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Vorwort der amerikanischen Ausgabe. 

In der letzten Zeit sind zahlreiche Lehrbiicher erschienen, die 
sich aIle, wenn auch von verschiedenem Standpunkte aus, mit 
der Bestimmung und Bedeutung von Wasserstoffionenkonzen­
trationen befassen. Am bemerkenswertesten ist darunter das 
Werk von W. MANSFIELD CLARK: The Determination of Hydrogen 
Ions, 3. Aufl. Baltimore: William and Wilkins 1923. 

Von anderen Schriften, deren jede bedeutungsvoll in ihrer Art 
ist, seien genannt: 

BRITTON, H. T. S.: Hydrogen Ions, their Determination and Importance 
in Pure and Industrial Chemistry. New York: D. van Nostrand Co. 1929. 

MICHAELIS, L.: Die Wasserstoffionenkonzentration, ihre Bedeutung fUr 
die Biologie und die Methoden ihrer Messung. Berlin: Julius Springer 
1914, 2. Aufl. nur theoretischer Teil, ubersetzt ins Englische von 
W. A. PERLZWEIG. William and Wilkins Co. 1926. 

KOPACZEWSKI, W.: Les ions d'hydrogime, Significations, Mesure, Appli­
cations, Donnees numeriques. Paris: Gauthier-Villars & Cie 1926. 

MISLOWITZER, E.: Die Bestimmung der Wasserstoffionenkonzentration von 
Flussigkeiten. Berlin: Julius Springer 1928. 

All diese Arbeiten er6rtern mehr oder weniger ausfUhrlich die 
colorimetrische oder potentiometrische Wasserstoffionenbestim­
mung und fuBen auf den bahnbrechenden Arbeiten von S. P. L. 
SORENSEN, deten Studium jedem auf diesem Forschungsgebiet 
Arbeitenden zu empfehlen ist. 

SORENSEN, S. P. L.: The Measurement and Importance of the Hydrogen 
Ion Concentration in Enzymatic Reactions. Franziisisch: C. r. du Lab. 
Carlsberg Bd.8 (1909) S. 1, 396. - Deutsch: Biochem. Ztschr. Bd.21 
(1909) S. 131, 201; Bd.22 (1909) S.352. 

Mehr ins einzelne gehende Darstellungen der Eigenschaften 
der Indicatoren fUr Alkalimetrie und Acidimetrie, deren Anwen­
dung in der MaBanalyse und bei der pH-Bestimmung finden 
sich bei: 
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BJERRUM, N.: Die Theorie der alkalimetrischen und azidimetrischen 
Titrierungen. Stuttgart 1914. 

THIEL, A.: Der Stand der Indicatorenfrage, zugleich ein Beitrag zur che­
mischen -Theorie der Farbe. Stuttgart 1911. 

PRIDEAUX, E. B. R.: The Theorie and Use of Indicators. An account 
of the chemical equilibria of acids, alkalies and indicators in aqueous 
solutions, with applications. London 1917. 

KOLTHOFF, I. M.: Der Gebrauch von Farbindicatoren. 3. Auf I. Berlin: 
Julius Springer 1926. 

tiber elektrometrische Titrationsmethoden liegen Veroffent­
lichungen vor von: 
MULLER, E.: Die elektrometrische (potentiometrische) MaBanalyse, 4. Auf!· 

Dresden: Th. Steinkopff 1926. 
KOLTHOFF, I. M.: KonduktomEltrische Titrationen. Dresden: Th. Stein­

kopff 1923. 
KOLTHOFF, I. M., und N. H. FURMAN: Potentiometric Titrations, 2. Auf I. 

New York: John Willey and Sons 1931. 

Obgleich Bestimmungen von H' -Konzentrationen und die Aus­
fUhrung elektrometrischerTitrationen in jedem physikalisch-chemi­
schen EinfUhrungskursus gezeigt werden, haben doch gerade 
diese Bestimmungen in der reinen und angewandten Chemie der­
artige Bedeutung erlangt, daB die Teilnahme an einem besonderen 
Praktikum, das sich eingehend mit diesen Gebieten befaBt, fUr 
jeden Chemiestudierenden Pflicht sein soUte. Es sei erwahnt, daB 
Studierende verwandter Forschungsgebiete, z. B. Biochemiker, 
Physiologen, Bakteriologen, Pharmazeuten usw. haufig freiwillig 
an diesen Praktika teilnehmen. Bei deren Abhaltung hat Ver­
fasser stets Bedenken gehabt, eines der vorstehend erwahnten 
Lehrbiicher zu empfehlen, da sie viel zu sehr ins einzelne gehen. 

Der Leitgedanke bei der Abfassung vorliegenden Leitfadens 
war, eine Einfiihrung in die soeben erwahnten Forschungsgebiete 
zu schaffen, ohne jedoch auf tiefer gehende Behandlung Anspruch 
zu erheben. Die Theorie wird in knapper Weise geschildert, der 
Studierende ofters verwiesen auf allgemeine Lehrbiicher der 
physikalischen Chemie und Werke iiber Spezialgebiete, die sich 
in jeder Biicherei vorfinden; die Apparaturbeschreibung ist kurz 
gehalten, und der Studierende hat iiber seine experimentellen 
Arbeiten ProtokoU zu fiihren. 

Reicht die Zeit aus, so kann er sich spater in einem Sonder­
praktikum mit der Benutzung verschiedener Apparate - z. B. 
Colorimeter fiir Ein- und Zweifarbenmessung, Spektrophoto-
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meter, verschiedenen Arten von Potentiometern, Ausgleichungs­
und Nullpunktsinstrumenten, besonderen fUr Leitfahigkeits­
arbeiten gebauten WHEATSToNEsche Brucken usw. - vertraut 
machen. Ziel dieses Leitfadens ist es, den Studierenden so weit 
zu fOrdern, daB er diese wichtigen Arbeitsmethoden bei seinen 
eigenen Forschungsaufgaben anwenden kann. 

Am Ende dieses Buches findet sich eine gedrangte Ubersicht, 
die die grundlegenden Ubungen und Aufgaben fUr ein Praktikum 
enthalt. 

Verfasser halt es fUr zweckmaBig, auch einfachere Arbeiten, 
wie Herstellung der Indicator- und Pufferlosungen in die Ubungen 
einzufUgen; hat er doch bei den Studierenden haufig ein Zutage­
treten erstaunlicher Unbeholfenheit in diesen Dingen bemerken 
konnen. 

Das Praktikum sollte so abgehalten werden, daB der Stu­
dierende die notwendigen Apparaturen selbst aufbaut, ohne seinen 
Lehrer dabei zu sehr in Anspruch zu nehmen. DaB hiermit keine 
Zeit unnutz verloren wird, laBt sich bei richtig gehandhabter 
Uberwachung leicht erreichen. AuBerdem ist es unnotig, jeden 
einzelnen Studierenden einen vollstandigen Satz Indicator- und 
Pufferlosungen herstellen zu lassen; besser ist es, diese Arbeit 
unter die Kursteilnehmer zu verteilen. 

