diese Stoffe der Kiirze halber Indi-
catoren genannt.

Der Inhalt des vorliegenden Biichleins ist von seinen Vor-
gingern (,,Der Gebrauch von Farbindicatoren®) wesentlich ver-
schieden. Nur die zwei ersten Kapitel iiber die allgemeinen Be-
griffe und Berechnungen der Aciditdit und die Reaktion der
Ampholyte sind mit kleinen Anderungen und Zusitzen geblieben;
der Rest dieser Monographie ist ganz neu geschrieben worden.

Obwohl die Bedeutung der Wasserstoffionenkonzentration in
der reinen und angewandten Chemie allgemein anerkannt ist und
sie beim Ldsen vieler Probleme eine hervorragende Rolle spielt
und gespielt hat, schien es doch angebracht, in dieser zusammen-
fassenden Monographie auf ihre Beschreibung zu verzichten.
Zwar findet man in der dritten Auflage dieses Buches noch eine
solche Zusammenstellung; da jedoch in Einzeldarstellungen auf
verschiedenen Gebieten (wie Boden-, Nahrungsmittel-, Wasser-,
Zuckerchemie, physiologische und Biochemie, Bakteriologie usw.)
die Bedeutung des pgy eingehend behandelt wird, war es nicht
gerechtfertigt, diesem Thema in der vorliegenden Monographie
einen so grofen Platz einzuriumen.

Auch ein anderes Kapitel, iiber die Anwendung der Indicatoren
in der Neutralisationsanalyse, ist fortgelassen worden, weil dieses
Thema erschépfend in des Verfassers MaBanalyse I und II be-
handelt ist.
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Andererseits war es notwendig, den Rest des Inhaltes ginz-
lich umzugestalten.

Zunichst war es angebracht, den theoretischen Teil sehr zu
erweitern. In allen Siure-Basen-Gleichgewichten sind es die
Aktivitaten und nicht die Konzentrationen, welche die Gleich-
gewichtsbedingungen bestimmen. Eine im praktischen Sinne
zusammenfassende Darstellung der modernen Theorie der starken
Elektrolyte und des Aktivitatsbegriffes war daher unentbehrlich,
um so mehr, als sonst die Erscheinungen wie: Einflufl der Ver-
diinnung auf das pgy einer Puffermischung oder der Salzfehler
von Indicatoren usw. in quantitativem Sinne nicht zu deuten
wéren.

Die Ausdriicke oder Vorstellungen der Sidure-Basen-Dissozia-
tion beziehen sich hauptsidchlich auf wasserige Losungen. In
letzter Zeit hat das Interesse fiir das Verhalten von Siuren und
Basen in anderen Losungsmitteln als Wasser sehr zugenommen.
Die klassische Definition einer Séure und Base, die fiir wiasserige
Losungen befriedigend ist, ist zu beschrinkt fiir andere Lasungs-
mittel. Wegen der groflien Wichtigkeit der allgemeinen Frage des
Séure-Basen-Gleichgewichtes sind daher in einem besonderen
(vierten) Kapitel BRONSTEDS klare und fruchtbare Ansichten ein-
gehend beriicksichtigt.

Aber nicht nur im theoretischen Teil hat das Buch eine be-
trachtliche Erweiterung erfahren, auch der praktische Teil ist an
Umfang erheblich gewachsen.

Dies trifft besonders zu fiir die Beschreibung der individuellen
Eigenschaften der einzelnen Indicatoren (Kapitel 5). Verfasser
hat versucht, eine moglichst vollstindige Zusammenstellung der
Indicatoren, auch der selten verwandten, zu geben, wobei die
Reinigung und Herstellung der Substanzen besonders beriick-
sichtigt ist. Verschiedene neue Gruppen von Indicatoren — dar-
unter auch Fluorescenz- und Fillungsindicatoren — sind im Text
genannt, und wo moglich, hat der Verfasser seine eigene Erfah-
rung mit den verschiedenen Substanzen erwahnt. 4

Das sechste Kapitel beschreibt das Verhalten der Indicatoren
in anderen Losungsmitteln als Wasser, und das siebente gibt die
Theorien, welche den Farbumschlag zu erkldren suchen.

Der dritte Teil des Buches ist der colorimetrischen pg-Bestim-
mung gewidmet. Das Kapitel iiber Herstellung und Eigenschaften
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von Pufferlosungen umfafit alles, was meiner Kenntnis nach zur
Zeit tiber dieses Gebiet bekannt ist. Das neunte Kapitel behandelt
die colorimetrische pg-Bestimmung, wobei die praktische Aus-
fiihrung und auch die Werte der Indicatorkonstanten eingehend
besprochen sind. Das zehnte Kapitel umfallt das sehr wichtige
Thema der Fehlerquellen der colorimetrischen Methode, dessen
Studium allen Arbeitern auf diesem Gebiete dringend empfohlen
wird, und schlieBlich sind im letzten Kapitel die Indicatorpapiere
beschrieben. Die Tabellen am Ende des Buches sind wesentlich
gedndert und um einige neue vermehrt worden.

Ich hoffe, daB es mir gelungen ist, mit dieser eingehenden
Umarbeitung einen neuen Leitfaden geschaffen zu haben, der in
theoretischem wie in praktischem Sinne in moderner Weise alles
Wichtige auf diesem Gebiete beriicksichtigt.

SchlieBlich ist es mir eine angenehme Pflicht, Herrn Dr. FiscH-
gorD (Berlin) meinen herzlichen Dank fiir die sprachliche Durch-
sicht des Manuskriptes und der Korrekturen und weitere Mit-
wirkung auszusprechen.

Minneapolis, im Oktober 1932.
I. M. KOLTHOFF.
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Erster Teil.

Die Dissoziation der starken und schwachen
Elektrolyte.

Erstes Kapitel.

Die Reaktion (Sdurestufe) von Siduren, Basen und
Salzen unter Vernachlassigung des Aktivitatshegriffes.

1. Die Dissoziation des Wassers. Bei dem Neutralisations-
verfahren bestimmt man die Konzentration einer Sidure durch
Titration mit einer Base bis zum neutralen Salze. Umgekehrt
wird in gleicher Weise die Stérke einer Base bestimmt. Wenn
man die Siure durch den Ausdruck HA und die Base durch die
Formel BOH darstellt, wird der Verlauf der Umsetzung durch
folgende Gleichung versinnbildlicht:

HA 4 BOH — BA + H,0. Q)

Nach der elektrolytischen Dissoziationstheorie sind Elektro-
lyte in whsseriger Losung ganz oder teilweise in Ionen zerfallen.
So ist die Sdure HA in H'-Ionen und A’-Ionen, BOH in B'-Ionen
und OH'-Ionen, das Salz BA in gleicher Weise in B'-TIonen und

A’-Tonen gespalten. Man kann also die Gleichung (1) besser in
folgender Form schreiben:

H 4+ A’+ B +OH' > A+ B + H,0. @)

Mit anderen Worten, A’ und B’ werden durch die Reaktion

nicht beriihrt, da sie vorher und nachher unverindert in der Lo-

sung vorhanden sind. Die Umsetzung besteht also allein in der
Vereinigung von H'-Tonen und OH’-Ionen zu Wasser:

H + OH’ 5 H,0. 3)

Nun ist aber auch das reinste Wasser zu einem — freilich

sehr kleinen — Teile in H und OH’ dissoziiert, so daf3 die Glei-
chung (3) als eine umkehrbare Reaktion geschrieben werden

Kolthoff, Sdure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 1



2 I. Kap. Die Reaktion (Siurestufe) von Siuren, Basen und Salzen.

mufl. Wenn beide Seiten dieser Gleichung im Gleichgewicht
sind, kénnen wir unter Anwendung des Massenwirkungsgesetzes

schreiben: . ’
[H] x [OH] _ @
{H,07]
Die Klammern bedeuten die Molarkonzentrationen der Kom-
ponenten.

Wenn man mit verdiinnten wisserigen Losungen arbeitet,
kann man die Konzentration des Wassers als konstant ansehen.
Dann wird aus Gleichung (4):

[H] x [OH] = K’ = Ky. (5)

Diese Gleichung (5) ist die Grundlage der Neutralisations-
analyse. Ky ist die Dissoziationskonstante oder, besser gesagt,
die Ionisationskonstante oder das Ionenprodukt des Wassers. Das
Wasser spaltet gleichzeitig — freilich nur bis zu einem geringen
Betrage — Hydroxyl- und Wasserstoffionen ab. Das Ionen-
produkt des Wassers ist nur sehr klein und ist durch verschiedene
Forscher mit guter Ubereinstimmung bestimmt worden. Die
Konstante &ndert sich sehr stark mit der Temperatur. Nach-
stehende Tabelle gibt die Werte fiir die Dissoziationskonstante
des Wassers fiir verschiedene Temperaturen nach KoHLRAUSCH
und HEYDWEILLER! wieder.

Tonenprodukt des Wassers bei verschiedenen Temperaturen.

Temperatur Kw PKw
0° 0,12 x 1014 14,93

18° 0,59 x — 14,23
25° 1,04 X — 13,98
50° 5,66 x — 13,25
100° 58,2 x — 12,24

1 KonLraUSCH u. HEYDWEILLER: Ann. der Physik (4) 28, 512 (1909). —
NErNsT: Ztschr. f. physik. Ch. 14, 155 (1894). — ARRHENIUS, Sv.: Ztschr.
f. physik. Ch. 11, 827 (1893). — LorENz u. B6HI: Ztschr. f. physik. Ch. 66,
733 (1909). — Kaworr: Journ. Amer. Chem. Soc. 29, 1414 (1907). —
Noves, KaTo u. Sosman: Ztschr. f. physik. Ch. %3, 20 (1910). — Lu~DEN:
Journ. Chim. Phys. 5, 574 (1907). — Wys: Ztschr. f. physik. Ch. 12, 514
(1893). — LOwENHERzZ: Ztschr. f. physik. Ch. 20, 283 (1896). — FALES u.
NzeLsoN: Journ. Amer. Chem. Soc. 37, 2769 (1915). — BEANS u. QAKES:
Journ. Amer. Chem. Soc. 42, 2116 (1920). — LEewis, BRIGHTON u. SEBA-
STIAN: Journ. Amer. Chem. Soc. 39, 2245 (1917). — Vgl. auch S. 75 u. 385,
wo das Ionenaktivititsprodukt beriicksichtigt worden ist.



§ 2. Die Reaktion einer Fliissigkeit. 3

Bemerkung. Bekanntlich unterscheidet man starke und schwache Elek-
trolyte.

Die starken Elektrolyte sind in wésseriger Losung praktisch vollstindig
in Tonen gespalten. Nach der Theorie von ARRHENIUS nimmt der ,,Disso-
ziationsgrad‘‘ mit steigender Elektrolytkonzentration ab. Nach den heutigen
Anschauungen (Bserrum, DEBYE und HUckEL, A. A. NoYEs u. a.) nimmt
man an, dafl die starken Elektrolyte vollstindig ionisiert sind; jedoch
nimmt die Akiivitit der Ionen zuerst mit steigender Konzentration
ab. Obgleich die heutigen Anschauungen iiber die Aktivitit der Ionen
von der groften Bedeutung fiir die Entwicklung der Theorie der starken
Elektrolyte sind und bei allen genauen Berechnungen in Betracht gezogen
werden miissen, wollen wir uns in der allgemeinen Ubersicht in diesem
Kapitel mit der angefiihrten allgemeinen Bemerkung begeniigen. Die starken
Sauren (wie die Halogenwasserstoffsiuren, die Halogensiuren, Salpeter-
sdure) und die starken Basen (Alkali- und Erdalkalihydroxyde) und die
meisten Salze (mit Ausnahme von vielen Quecksilber- und einigen Cadmium-
salzen) gehoren zu den starken Elektrolyten. Wir wollen nun bei unseren
Ableitungen annehmen, dafl die starken Elektrolyte in Lésung vollstindig
in Ionen gespalten sind, mit anderen Worten, daB der elektrolytische
Dissoziationsgrad (ARREENIUS) unabhéngig von der Verdiinnung gleich Eins
ist — und daBl der Aktivitatskoeffizient (moderne Anschauung) gleich Eins
ist. Zwar machen wir damit ganz bewullt einen Fehler, der jedoch klein
und bei unseren allgemeinen Betrachtungen von untergeordneter Bedeu-
tung ist.

Bei genauen Berechnungen muB man allerdings den Aktivitatskoeffi-
zienten f, beriicksichtigen. Durch Multiplikation der Ionenkonzentration
mit f, findet man die Aktivitit der Ionen: In diesem Kapitel setzen wir
jedoch Tonenkonzentration und Ionenaktivitat einander gleich. In Kapitel 3
wird die Aktivititstheorie eingehend behandelt, und dort werden die exakten
Ausdriicke fiir Gleichgewichtsbedingungen ausfiihrlich behandelt.

- 2. Die Reaktion einer Fliissigkeit. In reinem Wasser ist die
Menge der Wasserstoffionen gleich der Menge der Hydroxylionen.
Setzen wir der Einfachheit halber Ky = 10714, so finden wir
fiir reines Wasser:

[H] = [OH'] = 10-1
oder:
[H'] = [0H'] = 10",

In 100000001 Wasser sind also 1g Wasserstoff und 17 ¢g
Hydroxyl in Ionenform vorhanden. In sauren Losungen ist die
Menge von [H'] gréfler als die von [OH'], in alkalischen Losungen
verhalten sich die Werte umgekehrt; das Produkt der beiden
Groflen bleibt aber immer konstant.

Wenn also der Wert fiir [H'] grofler als 10~7 ist, so sprechen
wir von saurer Reaktion. Ist aber [OH’] gréfler als 10~7, so liegt

1*



4 I.Kap. Die Reaktion (Sdurestufe) von Séuren, Basen und Salzen.

alkalische Reaktion vor; ist [H] =[OH'] = 10~7, so haben wir
die neutrale Reaktion.

Hierbei ist immer vorausgesetzt, dal} die Temperatur etwa
24° ist, so dafl immer Ky = 10714 bleibt.

Aus der Gleichung (5) folgt

. Kw
H]= [0H] (6)
und
[OH) = . 0

Wenn wir nun [H'] kennen, kénnen wir [OH'] berechnen und
umgekehrt. FRIEDENTHAL! hat empfohlen, die Reaktion einer
Flissigkeit, auch wenn sie alkalisch ist, nur durch die H'-Kon-
zentration auszudriicken. Durch Anwendung der Gleichung (6)
kann man dann stets [OH'] berechnen.

Fiir verschiedene Falle hat es sich als praktischer erwiesen,
die Konzentration der Wasserstoffionen nicht als solche aus-
zudriicken, sondern durch den negativen dekadischen Loga-
rithmus der Konzentration oder durch den Logarithmus ihres
reziproken Wertes. Dieser Vorschlag stammt von SORENSENZ,
der den Wert den Wasserstoffexponenten nennt und durch das
Zeichen py ausdriickt. Es ist dann:

. 1
pa = —log[H'] = log[ﬁﬁ >
[H] = 10-»H,
Beispiel :
(H'}=10-%°, pu =50
[H]=3 x 10-5 = 100oe3)~5 = 10~ 452, pa = 4,52.

Umgekehrt entspricht z. B. pg = 4,3 einer [H] = 10~%* = 103197
=5,0x 107"

Auf einfache Weise kann man [H] aus py oder umgekehrt
graphisch ableiten, wie dies in Abb. 1 dargestellt ist. Die py-
Skala ist von 0,0 bis 1,0 in zehn gleiche Teile geteilt, die ent-
sprechende [H']-Skala ist logarithmisch unterteilt. Jede Dezi-
male des Wasserstoffexponenten entspricht der auf der unteren

1 FRIEDENTHAL: Ztschr. f. Elektrochem. 10, 113 (1904).
2 SORENSEN, S. P. L.: C. r. du Lab. Carlsberg 8, 28 (1909) — Biochem.
Ztschr. 21, 131, 201 (1909).
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Reihe angegebenen Zahl fir die Wasserstoffionenkonzentration
(Abb. 1; vgl. Tabelle 6 am Ende des Buches S. 393).

Wenn wir in entsprechender Weise den Hydroxylexponenten
wie den Wasserstoffexponenten definieren und den negativen
Logarithmus von Ky pKy nennen, so folgt aus Gleichung (5):

Px + Pom = pKw. ®)

Fiir den Fall, dafl Ky = 10714 ist, ist pKy = 14. Es wird also
aus der Gleichung (8):

Pr + por = 14. )
)0 7
Qo5 7 2 .3 4 5 6 7 8 9
[H]
9 8 7 64 s 32 25 2 16 126
79 5 7

Abb. 1. Zusammenhang zwischen py und [H').

In reinem Wasser ist pg = pog = 7. Nun konnen wir die Re-
aktion auch auf folgende Weise kennzeichnen:

Pu = Pom = 7: neutrale Reaktion,
Pr <7 < pou: saure Reaktion,
Pa > 7 > pon: @lkalische Reaktion.

Je kleiner also der Wasserstoffexponent ist, um so saurer ist
die Fliissigkeit, und je kleiner der Hydroxylexponent ist, um so
starker alkalisch ist sie. Wenn der Wasserstoffexponent um Eins
kleiner wird, so wird die Wasserstoffionenkonzentration zehnmal
groBer. Besonders bei graphischen Darstellungen bietet der Ge-
brauch des Wasserstoffexponenten statt der Konzentration Vor-
teile.

Von verschiedenen Seiten hat man gegen die Ausdrucksweise der Reak-
tion nach SGRENSEN Einwinde gemacht. Qbgleich es natiirlich fiir Anféinger
ziemlich schwer ist, zu verstehen, dafl bei zunehmendem pg die Aciditit
abnimmt und bei abnehmendem pg die Aciditét zunimmt, so hat die Aus-
drucksweise sich doch ganz allgemein, und mit Recht, eingebiirgert. Meiner
Ansicht nach ist es auch nicht moglich, sie durch eine gleichwertige Aus-
drucksweise zu ersetzen; denn nur das pg gibt ein direktes MaB fiir die herr-
schende Aciditét.
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D. GiriBaLDO! -schlug neuerdings vor, die Reaktion durch das Ver-

H
héltnis log[E)—H% (also durch den Wert von pm — pon) zu bezeichnen.

Auf diese Weise erhilt man positive Werte bei saurer Reaktion, negative
Werte bei alkalischer Reaktion. Wenn auch dieser Ausdruck fiir die Re-
aktion in bestimmten Féllen von Vorteil sein kann, ist ihre allgemeine
Anwendung doch nicht zu empfehlen. In dieser Hinsicht sei auf eine Be-
merkung des Verfassers? verwiesen, eine Stelle, an der auch weitere Literatur
angegeben ist.

3. Séiuren und Basen. Bekanntlich nennt man Sduren solche
Stoffe, die in wasseriger Losung Wasserstoffionen abspalten.
Basen sind Korper, die Hydroxylionen abspalten®. Zwischen den
verschiedenen Sauren und verschiedenen Basen bestehen aber
quantitative Unterschiede in der Stirke des sauren oder basi-
schen Charakters in wasserigen Losungen. Je grofler der Disso-
ziationsgrad ist, um so stirker ist die betreffende Siure oder
Base.

Driicken wir wieder die Siaure durch HA aus, so ist sie fol-
gendermafBen dissoziiert:

HASH + A, (10)
Nach dem Massenwirkungsgesetz ist dann:
[H] x [A] _
THA] Kua . (11)

Kga bedeutet die Dissoziationskonstante der Saure, und [HA]
ist die Konzentration der nicht ionisierten Siure. In einer reinen
wisserigen Losung einer Séure ist [H'] = [A'], in einer solchen

Losung ist also
(HP _ [AF

[FA] = [HA] ~
oder
[H'] = VKa [HA] - (12)

Diese Gleichung gilt aber nicht fiir sehr starke, sondern nur
fiir mittelstarke und schwache Sduren. Wenn wir nun fiir eine
schwache Siure mit Hilfe der Gleichung (11) den Dissoziations-

1 GmriBaLDO, D.: Biochem. Ztschr. 163, 8 (1925).

% KorLTHOFF, 1. M.: Biochem. Ztschr. 169, 490 (1926).

3 Wie wir im 4. Kapitel sehen werden, ist diese Definition zu beschrinkt.
Dort werden die wichtigen Ansichten von J.N.BRONSTED iitber Sauren
und Basen eingehend behandelt und eine bessere allgemeine Definition
gegeben.
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grad o* berechnen, finden wir oft, dafl & ¢ (welches in der reinen
Saurelosung der Wasserstoffionenkonzentration entspricht) mei-
stens gegeniiber der Gesamtkonzentration c¢ klein ist, so daBl wir
es in bezug auf [HA] ohne groBen Fehler vernachlissigen und
also fir [HA] die Gesamtkonzentration der Séure c einsetzen
konnen. Die Gleichung (12) geht dann iber in:

[H] = }VKga X c. (18)

Wenn wir das pg berechnen wollen und den negativen Loga-

rithmus von Ky, den Sdureexponenten, py, nennen, so finden wir:
P =} pua — $loge. (14)

Dafl wir [HA] in vielen Fillen gleich ¢ setzen konnen, ergibt
sich aus folgendem Beispiel:

Die Dissoziationskonstante der Essigsiure betriigt bei 18°
1,8 x 1075, Das Verdiinnungsgesetz von OSTWALD, das sich ohne
Schwierigkeiten ableiten 148t, lautet:

ale o
Toa - (d—wv_ Rm: (15)

Hierin bedeutet

¢ die Gesamtkonzentration der Saure,

& den Dissoziationsgrad,

V die Verdiinnung oder den reziproken Wert der Konzen-
tration ¢, und

Ky die Dissoziationskonstante.

In der nachstehenden Tabelle ist nun & fiir verschiedene Kon-
zentrationen (c) berechnet und in Prozenten von ¢ ausgedriickt.

KHA = 1,8 X 10-5,

*  ist der Teil eines Mols, der in Ionen zerfallen ist. Da die starken
Sauren nach modernen Anschauungen in wasseriger Losung vollstindig in
Ionen zerfallen, gelten die in diesem Paragraphen abgeleiteten Gleichungen
nur fiir die mittelstarken und schwachen Elektrolyte.

Beziiglich der exakteren Ausdriicke, in denen die Aktivititskoeffi-
zienten eingefiihrt sind, wird auf das dritte Kapitel verwiesen.

Nach der gegebenen Definition ist in der Losung einer schwachen Siure

o 1 (A1 [H]_[A]
[H]+[HA] [A]+[HA] o ¢
[H]=[AT=ac,

wo ¢ die analytische Konzentration der Séure vorstellt.

und
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o | aoa | O behut st | U] berboct sk |
1/8 1,2 1,50 x 1073 1,50 x 1073 0
1/16 1,7 1,06 X — 1,06 x — 0
1/32 2,4 0,75 X — 0,7 X — 0
1/128 4,7 0,37 X — 0,376 x — ‘ 1,5
1/1024 12,7 0,12 x — 0,135 x — | 10

Wenn o« bekannt ist, ist [H'] gleich & ¢ und kann so leicht
berechnet werden.

Aus dieser Tabelle folgt u. a., daB 0,1 n-Essigsiiure zu etwa
1% in Ionen zerfallen ist. Wir kionnen bei der Berechnung der
Wasserstoffionenkonzentration in dieser Lésung ohne merklichen
Fehler annehmen, dall die Konzentration der nicht ionisierten
Saure gleich der Gesamtkonzentration ist. Denn durch verein-
fachte Berechnung unter Vernachlissigung von & (Gleichung 13)
und durch genaue Berechnung unter Beriicksichtigung von «
(Gleichung 15) erhélt man in der 0,1 n-Lésung den gleichen Be-
trag [H] = 1,35 x 1073,

Die Gleichung (13) behilt also ihre Giiltigkeit nur fiir die
Fille, in denen Ky, klein und die Verdiinnung nicht allzu groB
ist. Wenn aber der Dissoziationsgrad nicht mehr vernachlissigt
werden darf, miissen wir zur Berechnung von [H'] die Glei-
chung (12) benutzen, die wir auch schreiben kénnen:

[H] = VKaa(c — [HT) (16)
oder: -
[H]~—@+l/&“+KHA c. (17)

Es ist von Bedeutung festzustellen, unter welchen Umstinden
wir die einfache Gleichung (13) noch zur Berechnung der Disso-
ziationskonstante einer Losung anwenden kénnen, wenn wir bei
der Ableitung keinen gréfleren relativen Fehler als 1% zulassen
wollen.

Bei der folgenden Ableitung mache ich von einer Bemerkung
von M. J. E. VERSCHAFFELT? in einer ,,FuBBnote“ einer Veroffent-
lichung von N. ScHOORL2 Gebrauch.

1 VERSCHAFFELT: Rec. trav. chim. Pays-Bas 40, 617 (1921).
2 ScmoORL, N.: Rec. trav. chim. Pays-Bas 40, 616 (1921).
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Nach dem Verdiinnungsgesetz von OSTWALD ist:

o

also
a2 =Kuga V(1 — &)

da &= [HT], ist diese Gleichung mit Gleichung (13) identisch.
In erster Anndherung ist
a? = KV

und in zweiter Annsherung
o? = Kma V(1 — YKz V)
oder, da (1 — Vm)% angenihert = 1 — 3K,V ist,
o= (1 — 3 VKuaV) VKuaV.
Wenn der Fehler kleiner als 1% sein soll, mul}

1 VKV < 0,01
oder
. KHAV=%<O,OOO4<4 X 10-¢
sein.

Die Anwendungsgrenze der einfachen Gleichung « =}/KHAV
und damit auch der Gleichung (13) ist also abhingig von der
GroBe des Quotienten der Dissoziationskonstante und der Kon-
zentration. Ist dieser kleiner als 4 X 1074, dann weicht der
berechnete Wert nach Gleichung (13) nicht mehr als 1% von
dem richtigen Werte ab. Ist der Quotient gréfler, so miissen
wir von der Gesamtkonzentration der Siure den abgespaltenen
Teil in Abzug bringen und die Wasserstoffionenkonzentration
aus der quadratischen Gleichung (17) ableiten.

N. ScaooRL (L. c¢.) hat nun eine graphische Darstellung an-
gegeben, mit deren Hilfe man bei bekanntem Werte von Kg,V
den Dissoziationsgrad der Losung einer beliebigen Siure (die
dem Verdiinnungsgesetz von OsTwALD folgt) ablesen kann.

Aus der Gleichung (15) kann man ableiten, daf}

o =—3Kg,V+ VZ]?K.IZ-IAVZ + Kﬂ-

Nach dieser Gleichung ist & eine Funktion von KV allein ge-
worden. Man kann also fiir verschiedene Werte von KV be-
rechnen, wie groB der zugehérige Dissoziationsgrad « ist, und die
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so erhaltenen Werte in einer graphischen Darstellung vereinigen.
Dies ist in Abb. 2 dargestellt. An Stelle der Werte von Kg,V
oder Ky, selbst ist auf der Abszisse deren negativer Logarith-
mus, also pgg, -+ pv oder pgm, — Pe, angebracht. Auf der
linken Ordinate liest man dann ohne weiteres den zugehorigen
Dissoziationsgrad in Prozen-

700 o¢ ~/log oc=,
wof ) v Z'/zox ten ab.
! 119 Auf der rechten Ordinate
90 I 118 ist der zugehorige negative
A 147 Logarithmus von &, ndmlich
sob \ \@ 116 .
\ Ps> angegeben. Die Punkte
115 . p—
ok \‘ | der Kurve 1 sind mit Hilfe
\ S 13 der genauen Gleichung, die
6ot \ 112 der punktierten Kurve 2nach
\\ 117 der einfachen Gleichung (13)
sor \ 139 berechnet. Man sieht, daB
\ 194 die beiden Kurven zusam-
7}% \ 2
\\ Loz menfallen, wenn pg + py
50k {06 groBer als 3 ist. Mittels der
\ o5 Kurve 3 kann man die Werte
20F \\ To¥ von —log & = p, finden.
\ 143 Beispiel. Wenn pgy,, + pv
0r z’j gleich 3,0ist (wie es bei 0,02n-
) ) , > . , Essigséure der Fall ist), dann
Al 7% 7 Y 2 %ist 100« gleich 3.

ADD. 2. Hat man den Wert von «

aus dem zugehorigen Werte

von pgyg, + pv abgeleitet, so kann man hieraus den Wasserstoff-
exponenten der Losung berechnen. Stets ist

o .
V=[H]a

pr = —loga + logV = p, — pv = py + Pe.

In dieser Gleichung ist p, der negative Logarithmus des Disso-

ziationsgrades und p, der negative Logarithmus der Konzen-
tration.

So ist in 0,02 n-Essigsiure p, = 1,52 und p, = 1,70, also

pa = 1,62 4+ 1,70 = 3,22.
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Wenn eine zweibasische Séure vorliegt, hat man zwei Disso-
ziationskonstanten :
H,A2 H' 4+ HA’,
HA"2>H + A7,

[H] x [HA]
P Al 49
[H] x [A"]
K2 = [HK/] . (20)

Fiir die Berechnung von [H'] in der Losung einer freien Siure
braucht man nur den Wert von K; anzuwenden, so dal} hier alles
gilt, was von der einbasischen Siure gesagt worden ist. Dies trifft
besonders fiir den meist vorkommenden Fall zu, daB3 die beiden
Konstanten erheblich verschieden sind, weil dann die Dissoziation
der zweiten Stufe stark erniedrigt wird.

Auch wenn die Verhiltnisse so sind, daB wir die zweite Stufe
der Dissoziation der Siure nicht vernachlassigen diirfen, kénnen
wir dennoch mittels einer verwickelteren Gleichung die Wasser-
stoffionenkonzentration einer derartigen Saurelosung berechnen.

Da die Losung elektrisch neutral reagiert, ist die Summe der
positiven Tonen der der negativen Ionen gleich. Hieraus ergibt

sich, daB
[H] = [HA] 4+ 2[A], (21)

weiter ist
[HA] = ¢ — [H] - [A"], (22)
wenn ¢ die gesamte Konzentration der Siure darstellt.
Aus den Gleichungen (19) und (20) folgt:

o [HyA] [HA']
[H] = [IILN] Kl = [A//] K2
oder HAA] K
e e

Wie wir abgeleitet haben, ist
[HpA] = c — [H] + [A7],
2{A”] = [H] — [HAT],

(c — [H] + [A7])

[HA,] = [H-] 1-

Mit Hilfe der letzten vier Gleichungen erhilt man die Beziehung
HT + [HP K, — [H](K;e — K, K,) = 2K, Kye. (24)
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Die Anwendung dieser Gleichung kann verschieden sein. Wenn
man [H'] in zwei Saurelésungen von verschiedener Konzentration
bestimmt, so erhalt man zwei Gleichungen, in denen K, und K,
die Unbekannten sind, die einfach gelést werden koénnen.

Umgekehrt kann man natiirlich auch die Wasserstoffionen-
konzentration einer zweibasischen Sdure in wisseriger Losung
berechnen, wenn die beiden Konstanten bekannt sind. Die Lésung
der Gleichung dritten Grades ist zwar nicht einfach, doch kann
man natiirlich den richtigen Wert durch Ausprobieren finden.
Einfacher verfahrt man in folgender Weise:

In erster Anndherung ist auch in einer Loésung einer zwei-
basischen Saure [H] = [HA],
weil die erste Dissoziation immer zu einem viel gréfleren Betrage
stattfindet als die zweite. Dann ergibt sich aus Gleichung (20),
daB angendhert gilt: [A] =K,.

Wenn man also [H] in der Annahme berechnet hat, daf3 die
Siure sich in reiner Losung wie eine einbasische Sdure verhalt
und K, bekannt ist, so sieht man sofort, ob es erlaubt ist, die
zweite Dissoziation zu vernachlassigen. Berechnet man z. B. eine
[H] zu 10~3 und ist K, gleich 1078, so braucht man die zweite
Dissoziation nicht zu beriicksichtigen. Berechnet man dagegen
eine [H'] zu 107¢ und ist K, gleich 1075, so ist [A’"] ebenfalls
ungefihr 1075, und so wird dann der abgerundete korrigierte Wert
von [H]: [H]=10"% 4 105 = 1,1 x 10-4,

In Wirklichkeit ist die Korrektur geringer, weil wir bei der
Berechnung angenommen haben, da [H] gleich [HA’] ist, was
nicht der Fall ist.

Wenn man jedoch den angenéherten Wert von [H'] auf die
oben angegebene Weise berechnet hat, kann man den genauen
Wert mittels der Gleichung (24) schnell finden.

Beispiele. Phthalsiure:

K, = 10-3; K, =38 x 1078,
c=0,1: [H]=95x 10-3

(angenommen ist, daB die Phthalséure sich wie eine einbasische

Siure verhilt), [A”]=3 x 1078
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Die zweite Dissoziation kann vernachlassigt werden.
¢ = 0,001: [H]=462 x 1074, [A"]=3 x 1078,

Auch hier kann die zweite Dissoziation vernachlassigt werden.
Weinsiure:
K,=10"%: K,=9 x 1075,
c=01: [H]=95x103 [A”]=9x 1075.
Die zweite Dissoziation ist zu vernachlassigen.

¢ = 0,001: [H'}1=6,2 x 107 (wie eine einbasische Sédure),
[A”] =9 x 1075,

Angenahert fiir die zweite Dissoziation korrigiert wird [H']
also:
[H]=6,2x 107449 x 1075 =7,1 x 1074

Nach Gleichung (24) ist der genaue Wert von
[H]=69 x 1074.

Die Bernsteinsiure (K; = 6,565 x 1075; K, = 6 x 1078) ver-
halt sich ungefihr wie Phthalséure, obgleich die erste Konstante
der Bernsteinsiure nur zehnmal gréBer ist als die zweite.

Was hier von den Siuren gesagt ist, trifft genau so fiir die
Basen zu, nur berechnet man in diesem Falle zundchst [OH']. Aus
Gleichung (5) (S. 2) ist dann [H'] direkt abzuleiten.

Zunachst seien hier die Dissoziationskonstanten einiger viel-
verwendeter Siuren und Basen angefiihrt; dabei ist berechnet,
wie gro3 die Wasserstoffionenkonzentration und der Exponent
Px in 0,In-Losung ist. Ky ist bei 18° gleich 10-1%4%8 angenom-
men?.

Aus umstehender Tabelle ist deutlich der groBie Unterschied
zwischen der wirklichen oder reellen Aciditdt, die der Wasserstoff-
ionenkonzentration entspricht, und der Titrationsaciditil, die gleich
der Gesamikonzeniration der Siure und also auch gleich der Menge
Lauge ist, die zur Neutralisation bis zum Aquivalenzpunkt erforder-
lich ist, zu ersehen. In umstehender Tabelle ist die Titrations-
aciditiat oder Alkalitit aller Losungen gleich, wahrend die wirk-
liche Aciditét sehr verschieden ist.

1 Vgl. auch Tabelle 4, S. 387.
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Dissoziationskonstanten
einiger Siuren und Basen bei 18°. [H'] in 0,1n-Losung.
Sa d [H]i
auﬁ:sz o K K, K, 0,1 mol-Lliinsung Py
Starke nicht — — 9 %1072 11,05
Séuren anzugeben
Kohlenssure | 3,04 x 1077 6 x 1071 — 1,23 x 107* 3,91
=107%% = 10"1"% (gesattigt)
Phosphor- 9 x 1073 1,95 x 1077 3,6 x 1071 3,04 x 1072 | 1,52
siure = 10729 = 10787 = 107124
Borsiure 5,5 x 10710 — — 7,41 x 10°¢ |5,13
— 10~9 26
Schwefelwas-| 6 x 108 8 x 1071 — 7,76 X 107% 14,11
serstoff =10""* = 10~ 14!
Essigsaure 1.8 x 107° —_ — 1,35 x 107% [2,87
— 10-4™
Oxalséure 3,8 x 107 4,9 x 107° — 6,55 X 1072 |1,18
— 10—1,42 — 10—4,31
Phenol 1,0 x 1071 — — 3,16 x 107% |5,50
=107% |
Starke Basen|  nicht _ — 6,6 x 10~ | 13,18
anzugeben |
Ammoniak 1,7 x 107° — — 4,42 x 10712 (11,35
— 10—4,77
Pyridin 1,6 x 10~° — — 4,68 x 107 | 9,33
— 10—8,80 .
Anilin 3,5 x 10-1° — — 1,0 x 10-° | 9,00
— ]0—9 46

4. Die Hydrolyse von Salzen. Ist ein Salz in Wasser gelost,
so ist es zum Teil durch das Wasser in Saure und Base gespalten.
Dies veranschaulichte man friiher durch die Gleichung:
BA 4+ H,0 2 BOH + HA .

In dieser Gleichung bedeutet BA das Salz, BOH die entstan-
dene Base und HA die Sdure. Da nun BOH und HA sich mit-
einander unter Bildung von BA und H,O vereinigen, so ist die
Reaktion, wie auch angegeben, umkehrbar.

Besser ist es, sich die Hydrolyse durch die Annahme zu er-

klaren, daB die Ionen des Salzes BA mit Wasser oder mit dessen
Tonen reagieren. Dies wird folgendermafBien dargestellt:

B + H,0 2 BOH + H,
A’ 4+ H,0 < HA + OH'.

(25)
(26)
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Wenn wir nun ein Salz einer sehr starken Siure mit einer
ebensolchen Base betrachten, so konnen wir die Hydrolyse vollig
vernachlissigen, weil BOH und HA in groBlen Verdiinnungen
vollig dissoziiert sind. Das Gleichgewicht ist dann in den Glei-
chungen (25) und (26) vollig nach links verschoben. Die Losung
reagiert also neutral.

Haben wir es dagegen mit einem Salze einer starken Sédure und
einer schwachen Base oder dem Salz einer schwachen Sdure mit
einer starken Base zu tun, dann ist dieses Salz in Wasser zu einem
merklichen Betrage hydrolysiert. Im ersten Falle kann die Um-
setzung nach der Gleichung (26) vernachlissigt werden, so daf}
man aus der Gleichung (25) folgern kann, dal die Lésung eines
solchen Salzes sauer reagiert und eine gewisse Menge nichtdisso-
ziierter Base enthilt, die mit der Wasserstoffionenkonzentration
iibereinstimmt. Im zweiten Fall reagiert die wisserige Salzlosung
alkalisch und enthilt neben einem UberschuB von Hydroxyl-
ionen die gleiche Menge nichtdissoziierter Saure HA.

Betrachten wir endlich noch ein Salz einer schwachen Saure
mit einer schwachen Base, so verlaufen in wisseriger Lésung
die beiden Reaktionen nach den Gleichungen (25) und (26) neben-
einander. Obgleich die Losung eines solchen Salzes, wie beispiels-
weise von essigsaurem Ammoniak, vollig neutral reagieren kann,
enthilt sie doch eine gewisse Konzentration nichtdissoziierter,
freier Saure und Base.

5. Die Berechnung der Wasserstoffionenkonzentration in hydro-
lysierten Salzlésungen. '

a) Wenn wir die Losung eines Salzes ins Auge fassen, das aus
einer starken Saure und einer starken Base besteht, so ist es nicht
merklich hydrolysiert. Die Wasserstoffionenkonzentration einer
solchen Losung ist also dieselbe wie die von reinem Wasser,
sie betrigt also bei 24° 10~7; pg = 7. In Wirklichkeit wire dies
natiirlich nur der Fall, wenn wir das Salz in véllig neutralem
Wasser auflésen. Wir kénnen daher praktisch besser sagen, daB
ein ,,neutrales Salz‘‘ die Reaktion von Wasser nicht #ndert.

b) Hydrolyse eines Salzes aus einer schwachen Sdure mit einer
starken Base bei Zimmertemperatur. Wie bereits besprochen,
reagiert die Losung eines solchen Salzes alkalisch, sie enthalt
also einen Uberschu von Hydroxylionen. Wenn wir nun die
Gleichung (26) ansehen, zeigt sich, dal bei der Hydrolyse gleiche
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Mengen HA und OH’' gebildet sind. Dies trifft natiirlich nur
bei der Annahme zu, dafl die Base so stark ist, dafl sie vollig
dissoziiert ist. Auf das nach Gleichung (26) eingetretene Gleich-
gewicht konnen wir das Massenwirkungsgesetz anwenden und

finden dann:
[HA] x [OH] _
[A] x [H,0]

K. @7

Wenn wir die Konzentration des Wassers als konstant ein-
setzen, erhalten wir hieraus:

[HA] x [0H"]

[A’] = Khydh . (28)

Diesen Wert K nennt man Hydrolysekonstante, Xy g4, . Nun
wurde bereits frither gefunden, daB:

H A’
L []HXA% =Kua (11)
und
(H] x [OH] = Ky . (6)
Aus (11) und (28) folgt nun:
[OH1] x [H]
‘T{HA = Khydr. B
und da
[H'] X [OH’] = Kw
ist, wird
Kiyar, = II{{—HVZ . (29)

Oben wurde bereits gesagt, dal in der Salzlésung [HA] gleich
[OH'] ist. Wenn nun die Salzlosung elektrolytisch vollig disso-
ziiert ist, wird [A'] = ¢, falls ¢ die Salzkonzentration bedeutet
und die Hydrolyse zu vernachlissigen ist. Aus (28) und (29) folgt
dann:

[OH* Ky
c  Kg’
Ky X ¢
OH] = |/ =2~ 30
[OH"] Koy (30)
und o
() — /2 S (31)

Por = 7 — 3 Pus — 3logec. (32)
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Da nun py = 14 — poy ist, finden wir fiir eine solche Losung:

Pu =7+ % pus +  loge. (33)

¢) Hydrolyse eines Salzes aus einer starken Sdure mit einer
schwachen Base. Bei der Berechnung der Hydrolyse einer Losung

eines Salzes einer starken Siure mit einer schwachen Base er-
halten wir statt (30) folgende Gleichung:

. Ky X ¢
(H]= ] IV{VBOH ’ 34
P =7 — % Psox — 3 loge. (35)

Beispiel. Gesucht wird die Wasserstoffionenkonzentration
einer n-Lésung von Ammoniumchlorid. Wir rechnen hier mit
¢ =1 und pgog = 4,75.

Pu="T— 2,37 = 4,62,

das heifit: [H'] liegt zwischen 1074 und 1075 und ist 2,37 x 1075,
was durch Messungen bestéitigt worden ist.

Der Hydrolysegrad f eines Salzes, ausgedriickt in Prozenten
seiner Konzentration, betrigt bei Salzen aus einer starken Siure
und einer schwachen Base:

p

Wenn aber der Hydrolysegrad sehr gering ist (8 << 0,01%),
diirfen wir nicht annehmen, daBl [BOH] = [H'] (oder im um-
gekehrten Falle [HA] = [OH']) ist, da in diesem Falle auch die
Konzentration der Wasserstoffionen und der Hydroxylionen des
Wassers in Betracht gezogen werden miissen. Die Gleichung, aus
der man in jedem Falle das py berechnen kann, wird jedoch zu
verwickelt, als dal sie hier berticksichtigt werden kénnte (vgl.
Bserrum 1914; vgl. auch S. 332).

d) Hydrolyse won Salzen schwacher Sduren wnd schwacher
Basen. In diesem Falle sind die Umsetzungen nach den Gleichun-
gen (25) und (26) beide zu beriicksichtigen. Durch die Hydrolyse
bilden sich gleiche Mengen von unzerlegtem BOH und HA, wenn
die Reaktion des Wassers nicht gedndert wird.