Da eine haufige Erorterung der experimentell ermittelten Er­
gebnisse wunschenswert ist, sind kleine Gruppen mit hochstens 
8 Teilnehmern fUr jeden Praktikumsabschnitt vorteilhaft. Jeder 
Praktikant sollte ein ausfUhrliches Protokoll uber die ausgefUhrten 
Arbeiten einreichen, das nicht nur die MeBergebnisse enthalt, 
sondern - was bestimmt wichtiger ist - die Auswertung und 
das Verstandnis aller bei DurchfUhrung der Bestimmungen beob­
achteten Erscheinungen erkennen laBt. Ohne oberflachlichem 
Arbeiten Vorschub Ieisten zu wollen, halte ich es fUr faisch, die 
Genauigkeit zu ubertreiben; bIeibt es doch das Hauptziel, den 
Studierenden mit dem Arbeitsgebiet und seiner Anwendbarkeit 
vertraut zu machen. Dies sollte stets der Leitgedanke bei Ab­
haltung eines derartigen Praktikums sein. Besteht der Wunsch, 
tiefer in dies Gebiet einzudringen, so ist fortgeschrittenen Stu­
dierenden dazu spater in Sonderpraktika Gelegenheit zu geben. 

Die den einzelnen Kapiteln angefUgten Aufgaben sind nicht 
zu einfach gehalten; ihre Losung erfordert eine gute Kenntnis 
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der Grundlagen der Elektrochemie. Bei 2 Stunden Vorlesung 
und 4 Stunden Praktikum wochentlich solIte es moglich sein, die 
wichtigsten colorimetrischen und potentiometrischen Arbeits­
weisen in rund einem Semester vorzufiihren. 

SchlieBlich mochte der Verfasser nicht verfehlen, seinen be­
sonderen Dank Herrn Dr. L. A. SARVER, Assistant-Professor in 
der AbteiIung fiir Analytische Chemie an der Universitat Minne­
sota, fiir die sprachliche Durchsicht des englischen Manuskriptes 
auszusprechen. 

Minnea polis, Minn. 

I. M. KOLTHOFl" 

Vorwort zur deutschen Ausgabe. 
Das vorliegende Biichlein ist in erster Linie fiir den praktischen 

Laboratoriumsunterricht geschrieben worden, um den Studieren­
den eine kurze und gedrangte Einfiihrung in das wichtige Gebiet 
der PH-Messung und der elektrometrischen Titrationen in die Hand 
zu geben. 1m wesentIichen lehnt sich dies kleine Buch an die 
Vorlesungen an, die ich in den letzten Jahren, insbesondere an 
der University of Minnesota, iiber die genannten Gegenstande 
gehalten habe. 

In Amerika ist meine Schrift giinstig aufgenommen worden. 
Ich glaube - und in diesem Glauben bestarkte mich me in Freund 
Professor Dr.-Ing. H. MENZEL -, daB auch in Deutschland ein 
solcher knappgefaBter Leitfaden nicht unwillkommen sein wird. So 
ist auf seine Veranlassung das Buch von Herrn Dr.-Ing. OSKAR 
SCHMITT, Dresden, ins Deutsche iibertragen worden. Ich danke 
beiden Herren herzlichst fiir ihr dargebrachtes Interesse und fiir 
aIle ihre Bemiihungen, insbesondere Herrn Dr. SCHMITT fUr die 
griindliche gewissenhafte und verstandnisvolIe Ubersetzerarbeit. 
Zugleich schulde ich Herrn Professor Dr.-Ing. FRIEDRICH MULLER, 
Dresden, Dank fiir die sachverstandige Durchsicht und wertvolle 
Erganzung der Abschnitte iiber Elektrometer und Elektronen­
rohren. 

Minneapolis, Juli 1932. 
I. It!. KOLTHOFl!'. 



V orwort des Uhersetzers. 
Um die deutsehe Ausgabe des KOLTHoFFsehen Werkes The 

Oolorimetric and Potentiometric Determination 0/ PH. Outline 0/ 
Electrometric Titrations fUr den Gebraueh deutseher Studierender 
mogliehst zweekmiWig und nutzbringend zu gestalten, gebot es 
sieh, an Stelle einer gar zu wortgetreuen Ubersetzung eine freiere 
Ubertragung treten zu lassen und maneherlei experimentalteeh­
nisehe Angaben entspreehend den in deutsehen Laboratorien ein­
geburgerten Arbeitsweisen zu erganzen. 

Herrn Prof. Dr.-lng. H. MENZEL bin ieh fUr seine vielseitige 
Beratung bei meiner Arbeit, fur die kritisehe Durehsieht meines 
Manuskriptes und fUr aIle seine Erfahrung, die er mir sonst 
bereitwilligst zur Verfugung stellte, zu herzliehstem Danke ver­
bunden. 

Dresden, Juli 1932. 
OSKAR SCHMITT. 
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Erster Teil. 

Die colorimetrisclle PH-Bestimmung; 
Saure -Basen -Gleichgewicllte. 

Erstes Kapitel. 

Sauren uud Basen; die Reaktionen wailriger Losungen. 
1. Elektrolyte. In Wasser gelOste Elektrolyte sind mehr oder 

weniger stark in Ionen gespalten (Theorie von Sv. ARRHENIUS); 
der in Ionen zerfallene Anteil eines Grammolekiils wird als der 
Dissoziationsgrad bezeichnet. Man unterscheidet starke und 
schwache Elektrolyte. Nach neueren Anschauungen tiber die 
elektrolytische Dissoziation hat man sich starke Elektrolyte in 
waBriger Losung als vollstandig in ihre Ionen dissoziiert vor­
zustellen, wahrend in Losungen schwacher Elektrolyte noch un­
dissoziierte Molekiile anzunehmen sind. Der Unterschied zwischen 
beiden Elektrolytarten ist nicht sehr scharf ausgepragt, und zahl­
reiche Zwischenstufen treten auf. Beispielsweise wird 0,1 n Salz­
saure als starker Elektrolyt angesehen, obgleich in 0,1 n Losung 
ebenfalls ungespaltene Molektile vorhanden sind. Indessen ist die 
Konzentration der letzteren, verglichen mit der Konzentration 
der vorhandenen Ionen so gering, daB die Saure ihrem Verhalten 
nach als praktisch vollstandig dissoziiert gelten kann. Salze der 
Alkalien und alkalischen Erden, Alkalihydroxyde, verschiedene 
anorganische Sauren, z. B. Perchlorsaure, Halogenwasserstoff­
sauren und Salpetersaure gehoren zu den starken Elektrolyten. 
Organische Sauren und Basen sind schwache Elektrolyte, wenn 
auch ihr Dissoziationsgrad unter vergleichbaren Bedingungen be­
trachtlich schwanken kann (vgl. § 5). 

2. Ionenkonzentration und Ionenaktivitiit. Die Ionenkonzen­
tration eines starken Elektrolyten ist gleich der analytisch gefun­
denen Konzentration, da der Elektrolyt vollstandig in Ionen ge­
spalten ist. Deswegen ist in 0,1 molarer salzsaurer Losung die 

Kolthoff, PH-Bestimmung. 1 
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[H'] gleich der der [C1'] = 0,1. (Mit eckigen Klammern werden 
die Konzentrationen dieser Ionen bezeichnet.) Fur 0,1 m BaCI2-

Lasung gilt [Ba"] = 0,1, [CI'] = 0,2. Bedeutet IX den in Ionen 
zerfallenen Anteil eines Grammolekuls eines schwachen Elektro­
lyten und c seine analytisch gefundene Konzentration in Mol je 
Liter, so gibt IX' c die Konzentration der Ionen und [1 - IX] • c 
diejenige der nicht dissoziierten Molekiile in der Lasung an. 

Bei einer genauen Untersuchung chemischer Gleichgewichte 
muB man sich darfrber klar sein, daB die Gleichgewichtszustande 
nicht durch die wirklich vorhandenen Konzentrationen der Re­
aktionsteilnehmer, sondern durch die entsprechenden "Aktivi­
taten" bestimmt werden!. 

In verdunnten NichtelektrolytlOsungen ist die Aktivitat pro­
portional der Konzentration. Da der Proportionalitatsfaktor nicht 
bekannt ist, so wird die Aktivitat gewahnlich der Konzentration 
der Nichtelektrolyten gleichgesetzt. Es ist dabei jedoch zu beruck­
sichtigen, daB eine Anderung der Zusammensetzung des Lasungs­
mittels auch eine Anderung der tatsachlichen Aktivitat der ge­
lOsten Komponente verursacht. Neutralsalze verInindern in der 
Regel die Laslichkeit von Nichtelektrolyten in Wasser, und des~ 
wegen steigt entsprechend die Aktivitat der gelasten Verbindung. 
Auf der anderen Seite bewirkt Zugabe von Alkohol zu der Lasung 
einer organischen Saure in der Regel Erhahung der Laslichkeit 
und entsprechend Erniedrigung der Aktivitat. 

Die in diesem Buche gegebenen allgemeinen und kurzen Er­
lauterungen werden unter der Annahme durchgefUhrt, daB in 
verdunnter waBriger NichtelektrolytlOsung Konzentration und 
Aktivitat einander gleich sind. 

In auBerst verdunnten ElektrolytlOsungen kann die Ionen­
aktivitat gleichgesetzt werden der vorliegenden Ionenkonzen­
tration. Dies gilt aber nur fUr einen sehr eng begrenzten Konzen­
trationsbereich, da die Ionen wegen ihrer auBerordentlich hohen 
elektrischen Ladung sehr starke Krafte (interionische Krafte) 
aufeinander ausuben; deswegen sind in der Umgebung eines 

1 Vom thermodynamischen Standpunkt aus wird der Begriff Aktivitat 
erlautert in dem Werk von G.N, LEWIS und M. RANDALL: Thermo­
dynamics and free Energie of Chemical Substances. New York: McGraw 
Hill Book Co. 1923. Deutsche Ubersetzung von O. Redlich (Wien) 1927. 
Verlag J. Springer, Wien. 
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Kations mehr Anionen zu finden als Ionen gleicher Ladungsart, 
wahrend mehr Kationen als Anionen in der Nachbarschaft eines 
Anions anwesend sind. 

Wegen dieser in verdunnten Losungen zu beobachtenden Ein­
wirkung der Ionen aufeinander sinkt der Aktivitatskoeffizient der 
Ionen zunachst bei steigender Ionenkonzentration. 

Zwischen der Konzentration CI und der Aktivitat aI eines 
Ions besteht die Beziehung: 

a, = c,· f, 

wobei f der sogenannte Aktivitatskoeffizient ist. 
Theoretisch ist von DEBYE und RUCKEL (1923) abgeleitet 

worden, daB in sehr verdunnten Losungen der Aktivitatskoeffizient 
eines Iones errechnet werden kann nach der Gleichung: 

2Y-- log f = A . Zj u, 

in der A eine Konstante darstellt, die linear von der Dielektrizitats­
konstante der Losung abhangig ist. In waBrigem Medium ist sie 
bei Zimmertemperatur angenahert gleich 0,5 (bei 15°: 0,495; 
bei 18°: 0,498; bei 25°: 0,501). Zj ist die Wertigkeit des Ions; 
Ulld daraus, daB dieser Faktor in der Gleichung im Quadrat 
auf tritt, ist zu erkennen, daB z. B. die Aktivitat eines 2wertigen 
Ions viel mehr mit der ionalen Konzentration, der Ionenstarke 
(ionic strength), fallt, als die eines einwertigen Ions. Mit u wird 
die sogenannte ionale Konzentration bezeichnet, ein von G. N. 
LEWIS eingefUhrter Begriff. Ihr Wert hangt ab von der Kon. 
zentration und Wertigkeit des Ions. Wenn c die Ionenkonzen­
tration darstellt, so ist: 

2 2 2 2 
C Z +c·z + ... +C.Z ~c.z U= 1 1 2 2 n n = __ . 

n n 

Fur 0,01 m KCI 

U = ------;020--
0,oI . zi + 0,01 . z~l 

=0,01. 

Fur 0,01 m BaCl2 
2 2 

0,02 . ZCl + 0,01 . ZBa 
U= 2 =0,03. 

Fur 0,01 m AICla 
2 2 

0,03· zCl + 0,01. zAI 
U= 2 = 0,06. 

1* 
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Wenn es sich urn einen 1-1 wertigen Elektrolyten handelt, so ist 
die ionale Starke gleich der analytisch gefundenen Konzentration, 
und die DEBYE-HucKELsche Gleichung kann vereinfacht ge-
schrieben werden: I f _ 0 dr::-

- og - ,orc. 

Auch diese Gleichung gilt nur fUr einen Bereich verhaltnis­
miiBig kleiner ionaler Starken (fUr 1-1 wertige Elektrolyte bis 
zu 0,1 hinauf); fiir konzentriertere Losungen ist der Ausdruck 
komplizierter und lautet allgemein: 

- log f = 0,5 z~ . yu - B u , 
1 + 0,329 . 108 • b Vu 

wobei b eine GroBe bezeichnet, die mehr oder minder den Cha­
rakter einer Konstanten zeigt und einem Naherungswert fiir die 
Ionendurchmesser (ausgedriickt in Zentimetern) entspricht, und B 
eine andere Konstante bedeutet, die dem Salzeffekt des Elektro­
lyten Rechnung tragt. Aber auch diese Gleichung gilt wieder nur 
fiir einen kleinen Bereich ionaler Starken. 