_ 100 [H']

[¢]

(36)

B + H,0 ZBOH + H', (25)
A’ + H,0 ZHA + OH, (26)
H + OH’ 2 H,0. (3)

Kolthoff, Siure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 2
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Aus (25) 1aBt sich dann wieder ableiten, daf3

Ky
Kl hydr. = K‘_‘B; (29)
Aus (26) folgt ebenso:
K
Konyar. = K—;: (29)

Die Hydrolysekonstanten sind also den Dissoziationskonstan-
ten der Sédure und der Base umgekehrt proportional.

Betrachten wir nun ein Salz aus einer solchen Siure und
Base, bei dem Ky, viel groBer als Ky oy ist, so mul seine wasserige
Losung sauer reagieren. Aus der Gleichung (25) diirfen wir aber
nicht den Schlufl ziehen, da [H'] = [BOH] ist, da der grofite
Teil der Wasserstoffionen durch die A-Ionen in Anspruch ge-
nommen wird, die damit HA bilden. Nur wenn die Wasserstoff-
ionenkonzentration nicht allzusehr von 10~7 abweicht, d. h. wenn
sie nicht gréBer als 1076 ist, diirfen wir die Annahme machen,
daBl [BOH] =[HA] ist. Nach Gleichung (25) sollen ja stets
[H] und [BOH] gleich groB sein, was aber nicht der Fall ist,
da die entstandenen H-Ionen, wie erwihnt, zur Bildung von HA
gebunden werden. Wenn hierdurch die anfingliche Wasserstoff-
ionenkonzentration ungeandert bleibt, wird [BOH] genau so grof3
wie [HA], denn auch die durch Hydrolyse entstandenen Hydroxyl-
ionen werden unter Bildung von BOH fortgenommen. Da nun
die Wasserstoffionenkonzentration am Ende meist klein ist
(zwischen 10~6 und 1078), diirfen wir ohne groBen Fehler an-
nehmen, daB3 die entstandenen Siure- und Basemengen gleich
groB sind, daB also [BOH] = [HA] ist. Wir sind nun in der Lage,
aus den bekannten Gleichungen die Wasserstoffionenkonzentration,
den Wasserstoffexponenten und den Hydrolysegrad zu berechnen.
Wie oben gezeigt wurde, ist:

[BOH] x [H] _ Ky

’ 4
BT Koox 34
[HA] X [OH] Ky
A1 " K 29
Durch Multiplikation von (29) und (34) ergibt sich
[BOH] x [HA] Kw

[BT X [AT ~ Kua X Kpon~
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In der Annahme, dafl das Salz véllig dissoziiert und die Konzen-
tration gleich c¢ sei, ist [B] = [A’] = ¢. Hierbei nehmen wir an,
daB die durch Hydrolyse gebildeten Mengen HA und BOH <o
gering sind, daBl sie ¢ gegeniiber vernachlissigt werden kénnen.
Ferner wurde vorher bewiesen, dall [BOH] =[HA] ist. Dann ist

[BOH]* [HAP Ky a7
c? T2 Kua X Kgou’ (37)
K
BOH] = [HA] = /7W—, (38)
[ 1= [HA] Cl Kaa X Kpou

—log[BOH] = —log[HA] = —logc + 7 — § pys — $ Pron-  (39)

Wenn wir nun den Hydrolysegrad, wieder in Prozenten aus-
gedriickt, § nennen, ist

100 [BOH]

Ky

/
= 100/ . 40
4 c L Kua X Kpon (40)
Da [BOH] bekannt ist, kann man aus (34) [H'] einfach berechren.
Es ist:
G
[BOH] " Kyou o /Ky Kson
]/ Kua X Kpon
Durch Umrechnung ergibt sich hieraus:
. 'Ky x Kya

[H] = ) = e, (41)
Pu= "7+ $Pus — % Peou - (42)

In gleicher Weise 148t sich [OH'] und pyy ableiten. Aus (40) und
(41) folgt, dafl der Hydrolysegrad und der Wasserstoffexponent
unabhéngig von der Konzentration des Salzes sind, wenn die
Dissoziation vollstindig ist. Ist dies nicht der Fall und « der
Dissoziationsgrad (bzw. ist nach modernerer Anschauung die Disso-
ziation vollstindig, die Aktivitdt jedoch noch zu berticksichtigen
und f der Aktivititskoeffizient), co 1aBt sich ableiten, daf

/ K.
BOH] = [HA] = ac |/ ot | 38
[BOH] = [HA] = ae |/ g5 (38a)
/| Ky
=10 |/ o——— . 40
p * ]/ Ksua X Kgon (40a)

(Analoge Formeln erhélt man bei Beriicksichtigung der Aktivi-
tdt, wenn man statt x den Aktivitatekoeffizienten f einsetzt.)

2*
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Beispiele. Als einfachstes Beispiel ist Ammoniumacetat an-
zufithren. Die Dissoziationskonstante von Essigsdure ist 10~%75,
Auch die Dissoziationskonstante von Ammoniak ist gleich 10475,
Aus (42) folgt nun, daBl in einer Losung von essigsaurem Am-

monium Pu = 7,0 — 2,37 4+ 2,37 = 7,0

ist. Eine Loésung von Ammoniumacetat reagiert also wvéllig
neutral. Der Hydrolysegrad von Ammoniumacetat in wisseriger
Losung ist in Hundertsteln der Konzentration:

/10-14

B =100 | {555

= 10-9% — 0,563% .
In einer 0,1n-Ammoniumacetatlosung ist der Gehalt an undisso-
ziierter Essigsdure und an Ammoniak also ungefahr

0,0006 n.

Die Hydrolyse von Ammoniumformiat: Da Ameisensiure
stiarker sauer als Ammoniak basisch reagiert, reagiert die Losung
des Salzes dieser beiden Komponenten sauer:

K ameisensaure = 10‘3’67; KNH; = 10-47

Der Wasserstoffexponent einer wasserigen Losung von ameisen-
saurem Ammonium ist

Pu="T+ 1,83 — 2,37 = 6,46.

Indem wir den Wasserstoffexponenten einer solchen Salzlésung
bestimmen (wie wir spadter sehen werden, 1Bt sich das mit Hilfe
von Indicatoren leicht ausfilhren), kénnen wir schnell fest-
stellen, ob das Salz einen UberschuBl an freier Sdure oder Base
enthilt. Die Hydrolyse von Ammoniumcarbonat ist viel ver-
wickelter (vgl. WEGSCHEIDERY).

e) Hydrolyse von sauren Salzen. Wenn wir das saure Salz
BHA einer zweibasischen Siaure betrachten, so ist es in wisseriger
Losung elektrolytisch fast vollstindig nach folgender Gleichung
dissoziiert : BHA S B 1 HA".
Das Ton HA verhilt sich jedoch noch wie eine Sdure:

HA'S H 4 A”. (43)

1 WEGSCHEIDER, R.: Monatshefte f. Chemie 3%, 425 (1916).
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Hier ist jedoch [H'] nicht gleich [A"'] zu setzen, wie dies bei
einer gewohnlichen Séureldsung der Fall ist. Ein Teil der Wasser-
stoffionen wird némlich bei der folgenden Reaktion verbraucht:

HA’+ H S HA. (44)

Aus den letzten zwei Gleichungen ergibt sich sofcrt, daB
[A”] =[HT] + [H,A]. (45)

Nach den Gleichungen (19) und (20) ist:
m _ [HA] :
[A"] = ] K, (16)
und ) [HAY
(1,41 = CHEAT, (20)
1

Wenn wir nun annehmen, daf} die elektrolytische Dissoziation
des Salzes BHA vollstindig ist und sowohl [A’"] als auch [H,A]
gegeniiber. [HA'] zu vernachlédssigen sind, so ist [HA’] gleich der
gesamten Salzkonzentration ¢ zu setzen. (Wenn es nicht erlaubt
ist, eine vollstandige elektrolytische Dissoziation anzunehmen,
so wird [HA'] = «c, bzw. bei Beriicksichtigung der Aktivitit

[HA'] = fec.)
Aus den Gleichungen (45), (19) und (20) laBt sich ableiten, daf3
_— K;K,c
H]= K, +o (46)

Eine derartige Gleichung ist zuerst von Noves! abgeleitet
worden.

Aus der letzten Gleichung ergibt sich, daB3 die Konzentration
einer Losung eines sauren Salzes nur einen geringen EinfluBl auf
die Wasserstoffionenkonzentration derselben hat. Besonders gilt
dies, wenn K, gegeniiber ¢ sehr klein ist. Statt K, 4+ ¢ kénnen
wir dann ¢ schreiben, und Gleichung (46) wird

[H]=VKK,. (47)

1 Literatur iiber Hydrolyse von sauren Salzen: Vgl. A.A.Novss:
Ztschr. f. physik. Ch. 11, 495 (1893). — TREVOR: Ztschr. . physik. Ch. 10,
321 (1892). — WALKER: Journ. Chem. Soc. 61, 696 (1892). — SmiTH:
Ztschr. {. physik. Ch. 25, 144 (1898). — Towsr: Ztschr. f. physik. Ch. 18,
17 (1895). — McCoy: Journ. Amer. Chem. Soc. 30, 688 (1908). — CHAND-
LER: Journ. Amer. Chem. Soc. 30, 694 (1908). — ENKRLAAR: Chemisch
Weekblad 8, 824 (1911). — DuaTTA u. DHAR: Journ. Chem. Soc. London
107, 824 (1915). — THOMS u. SABALITZSCHEA: Ber. 50, 1227 (1915); 52,
567, 1378 (1919).
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Mit Hilfe der letzten Gleichung kann man immer angenahert
die Wasserstoffionenkonzentration einer Lésung eines sauren
Salzes berechnen. Man findet mit ihr den richtigen Wert, wenn ¢
mehr als 100mal grofer ist als K,, in besonderen Fillen muf}
man Gleichung (46) benutzen.

Beispiel. Natriumbicarbonat:

K,=3x10"7, K,=6x 10711,
¢ = 0,1 molar:
[H]=VK,K, = 4,35 x 10-°, pu = 8,37.
In 0,001 molarer Losung berechnet man denselben Wert.
Natriumbitartrat :
K,=1x10-3, K,=9x10-5.
¢ = 0,1 molar:
[H]=VK,K, =3 X 10-4, Pa = 3,52.
¢ = 0,001 molar:

K;K,c

[H]= K, +o

=21 x 10-%,  pg= 3,68,

Im letztgenannten Falle hat die Konzentration also einen merk-
lichen EinfluB} auf die Wasserstoffionenkonzentration der Losung.

6. Die Hydrolyse bei htheren Temperaturen. Die Gleichungen
fiir das Gleichgewicht der Hydrolyseprodukte gelten unveréndert
auch bei héheren Temperaturen. Wie gezeigt wurde, ist der Hy-
drolysegrad und hiermit das py abhéngig von Ky und Ky,
oder Kgog. Der Einflu der Warme auf die Dissoziationskon-
stanten vieler Siuren und Basen ist gering. So hat Novms?!
die Verinderung der Dissoziationskonstante von Essigsiure und
Ammoniak fiir verschiedene Temperaturen bestimmt.

t 0° s B 100°
Essigsaure
Kga . . . — 18,2 x 106 — — 11,1 x 107°
Ammonium-
hydroxyd
Kgor . .}13,9x107%17,2 x 107°/18,0 x 10%/18,1 X 107/13,5 x 10~°

Wenn wir nun die Verinderung der Dissoziationskonstanten
der Sauren und Basen unter dem EinfluB3 einer Temperatur-

1 Noves, A. A.: Journ. Amer. Chem. Soc. 30, 349 (1909).
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steigerung vernachldssigen diirfen, dann #&ndert der Hydrolyse-
grad sich nur infolge der Anderung der Dissoziationskonstante
oder, besser gesagt, des Ionenprodukies des Wassers, das bei einer
Temperatursteigerung zunimmt.

Das Ionenprodukt von Wasser ist bei 100° etwa 100mal so
grol wie bei Zimmertemperatur.

Wie gezeigt wurde, kénnen wir das py in der Losung eines
Salzes einer starken Siure mit einer schwachen Base folgender-
maBen berechnen (S.17):

Pu = 3 PKw ~ $ pson — £loge. (35)

1 pKyy ist bei gewohnlicher Temperatur gleich 7, bei 100° etwa
gleich 6, mit andern Worten, bei 100° ist pg um 1 kleiner. Die
Reaktion der Fliissigkeit ist also bei 100° um soviel saurer.

Umgekehrt wird in Salzlgsungen von starken Basen und
schwachen Sauren bei 100° der Hydroxylionenexponent um den
gleichen Betrag abnehmen.

In Salzlésungen von schwachen Séuren und schwachen Basen
nehmen bei Temperatursteigerung py und poy um den gleichen
Betrag ab.

7. Die Reaktion in einem Gemisch einer sechwachen Siure mit
ihrem Salze oder einer schwachen Base mit ihrem Salze. Die
Puffergemische oder Regulatoren. Eine schwache Sidure ist nur
zu einem geringen Betrage in Ionen gespalten. Wenn sie in Be-
rilhrung mit ihrem Salze ist, wird die Dissoziation durch die
gleichartigen Anionen noch zuriickgedringt. Umgekehrt ist der
Dissoziationsgrad des Salzes grof}, so dafl wir, ohne einen groBen
Fehler zu begehen, annehmen kénnen, daf in einem Gemisch.
einer schwachen Siure mit ihrem Salze die Konzentration von
[HA] gleich der gesamten Sduremenge ist und dafl das Salz vollig
dissoziiert ist. Nun ist nach der Gleichung (11):

H A’
'[ eHXA][ = K a
Hieraus folgt:
HA
H]= [A[ A,]] X Kgy - (48)

Wenn [HA] =[A’], was der Fall ist, wenn das Gemisch &qui-
valente Mengen Séure und Salz enthilt, ist die Wasserstoffionen-

konzentration gleich der Dissoziationskonstante der Séure. Aus (48)

fOlgt, daB Pr = log CS —_— 10gCSiiure + Pra - (49)
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Hierin bedeutet Cy die Salzkonzentration und Cgy,,, die Saure-
konzentration. py, ist wieder der negative Logarithmus der
Dissoziationskonstante.

In gleicher Weise kénnen wir poy und hiermit py in Gemischen
berechnen, die eine Base und ihr Salz enthalten.

Wenn wir eine Losung herstellen wollen, die stark sauer ist,
so kann man einfach so verfahren, daB man die konzentrierte
Lésung einer starken Siure verdiinnt. Aus Salzsiure erhilt man
z. B. noch Lésungen mit pg =2 (d.i. 0,01n-HCl). Wenn man
aber Losungen erhalten will, in denen das py zwischen 3 und 7
schwankt, so kann man auf diesem Wege das Ziel mit geniigender
Genauigkeit nicht mehr erreichen. Denn wenn ich beispielsweise
eine Salzsiurelgsung vom py = 6 herstellen will, miiite ich sie
so weit verdiinnen, bis die Konzentration etwa 1076, also etwa
ein Millionstel normal ist. Natiirlich kann man fiir eine derartige
Losung nicht Gewihr bieten. Schon eine Spur Alkali, die viel-
leicht das Glas abgegeben hat, ist hinreichend, um das py von 6
auf etwa 8 zu verindern. Andererseits verursacht schon die ge-
ringe Menge Kohlensdure, die das destillierte Wasser aus der
Atmosphire aufgenommen hat, ein stéirkeres Sauerwerden der
Fliissigkeit.

Ebenso kénnen wir, indem wir konzentrierte Losungen star-
ker Basen verdiinnen, nur stark alkalische Losungen bereiten.
Wollen wir aber Fliissigkeiten erhalten, die schwach alkalisch
reagieren, in denen das py also etwa zwischen 11 und 7 liegt,
80 miissen wir auch hier einen anderen Weg einschlagen.

Wie oben auseinandergesetzt wurde, kann man nun Lésungen
von beliebigem py herstellen, indem man eine schwache Séaure
oder Base mit ihrem Salze in verschiedenem Verhiltnisse mischt.
Wie aus Gleichung (48) folgt, haben selbst geringe Mengen star-
ker Sauren und Basen nur wenig Einflufl auf das pg solcher Ge-
mische; geringe Mengen Alkali vom Glase und Kohlensiure aus
der Atmosphire werden also keinen merklichen Einflufl ausiiben.
Solche Gemische, die selbst einer Anderung der Reaktion ent-
gegenwirken, nannte S. P. L. SORENSEN? ,, Puffergemische®. L. Mi-
CHARLIS? prigte den Ausdruck: ,,Regulatoren’; man kann auch

1 S6rENsEN, S. P.L.: C.r. du Lab. Carlsberg 8, 1 (1909).
2 MicHAELIS, L.: Die Wasserstoffionenkonzentration. Berlin: Julius
Springer 1914.
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sagen, daB solche Gemische ,,amphoter’ reagieren, und sie Am-
pholyte nennen.

Alle Gemische von schwachen Sduren und ihren Salzen oder
von schwachen Basen mit ihren Salzen sind also: Puffergemische
oder Regulatoren oder Ampholyte.

Fers! war der erste, der solche Puffergemische benutzte.
Von SORENSEN wurden sie sehr hiufig angewendet, und wie
wir sehen werden (Kap. 9), sind sie bei der colorimetrischen Be-
stimmung der Wasserstoffionenkonzentration fast unentbehrlich.
Wir kénnen die Beobachtung machen, dal die Wasserstoff- oder
Hydroxylionenkonzentration stets in der Nahe der Dissoziations-
konstante der Sauren oder Basen liegt, von denen man ausge-
gangen ist. Wenn néamlich die Siure- und die Salzkonzentrationen
gleich grof} sind, ist

Pu = Pua -

Wenn wir das Verhiltnis von Siure und Salz gleich 100

machen, wird

Pu = Pua— 2.
Ist dagegen das Verhiltnis 1/100, dann wird
Pu = Pua + 2.

Es ist aber nicht statthaft, dieses Verhaltnis noch gréBer als
100 oder kleiner als 1/100 werden zu lassen, da dann keine Puffer-
wirkung mehr besteht. Wir kénnen ganz allgemein sagen, daf3
wir aus einem Salz und seiner Siure Puffergemische machen
kénnen, in denen das py etwa zwischen py, — 1,7 und pgy + 1,7
liegt.

Die besten Puffergemische erhélt man, wenn man 4quivalente
Mengen Saure und Salz mischt. Auf die Anwendung der Puffer-
gemische wird spéter bei der Besprechung der colorimetrischen
Bestimmung der Wasserstoffionenkonzentration naher eingegan-
gen werden (Kap. 9).

8. Die Pufferkapazitiit und der Pufferindex. Fiir verschiedene
Zwecke ist es von Bedeutung, das Pufferungsvermégen einer
Fliissigkeit quantitativ ausdriicken zu konnen. In einer wichtigen
Veroffentlichung, genannt ,,On the measurements of Buffer-
Values and on the Relationship of Buffer-Value to the Disso-
ciation Constant of the Buffer and the Concentration and Reac-

1 Fers: Ztschr. f. Elektrochem. 10, 208 (1904).
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tion of the Buffer Solution‘, hat DoNALD D. vAN SLYKE! seine
Anschauungen verdffentlicht, die wir hier in sehr verkiirzter
Form wiedergeben.

Wie bereits besprochen worden ist, hat das Gemisch einer
schwachen Saure mit ihrem Salze nicht iiberall dieselbe Fihigkeit
in bezug auf die Pufferwirkung — oder wie wir vielmehr sagen
konnen : nicht dieselbe Pufferintensitét. Das Optimum der Puffer-
wirkung liegt bei der Wasserstoffionenkonzentration, bei der
die Saure zur Hailfte neutralisiert ist.

Wir kénnen nun diese Pufferwirkung durch eine bestimmte
Einheit ausdriicken, der wir die Benennung Pufferkapazitit

Ve

oder Pufferindex geben und mit dem Buchstaben s bezeichnen

wollen. 4B

= s

T (50)
d. h. 7 ist der Differentialquotient der Erhihung der Menge von
zugesetzter Base B, ausgedriickt in Aquivalenten fiir ein Liter und
der dabei stattfindenden Anderung von pg. Eine Liésung hat also
eine Pufferkapazitit von 1, wenn ein Liter der Fliissigkeit bei Zu-
satz eines Aquivalentes Sdure oder Lauge ihr pg um 1 verdndert.

So ist in Abb. 3 auf der Ordinate die Menge B ausgedriickt.
Die Abszisse gibt das pg an. Wie ohne weiteres aus der Ab-
bildung hervorgeht, ist die Pufferkapazitit bei pg = 4 in Kurve
1=90,1 und in Kurve 2 = 0,2.

Wenn die Linie stark gekriimmt verliuft, finden wir die
Werte des Pufferindex an einem bestimmten Punkt, indem wir
bei diesem Punkt die Beriihrungslinie ziehen und die Tangente
des Winkels bestimmen, den diese Beriihrungslinie mit der
Abszisse bildet.

Es ist nun von Bedeutung, zu verfolgen, wie gro3 die Puffer-
kapazitdt verschiedener Arten von Fliissigkeiten ist.

1 vAN SLYkE, D. D.: Journ. Biol. Chem. 52, 525 (1922).
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a) Die Pufferkapazitit von Wasser, starken Sduren und starken
Basen. Wenn wir zu Wasser eine vollig dissoziierte Basenl6sung
zusetzen, dann ist dB gleich d[OH’]; wir kénnen also schreiben:

z— 4B _ d[OH]
dpa dpg

Nun ist
. Pa = Pw — Pon » (8)
also ist
dpy = dlog[OH"];
also

_dB _ d[OH] _ [0H/]

"= dpe  dlog[OH] T 0,4343

= 2,3[0H"]. (51)

0,75
a0}

0,05

1 L Il I L L

1 |
7 2z 3 % 5 6 7 8 9 0 H 12 B

0,00
Abb. 4. Pufferkapazitit von Wasser mit starken Siuren und Basen.

Umgekehrt wird die Pufferkapazitit von Wasser bei Zusatz
einer sehr starken Saure:
dB )
%= gp. = 23T (52)
Die gesamte Pufferkapazitit von Wasser, dem eine starke
Siure oder eine starke Base zugesetzt ist, ist also:

7 = 2,3([H] 4 [OH"]). (63)

Wenn wir die Tonenaktivitat der starken Sdure oder der starken Base
in Rechnung setzen wollen, ist

em 2 (05, O

Fux © foon (53a)
wo f den Aktivititskoeffizienten vorstellt.
Mit Hilfe von Gleichung (53) kénnen wir also auf einfache
Weise die Pufferkapazitit von Losungen starker Siuren und
Basen bei verschiedenen py berechnen. Zwischen pg = 2,4 und
Pog = 2,4 ist & kleiner als 0,01, also im allgemeinen zu ver-
nachlassigen. In Abb. 4 ist die Pufferkapazitit von Wasser



28 I.Kap. Die Reaktion (Siurestufe) von Sduren, Basen und Salzen.

und starken Sduren und Basen graphisch wiedergegeben. Die
Abszisse gibt py, die Ordinate 7.

b) Die Pufferkapazitit einer Ldsung einer schwachen Sdure
mit threm Salze. Aus Gleichung (48) ergab sich, dafl in einer
Mischung einer schwachen Saure mit ihrem Salze

A/
Pu = Pua + log [[H 13] (54)

ist.
Nun kénnen wir [A’] im allgemeinen gleich der gesamten
Salzkonzentration setzen, die wir Cg nennen?!, dann wird

c
Pz = Pma + log CTi , (55)

wenn Cp, die Konzentration der Saure darstellt.
Nun ist Cg gleich der Menge Base B, die wir der zu neutrali-
sierenden Sdure zusetzen, mit anderen Worten: [A'] = Cy = [B].
War nun die urspriingliche Konzentration der Saure gleich c,
dann ist diese nach Zusatz der Menge Base [B] gleich ¢ — [B].
Aus der Gleichung der Dissoziationskonstanten der Siure
leiten wir dann ab, daf3

KHA X e
B] =
. )= K + 1]
Hieraus folgt, daB
dB 4B [H] _ dB dB

"= dpg~  dlogE] ~  0,4343 X apmy ~ 23 gy (66)

Durch Differenzieren und weiteres Ausrechnen finden wir

schlielich __dB _23(B){o— [B])

T - (57)

Wir kénnen die Pufferkapazitat auch als eine Funktion von ¢
ausdriicken und finden dann, daB

_ 2,3Km[H]o

W= oo 58
{ous + [HTP 9
1 Nach den heutigen Anschauungen gilt:
C
Pu = Pha + log 5=, (55a)
in der HA
P = pma — logf, (55b)

und f, der Aktivitatskoeffizient des Anions ist.
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Hieraus folgt, daB} die Pufferkapazitit mit der Konzentration ¢
der Sdure entsprechend zunimmt. So hat also ein 0,1 molares
Acetatgemisch eine 10mal groBere Pufferkapazitat als ein 0,01-
molares Gemisch derselben Zusammensetzung.

Durch Verbindung mit Gleichung (53) finden wir, daB die
gesamte Pufferkapazitit eines Gemisches einer schwachen Siure
mit willkiirlichen Mengen starker Séure oder starker Base wird

_ Kaa[HTo

In Abb.5 sind die Pufferkapazititen von Gemischen von
0,1n- bzw. 0,2n-Essigsiure mit starker Saure oder mit Lauge

Omr _ dR
g2+

o0t 1702 Mo, acet:

908 -
006+ L7 01 Mol acer.
Q0%

0021

7
1 2 L L

7 2 3 ¥ 5 6 7 8 9 10 7 722 By,

PR

q00

Abb. 5. Pufferkapazitit von 0,1 n- bzw. 0,2 n-Essigsidure-Acetat-Gemischen.

angegeben. Wie wir sehen, erhalten wir zwischen dem pg 2 und
3,5 durch Addition der zwei punktierten Kurven, die die Puffer-
kapazititen der starken und schwachen Séure angeben, die ge-
samte Pufferkapazitit. AuBerhalb dieser py-Grenzen haben wir
allein noch mit der Pufferkapazitit der schwachen oder starken
Saure bzw. Base zu rechnen, ohne dafi der Einfluf der gegen-
seitigen Pufferwirkung weiter beriicksichtigt zu werden braucht.

In einigen Fillen ist es vorteilhaft, die Pufferkapazitidt
nicht als solche, sondern als molare Pufferkapazitit my aus-
zudriicken, wobei

oy = . (60)

Wie aus den Kurven hervorgeht, haben beide Essigséure-
acetatlosungen bei demselben py ihre grofite Pufferkapazitst,
und zwar bei py = py,. Dies kann auch unmittelbar aus
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Gleichung (58) abgeleitet werden. Wenn [H'] = Ky, ist, dann
ist
nzg;§c=0,575 X ¢
und
ny = 0,575 .

Die Pufferwirkung von Sauregemischen oder mehrbasischen
Séauren wird durch die folgende Gleichung bestimmt:

KH1A1c17 B KH2A202 }
(Kuye, + (0D © i, + (IR
+2,3{[H] + [OH7}.

Wenn wir annehmen, dafl die Konzentration der verschiede-
nen Sauren dieselbe ist, folgt aus der letzten Gleichung, daB
die Sauren wenig EinfluBl auf ihre gegenseitige Pufferkapazitit
haben werden, wenn die Dissoziationskonstanten sehr voneinander
abweichen. Werden die Unterschiede kleiner, so werden damit
die gegenseitigen Beeinflussungen gréBer, wie deutlich aus Abb. 6,
7 und 8 und auch aus der untenstehenden Tabelle hervorgeht.

Bequemlichkeitshalber kénnen wir anstatt der Gleichung (61)

da= 2,3[H']{ (61)

schreiben Sa=ay+ayfay...
Py,a, ~ Paya, Xty bel py = Paay Xy bei py = %%2
3,0 0,577 0,138
2,0 0,598 0,384
1,6 0,684 0,552
14 0,749 0,673
1.3 0,784 0,738
1,2 0,848 0,813
11 0,919 0,899
1,0 \ 1,003 0,998

Die oben wiedergegebenen Gedanken von vAN SLYKE sind natiir-
lich fiir verschiedene Zwecke von Bedeutung. An erster Stelle
wohl zur rationellen Bereitung von Pufferfliissigkeiten (s. Kap. 8),
d. h. fir Flissigkeiten mit groBer Pufferkapazitit. Die am besten
puffernden Fliissigkeiten erhalt man natiirlich dann, wenn man ein
Gemisch einer Reihe Siuren nimmt, deren Dissoziationskonstanten
untereinander nur wenig verschieden sind, so daB man bei Zusatz
von Lauge Fliissigkeiten erhilt, deren Pufferkapazitit von der
zugefiigten Menge Base praktisch unabhingig ist (vgl. Abb. 6).
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Ferner kann meiner Ansicht nach die Pufferkapazitatskurve,
die man stets aus der Neutralisationskurve ableiten kann, bei
der Beurteilung der Zusammensetzung von Flissigkeiten, worin
sich Gemische verschiedener Arten von Siuren und Basen befin-
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den, wie bei Bodenausziigen, Bier, Milch, Fruchtsiften, Nahrungs-
stoffen usw., von groller Bedeutung sein. Es ist hier aber nicht
der Ort, darauf niher einzugehenl.

1 Vgl. auch K. Tivrer u. C. WAGNER: Kolloid-Ztschr. 40, 174 (1926)
— Biochem. Ztschr. 177, 389 (1926). — KoPPEL u. SP1RO: Biochem. Ztschr.
65, 409 (1914). — LrutHARDT, F.: Kolloidchem. Beihefte 25, 1 (1927). —
Moser, H.: Kolloidchem. Beihefte 25, 69 (1927). — Maiwarp, K.: Kol-
Ioidchem. Beihefte 37, 251 (1928).
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Nach GUNTHER LEHMANN! wird die Pufferwirkung p, quantitativ aus-
gedriickt durch die Gleichung:
b c
= d —_—
P Pr, — Pu, ocer Pu, — Pm,

in der b (bzw. c) die zugefiigte Menge Salzsiure (bzw. Natronlauge) bedeuten,
die notig ist, um py, zu Pr, zu dndern.

Diese Ausdrucksweise gibt nur angeniherte Werte und ist weniger
exakt als die, welche die Gleichungen von DoNALD D. vAN SLYKE uns lehren.

In dem Ausdruck der molaren Pufferkapazitit nach vaN SLYKE
ist diese nur vom Verhéltnis Séure: Salz abhingig und nicht von
der totalen Konzentration beider.

C. MorTON? schlagt nun vor, auch den Verdiinnungseffekt,
der an sich gewdhnlich gering ist, in der Pufferkapazitit § aus-

zudriicken d
ﬂ . Pu

T
4 ist ein Maf fiir die totale Elektrolytkonzentration, ausgedriickt
in der ,totalen Ionenstirke* (vgl. S.65). In sehr verdiinnten
Lésungen finden wir, daB

ﬂ =05—1z,
wo z die Valenz des Anions vorstellt (in Acetatgemischen ist
z z. B. 1, in Mono-Diphtalat 2, in Di-Tricitrat 3 usw.).

Im Falle, wo p grofler als etwa 0,01 ist, wird der Ausdruck
komplizierter, und wir finden

B=2BYu+(05—12).

B ist abhéngig von der Art des Puffergemisches.

Auf 8. 270 kommen wir ausfihrlicher auf den Verdiinnungs-
effekt der Pufferlosungen zuriick.

9. Neutralisationskurven. Wenn wir die Verinderung der
Wasserstoffionenkonzentration bei der Neutralisation einer Siure
oder einer Base bildlich darstellen, so erhalten wir die Neutrali-
sationskurve. Da die Wasserstoffionenkonzentration in so sehr
weiten Grenzen sich éndert (z. B. bei 0,1n-Salzsdure mit Natron-
lauge zwischen 1071 und 1072%), kann man sie nicht auf ge-
wohnlichem Kurvenpapier zur Darstellung bringen; denn bei
jeder Verinderung des Exponenten um 1 veréindert sich die

! LeaMaNN, G.: Biochem. Ztschr. 133, 30 (1922).
? MorroN, C.: Journ. Chem. Soc. 1928, 1401.
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Wasserstoffionenkonzentration um das 10fache. So kénnte man
also nur ein sehr kleines Gebiet der Neutralisationskurve auf das
Papier bringen. Dieshat u.a.ScHOORL! getan, der auf sehr iibersicht-
liche Weise die Veranderungen der Wasserstoffionenkonzentration
in der Niahe des Aquivalenzpunktes schematisch dargestellt hat.
Will man aber eine Ubersicht iiber den gesamten Verlauf der
Neutralisationskurve geben, so mufl man an Stelle einer Dar-
stellung der Verdnderung der Wasserstoffionenkonzentration die
des Wasserstoffexponenten aufzeichnen.

Ich will im folgenden den Verlauf der Neutralisationskurve fiir
einige Arten von Sduren und Basen ableiten.

a) Neutralisationskurve einer starken Sédure mit einer
starken Base.

Wir wollen 100 ccm 0,1n-Salzsiure mit Lauge bei Zimmer-
temperatur neutralisieren. Um die Berechnung des py nicht allzu
verwickelt zu gestalten, machen wir die Annahmen, dafl das Ge-
samtvolumen bei der Neutralisation unverindert bleibe und daf
die Ssure véllig dissoziiert sei. Wir finden dann wahrend der
Neutralisation nachstehende Werte:

100 cem’ 0,1n-Séure

0 ,, 0,In-Lauge
100 ,, 0,1n-Saure
90 ,, 0,1n-Lauge
100 ,, 0,1n-Siure
99 ,, 0,1n-Lauge

j

e

100 ,, O,ln-Saure}
}

|

} [H]=10"1, pg= L0
[H]=10"2, pg = 2,0
H]=10"3, pg= 3,0

a 1n-a B
99,9,, 0,1n-Lauge [(H]=107%, pg = 4,0

100 ,, 0,1n-Saure
100 ,, 0,1n-Lauge
100 ,, 0,1n-Siure
101 ,, 0,1n-Lauge

H]=10"7, pa= 7,0
[H]=10"4, pg = 11,0

Wir ersehen hieraus, daB bei der Neutralisation von 99%
der Siure pg = 3, bei 99,9% pg = 4 und bei der vollstindigen
Neutralisation pg = 7 ist. Um also das letzte 0,1% der Saure
zu neutralisieren, erhilt man einen pg-Sprung von 4 auf 7;
einen gleich grofien Sprung macht der pg-Wert von 7 auf 10,
wenn wir nach Erreichung des Aquivalenzpunktes noch 0,1%
Lauge hinzufiigen. Man kann auch einfach berechnen, wie grof3

1 ScHOORL, N.: Chemisch Weekblad 3, 719, 771, 807 (1904).

Kolthoff, Sdure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 3
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die genauen py-Werte in Wirklichkeit sind, wenn man die Ver-
diinnung und den Aktivitatskoeffizienten beriicksichtigt. Wenn
wir die Anderung des pg zeichnerisch darstellen, erhalten wir
die Kurve I, Abb. 9. Auf der Ordinatenachse sind die Werte
fiir py aufgetragen, Punkt 7 entspricht hier also genau dem
Aquivalenzpunkte. Auf der

P
1 17 Abszissenachse ist aufge-
2 -‘\ tragen, wieviel der Saure je-
3 DG weils neutralisiert ist. Man
o F sieht auf den ersten Blick

N Me den groBlen Sprung, den die
] N Kurve in der Nihe des Aqui-
6 a valenzpunktes (bei Punkt 50)
N N.A.
220 3040 70 8'0 510 von 3 auf 11 macht.
’ ‘+\Q ,ID/1p,]‘7ﬁ b) Die Neutralisations-
d Nz kurve einer schwachen

v K Siure mit einer starken
7" Basel.

72 N—z_ Als Beispiel einer schwa-
3 T~z chen Saure werden wir die

ADD. 9. Essigsdure wiahlen. Wie oben

erwahnt,istdie Dissoziations-
konstante bei 18° gleich 1,8 X 10~5 = 10~%%. Wir kénnen nun an-
nehmen, daB in einer 0,1n-Losung die Menge undissoziierter Siure
gleich der Gesamtkonzentration ist (vgl. S. 7). Wir finden dann
in dieser Losung den Wert py = 2,875. Bei der Neutralisation wird
die Essigsiure in das gut dissoziierte Acetat umgewandelt. Fiir
die Berechnung der Neutralisationskurve kénnen wir annehmen,
daf das Salz vollig dissoziiert und die Aktivititskoeffizienten
gleich 1 seien. Aus der Gleichung (48) folgt:

. HA
) = Sl X Ko (48)
und aus (49):
Pr = log Csarz — log Caiure + Pua - (49)

1 Vgl. auch A. TeieL: Ztschr. f. anorg. u. allg. Ch. 135, 1 (1924), der
eine andere Berechnungsweise angibt, und auch H. S. StMms: Journ. Amer.
Chem. Soc. 48, 1239—1251 (1926), und B. ENeLUND: Ztschr. f. anorg. u.
allg. Ch. 158, 359 (1926).
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Die Menge zugefiigter Lauge entspricht genau der Menge des
gebildeten Salzes, also Cg,;,. Wie im Abschnitt ,,Hydrolyse ge-
zeigt wurde, reagiert das ,,neutrale Salz‘‘ in Wirklichkeit nicht neu-
tral, sondern alkalisch, und zwar ist in 0,1n-Lésung py = 8,875.

Nehmen wir wieder an, dal wir von 100 ccm 0,1 n-Essigsiure
.ausgehen und daB das Gesamtvolumen bei der Neutralisation
unverdndert bleibt, wihrend das Salz voéllig dissoziiert ist, so
finden wir die folgenden py-Werte:

100 cem 0,1 n-Essigsé,ure} .
0 ,, 0,1n-Lauge Pa = 287
100 ,, 0,1n-Essigsaure] 3,80

10 ,, 0lnLauge JPa~—
100 ,, 0,1n-Essigsidure
50 ,, 0,1n-Lau§e } Pr= 4,75 (= pua)

100 ,, 0,1n-Essigsiure _
90 ,, 0,1n-Lauge }pu— 5,70
100 ,, 0,1n-Essigsiure _
95 ,, 0,ln-Lauge }pn~ 6,03
100 ,, 0,1n-Essigsiure B
100 ,, 0,1n-Lauge }PH— 8,87

100 ,, 0,1n-Essigséure B
101 ,, 0,1n-Lauge } Pa = 11,0

Kurve II (Abb. 9) zeigt die py-Anderung wihrend der Neu-
tralisation. Wir sehen, daB sie nach Uberschreitung des Aqui-
valenzpunktes mit der Laugenkurve (d. h. der Natronlaugekurve)
zusammenfillt. Bei der Zugabe von Lauge zum essigsauren
Natrium &ndert sich das py fast so, wie wenn Natronlauge zur
Kochsalzlosung zugegeben wird. In gleicher Weise, wie es hier
fiir Essigsiure und Natronlauge gezeigt ist, kénnen wir auch
bei der Neutralisation einer starken Séure mit einer schwachen
Base die Werte fiir das pg berechnen. Da diese Berechnung mutatis
mutandis genau so ausfallt, eriibrigt es sich, sie nochmals aus-
fiihrlich hier vorzunehmen. Kurve III (Abb. 9) zeigt die Werte
fir die Neutralisation von Ammoniak mit Salzsiure. Man sieht
wieder, daB sie nach Erreichung des Aquivalenzpunktes, bei dem
alles Ammoniak in Ammoniumchlorid #bergefiihrt ist, mit der
Salzsiurekurve zusammenfilltl.

1 Beziiglich einer eingehenderen Besprechung der Neutralisationskurven
sei auf I. M. KorrHOFF; MaBanalyse I und IT (2. Aufl. 1930 bzw. 1931),
Berlin: Julius Springer, hingewiesen.

3*
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¢) Die Neutralisation einer schwachen Sdure mit einer
schwachen Base.

Da auch die Salze von schwachen Sauren mit schwachen Basen
im allgemeinen gut dissoziiert sind, konnen wir auch hier die
Annahme machen, da die Menge der zu der Saure zugefiigten
Base gleich der Menge der gebildeten Anionen ist. Die Neutrali.
sationskurve einer schwachen S#ure mit einer schwachen Base
wird also zu Anfang den gleichen Verlauf zeigen wie die ent-
Py sprechende Kurve der Salz-
4 bildung aus einer schwachen
Séure mit einer starken Base.
X Infolge der weitgehenden
Hydrolyse des gebildeten
& MEA. Salzes wird der Verlauf der
N Kurve in der Nihe des Aqui-
valenzpunktes anders sein.
20 30 % WA EE 1 Als Beispiel fiir diesen Fall
{ wollen wir die Veranderungen
#7] des pg berechnen, die bei
der Neutralisation von Essig-
saure mit Ammoniak oder
umgekehrt eintreten.
Die Dissoziationskonstan-
ten fir Essigsiure und Am-
Abb. 10. moniak sind einander fast
gleich und haben bei 18° den
Wert 1,8 x 1078 = 10~%75, Wie friilher berechnet wurde, ist das
neutrale essigsaure Ammonium zu etwa 0,6% hydrolysiert. In
100 cem 0,1 n-Ammoniumacetatlésung sind also 0,6 cem 0,1 n unzer-
setzte Essigsdure und 0,6 ccm 0,1 n-Ammoniak vorhanden. Gibt man
zu 99 cem Ammoniumacetat 1 ccm Essigséure, so hat man in dem
Gemisch etwa 1,6 ccm Essigsdure und 98,4 ccm essigsaures Salz.
Es ist hierbei, um die Berechnung nicht unnétig zu verwickeln,
die Zuriickdringung der Hydrolyse zunéchst auler acht gelassen.
Die Wasserstoffionenkonzentration des Gemisches betriigt dann:
. 1,6
1= 684
Ebenso kann man das py fiir Gemische von Ammoniumacetat
mit kleinen Mengen Ammoniak berechnen.

W ® N O B W N

3 3
/

N

]

X 10-47,  py = 6,54.
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Wir kénnen so die folgende Tabelle fiir die Neutralisation von
Essigsture mit Ammoniak aufstellen:

100 ccm Essigsdure

0, Am‘moniak} Pe = 2,87
7 g b= a7
o T ) = 510
e e} e =8
8T Mo 032
0 7 ] P — 654
i BT
oy ) e} b= 70
105 7 ] pu=188

100 ,, Essigsé’mre} .
105 ,, Ammoniak Px = 822

Die pg-Anderung ist in der Kurve IV (Abb. 10) wiéder-
gegeben. Wir sehen aus der Tabelle, dal das neutrale Salz hier
genau neutral reagiert, ndmlich pg = 7,1.

pKy ist hier mit 14,2 eingesetzt (18°).

Auch hier sehen wir deutlich den Sprung in der Nihe des
Aquivalenzpunktes, wenngleich er hier kleiner als in Abb. 9 ist.