N. BJERRUM1 hat auf empirischem Wege gefunden, daB fUr 
einen ausgedehnten Konzentrationsbereich der Aktivitatskoeffi­
zient eines einwertigen Ions in einem 1-1 wertigen Elektrolyten 
nach der Gleichung berechnet werden kann: 

3 

- log f = A'. Vo - B' c , 

wobei A' und B' Konstanten bedeuten, die fUr die einzelnen 
Ionen verschieden sind. Die Anwendung dieser Gleichung hat 
sich in vielen Fallen als zweckmaBig erwiesen, besonders dort, 
wo an Stelle des Wassers ein anderes Losungsmittel tritt. 

Das sehr wichtige Problem der Ionenaktivitatskoeffizienten 
kann in dieser elementaren Abhandlung nicht geniigend ausfiihr­
lich behandelt werden; deswegen sei der Studierende auf die 
Spezialliteratur verwiesen 2. 

Bei der allgemeinen Erorterung der Reaktion von Sauren, 
Basen und Salzen und der Indicatoreneigenschaften sollen hier 

1 BJERRUM, N.: Ergebn. d. exakt. Naturwiss. Bd.5 (1926) S.125. 
2 DEBYE, P., undE. HUCKEL: Physikal. Ztschr. Bd. 24(1923) S. 185.­

HUCKEL, E.: Ebenda Bd. 26 (1925) S. 93; bes. Ergebn. d. exakt. Naturwiss. 
Bd.3 (1924) S. 199. - LA MER, V. K.: Trans. Amer. Electr. Soc. 1927. -
CLARK, M. W.: The Determination of Hydrogen Ions, S. 489. - KOLTHOFF, 
I. M.: Chemisch Weekblad Bd. 17 (1930) S.250. 
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Konzentrationen statt Aktivitaten verwendet werden. Es sei 
indessen betont, daB bei jeder genauen Untersuchung eines 
chemischen Gleichgewichtes diese Vereinfachung unzulassig ist. 
In verschiedenen, spater in dieser Abhandlung noch erorterten 
Fallen muBte der Aktivitatsbegriff wieder herangezogen werden, 
um gewisse Erscheinungen verstandlich zu machen; aus diesem 
Grunde muBte dieses bruchstlickhafte und kurze Kapitel liber 
Aktivitaten eingeschoben werden. 

3. Sauren und Basen. Nach der klassischen Theorie ist eine 
Saure eine Verbindung, die in waBriger Losung in Wasserstoff­
ionen und Anionen zerfallt, wahrend eine Base in Hydroxyl­
ionen und Kationen gespalten wird: 

Anmerkung 1. 

HA~~H' +A', 
BOH~+B' + OH'. 

(1) 

(2) 

Naeh diesel' Definition enthalt die Losung einer Saure freie Wasserstoff­
ionen, Wasserstoffkerne odeI' Protonen. Doeh konnen in einer Losung 
diese elementaren, positiven Ladungen als solehe nieht bestehen bleiben, 
sondeI'll sie werden sieh mit dem Losungsmittel - hier Wasser - ver­
einigen: H 0 ~ H 0 (3) . + H2 ~- 3 '. 

Aus G1. (1) und (3) folgt, daB die Dissoziation einer Saure in Wasser 
genauer wiedergegeben werden muB dureh: 

HA + H 20 ~ ~H30' + N. (4) 

In reiner alkoholiseher Losung kann gesehrie ben werden: 

HA + C2H 50H ~ ~ C2H 50HH' + A'. 

Solange man es nul' mit waBrigen Losungen zu tun hat, ist es unwesent­
lieh, ob die Dissoziation einer Saure naeh G1. (1) odeI' (4) dargestellt wird, 
wenn man nul' stets beaehtet, daB aIle Wasserstoffionen in hydratisierter 
Form als Hydroniumionen vorhanden sind. Wenn man den sauren Charakter 
versehiedener Substanzen in versehiedenen Losungsmitteln vergleieht, so 
muB die Fahigkeit del' letzteren, sieh mit Protonen zu verbinden, in Be­
traeht gezogen werden. 

Anmerkung 2. 
J. N. BRO~STEDl hat gezeigt, daB die klassisehe Bezeiehnungsweise 

von Sauren und Basen nieht zweekmaBig ist, und daB jede Substanz, 
die das Bestreben hat, Protonen abzuspalten, als Saure bezeiehnet werden 
sollte, wahrend eine, die die Eigensehaft zeigt, sieh mit Protonen zu einer 
Saure zu verbinden, als Base betraehtet werden sollte. Deshalb steht eine 
Saure stets zu einer Base in zwanglaufiger Beziehung folgender Art: 

A~~B+H·. 
Saure Base 

1 Vg1. bes.: Chern. Rev., Bd.5 (1928) S.231. 
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Nach dieser Auffassung wiirde Wasser als Base auftreten, wenn es 
sich mit Protonen [Gl. (3)] verbindet, das Hydroniumion ware die zu­
gehorige Saure. Aber Wasser kann sich auch als eine Saure verhalten 
gemaB der Dissoziationsgleichung: 

H20~ ~H' + OH'. 
Saure Base 

Bei einer allgemeineren Erorterung der Eigenschaften von Sauren 
und Basen sind die BRONSTEDschen Anschauungen von sehr groBem Wert; 
doch bei diesen einfiihrenden Erlauterungen, wo nur Systeme in waBriger 
Losung behandelt werden, wollen wir an der klassischen Bezeichnungs­
weise festhalten, mit der der Studierende mehr oder weniger vertraut ist. 

4. Die Dissoziation des Wassers; Angabe der Reaktion einer 
Losung; der Wasserstoffionenexponent. Die wichtigste Reaktion 
zwischen Saure und Base in waBriger Lasung ist diejenige zwischen 
Wasserstoff- und Hydroxylionen: 

H' + OH' ~ ~H20. 

([H:] solI ganz allgemein statt [H30'] geschrieben werden). Die 
Reaktion ist umkehrbar, d. h. reines Wasser dissoziiert, wenn 
auch in sehr geringem MaBe, in Hydronium- und Hydroxylionen. 
Das im Gleichgewicht befindliche System wird nach dem Massen­
wirkungsgesetz dargestellt durch: 

[H'] [OH'] 
[H20] = K. (5) 

In verdiinnter waBriger Lasung kann die Konzentration (oder 
besser die Aktivitat) des Wassers als konstant angenommen 
werden; dann kann man Gl. 5 schreiben: 

[H'] [OH'] = Kw . (6) 

Man nennt Kw das Ionenprodukt des Wassers, es stellt fiir 
eine bestimmte Temperatur eine Konstante dar. Zufolge der 
groBen Reaktionswarme zwischen Hydronium- und Hydroxyl­
ionen kann man erwarten, daB diese Konstante stark mit der 
Temperatur ansteigt. Dies ist tatsachlich der Fall und geht aus 
folgender Tabelle hervor. Hier ist der Verlauf von [aH] - [aOH] -
d. h. des Produktes der Aktivitaten der Hydronium- und der 
Hydroxylionen (vgl. § 2) - bei Temperaturen zwischen 100 

und 300 verzeichnet, in der dritten Reihe ist der Exponent des 
als Zehnerpotenz ausgedriickten Ionenproduktes PKw angegeben. 

Die Werte der letzten Spalte sind sichergestellt bis auf 0,02. 
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[an] [aon] bei Temperaturen von 10°-30°. 

Temperatur 

I Kw· 1O" I PKw 
Temperatur 

I 
KW' 1015 PKw '0 I '0 

10 3,0 14,52 23 9,0 14,05 
15 4,7 14,33 25 10,5 13,98 
18 6,1 14,22 28 13,2 13,88 
20 7,2 14,14 30 15,5 13,81 

Zwischen 0-40° gilP: 

PKw = 14,926 - 0,0420' t + 0,00016 . t 2 • 

Bei 25° ist Kw naherungsweise gleich 10-14• Daraus geht her­
vor, daB in reinem Wasser bei dieser Temperatur [vgL GL (6)] 

und 

ist. 

[H'J2 = [OH']2 = 10-14 

[H"] = [OH'] = 10-7 (7) 

Eine Losung, in der [H'] = [OH'], wird als neutral bezeichnet. 
1st [H'] groBer als 10-7 (bei 250) und damit [OH'] < 10-7, so 
reagiert die Losung sauer; wenn [H"] kleiner als 10-7 und ent· 
sprechend [OH'] > 10-7 ist, so zeigt sie alkalische Reaktion. In 
jedem Fall kann die Reaktion der Losung quantitativ angegeben 
werden' durch die GroBe der Hydroniumionenkonzentration, da 
ja eine einfache Beziehung zwischen [H'] und [OH'] besteht. 
Aus GL (7) geht hervor, daB 

[H'] = [~;'] , 
[OH'] = [~i' 

FUr viele Zwecke ist es praktischer, die Hydroniumionen­
konzentration nicht als solche anzugeben, sondern durch ihren 
negativen Zehnerlogarithmus zu ersetzen. S. P. L. SORENSEN 
(1909) hat dies zuerst vorgeschlagen, und diese Bezeichnungs­
weise ist allgemeingiiltig geworden. Er nennt diese Zahl den 
Wasserstoff- oder Wasserstoffionen-exponenten und legt ihm das 
Symbol PH bei. Danach: 

PH = -loa [H'] = laO' --~ 
" "[H'] 

[H'] = lO-PR . 

Fur 0,01 n Salzsaure betragt [H"] = 0,01 = 10-2 ; PH = 2 . 

1 BJERRUM, N., u. A. UNMACK: Kong. Danske Vidensk. Meddelelser 
Bd.9 (1919) S. 1. 
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Der Hydroxylionenexponent kann in ahnlicher Weise ab­
geleitet werden, und aus Gl. (7) ergibt sich die einfache Beziehung: 

PH + POH = Pw = 14,0 (25°). 

Fur remes Wasser erhalt man: 

PH = POH = 7 (25°). 

Die Reaktion einer Flussigkeit kann ausgedruckt werden in 
pwWerteno Bei 25° gilt: 

PH= 7 =POH 

PH<7<POH 

PH>7>POH 

neutrale} 
saure Reaktion. 

basische 

Anfanglich mag vielleicht die Benutzung des negativen Loga­
rithmus Verwirrung bringeno Es sei besonders darauf hingewiesen, 
daB fallendem PH steigende Aciditat, und steigendem PH fallende 
Aciditat entsprichto 

5. Die Reaktion von Losungen schwacher Sliuren und schwacher 
Basen. N ach der klassischen Bezeichnungsweise kann die Dissozia­
tion einer schwachen Saure dargestellt werden durch die Gleichung: 

HA""",~Ho+A' 

(besser: HA + H 20""", ~ HaO° + A') 0 

Auf Grund des Massenwirkungsgesetzes gilt: 

[HO] 0 [A'] 
[HA] = Kso 

(8) 

(9) 

Ks bezeichnet die Dissoziations- oder Ionisationskonstante der 
Saure und [HA] die Konzentration des undissoziierten Anteileso 
In reiner waBriger Lasung wird: 

[HO] = [A'] 0 

Fiir eme solche Lasung gilt demnach: 

[HO]2 [A']2 
c - [Ffl = c - [Al = Ks, (10) 

wobei c die analytische Konzentration der Saure bedeuteto Last 
man Gl. (10) nach H' auf: 

Ks Ks V
~ 

[HO] =-2+ T+Ksoco (ll\ 
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1st eine Saure nur wenig dissoziiert (etwa unter 5 Ofo), so wird 
[H'] gegeniiber c sehr klein. Unter solchen Umstanden kann 
G1. (10) naherungsweise geschrieben werden: 

[H']2 
--=Ks 

c 

[H] = VKs· c (12) 

(13) 

Ps bedeutet -logKs oder den Saureexponenten. Bei Anwen­
dung der G1. (12) hat man sich zu vergewissern, ob die Naherungs­
formel zulassig ist. Dies ist daran zu erkennen, daB VKs' c 
annahernd denselben Wert wie VKs(c - [H']) ergibt. 

Liegt eine zweibasische Saure vor, so sind beide Dissoziations­
konstanten zu beriicksichtigen. 

H2A ~ ~ H' + HA' 

HA'~+H' +A" 
[H"]. [AH'] 

Kl = [H2A] 

[H']· [A'] 
K2 = [HA'] . 