Wir sehen, daBl diese Neutralisationskurve von Essigsiure
mit Ammoniak bis zu 5% vor dem Aquivalenzpunkte mit der
gleichen Kurve fiir Essigsdure und Natronlauge zusammenfallt.
Auch bei 5% nach Uberschreitung des Aquivalenzpunktes deckt
sie sich mit der Salzsiure-Ammoniak-Kurve. Nur in der Nihe
des Aquivalenzpunktes weichen sie stark voneinander ab. Man
kann also von Essigsiure und Ammoniak eine grofie Reihe von
Puffergemischen herstellen.

d) Die Neutralisation von zwei Sduren nebeneinander.

Die Berechnung der Werte der Neutralisationskurve eines Ge-
misches einer starken und einer schwachen S#ure bringt im all-
gemeinen keine Schwierigkeiten mit sich. Beim Zufiigen von
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Lauge wird zuerst die starke Sdure neutralisiert (vgl. unter a),
dann die schwache Saure (vgl. unter b).

Anders ist es, wenn wir ein Gemisch einer mittelstarken und
einer schwachen Sdure vor uns haben, wie z. B. ein Gemisch von
Essigsdure und Borsdure. Auch die zweibasischen Siuren, bei
denen die beiden Dissoziationskonstanten sehr voneinander ab-
weichen, konnen wir hierher rechnen.

Wenn wir nun die mittelmiBig starke Siure H;A;, die sehr
schwache Sadure H,A, nennen, mit den Dissoziationskonstanten
K, bzw. K,, dann folgt aus der Grundgleichung (11) ohne wei-
teres, dal in einem Gemisch der beiden Siduren mit einer be-
stimmten Menge Lauge:

[HA] o _ [HA,]

="y B=rag ©
und daf
[Hi A | A0 o
a7 g TR
[HA] . v s
Nun stellt AT nichts anderes dar als das Verhaltnis der

Konzentrationen der freien und neutralisierten Saure. Man wird
dieses Verh#ltnis, das bei den meisten Berechnungen in der
Neutralisationsanalyse eine Rolle spielt, das reziproke Neutrali-
[A7]

sationsverhdlinis nennen kénnen, im Gegensatz zu dem Wert HA

den wir das Neutralisationsverhdltnis nennen.

Wir wollen zunichst annehmen, daB die Sauren H,A; und
H,A, dieselbe Konzentration besitzen. Da die reziproken Neu-
tralisationsverhiltnisse den Dissoziationskonstanten umgekehrt
proportional sind, folgt hieraus sofort, dal bei Beginn des Laugen-
zusatzes allein die stirkere Siure neutralisiert wird, wenn der
Unterschied zwischen den beiden Dissoziationskonstanten groB
genug ist. In der Nihe des ersten Aquivalenzpunktes jedoch,
d. h. des Punktes, bei dem so viel Lauge zugefiigt ist, als mit der
Saure H,A; dquivalent ist, beginnt die laugenbindende Fahigkeit
von H,A, ebenfalls eine Rolle zu spielen. Beim ersten Aquivalenz-
punkte ist noch nicht alle Sdure H;A; neutralisiert, wiahrend
bereits ein kleiner Teil von H,A, in die Salzform iibergefiihrt ist.
Den Quotienten der reziproken Neutralisationsverhaltnisse kann
man direkt aus der zuletzt angegebenen Gleichung berechnen.
Wenn wir nun annehmen, da beim ersten Aquivalenzpunkte die
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Ssure H;A; zu a% in die Salzform tbergefiihrt ist, dann ist die
Saure Hy,A, zu (100 — a)% neutralisiert, da H,A, und H,A, ur-
spriinglich dieselbe Konzentration hatten.

Hieraus folgt, dafl [A;] a% der gesamten Menge H,A; betrigt
und [Aj] (100 — a)% der gesamten Menge H,A,.

Aus den letzten Gleichungen geht nun ohne weiteres hervor,

dafl
e _ (A [HzA,]
Hp =11k 2K, . 62
W= S g (@)
Beim ersten Aquivalenzpunkt ist dann:

. 100 — a a

[P = X 150 =g efe

[H] = /KK, (63)
Pr = % (Px, + Pxy) - (64)

Wenn man ein Gemisch von zwei Basen hat, ist beim ersten
Aquivalenzpunkte:

P = Pu,o — § (Px, + Px,) - (65)

Es zeigt sich also, dafl eine sehr einfache Beziehung zwischen
der Wasserstoffionenkonzentration und den beiden Dissoziations-
konstanten beim ersten Aquivalenzpunkte besteht. Tizarp und
BocreEg! hatten diese Beziehung bereits abgeleitet; iibersichtlicher -
wird sie aber nach der obenstehenden Berechnung wiedergegeben.

Wir haben bis jetzt angenommen, daf3 die Konzentration der
beiden Siuren H,A, und H,A, dieselbe sei. Wenn diese Voraus-
setzung annihernd erfiillt ist, &ndert sich an den Ausfilhrungen
nichts, wenn z. B. die Konzentration von H,A; 10% grofler ist
als die von H,A,, ist die Anderung von pg beim ersten Aqui-
valenzpunkt fast noch nicht merkbar. Wird der Unterschied
in der Konzentration aber gréBer, dann tritt die Abweichung
wohl hervor.

Nehmen wir z. B. an, dafl die Konzentration von H,A; dop-
pelt so groB sei wie die von H,A,. Beim ersten Aquivalenzpunkte
ist dann wieder [A]] = a% der gesamten Menge H A, und [H,A,]
= (100 — a)% der gesamten Menge der ersten Saure; ferner ist
[H,A,] = (2a — 100)% und [Aj] = 2(100 — a) % der gesamten
Menge der zweiten Séure.

1 T1zarD u. BocreE: Journ. Chem. Soc. London 119, 132 (1921). —
KoLrrOFF: Pharm. Weekblad 59, 129 (1922).
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Bei der Anwendung von Gleichung (62) finden wir dann, daf
beim ersten Aquivalenzpunkte

00 —a « 2a — 100
a 2(100 —a)

[H] =1 KK,.
Fiir den Fall, dal a nahe bei 100 ist, wird 2a — 100 = un-

gefiahr a; also

100 - a a
12
T === X 3000—9

S KK,
Pe = 3 (Px, + Px,) + $log2 = §(px, + px,) + 0,15. (66)

In diesem Falle &ndert sich das pg beim ersten Aquivalenz-
punkte also nur um einen Betrag von 0,15. Ist die Konzen-
tration der ersten Siure dreimal grofer, so wird beim ersten
Aquivalenzpunkte

Pu = % (P, + Px,) + $log3 = § (px, + px,) + 0,24.

KK,
9 ’

KK, =

Zweites Kapitel.
Die amphoteren Substanzen. Ampholyte.

1. Allgemeine Eigenschaften von amphoteren Substanzen.
Wisserige Sdureldsungen besitzen die Eigenschaft, Wasserstoff-
ionen abzuspalten, oder, wenn man sich anders ausdriicken will,
die Fahigkeit, Hydroxylionen zu binden. Umgekehrt kénnen
Basen Hydroxylionen abspalten oder Wasserstoffionen binden.

Es gibt aber auch zahlreiche Stoffe, die sowohl die Eigen-
schaften einer Saure als auch einer Base gleichzeitig besitzen,
wenn auch manchmal die saure bezw. basische Funktion stark
tiberwiegen kann.

Diese Stoffe, die sich sowohl als Saure wie auch als Base ver-
halten konnen, sind also imstande, sowohl Hydroxylionen als
auch Wasserstoffionen zu binden und werden darum amphotere
Stoffe oder Ampholyte genannt. Infolge des doppelten Charakters
eines Ampholyten wird die Reaktion seiner Losung in der Regel
weder stark sauer noch stark basisch sein. — Arsentrioxyd, Zinn-
hydroxyd, Aluminiumhydroxyd, Zinkhydroxyd sind typische an-
organische Ampholyte. Die organischen Ampholyte, zu denen
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Aminsosduren, Peptide und die Eiweillstoffe gehoren, sind bio-
logisch von viel gréBerer Bedeutung.

Allgemein kénnen wir fiir einen Ampholyten das Zeichen
HXOH verwenden!. Die amphoteren Eigenschaften werden dann
durch die Gleichungen:

HXOH 5 H' 4+ XOH’ (saure Funktion),
HXOH 5 HX' 4 OH’ (basische Funktion)
charakterisiert.

Wenn wir auf beide Reaktionen das Massenwirkungsgesetz
anwenden, finden wir

[H][XOH]
[HXOH] ~ =
[HX[OH]
[HXOH] — >

Aufler dem nichtdissoziierten Anteile HXOH enthilt die Losung
eines Ampholyten also auch: H', OH’; Anionen des Ampholyten
XOH’ und Kationen HX'.

2. Die Reaktion einer Ampholytlosung. Wie wir im ersten
Kapitel unter Hydrolyse (S. 18) gesehen haben, ist die Reaktion
des Salzes einer schwachen Siure und einer schwachen Base
niemals stark sauer oder stark alkalisch, wenigstens dann nicht,
wenn der-Unterschied zwischen der sauren und basischen Disso-
ziationskonstante nicht zu grof ist. Aus denselben Griinden
reagiert auch die Losung eines Ampholyten wegen der sauren
und basischen Funktion, die sie zeigt, niemals stark sauer oder
stark alkalisch.

Wir wollen hier nicht den Fall betrachten, in dem der Am-
pholyt einen Uberschufl an sauren oder basischen Gruppen ent-
halt, weil wir diesen Fall wieder auf Falle zuriickfithren konnen,
die im ersten Kapitel besprochen worden sind.

Der Einfachheit halber wollen wir den undissoziierten Anteil
des Ampholyten A nennen, die Kationen A’, die Anionen A’,
wihrend das Zeichen fiir die Dissoziationskonstante der sauren

1 Oder besser HX:
HX 5 H + X’ (saure Funktion),

HX 4+ H — HXH' (basische Funktion).
Vgl. S. 92.
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Gruppe k;, der basischen Gruppe kj, sei. Die Ionisationskonstante
des Wassers sei k. Die gesamte Ampholytkonzentration nennen
wir ¢. Dann erhalten wir:

HTAT _
Ay W
ona’
B =k, @
[H'][OH] =k, , 3)
[A7+ [H] = [A] 4 [OHT], 4)
[A] + [AT+[A] =c. (5)
Aus (1) und (2) finden wir:
N—1 Al
(A7 =k, [H7’ (6)
. Al _k .
[A]=kb[6ﬁ,]=kfw[A][H]- "N
Durch Substitution dieser Werte in (4):
ky : Tk Al ke
FW[A] (H]+ [H] =k m]

und -
k[A] +k,

[m=1k .
ﬁw+l

In entsprechender Weise ist diese Gleichung von J. WARKER!
abgeleitet worden. In Gleichung (8) sind [H'] und [A] unbekannt;
sie kann daher nicht ohne weitere Angaben geldst werden.

S. P. L. SORENSEN? eliminierte die Unbekannte [A] und gelangte zu
dem Ausdrucke:

(8)

[P+ P (2 o o) o [P (s, — o)
’ )
-y k,
— [T (ke X)) — Pk, = 0.

Diese Gleichung ist zum allgemeinen Gebrauche nicht sehr bequem. Eine
allgemeine Loésung dafiir kann man nicht geben.

Der Verfasser schligt daher vor, bei der Berechnung die ein-
fache Gleichung (8) zu gebrauchen und in erster Annéherung
anzunehmen, daf3 die Konzentration des nichtdissoziierten Teiles

1 WALKER, J., u. AstoN: Journ. Chem. Soc. 6%, 576 (1895).
2 SGRENSEN, S. P. L., u. Mitarbeiter: C. r. du Lab. Carlsberg 12 (1917).
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des Ampholyten [A] gleich der gesamten Konzentration c¢ sei.
Wir vernachlissigen also die Dissoziation des Ampholyten in
Kationen und Anionen. Wenn man durch eine solche Berechnung
den angensherten Wert von [H'] gefunden hat, kénnen die ent-
sprechenden Werte von [A'] und [A’] berechnet werden, worauf
wir die folgende Korrektur anbringen:

[A]=c —[A] —[A].

Die Berechnung wird jetzt mit diesem neuen Werte fiir [A] wieder-
holt. Gewdhnlich findet man dann bereits den richtigen Wert
fiur [H']. Andernfalls wiederholt man die Berechnung nochmals.
Aus der Gleichung (8) 1a8t sich ableiten, dafl
a) der Fehler bei der angeniherten Berechnung mit zunehmen-
der Konzentration ¢ kleiner wird,
b) der Fehler mit abnehmendem Werte fiir k, und k; kleiner
wird (vgl. das Beispiel Phenylalanin),
¢) der Ampholyt sich praktisch wie eine einbasische Sdure
verhalt, wenn k, mehr als 105mal gréfler ist als k;, und ¢ sehr
klein ist.
Umgekehrt kann der Ampholyt als eine einsdurige Base an-
gesehen werden, wenn k, im gleichen MaBe k, iibertrifft.
Beispiele. Phenylalanin k, = 2,5 x 1079; k, = 1,3 x 10712;
ky =1071; ¢ = 1072,
Nach (8) ist: . B
[H]=33 x 1079,
wenn wir [A] gleich ¢ rechnen.
Die entsprechenden Werte von
[A] = 17,3 x 1078,
[AT=4 x 107,
Daher ist die wahre Konzentration von [A] nicht gleich 1 x 10~2,
sondern 1072 — 7.3 X 1076 — 4 X 1076, was praktisch gleich
10~2 ist.
In derselben Weise berechnen wir fir ¢ = 10~4:
[H]=51x10"7,
[AT=5 x 1077,
[A]=0,1 x 1077,
m-Aminobenzoesdure k, =1,6 x 1075; k, = 1,2 x 10712;
k, =10"14; ¢ = 10"2.
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In erster Anndherung ergibt (8):
[H]=27 x 1074,
[A]=6 X 1074,
[A]=3,3 X 1074,
[A’] +[A] =93 x 1074,
wobei wir angenommen haben, da diese Summe in bezug auf
¢ = 102 zu vernachléssigen ist.

Wenn wir ¢ um diesen Betrag korrigieren und aufs neue berech-

nen, finden wir: [H] = 2,5 x 1074,
[A7=53 X 107,
[A] =28 x 1074,
¢ = 1074, Die erste Anniherung ergibt:
[H] =4 x 1075,
[A] =4 x 1075,
[A"] vernachlassigbar klein.

Nach zwei korrigierten Berechnungen finden wir die richtigen
Werte: [H]=32 x 1075,

[A] = 3,2 x 1075.
Da k; so klein in bezug auf k; ist, konnen wir bei dieser Ver-
diinnung die m-Aminobenzoesiure nur als eine einbasische Saure
betrachten und auch die entsprechende einfache Gleichung fiir
eine einbasische Séure bei der Berechnung anwenden.

In der folgenden Tabelle geben wir einige Werte von Wasser-
stoffionenexponenten fiir Asparaginsiure wieder. Die Berech-
nungen sind zundchst nach der einfachen Gleichung (8) erfolgt;
darauf wurden die korrigierten Werte, schliellich in der letzten
Reihe das pg, nach der komplizierten SORENSENschen Gleichung (9)
berechnet, angegeben.

Asparaginsiure: k, = 1,5 X 1074; k, = 1,2 X 107%; k, = 10,

Konzentration | pgnach (8) [Al =¢ Py korrigiert soig;;c;l 9
o 2,952 2,952 2,952
1 2,953 2,953 2,954
10-1 2,969 2,973 2,973
10-2 3,083 3,110 3,110
10-3 3,437 3,521 3,521
10-4 3,914 4,165 \ 4,166
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Wir sehen, dal die Anwendung der einfachen Gleichung (8)
mit darauffolgender Korrektur fiir den Wert von [A] immer
genaue Ergebnisse liefert.

3. Der isoelektrische Punkt einer Ampholytlosung. Aus dem
Obenstehenden ergibt sich, daf jede Ampholytlgsung eine be-
stimmte Konzentration an A, A’ und A’ enthilt. In stark saurer
Losung ist [A"]in bezug auf[A"] von zu vernachliassigender Grofen-
ordnung, wihrend in stark alkalischer Losung [A']in bezug auf [A"]
vernachléssigt werden kann.

Die rein wisserige Losung des Ampholyten enthélt, verglichen
mit [A’] und [A"], einen groBen Uberschuf an [A]. Es muf nun
eine bestimmte Wasserstoffionenkonzentration bestehen, bei der
der undissoziierte Teil A eine Maximalkonzentration hat, wiahrend
die Summe von [A’] + [A] minimal ist. Dieser Punkt wird der
tsoelektrische Punkt genannt, weil sich bei der Durchleitung eines
elektrischen Stromes gleich viel Kationen des Ampholyten nach der
Kathode wie* Anionen des Ampholyten nach der Anode bewegen.

Nach (5), (6) und (7) ist nun:

c k ky ..
— =14 = 2[HT. 10
[A] +[H‘]+kw[ ] (10)
Nach L. MicHAELIs! haben wir dann:
C
M kLK
aqH] - ET K,
[A] ist maximal, wenn:
ks kb —
TEE TR
ist oder -
/
H =|/-k,. 11
(e = |/ 4 an

[H;p. stellt die Wasserstoffionenkonzentration beim isoelek-
trischen Punkt dar. Es ergibt sich also ein einfaches Verhiltnis
zwischen [H');p und den verschiedenen Konstanten; vgl. auch
H. EckwerLLer, H. M. Noves und K. G. Farg?; P. A. LEVENE

1 MicHAELIS, L.: Die Wasserstoffionenkonzentration. 2. Aufl. Berlin
1922.

2 EoRwEILLER, H., H. M. Noves u. K. G. Farx: Journ. Gener. Physiol.
3, 291 (1921).
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Werte von k, und k, von Ampholyten.
Ampholyt kg Temp.| Ermittelt von ky Temp.| Ermittelt von
Alanin 1,9x107% | 25° | WINKELBLECH | 5,1 107" | 25° | WINKELBLECH
1,8%x1071° | — | L. J. HARRIS 2,56x1072 | — | L.J. HaRRIs
Alanylglycin 1,8x1078 | 25° | H. v. EULER 2,0x107" | 25° | H. v. EvLER
0,66 x107% | — | L. J. HaRRIS 1,310~ | — | L.J. HaRRIS
Alanylalanin 0,66x107% | — | L.J. HarRIS 1,0x107" | — | L.J. Harris
Arginin, 2. Stufe 2,2x1072 | — | L. J. HARRIS
1. Stufe | <1,1x107** | 25° | KaNiTz 1,0x 1077 | 25° | KaNrrz
2. Stufe 1,3x10712 | 25°
1. Stufe 4%107% | 25° | HunteER und | 1,07x107° Hu~NTER und
Borsook Borsook
Asparagin 8,8%x107% | 18° | LUNDEN 8,8%x1071 | 18° | LUNDEN
1,35x107° | 25° 1,5x107'? | 25° | LuNDEN
3,2x107° | 40° 4,2x107'? | 40° | LuNDEN
1,910 | 60° | WALKER und
Asparaginséure, AsToN
1. Stufe | 1,5x10°* | 25° | WINKELBLECHE | 1,2X 107" | 25° | WINKELBLECH
1. Stufe | 2,35%x10~* | 30° | LEVENE und 1,5x10712 | 30° | LEVENE und
2. Stufe 4%1071 | 30° Sovms Srvms
Betain 7,6 107 | 25° | WINKELBLECH
Glykokoll 3,4x107% | 25° | WINKELBLECH | 2,7x107%? | 25° | WINKELBLECH
1,2x 107 |17,5° MicuaELs und | 1,93 10712 [17,5°| MicHAELIS und
RowNa Roxa
1,06 x107% | 18° | DERNBY 1,7x10712 | 18° | DERNBY
1,8 1071 | 25° | HARRIS 2,6 10712 | 25° | HARRIS
1,8x1071 | 18° | TAGUE 2,8%x1071 WALEER und
AsToN
Glyeylglycin 1,8x107® | 25° | EvLER 2x107" | 25° | EULER
3,3%x107° | 18° | DERNBY 0,95%107" | 18° | DERNBY
5,3x107° | 25° | HaRRis 1,4x1071 | 25° | HARRIS
Glutaminséure,
2. Stufe | 1,6x107% | 25° | Harris
1. Stufe | 6,3x107° | 25° | HaRRIs
6,3x10°° | 25° | HOLMBERG
6x107% | 18° | TaguE
Histidin, 2. Stufe 5,0x107%% | 25° | KanrTz
1.Stufe | 2,2x107° | 25° | Kantrz 5,7x107° | 25° | KanITz
Leucin 1,8%x1071° | 25° | WINKELBLECH | 2,3x 1072 | 25° | WINKELBLECH
2,56x107% | 25° | HaRRIs 2,3%10712 | 25° | Harris
Leucylglycin 1,5%x10°% | 25° | EULER 3,0x1071 | 25° | EuLEr
Lysin, 1. Stufe 1,1x10712 | 25° | KaNITZ
2. Stufe | 1,2x107% | 25° | KaNiTz >1,1x10"7 | 25° | KaniTZ
2. Stufe 1,0x10712 | 25° | HARRIS
1. Stufe 2x1071 | 25° | HARRIS 3,2x107% | 25° | Harris
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Werte von k, und k, von Ampholyten (Fortsetzung).

Ampholyt k, Temp., Ermittelt von ky Temp.| Ermittelt von
Phenylalanin 2,56x107° | 25° | KaniTZ 1,3x1071% | 25° | KaNITZ
7,5%x1071 | 25° | HARRIS
7,5%x1071 | 25° | TAGUE
Tyrosin 4,0x107° | 25° | KanrTz 2,6 X107 | 25° | KanrTz
2. Stufe | 4,010~ | 25° | HARRIS
1. Stufe | 4,0x107'° | 25° | HaRRIS
7,0x1071° | 18° | TaGUE
Valin 2,0x1071% | 25° | HaRRIS
Arsenige Séure 6x107 | 25° | Woop 1x10~* | 25° | Woop
Coffein <1x107* | 25° | Woop 4,0x107* | 25° | Woop
Kakodylsaure 6,4x10°7 | 25° | JoHNSTON 3x107%® ZAWIDSKI
7,5%x1077 HOLMBERG 3,6 10718 | 25° | HoLMBERG
Theobromin 1,3x107% | 18° | PavL 1,3x 107 | 18° | PaUL
1,1x107% | 25° | Woop 4,8%x107 | 40° | Woobp
Theophyllin 1,7x107° | 25° | Woop 1,9x 10" | 20° | Woop
m-Aminobenzoe- | 1,6 107% | 25° | Micmarris und | 1,2x10-% | 25° | MicaaELIS und
séure DavipsorN DaAviDSoEN
1,6 x107% | 18° | WiNkELBLECE | 1,2x107" | 25° | WINKELBLECH
o-Aminobenzoe- | 1,06107% | 18° | LuNpEN 1,37x107'% | 18° | LUNDEN
siure 1,35x107% | 40° | LuNDEN 3,15x10712 | 40° | LUNDEN
p-Amincbenzoe- | 1,2x107° | 25° | WiNkELBLECH | 2,3x107'? | 25° | WINKELBLECH
saure 1,2x107° | 25° | MicHAELIS und | 2,3%10°'2 | 20° | MicHAELIS und
DAvVIDSOHN DAVIDSOHN
Literaturiibersicht.

WINKELBECH: Ztschr. f. physik. Ch. 36, 546 (1901). — Hagr1s, L. J.:
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51, 213 (1907). — HUNTER, A., u. A. Borsook: Biochem. Journ. 18, 883
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und H. 8. StMus?; Methoden zur Bestimmung von isoelektrischen
Punkten vgl. L. MicHAELIS (L. c.); S. P. L. S6RENSEN (l. ¢.); auch
W. R. ATRIN2,

Wenn die Substanz m saure Gruppen und n basische Gruppen enthélt,
so ist nach LEVENE und SimMwms:

/K, + Koy « -+ Koy K,
kp 4 kv, .. . + ki,

Wenn wir die einfache Gleichung (8) zur Berechnung von
[H] in einer reinen Ampholytlésung anwenden, in der [A] sehr
groB} ist, und k, und k; wenigstens 10000 mal gréfler sind als k,,

so finden wir:
. 'k [A] + k,
[H] = 11
V " [A]+1 Vk v

[H]re =

Durch diese Vereinfachung finden wir also dieselbe Gleichung fiir
[H'] beim isoelektrischen Punkte, wie MicHAELIS in verwickel-
terer Weise abgeleitet hat.

Beim isoelektrischen Punkte ist also:

a) [A] maximal und die Summe von [A’] und [A’] minimal,

b) [A’] gleich [A] [dies ergibt sich durch Einsetzen des in
Gleichung (11) gegebenen Wertes in (6) und (7)].

Dies ist auch der Grund, warum der Ampholyt, vom elektro-
chemischen Standpunkt betrachtet, isoelektrisch ist. Mit Hilfe
der Gleichung von MicHAELIs lafit sich sehr einfach [H'] beim
isoelektrischen Punkt berechnen, wenn ky und k; bekannt sind.

In der vorstehenden Tabelle geben wir eine Zusammenstellung
der Werte von k, und k,, die dem Schrifttum entnommen sind.

4. Die Neutralisationskurven von Ampholyten. Wenn zu einer
Ampholytlésung eine starke Saure gegeben wird, nimmt die
Konzentration der A’-Ionen zu, wihrend [A’] abnimmt. Bei
Anwesenheit eines geniigenden Siureiiberschusses wird [A'] so
klein, daB sie gegeniiber der Kationenkonzentration vernach-
lassigt werden kann. Wir konnen in diesem Falle den Ampho-
Iyten lediglich als schwache Base ansehen und daraufhin den
Rest der Neutralisationskurve berechnen.

1 LeveNng, P. A., u. H.S. Smums: Journ. Biol. Chem. 55, 801 (1923).
% ATkIN, W. R.: Proc. Leeds Phil. Lit. Soc. 1, 165 (1927) — Chemical
Abstracts 21, 2210 (1927).
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Auf dieselbe Weise kann der Ampholyt lediglich als schwache
Saure angesehen werden, ohne dafl man die basischen Eigen-
schaften zu beriicksichtigen braucht, wenn der zugefiigte Uber-
schufl an Lauge so grof} ist, dafl die Konzentration der Kationen
[A7] gegeniiber [A'] klein wird.

In der Nahe des isoelektrischen Punktes wird die Berechnung
verwickelter, weil wir dann sowohl die sauren als auch die basi-
schen Eigenschaften des Ampholyten in Rechnung setzen miissen.

Wir wollen nun einen Ampholyten betrachten, dessen k,
groBer ist als ky, wie es gewohnlich der Fall ist. Wir wollen dabei
die Gesamtkonzentration des Ampholyten ¢ nennen und an-
nehmen, dall so viel Salzsiure zugefiigt wurde, wie der Kon-
zentration a entspricht. Ferner rechnen wir damit, dafl das ent-
standene Salz vollstandig in seine Tonen dissoziiert ist.

Da in jeder Losung die Summe der Kationen gleich der der
Anionen ist, finden wir:

[H] +[A]=[A] +[CI] + [OH] = [AT+ [CV] =[A"] + &
[A1=[AT+a —[H]. (12)

Ferner wissen wir, daf}

oder

[A]

[AT= [oH"] ky, = : [AI[H] (7
und [A]
Durch Kombination dieser Gleichungen finden wir
k _ [A]
e AIH] =0 — [H]+ 5ok,
Alk,
[P — [H]— — e =0,
b [A]"'l k—b[A]-I—l
Alk,
m-—— P By
2—£[A]+1 Qk—b[A]-l-l b[A]-i-l

Wenn man diese Gleichung auflésen will, mul man in erster
Anniherung annehmen, daB [A] gleich ¢ —a sei, &dhnlich wie
wir dies bei der [H']-Berechnung in einer reinen Ampholytlésung
getan haben. Wenn sich dann nachher ergibt, dall die Ab-

Kolthoff, Siure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 4
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weichung durch die Anndherung zu grof ist, wird die Berech-
nung wiederholt, indem man fiir [A] den Wert ¢ —a —[A']
einsetzt.

Gleichung (13) ist ziemlich kompliziert; in vielen Fallen kann
sie fiir den praktischen Gebrauch vereinfacht werden. Ein wei-
teres Eingehen hierauf geht jedoch iiber den Rahmen dieses
Buches hinaus.

Eine der Gleichung (13) entsprechende Gleichung lafBit sich
ableiten, wenn man einem Ampholyten eine Base zusetzt.

Wir bemerken hier ausdriicklich, daB die verwickelte Glei-
chung (13) ausschlieBlich in der Néhe des isoelektrischen Punktes
angewandt zu werden braucht. Bei anderen Wasserstoffionen-
konzentrationen kénnen wir die einfachen Gleichungen fiir mono-
valente Sauren und Basen anwenden (vgl. Kap. 1).

Gleichung (12) gibt uns einen einfachen Uberblick iiber die
Saure- (bzw. Basen-) Menge, die nétig ist, um eine Ampholyt-
lésung auf den isoelektrischen Punkt zu bringen. Diese Menge
18t gleich dem Unterschiede der [H'] beim tsoelektrischen Punkie
und dem der Losung?.

5. Die Zwitterionen. Die Theorie von N. BJERruM. BREDIG?2
war der erste, der annahm, dall ein amphoterer Stoff eigent-
lich ein inneres Salz ist und deswegen sowohl eine positive als
auch eine negative Ladung in demselben Molekiil enthilt. F. W.
KtsTrER3 nahm bei der Erklirung der Eigenschaften von Methyl-
orange an, daB die freie Indicatorsiure als ein ,,Zwitterion®
anzusehen ist (vgl. S. 150). Gewohnlich nahm man im Schrifttum
an, da} die Bildung der Zwitterionen nur zu einem sehr geringen
Betrage stattfindet. So sagt u. a. MICHAELIS iiber das Zwitterion
der Aminosduren: ,,Seine Menge ist zweifellos auch stets ver-
schwindend klein.*

N. BsjerruM? hat unseren Einblick in das Verhalten von
Aminosiuren besonders durch die Annahme erweitert, daB diese
Ampholyte in wisseriger Losung groftenteils als Zwitterionen

1 Neutralisation mehrerer Ampholyte nebeneinander vgl. A. E. STEARN:
Journ. Gener. Physiol. 10, 313 (1926).

2 BrEpIG: Ztschr. f. physik. Ch. 13, 323 (1894) — Zeitschr. f. Elektro-
chem. 6, 35 (1894).

3 KusTER, F. W.: Ztschr. f. anorg. u. allg. Ch. 13, 135 (1897).

* BserruM, N.: Ztschr. f. physik. Ch. 104, 147 (1931). Vgl. auch
E. Q. Apawms: Journ. Amer. Chem. Soc. 38, 1503 (1916).
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vorhanden sind. Hierdurch wurden verschiedene Eigenschaften
der Aminosiuren klar verstindlich, wie wir noch niher aus-
einandersetzen werden.

Um die Zwitterionentheorie zu erlautern, wollen wir Am-
moniumacetat mit einer Aminosdure vergleichen, deren saure
und basische Dissoziationskonstante dieselbe ist wie die von
Essigsdure bzw. Ammoniak. Nun wissen wir, dal eine 0,1 molare
Losung von Ammoniumacetat zu 0,5% hydrolysiert ist, wihrend
das Salz zu 99,5% in Ionen gespalten ist. Wenn wir dieselben
Gleichungen zur Berechnung der Hydrolyse der Aminoséiure ver-
wenden, finden wir in unserem Falle, dafl diese ebenfalls zu 0,5%
hydrolysiert ist, und folgerichtig kénnen wir annehmen, daf der
Rest in ionogener Form vorhanden ist.

Dieses innere Salz kann indes nicht in Ionen zerfallem, weil
die Ladungen an besondere Gruppen des Molekiiles gebunden sind.

Nach dieser Auffassung ist also ein kleiner Teil der Amino-
siure NH,RCOOH in die Kationen NH;RCOOH und die Anionen
NH,RCOO' hydrolysiert; der groite Teil aber liegt als inneres Salz

‘NH;RCOO’ Zwitterion

vor, wihrend nach der alteren Auffassung der nichthydrolysierte
Teil aus neutralen Molekiilen NH,RCOOH besteht. Die Berech-
nungen im vorigen Abschnitte beruhen auf dieser letzten An-
nahme, obwohl sie unrichtig ist. Wie wir nachher sehen werden,
sind die Ergebnisse der Berechnungen gute, obwohl die Aus-
legung der Werte der sauren und basischen Dissoziationskon-
stanten unrichtig ist.

Wenn wir die nichtdissoziierte Aminosiure NH,RCOOH A
nennen, das Zwitterion TA~, das Kation A* und das Anion A—,
dann ist nach der alten Auffassung

(HIA"] _

T e @
+][OH/
Lé_][i] Ik, @)

Nach der heutigen Annahme haben wir es aber mit folgenden
Gleichgewichten zu tun:
+NH,RCOOH % *NH,RCO0~ + H’,
At S TA- 4 HY,
4*
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also [+A-][H*]
rUR
NH,RCOO~ + H,0 % *NH,RCO0~ + OH’,
A +H,05 *A- + OH,
[tA-]1[0H']
[A7]

K, und K, sind die wahren sauren und basischen Dissoziations-
konstanten, wahrend k, und k;, nur die scheinbaren Dissoziations-
konstanten darstellen.

Es besteht eine einfache Beziehung zwischen k,, k; , K, und K.
Da [A] nach der alteren Auffassung gleich [*A~] nach der neuen
Annahme ist, finden wir durch Verbindung der Gleichungen (2)
und (14)

= Kg (14)
und

=K,. (15)

ky
:[{s = E
und aus (1) und (15) y
K, = kW .

Die wahre saure Dissoziationskonstante der Aminosdure ist
somit nichts anderes als die Hydrolysekonstante der scheinbaren
basischen Konstante ky; die wahre basische Dissoziationskonstante
entspricht dem Werte der Hydrolysekonstante der sauren Gruppe
nach der dlteren Auffassung.

Der grofle Unterschied zwischen der klassischen und heutigen
Anschauung liegt darin, daBl der basische Charakter nach der
alten Theorie in Wirklichkeit durch die wahre saure Dissoziations-
konstante und umgekehrt beherrscht wird.

Wenn wir zu einer Aminosdure eine starke Siure zusetzen,
wird die Reaktion nach der alten Auffassung wie folgt aus-

gedriickt: NH,RCOOH + H*+ % +NH,RCOOH .

Nach der Theorie von BJERRUM aber wie folgt:
+NH,RCO0~ - H+ 5 +NH,RCOOH.

Nach der alten Auffassung wird also die basische NH,-Gruppe
durch die starke Sidure neutralisiert, wihrend nach der neuen
Betrachtungsweise die schwache Siure *NH,RCOOH durch die
starke Saure aus dem ,,Salze’ TNH,RCOO~ in Freiheit gesetzt
wird.
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In dieser Hinsicht kénnen wir die Aminosidure also wieder
vollstindig mit Ammoniumacetat vergleichen.

HN} 4+ CH,C00- + H* % NH{ + CH,COOH.

Wenn wir eine Aminosiure mit einer Base behandeln, so wird
nicht die Carboxylgruppe neutralisiert, sondern die schwache
Base NH,RCOO~ frei gemacht, genau wie Natronlauge aus Am-
moniumacetat Ammoniak frei macht.

+NH,RCO0~ + OH- % NH,RC00~ + H,0.

Es besteht eine vollige Analogie zwischen dem Verhalten einer
Aminosiure mit Siauren und Basen und dem eines Salzes vom
Ammoniumacetat-Typus, mit der Einschrinkung, dafl das
Zwitterion den elektrischen Strom nicht leitet, wihrend die
Ammonium- und Acetationen mit ihren freien Ladungen ihn
leiten.

In der folgenden Tabelle geben wir die Werte von k, und k;,
K, und K;, von Aminoséuren bei 25° wieder, wie sie von BJERRUM
berechnet worden sind.

Dissoziationskonstanten von Aminosduren (N. BJERRUM).

ks kp K, Kp
Glykokoll . . . . . . .. 10707 | 107157 | 10-28 | o410
Methylglykokoll . . . . . 107%8° 10717 1021 10-%%
Dimethylglykokoll . . . .| 107%% 10-197 | 10-1% 1040
Betain . . . . . . . .. ca. 10~ | 1071266 | j0-13 ca. 1
Alanin . . . ... ... 10-%7 101 | 10728 10-4#
Leucin . . . . .. ... 10797 10-18 1022 10415
Phenylalanin . . . . . . 10-860 107118 10-20 107530
Tyrosin. . . . . . . .. 10784 1071 | 1028 1035
Glycylglycin. . . . . . . 10-7™ 10— 10-320 10516
Alanylglyein . . . . . . 1077 10-107 | 10732 19-616
Leucylglyein . . . . . . 1077 1071052 10328 1075
Taurin . . . . . « . . . 10788 ca. 1071 ca. 1 10751
Asparagin . . . . . .. 10788 1p-18 | 1020 10759
Lysin, 1.Stufe . . . . . 1072 |<1078% 10~ 10-%°
2.8tufe . . ... — 10-11% — 10759
Arginin, 1. Stufe . . . . |<107'%% 10-7° 1022 >1
2. Stufe .. — 101158 — 10-6°
Histidin, 1. Atufe . . . .| 107%% 10-82 10-150 10702
2, Stufe . — 1071230 — 108>
Asparaginsiure, 1. Stufe .| 10738 107182 10-198 10-18
2. Stufe .| 107! — 10-38 —
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6. Die Vorziige der Zwitterionenannahme. Nach der alten
Auffassung hat k, Werte, die gewShnlich zwischen 1078 und 10~10
liegen. Wahrscheinlich ist dies aber nicht, da alle Aminosiuren
(auBer Taurin) Carboxylsiuren sind, die selbst Dissoziationskon-
stanten von 1075 bis 10~2 haben. Nun sollte nach der alten Auf-
fassung die Dissoziationskonstante durch die Einfithrung einer
NH,-Gruppe stark vermindert werden. Dies ist aber im all-
gemeinen nicht zu erwarten, da die positive NH,-Gruppe gerade
giinstig auf die Abspaltung von Wasserstoffionen durch die saure
Gruppe wirken wird. Nach der Zwitterionenauffassung liegt die
wahre Dissoziationskonstante der sauren Gruppe zwischen 10~15
bis 10~3%, was viel wahrscheinlicher ist. Je mehr die Amino-
gruppe sich der Carboxylgruppe nidhert, um so mehr wird sie
den sauren Charakter der letzteren erhohen. Im Glykokoll ist
k, z. B. 107233, wihrend sie im Glycylglycin, wo der Abstand
zwischen der Amino- und Carboxylgruppe grofler ist, nur 10320
betragt. Dieselben Betrachtungen kénnen wir auch iiber die
GroBe der Konstante der basischen Gruppe anstellen, die bei
Glykokoll 1045, bei Glycylglycin 10816 betragt.

Das Verhalten der Sulfosiuren wird ebenfalls nach der neuen
Theorie erklirt. Diese gehoren zu den starken Séuren und kénnen
in dieser Hinsicht mit Schwefelsdure verglichen werden. Nun
ist aber in Taurin k, nur 10788  was unverstindlich ist. Nach
der neuen Auffassung ist die wahre saure Dissoziationskonstante
ungefihr 1, was vollstindig mit dem Verhalten des Stoffes als
Sulfossure in Einklang steht.

Auch das Verhalten von Methylorange als Indicator lafit
sich allein auf Grund der Theorie von BJERRUM erkléren (vgl.
S. 150).

In guter Ubereinstimmung mit der Zwitterionentheorie steht
die Tatsache, dall WarLBuM! bei Glykokoll einen grofilen Tem-
peraturkoeffizienten fiir k; fand.

Wir wissen, daf die Dissoziationskonstanten von Carboxyl-
sauren und von Ammoniak einen kleinen Temperaturkoeffizienten
zeigen. Wenn wir nun aber WALBUMs Zahlen auf die wahre
basische Dissoziationskonstante umrechnen, so ergibt sich, daf
diese zwischen 10 und 70° nur auf das Doppelte steigt.

1 WarLBuM: Comptes rendus de la Soc. de biol. 83, 707 (1920).
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Das Verhalten von Aminosiduren in anderen Fillen, wie bei
der Senfélreaktion, der Formaldehydtitration usw., ist ebenfalls
nur nach den neuen Auffassungen gut verstindlich.

7. Das Gleichgewicht zwischen Aminosiure und Zwitterionen.
Die Losung einer Aminosiure enthilt sowohl die restliche Amino-
sdure als auch das Zwitterion:

NH,RCOOH % +NH,RCOO-,

[+A-] _

Al
Der Wert von n kann nur angenshert ermittelt werden. Fiir
Dimethylglycin, Glykokoll und Phenylalanin berechnet ByERRUM
einen Wert von n = 10%, fiir Glycylglycin 102. In diesen Fillen
konnen wir also ruhig annehmen, da8 alle nichtdissoziierte Amino-

siure als Zwitterion vorhanden ist.

Dies verhilt sich jedoch nicht mehr so, wenn wir die aroma-
tischen Aminosiuren, wie die Derivate der Benzoesdure, be-
trachten. Wir verweisen auf die Veréffentlichung von BserrUM
(I.c.). Da wenig Sicheres iiber diese Frage bekannt ist, wollen
wir nicht naher darauf eingehen.

Drittes Kapitel.

Die Theorie der Dissoziation der starken Elektrolyte.
Die Ionenaktivititstheorie und deren Anwendung
bei Sdure-Basen-Gleichgewichten.

1. Historische Ubersicht; Einteilung der Elektrolyte. Bereits
die Theorie von GroTTHUS (1805) iiber die elektrische Leitfahig-
keit von Losungen setzte voraus, daBl die Molekeln des Elektro-
Iyten ihre positiven und negativen Halften kettenartig aus-
tauschen, so daB diese Hilften wenigstens kurze Zeit wihrend
der Elektrolyse frei vorhanden sein miissen. Seine energetischen
Betrachtungen fithrten R. Crausius (1857) 50 Jahre spiter zu
dem SchluB, daf} in der Elektrolytlésung auch ohne Einwirkung
eines Stromes wenigstens eine Anzahl ,.elektrischer Teilmolekiile*
frei vorhanden sein muf, deren unregelméflige Warmebewegungen
durch den Strom eine bevorzugte Richtung erhalten. In der-
selben Zeit hatte auch W. HirTorF bei seinen klassischen Unter-
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suchungen iber die Wanderung der Ionen geschrieben: ,,Die
Tonen eines Elektrolyten kénnen nicht in fester Weise zu Gesamt-
molekeln verbunden seinl.“ Eine ganz klare Vorstellung iiber
den Zustand der gelésten Elektrolyte hatte man jedoch nicht.
Um die achtziger Jahre, als die physikalische Chemie einen ge-
waltigen Aufschwung erlebte, waren es besonders die physikali-
schen Eigenschaften der Elektrolytlosungen, die man gar nicht
mehr in klassischer Weise deuten konnte.

vAN’T HoFF hatte damals abgeleitet, dall in allen verdiinnten
Losungen die gelosten Stoffe genau derselben Zustandsgleichung
gehorchen wie die Gase: pv = RT, wenn man unter p an Stelle
des Gasdrucks den osmotischen Druck des Losungsmittels ver-
steht. Das Verhalten der Nichtelektrolyte war mit diesem Ge-
setze in guter Ubereinstimmung; die bekannten Messungen von
Raourt hatten gelehrt, dafl die Gefrierpunktserniedrigung eines
Losungsmittels unabhéngig von der Art der gelésten Substanz ist,
sondern nur von ihrer molekularen Konzentration abhéangt. Auch
die Untersuchungen von Prerrer, M. TraUBE, Huco DE VRIES
iiber den ,,isotonischen Koeffizient* von Lésungen ergaben gute
Ubereinstimmung mit dem vax’t Horrschen Gesetze. Sobald
man jedoch Elektrolytlosungen heranzog, ergab sich, daB die
Gefrierpunktserniedrigung bzw. die Erhohung des osmotischen
Druckes bzw. des Siedepunktes oder, kurz gefalit, die osmotische
Wirkung viel gréBer war, als der totalen Elektrolytkonzentration
entsprach. van’t Horr fithrte nun dafiir den Irrationalititskoeffi-
zienten i ein (VAN'T Horrschen Faktor), durch welchen die osmo-
tische Wirkung dividiert werden mufite, um eine Zahl zu erhalten,
die mit der Zustandsgleichung in Ubereinstimmung war (i ist
immer gréBer als 1). Der vanx’t Horrsche Faktor ist bloB ein
empirischer Rechenfaktor; eine Erklarung fiir das abweichende
Verhalten der starken Elektrolytlosungen gibt er nicht.