(14) 

(15) 

(16) 

(17) 

Zur Berechnung der [H'] in einer Losung einer freien zweibasischen 
Saure kann man gewohnlich G1. (14) heranziehen und die 2. Disso­
ziationskonstante vernachlassigen. Die Aufgabe ist dann zuriick­
gefiihrt auf den Fall einer einbasischen Saure [Gl. (11), (12) und (13)]. 
Unterscheiden sich, wie gewohnlich, Kl und K2 wesentlich von­
einander, und ist die Losung der Saure nicht zu verdiinnt, dann 
kann meistens diese Annaherung getroffen werden. Falls diese 
Bedingungen aber nicht erfiillt sind, laBt sich [H'] leicht nach 
folgenden "Oberlegungen abschatzen: 

Man setzt in erster Annaherung fUr die Losung einer zwei­
basischen Saure: 

[H'] = [HA'] . 
G1. (17) lehrt, daB dann 

[A"] = K 2 • 

Aus G1. (14) und (15) geht ganz allgemein die Beziehung hervor 

[H'] = [HA'] + 2 [A"]. (18) 

Hat man [H'] unter der Annahme berechnet, daB die Losung der 
freien Saure sich einbasisch verhalt, so laBt sich jetzt entscheiden, 
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ob die Vernachlassigung der 2, Dissoziationskonstante zulassig ist, 
Hat man z. B. [H'] zu 10-3 angenommen und K2 habe einen 
Wert von 10-6, so braucht die 2. Dissoziationsstufe nicht in 
Rechnung gesetzt zu werden, Betragt aber andererseits der 
Naherungswert fUr [H'] = 10-4 bei K2 = 10-5, dann liegt [A"] 
nahe bei 10-5, und der roh korrigierte [H']-Wert errechnet sich zu 

[H'] = 10-4 + 10-5 = 1,1 ' 10-4 , 

wohingegen: 
[HN] = 10-4 - 10-5 = 0,9 ' 10-4 • 

Setzt man jetzt diese korrigierten Werte in Gl. (17) ein, so 
findet man [A"] zu 0,8' 10-5. Bei einer 2. Naherungsrechnung 
findet man [H'] = 10-4 + 0,8' 10-5 = 1,08' 10-4 , also einen 
Wert, der nicht wesentlich vom Ergebnis der ersten Naherungs. 
rechnung abweicht. 

Beispiel: Weinsiiure, 

Kl = 10-3, K2 = 3, 10-5, 

Aus Gl. (11) ergibt sich: 

[H'] = 9,5 ' 10-3 

[A"] = 9,0.10-5 • 

c = 0,1, 

Die 2, Dissoziationskonstante kann vernachlassigt werden, 
Fur c = 0,00l: 
Aus Gl. (11): 

[H']nah. = 6,2 ' 10-4 , 

wohingegen 
[A"]nah. = 3,0 . 10-5 , 

[H']korr. = 6,2 . 10-4 + 0,3 ' 10-4 = 6,5· 10-4 • 

Die den Sauren vorausgeschickten Betrachtungen lassen sich 
sinngemaB auf Basen ubertragen, nur mit dem Unterschied, daB 
zunachst [OH'] berechnet wird. Die entsprechende [H'] kann 
aus dem Ionenprodukt des Wassers ermittelt werden [Gl. (7)], 

Am Ende dieses Paragraphen sei nochmals ausdrucklich auf 
den groBen Unterschied hingewiesen, der zwischen der durch 
Titration gefundenen und der tatsachlichen Aciditat (analytischen 
und aktuellen Aciditat) besteht, die der Wasserstoffionenkonzen· 
tration der Losung entspricht. Z. B. findet man bei 0,1 n-Salz­
und Essigsaure dieselbe Titrationsaciditat, wahrend bei ersterer 
[H'] = 10-1, bei der letzteren = 1,35' 10-3 betragt, 
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Dissoziationskonstanten und PK einiger Sauren und Basen hei 
Zimmertemperatur. 

Bezeichnung K I PK I Bezeichnung K PK 

Sauren: 
Essigsaure. 1,86· 10-5 4,73 Oxalsaure, 2. Stufe 6,1 · 10-5 I 4,21 
Benzoesaure . 6,86· 10-5 4,16 Phenol. 1,3 · 10-10 I 9,89 
Borsaure 6 · 10-10 9,22 Phosphorsaure 8 .10-3 I 2,10 
Kohlensaure . 3 .10-7 6,52 2. Stufe 7,5 · 10-8 I 7,13 

2. Stille. 4,5 · 10-11 10,35 3. Stufe 5 · 10-13 112,30 
Citronensaure 8 .10-4 3,10 Phthalsaure 1,3 .10-3 

1
2,88 

2. Stufe. 1,77· 10-5 4,75 2. Stufe 3,9 · 10-6 5,41 
3. Stille. 3,9 .10-7 6,41 Salicylsaure 1,06· 10-3 I 2,97 

Ameisensaure 2 .10-4 3,70 Bernsteinsaure 6,5 .10-5 4,18 
Blausaure. 7 · 10-10 I 9,14 2. Stille 2,7 ·10-6 

1 5,57 
Milchsaure 1,5 .10-4 3,82 Weinsaure 9,7 .10-4 3,01 
Oxalsaure. 5,7 · 10-2 I 1,24 2. Stille 2,8 · 10-5 I 4,55 

Basen: 
Ammoniak 1,75' 10-5 4,76 Triathylamin . 6,4 .10-4 3,19 
Anilin 4,60. 10-10 9,34 Methylamin 5,0 .10-4 3,30 
Brucin 9 .10-7 6,04 Hydrazin 3 .10-6 5,52 
Xthylamin. 5,6 .10-4 3,25 Hydroxylamin 1,0 .10-8 8,00 
Diathylamin. 1,3 .10-3 2,90 Pyridin 1,4 .10-9 8,85 

6. Hydrolyse von Salzen. In jeder waBrigen Lasung muB der 
amphotere Charakter des Wassers, der quantitativ durch das 
Ionenprodukt zum Ausdruck kommt, beriicksichtigt werden. Ver­
mage dieser amphoteren Eigenschaften kann Wasser als schwache 
Saure oder als schwache Base wirken. Dieser Zwittercharakter 
tritt in den Vordergrund bei der Betrachtung einer SalzlOsung. 
Das Salz einer starken Saure und einer starken Base - etwa 
NaCI oder KNOa -, andert die Reaktion des Losungsmittels 
nicht, daweder das Anion der Saure bestrebt ist, sich mit Wasser­
stoffionen zu verbinden, noch das Kation, dies mit Hydroxyl­
ionen zu tun. 

Indessen zeigt das Salz einer starken Base und einer schwachen 
Saure in der Regel das Verhalten eines starken Elektrolyten und 
ist vollstandig dissoziiert. Das Anion A' kann wegen seines 
basischen Charakters (vgl. Definition von Bronsted, § 3) mit dem 
Wasser reagieren nach: 

(19) 
Base Saure Saure Base 

Bei dieser Reaktion bilden sich Hydroxylionen, und die 
Reaktion des Wassers verschiebt sich nach der alkalis chen Seite. 
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Das Kation B' (z. B. NH4') in einem Salz einer schwachen Base 
und einer starken Saure wird wegen seiner sauren Eigenschaften 
mit der "Base" Wasser reagieren: 

(20) 
Saure Base Base Saure 

Deswegen zeigen Salze schwacher Basen und starker Sauren eine 
saure Reaktion in waBrigem Medium. 

Aus Gl. (19) geht hervor, daB der Hydrolysengrad des Salzes 
einer schwachen Saure und einer starken Base quantitativ be­
stimmt ist durch die GraBe der Dissoziationskonstante der Saure 
und das Ionenprodukt des Wassers. In gleicher Weise ist die 
Hydrolyse eines Salzes einer schwachen Base und einer starken 
Saure bestimmt durch die Dissoziationskonstante der Base und 
das Ionenprodukt des Wassers; und die Wasserstoffionenkonzen­
tration einer solchen hydrolysierten SalzlOsung laBt sich leicht 
berechnen. Aus der Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf 
Gl. (20) folgt: 

[BOH]. [H"] _ K 
[B'] - Hydr. 

K Hydr. wird gewahnlich als Hydrolysenkonstante bezeichnet. 

LB']. [OH'] 
KB = [BOH] , 

und weiter nach Gl. (21): 

[BOH]· [H']· [OH'] _ Kw _ K 
[B']. [OH'] - KB - Hydr. 

(21) 

(22) 

Die durch Hydrolyse gebildeten Mengen [BOH] und [H'] [Gl. (20)] 
sind gleich, und deswegen kann man in einer Lasung des reinen 
Salzes in Wasser [BOH] gleich [H'] setzen. Hat das Salz die 
Bruttokonzentration c in Wasser, und verhalt es sich als starker 
Elektrolyt, so ist [B'] = c. Daher ergibt sich fUr die Lasung 
des Salzes einer schwachen Base und einer starken Saure in 
Wasser: 

und 

[BOH]. [H'] _ [H']2 _ K _ Kw 
[B'] - c - Hydr. - KB 

[H'] =YKW. c 
KB 

PH = 7 -tPB + }Pc (25°). 

(23) 

(24) 
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In gleicher Weise laBt sich flir das Salz einer schwachen Saure 
und starken Base ableiten: 

und 

oder 

[HA] . [OH'] _ [OH']2 _ K _ Kw 
[A'] - 0 - Hydr. - Ks 

[OH']=VKW. o 
Ks 

[H'] = V~:KS 
PH = 7 + t Ps - t Pc' 
Pc =-logo 

(25) 

(26) 

(27) 

(28) 

Hydrolyse des Salzes einer sch wachen Saure und 
einer schwachen Base. In diesem Fall wird das Wasser sowohl 
mit dem Kation wie mit dem Anion reagieren: 

B' + H20 ~ ~ BOH + H' 

A' + H 20:::.(:±:HA + OH'. 

Ferner kann errechnet werden, daB: 

[BOH] . [H'] Kw 
[B'] KB 

[HA] . [OH'] Kw 
[A'] = -Ks-- . 

(29) 

(30) 

(22) 

(25) 

In einer Losung des Salzes einer schwachen Saure und eil?-er 
schwachen Base ist [BOH] nicht gleich [H'] zu setzen, da die 
durch Hydrolyse gebildeten Wasserstoffionen mit den Anionen A' 
unter Bildung von HA reagieren. Wenn die Losung fast neutral 
reagiert (PH zwischen 6 und 8 liegt), [H'] und [OH'] sehr kleine 
Werte zeigen, so werden die durch Hydrolyse gebildeten Mengen 
BOH und HA naherungsweise einander gleich. 

Durch Multiplikation von G1. (22) mit G1. (25) ergibt sich: 

[BOH] . [HA] Kw 
[B"] . [A'] - = Ks . KB . (31 ) 

Verhalt sich das Salz als starker Elektrolyt und betragt seine 
Konzentration c, so wird 

Denn: 
[B'] = [A'] = 0 

[BOHP [HA]2 Kw 
O2 O2 Ks' KB 
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oderc 
[BOH] = [HA] = c V Kw 0 

KsoKB 

W 0 nun [HA] bekannt ist, k6nnen wir [HO] berechnen: 

[HO] 0 [A'] 
[HA] = Ks 

(32) 

V~ ,---
[HO] ~ Ks 0 [HA] = Ks 0 c Ks 0 KB = -VKW 0 Ks (33) 

[A'] c KB 

PH = 7 + t Ps - t PB (25°) 0 (34) 

Gl. (33) lehrt, daB in der L6sung eines Salzes einer schwachen 
Saure und schwachen Base die Wasserstoffionenkonzentration 
unabhangig von der Salzkonzentration isto 

Reaktion saurer SaIzeo Betrachten wir ein saures Salz 
vom Typus BHA, das sich wieder als starker Elektrolyt verhalt: 
Es zerfallt vollstandig in die lonen BO und HA'o Das Ion HA' 
reagiert wie eine Saure nach: 

HA' +?: H O + A" 0 (35) 

Wenn nun HA' das Anion der schwachen Saure H2A darstellt, 
so setzt sich ein Teil dieser lonen mit den Wasserstoffionen 
um nach: HA' + HO ~ ~ H2A 0 (36) 

Aus diesem Grunde ist [HO] nicht gleich [A'] [Gl. (35)], 
sondern um den nach Gl. (36) in H2A verwandelten Anteil kleinero 
Daraus geht die Beziehung hervor: 

[AN] = [HO] + [H2A] 0 (37) 

Die durch Gl. (35) wiedergegebene Umsetzung wird quantitativ 
bestimmt durch die 20 Dissoziationskonstante der Saure H 2A, 
wahrend die Reaktion nach Gl. (36) festgelegt ist durch die erste 
Dissoziationskonstante von H2A 0 

AN = [HA'] 0 K2 
[HO] 

[H2A] = [HO] i HAO] ° 

1 

Aus diesen beiden Gleichungen in Verbindung mit Gl. (37) er­
gibt sich 

(38) 



§ 7. Die Reaktion des Gemisches einer schwachen Saure mit ihremSalz. 15 

wenn c die analytische Konzentration des Salzes BHA in der 
LOBung angibt. Aus Gl. (38) folgt, daB die Salzkonzentration 
geringenEinfluB auf die Wasserstoffionenkonzentration der Losung 
hat. Dies gilt besonders dann, wenn Kl klein ist gegenuber c. 
Dann kann Kl + c ersetzt werden durch c und Gl. (38) nimmt 
die einfache Form an: 

[R'] = YK1 • K2 . (39) 

Noch kurz solI der EinfluB der Temperatur auf den Hydrolysen­
grad gestreift werden. Fur SalzlOsungen vom Typus: schwache 
Saure - starke Base, starke Saure - schwache Base und schwache 
Saure - schwache Base wurde gezeigt, daB die Wasserstoffionen­
konzentration eine lineare Funktion der Quadratwurzel des lonen­
produktes des Wassers ist [GL (23); (27) und (33)]. Weiter hat 
sich nun ergeben, daB letzteres stark mit der Temperatur an­
steigt; und daraus kann man vermuten, daB die Hydrolyse 
solcher Salze merklich mit der Temperatur zunimmt. Dieser 
SchluB wird durch die Tatsache gestutzt, daB die Dissoziations­
konstante der meisten bekannten schwachen Sauren und Basen 
sich nur sehr gering mit der Temperatur andert. Beim Ammonium­
chlorid z. B. ergibt sich das Verhaltnis der Wasserstoffionen­
konzentration bei einer Temperatur t~ zu der bei t~ zu: 

[R']t,o _ VKWt10 
[R']t,o - KWt,O ' 

wobei Kwt;o das tonenprodukt des Wassers bei t~, KWt,o das 
bei der Temperatur t~ angibt. 