Es war um dieselbe Zeit, als Sv. ARRHENIUS seine Doktor-
arbeit schrieb (1884), in der er seine Anschauungen iiber die
Losungen starker Elektrolyte niederlegte. Es war schon lingst
bekannt, daf3 die elektrische Leitfahigkeit dieser starken Elektro-
lytlosungen relativ mit steigender Konzentration abnimmt.
ARrEENIUS nahm nun an, daB der geloste Elektrolyt aus ,,ak-

1 Vgl. u. a. W. OstwaLp: Entwicklung der Elektrochemie. Sammlung
Wissen und Konnen. Leipzig: J. Ambrosius Barth 1910.
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tiven leitenden und ,,inaktiven‘ nichtleitenden Molekeln in
wechselndem Verhiltnis besteht. In seiner klassischen Ver-
offentlichung (1887) identifizierte ARREENIUS die aktiven Mo-
lekeln mit den Tonen.

Betrachten wir also eine Kochsalzlésung nach ARRHENIUS,
so zerfallt das Chlornatrium zum Teil nach der Gleichung:

NaCl— Na' + CI’.

Denjenigen Teil eines Grammolekiils, der in Ionen gespalten
ist, nennt man den elektrolytischen Dissoziationsgrad o . Ist
z. B. in einer 0,01n-Natriumchloridlgsung « gleich 0,9, so ist die
Konzentration des ungespaltenen Teiles NaCl gleich 0,1 x 0,01
= 0,001 und die Konzentration der Chlor- und Natriumionen
0,9 x 0,01 = 0,009.

Durch diese neue Theorie von ARRHENIUS konnte das ab-
weichende osmotische Verhalten der starken Elektrolyte nicht
nur qualitativ gedeutet, sondern auch quantitativ eingehender
studiert werden, und zwar war es einleuchtend, dafl ein sehr
einfacher Zusammenhang zwischen dem elektrolytischen Disso-
ziationsgrad « und dem Irrationalitdtskoeffizienten i bestehen muf.
Betrachten wir z. B. die Losung eines uni-univalenten Elektro-
lyten von der Konzentration c¢. Die totale Konzentration der
Summe aller Teilchen ist dann groBer als ¢, und zwar: (1 — &)ec

+2xc=-c(l + «). Das Verhaltnis llcﬂ
Irrationalitatskoeffizienten i entsprechen, also ist:
i=14«.

muBl also dem

[Zerfallt der Elektrolyt in n Ionen, so sieht man leicht ein, daf3
i=1+m—1)«]

Da man aus Messungen des Gefrierpunktes oder Siedepunktes
i ermitteln konnte, war es moglich, mittels derartiger Bestim-
mungen & zu berechnen. Jedoch gibt es auch andere Wege,
den Dissoziationsgrad « zu berechnen, und zwar aus der elek-
trischen Leitfihigkeit der Losung. Die dquivalente Leitfihigkeit
A einer Losung ist eine Funktion der Konzentration; bei un-
endlicher Verdiinnung, wo der Elektrolyt vollstindig in die
Tonen gespalten ist, ist sie am groften, mit steigender Konzen-
tration nimmt sie ab, weil die Dissoziation des Elektrolyten
abnimmt.



58  III. Kap. Die Theorie der Dissoziation der starken Elektrolyte.

Nehmen wir nun vorldufig an, dafl die Leitfahigkeit nur von
der Ionenkonzentration beherrscht wird, so folgt aus dem Oben-

stehenden, daf: 4

.A ’

o =

wenn A, die Aquivalentleitfihigkeit bei der Konzentration e,
und A, dieselbe bei unendlicher Verdiinnung vorstellt.

Zu den genannten Berechnungsarten gesellten sich spater
noch verschiedene andere Verfahren:

a) Nach der bekannten NErNsTschen Gleichung, welche die
Potentialdifferenz zwischen einer Elektrode und einer Lésung
von Yonen der Elektrodensubstanz wiedergibt, ist die E.M.K.
in erster Linie von der Konzentration dieses Ions bestimmt.

b) Wenn ein Ion katalytisch wirkt, wie z. B. die Wasserstoff-
ionen bei der Saccharoseinversion oder Hydroxylionen bei der
Esterverseifung, so ist die Reaktionsgeschwindigkeit dieser Ionen-
konzentration proportional.

¢) Die Loslichkeit eines schwer loslichen, starken Elektrolyten
wird durch Zusatz eines Elektrolyten, der ein gleichnamiges Ton
enthalt, stark zuriickgedréingt. Diese Loslichkeitserniedrigung
hiangt in erster Linie von der Konzentration des gleichnamigen
Ions ab.

Man kann die Elektrolyte in zwei groBe Gruppen einteilen,
die natiirlich durch Ubergangsfille miteinander verbunden sind:

a) Die ,starken Elektrolyte”*, die in verdimnter wisseriger
Losung weitgehend in Tonen gespalten sind. Hierzu gehoren
die meisten Neutralsalze und die sog. starken Mineralsiuren
und Basen wie HCI, HNO,, HCIO,, KOH, Ba(OH),.

b) Die ,,schwachen Elektrolyte”, bei denen der Dissoziations-
grad mit zunehmender Verdiinnung ansteigt, aber die Disso-
ziation bei endlicher Verdiinnung praktisch immer noch nicht
als vollstaindig zu betrachten ist. Hierzu gehoren die meisten
organischen Siuren und Basen, Ammoniak, Schwefelwasser-
stoff usw.

Eigentlich stellen die Gruppen a) und b) zwei Extreme vor;
die ideal starken Elektrolyte sind in Lésung vollstindig in
Tonen dissoziiert, die ideal schwachen zeigen keine merkliche
Dissoziation. Man wird natiirlich verschiedene Ubergangsfille
wahrnehmen; man wird eine Substanz zu den sehr starken,
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starken, mittelstarken oder schwachen Elektrolyten rechnen
konnen, und es wird fraglich, ob einer der beiden Idealfille
in Wirklichkeit auch vorkommt. Schlieft doch die moderne
Theorie der starken Elektrolyte das Vorhandensein von undisso-
ziierten Molekiilen nicht unbedingt aus; jedoch ist deren Konzen-
tration so gering, daB sie zu vernachlassigen ist. So wird z. B.
Salzsdure in Wasser als ein starker Elektrolyt betrachtet, doch
ist dies in Losungsmitteln, in denen die Dissoziationskonstante
der Salzsidure kleiner ist, nicht mehr der Fall. Aus der Siure-
stirke in Athylalkohol kann man die Dissoziationskonstante in
Wasser angendhert berechnen; man findet dann eine GréBen-
ordnung von 10*2. In einer normalen Lésung der Chlorwasser-
stoffsdure in Wasser wird daher der undissoziierte Anteil etwa
1% der totalen Konzentration betragen; in verdiinnteren L&-
sungen ist die Dissoziation noch vollstindiger, so daB8 hier die
Konzentration der undissoziierten Molekiile wohl auBer Be-
tracht gelassen werden kann. Brom- und Jodwasserstoff, ob-
gleich stirker als Salzsiure, verhalten sich der letzten #hnlich
und sind jedenfalls schwéchere Sauren als die Perchlorsiure.
Die Halogenwasserstoffsiuren gehéren tatsichlich daher nicht
zu der Gruppe der ideal starken Elektrolyte, obgleich sie sich
denselben in Wasser als Losungsmittel ndhern; doch sind sie
wesentlich verschieden von den typischen starken Elektrolyten
wie Kaliumchlorid und andere Neutralsalze. Der Unterschied
wird wahrscheinlich in der Struktur der festen Form zu finden
sein. Neutralsalze in der festen krystallinen Form bilden ein
Koordinationsgitter; der einfache Molekiilbegriff hat hier keinen
Sinn mehr, weil die Bestandteile des Salzes nur in Ionenform
vorhanden sind und jedes in regelm&fliger Weise von einer be-
stimmten Anzahl anderer Ionen von entgegengesetzter Ladung
umgeben ist. Sogar im festen Zustande kann man hier nicht
mehr von ,undissoziierten Molekiilen“ sprechen, das Salz ist
nur in ionogener Form vorhanden. Anders ist es bei den schwachen
Elektrolyten, zu denen z.B. die meisten organischen Siuren
gehoren. Spektroskopisch hat A. HANTZSCH nachgewiesen, dafl
eine organische Saure in Wasser in zwei Formen vorhanden ist;
die eine Form hat dieselbe Struktur wie die Ester der Saure
(undissoziierte Form), die andere hat die Salzstruktur (ionogene
Form); d. h. wahrscheinlich ist diese wie ein starker Elektrolyt



60  IIL Kap. Die Theorie der Dissoziation der starken Elektrolyte.

vollstindig in Tonen zerfallen, und es hat keinen reellen Sinn
mehr, noch von einer ionogenen Form zu sprechen.

Es ist sehr wahrscheinlich, da3 bei den schwachen Elekirolyten
etn reversibles Gleichgewicht besteht zwischen den zwei Formen,
von denen die eine praktisch gar keinen Elektrolytcharakier hat,
die andere Form dagegen sich wie ein starker Elekirolyt verhdlt. Die
eine Form kinnten wir die ,,Pseudo’‘-, die andere die ,,Elektro*‘-
Form nennen.

Wir kénnen dann die Dissoziation des schwachen Elektro-
lyten in folgender Weise veranschaulichen:

Pseudo % Elektro — B' 4 A7 *,

Auf das Gleichgewicht zwischen ,,Pseudo % Elektro* ist das
Massenwirkungsgesetz anwendbar; auf die Dissoziation des star-
ken Elektrolyten ,,Elektro’ in die Kationen B’ und die Anionen A’
dagegen nicht mehr (vgl. weiter unten).

Je weniger ,,Pseudo® und um so mehr , Elektro* die Losung
enthalt, um so starker ist der Elektrolyt. Wenn die Liésungen
praktisch gar keine ,,Pseudoform‘’ mehr enthalten, so haben wir
den Ubergang der Gruppe b) der schwachen Elektrolyte zu der
Gruppe a) der starken Elektrolyte.

Wenn wir bei den schwachen Elektrolyten ein Gleichgewicht
annehmen zwischen zwei Formen, von denen die eine praktisch
keinen Elektrolytcharakter besitzt und die andere sich wie ein
starker Elektrolyt verhalt, so ist es einleuchtend, dal ein gutes
Verstidndnis des Verhaltens der schwachen Elektrolyte nur dann
méglich sein wird, wenn wir die Eigenschaften der starken Elektro-
lyte niaher kennengelernt haben.

Zusammenfassend wollen wir hier nur sagen, daB sich bei
der Anwendung des Massenwirkungsgesetzes bei schwachen
Elektrolyten ergibt, daf:

[Elektro]
[Pseudo]

Ist nun die Konzentration der Pseudoform gleich ¢, so ist
[Elektro] = Ke.

* Vgl. bez. der starken Elektrolyte: K. ScHaArFFER: Ztschr. f. anorg. u.
allg. Ch. 9%, 285 (1916); 98, 70 (1916) — Ztschr. f. physik. Ch. 93, 312
(1918). — HANTSCH, A.: Ber. Dtsch. Chem. Ges. 59, 1096 (1926) — Ztschr. f.
anorg. u. allg. Ch. 160, 5 (1927).
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Haben wir eine Losung eines schwachen Elektrolyten, in der
[Pseudo] gleich ¢ ist, so verhdli seine Ldsung sich wie die eines
starken Elektrolyten mit einer Konzentration Kc. Andert man die
totale Konzentration des schwachen Elektrolyten, so #ndert sich
die Konzentration des ,,starken* Elektrolytanteils (Elektro) nach
dem Massenwirkungsgesetze.

2. Einwiinde gegen die Theorie von Sv. ArruENIUS. 1. Nach
der Theorie von ARRHENIUS sind starke Elektrolyte in Lésung
zum Teil in Tonen gespalten. Diese Reaktion ist umkehrbar
und kann fiir den Fall von Natriumchlorid durch folgende Glei-
chung dargestellt werden:

NaCl 5 Na' + Cl'.
Nach dieser Anschauung koénnte man also auf das Gleichgewicht
das Massenwirkungsgesetz anwenden, aus dem sich ergibt, daB:

[Na'][CI] _
[NaCl]

K wiirde dann die Dissoziationskonstante des starken Elektro-
lyten darstellen. Schon bald nach der Verdffentlichung von
ARRHENIUS’ Theorie kam man jedoch zur Erkenntnis, daB K
keineswegs eine Konstante ist, sondern mit zunehmender Kon-
zentration stark abnimmt. Nach der Theorie von ARRHENIUS
war diese Anomalie der starken Elektrolyte gar nicht zu deuten.
Zwar hat man rein empirisch das Dissoziationsgleichgewicht durch
folgende Gleichung dargestellt:

(xe) 4

K=(1——¢x)c ’

in der n fiir die uni-univalenten Elektrolyte einen Wert von
ungefihr 1,4 hat; eine Erklarung fiir die Tatsache, daB n so stark
vom theoretischen Wert 2 abweicht, konnte jedoch nicht gegeben
werden.

2* Wenn man den elektrolytischen Dissoziationsgrad o« der
starken Elektrolytlosungen nach verschiedenen Verfahren be-
rechnet, so findet man keine gute Ubereinstimmung. Die
Abweichungen sind vielgrofer, als den Versuchsfehlern ent-
spricht.

* StorcH: Ztschr. f. physik. Ch. 19, 13 (1896); vgl. auch van’t Horr:
Ibid. 18, 300 (1895).
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In folgender Tabelle geben wir einige Zahlen, die von
A. A.Noyses und McInngs! fir Kaliumchlorid bestimmt wor-

den sind.
o ist wieder der elektrolytische Dissoziationsgrad, berechnet
aus Leitfahigkeitsdaten:

(@ ist die innere Reibung.)
f ist der Dissoziationsgrad, aus der EM.K. (f,) bzw. Gefrier-
punktserniedrigung (f,) berechnet.

Konzentration KCI | « (aus Leitf.) ‘ fa (BEM.K.) , fo (Gefrierp.)
0,00l molar . . 0,979 0,979 0,977
0,005 ,, .. 0,956 0,923 0,946
0,01 .. 0,941 0,890

0,05 .. 0,889 0,790

0,1 2 .. 0,861 0,745

3. A. A. NovEs hat schon vor lingerer Zeit eine groBe An-
zahl von Einwanden gegen die Theorie von ARRHENIUS angefiihrt.
So ist es z. B. unverstindlich, warum eine normale Salzsiure-
l6sung, welche nach den Leitfihigkeitsmessungen etwa zu 15%
undissoziiert ist, doch keinen nachweisbaren Salzsiuredampf-
druck hat.

Auch andere Erscheinungen, wie der Loslichkeitseintlu von
Elektrolyten auf schwer ldsliche Elektrolyte, die sog. Neutral-
salzwirkung bei katalytischen Erscheinungen, die Lichtabsorption
von starken Elektrolyten konnen nach der klassischen Theorie
von ARRHENIUS nicht quantitativ gedeutet werden.

4. Bekanntlich sind die Krystalle der meisten Elektrolyte
aus Ionen aufgebaut (Ionengitter), und es ist nicht leicht ein-
zusehen, in welcher Weise diese Ionen sich beim Losen der
Krystalle in Wasser zu undissoziierten Molekiilen vereinigen
kénnen.

3. Die Theorie der vollstindigen Dissoziation der starkenm
Elektrolyte. Obgleich verschiedene Einwinde gegen die ARRHE-
Nrussche Theorie schon lingere Zeit anerkannt wurden, ist sie
doch fast allgemein bis etwa 1923 als Basis fiir die Elektrochemie
von Losungen angenommen worden, weil man nichts Besseres

1 Noves and McINNES: Journ. Amer. Chem. Soc. 42, 239 (1920).
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an ihre Stelle zu setzen hatte. Doch haben verschiedene Autori-
titen, wie O. JAHN!, schon am Ende des vorigen Jahrhunderts
darauf hingewiesen, daB die Theorie kein gutes Abbild der Tat-
sachen gibt. Bereits 1894 hat J.J. vaAN Laar? den Weg gezeigt,
den man bei dem Ausbau der modernen Theorie verfolgt hat;
er schrieb damals, daBl das duBerst starke elektrostatische Feld
der Tonen unméglich ohne EinfluBl auf die Dissoziationsverhéltnisse
sein kann, und spiter (1900) kam er sogar zur SchlufBifolgerung,
daB in ziemlich verdiinnten Losungen aller starken Elektrolyte
der Dissoziationsgrad praktisch gleich 1 wird.

SUTHERLAND? ging noch einen Schritt weiter und sprach die
Meinung aus, dafl die wésserigen Losungen starker Elektrolyte
vollstindig in Jonen dissoziiert sind.

Auf Grund experimenteller Untersuchungen kam N. BsEr-
RUM4 zu einer dhnlichen SchluBfolgerung. Die mathematische
Behandlung (vgl. MiLNER5) des Problems der interionischen
Krifte war jedoch sehr schwierig, und daher begniigte sich
Bierrum® vorlaufig, die durch die elektrostatischen Wirkungen
der Ionen erzeugten Effekte durch empirische ,,dbweichungs-
koeffizienten* auszudriicken. Diese Koeffizienten besagen, in
welchem Verhé#ltnis die beobachteten Werte zu denjenigen stehen,
die bei Abwesenheit interionischer Kréfte zu erwarten wéren.
So unterscheidet er:

f,: der osmotische Koeffizient, der das Verhiltnis des gemes-
senen osmotischen Druckes einer Salzlésung zu dem bei volliger
Dissoziation in freie Ionen darstellt; 4

f,: der Leitfdhigkeitskoeffizient, der gleich :/1—0—: ist. Dieser
Koeffizient ist daher numerisch dem klassischen elektrolytischen
Dissoziationsgrad nach ARRHENIUS gleich;

1 JaEK, O.: Ztschr. f. physik. Ch. 27, 354 (1898); 33, 545 (1900); 35
1 (1900); 36, 443 (1901); 37, 490 (1901).

2 vAN LaAR, J. J.: Ztschr. {. physik. Ch. 15, 457 (1894); 17, 245 (1895)
— Arch. Teyler (2) 7, 1 (1900) — Ztschr. f. anorg. u. allg. Ch. 139, 108
(1924).

3 SurHERLAND: Philos. Magazine 3, 161 (1902); 7, 1 (1906).

4 ByerruM, N.: 7. Intern. KongreB f. Angew. Ch. 10, 59 (1909).

& MiLNERr: Philos. Magazine 23, 551 (1912); 25, 742 (1913); 35, 214,
352 (1918).

¢ BJerrUM, N.: Ztschr. f. Elektrochem. 24, 321 (1918) — Ztschr. f.
anorg. u. allg. Ch. 109, 280 (1920) — Ztschr. f. physik. Ch. 104, 406 (1923).
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f,: der Aktivititskoeffizient, der das Verhaltnis der ,,aktiven
Masse** oder Aktivitidt der Ionen, d. h. ihrer chemischen oder
elektrochemischen Wirksamkeit zu ihrer totalen Konzentration
wiedergibt. Es ist diese Aktivitét der Tonen, welche bei che-
mischen Gleichgewichten und Potentialmessungen eine be-
herrschende Rolle spielt.

1923 ist es P. DEBYE und E. HOcker! gelungen, thermo-
dynamisch den Zusammenhang zwischen den verschiedenen
Koeffizienten einerseits und Konzentration, Wertigkeit und spe-
zifischer Natur (Ionendurchmesser) der Ionen andererseits ab-
zuleiten. Endgiltig ist das ganze, sehr komplizierte Problem
zur Zeit noch nicht gelost. Bei ihren verwickelten mathematischen
Ableitungen haben DEBYE und HUOKEL sich Vereinfachungen
oder Anniherungen erlaubt, die nach einer mathematischen
Veroffentlichung von GroNwarL, La MER und SANDVED? be-
sonders bei hochwertigen Ionen zu grofen Abweichungen fiihren
konnen. Fiir sehr verdiinnte Ldsungen ein- und zweiwertiger
Tonen scheinen die Gleichungen von DEBYE und HUCKEL jedoch
sehr gut mit der Erfahrung tibereinzustimmen.

Es ist nicht angebracht, in dieser Monographie die kompli-
zierten Ableitungen wiederzugeben; wir begniigen uns daher mit
der Angabe des Resultats ihrer Berechnungen. In &uBerst ver-
diinnten Losungen starker Elektrolyte kann der Aktivitits-
koeffizient f, eines Ions berechnet werden mittels der Gleichung:

—logf,=AzVu. (1)

A ist eine Konstante, die bei Zimmertemperatur und in
Wasser als Losungsmittel etwa 0,5 ist (bei 15° 0,495; bei 18°
0,498; bei 25° 0,501). A ist der Dielekirizititskonstante des Losungs-
mattels umgekehrt proportional und hat daher in Alkohol als
Losungsmittel einen ganz anderen Wert als in Wasser.

z; stellt die Wertigkeit des Ions vor. Da z; in der Gleichung
im Quadrat vorkommt, sehen wir, dafl die Wertigkeit des Ions
einen erheblichen EinfluB} auf den Aktivititskoeffizienten hat.

! DEBYE, P., u. E. HickEL: Physikal. Ztschr. 24, 185 (1923); vgl. auch
E. Htcker: Ibid. 26, 93 (1925) — Ergebn. d. Naturwiss. 3, 199 (1924).
— Beziiglich einer eingehenden Zusammenstellung der modernen Theorie
der starken Elektrolyte sei auf das neue ausgezeichnete Buch von
H. FALRENHAGEN: Elektrolyte, Leipzig: S. Hirzel 1932, hingewiesen.

2 GroNwALL, LAo MER u. SanpvED: Physikal. Ztschr. 29, 358 (1928).
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1 stellt eine schon von G. N. LEwis! eingefiihrte Bezeichnung
sytotale Tonenstdrke (,ionic strength®) dar, welche auch wieder
von der Wertigkeit der Ionen abhingt, und zwar wird sie nach
folgender Gleichung berechnet:

71214—?222 At a2t Z’ e

y stellt die molare Konzentration der Ionen, z ihre ent-
sprechende Wertigkeit vor.

So ist z. B. in 0,0lmolarem Kaliumchlorid: y, = y, = 0,01;
001—|—001 — 0,01,

Nur bei einem uni- unlvalenten Elektrolyt ist die Tonenstirke
der analytischen Konzentration gleich.
In 0,01 molarem Bariumchlorid: y, = 0,02; z; = 1; p, = 0,01;

Z, =1%Z,=1 und p

zZ,=2 und u a0 +—0(-)é = 0,03.
In 0,01 molarem Aluminiumchlorid: y, =0,03; 2z, =1;
0,03 + 0,09

Y, =0,01; z, =3 und g = = 0,06.

In 0,01 molarem Magnesmmsulfat. Y1=Ys=1001;2, =2,=2
0,04—;— 0,04 — 0,04,

Aus Gleichung (1) ergibt sich, daB in sekr verdiinnten Lésungen
starker Elektrolyte der Aktivitdtskoeffizient nur abhdngig von der
Konzentration und Wertigkeit der Ionen ist; die spezifische Natur
der Ionen spielt hier noch keine Rolle.

In einer verdiinnten Losung eines uni-univalenten Elektrolyten
wird also der Aktivititskoeffizient der Kationen dem der Anionen
gleich sein; der miattlere Aktivitdtskoeffizient ist daher:

Uni-univalenter Elektrolyt:

—logf, = — } (log fx + logf,) = 0,5 Vu .
In einer verdiinnten Lésung eines uni-bivalenten Elektrolyten ist
der Aktivititskoeffizient der univalenten Ionen gréfer als der
der bivalenten Ionen. Wollen wir den mittleren Aktivitits-
koeffizienten aller Ionen kennen, so gilt:

uni-bivalenter Elektrolyt.

—logf=—3}(2logf, +logf) =2 X 0,5(2+4)Vu =2x0,5Vn

und g =

1 Vgl. besonders G.N. LEwis u. M. Ranparr: Thermodynamics and
the free energy of chemical substances. New York: McGraw Hill Co. 1923.

Kolthoff, Séure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 5



66  III.Kap. Die Theorie der Dissoziation der starken Elektrolyte.

und fir einen wni-trivalenten Elektrolyten:

—logf=—1%(3logf, +logh,) =1 X 0,56(3+9Vu=3x%x05Vu.

Fiir einen bi-bivalenten Elektrolyten gilt:

—logf=—}(logf, +logf) =1 X 0,54+ 4)}Yu =4 % 057p.

In folgender Tabelle habe ich nun die Werte von —logf
berechnet fiir verschiedene Typen von Elektrolyten bei Kon-
zentrationen zwischen 0,001- und 0,01 normal. Die Normalitit
ist in der iiblichen Weise ausgedriickt worden; also ist eine
0,005 molare Bariumchloridlgsung (bi-univalent) 0,01normal.

Berechnete Werte von —logf fiir verschiedene Elektrolyttypen.

Normalitit Werte von u fiir Werte von —logf, fiir

der Salzlosung

uni-uni | uni-bi | uni-tri | bi-bi uni-uni( uni-bi iuni-tri bi-bi

0,001n 0,001 } 0,0015} 0,002 | 0,002 | 0,016 | 0,040 | 0,067 | 0,090
0,002n 0,002 | 0,003 | 0,004 | 0,004 }0,022; | 0,055 | 0,094 | 0,128
0,005n 0,005 | 0,0075; 0,010 | 0,010 | 0,027 | 0,086 | 0,150 | 0,200
0,008n 0,008 | 0,012 | 0,016 | 0,016 } 0,035 | 0,110 | 0,192 | 0,254
0,01 n 0,01 |0,015 | 0,020 | 0,020 | 0,050 | 0,123 | 0,213 | 0,284

Fir 0,01 molares Kupfersulfat berechnet sich aus der oben-
genannten Gleichung ein Wert von —logf, = 0,40 oder f, = 0,40.
In Wirklichkeit fand LEwis einen Wert von 0,404.

Ubrigens sei nachdriicklich betont, daf die angegebenen Glei-
chungen nur streng fir sehr verdiinnte Elekirolytlosungen gelten.
Wird die Elektrolytkonzentration gréfer als etwa 0,01n (uni-
univalente Elektrolyte), so fingt auch die spezifische Natur der
Tonen an, eine Rolle insofern zu spielen, als der EinfluB des
Tonendurchmessers sich bemerkbar macht. Wenn der Elektrolyt
mehrwertige Ionen enthalt, so treten Abweichungen von der ein-
fachen Gleichung (1) schon bei kleineren Konzentrationen auf.

Fir konzentriertere Losungen gilt dann nach DEBYE und
HtckEeL: Vi

—logf, = 0,5z¢ =
140,329 x 10° x bVp

(2)

b stellt hier den mittleren Ionendurchmesser vor. Nach Berech-
nungen von HUCKEL hat b in wisseriger Losung fiir folgende
Salze die Werte:
KCl  b=3,76 % 10~%cm La(NO,); b = 4,97 X 10~% cm
K,80, b= 2,69 x 10-5 ,, MgS0, b=3,55x 1075,
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Statt Gleichung (2) kénnen wir auch den einfachen Ausdruck

—logf, = 0,522 —V_l;‘— (2a)
1+ CYp
schreiben, in der C konstant ist.

Zu bedenken ist, dal der Ionendurchmesser b bei verschiedenen
Ionenstirken keine wirkliche Konstante vorstellt; daher hat
Gleichung (2a) nur beschrinkte Giiltigkeit. Dazu kommt noch,
daBl der Faktor A in Gleichung (1) eine Funktion der Dielektrizi-
tatskonstante der Losung ist. Quantitativ stehen zur Zeit noch
keine zuverlissigen Angaben iiber die Dielektrizititskonstante
von Elektrolytlésungen zur Verfiigung, so daB eine Anderung
dieser Konstante noch nicht genau in Rechnung gebracht werden
kann. In konzentrierteren Losungen hat man nach J. N. BRON-
STED auch noch mit einer Art ,,Aussalzungseffekt* (vgl.S.77)
zu rechnen. Bei Nichtelektrolyten ist der Aktivitatskoeffizient
auch von der JTonenstirke in der Losung abhingig:

logf=B X u.
B ist eine Konstante, welche sich mit der Art des Nichtelektro-
lyten und der Elektrolyte in der Loésung dndert.

Nimmt man an, daB in konzentrierteren Elektrolytlésungen
ein ahnlicher ,,Aussalzungseffekt‘ auf die Tonen ausgeiibt wird,
so hat man statt Gleichung (2) zu schreiben:

—logt, = 0,52 Vi — Bu. (3)
140,329 X 108 X b XV

Wahrscheinlich kann man innerhalb eines weiten Konzentrations-
gebietes die Anderung von f, mit Hilfe von Gleichung (3) quanti-
tativ zum Ausdruck bringen. Jedoch ist es schwer anzunehmen,
daB die Gleichung wirklich noch eine exakte Bedeutung hat,
weil der Faktor A (0,5) und B von der Dielektrizitatskonstante
abhiingig sind und auch die dritte ,,Konstante‘ b keine wirkliche
Konstante vorstellt. Nach BJERrRUM! haben wir zudem noch
einer Ionenassoziation Rechnung zu tragen.

Wenn wir alle diese Unsicherheiten in Betracht nehmen,
kommt man zur Frage, ob man der DEBYE-HUckELschen Glei-
chung in konzentrierteren Losungen noch eine exakte Bedeutung
zuschreiben kann und ob es unter diesen Verhéltnissen vorlaufig

1 BserroM, N.: Ergebn. d. Naturwiss. 5, 125 (1926).
5*
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nicht besser ist, mit einer empirischen Beziehung zwischen Akt:-
vitdtskoeffizienten und Ionenstirke zu arbeiten. So hat Bserrum
aus experimentellen Ergebnissen abgeleitet, dafl innerhalb weiter
Grenzen folgende Beziehung besteht:

—logf, = A’ {/u — Bu. 4)

A’ und B’ sind Konstanten, welche aus den experimentellen
Resultaten berechnet werden. Bei kleineren Ionenstirken kann
nach BJERRUM folgender Ausdruck gebraucht werden:

—logt, = 0,5Yu — By,
welcher der einfachen DEBYE-HUOKELschen Gleichung sehr ahn-
lich ist.

Obgleich die Theorie der Aktivititskoeffizienten besonders in
konzentrierten Ldsungen noch sehr unvollstindig ist, hat man
doch zu bedenken, dafl bei quantitativer Behandlung aller che-
mischen Gleichgewichtsprobleme die Aktivitdt und niché die Kon-
zentration der feilnehmenden Komponenten in Rechnung gebracht
werden muB.

Uber den Ausdruck der Konzentration muf folgendes noch
bemerkt werden: Je nach der Ausdrucksweise erhilt man einen
verschiedenen Wert fiir die Konzentration:

a) Anzahl Mole geloster Substanz in 1 Liter Losung (Liter-
konzentration oder Litermolaritit);

b) Anzahl Mole geloster Substanz in 1000 g Losung (Molaritit
oder Gewichtsmolaritit);

¢) Anzahl Mole geloster Substanz in 1000 g Lésungsmittel
(Molalitit);

d) Anzahl Mole geldster Substanz auf die totale Menge von
Molen in der Losung (Molfraktion 7).

n
V= m .

n ist die Anzahl Mole geloster Substanz, N die Anzahl Mole
Losungsmittel. Thermodynamisch ist die Molfraktion die rich-
tigste Ausdrucksweise; sie wird jedoch praktisch bei Gleich-
gewichtsstudien wenig benutzt.

In verdiinnten Lésungen kommt es wenig darauf an, ob man
die Konzentration nach a), b) oder ¢) ausdriickt; in stirkeren
Losungen werden die Unterschiede jedoch sehr bedeutend.
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Bei der Ableitung ihrer Gleichungen haben DEBYE und
HtckeL die Konzentration in Litermolaritit ausgedriickt; be-
sonders in amerikanischen Versffentlichungen bevorzugt man die
Molaritiat oder noch allgemeiner die Molalitit.

Solange wir den sog. ,,Hydratationseffekt’* noch nicht quanti-
tativ kennen, bleibt die richtige Bezeichnung der Konzentration
vorlaufig noch illusorisch.

SchlieBlich sei hier noch erwiahnt, da G.N.Lewis und
Ranparn! und spiter G.ScATCHARD? eine gréfere Reihe empi-
risch bestimmter Aktivititskoeffizienten in einer Tabelle zu-
sammengestellt haben. Wegen der groBen praktischen Bedeutung
dieser Zahlen wollen wir sie hier iibernehmen (vgl. auch Tabelle 3
am Ende des Buches):

Aktivititskoeffizienten in Elektrolytlésungen nach G. Scat-
CEARD? bzw. LEWIS und RaNDALLL

Konzentration
des Elektrolyten 0,01 0,02 0,05 0,1 0,2 0,5 1,0
(Molalitst)

HCl . .... 0,91 0,881 | 0,836 | 0,801 | 0,783 | 0,762 | 0,823
Lc ..... 0,901 ;| 0,869 | 0,819 | 0,779 | 0,774 | 0,736 | 0,776
NaCl . . . . . 0,903 | 0,871 | 0,821 | 0,778 | 0,752 | 0,671 | 0,650
KC ... .. 0,899 | 0,865 | 0,809 | 0,762 | 0,749 | 0,654 | 0,634
KOH. .. . . 0,92 0,89 0,84 0,80 0,75 0,73 0,75
AgNO, . . . .| 0902 | 0,857 | 0,783 | 0,723 | 0,655 | 0,526 | 0,396
HSO0, ... .| 0,617 | 0,519 | 0,397 | 0,313 | 0,244 | 0,178 | 0,150
Cu8O, . .. .| 0404 | 0,320 | 0,216 | 0,158 | 0,110 | 0,067 —

4, Der Begriff Aktivitit. Wenn wir von der Aktivitit einer
gelosten Substanz sprechen, wird damit gewohnlich ein relativer
Begriff ausgedriickt, und wir verstehen darunter die relative
Alktivitit on dem bestimmten Losungsmittel. In einer verdiinnten
Lésung eines Nichtelektrolyten wird die Aktivitdt der Konzen-
tration gewdhnlich gleichgesetzt. Haben wir z. B. eine 0,01 molare
Losung von Harnstoff im Wasser, so ist die Aktivitat gleich 0,01;
in einer Lésung des Harnstoffs von derselben Konzentration in
Alkohol nehmen wir auch eine Aktivitit von 0,01 an. Die ,,ab-
solute Aktivitdt der gelosten Substanz in beiden Lésungsmitteln
ist jedoch vollkommen verschieden. Ahnliches gilt fiir Ionen;

1 Lewis, G. N., u. RaNparr: Journ. Amer. Chem. Soc. 43, 1112 (1921).
2 SCATCHARD, G.: Journ. Amer. Chem. Soc. 4%, 641, 648, 696 (1925).
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auch hier ist die Einheit der Aktivitatsskala konventionell fiir
ein bestimmtes Losungsmittel festgelegt. In unendlich ver-
diinnter Losung wird die Ionenaktivitit der Ionenkonzentration
gleich; jedoch besagt gleiche Ionenaktivitdt in verschiedenen
Lésungsmitteln nicht, daf} die absoluten Ionenaktivititen gleich
sind. Um dies zu verstehen, wollen wir den Begriff ,, 4 ktivitdit
etwas niher betrachten. Die Aktivitdt a ist zuerst von G.N.
Lewis! scharf formuliert worden:

= —RT Ina +1i.

R ist die Gaskonstante, T die absolute Temperatur; i eine will-
kiirlich zu wihlende Konstante und ,,a“ die Aktivitit der ge-
l6sten Substanz. ,,A“ kann die Abtrennungsarbeit genannt wer-
den, d.h. die Menge Arbeit, die verrichtet werden muf}, um ein
Mol der gelosten Substanz isotherm, reversibel und ohne Volum-
anderung aus der Losung frei zu machen. Nimmt man an, daB i
in der Gleichung gleich 0 ist, so miBt man die Aktivitit in bezug
auf die der freien Substanz als Einheit.

In geniigend verdinnten Losungen eines Nichtelektrolyten
ist die Aktivitait der Konzentration direkt proportional, und in
einer Elektrolytlosung ist die Ionenaktivitat der Ionenstirke
exponentiell proportional nach der DeBYE-HtUckeLschen Glei-
chung (1). Dieser Proportionalitatsfaktor, der fiir jede Substanz
und jedes Ion verschieden ist, andert sich auch mit dem Losungs-
mittel. Eine geloste Substanz (bzw. Ion) ist in verschiedenen
Loésungsmitteln in verschiedenem Zustand anwesend; es findet
eine Reaktion mit dem Losungsmittel statt, die gewohnlich als
Solvatation (in Wasser Hydratation) bezeichnet wird. Es spricht
nichts dagegen, den Ausdruck ,,Solvatation* weiter zu gebrauchen,
wenn man der Solvatationszahl nur keine stéchiometrische, son-
dern eine physikalische Bedeutung (Polarisation) zuschreibt.

Wenn wir in einem bestimmten Losungsmittel den Pro-
portionalitétsfaktor willkiirlich gleich Eins setzen, wird die Aktivi-
tit der Konzentration gleich, und die Aktivitatsskala ist in dem
betreffenden Losungsmittel konventionell festgelegt. Gleiche
Aktivitat in verschiedenen Losungsmitteln bedeutet daher nicht,
daB die absoluten Aktivititen die gleichen sind. Im Zusammen-
hang mit Loslichkeits- und Dissoziationsverhéltnissen eines

1 Lewis, G.N.: Ztschr. {. physik, Ch. 61, 129 (1908).
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Elektrolyten in verschiedenen Lésungsmitteln ist es notig, diesen
Unterschied in den Vordergrund zu stellen, weil die Interpretation
verschiedener Gleichungen sonst leicht zu groben Irrtiimern An-
laB3 geben konnte.

Betrachten wir z.B. ein schwer losliches Salz, wie Silber-
chlorid. In wisseriger Losung ist das Produkt der Aktivitit der
Silber- und Chlorionen thermodynamisch eine Konstante (Loslich-
keitsprodukt L) (2 Ag+][2Cl-] = L.

a stellt hier die Aktivitit des beziiglichen Ions vor, wéhrend L
unabhingig vom Elektrolytgehalt der Losung bei bestimmter
Temperatur konstant ist.

In anderen Losungsmitteln gilt eine &hnliche Beziehung,
jedoch ist L verschieden, weil die absoluten Aktivitdten der Ionen
bei gleichen Konzentrationen in verschiedenen Losungsmitteln
verschieden ist. Wenn wir das Verhiltnis der ,,absoluten Aktivi-
taten‘‘ bei denselben relativen Aktivitaten wiilten, kénnten wir
aus dem Léslichkeitsprodukt in Wasser das in anderen Losungs-
mitteln, z. B. Alkohol, berechnen. Nennen wir dieses Verhéltnis
fiir beide Losungsmittel :

Wasser Wasser
7/ AR /’ TR
_ o’ Ag (Alkohol) und - a/Cl (Alkohol)’
so ist - -
, asser , asser
Liasono = Liwasser 7 Ag (Alkohol) a’Cl (Alkohol) ‘

In der Tat gibt es Methoden, die genannten Verhéltnisse fiir
verschiedene Ionen experimentell angenéhert zu bestimmen. Da
dieses Thema jedoch iiber den Rahmen dieser Monographie hinaus-
geht, wollen wir die ,, Verteilungskoeffizienten‘‘ der Ionen zwischen
verschiedenen Losungsmitteln hier nicht weiter besprechen.

b. Der Aktivitiitskoeffizient der Wasserstoff- und Hydroxyl-
ionen in Salzsiure, Natriumechlorid- und Kaliumchloridlosungen.
Eine individuelle Ionenaktivitit kann aus der elektromotorischen
Kraft einer geeigneten Konzentrationskette abgeleitet werden.
Die Potentialdifferenz zwischen einer Elektrode und einer Lésung,
die Tonen enthalt, die die Elektrode in Losung schicken kann,
wird nach der NERNsTschen Gleichung von der Aktivitat der
Tonen beherrscht:

RT
E =——ﬁln[a,10n]—|—0.
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Das Potential der Wasserstoffelektrode ist daher in einem be-
stimmten Lésungsmittel und bei konstantem Druck und Tem-
peratur nur von der Aktivitit der Wasserstoffionen bestimmt.
MiBt man dieses Potential gegen irgendeine Standardelektrode,
so kann man aus der EM.K. die Wasserstoffionenaktivitit in
der Loésung berechnen. Die potentiometrische Methode ist die
einzige, iiber die wir zur Bestimmung von individuellen Ionen-
aktivititen verfiigen. Ganz exakt ist sie nicht, weil immer an
der Grenzfliche zwischen der zu messenden Loésung und der
Losung in der Standardelektrode ein Diffusionspotential auf-
tritt. Versuche, dieses mittels Zwischenschaltung von gesittigter
Kaliumchloridlésung zu eliminieren, sind nicht endgiiltig. Ebenso-
wenig fithrt der berechnete Wert des Diffusionspotentials zu ganz
gsicheren Werten. Es ist daher sehr zu bedauern, dafl wir zur
Zeit kein exaktes Verfahren haben, individuelle Ionenaktivitdten
zu messenl. Wohl kénnen wir durch geeignete Wahl der Systeme
das Diffusionspotential auf ein Minimum beschrinken oder es
moglichst genau bestimmen. Da besonders bei Sdure-Basen-
Problemen die Kenntnis der Aktivititen der Wasserstoff- und
Hydroxylionen von grofer Bedeutung ist, ist es wichtig, die
Aktivitidtskoeffizienten dieser beiden Ionen unter verschiedenen
Bedingungen kennenzulernen, obwohl ihnen nach thermodynami-
schen Anschauungen keine exakte Bedeutung zukommt. Die Be-
deutung dieses Faktors wollen wir an einem Beispiel demonstrieren.

Nehmen wir an, daf3 eine 0,0ln-Lésung einer mittelstarken
Saure in 1n-Kaliumchlorid eine Wasserstoffionenaktivitit von
0,001 hat. Zur Berechnung der Konzentration der undissoziierten
Saure miissen wir die totale Konzentration um die Wasserstof-
ionenkonzentration (und nicht deren Aktivitdt) vermindern:

[HA] = 0,01 — [c H+]
oder
[HA] = 0,01 — [® ?ﬂ,

H

weil
[aHt]=1fz[cH*],

wo fy den Aktivitatskoeffizienten der Wasserstoffionen darstellt,
welcher von der Ionenstiarke und der Art der Tonen in der Losung
abhéngt.

1 Vgl. besonders E. A. GuGGENHEIM: Journ. Physical Chem. 33, 842 (1929).
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In einer eingehenden und zuverlissigen Experimentalarbeit
haben Niers BserruM und A. Unmack! die Aktivitidtskoeffi-
zienten der Wasserstoff- und Hydroxylionen bei verschiedenen
Temperaturen in Natrium- und Kaliumchloridlésungen bestimmt.

Die Werte sind in beiden folgenden Tabellen kurzgefafit
wiedergegeben. An Stelle von —Ilogf schreiben wir pf (Aktivitits-
koeffizientenexponent).

Die erste Tabelle gilt bei geringer Ionenstirke, wo die Art
der anwesenden Ionen noch keine Rolle spielt; die zweite Tabelle
gilt fiir groflere Ionenstirken, wo der individuelle Charakter des
anwesenden Elektrolyten in den Vordergrund riickt.

pfa und pfor bei geringer Ionenstirke (BserruM und UNMACK).
0° | 18° | 25° T 37°
pfa 10,486}c — 1,2510,499 Ve —1,32¢|0,504)c —1,64¢| 0,515 )c — 2,02¢
(in HCI, KCl, NaCl bis ¢ = 0,03)
plon |0,486)c — 0,54 ¢|0,499}/c — 0,56 ¢|0,504)/c — 0,56 ¢| 0,512 )c — 0,56 ¢
(in NaOH, KOH; NaCl, KCl bis ¢ = 0,03)

pfa und pfox in NaCl und KCI bei gr6Berer Tonenstirke
(¢ zwischen 0,001 und 1,5).

0° l 18°

pfz in NaCl| 0,192}c —0,207¢ — 0,007 | 0,166{c — 0,185 ¢ — 0,003
pfz in KC1 | 0,225}c —0,187¢c — 0,007 | 0,196}c — 0,166 ¢ — 0,003
pforin NaCl [ 0,263c 4+ 0,008¢ — 0,011 | 0,205)c — 0,031 ¢ — 0,017
pforin KC1 | 0,230} — 0,069 ¢ — 0,011 | 0,270c — 0,100 ¢ — 0,017
25° 37°

pfx in NaCl| 0,161jc —0,178¢c — 0,003 | 0,143c — 0,158 ¢ — 0,005
pfz in KC1 | 0,178}c — 0,164c — 0,003 | 0,156}/c — 0,140 ¢ — 0,005
ploxin NaCl| 0,290c —0,024¢c — 0,019 | 0,320}c — 0,051 ¢ — 0,025
pfomin KCI | 0,275}c — 0,096¢c — 0,019 | 0,310)c — 0,124 ¢ — 0,025

Es wire erwiinscht, fiir andere Salzlgsungen dhnliche Angaben
zu besitzen. Besonders von amerikanischen Forschern ist der

1 BserruM, N., u. A. Uxmack: Kong. Danske Vidensk. Meddelelser
9, 1 (1929); vgl. auch I. M. KorraorF u. W. BoscH: Rec. trav. chim. Pays-
Bas 24, 430 (1927).
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mittlere Aktivitatskoeffizient (=“/fo A) verschiedener Elektro-
lyte sehr exakt bestimmt worden. Wie gesagt, ist es fiir unsere
Zwecke von groflerer Bedeutung, den individuellen Ionenakti-
vitatskoeffizienten zu kennen.

6. Ionenprodukt und Ionenaktivititsprodukt von Wasser. Fiir
das Gleichgewicht zwischen Wasserstoff- und Hydroxylionen

H + OH’ 5 H,0
gilt nach dem Massenwirkungsgesetz

[aH1[aOH]
faH,0]
In reinem Wasser kann die Aktivitit des Wassers [a H,0O] kon-
ventionell gleich 1 gesetzt werden; auch in verdiinnten Lésungen
sndert dieser Wert sich nicht merklich. In konzentrierteren
Losungen kann man die Aktivitit aus dem Wasserdampfdruck

berechnen:
[2H0]= 2,
Po

wo p der Dampfdruck der Losung und p, der des reinen Wassers
bei derselben Temperatur ist.
Rechnen wir nun [aH,0] = 1, dann ist:

[+H][a0H] = K,,

K, konnen wir dann das Jonenaktivitdtsprodukt des Wassers
nennen. Bei bestimmter Temperatur ist K konstant und von der
Jonenstirke der Lésung unabhiéngig (mit der Einschrinkung,
dafl in konzentrierteren Lésungen eine Korrektur fiir die Ande-
rung von [aH,0] angebracht wird).

Nach der klassischen Theorie rechnet man gewéhnlich damit,
dal das Produkt:

[cH][cOH] = KcH20

konstant ist. Wir kénnen Ke, , das stdchiometrische Ionenprodukt
nennen, und es ist leicht einzusehen, daf es keine Konstante dar-

stellt.
Wissen wir doch, daf

K, = [aH'] [aOH/] = [¢H'] [cOH’] f5fox

oder
KCH,,O _ 1

KW N foOH )
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Hieraus ergibt sich, daB die Dissoziation des Wassers mit stei-
gendem Flektrolytgehalte der Losung zunimmt, obgleich das
Tonenaktivitatsprodukt konstant ist.
In verschiedenen Fillen ist es auch von praktischem Inter-
esse, das Produkt
[aH'][cOH'] = K

zu kennen. Wenn man z. B. aus einer Wasserstoffionenaktivitéts-
messung die Hydroxylionenkonzentration [c¢ OH'] berechnen will,
kann man diesen Wert aus [aH'] und X ableiten. K andert sich
natiirlich auch wieder mit dem Elektrolytgehalt der Losung,
wenn auch weniger als Key, .

Genaue Bestimmungen des Ionenaktivitiatsproduktes des Was-
sers sind von N. BJERRUM und A. UNxmack! ausgefiihrt worden.
Sie fanden, daB

pK; = pag + paon
zwischen 0° und 37° ist:
pK, = 14,926 — 0,0420 t + 0,00016 £2.

Die mit Hilfe dieser Gleichung berechneten Werte von K, und
pK,, zwischen 10° und 30° sind in Tabelle 2 des Anhangs S. 385
zusammengestellt.

Die Werte von Key, =[cH][cOH'] konnen bei verschie-
denem Elektrolytgehalte aus den Werten von fg und fg, welche
im vorigen Paragraphen (S. 73) gegeben sind, abgeleitet werden.
Als praktisch wichtig sind die Werte von Keg, in folgender
Tabelle zusammengestellt.

PKCH20 = Py + PCon -
In Lésungen mit einer lonenstirke zwischen 0 und 0,03:

t= 0° pKomo = 14,926 — 0,972 }c + 1,81 ¢

t=18° = 14,222 — 0,998 ¢ + 1,90 ¢
t=25° = 13,980 — 1,008 Ve 4 2,22 ¢
t=37° = 13,590 — 1,030 /¢ + 2,60 ¢

Fiir konzentriertere Losungen in Kalium- und Natriumchlorid
(c = 0,001 bis 1,5) gelten:

1 BserruM, N., u. A. UnmMack: Kong. Danske Vidensk. Meddelelser.
9, 1 (1929).
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t= 0° NaCl pKemo = 14,944 — 0,455 Jc + 0,215¢

KCl = 14,944 — 0,455 /¢ + 0,272 ¢
t =18° NaCl = 14,242 — 0,461 J/c + 0,282 ¢
KCl = 14,242 — 0,466 }/ ¢ + 0,282
t=25° NaCl = 14,002 — 0,451 Yo + 0,218 ¢
KC1 = 14,002 — 0,453 /< + 0,266 ¢
t=37° NaCl — 13,620 — 0,463 /¢ + 0,225 ¢
KCl = 13,620 — 0,466 J/c + 0,280 ¢

In folgenden Tabellen geben wir auch die Werte von
pK = paH + pcOH’
bei verschiedenen Natrium- und Kaliumchloridkonzentrationen.

In NaOH, KOH, NaCl und KCl bei einer Ionenstirke (oder
Normalitit) zwischen 0 und 0,1 gilt:

t= 0° pK = 14,926 — 0,486 ¢ + 0,56 ¢

t=18° = 14,222 — 0,499 /¢ + 0,58 ¢
= 25° = 13,980 — 0,504 }/c + 0,58 ¢
t=37° = 13,590 — 0,515 ¢ -+ 0,58 ¢

Fiir konzentriertere Losungen in Kalium- und Natriumchlorid
{c = 0,001 bis 1,5) gelten:

t= 0° NaCl pK = 14,937 — 0,263 J/c 4 0,008 ¢

Kcl = 14,937 — 0,230 J/c - 0,085 ¢
t=18° NaCl = 14,239 — 0,295 J/c - 0,047 ¢
KCl = 14,239 — 0,270 J/c -+ 0,116 ¢
t=25° NaCl = 13,999 — 0,290 J'c -+ 0,040 ¢
KCl = 13,999 — 0,275 /o - 0,112 ¢
t=37° NaCl = 13,615 — 0,320 J/ -+ 0,067 ¢
KC1 = 13,615 — 0,310 /o -+ 0,140 ¢

7. Ionenaktivititskonstanten (thermodynamische Dissoziations-
konstanten) und stdchiometrische Dissoziationskonstanten von
Séduren.

Einbasische Sduren. Nach der Gleichgewichtsreaktion:

HAS H + A
gilt: [0 ] [2 A
a a
[aHA] K,. (8)
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K, ist thermodynamisch die wahre Dissoziations- oder Ionisations-
konstante, im Gegensatz zu der stichiometrischen Dissoziations-
konstante . ’
[CH][CAJZKc 6)
[cHA]
ist K, von der Ionenstirke der Losung unabhingig; nur bei
Anderung des Losungsmittels andert sich der Wert von K,. Der
Zusammenhang zwischen K, und K, ist wieder einfach abzu-
leiten, ist doch:

_ [cHTtalo AT,

K = K foA

OHATG, 0 fpy @
Da fy; und f, mit steigendem Elektrolytgehalt abnehmen,
wird K, zunehmen, weil K, eine wahre Konstante ist. Hieraus
ergibt sich, daf} die Dissoziation einer schwachen Saure (oder
ganz allgemein eines schwachen Elektrolyten) mit zunehmender
Ionenstirke der Losung zunimmt. Dies war Sv. ARRHENTIUS
schon vor mehr als 30 Jahren bekannt; die von ihm gegebene
Interpretation ist jedoch natiirlich von der modernen verschieden.
Es sei hier bemerkt, da3 die Aktivitdtskoeffizienten der meisten
Ionen bei einem bestimmten (fiir jedes Ion und Elektrolyt ver-
schiedenen) Elektrolytgehalt ein Minimum durchlaufen, um bei
zunehmender Tonenstérke zuzunehmen. Also wird K ein Maximum
durchlaufen und bei sehr hohen Elektrolytgehalten abnehmen.
Nach Gleichungen (5) und (6) sind K, und K, einander nur
dann gleich, wenn die Ionenstirke der Losung gleich Null ist;
weil dann alle Aktivitatskoeffizienten gleich Eins sind. Der
Aktivitiatskoeffizient der undissoziierten Sdure wird im all-
gemeinen mit zunehmender Ionenstarke grofler (fi, also >1), und
zwar gilt allgemein:
+logfy, = Bu.
Die Zunahme dieses Aktivitdtskoeffizienten mit zunehmendem
Elektrolytgehalt ist dem ,,Aussalzungseffekt parallel und kann
aus der Loslichkeit in Wasser und Salzlésung nach Korrektur
fiir den dissoziierten Teil berechnet werden.
So
fHA = ?
8, ist die Loslichkeit in reinem Wasser, s dieselbe in der Elektrolyt-
losung. Wie gesagt, nimmt f in Neutralsalzen gewo6hnlich mit
zunehmender Ionenstirke zu; in Losungen von organischen
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Salzen wird jedoch oft ein umgekehrter Effekt gefunden. So
fanden wir z. B. fir den Aktivitétskoeffizienten der Benzoesiure
in 0,5n KCl = 1,18, 0,5n NaCl f = 1,23, aber in 0,5n Natrium-
benzoat £ = 0,78 *,

Fiir die Kenntnisse der Eigenschaften der Pufferlésungen sind
obenstehende Betrachtungen von Bedeutung. Die colorimetrische
Methode der pH-Bestimmung wird an der potentiometrischen
geeicht; in diesem Falle mift man nicht die Wasserstoffionen-
konzentration, sondern deren Aktivitdt, und die Saurestufen unserer
Standardlosungen sind daher auch auf Aktivitiaten bezogen. In
einer Pufferlgsung ist nun nach Gleichung (5):

[a HA] cHA] ., fun
[aA] &) St - (®)

Bei Anderung der Aktivitatskoeffizienten der undissoziierten
Saure und des Anions wird auch [aH'] sich. &ndern. In einer
gewohnlichen Pufferlésung kann man fgz, noch wohl angenshert
gleich 1 setzen; f,. ist jedoch merklich kleiner. Verdiinnt man
nun ein derartiges Gemisch mit Wasser, so wird f,, zunehmen
und [aH'] daher abnehmen. Fiigt man andererseits zu einer
Pufferlésung ein Neutralsalz hinzu, so wird fg, zu- und f,. ab-
nehmen; daber wird [aH'] in der mit Salz versetzten Losung
groBer sein als in der urspriinglichen Pufferlosung. Auf S. 270
werden wir den Effekt der Verdiinnung auf das pH einer Puffer-
losung eingehender und mehr quantitativ behandeln. An dieser
Stelle sei schon darauf hingewiesen, daBl eine rationelle Behand-
lung des Salzfehlers der Indicatoren auch nur unter Zuhilfe-
nahme der Aktivitatstheorie geschehen kann, Eingehender wird
dieses Problem auf S. 338 besprochen.

Mehrbasische Sduren. Fir die zweite Dissoziationskonstante
einer mehrbasischen Séure gilt:

HA S H 4 A7,

aH'J[aA”

[[a,%;[—[A']]E 229 (9)
in der [aA'] die Aktivitit der zweiwertigen und [aHA’] die
der einwertigen Anionen bedeutet. K, ist wieder eine Konstante,
unabhingig von der Ionenstirke der Losung.

K, = L

[aH] =

* Bez. Einzelheiten vgl. I. M. KortHOFF u. W. Boscu: Journ. Physical
Chem. 36, 1685 (1932).
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Der Zusammenhang zwischen der stdchiometrischen zweiten
Dissoziationskonstante K,, und der thermodynamischen Kon-
stante K,, ist durch folgende Gleichung gegeben:

, (10)

in der f,, den Aktivitidtskoeffizient der zweiwertigen Anionen
und fg,. den der einwertigen Anionen vorstellt.

K, nimmt viel mehr mit der Ionenstirke zu als K, (Glei-
chung 7), weil der Aktivititskoeffizient exponentiell mit dem
Quadrat der Ionenstirke abnimmt.

Auch der Verdinnungseffekt auf das pH in einem Gemisch
eines ein- und zweiwertigen Anions einer schwachen Saure ist
viel ausgesprochener als in einem Gemisch einer schwachen
Saure mit ihrem einwertigen Anion.

Gilt doch nach Gleichung (9):

[aHA’] [cHA’] fua

d [a'H] = KQI [a;A”] = K?a [CA”] fA" (11)
oder
_ [cA”] . fau
paH = —logK,, + log (o A7 log £, (12)
7
logK,, und log [EOI? % sind konstant, und daher &ndert sich
paH nur mit log ffHA' .
A

In einem Gemisch einer schwachen Siure mit ihrem ein-
wertigen Anion gilt nach Gleichung (8):

[oA] g fma | (13)

pa H = —logK, + log ToHA] f,,

Nehmen wir nun an, daB in dem letztgenannten Gemisch
fs gleich 1 gesetzt werden kann und daB bei den verschiedenen
Ionenstirken die einfache Debye-Hiickel-Gleichung

—logf = 0,622Yu

angewendet werden darf, so sehen wir, dafl in Gleichung (13)

paH sich um —0,5}p #ndert.
In einem Gemisch eines ein- und zweiwertigen Anions einer
schwachen Sdure (Gleichung 12) finden wir dagegen, dafl paH

sich um —log% oder um (+0,5Ypu —2Yp)=—1,5 V& andert.



80 III. Kap. Die Theorie der Dissoziation der starken Elektrolyte.

Der Verdiinnungseffekt auf das pH ist in diesem Falle daher
dreimal so gro} wie im Gemisch einer Sdure mit ihrem einwertigen
Anion.

Hitten wir ein Gemisch eines zwei- und dreiwertigen Anions
einer schwachen Saure, so ist einfach abzuleiten, dafi paH sich
hier um (+27p —4,5Yu) = —2,5yu mit der Verdinnung
dndert und in einem Gemisch eines drei- und vierwertigen Anions
einer schwachen Sidure um (—}—4,5]@ — 8]/,u) = —3,5 ]/ﬁ Der
Verdiinnungseffekt nimmt daher mit zunehmender Dissoziations-
stufe zu. Quantitativ sind die Verhéltnisse nicht so einfach wie
oben angegeben, weil besonders fir mehrwertige Ionensysteme
die einfache Debye-Hiickel-Gleichung nur bis zu sehr kleinen
Ionenstiarken angewendet werden darf (vgl. § 3).

Angenshert sind die Betrachtungen jedoch giiltig, wie sich
aus verschiedenen Untersuchungen von I. M. KoLrHOFF und
W. Boscu! ergibt. Zur Demonstration seien einige Beispiele
daraus angefiihrt.

Aquimolekulares Gemisch von Citronensiure mit Monokalium-
citrat (18°).

Konzentration Citrat pH gemessen pH * korrigiert | [H'] korr. x 10®
2,5 X 10" imolar . . . 2,861 2,857 1,39
1,25 X — e 2,912 2,905 1,24
0,5 X — e 2,969 2,952 1,12
0,25 x — e 3,009 2,975 1,06
0,125 x — P 3,050 2,988 1,03
0,06 x — e 3,131 3,001 1,00
0,025 X — e 3,222 3,009 0,98
0,0125 x — C e 3,345 3,018 0,96

1 Uber Citronensidure vgl. Rec. trav. chim. Pays-Bas 4%, 558 (1928);
tiber Kohlensdure Rec. trav. chim. Pays-Bas 47, 819 (1928); iiber Pyrophos-
phorsdure Rec. trav. chim. Pays-Bas 47, 826 (1928); iiber Bernsteinséure,
Weinssure und Adipinsiure Rec. trav. chim. Pays-Bas 47, 861 (1928);
itber Essigsiure, Capronsidure und Benzoesiure Rec. trav. chim. Pays-Bas
4%, 873 (1928); iber Pyridin, Pyramidon und p-Phenylendiamin Rec. trav.
chim. Pays-Bas 48, 37 (1929).

* ,,pH gemessen gibt das pH an, das bei 18° mit der Wasserstoff-
elektrode gemessen wurde. ,,pH korrigiert* stellt den korrigierten Wert
dar fiir die Eigendissoziation der Siure in den Gemischen und gibt den
Wasserstoffexponenten fiir den Fall, daB die Konzentration der undisso-
ziierten Saure der des einwertigen Citrats gleich wire. Die so erhaltenen
Werte entsprechen daher dem theoretischen Verdiinnungseffekt.
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Aquimolekulares Gemisch von Mono- und Dikaliumcitrat (18°).

Totale Kalium- Konzentration Totale Ionenstirke pH ) pH
konzentration Mono- bzw. Dicitrat 122 gemessen ‘ korrigiert
05molar |  0,167molar 0,667 4,203 | 4,301
0,2 0,0668 0,267 4,343 4,350
0,1 0,0334 0,133 4,405 4,408
0,05 0,0167 0,0667 4,485 ) 4,484
0,02 0,00668 0,0267 4554 | 4,555
0,01 0,00334 0,0133 4,602 4,600
0.005 0,00167 0,00667 4,622 4,613
0,0025 0,000835 0,00334 4,643 4,621
0,001 0,000334 0,00133 4,606 4,661

Aquimolekulares Gemisch von Di- und Trikaliumcitrat (18°).
]

Totale Kalium- Konzentration Totale Tonenstérke | pH pH
konzentration Di- bzw. Tricitrat “w [ gemessen korrigiert
0,5molar 0,1 molar 0,9 5,612 5,590
0,25 0,05 0,45 5,681 5,662
0,1 0,02 0,18 5,811 5,793
0,05 0,01 0,09 5,911 5,894
0,025 0,005 0,045 6,012 5,998
0,01 0,002 0,018 6,125 6,112
0,005 0,001 0,009 6,187 6,175
0,002 0,0004 0,0036 6,249 ‘ 6,238
0,001 0,0002 0,0018 6,274 | 6,264

Gemisch von 0,lmol Natriumpyrophosphat und 0,05mol Salz-
siure und Verdiinnungen bei 18° ([P,07”] = [HP,07].

- .

Salzggrtlf:litat Ionenztarke pH ~logg
0,4 0,85 8,015 J 1,339
0,2 0,425 8,232 1,122
0,08 0,17 8,504 0,850
0,04 0,085 8,683 0,671
0,02 0,0425 8,856 0,498
0,008 0,017 8,976 0,378

Im letzten Falle ist der Verdiinnungseffekt sehr erheblich;
er nimmt mit abnehmender Ladung der Séureanionen im System
ab, wie theoretisch zu erwarten war.

Auch der Neutralsalzeffekt auf das p H einer verdiinnten Puffer-
Iosung nimmt mit steigender Wertigkeit der Saureanionen im
System zu. Im folgenden seien einige Beispiele, welche den Ver-
offentlichungen von KorrHOFF und BoSCH entnommen sind

Kolthoff, Siure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 6



82  IIL. Kap. Die Theorie der Dissoziation der starken Elektrolyte.

I

angefiihrt. Im allgemeinen gibt es hier einen ausgesprochenen
Kationeneffekt, wihrend die Art der Anionen praktisch ohne
Bedeutung ist.

Neutralsalzeffekt auf Pufferlésungen mit Sidureanionen von
verschiedener Wertigkeit.

Puffergemisch Salz Slai ?:f&%ﬁ;iﬁ;% pH bei 18°
0,005mol Citronensdure und 0,005- — — 3,130
mol Monokaliumeitrat KCi 0,1 3,042
. 0,5 2,976
NaCl 0,1 2,989
. 0,5 2,884
LiCl 0,1 3,001
' 0,5 2,832
Aquimolekulares Gemisch von ein- — — 4,601
und zweiwertigem Citrat; totale KC1 0,1 4,386
Tonenstarke 0,0133 ' 0,5 4,197
Na(Cl 0,1 4,329
’s 0,5 4,069
LiCl1 0,1 4,307
. 0,5 3,986
Gemisch von 0,002molarem Di- und — — 6,118
0,002molarem Tricitrat KCl 0,1 5,755
» 0,5 5,470
NaCl 0,1 5,697
» 0,5 5,284
LiCt 0,1 5,636
. 0,5 5,111
Gemisch von 0,001 molarem quadri- — — 8,974
valentem und 0,00lmolarem tri- Kl 0,1 8,356
valentem Pyrophosphat » 0,5 7,903
NaCl 0,1 8,229
» 0,6 7,640
LiC1 0,1 7,405
» 0,5 6,753

Am Ende dieses Paragraphen sei schlieBlich noch bemerkt,
daB man bei allen chemischen Gleichgewichtsreaktionen mit
Aktivitdten und nicht mit Konzentrationen der Reaktionsteil-
nehmer zu rechnen hat. Daher haben alle Gleichungen im ersten
Kapitel (Dissoziation und Hydrolyse) nur angenéherte Bedeutung.
Wenn man die Frage exakt vom quantitativen Standpunkte
behandeln will, miissen iiberall Aktivitaten statt Konzentrationen
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geschrieben werden. So haben wir z. B. 8. 21 abgeleitet, da@
in einem sauren Salz KHA die Wasserstoffionenkonzentration:

[H]=VKK,
oder in einem Salze K,HA

st [H] = VKK,

Die Konstanten K stellen hier die stochiometrischen Disso-
ziationskonstanten dar, die, wie wir gesehen haben, bis zu einer
bestimmten Ionenstérke zuerst zunehmen und spéter abnehmen.
Daher 1aBt sich auch erwarten, daBl das pH einer Losung eines
sauren Salzes nicht von der Verdiinnung unabhéngig ist, wie
sich aus obenstehenden Gleichungen ergeben wiirde, sondern
im allgemeinen mit zunehmender Verdiinnung zunehmen wird. Dal}
dies wirklich zutrifft, ergibt sich aus untenstehenden Beispielen.

PH von Monokaliumecitratlésungen bei 18°.

Konzentration Salz | p H gemessen !(pH berechnet)

0,25 molar 3,59 3,60
0,1 3,67 3,66
0,05 3,73 3,72
0,01 3,83 3,80
pH von Dikaliumecitratlésungen bei 18°,
0,25molar 4,965 4,945
0,1 5,026 5,020
0,05 5,085 5,100
0,025 5,178 5,189
0,01 5,275 5,288
0,005 5,338 5,356

Zusammenfassend 148t sich sagen, daf die thermodynamischen
Dissoziationskonstanten nur eine relativ geringe praktische Be-
deutung haben. Sie sind zwar bei verschiedener Ionenstérke
konstant; jedoch muBl man die Aktivitatskoeffizienten der ver-
schiedenen Komponente kennen, um die Konstante bei ver-
schiedenem Elektrolytgehalt anwenden zu kénnen. Nur bei
geringer Ionenstirke kann man die Aktivititskoeffizienten mit
Hilfe der einfachen Debye-Hiickel-Gleichung berechnen; bei
groBeren Ionenstirken wire es vorteilhafter, die stochiometri-
schen Dissoziationskonstanten fiir verschiedene Typen von Elektro-
lyten empirisch zu bestimmen.

6*
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8. Die Bestimmung der Dissoziationskonstanten. Die meisten
Dissoziationskonstanten, die in der Literatur beschrieben sind?,
sind auf Grund der #lteren Dissoziationstheorie von ARRHENIUS
berechnet worden. Es ist daher von grofem praktischen Inter-
esse, zu untersuchen, welcher Wert diesen Zahlen beizulegen
ist und wie man aus diesen Angaben die thermodynamischen
Dissoziationskonstanten berechnen kann. Wir wollen im fol-
genden nur die drei wichtigsten Methoden zur Dissoziations-
konstantenbestimmung besprechen; fiir andere Fille kann man
leicht aus alledem, was in den letzten Paragraphen besprochen
ist, ableiten, wie die Umrechnung auszufiihren ist. Es wird sich
ergeben, dal die nach den verschiedenen klassischen Methoden
bestimmten und berechneten Dissoziationskonstanten gar nicht
denselben Wert zu liefern brauchen.

a) Die potentiometrische Methode. Die Wasserstoffionen-
aktivitit einer Losung bekannter Zusammensetzung wird mit
Hilfe der Wasserstoff- oder Chinhydronelektrode gemessen. Ge-
woéhnlich verwendet man dazu ein Puffergemisch, dessen Wasser-
stoffionenaktivitit mit zunehmender Verdinnung abnimmt. Will
man nun aus dem gemessenen paH und der bekannten Zusammen-
setzung der Losung die thermodynamische Dissoziationskonstante
berechnen, so muBl man den Aktivititskoeffizienten der ver-
schiedenen Komponenten kennen. Da jedoch die einfache Debye-
Hiickel-Gleichung nur bis zu sehr geringer Ionenstirke giiltig
ist und in konzentrierteren Losungen die Werte der verschiedenen
Konstanten zur Berechnung der Aktivititskoeffizienten nicht
bekannt sind, liefert die Berechnung im allgemeinen unsichere
Werte. Viel besser ist es, das paH bei zunehmender Verdiinnung
des Puffergemisches zu messen und die Werte als Funktion von
1/‘1; graphisch darzustellen. Bei groBen Verdiinnungen gilt doch
die einfache Debye-Hiickel-Gleichung: —logf = 0,5 z2 1/;4;, so daf
paH sich schlieBlich linear mit 1//7 andert (fiir ein Gemisch einer
undissoziierten Siure mit ihrem einwertigen Anion um 0,5 )/L—L ;
fiir ein Gemisch von ein- und zweiwertigen Anionen einer schwa-
chen Saure um 1,5]/;7 usw.). Die paH-Werte werden also schlie3-
lich auf einer Geraden liegen, und graphisch kann man leicht

1 Betr. einer Zusammenfassung vgl. LANDoOLT-BORNSTEIN-RoTH: Physi-
kalisch-chemische Tabellen und Ergéinzungsbande.
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(nach Korrektur fiir die Dissoziation bzw. Assoziation der ver-
schiedenen Komponenten) den Wert von K bei einer Ionenstirke
gleich Null finden.

Die Genauigkeit der Resultate hingt natiirlich von der Ge-
nauigkeit der Versuchsmethodik ab. Trifft man Vorsorge, das
Diffusionspotential moglichst klein zu halten, so kann man die
thermodynamische Konstante mit einer Genauigkeit von etwa
2% bestimmen.

Hoffentlich wird man in Zukunft mehr als bisher beriick-
sichtigen, daBl nur die thermodynamische Dissoziationskonstante
eine wirkliche Konstante vorstellt und daB auf Grund von ,,Disso-
ziationsgraden‘ berechnete Werte keine exakte Bedeutung haben.

b) Die Leitfihigkeitsmethode. Die groBere Anzahl von Disso-
ziationskonstanten einbasischer Sduren ist nach der Leitfihig-
keitsmethode bestimmt worden. Die nach der klassischen Methode
berechneten Werte sind etwas gréBer als die thermodynamische
Dissoziationskonstante und haben eigentlich keine reelle Bedeu-
tung. Bei mittelschwachen und sehr schwachen Siuren ist die
Abweichung von der thermodynamischen Konstante gliicklicher-
weise sehr gering, bei stirkeren Siuren wird sie etwas grofer.
Im letzten Falle findet man nach der klassischen Methode auch
keine Konstante mehr; der Wert nimmt mit der Verdiinnung
zu, wihrend die thermodynamische Konstante von der Ionen-
stirke unabhingig ist.

Es ist moglich, aus den Aquivalentleitfihigkeiten die wahre
Dissoziationskonstante abzuleiten. Nach der klassischen Methode
wird die Konstante nach dem OsTwaLDschen Verdiinnungssatz
berechnet K — afc

1—o)’
o stellt den elektrolytischen Dissoziationsgrad nach ARRHENIUS

dar und ist gleich j—; , worin A, die Aquivalentleitfahigkeit bei

der Konzentration ¢ und 4., die bei unendlicher Verdiinnung
bedeutet. Der so gefundene Dissoziationsgrad ist nicht ganz
der richtige, und «c stellt nicht die wahre Ionenkonzentration
vor. So wiirden wir in 0,1n-Salzsture in analoger Weise einen

Dissoziationsgrad &« = fi =1f; = 0,923 ableiten, und [cH'] wiirde

daher gleich 0,0923 sein. In Wirklichkeit ist [¢cH'] jedoch der
analytischen Konzentration der Sdure, in diesem Falle also 0,1,
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gleich. Finden wir nun z. B. in einer Losung einer nicht voll-
standig dissoziierten Saure einen Wert fiir &« c (klassische Ionen-
konzentration) von 0,01, so konnen wir die wahre Ionenkonzen-
tration finden, indem wir den Wert durch f,;, das zu der gleichen
Ionenstérke gehort, teilen; mit anderen Worten: in der Losung
der unvollstindig dissoziierten S#ure ist:

[cH]=22,
f;

worin f; der Leitfahigkeitskoeffizient der Salzsiure bei der glei-
chen Ionenkonzentration ist. Wir nehmen also an, daB f; fiir
verschiedene Sauren bei der gleichen Ionenkonzentration das-
selbe ist, was bei geringer Ionenstirke wohl erlaubt ist. Dazu
machen wir noch eine andere Approximation, indem f; als zu

. . 44 "
einer Ionenkonzentration «c statt zu T gehorend verwandt
1

wird. Die Differenz ist jedoch gering; zudem kann man die
Berechnung wiederholen, indem man das zweitemal f; verwendet,

das zu dem zuerst berechneten Wert von gf_c gehort.
Nach dem Obenstehenden ist also:

[cH][cA%] (‘1?)2
K.= [cHA] =( _loc‘)c ’ (14)

f
wahrend wir wissen wollen, wie grof83
[aH'}[aA’] fufs
B e TN
ist. Bei der geringen Ionenstéirke kann fy, gleich 1 gesetzt werden,
wihrend wir annehmen, daBl fy gleich f, gesetzt werden kann
und daB beide denselben Wert haben wie f; und fy in Salzsiure
von der gleichen Jonenstirke. Dadurch wird zwar eine Unsicher-
heit eingefiihrt, die jedoch nicht zu umgehen ist. In Losungen
mit einer Tonenstérke kleiner als 0,01 wird der Fehler kleiner
als 0,5% sein, bei gréBeren Ionenstirken kann die Unsicherheit
zunehmen. Aus dem Obenstehenden ergibt sich, daB K, aus
den Werten der elektrischen Leitfahigkeit nach folgender Gleichung
berechnet werden kann:

2e
g ke

K, =% - (15)
oy
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Unabhingig voneinander haben D. A. MacIN~Es!, M. S. SHERILL
und A. A. NovEes? und I. M. KoLTHOFF® in analoger Weise aus
den klassischen Konstanten die thermodynamischen Dissoziations-
konstanten berechnet.

Die Werte von f; = A kénnen aus KoHLrRAUSCHsS Messungen
o0

der elektrischen Leitfihigkeit von Salzsiureldsungen berechnet
werden. Die Werte von fz und fy kénnen aus ScaTcHARDs?
potentiometrischen Messungen an Salzsdureldsungen abgeleitet
werden. Diese sind sehr zuverlidssig, weil die Konzentrations-
ketten ohne Diffusionspotential waren. Jedoch fand ScATCHARD
daraus nur den mittleren Aktivititskoeffizienten VE?(; und
nicht die individuellen Ionenaktivititen. Indem man annimmt,
daB in einer Kaliumchloridlésung fg =fy ist — was sehr wahr-
scheinlich ist, wenn wir bedenken, daB beide Ionen dieselbe
Struktur haben — und daf die Werte von f, in Salzsdurelésungen
denen in Kaliumchlorid von derselben Konzentration gleich sind,
konnen fi und £ in Salzséurelosungen berechnet werden. Streng-
genommen sind derartige Werte nicht ganz richtig, weil die
Kaliumionen wahrscheinlich einen anderen Einflu auf die
Aktivitat der Chlorionen haben als die Wasserstoffionen bei der-
selben Ionenstirke. In folgender Tabelle geben wir jedoch die
Werte von f;, fg und fy nach obenstehender Methode berechnet.

f,, fz und f¢ in Salzsiure.

A, N
Konzentration fi= A Viafo fg far
(KOHLRAUSCH) (SCATCHARD) (SCATCHARD)

0,001 0,992 0,966 0,965 0,966
0,002 0,990 0,954 0,951 0,957
0,005 0,981 0,932 0,926 0,938
0,01 0,974 0,910 0,899 0,921
0,02 0,966 0,881 0,865 0,895
0,03 0,958 — — —
0,05 0,947 0,836 0,809 0,864
0,1 0,923 0,801 0,762 0,842

1 MacInngs, D. A.: Journ. Amer. Chem. Soc. 48, 2068 (1926).

2 SgERiLL, M. S., u. A. A. Noves: Journ. Amer. Chem. Soc. 48, 1861
(1926).

3 KorraOFF, I. M.: Rec. trav. chim. Pays-Bas 46, 350 (1927).

4 ScarcHARD, G.: Journ. Amer. Chem. Soc. 47, 651 (1925).
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In Losungen mit kleinerer Ionenstérke als 0,001 konnen fy
und fy nach der einfachen Gleichung von DEBYE-HUCEEL be-
rechnet werden, und wir finden in 0,0005n-HCI fgz = fy = 0,975
und in 0,00025n-HCl fy = fy = 0,982,

Zur Erlduterung geben wir in beiden folgenden Tabellen die
thermodynamischen Dissoziationskonstanten der Essigsiure und
o-Nitrobenzoeséure, die aus den Leitfahigkeitsbestimmungen von
J. KENDALL! berechnet sind.

Die erste Reihe gibt die Konzentration der Séure, die zweite
den Kklassischen Dissoziationsgrad o« multipliziert mit 100; die
dritte die Dissoziationskonstante nach der klassischen Methode
berechnet, die vierte «c (klassische Ionenkonzentration), die

fiinfte die wahre Ionenkonzentration 0;—0, die sechste die Kon-
1

zentration der undissoziierten Saure [c HA] =c¢ — D%c und die
letzte Reihe K, nach Gleichung (15) berechnet. g

Fiir K, der Essigsiure wird ein mittlerer Wert von 1,76 X108
gefunden (25°), wihrend I. M. KortHOFF und W. BoscH? bei
18° einen Wert von 1,70 X 1075 fanden.

Der fiir o-Nitrobenzoesiiure berechnete Wert von K, ist bei
Ionenstiarken zwischen 0,0115 und 0,00046 konstant und gleich
6,0 (4-0,1) x 1073. Diese Saure ist schon ziemlich stark, und wir
sehen daher, daB die klassische Konstante mit der Konzen-
tration zunimmt.

c¢) Die kinetische (katalytische) Methode. Man wiirde erwarten,
daB eine Reaktionsgeschwindigkeit der Aktivitit der reagierenden
Komponenten proportional wére, und dies wurde z. B. auch
von LEwIs und RANDALL3 vertreten. Aus experimentellen Unter-
suchungen hat sich jedoch ergeben, da dies gar nicht der Fall
ist. Es schien daher, als ob die Aktivitdtstheorie hier schei-
terte, bis J.N. BRONSTED in genialer Weise seine Theorie der
Sdure-Basen-Katalyse aufstellte. Es iiberschreitet den Rahmen
dieser Monographie, diese Theorie hier in extenso zu beschreiben ;
wir werden daher nur eine kurze und unvollstindige Besprechung

1 KExpALL, J.: Journ. Chem. Soc. London 4%, 651 (1925).

2 KovteOFF, I.M., u. W. BoscH: Rec. trav. chim. Pays-Bas 4%, 873
(1928).

3 Lewis, G. N., u. M. Raxparr: Thermodynamics and the free energy
of chemical substances. New York: McGraw Hill Co. 1923.
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geben, insofern sie das uns interessierende Problem beriihrt; be-
ziiglich Einzelheiten sei auf die Versffentlichungen von BRONSTED
und seinen Mitarbeitern verwiesen!. (Beziiglich der Siure-Basen-
Eigenschaften sei auch auf 8. 92 verwiesen.) Der Aktivitits-
theorie nach ist die Geschwindigkeit, mit der zwei Komponenten
A und B miteinander reagieren, ihren Aktivititen proportionell:

v =k[cA]f,[cB]fz = k[aA][aB].

Nach BronsTED (auch CHRISTIANSEN, KRAMERS) wird nun
in erster Instanz durch Zusammenstofl der Molekiile ein kritischer
Komplex AB gebildet, der unmefBbar schnell in C und D zerfillt.

A + B -> AB — Reaktionsprodukte.

Die Gleichung fiir die Reaktionsgeschwindigkeit wird dann:

fufp
£’

v = k[CA]fAfﬂ@ = k[cA][cB]

worin f, der Aktivititskoeffizient des kritischen Komplexes ist.
Es ist nun deutlich, daB der Neutralsalzeffekt auf die Reaktions-
geschwindigkeit von einer Anderung des ,,kinetischen Alktivitits-

i, f . . v .
faktors if—B beherrscht wird; er wird von BRONSTED der primdre

Salzeffekt ;enannt.

Die Ladung des kritischen Komplexes AB ist natiirlich der
algebraischen Summe der Ladungen von A und B gleich. Wenn
A z.B. ein einwertiges Ion und B ein neutrales Molekiil vor-
stellt, so hat der kritische Komplex auch eine Wertigkeit von 1.
Der kinetische Aktivitatsfaktor wird daher zwischen ziemlich
weiten Grenzen von dem Elektrolytgehalt unabhingig sein, weil
f, sich ungefihr in gleicher Weise wie f, dndert. Bei groSeren
Ionenstirken wird natiirlich ein deutlicher Salzeinflul wahr-
genommen werden, weil individuelle Unterschiede auftreten und
fz dann nicht mehr gleich 1 gesetzt werden kann.

Bei der katalytischen Methode zur Wasserstoffionenkonzen-
trationsbestimmung reagieren die Wasserstoffionen mit neutralen
Molekiilen (Rohrzuckerinversion; Diazoessigesterspaltung), und
der gebildete kritische Komplex hat daher dieselbe Wertigkeit

1 Vgl. besonders die zusammenfassende Ubersicht von J. N. BRONSTED
Chem. Rev. 5, 231 (1928); auch I. M. KoLTHOFF: Chemisch Weekblad 28,
110 (1931).
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fAfB
f
wird daher nur geringe Beeinflussung von vorhandenen Elektro-

Iyten erfahren. Bei groBleren Ionenstérken ist gewdhnlich ein
deutlicher Einflu vorhanden, und zwar nimmt die Reaktions-
geschwindigkeit mit steigendem Elektrolytgehalt bei der Wasser-
stoffionenkatalyse gewohnlich zu. Dies wird dadurch erklirt,

wie die Wasserstoffionen. Der kinetische Aktivitatsfaktor

dafl f—A bei steigender Ionenstirke gréBer als 1 wird, wihrend

auch fp zunimmt (Aussalzungseffekt). Angendhert kénnen wir
jedoch sagen, daBl bei geringen Ionenstéirken der Elektrolyt-
effekt sehr gering wird, so daB dann die Reaktionsgeschwindig-
keit von der Wasserstoffionenkonzentration wnd nicht von der
Wasserstoffionenaktivitit beherrscht wird.

Wenn wir daher nach der katalytischen Methode die Wasser-
stoffionenkonzentration in einer verdiinnten Lésung einer mittel-
starken oder schwachen Saure (bei Abwesenheit von Salzen) be-
stimmen, messen wir in der Tat die Konzentraiion der Wasser-
stoffionen, wiahrend nach der potentiometrischen Methode die
Wasserstoffionenaktivitdt gefunden wird.

Aus den Resultaten der kinetischen Methode berechnen wir
daher die stdochiometrische Dissoziationskonstante und nicht die
thermodynamische.

In dhnlicher Weise, wie bei der Leitfihigkeitsmethode (sub b)
beschrieben wurde, kann man die letzte wieder aus der ersten
berechnen.

Fir die Hydroxylionenkatalyse gilt Ahnliches wie fiir die
Wasserstoffionenkatalyse.

Der Vollstindigkeit halber sei hier noch erwahnt, dafBl die
Saurekatalyse nicht spezifisch fiir Wasserstoffionen ist, sondern
daB alle Substanzen mit saurem Charakter nach BRONSTED (vgl.
Kap. 4) einen éhnlichen Einflu} ausiiben, wenn auch in viel ge-
ringerem MaBle als die Wasserstoffionen. Ebenso ist die Basen-
katalyse nicht spezifisch fiir Hydroxylionen, sondern alle Sub-
stanzen mit basischem Charakter {iben qualitativ einen dhnlichen
EinfluB aus. Beziiglich Einzelheiten sei auf die Veréffentlichungen
von BRONSTED verwiesen.
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Viertes Kapitel.

Die Saure-Basen-Definition nach BroNSTED.
Eigenschaften von Siduren und Basen.

1. Definition des Begriffs der Sidure und Base. Nach der
klassischen Definition sind Sduren Substanzen, die in wisseriger
Losung Wasserstoffionen abspalten, wihrend Basen sich durch
eine Dissoziation von Hydroxylionen auszeichnen.

Die heutige Auffassung des Begriffs ,,Siuren’ und ,,Basen‘‘
hat sich daher hauptsichlich auf Grundlage der in wdsseriger
Lésung auftretenden Séure- und Baseneigenschaften entwickelt.

Wenn man versucht, dem allgemeinen Charakter des Begriffs
entsprechend eine Theorie der Siuren und Basen unter prin-
zipiellen und theoretischen Gesichtspunkten aufzustellen, wird
sich die &ltere, historisch und praktisch begriindete Auffassung
der Ssuren und Basen in mancher Hinsicht als einseitig und un-
vollsténdig erweisen.

Als grundlegendes Prinzip der BRONsTEDschen?! Definition wird
nun eine Sdure ganz allgemein als ein Stoff betrachtet, der ein
Proton (Wasserstoffion; Wasserstoffkern) abzugeben, und eine
Base als ein Stoff, der ein Proton zu addieren imstande ist.

AS B+ H. 1)
Siure Base Proton

Wenn also eine Substanz als eine Sdure fungiert, wird sie
selbst in die entsprechende Base B iibergefiihrt, und umgekehrt
bildet eine Substanz, welche als eine Base fungiert, eine ent-
sprechende Séure. A und B bilden also ein korrespondierendes
System, vergleichbar einem korrespondierenden Redoxsystem:

Ox 4 e % Red.

Ein Reduktans ist eine Substanz, die befihigt ist, Elek-
tronen abzuspalten, wihrend ein Oxydans Elektronen aufnehmen
kann. Ubt eine Substanz ihre reduzierende Wirkung aus, so
wird sie in die entsprechende oxydierte Form iibergefiihrt und
umgekehrt. Da Elektronen nicht in freiem Zustand in einer

1 BrONSTED, J. N.: Rec. trav. chim. Pays-Bas 42, 718 (1923) — Journ.
Physical Chem. 30, 777 (1926); besonders Chem. Rev. 5, 232 (1928), auch
Ber. Dtsch. Chem. Ges. 61, 2049 (1928).
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Losung bestehen koénnen, kann eine Substanz nur dann redu-
zierend wirken, wenn zu gleicher Zeit ein Oxydans in der Losung
anwesend ist, um die abgegebenen Elektronen aufzunehmen.
Umgekehrt kann eine Substanz nur dann ihre oxydierende Wir-
kung ausiiben, wenn gleichzeitig ein Reduktans in der Lésung
anwesend ist zur Lieferung der benédtigten Elektronen.

Etwas Ahnliches gilt fiir ein Saure-Basen-System.

Freie Wasserstoffkerne (Protonen) konnen praktisch ebenso-
wenig in freiem Zustande in einer Losung bestehen wie Elek-
tronen. Will daher eine Substanz ihre sauren Eigenschaften
entwickeln, so mufl zu gleicher Zeit eine Base anwesend sein,
um die Protonen aufzunehmen. Das Losungsmittel selbst kann
gewohnlich als solch eine Base fungieren, wie unten eingehender
besprochen werden wird.

Eine spezielle Konsequenz des neuen Séure-Basen-Ausdrucks
ist, daB} die (sog.) Wasserstoffionen und die Hydroxylionen ihre
bisher eingenommene hervorragende Stelle als eigentliche Trager
der basischen und sauren Eigenschaften einbiiflen. Sie sind nur
besondere Représentanten von Séuren und Basen und spielen
nur in Wasser als Losungsmittel eine hervortretendc Rolle.

Ferner ist zu beachten, dafl gemd Schema (1) die Siure-
und Baseneigenschaften prinzipiell unabhingig sind von der
elektrischen Ladung der Saure- und Basenmolekiile. Wihrend
nach den klassischen Ansichten wohl gew6hnlich nur elektrisch
neutrale Molekiile als Sauren und Basen anerkannt werden,
kénnen nach BRrONSTEDs Definition Molekille mit elektrischer
Ladung als Sauren und Basen auftreten:

Al(H,0);" & Al(H,0),0H" + H
Al(H,0); OH" 5 Al(H,0),(OH); + H'

NH, % NH, +H
CH,COOH % CH,CO0’ T H
HCO), % COY T H
HPO? = POY +H
Saure Base

2. Allgemeine Bedeutung des mneuen Siure-Basen-Begriffs.
Die Dissoziation von Sduren und Basen. Die basischen Eigen-
schaften des Lisungsmittels. Da freie Protonen nicht in Lésung
bestehen konnen, kann eine geléste Sdure nur dann merklich
elektrolytisch dissoziiert sein, wenn das Losungsmittel Protonen
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aufzunehmen vermag, mit anderen Worten, wenn dieses basische
Eigenschaften hat. Die Dissoziation der Saure wird quantitativ
daher nicht nur von der Saurestirke beherrscht, sondern auch
von der Basenstirke des Losungsmittels.

Lésen wir eine Séure in Wasser, so entwickelt dieses basische
Eigenschaften unter Bildung von Hydroxonium- oder Hydro-
niumionen (H;0):

A+ H,0 5 B+ HO. @)
Saure Base Base Siure
In Wasser wird daher die Dissoziation auBer von der Art der
Sdaure von den basischen Eigenschaften des Wassers beherrscht:
H,0 + H % H,0'". 3)
Base Saure

Es laBt sich ableiten, daBl freie Protonen in Wasser nicht
vorkommen. So berechnete ich!, dal in einer normalen Lisung
einer starken Séure, in der [H;0'] also gleich 1 ist, die Protonen-
konzentration von der Ordnung 10~1n ist, also keine reelle
Bedeutung mehr hat.

Wenn wir also von der Wasserstoffionenkonzentration einer
Losung sprechen, so deuten wir damit immer die solvatierte
Protonenkonzentration an.

Wasserstoffionen sind daher in Wasser in einem anderen Zu-
stande als in Alkohol. Hier werden C,H,OHH' (Athylhydrolium-
ionen gebildet):

C,H,0H + H' & C,H,0HH".
Base Sdure

Sprechen wir von der Wasserstoffionenkonzentration in einer
Ammoniaklsung, so meinen wir damit die Ammoniumkonzen-
tration NH,:

NH, + H' % NH;.
Base Séure

Qualitativ hat das Ammoniumion also dieselben Eigenschaften
wie das Hydroxoniumion. A.VOLMER? zeigte durch Réntgen-
analyse die vollkommene krystallographische Ubereinstimmung
zwischen dem Ammoniumion im Ammoniumperchlorat NH,ClO,
und dem Hydroxonium in Hydroxoniumperchlorat H;0ClO,.

1 KorLtHOFF, I. M.: Rec. trav. chim. Pays-Bas 49, 407 (1930).
2 VoLMER, A.: Liebigs Ann. 440, 200 (1924).
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Schon vor mehr als 20 Jahren hat A. HanTtzscu! ausgefiihrt, daf3
der kryoskopische Effekt verschiedener Substanzen in Schwefel-
sdure, Wasser und Ammoniak analog ist, und er hatte schon
ganz richtig daraus abgeleitet, daf das Proton in den ver-
schiedenen Losungsmitteln in solvatiertem Zustande vorhanden ist.

Falls das Loésungsmittel keine basischen Eigenschaften hat,
wie Ligroin, Benzol u. dgl., so ist eine gel6ste Saure darin elektro-
lytisch nicht dissoziiert, und die elektrolytische Leitfahigkeit der
Saurelosung ist der des Losungsmittels gleich. Hieraus darf
man jedoch nicht folgern, dafl die gel6ste Substanz sich im be-
treffenden Losungsmittel nicht mehr wie eine Saure verhalt. Sie
kann jedoch ihre sauren Eigenschaften nur dann entfalten, wenn
auch eine Substanz anwesend ist, die Protonen aufnehmen kann
(Base). So paradox es auch scheint, ist es doch sehr gut mog-
lich und in vielen Fillen wahrscheinlich, daf3 eine nichtdissoziierte
starke Saure in einem Kohlenwasserstoff stérker saure Eigen-
schaften zeigen kann als eine vollstindig dissoziierte L&sung
in Wasser.

Die als sehr einfach betrachtete Dissoziation einer Sadure in
Wasser ist also komplizierter als bisher angenommen worden
ist. Das Reaktionsschema:

A+ H,0 & B 4 H0’
Siure Base Base Siure
informiert uns aber viel genauer iiber den stattfindenden Vorgang
als die klassische Vorstellung.

Die Dissoziation der Sdure in einem Losungsmittel (z. B.
Wasser) ist vergleichbar mit dem Vorgang, der gewohnlich als
,,Neutralisation“ oder ,,Salzbildung‘‘ bezeichnet wird. Die Base
Wasser neutralisiert die Saure A. Im Falle der Perchlorsiure
bildet sich in der Tat eine Substanz, die mit einem gewGhnlichen
Salz verglichen werden kann:

HCIO, + H,0 - H,0°CIO,
HCIO, + NH, > NH,CI0,.

wie

Enthalt nun die Losung eine Substanz, die stérker basische
Eigenschaften als das Wasser hat, so findet eine Konkurrenz
zwischen beiden Basen um das Proton statt. Betrachten wir

1 HanTtzscH, A.: Ztschr. f, physik. Ch. 65, 41 (1908).
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z. B. das Ammoniumion, das sich nach der BrRONSTEDSchen De-
finition wie eine Siure verhalt:

NH, > NH, + H',
NH, - H,0 % H,0" + NH,.
Saure  Base Saure Base

Diese Reaktion, die gewohnlich als Hydrolyse bezeichnet wird,
stellt also die Verteilung des Protons zwischen den beiden Basen
NH; und H,O vor.

Die alte Definition einer Séure, welche besagt, dafl sie mit
einer Base ein Salz bildet, ist irrefithrend. Sogar im einfachsten
Fall bei der Reaktion einer starken Siure und starken Base
findet keine Salzbildung statt:

H,0 + Cl0; + Na' + OH’ % 2H,0 -+ ClO; + Na'.

Das Natrium und das Perchlorat sind vor und nach der
,Neutralisation® als Ionen vorhanden, und der Vorgang wird
nur durch die Reaktion zwischen Hydroxonium- und Hydroxyl-
ionen beherrscht.

Noch deutlicher tritt der Unterschied gegeniiber der klas-
sischen Vorstellung bei folgenden Siure-Basen-Reaktionen zutage :

CH,COOH + CHNH, % CH/NH; -+ CH,CO0’,

Sédure Base Séure Base
CHCO0H + C,H,C00" % C,H,COOH -+ CH,CO0’.
Siure Base Saure Base

In keinem der letzten Fialle wird Wasser bei der ,,Neutrali-
sation“ gebildet, im letzten Falle nicht einmal ,,Salz*“. Die sog.
»»Salzbildung’ ist nur beschrinkt auf Reaktionen, wo die Saure
und die Base elektrisch neutral sind.

Im Anfang scheint es etwas befremdend, Wasser als eine
Base zu bezeichnen. Dies rithrt daher, dafl die Eigendissoziation
des Wassers wie die anderer Losungsmittel sehr gering ist und
wir konventionell in Wasser die Wasserstoffionenkonzentration
mit der Hydroxoniumkonzentration gleichsetzen. Alkohol ist
nun eine etwa 500mal schwichere Base als Wasser. Fiigen wir
zu einer alkoholischen Saurelosung etwas Wasser, so wird es sich
qualitativ genau so verhalten wie Ammoniak, das zu einer wisse-
rigen Shurelosung gefiigt wird:
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(in Alkohol)
C,H,0HH' + H,0 % H,0" + C,H,0H,

Séure Base Saure Base
in Wasser . .
( ) H,0'+NH, % NH; + H,0.
Sdure Base Saure Base

Fiigen wir zu einer wisserigen Losung einer wenig dissoziierten
Ssure Ammoniak, so nimmt die Dissoziation der Siure wegen
,»Salzbildung® zu. Genau dasselbe Verhalten zeigt Wasser in einer
alkoholischen Losung einer schwachen Saure; ihre Dissoziation
nimmt bei Wasserzusatz stark zu. Unten wollen wir diesen Effekt
vom quantitativen Gesichtspunkt aus betrachten (vgl. S. 108).

Das Hydroxylion als Base nimmt eine besondere Stelle ein;
falls wir uns nur auf Wasser als Losungsmittel beschrinken,
kann jede Substanz, die bei ihrer Loésung Hydroxylionen ab-
gibt, als eine Base betrachtet werden. Nimmt man statt Wasser
ein anderes Losungsmittel, so kommt man mit der klassischen
Basendefinition in Schwierigkeiten, weil dort keine Hydroxyl-
ionen gebildet werden konnen. Betrachten wir z. B. die Dis-
soziation von Ammoniak in Alkohol:

C,H,0H -+ NH, < NH; + C,H,0’.
Sidure Base Sédure Base

Hier nehmen also die Athylationen die Stelle der Hydroxyl-
ionen ein. Definiert man daher eine Base als eine Substanz,
die bei ihrer Losung Hydroxylionen bildet, so beschrinkt man
sich auf Wasser als Losungsmittel, und man hat fiir jedes Losungs-
mittel eine andere Definition zu geben. Nach BrRONsTEDs Ter-
minologie besteht diese Schwierigkeit nicht mehr, weil seine
Ausdrucksweise viel allgemeiner ist:

H,0 + NH, % NH, -+ OH’.
Sdure  Base Siure  Base

In diesem Falle sehen wir, da3 das Wasser sich wie eine Siure
verhalt und daher nicht nur imstande ist, Protonen aufzunehmen,
sondern auch abzugeben. Diesen amphoteren Charakier zeigen
auch andere Losungsmittel, wie Alkohol, Ammoniak, Essigsdure,
Ameisensiure, Pyridin, Anilin, Schwefelsdure.

H,0 < H + OH,

Sdure Base
H' + H,0 < H0',
Base Siure

Kolthoff, Siure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 7
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das totale Gleichgewicht in Wasser und die Eigendissoziation
werden quantitativ von der Saure- und Basenstéirke des Wassers
beherrscht:

H,0' + OH < 2H,0.

Sédure  Base

Wir haben schon gesehen, dafi eine Sdure nur elektrolytisch
dissoziiert ist in Losungsmitteln, die basischen Charakter haben.
Umgekehrt kénnen Basen nur dissoziieren, wenn das Losungs-
mittel ein Proton abgeben kann, also saure Eigenschaften hat.

In Lésungsmitteln, die nur basischen Charakter haben, kann
nur Dissoziation von Siuren, nicht von Basen auftreten; in
Losungsmitteln, die nur sauren Charakter haben, kann nur eine
Dissoziation von Basen, nicht von Siuren auftreten, und in
Losungsmitteln mit amphoterem Charakter tritt Saure- und
Basendissoziation auf.

Quantitativ héngt der Betrag der Dissoziation auBer von
der Saure (oder Base) auch von den basischen (bzw. sauren)
Eigenschaften des Losungsmittels ab. Die klassische Dissoziations-
konstante gibt uns daher kein wirkliches Bild der Saure- oder
Basenstidrke. Vergleichen wir z. B. das Verhalten von Sduren
in Ammoniak, Wasser und Essigsdure, so nimmt der basische
Charakter der Losungsmittel in der angegebenen Reihe ab.
Siuren, die in Wasser ,,mittelstark‘ sind, werden sich daher in
Ammoniak wie sehr starke Sauren, in FEssigsiure wie sehr
schwache Siduren verhalten. Dies trifft in der Tat zu; Ameisen-
saure verhilt sich in Ammoniak wie eine starke Siure, in Wasser
wie eine mittelstarke Siure, in Essigsiure wie eine sehr schwache
Saure.

Das Verhalten von gelésten Basen wird umgekehrt sein, weil
der saure Charakter in der Reihe Ammoniak—Wasser—Essigsiure
zunimmt. Ein Amin verhalt sich daher in Ammoniak wie eine
sehr schwache Base, in Wasser wie eine mittelstarke und in
Essigsiiure wie eine sehr starke Base.

Aus dem Obenstehenden erkennt man, daf man sehr vor-
sichtig sein muf3 in der Entscheidung, ob eine Substanz saure
oder basische Eigenschaften hat. Gewdhnlich beschrinken wir
uns auf das Verhalten der Substanz in Wasser als Losungsmittel.
Entwickelt der Stoff darin keine sauren oder basischen Eigen-
schaften, so bedeutet dies nur, daB er schwicher saure und basische
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Eigenschaften als das Wasser hat; ob er jedoch gar nicht im-
stande ist, Protonen aufzunehmen oder abzugeben, ist durch
den Versuch nicht entschieden. Einwertige Alkohole sind z. B.
schwichere Basen und (mit Ausnahme von Methylalkohol)
schwachere Sauren als Wasser ; fiigt man daher ein wenig (etwa 1%)
Alkohol zu einer wisserigen Sidure- oder Basenlésung, so wird
das Gleichgewicht in der Losung sich kaum &ndern.

Wiirde man jedoch Alkohol zu einer Sdure- oder Basenlésung
in einem Loésungsmittel mit schwécher basischen oder sauren
Eigenschaften als der Alkohol fiigen, so wiirde das Sdure-Basen-
Gleichgewicht sich sehr stark #ndern.

Zur Zeit wissen wir noch wenig Quantitatives iiber die Siure-
und Basenstirke verschiedener Losungsmittel. In verschiedenen
Laboratorien sind Studien dariiber in Angriff genommen, und
hoffentlich wird unsere Kenntnis sich in einigen Jahren sehr
erweitert haben?.

3. Quantitative Entwicklung der Siure-Basen-Gleichgewichte.
Wie wir gesehen haben, gibt die Dissoziationskonstante einer Séure
nicht ein richtiges Bild von der Starke der Saure in zwei Losungs-
mitteln, weil die Konstante zum Teil von der basischen Stirke
des Losungsmittels abhéngt. BRONSTED hat daher eine andere
Ausdrucksweise vorgeschlagen, die hier naher besprochen wird.

Nach der Gleichung:

A5 B4+ H (1)
Sdure Base
ist
1 [aH'] = Ksiure (4)
Ca
und .
Ca _
[& H-] ’C—B‘ = KBase . (5)

1 Uber Essigsaure als Losungsmittel vgl. J. B. CoNa¥r u. N. F. Harw:
Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 3047 (1929). — ConaxT, J. B., u. T. H. WER-
NER: Journ. Amer. Chem. Soc. 52, 4436 (1930). — Harr, N. F.: Journ. Amer.
Chem. Soc. 52, 5115 (1930) — Chem. Rev. 8, 191 (1930). — Harr, N. F.,
u. J. T. WerNER: Journ. Amer. Chem. Soc. 52, 4436 (1930). — Ameisen-
siure als Losungsmittel: Hammerr, L. P., u. N. DIETZ JR.: Journ. Amer.
Chem. Soc. 52, 4795 (1930). — Ather als Loésungsmittel: SCHWARZEN-
BACH, G.: Helv. chim. Acta 13, 870, 897 (1930); vgl. auch 14, 1069, 1071
(1931). — Benzol als Losungsmittel: BRONSTED, J. N.: Ber. Dtsch. Chem.
Ges. 61, 2049 (1928). — La Mer, V. K,, u. H. C. Dow~Es: Journ. Amer.
Chem. Soc. 33, 888 (1931). — Uber Alkohol vgl. S. 105.

7*
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Kguue wird die Acidititskonstante der Sdure, Ky, die Basi-
zitdtskonstante der Base genannt. ‘Bei einem korrespondierenden
Séure-Basen-System hat Kg;.. den reziproken Wert von Ky, .
In Gleichungen (4) und (5) stellt [aH'] die Protonenaktivitit vor,
und ¢, und cy die konventionellen Aktivititen der Siure und
der Base, die in sehr verdiinnten Losungen den Konzentrationen ¢
gleichzusetzen sind; die Wasserstoffionenaktivitit ist jedoch in
absoluter Aktivitdt ausgedriickt, und es scheint zuerst willkiirlich,
einen derartigen Unterschied zu machen. Wie wir sehen werden,
geben (4) und (5) praktisch brauchbare Ausdriicke fiir die Aciditits-
bzw. Basizitétskonstante, die nun in verschiedenen Lésungsmitteln
vergleichbar sind.

Zwar kann man anfithren, dal wir die absolute Protonen-
aktivitdt nicht kennen (vgl. den vorigen Abschnitt; Protonen
sind in Losung solvatiert); jedoch konnen wir das Verhdltnis
der Protonenaktivitdt in verschiedenen Ldsungsmitteln mit-
einander vergleichen und nach Ubereinkunft in einem bestimmten
Losungsmittel die Protonenaktivitat gleich der der solvatierten
Protonen setzen.

Sagen wir willkiirlich, daB die Hydroxoniumionenaktivitit
in Wasser gleich der Protonenaktivitit ist (was, wie wir gesehen
haben, bei weitem nicht richtig ist), so machen wir zwar einen
ungeheuren Fehler, der jedoch fiir alle Lésungsmittel derselbe
ist, weil der Proportionalitiatsfaktor k in allen Fillen

[aH'] = k[a H,0]
derselbe ist. Das Verhaltnis der Protonenaktivitit bei der gleichen
Aktivitdt der solvatierten Protonen kann durch potentiometrische
Messung mit der Wasserstoffelektrode gefunden werden. Das
Potential der Wasserstoffelektrode wird in erster Instanz durch
folgende Vorgénge beherrscht:

H, < 2H,

HSH +e,
_ RT, KPg
Bl BT IO (©)
wo Py, den Wasserstoffdruck vorstellt. Bei gleichem Wasserstoff-
druck und gleicher Aktivitit der solvatierten Protonen hingt
das Potential nur von der Protonenaktivitdt ab. Vergleichen
wir z. B. eine 0,01n-Lésung einer starken Saure, die vollstandig
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dissoziiert ist, in Wasser und Alkohol und bringen wir in beide
Losungen eine Wasserstoffelektrode, so wird das aufgebaute
Element eine elektromotorische Kraft haben, weil die Protonen-
aktivitit in beiden Elektroden verschieden ist. Unter Vernach-
lassigung des Grenzflichenpotentials zwischen Wasser und
Alkohol wird die E.M.K. bestimmt durch das Verhiltnis der
Basenstirke des Wassers und Alkohols:

H,0 + H < H,0".
Nach BrONsTEDs Terminologie ist:

Cr,o- 1 _
X m = KBas. Wasser o (7)

Cr,0
Kpae wasser 15t die Basicitdtskonstante des Wassers. Betrachten
wir die Aktivitat des Wassers in verdiinnten wésserigen Losungen
als konstant, dann kénnen wir statt (7) schreiben:

CH30' X ’;—.‘ = Kkonv. Bas. Wasser ¢ (8)

Kiony. Bas. Wasser 15t die konventionelle Basizitatskonstante des

Wassers.
In ahnlicher Weise finden wir fiir Alkohol:

Cic,m,0mm) 1
2 X o = K 8. oho 9
CGEH‘,OH 2 ] Bas, Alkohol (9)

und .
C(CEH,SOH_H)' X [a,H'] = Kionv. Bas. Alkohol « (10)

Aus der Gleichung (6) ergibt sich nun, daBl das Potential der
gleich sauren Wasser-Alkohol-Kette ist:

_RT, KP;, RT KPy
ko) = F P [@Hly  F o [@H 1.
_RT, [aHT,
=F Py,
Da in unserem Beipsiel ¢(H;0') = ¢(C,H,0HH’), so ist nach
(8), (10) und (11)
_ RT 002H50HH' Kkonv. Base Wasser
E'M'K. - Tln CHSO. X Kkouv. Base Alkohol
RT Kkonv. Base Wasser

=—-1In .
F Kkonv. Base Alkohol

EMK. = Egg,,,.. — Bx
(11)

(12)

Es scheint daher sehr einfach, das Verhiltnis der konventio-
nellen Basizititskonstanten der Lgsungsmittel auf potentio-



102 IV. Kap. Die Siure-Basen-Definition nach BRONSTED.

metrischem Wege zu bestimmen. Dabei begegnet man praktisch
aber der fundamentalen Schwierigkeit, daB die Uberfiihrungs-
arbeit des Protons von einer Losung in die andere von dem
elektrischen Zustand (Potential, Ladung) der beiden Phasen ab-
hiingig ist und daB kein Mittel bekannt ist, den elektrischen
Anteil von der chemischen Arbeit zu unterscheiden. Wie wir
unten noch sehen werden (nichster Abschnitt), gibt es auch
noch andere Methoden, nach denen man den Verteilungskoeffi-
zienten des Protons zwischen Wasser und Alkohol bestimmen
kann, so daf} die Resultate der potentiometrischen Methode da-
mit verglichen werden konnen.

Kehren wir jetzt wieder zum Ausdruck (4) oder (5) zurlick.
Es scheint dann ziemlich willkiirlich, ¢B und cA in konventionellen
und [aH'] in absoluten Aktivititen auszudriicken. Die absolute
Protonenaktivitit kann jedoch praktisch in verschiedenen Lo-
sungsmitteln miteinander verglichen werden, fiir aB und aA ist
dies zur Zeit im allgemeinen noch nicht moglich. Wie bei der
Besprechung der Aktivititstheorie (vgl. Kap. 3, S. 69) nach-
driicklich betont worden ist, stellen wir in sehr verdiinnten
Losungen die Aktivitit einer Substanz ihrer Konzentration
gleich; in Wirklichkeit besteht jedoch nur eine Proportionalitit:

aA =k X cA,

und konventionell wird der Proportionalitédtsfaktor dann in jedem
Losungsmittel gleich 1 gesetzt. Dieser Proportionalititsfaktor k
ist nicht genau bekannt und wird von der Reaktion zwischen
Losungsmittel und dem chemischen Individuum bestimmt; in
verschiedenen Losungsmitteln wird f verschiedene Werte haben.
Sagen wir nun z. B., dal} die Aktivitat des Harnstoffs in einer
0,01 molaren wasserigen Losung gleich 0,01 und in einer 0,01-
molaren alkoholischen Lésung auch gleich 0,01 ist, so bedeutet
dies nicht, daB die absoluten Aktivititen dieser Substanz bei der-
selben Konzentration in beiden Losungsmitteln die gleichen sind.

Fiir die verschiedenen Substanzen und Ionen ist es méglich,
das Verhéltnis der absoluten Aktivititen bei denselben kon-
ventionellen Aktivitdten in verschiedenen Losungsmitteln an-
gendhert abzuleiten.

Auch wenn wir dieses Verhaltnis genau kennten, so wiren
noch nicht alle Schwierigkeiten gelost. Wenn wir z. B. Essig-
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sdure und Benzoeséiure im gleichen Losungsmittel (z. B. Wasser)
vergleichen, so wissen wir nichts vom Verhéltnis der wahren Aktivi-
titen der ungespaltenen Séuren und der Acetat- und Benzoationen.

Aus dem Obenstehenden ergibt sich, daf3 die Konstante K, 4.
im Ausdruck:

B ] = Kup = 2 [aH] T = Kt 2, (13)
in dem [a B], [aA] und [aH'] die wahren Aktivititen und f; und
f, die wahren Aktivitétskoeffizienten darstellen, eine absolute
thermodynamische Konstante darstellt, welche unabhéingig vom
Losungsmittel und der Tonenstirke ist. Praktisch hat dieser Aus-
druck wenig Sinn, weil wir das Verhiltnis zwischen konventionellen
und wahren Aktivitdten nicht kennen. Verwendet man dagegen
die Aciditétskonstante Kg; . und die Basizititskonstante Kg,,,

% ('] = Ksiore » 4)
Ca

Ca 1 _

g X [aH] = KBase ’ (5)

so kann man die ,,Konstante“ einer Saure in verschiedenen
Losungsmitteln oder die Konstante verschiedener Siuren in dem-
selben Losungsmittel miteinander vergleichen, da ja ¢B und cA
reelle Groflen sind.

Beim Ubergang von einem Lésungsmittel zu einem anderen
andern sich Kg;... und Kg,,, weil die absoluten Aktivititen
von B und A geiindert werden. Dieser Effekt wird zum groBien
Teil von der Dielektrizitdtskonstante der Losungsmittel be-
herrscht. Beim Ubergang von einem Lésungsmittel mit groBerer
Dielektrizitdtskonstante nach einem mit kleinerer Dielektrizitits-
konstante, nimmt f um so mehr zu, je grofer die Ladung desIons ist.

Wenn wir annehmen, dafl der Aktivititskoeffizient neutraler
Molekiile bei Anderung des Loésungsmittels nicht gedndert wird
(was quantitativ gar nicht richtig ist, aber nur bei den folgenden
qualitativen Betrachtungen angenommen wird; der Effekt ist im
allgemeinen kleiner als fiir Ionen), dann konnen wir die Richtung
angeben, nach welcher sich die Acidititskonstante einer Siure
bei Ubergang von Wasser zu einem Loésungsmittel mit kleinerer
Dielektrizititskonstante dndert. In folgender Tabelle bedeutet -
eine Zunahme, — eine Abnahme der Aciditétskonstante.
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Zunahme (+) oder Abnahme (—) der Acidititskonstante bei
Ubergang von einem Lésungsmittel mit groBerer nach einem
mit kleinerer D.K.

Ladungstypus fa
Sdure I Base L i N Kssure
A B= + ++ - -
A° B- 0(?) -+ — —
A¥ B + 0() + +
A++ B+ + + + + +

Die Aciditétskonstante elektrisch neutraler Siuren (HA) und
von Saureanionen (HA’; HA” usw.) nimmt also beim Ubergang
von Wasser nach Alkohol als Losungsmittel ab, nimmt dagegen
zu fiir Kationenséuren (Ammonium, Chininion, Aluminiumion).

Diese qualitativen Ableitungen werden durch das Experi-
ment bestatigt.

Am Ende dieses Abschnittes wollen wir noch den Zusammen-
hang zwischen der Aciditatskonstante und der klassischen Dis-
soziationskonstante besprechen.

ASBLH
H + H,0 % H,0
A 4 H,0 5 H,0'4+ B (,,Dissoziation* der Siure in Wasser).

Sdure Base Siure Base

Aus den Gleichungen:

1
cH:;O‘ '[a_I_'I.'] = Kkonv. ‘Base Wasser (8)
und
Cg q %
EA— [&H ] = KSaure (4)

finden wir, daB die Dissoziationskonstante Ky, einer Saure
in Wasser:
cggo* X €
KDiss. = % = Ksiure {Wasser) X Kkonv. Base Wasser (14)
A
ist.

Die klassische Dissoziationskonstante ist also dem Produkt
der Acidititskonstante der Sdure in Wasser und der konven-
tionellen Basizitédtskonstante des Wassers gleich. In #hnlicher
Weise finden wir, dafl die Dissoziationskonstante in Alkohol:

KDiss. (Alkohol) = KSiure (Alkohol) X Kkonv. Base Alkohol (15)
ist.
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Hieraus ersehen wir, dall die Dissoziationskonstante einer
Séure in Alkohol, auch wenn Ky 1o wasser 104 Kgsure a1konor €inander
gleich sind, kleiner sein wird als in Wasser, weil die konventionelle
Basizititskonstante des Alkohols kleiner als die des Wassers ist.

Betrachten wir nun schliellich die Séure-Basen-Eigenschaften
des Losungsmittels selbst.

Wasser ist eine amphotere Substanz und verhélt sich wie eine
Sidure und eine Base:

H,0 5 H' + OH’ (Wasser als Siure),

Séure Base

Kkonv. Biure Wasser = Cop X [a’ H‘] ’ (16)
H,0 + H' 5 H;0" (Wasser als Base),
Base Saure 1

Kionv. Base Wasser = CHyo- X m . (8)

Die Eigendissoziation des Wassers wird nun durch diese

beiden Konstanten beherrscht:
2H,0 5 H,0' 4 O/,
und es ist einfach zu sehen, daB:
o' X Corr = Kw = Kuonv. Base Wasser X Kionv. stiure Wasser = 10-14(25°). (17)
Genau so findet man in Alkohol:
Kamonot = €c,H,0mE") X €000 = Kionv. Base Atkonol X Kiony. siiure Alkonol
— etwa 10-20(25°) . } (18)

4. Die Siuredissoziation in Athylalkohol. Im Zusammenhang
mit dem im vorigen Abschnitt Besprochenen ist es von Interesse,
die Dissoziation der Sauren in Athylalkohol als Losungsmittel
etwas niher zu betrachten. H.GoLpscEMIDT! und seine Mit-
arbeiter haben in schon ausgefithrten Untersuchungen die Dis-
soziation verschiedener Siuren in 100 proz. Alkohol bei 25° mittels
der Leitfahigkeitsmethode bestimmt und daraus nach der klas-
sischen Methode die Dissoziationskonstante der Siuren berechnet.
E. Larsson? hat einige dieser Werte auf die Differenz zwischen
Ionenkonzentration und konventionelle Tonenaktivitat korrigiert

1 GorpscEmIpT, H.: Ztschr. . physik. Ch. 89, 129 (1914); 91, 46 (1916);
99, 116 (1921). — MarHEsEN, E.: Ztschr. f. physik. Ch. 119, 439 (1926).
— GorpscaMIDT u. F. Aas: Ztschr. f. physik. Ch. 112, 423 (1924).

2 LarssoN, E.: Untersuchungen iiber die elektrolytische Dissoziation

einiger Elektrolyte in dthylalkoholischer Losung. Inaug.-Diss. Kopenhagen
1924,
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(vgl. auch 8.108) und zudem die Konstante einiger S#iuren bei
25° mittels potentiometrischer Messungen bestimmt.

L. MiceaELIS und M. MizutaNi! haben in Wasser-Alkohol-
Mischungen mit Hilfe der Wasserstoffelektrode die Aciditdts-
konstante (und nicht die Dissoziationskonstante) verschiedener
Sauren bestimmt. Durch graphische Extrapolation kann man
daraus die Aciditdtskonstante in 100proz. Alkohol ableiten. Be-
deutet p wieder den negativen Logarithmus, so ist nach Glei-
chungen (14) und (15):

PKDiss. Alkohol — PKSiiure Alkohol == pKkonv. Base Alkohol = PKkonv. Base Wasser » (19)

wenn wir willkiirlich die Aciditéts- und Dissoziationskonstante
in Wasser einander gleichsetzen.

In folgender Tabelle sind nun einige Werte von GOLDSCHMIDT,
LarssoN und MicHAELIS und M1zuTANI (extrapoliert) miteinander
verglichen. pKpi waser £ibt den negativen Logarithmus der Dis-
soziationskonstante in Wasser, pXKpis. am gorpscmnmr denselben
in Alkohol nach GoLDSCHMIDT, PKpic sk kom. denselben kor-
rigiert nach LArsson fiir den Ionenstirkeeffekt, pKpie. a1k, Larssox
denselben potentiometrisch von Larsson bestimmt und schlief3-
lich pKpig anc. mitter den mittleren Wert der verschiedenen
Daten. In der Reihe pKiye wasser — PXKpiss a. 18t der Unter-
schied zwischen den negativen Logarithmen der Dissoziations-
konstanten in Wasser und Alkohol gegeben. pXKg;,om . gibt
den aus den Messungen von MICHAELIS und MIZUTANI extra-
polierten Wert der Aciditdtskonstante in Alkohol, pXKpi .
— PKgsure . den Unterschied zwischen den negativen Logarith-
men der Dissoziations- und Aciditatskonstanten in Alkohol. Die
letzte Reihe gibt schlieBlich den mittleren Wert dieser Differenz
fiir ungeladene Siuren und einwertige Kationsiuren.

Wie sich aus der Tabelle ergibt, ist das Verhiltnis der Dis-
soziationskonstanten in Wasser und Alkohol nicht konstant,
ungeladene Sauren haben eine Konstante, welche in Alkohol 104
bis 10%mal kleiner ist als in Wasser; bei einwertigen Kation-
sauren ist der Unterschied viel kleiner, was sich nach dem im
vorigen Abschnitt Besprochenen erwarten 1aBt (vgl. S. 104).

1 Micuagnis, L., u. M. MizuTav1: Biochem. Ztschr. 14%, 7 (1924) —
Ztschr. f. physik. Ch. 116, 135 (1925). — Mizurant: Ztschr. f. physik.
Ch. 116, 150 (1925).
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Die Werte, welche in der letzten Spalte fiir ungeladene und
einwertige Kationsduren gegeben sind, sollten konstant sein, weil
sie die Differenz zwischen den Logarithmen der konventionellen
Basizitdtskonstante des Alkohols und des Wassers darstellen
(Gleichung 19). Fiir ungeladene Sduren wird jedoch ein mittlerer
Wert von 3,05, fir einwertige Kationsduren von 2,27 gefunden.
Nun sei hier bemerkt, da MrcrArLis und Mi1zuTANI bei ihren
Messungen die Differenz zwischen Ionenaktivititen und Ionen-
konzentrationen nicht beriicksichtigt haben; ihre Werte beziehen
sich auf Konzentrationen. In den meisten Féllen arbeiteten die
genannten Autoren mit einem System, das 0,0ln ein-einwertiges
Salz enthielt. Ist nun f der Aktivitdtskoeffizient der einwertigen
Kationsdure oder des einwertigen Anions der ungeladenen Siure,
so 1aBt sich dessen Wert in Alkohol nach LarssoN (l.c.) mit
Hilfe folgender Gleichung berechnen:

—logf=2 %/5.
—logf = 0,43.

Fiir ¢ = 0,01:

Korrigieren wir nun MicaA®LIs’ und M1zuTaNis Werte um die Dif-
ferenz zwischen Ionenkonzentration und Ionenaktivitit, so miissen
die Werte fiir die Differenz zwischen pXpio aie. — PKessure Ak
(letzte Reihe) fiir ungeladene Sauren um 0,43 vermindert, fiir
einwertige Kationsduren um 0,43 vermehrt werden. Die in der
letzten Reihe gegebenen Werte geben dann nach XKorrektur
3,05 — 0,43 = 2,62 und 2,27 + 0,43 = 2,70. Die Ubereinstim-
mung wird dann sehr befriedigend, und wir finden also, da8
pKkonv. Base Alk. — pKDiss. Base Wasser — 2’65 iSt’ oder in anderen
Worten:

Wasser ist eine ungefihr 400mal stirkere Base als Athylalkohol.

5. EinfluB kleiner Mengen Wasser auf die Dissoziation ven
Sduren in Athylalkohol. Da Wasser eine viel stirkere Base als
Alkohol ist, wird Zusatz geringer Mengen Wasser zu einer alko-
holischen Losung einer schwachen Siure deren Dissoziation
stark vermehren (vgl. den ersten Abschnitt dieses Kapitels).

Quantitativ wird der Wassereffekt beherrscht durch den
Unterschied des Wassers und Alkohols in der Fihigkeit, das
Proton aufzunehmen:

C,H,0HH' + H,0 < H,0H" + C,H,0H

Saure Base Saure Base
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und .
~—[02H50HH—]T[E@ =K. (20)
[H,0H]
(Die Konzentration des Alkohols in den alkoholischen Losungen
kann als konstant betrachtet werden.)
In Gleichung (20) stellt K den Verteilungskoeffizienten des
Protons zwischen Alkohol und Wasser dar.
Aus Leitfahigkeitsmessungen konnte H. GoLpscHMIDT! ab-
leiten, dall bei 25°:
[C,H,0HH'] X n

rom] — — %0588 =K (25°) (1)

ist, wo n die molare Konzentration des Wassers in der alko-
holischen Losung vorstellt.

Betrachten wir nun die Dissoziationskonstante Ky, o einer
Séure in reinem Alkohol:
[C,H;0HH'|[B] _ [C,H,0HH]®

A] (AT (22)

KDiss.O =

Falls diese Konstante sich bei Zusatz geringer Wassermengen
nicht dndert, so finden wir aus (21) und (22), da8 die Dissoziations-
konstante der Séure bei einer molaren Konzentration des Wassers

(K,) ist:

k- {GH,OHH'] + [H,0H} [B] _ [CH;OHH}[B] (K + n) (23)
: [A] . [A] K
oder
K ,0583
Kn = KDiss.O ( 11— n) = Diss. O (0 0’(8)5T_|?:£) (250) . (24)

Dabei ist angenommen, daBl die Sdure so schwach ist, daBl n
der totalen Wasserkonzentration gleichgesetzt werden kann. Aus-
druck (24) gilt nach GoLDSCHMIDT bis zu einer Wasserkonzen-
tration von 0,1molar, bei gréBeren Konzentrationen gilt der
empirische Ausdruck:
K+n
—
Falls die Konzentration des Wassers statt in der Molaritit
in der Aktivitit ausgedriickt wire, so wiirde Gleichung (24)
wahrscheinlich bis zu viel héheren Konzentrationen giiltig sein.

Kn = KDiss. (o]

(14+0,9n + 0,3n2). (25)

1 GorpscamipT, H.: Ztschr. {. physik. Ch. 89, 129 (1914).



Zweiter Teil.

Die Eigenschaften der Siure-Basen-
Indicatoren.

Finftes Kapitel

Der Farbumsehlag und die Eigenschaften
der Indicatoren.

1. Begriffserklirung. Nach WiLrELM OsTwALD sind Siure-
Basen-Indicatoren schwache Siduren oder Basen, die im mnicht-
dissoziierten Zustande eine andere Farbe besitzen als im Ionen-
zustande. HANTZSCH u. a. haben gezeigt, dafl die Farbanderung
nicht durch die Ionisierung, sondern durch die Konstitutions-
anderung bedingt ist. Die Erklarung von OsTwALD ist jedoch
am zweckméBigsten, um sich das Verhalten der Indicatoren bei
verschiedenen Wasserstoffionenkonzentrationen klarzumachen.
Weiter unten (vgl. Kap. 7, S. 231) werde ich noch auf einen
Vergleich der Anschauungen von OSTWALD und HANTZSCH zuriick-
kommen. Wir werden dann sehen, daf die Auffassung von
Hawrzscu die OsTwaLpschen Gedankenginge erweitert, sie aber
nicht ersetzen kann. Weiter werden wir sehen, daB es ratsam ist,
die OstwaLpsche Definition etwas abzuindern und zu sagen:
Indicatoren sind schwache Sduren oder Basen, deren ionogene Form
eine andere Farbe und Konstitution besitzt als die Pseudo- oder
normale Form.

2. Farbumschlag und Infervall der Indicatorem. Wenn wir
den Indicator als eine Saure auffassen, so wird diese in whsseriger
Losung zu einem bestimmten Betrage in ihre Ionen gespalten
sein. Nennen wir diese Indicatorsiaure HJ, dann wird die Ioni-
sierung durch folgende Gleichung veranschaulicht:

HI =H + J'. (1)
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Hierin stellt HJ die saure und J' die alkalische Form dar.
Quantitativ wird das Verhéltnis durch folgende Gleichung wieder-

gegeben: 0 3
T =~ Eur® @)
Hieraus folgt:
U _ Kay (3)
[HJ]  [H]"

Wenn Kyy =[HT ist, dann ist auch [J'] = [HJ], und der
Indicator ist zur Halfte in seine alkalische Form iibergegangen.
Aus der Gleichung (3) geht hervor, dafi das Verhiltnis zwischen
der alkalischen und der sauren Form eine Funktion von [H'] ist.
Wir kénnen also bei einem Farbindicator nickt von einem Um-
schlagspunkt sprechen, da der Indicator nicht bei einer be-
stimmten Wasserstoffionenkonzentration plétzlich von der einen
in die andere Form iiberspringt. Die Farbianderung findet, wie
aus (3) hervorgeht, allmahlich statt, wenn die Wasserstoffionen-
konzentration ungefdhr die gleiche GroBenordnung besitzt wie
die Dissoziationskonstante des Indicators. Bei jeder Wasserstoff-
ionenkonzentration ist natiirlich ein bestimmter Teil in saurer
und alkalischer Form vorhanden. Da man aber nur gewisse
Mengen der einen Form neben der anderen erkennen kann, ist
der ,,Umschlag des Indicators durch bestimmte Gehalte an
Wasserstoffionen begrenzt. Driicken wir die beiden Grenzpunkte
der Wahrnehmbarkeit des Umschlages in pg-Angaben aus, so be-
deutet das Gebiet der Wasserstoffionenexponenten zwischen den
beiden Grenzwerten das Umschlagsintervall oder Umschlagsgebiet
des Indicators. Die Breite dieses Intervalls ist nicht fiir alle Indi-
catoren gleich, weil man bei dem einen Indicator die Farbung des
sauren oder des alkalischen Anteils empfindlicher neben dem
anderen Teil erkennen kann als bei einem anderen.

Nehmen wir nun an, dafl in einem gegebenen Falle etwa 10%
der alkalischen Form vorhanden sein miissen, um neben der
sauren Form sichtbar zu sein, so haben wir:

U] _ Ky 1

[HJ]  [H] 10

* Oder besser: [aH][al]
[aHI]

Auf diesen Ausdruck kommen wir spéter (S. 340) zuriick.

= Ky;.
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Dann ist:
[H] =10 x Ky

Pe=pK;—1. (4)

Hierin bedeutet pK; den negativen Logarithmus von Kgy.
Machen wir die weitere Annahme, dafl der Indicator praktisch
vollig in die alkalische Form umgesetzt ist, wenn etwa 91% in
dieser Form anwesend sind, dann ist:

und

1 _ Ky
S = =10.
HJ H
Oder: (Il =1
[H] = I%KHJ
und
pr =pKi+1. (5)

Nach (4) und (5) beginnt der Umschlag des Indicators bei
einem pg, das um 1 kleiner als pK; ist, und ist praktisch voéllig
beendet, wenn das py um 1 gréBer als pK; ist. Das Umschlags-
gebiet umfaflt dann bei diesem Indicator 2 Einheiten des Wasser-
stoffexponenten. Bei den meisten Indicatoren betréigt dies Grenz-
gebiet wirklich 2. Wenn nun die saure Form ebenso deutlich
neben der alkalischen Form sichtbar ist wie umgekehrt, dann
andert sich die Farbe bei einer gleichen pg-Anderung gleichviel
oberhalb und unterhalb von pK;. Wenn wir in einer Kurve die
Menge der alkalischen Form aufzeichnen, die wir bei verschiede-
nen Wasserstoffexponenten erhalten, so ergibt sich eine bilogarith-
mische Linie, deren Zweige sich oberhalb und unterhalb von 50 %
symmetrisch zueinander verhalten. Abb.11 gibt eine solche
Kurve wieder, in der die Werte fiir py auf der Abszissenachse
und der Gehalt an der alkalischen Form auf der Ordinatenachse
aufgezeichnet sind. Die Kurve verlduft asymptotisch zur Ab-
szissenachse, da bei jedem py eine gewisse Menge der sauren
neben der alkalischen Form und umgekehrt anwesend ist (vgl.
auch die Umschlagstafel am Ende des Buches).

BserruM! benutzte zuerst eine solche Kurve, um den Um-
schlag eines bestimmten Indicators graphisch darzustellen. CLArk
und Luss? haben dann graphisch gezeigt, wie sich die Disso-

1 BsErRRUM, N.: Die Theorie der alkalimetrischen und acidimetrischen
Indicatoren. Sammlung Herz 1914, 30.

? CLARK, W. M., u. Luss: Journ. Bacteriol. 2, 110 (1917) — Journ.
Biol. Chem. 25, 479 (1916).
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ziation (&) bei verschiedenen py-Werten &ndert. Diese Dar-
stellung ist aber etwas weniger iibersichtlich, denn diese Kur-

w /[ (N NS AL L
/imyiaiaaay
e

S

—
—

3

S

/, Lorss
1rnalers

Thyniolpht)
l//kﬂ'ﬂ/'gge/é

3
—
/6

ylge,

—[/(]

=
)

% der alkalischen Forrm
(3

Neutralrpt
~~—Z. Naphtholphthalein

S
Mers)y, .
v

~ ety
\Miﬂgfjeﬂo/

\\ pﬁenﬂ/pbf/)[a/e/'n

o / /
LYY
mO 1 Z 3 5 6 7 8 8§ 1m0 #_izp,
Alkaliempfindlich <— Neutral—>Sgureempfindlich
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ven verlaufen, je nachdem wir es mit einer Indicatorsiure oder
einem basischen Indicator zu tun haben, von unten links nach
rechts oben oder von rechi.is Dy — Pyt lg 7%
unten nach oben links. Die
nach Art der Abb. 11 gezeich- 29
neten Kurven haben alle den
analogen Verlauf. Man kann
auch aus einer solchen Kurve
einfach die Werte fiir pK; ab-
lesen, da diese gleich dem py
werden, wenn je 50% des In-
dicators in saurer und alkali- % Abb.12
scher Form vorhanden sind. o

J. F. McCLENDON? stellt das Intervall der Indicatoren graphisch durch
eine Gerade dar.

1 McCLENDON, J. F.: Journ. Biol. Chem. 54, 647 (1922).

Kolthoff, Siure-Basen-Indicatoren. 4, Aufl.
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Aus der Gleichung

HJKzl—ocK

[H]= (841 "

ergibt sich, da8:
o

1—a°

Pz = px + log

In Abb. 12 ist das Intervall in dieser Weise dargestellt.
o

; die Ordinaten-
o —1

achse die Menge in Prozenten, die in die alkalische Form umgewandelt ist
(von 10—90%).

Der Punkt 50% entspricht einem pg = pk.

3. Ausgewihite Reihe von praktisch brauchbaren Indicatoren.
Eine Zusammenstellung der Indicatoren, die fiir die pg-Be-
stimmung brauchbar sind, ist zuerst im Laboratorium von
W. NERNST gegeben worden. Schon 1904 verdffentlichte W. Sa-
LESSKI! dariiber eine Mitteilung, spiter folgten die Publikationen
von H. FrRIEDENTHALZ, B. FELs? und besonders von Sarm?, der
alle Resultate tabellarisch zusammenstellte (70 Indicatoren).

Darauf folgten die klassischen und bahnbrechenden Unter-
suchungen von 8. P.L.SORENSEN® iiber die potentiometrische
und colorimetrische py-Bestimmung und die Bedeutung der
Wasserstoffionenkonzentration in der Biochemie. Es war auch
SORENSEN, der den Begriff des Umschlagsintervalles einge-
fithrt hat.

Spéter sind verschiedene neue Indicatoren beschrieben wor-
den, von denen besonders das Methylroté und die Sulfophtha-
leine? sich allgemein eingebiirgert haben.

Zur Zeit sind etwa 200 Farbstoffe bekannt, die Siure-Basen-
Indicatoreigenschaften haben.

Die Abszissenachse gibt den pgm (: Pk + log

1 Saursski, W.: Ztschr. f. Elektrochem. 10, 204 (1904).

* FriepENTHAL, H.: Ztschr. f. Elektrochem. 10, 118 (1904).

8 FELs, B.: Ztschr. f. Elektrochem. 10, 208 (1904).

t Satm, E.: Ztschr. f. Elektrochem. 10, 204 (1904); 12, 99 (1906);
besonders Ztschr. f. physik. Ch. 63, 83 (1908).

5 SomrENSEN, 8. P. L.: C.r. du Lab. Carlsberg 8, 1, 396 (1909) — Bio-
chem. Ztschr. 21, 131, 231 (1909); 22, 352 (1910). — SORENSEN u. S. Pa-
uItzscH: Biochem. Ztschr. 24, 381 (1910).

¢ Ruep, E., u. R. LoosE: Ber. Dtsch. Chem. Ges. 41, 3905 (1908) —
Arch. der Pharm. 253, 367 (1915).

? CLark, W. M., u. H. A. Luss: Journ. Bacteriol. 2, 1, 109, 191 (1916).
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Die Eigenschaften der meisten dieser Indicatoren sind nur
sehr unvollkommen bekannt (Reinheit, Salzfehler, Eiweilfehler),
und sie diirfen daher nur mit grofler Vorsicht angewandt werden.

Fiir praktische Zwecke ist es empfehlenswert, eine Auswahl
derjenigen Indicatoren zu treffen, die sich als recht brauchbar
erwiesen haben. Sie sind in folgender Tabelle zusammengestellt.

Man hat natiirlich zu bedenken, dal} es etwas willkiirlich ist,
solch eine ausgewidhlte Liste von Indicatoren zu empfehlen. Es
ist sehr gut méglich, dall man unter den vielen Indicatoren, die
im 4. Paragraph besprochen werden, verschiedene Farbstoffe
finden kann, die sich als Indicatoren recht brauchbar erweisen
werden. HEs ist jedoch zweifelhaft, ob sie Vorziige gegeniiber
den ausgewihlten Substanzen bieten werden.

In der folgenden Liste sind die Indicatoren nach steigendem
Umschlagsintervall eingereiht worden.

Die erste Reihe gibt den iiblichen Handelsnamen, die zweite
die wissenschaftliche Bezeichnung, die dritte das Umschlags-
intervall, ausgedriickt im pg, die vierte die Umschlagsfarben
und die fiinfte den Namen des Untersuchers, der die Indicator-
eigenschaften eingehender studiert hat.

Indicatorkonzentration. Fir allgemeine Zwecke empfiehlt es
sich, etwa 0,05—0,1% Indicatorvorratlosungen herzustellen.

Wasser als Losungsmittel: Tropéolin 00; Methylorange, p-Nitro-
phenol; Natriumsulfoalizarinat, Propyl-x-naphtholorange, Nil-
blau, Alizaringelb, Diazoviolett, Tropéaolin 0.

Alkohol als Ldsungsmittel: Die abgewogene Menge des In-
dicators wird in absolutem Alkohol gelést und dann mit Alkohol
und Wasser auf die angegebene Konzentration verdiinnt:

Pentamethoxyrot (70% A), Chinaldinrot (70% A), Hexa-
methoxyrot (70% A), Dimethylgelb (80% A), Methylrot (60% A),
Heptamethoxyrot (70% A), Pinachrom (80% A), Kresolbenzein
(60% A), Aurin (60% A), Neutralrot (70% A), «-Naphthol-
phthalein (70% A), Phenolphthalein (60% A), Thymolphthalein
(80% A), Nitramin (70% A), Trinitrobenzoesiure (70% A), Tri-
nitrobenzol (70% A).

Wasser als Losungsmittel nach Neutralisation der sauren Gruppe.
Die Sulfophthaleine sind in Wasser schwer 16slich, 16sen sich aber
leicht in verdiinntem Alkohol (zuerst in starkem Alkohol, Ver-
diinnen mit Wasser bis 20% A). Derartige Losungen sind fiir

S*
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die meisten Zwecke brauchbar, bei der pgy-Messung in schlecht
gepufferten Losungen hat man jedoch zu beriicksichtigen, daB
die nichtneutralisierten Sulfophthaleinlésungen eine stark saure
Gruppe enthalten und daB die Indicatorlésung das py der zu
untersuchenden Fliissigkeit ein wenig nach der sauren Seite
andern kann. Daher empfiehlt es sich nach W. M. CLARK, die
Sulfoséuregruppe mit Natron zu neutralisieren.

Es sei nachdriicklich betont, daf auch die in dieser Weise
neutralisierten Indicatorlésungen das py wenig gepufferter Lo-
sungen andern koénnen. Das Problem wird spater (S.328) aus-
fiihrlicher besprochen werden; fiir die meisten Zwecke kommt man
sehr gut mit den nach folgender Vorschrift hergestellten Lisungen
aus: 100 mg Indicator werden in einem Achatmorser mit der in der
Tabelle angegebenen Menge !/;,n-Natronlauge angerieben. Wenn
alles geldst ist, wird mit Wasser auf 100 bis 200 ccm verdiinnt.

Auch von Methylrot und Trinitrobenzoeséure empfiehlt es
sich, eine wisserige Losung herzustellen, indem man die Carboxyl-
gruppe neutralisiert. In Amerika ist das Natriumsalz des Methyl-
rots im Handel zu beziehen (Eastman Kodak Produkt).

Benotigte Menge Natronlauge zur Herstellung neutralisierter
Indicatorlgsungen in Wasser.

Indicator Molekulargewicht ccnfxﬁ‘rl 1013(-)1\11:;)1{
Kresolrot . . . . . .. 382 2,65
m-Kresolpurpur . . . . 382 2,65
Thymolblau . . . . . . 466 2,15
Tetrabromphenolblau . . 986 1,01
Bromphenolblau . . . . 669 1,5
Bromkresolgriin . . . . 698 1,45
Methylrot . . . . . . . 269 3,7
Chlorphenolrot . . . . . 423 2,35
Bromkresolpurpur . . . 540 1,85
Bromthymolblau . . . . 624 1,6
Phenolrot . . . . . .. 354 2,85

4. Beschreibung der verschiedenen Indicatoren. Einteilung in

Gruppen. Phthaleine.

Alle Phthaleine sind in Wasser schwer 16slich, in Alkohol 16sen
sie sich leicht. In saurem Milieu sind die meisten farblos (Lacton-
form), die alkalische Form ist gefarbt (rot, violett, blau, griin)
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und besitzt die Chinonphenolatstruktur; in stark alkalischem
Milieu verschwindet die Farbe allm#hlich, weil das Chinon-
phenolat in die farblose Carboniumform iibergefithrt wird. Im
siebenten Kapitel werden die strukturchemischen Anderungen
ausfithrlicher besprochen werden. Eingehend sind die Abbla8-
geschwindigkeiten der verschiedenen Phthaleine in alkalischem
Milieu von A. THIEL und Mitarbeitern! untersucht und die Ge-
schwindigkeitskonstanten bestimmt worden.

In sehr stark saurem Milieu (konzentrierter Salzsiure oder
Schwefelséiure) werden die Phthaleine wieder in gefiarbte, chinoide
Verbindungen iibergefiihrt. (Phenolphthalein rosa; Thymol-
phthalein violett; «-Naphtholphthalein griin.) Die Erklarung
dieser Erscheinung wird im siebenten Kapitel gegeben werden.

Die praktisch wichtigsten Phthaleine sind: Phenolphthalein,
Thymolphthalein und &-Naphtholphthalein.

Phenolphthalein.
—CH,0H
! _/C,H,0H

CGH4<CO\/O

Schmelzpunkt 250°. Lacton; farblos.

Das Handelspraparat ist durch Umkrystallisation aus Methyl-
oder Athylalkohol zu reinigen. Vorratslosung: 0,1% in 60proz.
Alkohol. Wie bei allen einfarbigen Indicatoren héngt das Um-
schlagsintervall von der Konzentration des Indicators ab (vgl.
S.187). Nimmt man 1—2 Tropfen 0,1proz. Indicator auf 10 ccm,
so liegt das Intervall zwischen py 8,0—9,8 (farblos nach violett-
rot). Entfarbung in stark alkalischer Losung.

Bei der Titration mit Natronlauge verhilt sich Phenolphthalein
wie ein zweibasischer Indicator. Zuerst wird die Lactongruppe
in das Anion der Carboxylgruppe iibergefiihrt (die einwertigen
Tonen sind farblos), das zweite Aquivalent der Base fithrt die
Substanz in das rotviolette Chinonphenolat iiber, das sich wie
ein zweiwertiges Anion verhélt. Die erste und zweite Dissoziations-
konstante liegen sehr nahe beieinander, und daher ist das Ver-

1 THIEL, A., u. R. Digrn: Marburger Sitzungsber. 62, 471 (1927). —

THIEL, A., u. L. JUuNeFER: Ztschr. f. anorg. u. allg. Ch. 178, 49 (1929).
— TaieL, A.: Monatshefte f. Chemie 53/54, 1008 (1929).
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héaltnis zwischen py und Farbtiefe beim Phenolphthalein (und
anderen Phthaleinen) ziemlich verwickelt.

Phenolphthalein ist ein sehr geeigneter Indicator; geringer
Eiweillfehler.

Thymolphthalein.

Struktur wie Phenolphthalein; mit 2 Thymol- statt der
2 Phenolgruppen.

Schmelzpunkt: 253°. Vorratslosung 0,1% in 80proz. Alkohol.
Umschlagsgebiet zwischen pg 9,3 und 10,5 von farblos nach blau.

Die farblose Form des Thymolphthaleins ist in Wasser sehr
schwer loslich. Daher nimmt man nach Zusatz des Indicators
zu einer Losung mit einem pg von etwa 10 nach kurzem Stehen
ein Abblassen der blauen Farbe wahr. Zuerst stellt sich das
gewshnliche Gleichgewicht ein, das sich jedoch bald infolge der
Ausflockung der farbosen Form des Indicators nach der sauren
Seite verschiebt. Daher ist das Thymolphthalein fiir die colori-
metrische pg-Bestimmung nicht sehr geeignet. Je mehr Indicator
man nimmt und je linger man wartet, um so ausgesprochener
sind die Erscheinungen. Fiir titrimetrische Zwecke dagegen ist
der Indicator gut geeignet.

Xylenolphthalein.

Nach A.Taier! hat Xylenolphthalein etwa dasselbe Um-
schlagsgebiet wie Thymolphthalein. Da die Léslichkeit des
ersten in Wasser etwa 35mal gréfler ist als die des Thymol-
phthaleins, hat es gegeniiber diesem Indicator groBe praktische
Vorteile. (Nach TarerL ist K; = 10-%07; K, = 10~%5%; Halb.-
wertstufe 9,65.) Vorratslossung 0,01% in 70proz. Alkohol.

oc-Naphtholphthalein.

—C,y,H,0H
({3 /CioHOH
VAN
CeH o >0
Diese Substanz ist von S. P. L. S6rENSEN und 8. PaLrrzscH?
als Indicator eingefiihrt und von ihnen nach der Vorschrift von
GraBOWSKI dargestellt worden.

1 TmieL, A.: Ztschr. f. angew. Chem. 44, 863 (1931).
% SORENSEN, 8. P. L., u. 8. Pavrrzsca: C. r. du Lab. Carlsberg 9 (1910).
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Dieser Indicator bildet nach A.THIEL! eine je nach dem
Reinheitsgrade mehr oder weniger deutlich rosafarbige Substanz,
und so wird denn auch der Umschlag als von rosa nach blau
oder von schwach gelbrosa nach griin beschrieben. Durch immer
weiter getriebene Reinigung ist es THIEL gelungen, ein fast weiles
Produkt zu erhalten, so dafl anzunehmen ist, da8 die im Handel
erhaltlichen Praparate sehr unrein sind und auch die rosafarbigen
Produkte hartnéackig die Verunreinigung festhalten. Die Handels-
praparate geben immer eine braune Loésung in Alkohol, wahrend
TarEL eine farblose Losung erhielt. In diesem Sinne verhilt
sich also das «-Naphtholphthalein wie die anderen Phthaleine.

Schmelzpunkt nach SORENSEN und Parirzsce 253—255°.
0,1proz. Losung in 50proz. Alkohol. Umschlagsgebiet von 7,4
bis 8,8 von fast farblos nach griinblau.

TaIEL gibt noch keine Einzelheiten von seinem reineren Pré-
parate. Nur erwahnt er, daf ein Praparat, das nach W. SCHULEN-
BERG2 hergestellt und das nach diesem Autor mit dem nach
SORENSEN gewonnenen Produkt identisch ist, sich verschieden
verhilt. Es ist miihelos in ganz farblosem Zustande zu gewinnen
und verhidlt sich wie ein zweibasischer Indicator; in der Niahe
von pg 5,7 nimmt man eine Anderung von farblos (sauer) nach
gelb wahr, wihrend der Umschlag von gelb nach blau ganz
nahe bei dem des gewohnlichen «-Naphtholphthaleins liegt. Es
ware erwiinscht, mehr Einzelheiten iiber das Verhalten beider
Arten von «-Naphtholphthalein zur Verfiigung zu erhalten,
weil die Angaben in der Literatur sich auf unreine Préparate
beziehen.

Verschiedene andere Phthaleine, wie o-Kresolphthalein, Pyrogallol-
phthalein, Xylenolphthalein usw. und Halogensubstituenten einiger der
genannten Phthaleine sind hergestellt und teilweise untersucht worden;
im allgemeinen bieten sie jedoch wenig Vorteile gegeniiber den anderen
genannten Indicatoren.

So fand ich z. B. fiir o-Kresolphthalein ein Umschlagsgebiet von 8,2
bis 9,8 (farblos nach rot); die Farben des Pyrogallolphthaleins im alkalischen
Gebiete sind sehr unbestdndig.

Von den verschiedenen Chlorsubstituenten des Phenolphthaleins sind
die Eigenschaften von A.TmEL und L. JUNGFER® untersucht worden.

1 TaieL, A.: Ztschr. {. physik. Ch., Bodenstein-Festband, 352 (1931).
2 ScHULENBURG, W.: Ber. Dtsch. Chem. Ges. 53, 1445 (1920).
3 THIEL, A., u. L. JUNGFER: Ztschr. {. anorg. u. allg. Ch. 178, 49 (1929).
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R.T. K. CorvwarL und A.J. ESSELSTEYN! beschreiben das Thymol-
tetrachlorphthalein:
CH,  GH,
HO W OH

.
CHs\C/ CH,
l\
>o

o
aa
Cl

mit einem Umschlagsgebiet von 9,2 (farblos) bis 10,0 (blau).

Das Dibromoderivat dieser Verbindung hat nach den genannten Ver-
fassern ein Intervall in der Nihe von py 8,6 (es wird beschrieben von 8,4
[farblos] bis 8,8 [blau]; aber diese Strecke ist allerdings zu klein!).

Vollstindigkeitshalber gebe ich noch einige Daten iiber einige halo-
genierte Phenolphthaleine (von MELLINCKRODT, St. Louis, Missouri, USA.).

Phenoltetrajodphthalein. Gelbes Pulver; sehr schwer léslich in 95proz.
Alkohol. Intervall 8,2 (farblos) bis etwa 10 (blauviolett).

Tetrajodphenoltetrajodphthalein. WeiBes Pulver; sehr schwer loslich in
Alkohol. Umschlagsgebiet 7,6 (farblos) bis etwa 9,4 (blau).

Tetrabromphenolphthalein. Weilles Pulver; Losung in Alkohol. Um-
schlagsgebiet 7,6 (farblos) bis 9,4 (violett).

Tetrabromphenoltetrajodphthalein. Gelbliches Pulver; schwer loslich in
Alkohol; alkalische Form geringe Farbintensitit. Umschlagsgebiet von
etwa 7,2 (farblos) nach 9,0 (blau).

Chlorphenolphthalein (GrRUBLER): Einzelheiten beziiglich Konstitution
leider nicht bekannt. 0,1proz. Losung in Alkohol ist gelb bis gelborange.
1—2 Tropfen Indicator auf 10 ccm Loésung; saure Farbe schwach gelb-
orange; alkalische Farbe rotviolett. Die alkalischen Farben sind sehr labil;
man soll nicht linger als 10 bis 15 Minuten mit der Beurteilung warten,
weil das Abblassen ziemlich schnell stattfindet. Intervall etwa 9,8—11,4.
Es ist von praktischem und theoretischem Interesse, das Verhalten dieser
Substanz eingehender zu studieren.

Azoderivate des Phenolphthaleins.

H. ExcHLER? beschreibt die Herstellung und Anwendung
einiger Azofarbstoffe des Phenolphthaleins, ohne jedoch das Um-
schlagsintervall anzugeben. Auch ist nicht klar, inwiefern diese
neuen Indicatoren Vorziige gegeniiber den klassischen haben.

1 CornwarLn, R. T. K., u. A. J. EssELSTEYN: Journ. Amer. Chem. Soc.
49, 826 (1927).
® E1cHLER, H.: Ztschr. {. anal. Ch. 79, 81 (1929).
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N=N—CyH,30,

123

Sulfo-
sduren.

I 1,4 CGH4<SO3H (CyH1,0, = Phenolphth.)
N,—CyoH,;,0,—N
IT. 14 CH, 2 #P7% "3N0H, 14
“NS0,H so,H ¢t
III. CoH Ny,—CyoH; 50, .
IV. & CyH,N,—C,H,;0,.
N,CpoH,50
V. 14 CH/ 2201133
“"*\CH,
N,—C,oH,30
/ 2 20-+13V4
VI. 1,2 oﬁH‘l\NO2

Die freie Sulfosiure IT bildet eine zihe Substanz; die iibrigen
Farbstoffe sind in fester Form darstellbar. Léslich in Alkohol,

IT auch in Wasser.

I II. III.
Farben orange rotbraun gelb
Prozentgehalt 0,2% 0,2% 0,1—0,2%
der Losung
Farbe der Loésung lichtgelb intensiv gelb lichtbraun
Loésungsmittel Alkohol Wasser Alkohol
Farbumschlag, sauer| - farblos |— stark gelbbraun| — stark gelb
alkalisch | — rot — lichtgelb — braunrot
Iv. V. VI.
Farben dunkelrot braun rot
Prozentgehalt 0,2% 0,5% 0,6%
der Lésung
Farbe der Lésung rot rot goldgelb
Losungsmittel Alkohol Alkohol Alkohol
Farbumschlag, sauer farblos farblos rot
alkalisch | intensiv rot rot lichtgelb oder
farblos

An den mir freundlichst von Herrn Dr. EICHLER zugesandten
Priparaten habe ich das Umschlagsgebiet festgestellt:

I. 8,0—9,6 hellgelb nach tiefrot,
III. 9,4 bis etwa 10,6 gelb nach rotbraun,
IV. 8,2—9,6 hellgelb nach tiefrot,

V. 8,8—10,6 schwach gelb nach rot.

I und IV sind sehr gut brauchbar, bieten jedoch keine Vor-

teile gegeniiber Phenolphthalein. III und V wiren vielleicht
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an Stelle von Thymolphthalein brauchbar; leider sind die Um-
schlagsfarben bei IIT und V nicht sehr ausgesprochen.

Die Sulfophthaleine.

Die 2wei Umschlagsgebiete der Sulfophthaleine und der Phthaleine.

Im Gegensatz zu den Phthaleinen sind die Sulfophthaleine
in schwach saurer Lésung nicht farblos; sie sind hier in Form
der gelb gefarbten chinoiden Verbindung vorhanden.

Strukturchemisch wird die Farbanderung durch folgenden
Vorgang beherrscht:

o/ CeHLOH CyH,0H JCH,0 4 H

(NCH,=0 __ [NGH=0 _ | GH=0

OSOZOH - 08020’+H' g Osozo'
I

II III
Phenolsulfosidure Saure Form; gelb Chinonphenolat; tiefrot
(Phenolrot); in Losung gelb;
chinoid

Quantitativ wird das Verhaltnis zwischen der gelben und roten
Form durch das Dissoziationsverhaltnis von II % IIT beherrscht.

Die Sulfophthaleine sind Alkali gegeniiber viel stabiler als
die entsprechenden Phthaleine; doch werden auch sie langsam
in stark alkalischer Losung entfarbt, was W. R. ORNDORFF! schon
wahrgenommen hat und mehr quantitativ von A. THIEL? unter-
sucht wurde. Im siebenten Kapitel werden die entsprechenden
Strukturdnderungen eingehender besprochen werden.

In der Liste der empfohlenen Indicatoren findet man, daB
Thymolblau, Kresolrot und Kresolpurpur zwei Umschlagsgebiete
haben, namlich eins bei ziemlich stark saurer Reaktion und ein
anderes von gelb nach blau, rot oder purpur in der Nahe von
pr 7—8. Wie I. M. KoLTHOFF? nachgewiesen hat, ist das ,,saure*
Umschlagsgebiet nicht auf die drei genannten Sulfophthaleine
beschrinkt, sondern sie zeigen alle eine stark saure Farbe. Die
Chinoidgruppe hat némlich schwach basischen Charakter4, und

1 OrNDORFF, W. R.,R. C. Gi8Bs u. S. A. McNuLTY: Journ. Amer. Chem.
Soc. 47, 2767 (1925); 49, 818, 992 (1927).

2 TmeEL, A.: Monatshefte f. Chemie 53/54, 1008 (1929).

8 KortHOFF, I. M.: Journ. Physical Chemie 35, 1433 (1931).

4 BAYER, A. V., u. R. HALLENSLEBEN: Ber. Dtsch. Chem. Ges. 36, 2791
(1903). — OrNDORFF, W. R., u. H. T. LaceY: Journ. Amer. Chem. Soc. 49,
818 (1927).
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sie kann in stark saurem Milieu ein Kation bilden. Es ist schwer
zu entscheiden, ob die stark saure Form eine Oxonium- oder
Carboniumverbindung ist. Auf Grund der Arbeiten von M. Gom-
BERG und CoNE! wiirde man sich zugunsten der Chinocarbonium-
konfiguration entscheiden.

Den Farbumschlag des Thymolblaus z. B .in stark saurer
Losung kann man sich nach KorLTHOFF (l. ¢.) in folgender Weise
vorstellen : ,

CsH, C,H, C,H, CsH,

HOO O—O HOO O—OH HOO\/O~OH

CH3\ CH, 1w CH3\ CH, +1m.

|
Osozo' @sozof OSOZOH

I o 11
Thymolsulfophthalein; gelb Zwitterion; rot Kation; rot

Die stark saure Form IT verhilt sich also wie ein Zwitterion
(vgl. auch bei Methylorange und Methylrot, S. 150—151). Es ist
moglich, daBl bei Anwesenheit sehr grofer Mengen Mineralsiure
die Dissoziation der Sulfosiuregruppe aufgehoben wird, so dafB
der Indicator als Kation vorliegt (Form III).

In folgender Tabelle sind die Farben der verschiedenen Sulfo-
phthaleine in stark saurer Losung, wie sie von KOLTHOFF?2 be-
obachtet sind, wiedergegeben.

Die Farbénderungen des Phenolrots (P.R.) und seines Di-
chlorderivates sind nicht deutlich ausgesprochen; am besten
werden sie im reflektierten Licht wahrgenommen.

Es ist eigenartig, dafl die Ionisierung der Chinongruppe einen
80 erheblichen Einfluf auf die Farbe hat. Die freie Chinon-
verbindung ist gelb, das entsprechende Kation rot bis rotviolett.
Die alkalische Form (Chinonphenolat) dahingegen hat eine viel
grofere Farbintensitdt. Das Maximum der Lichtabsorption ver-
schiebt sich bei der Farbdnderung von gelb nach dem des Chinon-
phenolats oder des Zwitterions (bzw. Kations) nach héheren

1 GomBERG u. CoNE: Liebigs Ann. 370, 192 (1909). — Vgl. auch
H. Luxp: Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 1346 (1927). — ANDERSON, L. C.,
u. M. GoMBERG: Journ. Amer. Chem. Soc. 50, 203 (1928). — ANDERSON:
Journ. Amer. Chem. Soc. 51, 1889 (1929); 52, 4567 (1930).

2 KovTHOFF, 1. M.: Journ. Physical Chem. 35, 1433 (1931).
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Wellenlangen. Aus den Untersuchungen von W.R. ORNDORFF!
und Mitarbeitern kann man folgern, daf das Maximum der Ab-
sorption der stark sauren Form bei kleinerer Wellenldnge liegt
als das der stark alkalischen Form. Auch ist deren Absorptions-
koeffizient grofer als der der stark sauren Form (alkalische
Farbe intensiver).

Aus OrRNDORFFs und eigenen Untersuchungen kénnen folgende
Schlufifolgerungen gezogen werden:

1. Der basische Charakter der Chinongruppe nimmt bei der
Halogensubstitution in die Phenolgruppe ab:

K. Phenolrot > Kg,. Chlorphenolrot > Kg,, Bromphenolblau
> Ky, Tetrabromphenolblau.

2. Das Maximum der Lichtabsorption des chinoiden Kations
verschiebt sich bei Einfithrung von Halogen nach héheren Wellen-
langen (z. B. in stark saurer Losung ist Phenolrot orange; Chlor-
phenolrot orangerot; Bromphenolblau [in Schwefelsiure] violett-
rot). Die Halogensubstitution hat qualitativ auf die Farbe des
Chinonphenolats (stark alkalische Form) einen &hnlichen EinfluB}
wie auf die des chinoiden Kations.

3. Eine gleiche Parallelitit wird wahrgenommen in der Licht-
absorption der stark sauren und alkalischen Formen des Phenol-,
Thymol- und Kresolsulfophthaleins.

Der Vollstindigkeit halber sei hier erwéhnt, daf auch die
Phthaleine in stark saurer Ldsung eine Farbe annehmen. In
wisseriger Losung sind die Phthaleine fast quantitativ als
Lactone vorhanden; man muB} jedoch auch hier annehmen, daf3
ein kleiner Teil in chinoider Form vorliegt. Da das Gleich-
gewicht so ungiinstig liegt, wird die saure Form erst bei viel
groBeren Aciditaten sichtbar als bei den entsprechenden Sulfo-
phthaleinen.

So fand ich z. B., daBl Thymolphthalein in 6n-Salzsdure noch
farblos ist, dagegen schwach rosa in 9n-Salzsdure und dunkel-
violett in konzentrierter Salz- oder Schwefelsdure. Phenol-
phthalein ist schwach rosa in 9n- und 12n-Salzsiure und orange-
braun in konzentrierter Schwefelsiure.

1 OrNDORFF, W. R., u. Mitarbeiter: Journ. Amer. Chem. Soc. 45, 486,
495 (1923); 48, 2212 (1926); 47, 290 (1925); 48, 981 (1926); 49, 826, 1284
1730 (1927); 50, 1416 (1928); 51, 1466 (1929).
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o-Naphtholphthalein ist farblos in 6n-HCl, schwach griin in
9n-Siure und dunkler grin in konz. HCl oder H,SO,. Beim
Stehen scheidet sich ein griiner Niederschlag ab.

Dichromatismus einiger Sulfophthaleine.

Die Farbe der Sulfophthaleine hingt von der Lichtmenge und
Lichtart ab, die absorbiert wird. In Beziehung hierzu steht die
Erscheinung des ,,Dichromatismus®, den die alkalische Form
einiger dieser Indicatoren aufweist; besonders Bromphenolblau,
Bromkresolpurpur zeigen diese Erscheinung. In diinner Schicht be-
trachtet sind sie blau, bei groBerer Schichtdicke rot. Die Erklirung
dieser Erscheinung ist folgende (vgl. CLARK): In alkalischer Lé-
sung ist der Absorptionsstreifen in Gelb und Griin vorherrschend,
so dal das durchtretende Licht hauptsichlich rot und blau ist.
Das einfallende Licht habe eine Lichtstirke (Intensitéit) I. Nach
Durchtritt durch die Langeneinheit der Flussigkeit wird die
Lichtstirke Ia, worin a den ,,Transmissionskoeffizienten be-
deutet. a ist abhingig von der Art des absorbierenden Mediums
und der Wellenléinge des einfallenden Lichtes. Nach Durchgang
der Schicht ¢ wird die Lichtstarke Ia®. Das durchgelassene blaue
Licht hat also eine Lichtstarke Iay;,, und das rote Licht Iaf, .

Wir iibernehmen nun einzelne willkiirliche Zahlen von CLARK,
die den Dichromatismus erkliren. Nehmen wir z. B. an, da8 die
Intensitat des blauen Lichtes 100 und die des roten 30 ist:

&plau = 0;5; Qrot = 0:80
Fir e =1: ist Tafiu = 50 und Iag: = 24; also blau > rot
10: I 3y = 0,1 I » = 3:0; ” w <

Wenn wir also eine diinnere Schicht beobachten, ist die Fliissig-
keit blau, in dicker Schicht rot. Wenn die Farbstirke der ein-
fallenden Farben sich #ndert, dann &ndert sich auch die Farbe.
Wenn z. B. Iy = 100 und Iy,, = 30, dann ist bei ¢ = 1 I ja,,,
= 15, La,,; = 80, also rot > blau. Die Losung ist also rot. In
der Tat sehen wir, daBl, wenn wir die Losung aus dem Tages-
licht (viel blau) in einen Raum bringen, der durch eine elektrische
Kohlefadenlampe erhellt ist, sich die Farbe der Lésung dann
von blau nach rot hin &ndert.

Die Betrachtungen sind auch zur Erklirung von Erscheinun-
gen von Bedeutung, die sich bei der Anwendung einiger Phenol-
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sulfophthaleine in triitben Losungen abspielen, z. B. in Suspen-
sionen von Bakterienkulturen. Wenn die Fliissigkeit in tiefer
Schicht vorliegt, erreicht nur wenig Licht vom Boden des Réhr-
chens her unser Auge. Das meiste Licht ist seitlich eingefallen,
wird durch die Teilchen reflektiert und hat also nur eine diinne
Schicht der Fliissigkeit durchlaufen. Wir nehmen also eine blaue
Farbe wahr. Ein Vergleich der Farbe mit der des Indicators in
einer klaren Pufferlosung ist nicht gut méglich, es sei denn,
daBl man wenig Fliissigkeit nimmt; aber auch dann gilt das Er-
gebnis nur angendhert.

Nun kann man den Fehler beseitigen, wenn man die Art
des Lichtes #ndert, indem man entweder rot oder blau fort-
nimmt; welches von beiden, hingt von dem Absorptionsspektrum
der Indicatorlésungen ab.

Ich bemerke hierzu noch, daf Sulfophthaleine in Lésungen
verschiedener Stoffe eine ganz andere Farbe besitzen kénnen als
in Pufferlosungen, die zum Vergleiche dienen. Wenn nédmlich
die zu untersuchunde Losung einen anderen ,,Transmissions-
koeffizienten* fiir eine der beiden absorbierten Lichtarten hat
als die wasserige Pufferlosung, sind die Farbungen in beiden
Losungen nicht mehr vergleichbar. So habe ich bei verschiedenen
Stoffen, wie Alkohol, Aceton, einigen Alkaloidsalzlésungen, be-
obachten koénnen, daB diese den Dichromatismus von Brom-
phenolblau und anderen Sulfophthaleinen vollstandig aufheben.
So schlagt Bromphenolblau in alkoholischem Milieu oder in ver-
diinntem Alkohol von gelb nach rein blau um; in wisseriger
Losung sind die Zwischenfarben voéllig andere. Diesen Tatsachen
hat man also bei der colorimetrischen Bestimmung der Wasser-
stoffionenkonzentration Rechnung zu tragen.

Gliicklicherweise konnen Bromphenolblau und Bromkregol-
purpur durch andere Sulfophthaleine ersetzt werden, die den
Dichromatismus nicht zeigen. Statt Bromphenolblau kann man
das von W.C. HaRpEx und N. L. DraRE! hergestellte Tetra-
bromphenoltetrabromsulfophtalein (Tetrabromphenolblau) ge-
brauchen. Dieser Indicator hat dasselbe Umschlagsgebiet wie
Bromphenolblau (py 3,0—4,6) mit einer Farbédnderung von rein
gelb bis rein blau.

"1 Hagomw, W. C., u. N. L. Drake: Journ. Amer. Chem. Soc. 51, 562
(1929).
Kolthoff, Siure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 9
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Chlorphenolrot mit Umschlagsfarben von gelb nach rot ist
ein guter Ersatz fir Bromkresolpurpur.

Die Sulfophthaleine sind sehr wertvolle Indicatoren, weil sie
mit schén voneinander abstechenden Farben von gelb nach rot,
blau oder purpur umschlagen.

Herstellung, Reinheit und Eigenschaften der Sulfophthaleine.

Die Bereitung der verschiedenen Sulfophthaleine aus o-Sulfo-
benzoldichlorid, geschmolzenem Zinkchlorid und Phenol (bzw.
anderen Phenolen oder Halogensubstituenten) ist von W. M.
Crark und Luss! in ihrer klassischen Veroffentlichung beschrie-
ben worden. A.CoHEN? hat die Herstellung von Xylenolsulfo-
phthalein beschrieben, wihrend BarnerT COHEN3 spiter sehr
wertvolle neue Sulfophthaleine angegeben hat.

Da B. CorEns Veroffentlichungen schwer zugénglich sind, seien
hier einige Einzelheiten iiber die Darstellung der drei wichtigen
Indicatoren Tetrabrom-m-kresolsulfophthalein (Bromkresolgriin),
m-Kresolsulfophthalein (Kresolpurpur) und Dichlorphenolsulfo-
phthalein wiedergegeben.

Das Metakresolsulfophthalein wird aus o-Sulfobenzoesiure und
destilliertem Metakresol erhalten. 36,2 g frisch destilliertes Meta-
kresol werden auf 110° erwérmt und mit 30,8 g o-Sulfobenzoe-
siure gemischt. Die Mischung wird geriihrt und 6 Stunden in
einem Bade auf 106° gehalten. Man priift den Fortschritt der
Reaktion, indem dann und wann ein Tropfen in 10proz. Soda-
lésung und in verdiinnter Séure beurteilt wird. Wenn die Farb-
tiefe maximal ist, kann das Erhitzen abgebrochen werden. Die
Mischung wird mit Wasserdampf destilliert, um das Metakresol
zu entfernen, und dann noch warm vorsichtig mit Natrium-
carbonat versetzt, bis die Losung tiefpurpurn ist. Man 148t iiber
Nacht stehen und filtriert am nachsten Tage. Zum Filtrat fiigt
man vorsichtig so viel konzentrierte Salzsiure, daB die Losung
tiefrot ist. Sie wird dann im Vakuum eingedampft und zum
Krystallisieren stehengelassen. Kleine griine Krystalle des Sulfo-

1 CLaRg, W. M., u. Luss: Journ. Washington Acad. of Sciences 5,
610 (1915); 6, 481 (1916) — Journ. Bacteriol. 2, 110 (1917).

2 CoHEN, A.: Biochem. Journ. 16, 31 (1922); 1%, 535 (1923).

8 ConeN, BarRNETT: Public Health Reports Reprint 1923, 814; be-
sonders 41, 3051 (1926) — Proc. Soc. Exper. Biol. a. Med. 20, 124 (1922).
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phthaleins scheiden sich aus; sie werden mit Wasser gewaschen, um
Saure und Salz zu entfernen. Das Produkt ist dann rein genug
fir die Indicatorherstellung. Ausbeute 12 g.

Bromkresolgriin (Tetrabrom-m-kresolsulfophthalein). Eine Lo-
sung von 25 g Brom in 150 ccm Eisessig wird allméhlich zu einer
Suspension von 15g Metakresolsulfophthalein in 150 cem Eis-
essig gefiigt.

Die Mischung wird geriihrt, wobei die Temperatur 30° nicht
ibersteigen darf. Man verfolgt den Fortschritt der Reaktion,
indem man dann und wann einen Tropfen in einem Puffer-
gemisch von py 7 auf seine Farbe priift. Wenn die Farbtiefe
maximal ist, wird ein eventueller BromiiberschuBB mittels Durcha
liftung entfernt. Das Gemisch wird dann in 300 ccm Wasser
ausgegossen und mit so viel Natriumbicarbonat versetzt, bis die
Losung bleibend griin ist. Man 1afit iiber Nacht stehen und
filtriert. Das Filtrat wird mit Salzséure versetzt und eingedampft.
Beim Verschwinden der Essigsiure scheidet sich das Bromkresol-
blau als eine dunkle rotbraune Masse aus. Nach Umkrystalli-
sation aus Eisessig erhdlt man ein hellgelbes Produkt mit einem
Schmelzpunkt von 217—218° (korr.).

Chlorphenolrot  (Dichlor-phenolsulfophthalein  C,yH,,0,SCL)
wird nach B. CoHEN in folgender Weise dargestellt: 32 g trockenes
0-Chlorphenol werden auf 130° erhitzt und mit 23 g krystalli-
nischer o-Sulfobenzoesdure unter Rithren versetzt. Das Gemisch
wird ungefihr 6Stunden auf 130° erhitzt, bis die Farbtiefe
maximal ist. Dann wird Wasser zugefiigt und der Uberschuf3
an o-Chlorphenol durch Wasserdampfdestillation entfernt. Der
Riickstand im Kolben wird vorsichtig mitNatriumbicarbonat ver-
setzt, bis die Losung tiefblaurot ist. Man laBt iiber Nacht stehen;
dann wird filtriert und das Filtrat mit konzentrierter Salzsiure
versetzt, bis ein Niederschlag entsteht. Dieser wird durch Fil-
tration gesammelt und mit verdiinnter Salzsiure gewaschen.
Da das Chlorphenolrot in Wasser gut 13slich ist, verwendet man
hier verdiinnte Salzsiure. Die Mutterlauge wird wieder zur Kry-
stallisation eingedampft. Das anhaftende Wasser und die Salz-
siure werden durch Trocknen in der Wéarme entfernt. Die Kry-
stalle sind sehr klein und dunkelgriin gefirbt mit einem roten
Glanz. Nach Umkrystallisation aus Kisessig erhalt man ein
Produkt, das bei 261—262° schmilzt (korr.).

9*
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Die gebrauchlichen Sulfophthaleine sind jetzt aus verschiedenen
Quellen im Handel erhiltlich; es sei jedoch darauf hingewiesen,
daB ihre Reinheit sehr viel zu wiinschen wbrig lipt. So geben ver-
schiedene Autoren! an, daff daher beim Vergleichen von Pri-
paraten verschiedener Herkunft 6fters sehr groBe Unterschiede
in der Farbintensitit der Losungen wahrgenommen werden. Ob-
gleich der Reinheitsgrad bei vielen colorimetrischen py-Messungen
von untergeordneter Bedeutung ist, kénnen die Verunreinigungen
besonders bei Messungen in wenig gepufferten Losungen zu groflen
Fehlern Anlal geben. Meiner Erfahrung nach werden die reinsten
Praparate von Hywsow, Westcort und Dunning (Baltimore,
Maryland USA.) geliefert. Fiir viele Zwecke kommt es nicht
darauf an, ob man reine Indicatoren zur Verfiigung hat; fiir Spe-
zialzwecke, wie bei der py-Bestimmung in wenig gepufferten
Losungen (vgl. S.326; z. B. in destilliertem Wasser, Trinkwasser),
kann der Reinheitsgrad von grofler Bedeutung sein. Wo méglich,
soll man durch Schmelzpunktsbestimmung die Zuverlissigkeit
der Handelsprodukte priifen. I. M. KortEOFF und T. KaMEDA?
haben mit Vorteil die konduktometrische Titration angewandt.
Die Sulfogruppe in den Sulfophthaleinen verhalt sich wie eine
starke Saure; bei der Titration mit Natronlauge nimmt die Leit-
fahigkeit ab wie bei der Bestimmung einer starken Saure. Nach
Neutralisation der Sulfosiuregruppe tritt ein Knickpunkt auf
von da an nimmt die Leitfdhigkeit wihrend der Neutralisation
der Phenolgruppe zu, um spiter nach vollstindiger Salzbildung
infolge des Auftretens von freier Lauge viel stirker zuzunehmen.
Man erhélt also zwei Knickpunkte; bei reinen Priparaten soll
die verbrauchte Laugenmenge bis zum ersten Knick derjenigen
zwischen dem ersten und zweiten gleich sein. Nur bei einigen
der von uns untersuchten Priparate war diese Bedingung erfiillt.

Dr. Geraarp Krotz (Chemisches Laboratorium, Leipzig N 22),
der sich mit der kommerziellen Herstellung von Indicatoren be-
faBt, war so liebenswiirdig, mir einiges aus seiner reichen Erfah.
rung mitzuteilen.

1 Vgl. z. B. Corrins: Journ. Ind. and Engin. Chem. 12, 800 (1920).
— SCHLEGEL u. STREUBER: Journ. Ind. and Engin. Chem. 19, 631 (1927).
— MeLLON, M. G., u. G. W. FERNER: Journ. Physical Chem. 35, 1025 (1931).

2 Kovtaorr, I. M., u. T. Kamepa: Journ. Amer. Chem. Soc. 53, 825
(1931).
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Oft werden bei der Kondensation harzige Produkte erhalten,
die nach Waschen mit Wasser oftmals ohne weitere Reinigung
in den Handel gebracht werden. Obwohl die Harze im isolierten
Zustande unloslich sind, sind sie in Gegenwart eines Sulfophthalein-
iiberschusses in Sodalésung 16slich, so dal die meist angegebene
Reinigung durch Umfallung aus Alkalilosung mit Saure nicht
zu erzielen ist.

Weiter fand D1.K10TZ, daB die nichtbromierten Sulfophthaleine
wie Phenolrot, Kresolpurpur, Thymolblau usw. eine auBlerordent-
liche Neigung haben, ihr entsprechendes Phenol molekular zu
binden. Wahrscheinlich héngt die Zersetzlichkeit der Indicator-
lésungen auch von diesem Phenolgehalt ab.

Fiir die Reinigung lassen sich allgemeine Regeln nicht auf-
stellen. Sie sind abhingig davon, ob man nur mit Krystall-
phenol oder auch mit Kondensationsharzen und evtl. mit an-
organischen und organischen Streckungsmitteln, wie sie bei Farb-
stoffen oft angewandt werden, zu rechnen hat. Hoffentlich wird
es Dr. KLotz gelingen, reine Préparate der verschiedenen Phtha-
leine in den Handel zu bringen.

Im folgenden beschreiben wir einige Einzelheiten der Eigen-
schaften der wichtigsten Sulfophthaleine, die besonders den wert-
vollen Mitteilungen von ORNDORFF entnommen sind.

Thymolsulfophthalein, Thymolblau, C,,H;,0,S.

C;H, CsH7
RONp O
\/ &,
$0,0”

inneres Salz; Zwitterion

Dunkel gefarbte Krystalle mit ungefihr 1 Molekiil Krystall-
wasser (Chinoidhydrat). W.R. OrNDORFF und T. K. CORNWELL!
beschreiben eine bessere Darstellungsmethode, als Luss und CLARK
gegeben haben.

Zwei Umschlagsgebiete: pg 1,2—2,8 rot nach gelb und pg 8,0
bis 9,6 gelb nach blau.

1 OrNDORFF, W.R., u. T.K.CorNWELL: Journ. Amer. Chem. Soc.
48, 981 (1926).



134 V.Kap. Der Farbumschlag und die Eigenschaften der Indicatoren.

In gesattigter wasseriger Natriumbicarbonatlésung 16st es
sich mit roter Farbe, in 10proz. Natronlauge ist es purpurn, nach
Verdiinnen mit Wasser &ndert sich die Farbe nach blau. Beim
Ansguern der alkalischen Losung bei Zimmertemperatur wird
eine amorphe rote Fiallung erhalten; beim Siedepunkt dagegen
scheiden sich griin aussehende Krystalle aus.

In Wasser ist Thymolblau nur schwer loslich (gelborange),
in heiem Wasser 16st es sich etwas besser; meiner Erfahrung
nach 146t es sich jedoch nicht aus Wasser umkrystallisieren. Bei
25° ist die Loslichkeit 110 mg p.1 (2,3 x 10~ *molar); in ver-
diinnter Salzsdure nimmt sie ab (in 0,01n-HCl 7,2 mg p. 1;
0,06n-HCl 2,6 mg p. 1; 0,1n-HC1 1,8 mg p.1; 0,5n-HCI 1,6 mg
p. 1; 1n-HCl 1,8mg p.l; 6n-HCl 50mg p.1). Die geringe
Loslichkeit bei pg-Werten zwischen 2,5 und 1,0 erklért, warum
die Farbe des Indicators in Losungen der genannten Siuregrade
abblafit.

Nach OrNDORFF und CORNWELL kann Thymolblau aus Ather
oder Kisessig umkrystallisiert werden; in Aceton, Chloroform,
Tetrachlorkohlenstoff, Benzol, Toluol, Xylol und Athylacetat ist
die Loslichkeit sehr gering.

Beim Zerreiben der Krystalle bildet sich ein schokoladen-
braunes Pulver, das bei etwa 59° Wasser verliert und sich bei
195° rétet. Zwischen 200 und 220° findet eine geringe Verkoh-
lung statt, und das Pulver schmilzt unter Bildung einer dunkel-
roten opaken Fliissigkeit.

Das Thymolblau ist nur in der chinoiden Form bekannt,
jedoch sind Ester der Lactonform hergestellt.

OrNDORFF und CORNWELL stellten zwei Formen der Dimethyl-
dther dar; die eine (Derivat der Lactonform) war farblos, unléslich
in Wasser und 10% Natron, die andere (Derivat der Chinon-
form) war gefarbt und unstabil.

Dibromthymolsulfophthalein, Bromthymolblau, C,,H,,0,SBr,.
Diese Verbindung wurde von ORNDORFF und CORNWELL! in der
farblosen Form isoliert und von ihnen als Derivat der Lacton-
(Sulton-) Form betrachtet. Sie bildet ein gefirbtes chinoides
Hydrat, aus dem durch Erhitzen die farblose Verbindung wieder
erhalten wird. Das krystallinische Hydrat enthilt zwei Molekiile

1 OrxDORFF u. CoRNWELL: Journ. Amer. Chem. Soc. 48, 981 (1926).
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Krystallwasser, bildet sehr dunkel gefarbte Krystalle, die beim
Zerreiben ein rotes Pulver liefern.

In Wasser 16st es sich mit orangeroter Farbe; leicht 16slich
in Ather, Methyl- und Athylalkohol, weniger Loslich in Benzol,
Toluol, Xylol, unléslich in Ligroin. Umschlagsintervall von
pg 6,0—7,6 (gelb — blau).

Phenolsulfophthalein, Phenolrot, C,gH,;,0,S. Nach W. R. Orx-
DorFF und F. W. SHERWOOD! enthilt das Phenolrot gewohnlich
eine rot gefarbte Verunreinigung mit schwach saurem Charakter,
die in Wasser und Natriumbicarbonat schwer l6slich, in Natron
dagegen leicht 1oslich ist. Sie empfehlen daher, das Phenolrot
durch Lésen in Natriumbicarbonat und Ansiuern des Filtrats
zu reinigen. Das lufttrockene Produkt enthdlt immer etwas
Wasser (ungefihr 1—1,5%), das beim Erhitzen auf 120—140°
vollstindig abgegeben wird. Das trockene Pulver absorbiert
wieder etwas Wasser aus der Atmosphére.

Phenolrot hat eine ahnliche Struktur wie Thymolblau (vgl.
S.133); es ist nur in der tiefgefarbten Form bekannt. Jedoch
haben ORNDORFF und SHERWOOD einen farblosen Monomethyl-
dther hergestellt (Nadeln; Schmelzpunkt 178°). Die Ldsung
dieses Athers in Wasser ist gelb und bleibt gelb auf Zusatz von
Lauge. Durch halbstiindiges Erhitzen der farblosen Form auf
170° wird der gefirbte Monomethylather erhalten.

0
OH OCH, H,CO
Q0 Q0
()
AV N\
c——oO C
L/ r
Oso2 OSOZOH
farblos (Lacton = Sulton) gefirbt (Chinoid)

Umschlagsintervall des Phenolrots: py 6,4—8,2 (gelb — rot).
Tetrabromphenolsulfophthalein, Bromphenolblau, C,,H,,0,Br,S
(Carbinolform). Nach W.R. OrRNDORFF und F. W.SHERWOOD?
hat das Bromphenolblau gewohnlich eine orange oder braune
Farbe (etwas Hydrat?), durch Umkrystallisation aus Eisessig

1 ORNDORFF u. SHERW0OD: Journ. Amer. Chem. Soc. 45, 486 (1923).
2 ORNDORFF Uu. SHERWO0OD: Journ. Amer. Chem. Soc. 45, 495 (1923).
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und Trocknen iiber festem Natron werden farblose Krystalle
erhalten, die bei 279° unter Zersetzung schmelzen. Es ist merk-
wiirdig, dafl Bromphenolblau in der festen Form als farbloses
Lacton vorliegt, wihrend Phenolrot nur als chinoide Verbindung
bekannt ist. (Meiner Meinung nach sind die Bromatome, welche
die Basizitdt der Chinongruppe stark herabsetzen, hierfiir ver-
antwortlich.) Bromphenolblau bildet ein gefirbtes Hydrat.

ORNDORFF und SHERWOOD beschreiben auch die Eigenschaften
des Monomethylithers.

Umschlagsintervall des Bromphenolblaus: pg 3,0—4,6 gelb —
purpurn. Fir die colorimetrische pg-Bestimmung nicht sehr ge-
eignet wegen des stérenden Dichromatismus. Besser geeignet ist
das Tetrabromphenoltetrabromsulfophthalein.

Metakresolsulfophthalein, Kresolpurpur,

H3CO—OH I/\FO

Vo4

|
OSOsH

oder das entsprechende Zwitterion.

Kresolpurpur ist immer dunkel gefirbt, was auf die chinoide
Struktur hinweist. Das krystallinische Material enthilt nach
W. R. OrNDORFF und A.C.Purpy! immer etwa 1% Wasser;
die Krystalle zeigen dunkelgriine Reflexion und geben beim
Zerreiben ein dunkelrotes Pulver. Schwer loslich in Wasser (gelbe
Farbe), leicht 16slich in Methyl-, Athylalkohol, Eisessig, unléslich
in Benzol, Ather, Tetrachlorkohlenstoff, Petrolither, Athylacetat.
Kein streng definierter Schmelzpunkt.

Zwei Umschlagsgebiete : py 1,2—2,8 rot nach gelb; pg 7,4—9,0
gelb nach purpurn.

Die stark saure Form ist besser loslich als die des Thymol-
blaus.

Tetrabromkresolsulfophthalein, Bromkresolgriin. Es wurde von
W. R. OrNDORFF und A. C. Purpy? in der farblosen Lactonform

1 OrNDORFF, W. R., u. A. C. PurpnY: Journ. Amer. Chem. Soc. 48, 2212
(1926).

2 OrNDORFF, W.R., u. A.C.Purpy: Journ. Amer. Chem. Soc. 48,
2216 (1926).
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erhalten; es bildet aber ein gefirbtes Hydrat mit chinoider
Struktur. Wenn das gefirbte Hydrat erhitzt wird, verliert es
Wasser und geht in die ungefarbte Verbindung iiber.

Schmelzpunkt der ungefiarbten Verbindung: 218—219° (B. Co-
HEN 217—218° korr.).

Das dunkelrote, amorphe Hydrat éindert seine Farbe nach orange
bei etwa 90°, wird farblos bei etwa 190° und schmilzt bei 218 bis
219° (scharfer Schmelzpunkt). Wenig loslich in Wasser, gut 16s-
lich in Ather, Athylacetat, Athylalkohol; weniger lslich in Eis-
essig und Benzol.

Umschlagsintervall: pg 3,8—5,6 von gelb nach blau.

AuBler den in der Tabelle S. 116 genannten Sulfophthaleinen
sind noch verschiedene andere beschrieben worden, die jedoch
praktisch keine Vorteile gegeniiber den bekannten bieten. Der
Vollsténdigkeit halber werden ihre Eigenschaften hier zusammen-
gefallt mitgeteilt.

Xylenolblau = p-Xylenolsulfophthalein. Von A.CoHEN! hergestellt und
empfohlen. Dieser Indicator hat dieselben Umschlagsgebiete wie Thymol-
blau, ndmlich zwischen py 1,2—2,8 von rot nach gelb und zwischen pg 8,0
bis 9,6 von gelb nach blau. Nach ComEN ist die Farbstirke die doppelte
des Thymolblaus, was ich allerdings an Handelspraparaten nicht bestétigen
konnte.

Catecholsulfophthalein. Bei pg 0,2 rosa; orange bei 0,8; gelb bei 4,0;
griin bei 7,0; violett bei 8,5; blau bei 10,2 2

Nach C. B. Woop3 ist es ein amorphes, dunkelrotes Pulver. Die In-
tensitidt der wisserigen Losung ist nur /;, von der anderer Sulfophthaleine.
Nach Woob gibt es eine befriedigende Farbéinderung im py-Gebiet zwischen
0 und 1,5; in alkalischem Milieu nicht zu empfehlen, weil die Farbe nicht
stabil ist.

Dijodophenolsulfophthalein (CLarRk, CoHEN, ELVOVE, L. c.).

Pu 5,7 (gelb) bis 7,3 (purpurn).

Phenolnitrosulfophthalein (CLARK, CoHEN, ELvOoVE).

Pu 6,6 (gelb) bis 8,4 (purpurn).

Dibromdichlorphenolsulfophthalein (Bromchlorphenolblau) (B. Comex
1926).

pr 3,2 (gelb) bis 4,8 (purpurn).

Dibromphenolsulfophthalein (Bromphenolrot) (B. CoHEN 1924).

Pr 5,4 (gelb) bis 7,0 (rot).

o-Naphtholsulfophthalein (Naphtholblau) (CLaRk und Luss 1916).

1 ComEN, A.: Biochem. Journ. 16, 31 (1922); 1%, 535 (1923).

2 Vgl. W. M. CraRg, B. ComeN u. ELvovE: Internat. Critical Tables 1
(1927).

3 Woob, C. B.: Journ. Amer. Chem. Soc. 52, 3463 (1930).
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Salicylsulfophthalein (Salicylrot) CyH;,0,8 (W. C. HARDEN?).

Px 6,6 (gelb) bis 8,2 (violettrot).

Tetrabromsalicylsulfophthalein  (Salicylpurpur) C,,H;(0,SBr, (W.C.
HARDEN1).

pa 3,2 (gelb) bis 4,6 (purpurn).

Hydrockinonsulfophthalein CgH;,0¢8. Diese Substanz wurde von
W. R. OrNDORFF und C. V. SHAPIRO? hergestellt und untersucht. Die feste
Substanz liegt als chinoide Form in Gestalt von dunkelroten, diinnen Platt-
chen vor, die beim Zerreiben ein rotes Pulver ergeben. Dieses Sulfophthalein
enthalt einen Pyronring.

0
J/\J/\/ ' VD
HO\/\//\\/“’H . HO\/\//\/ roH
oaer

l
/ \802([) ( 80,0
L |
v

Krystallisiert aus heifler, schwach saurer wisseriger Losung.

Loslichkeit in Wasser: 117 mg pro Liter bei 22°.

Loslichkeit in absolutem Alkohol: 120 mg pro Liter bei 22°.

Fast unléslich in organischen Lésungsmitteln.

Die Indicatoreigenschaften wurden von B. CorEN (Privatmitteilung an
ORNDORFF) untersucht:

P 1—5 braungelb; 5—6 rein gelb; 6,4—8 gelb-griingelb-olivengriin;
mit einem Stich ins Violette; 8—10 nach Purpur.

Die alkalische, blauviolette Farbe #andert sich schnell nach braun.
Fiir praktische Zwecke ist der Indicator daher wenig brauchbar.

Hydroxyhydrochinonsulfophthalein C;gH;,048 3 H,O.

0

HO AOH
C
|

Osoon

Die Eigenschaften dieser Substanz sind von W.R.ORNDORFF und
M. L. WiLLARD? untersucht worden. Die feste Substanz bildet griine Kry-

! HarpeN, W. C.: Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 3139 (1927).

2 OrNpoORFF, W. R., u. C. V. Suariro: Journ. Amer. Chem. Soc. 50,
1730 (1928).

3 ORNDORFF u. WILLARD: Journ. Amer. Chem. Soc. 51, 1466 (1929).
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stalle, die ein halbes Molekiil Krystallwasser enthalten und beim Zerreiben
ein orangerotes Pulver ergeben.

Schwer léslich in Wasser mit roter Farbe. Die Losung zeigt eine aus-
gesprochene griine Fluorescenz.

Loslich in Methyl-, Athylalkohol, Aceton und Eisessig; unléslich in
Benzol, Toluol, Ather, Petrolither. In konzentrierter Schwefelsiure gibt
es eine gelbe Losung, die nicht fluoresciert. Nach OrRNDORFF und WILLARD
wird Sulfoviolein (C,H,,0,S) gebildet, das in fester Form violettrot ist.

Indicatoreigenschaften: ORNDORFF und WILLARD erwihnen nur, dafB
in wisseriger Losung die Farbe bei pg 7,2 orangegelb bis rot und bei py 12,0
violettrot ist.

Dibromhydroxyhydrochinonsulfophthalein. Nach ORNDORFF und WILLARD
bildet es griine Krystalle, die in Wasser 1oslich sind. In der Néhe von pg 6,4
Farbinderung von orangerot nach violettrot. In konzentrierter Natron-
lauge blau.

W.C. Boyp und A. W. Rowz! haben die Eigenschaften einer neuen
Reihe halogenierter Sulfophthaleine beschrieben.

1. Phenoltetrajodsulfophthalein CigH,,0;J,S. Rotschwarze kleine Kry-
stalle, die 8—10% Wasser enthalten. Schmelzpunkt 180° (wasserfrei);
zersetzt sich bei 210°. Loslich in Methyl-, Athylalkohol, Aceton, Eisessig,
Athylacetat, weniger in Benzol, Tetrachlorkohlenstoff, C,Cl,H,, sehr wenig
in Wasser.

Intervall: py 7,0 (braungelb) bis 8,2 (rotpurpurn).

2. o-Kresoltetrajodosulfophthalein CyH,,0,J,S. Eigenschaften wie 1.

Intervall: py 8,8 (braungelb) bis 9,6 (purpurn); jedoch nach HARDEN
und DrAKE (vgl. unten) py 7,0—8,6! Wahrscheinlich waren die Préparate
von Boyp und ROWE nicht rein.

3. Phenoltetrabromsulfophthalein CH,,0;Br,S. Eigenschaften wie 1.

Intervall: pg 7,2 (braungelb) bis 8,0 (purpurn) (HARDEN und DRAKE
6,6—8,2).

4. Tetrabromphenolictrabromsulfophthalein CigHgO;BreS.

Intervall 5,6—7,0; alle Farben mehr oder weniger griin (HARDEN
und Drake 3,0—4,6).

Aus den fritheren Untersuchungen von W. C. HARDEN und N. L. DRARE 2
ergibt sich wohl, daB die Indicatoren von Boyp und ROWE nicht rein waren.

Die von diesen Autoren angegebene Reihe von neuen Indicatoren,
die wie die von CLArRK und LuBs und B. CoHEN halogenierte Sulfo-
phthaleine sind, bietet mit Ausnahme des Tetrabromphenoltetrabromsulfo-
phthaleins gegeniiber den genannten Indicatoren keine besonderen Vorteile.
Die Eigenschaften sind in umstehender Tabelle zusammengefaB3t.

Wie schon frither erwihnt (S. 129), ist das Tetrabromphenoltetrabrom-
sulfophthalein (Tetrabromphenolblau) ein guter Ersatz fiir Bromphenol-
blau, weil es erstens von gelb nach rein blau umschligt und keinen Di-
chromatismus zeigt.

1 Boyp, W.C., u. A. W. Rowk: Journ. Amer. Chem. Soc. 52, 4954 (1930).
2 HarpeN, W. C., u. N. L. DRARE: Journ. Amer. Chem. Soc. 51, 562
(1929).
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Sulfophthaleine nach HARDEN und DRAKE.

cem 0,1 n-
U.mschlags- Saure — alkalische N__a OH zur
Namen intervall Farb Losung von
in pg arbe 100 mg
Indicator

Tetrabromphenoltetrabromsulfo-
phthalein C;yH O;BrsS M=986| 3,0—4,6 | gelb — blau 1,01
Tetrabromphenoltetrachlorsulfo-
phthalein C,,H,0,C1,Br,S M =2808]| 3,0—4,6 | gelb — blau 1,24
Dibrom-o-kresoltetrabromphenol-
sulfophthalein Cy,H,;,0;BrS
M=856| 5,2—6,8 | gelb — violett | 1,17
Dibrom-o-kresoltetrachlorsulfo-
phthalein Cy,H,,0;Br,Cl,S
M=688| 5,2—6,8 | gelb — violett | 1,45
Dibromphenoltetrabromphenol-
sulfophthalein C;gHgzO;Br,S
M=828] 5,6—17,2 | gelb —purpurn | 1,21
Phenoltetrabromsulfophthalein

CyoH,00;Br,S M=670} 6,6—8,2 | gelb — purpurn| 1,49
Phenoltetrachlorsulfophthalein

C,oH,,05C1L,S M=492| 6,6—8,2 | gelb — purpurn | 2,03
o-Kresoltetrajodsulfophthalein

C,,H,,0:J,8 M-—=886]| 7,0—8,6 | gelb — purpurn| 1,13
o-Kresoltetrabromsulfophthalein

C,,H,,05Br,S M=698]| 7,2—8,8 | gelb — purpurn | 1,43
o-Kresoltetrachlorsulfophthalein

Cy,H,,05CLS M=520| 7,2—8,8 | gelb — purpurn | 1,93

Benzeine.

Anschlieflend an die Phthaleine und Sulfophthaleine gollen die
Eigenschaften einiger Benzeine besprochen werden. Die Benzeine
enthalten weder die Carboxylgruppe noch die Sulfosiuregruppe
und erinnern in ihren Eigenschaften sehr an die Sulfophthaleine.
In festem Zustande sind sie im allgemeinen stark gefirbt (chinoide
Struktur) und zeigen Farbénderungen im selben pg-Gebiete wie
die Sulfophthaleine. Im Gegensatz zu diesen sind sie in Wasser
schwerer 16slich, weil sie keine polare Gruppe enthalten. Daher
sind Thymolbenzein und «-Naphtholbenzein als Indicatoren fiir
die py-Bestimmung unbrauchbar. Die anderen Benzeine kénnen
jedoch sehr wertvoll sein, weil sich erwarten 1a8t, daB ihr Salz-
fehler kleiner ist als der der entsprechenden Sulfophthaleinel.

1 KourHOFF, I. M.: Journ. Physical Chem. 35, 1433 (1931).
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Wie diese haben sie zwei Umschlagsgebiete; das eine in stark
saurer Losung (Kationbildung der schwach basischen chinoiden
Gruppe; vgl. S. 124) und das andere in schwach saurer, neutraler
oder alkalischer Losung (Chinonphenolatbildung). Fiir Thymol-
benzein sind die entsprechenden Strukturénderungen folgender-
malen:

CH, GCH, CH, C,H,
HOO (o HOO ( N—0H:
AN a4 N 7
CHa\C/ CH, +H —> 0H3\C/ CH,

Thymolbenzein; chinoid stark saure Form;
gelb Kation; rot
CH, CH, CH, CH,
HOO /o 0 |/ N=0
N N7 N \Z
CHy\y CH, + OH’ > CHy\y CH,
Thymolbenzein ; chinoid alkalische Form; rot, violett,
gelb oder blau; Chinonphenolat

In untenstehender Tabelle sind die Farbénderungen in stark
saurer Losung angegeben, wie sie von KorrHOFF (1. c.1931)
bestimmt worden sind. (Vgl. mit der entsprechenden Tabelle
der Sulfophthaleine S.126.)

Farbinderung der Benzeine in stark saurer Loésung.

Konzentration | g g, P.Bz. o-K.Bz. B.T.Bz. B.E.Bz
Salzséure
0,01ln gelblich gelb gelb gelb gelb
0,1 rosa » Orangerosa » '
1 rosarot » rosa . '
4 35 35 99 29 orange
6 s - » orange rosa
12 I ) 2 rot rot
H,S0, » » » violett violettrot
T.Bz. = Thymolbenzein P.Bz. = Phenolbenzein (Aurin)
0-K.Bz. = o-Kresolbenzein B.T.Bz. = Dibromthymolbenzein

B.K.Bz. = Dibromkresolbenzein
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Folgende Umschlage wurden im alkalischen Gebiete festgestellt:

Indicator Umschlagsgebiet Saure —-Faa;l;(:lische
Dibrom-o-kresolbenzein . 5,2—6,8 gelb — purpurn
Phenolbenzein (Aurin). . 6,0—7,6 gelb — rot
o-Kresolbenzein. . . . . 7,2—8.,6 gelb — rot

Alle Indicatoren werden als 0,1proz. alkoholische Lisungen
vorratig gehalten. Auf 10 com Losung 1—2 Tropfen Indicator.

Thymolbenzein und Dibromthymolbenzein und «-Naphthol-
benzein verhalten sich etwas abnorm wegen ihrer sehr geringen
Loslichkeit in Wasser; in alkoholischer Lésung sind sie den ent-
sprechenden Sulfophthaleinen sehr dhnlich.

Thymolbenzein (in Wasser). Bei pg 9,0 braungelb mit Opales-
cenz, die durch ausfallenden Indicator verursacht wird; bei
Py 10,2 bléulich; zunehmende Intensitit mit steigendem py.

Dibromthymolbenzein (in Wasser). Bei pgy 9,0 gelbbraun;
9,2 schwachgriin; 9,8 ausgesprochen griin; 10,2 bliulich, 10,6
ausgesprochen blau.

&-Naphtholbenzein (in Wasser). Bei pg 9,8 braunlich; 11,6
griinblau.

Wegen ihrer Schwerléslichkeit sind die drei letzten Indicatoren
fiir praktische Zwecke in Wasser nicht brauchbar.

Die Eigenschaften von einigen der Benzeine sind von ORNX-
DORFF und Mitarbeitern beschrieben worden. Es empfiehlt sich,
mehrere Derivate herzustellen, weil sie bei der colorimetrischen
py-Bestimmung recht brauchbar sein kénnen.

Phenolbenzein (Aurin; Benzaurin, auch Rosolsiure), W.R.
OrNDORFF, R.C.GiBBs und S. A. McNurry!l. In 33proz. Kali-
lauge wird eine farblose Losung gebildet (Carboniumverbindung
wie die Phthaleine).

Thymolbenzein, CpH4,0,, W. R. ORNDORFF und H. T. LacEY?2.
Rotes Pulver; aus Alkohol umkrystallisiert; Schmelzpunkt 184°.
Unléslich in Wasser und Ligroin; sehr 1slich in Ameisenséure,
Essigsidure, Methylalkohol, Aceton; léslich in Ather.

1 OrNDORFF, W. R., R. C. GiBBs u. S. A. McNurry: Journ. Amer. Chem.
Soc. 4%, 2767 (1925).

% OrNDORFF, W. R., u. H. T. LaocEY: Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 818
(1927).
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Dibromthymolbenzein, CgyH,s0,Br,. Grofle, rote Krystalle;
Schmelzpunkt 96—97°. Loslich in Aceton, Ather, Methyl-,
Athylalkohol, weniger in Ligroin; unléslich in Wasser.

o-Kresolbenzein, Cy;H 50,5, W.R. ORNDORFFuUnd S. A. McNULTY L
Orangerotes Pulver; Schmelzpunkt 260—262°,

Dibrom-o-kresolbenzein, CyH,Br,0,, ORNDORFF und McNuULTY.

Pyrogallolbenzein, CigH,,05?, ORNDORFF und WanG2:

| o
CeH,(OH),
1——————————-é::6ih5011

0

Fast unloslich in Wasser; 16slich in Schwefelsiure (dunkelrot),
in konzentrierter Salzsiure orangegelb; in alkalischer Loésung
blau. ORNDORFF und Wana stellten das krystallinische Hydro-
chlorid, ‘Sulfat und Perchlorat dieser Verbindung her.

Die Methoxytriphenylearbinole (vgl. Tabelle S. 144).

Die Methoxytriphenylcarbinole sind Derivate von Triphenyl-
carbinol

2 3
AN
(CsHs)z—/C \16 :/4;

OH

das sich wie eine schwache Base verhilt. Hakon Lunp? hat ver-
schiedene Derivate hergestellt und eingehend untersucht. Seine
schonen Versuche sind in einem Gemisch von Wasser und Aceton
als Losungsmittel gemacht worden; I. M. KorTHOFF* hat auch
die Indicatoreigenschaften in wésseriger Losung bestimmt und
besonders das Hepta-, Hexa- und Pentamethoxytriphenylearbinol
sehr wertvoll befunden. Im Gegensatz zu Phenolphthalein ist
die saure Farbe dieser neuen Indicatoren rot, widhrend sie in
alkalischer Lésung farblos sind.

1 OrNDORFF, W. R., u. 8. A. McNorry: Journ. Amer. Chem. Soc. 49,
992 (1927).

2 OrNDORFF, W. R., u. CH. WaNG: Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 1284
(1927).

3 LuNp, H.: Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 1346 (1927).

4 Korrrorr, 1. M.: Journ. Amer. Chem. Soc. 49, 1218 (1927).
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2, 4,6, 2, 4, 2", 4" Heplamethoxytriphenylcarbinol (Hepta-
methoxyrot), CyeHy 04, wird aus 2, 4-Dimethoxyjodobenzol und
2, 4, 6-Trimethoxybenzoesauredthylester hergestellt; Ausbeute
40%. Schmelzpunkt 147°. Vorratslésung: 0,1% in Alkohol. Der
Farbumschlag ist eine merkliche Zeitreaktion ; bei colorimetrischen
Bestimmungen soll man !/, Stunde nach Zusatz des Indicators
warten, bevor man vergleicht. Umschlagsgebiet: py 5,0—17,0.
Wegen des Zeitphéinomens fiir titrimetrische Zwecke weniger
geeignet. Uber Absorptionsspektren vgl. H. Luxp (L. c.).

2,4,2',4,2", 4”-Hexamethoxytriphenylcarbinol (Hexamethoxy-
rot), CosHpg0,. Schmelzpunkt 184°. Vorratslésung 0,1% in Al-
kohol. Umschlagsintervall: pg 2,6—4,6. Vorziiglicher Indicator
fiir colorimetrische und titrimetrische Zwecke.

2,4,2, 4, 2"- Pentamethoxytriphenylcarbinol (Pentamethoxyrot).
Wird nach H.Luxp aus 2,4-Dimethoxyjodobenzol und o-Meth-
oxybenzoesiiuremethylester erhalten. Ausbeute 40%. Schmelz-
punkt 146—147°. Vorratslésung 0,1% in Alkohol. Umschlags-
intervall: pg 1,2—38,2 (rotviolett — farblos). Geeigneter Indi-
cator.

Die Indicatoren sind Methoxytriphenylcarbinole und ver-
halten sich wie schwache Basen.

Umschlagsintervalle der Indicatoren nach Kovurrorr-Lunp.

Bezeichnung Abgekiirzte fggglnl' Intervall | Saure — alkalische
des Indicators Bezelchnung | ;' "sy10nol in pg Farbe
2,4,6,2,4',2"”,4"- Hepta- 0,1% |5,0—7,0 | rot — farblos
Heptamethoxytri- | methoxyrot
phenylearbinol

2,4,2',4’,2”,4"-Hexa- Hexa- 0,1% | 2,6—4,6 rosarot— farblos
methoxytriphenyl- | methoxyrot
carbinol

2,4,2,4',2”,2"- Penta- 0,1% |1,2—3,2| rotviolett —
Pentamethoxytri- | methoxyrot farblos
phenylearbinol

Cyclohexanonderivate.

B. Sanpasr! hat Kondensationsprodukte von Cyclohexanon
und dessen Derivaten mit Vanillin hergestellt und ihre Indicator-
eigenschaften untersucht. Die Substanzen sind schén krystalli-

1 Sawpant, B.: Journ. Pharm. et Chim. (8) 7, 162 (1928); 11, 8 (1930).
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nisch und #ndern ihre Farbe von gelb (sauer) nach rot oder
orangerot in alkalischem Milieu.

In konzentrierter Schwefelsdure und Salzsiure losen sie sich
mit intensiv roter Farbe.

Vorratslésung: 0,1% in Alkohol.

Die wichtigsten Reprisentanten der verschiedenen Gruppen
sind unten kurz angedeutet; iiber Herstellung und Eigenschaften
sei auf die Mitteilungen von SANDAHL verwiesen.

Herr SanpaHL hatte die Freundlichkeit, uns Muster seiner
neuen Indicatoren zur Verfiigung zu stellen, so daB wir auch
unsere eigenen Erfahrungen mitteilen konnen, welche im all-
gemeinen in Ubereinstimmung mit den Angaben der zitierten
Mitteilung von SANDAHL sind. Wir miissen jedoch nachdriicklich
betonen, dafl die neuen Indicatoren — besonders fiir die pg-
Bestimmung — von geringer praktischer Bedeutung sind. Die
saure (gelbe) Form ist so schwer wasserloslich, daBl sie nach
kurzer Zeit fast quantitativ ausflockt.

I. Di-5-bromo-vanilliden-cyclohexanon, CyyHy,Br,O;5.

CH,

Hzc/ \CHZ

CBr CH  CBr
HOC<¥>CCH_— N /c HCC< >COH
COCH, CH ¢o CH  COCH,

Aus Cyclohexanon und Bromvanillin. Hellgelbe Krystalle.
Schmelzpunkt 222—224° (Zersetzung).

Di-5-bromo-vanilliden-p-methylcyclohexanon,  C,H,yBr,0;.
Schmelzpunkt 189°.

Di-5-bromo-vanilliden-m-methylcyclohexanon, CyyH,,Br,0;.
Schmelzpunkt 120° und 165—170°.

Ungefahr dhnliche Indicatoreigenschaften wie I.

I1. Di-5-nitro-vanilliden-cyclohexanon, CgaH,aN,0,.

CH,

HZC/\CHz
ONO, CH CH  CNoO,

HOC/ - \,CCH = /C = HCC< >COH

COCH, CO CH COCH,
Kolthoff, Sure-Basen-Indicatoren. 4. Aufl. 10
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Sehr schwer 16slich, auch in Alkohol unléslich, daher nicht ge-
eignet als Indicator. Schmelzpunkt 241—242°.
IT1. Di-4-oxy-3-athoxybenzyliden-cyclohexanon, CyH,O;.
CH,

H20/ \pH2

CH CH i

HOC< >CCH =

C0G,H, CH ¢o COC,H,

Schmelzpunkt 158°. Gelbe Tafeln. In Wasser unloslich, wenig
loslich in Alkohol.
Di-4-0xy-3-athoxybenzyliden-p-methylcyclohexanon, Coy;HygO;.
Gelbe Tifelchen. Schmelzpunkt 148—149°,
Di-oxy-3-dthoxy-benzyliden-m-methylcyclohexanon. Citronen-
gelb. Schmelzpunkt 153°.
IV. Di-3, 4-dioxybenzyliden-cyclohexanon, CoyH, 0.

Hg(}/ \\OH2 o

\ / \ /C = HCC< a >C()H

COH CH CO CH COH

Schmelzpunkt 242 —245°. Gelbe Téfelchen.

Di-3, 4-dioxybenzyliden - m -methylcyclohexanon, C,H,,0;.
Schmelzpunkt 221—223°.

I. Di-5-brom-vanilliden-cyclohexanon. py 7,2—8,6 von gelb-
griin nach orangerot.

III. Di-4-oxy-3-dthoxybenzyliden-cyclohexanon. py 8,0—10,2
von gelb nach rot.

1V. Di-3, 4-Dioxybenzyliden-cyclohexanon. Diese Substanz ent-
halt zwei Hydroxygruppen und reagiert daher mit Boratpuffern
wie polyvalente Phenole. In Phosphat- oder Glykokoll-Natron-
Puffergemischen dndert sich die Farbe von gelb nach orange bei
Py 6,8—7,0; bei hoherem py mehr rot; violett bei py 11,8. Die
rote Farbe ist fiir lingere Zeit stabil (bis py 10,9), zwischen 10,9
und 11,8 &ndert sich die rote Farbe in einigen Minuten nach
violett. Die violetten Losungen sind nur kurze Zeit haltbar und
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zeigen schon nach 15 Minuten eine ausgesprochene Abblassung.
Fiigt man zu der roten Indicatorlésung ein wenig Borat, so &ndert
sich die Farbe nach gelb, auf die violetten Losungen hat das
Borat nur unbedeutenden EinfluB.

Aus alledem ergibt sich wohl, daf} die neuen Cyclohexanon-
derivate als Indicatoren eine unbedeutende Rolle spielen werden.

Die Azoindicatoren.

Azobenzol ON:NO

ist in festem Zustande gelb-orange und bildet gelbe Losungen
in organischen Losungsmitteln. Seine Derivate geben ebenfalls
gelb gefarbte Losungen, die jedoch ihre Farbe in Séure nach rot
andern.

Alkylaminoazobenzol :
N3O, 415 OM-N=( =
Az0id; gelb Chinoid; rot bis violett

Die Azoindicatoren, wie Dimethylaminoazobenzol (Buttergelb,
Methylgelb), sind in Wasser gewohnlich sehr schwer loslich und
daher fiir die quantitative py-Bestimmung nicht sehr geeignet.
Fiigt man z.B. einige Tropfen einer 0,1proz. alkoholischen
Methylgelblosung zu 5—10 ccm einer wisserigen Fliissigkeit, so
nimmt man fast sofort eine Opalescenz oder Triibung wahr.
Durch Einfiihrung polarer Gruppen, wie der Sulfosiure- oder
Carboxylgruppe, erhoht sich die Loslichkeit merklich, so dafl
sie recht brauchbare Indicatoren werden. Wie wir spéter im
10. Kapitel sehen werden, sind diese wasserloslichen Azofarbstoffe
von besonderem Vorteil, wei<ns1:XMLFault xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat"><ns1:faultstring xmlns:ns1="http://cxf.apache.org/bindings/xformat">java.lang.OutOfMemoryError: Java heap space</ns1:faultstring></ns1:XMLFault>