7, Die Reaktion des Gemisches einer schwachen Saure mit 
ihrem Salz oder· einer schwachen Base mit ihrem Salz, Puffer. 
lOsungen, Die Dissoziation einer schwachen Saure in ihre lonen 
hangt ab vom Wert der Dissoziationskonstanten: 

oder: 

[R'] [N] 
[RA] = Ks (9) 

. [RA] 
[H J = [A'] . Ks . [(40) 

Betragt die analytische Konzentration der freien Saure Cs und 
die des Salzes CSalz, dann ergibt sich die Konzentration des 
undissoziierten Teiles der Saure [HA] zu (cs - [H']) und die der 
Anionen [A'] zu (CSalz + [H'). An Stelle der Gl. (40) laBt sich 
dann schreiben: 
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• Cs - [H'] 
[H ] = + [H'] . Ks cSa]z 

(41) 

Aus dieser quadratischen Gleichung ist [H'] zu berechnen. 1m 
allgemeinen kann Gl. (41) in einer noch einfacheren, wenn auch 
nur angenaherten Form verwendet werden. In der Mischung: 
schwache Saure - Salz ist die Dissoziation der ersteren zuriick­
gedrangt durch deft gewohnlichen Ioneneffekt, und deswegen 
kann man in den meisten praktisch vorkommenden Fallen [H'] 
gegeniiber Cs und CSa!z vernachlassigen. 1st dies der Fall, dann 
erscheint Gl. (40) in der Gestalt: 

Cs 
[H'] =~-,Ks. 

cSa!z 
(42) 

Beispiel. Die Dissoziationskonstante der Essigsaure betragt 
1,8' 10-5• Wie groB ist die [H'] in einer Mischung von 0,05 n 
CHaCOOH und 0,05 n CHaCOONa 1 

Os = cSa!z = 0,05 

[H'] = 0,05 . Ks = 1,8 ' 10-5 • 
0,05 

Daraus geht hervor, daB die Anwendung der Naherungs­
gleichung zulassig ist, da ja Cs - [H'] und CSa!z + [H'] nahezu 
mit Cs und CSa!z iibereinstimmen. Nur in Ausnahmefallen, wenn 
die Saure nur einige Prozent ihres Salzes enthalt, muB die qua­
dratische Gleichung herangezogen werden. Ebenso muB die 
Hydrolyse des Salzes der schwachen Saure in Rechnung gesetzt 
werden bei der Ermittlung der [H'] in einer Losung des Salzes 
der schwachen Saure, die nur spurenweise freie Saure enthalt. 

[A'] + H20~ ~ HA + OH'. 

Wenn wieder CSa!z die analytische Konzentration des Salzes, 
Cs die der Saure darstellt, so ergibt sich in letzterem FaIle: 

[A'] = cSa!z - [OH'] = cSa!z (Niiherungswert) 

[HA] = Cs + [OH']. 

Aus der Hydrolysengleichung folgt: 

[HA] [OH'] = {Cs + [OH']) [OH'] = KHydr. =! w (250). 
[A'] - eSa!z Ks 
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Ais einzige Unbekannte in dieser Gleichung laBt sich [OH'] 
berechnen und damit weiterhin auch [H']. 

Mischungen schwacher Sauren und ihrer Salze nehmen eine 
sehr groBe praktische Bedeutung ein, well sie die Herstellung 
haltbarer Lasungen bestimmter PH-Werte ermaglichen. 

So solI z. B. eine Lasung von der Wasserstoffionenkonzentra­
tion 1,8' 10-5 hergestellt werden. Da Salzsaure eine starke Saure 
ist, kannte die Aufgabe gelOst werden durch Verdiinnen einer 
eingestellten Saure auf eine Normalitat von 0,000018. Aber 
jeder Chemiker weiB, daB eine solche Lasung sehr unzuverlassig 
sein miiBte. Der Kohlensauregehalt des Wassers, Spuren Alkali, 
die das GlasgefaB abgibt, oder Verunreinigungen aus der Luft 
haben einen groBen EinfluB auf den PH-Wert einer derartig stark ver­
diinnten Lasung einer starken Saure, so daB die H'-Konzentration 
sogar der GraBenordnung nach vom beabsichtigten Werte ab­
weichen kann. 

Die gestellte Aufgabe, eine bestiindige Lasung mit einem 
[H']-Wert von 1,8' 10-5 herzustellen, wird leicht erfiillt bei 
Verwendung einer Mischung aus aquivalenten Mengen Essig­
saure und Natriumacetat. Liegen Salz- und Saurekonzentrationen 
bei 0,1 n, so wird das PH durch geringe Mengen von basischen 
und sauren Verunreinigungen nicht wesentlich beeinfluBt, und 
diese Lasung kann in GlasgefaBen ohne Veranderung ihres 
PH-Wertes aufbewahrt werden. Derartige Lasungen, die gegen 
Anderungen ihres PH geschiitzt sind, werden als Pufferlasungen 
oder als Puffergemische bezeichnet, zuweilen auch Regula­
toren oder Ampholyte genannt. Ebenso kann man nachweisen, 
daB die Lasung aus einer schwachen Base und ihrem Salz eine 
entsprechende Pufferwirkung ausiibt. 

[OR'] = [BO~] ,KB = ~. KB 
B Cs 

und 

(43) 

Pufferlasungen sind von groBer Bedeutung fiir die colori­
metrische Wasserstoffionenbestimmung (vgl. S. 32), und des­
wegen sollen ihre Eigenschaften etwas ausfiihrlicher besprochen 
werden. Aus den soeben angestellten Uberlegungen geht hervor, 

Kolthoff, PH-Bestimmung. 2 
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daB Misehungen sehwaeher Sauren mit ihren Salzen und sehwacher 
Basen mit ihren Salzen gepuffert sind. Der vorhergehende Para­
graph lehrt, daB die Dissoziationskonstante der meisten Sauren 
und Basen sich nur wenig mit der Temperatur andert. Des­
wegen kann man nach Gl. (42) erwarten, daB der PH-Wert der 
Gemische schwacher Sauren und ihrer Salze mehr oder weniger 
unabhangig von der Temperatur ist. Tatsachlich hat sich er­
geben, daB die H' -Konzentration der meisten derartigen Puffer­
lOsungen sieh wenig mit der Temperatur andert, Andererseits 
geht aus Gl. (43) hervor, daB der PH-Wert einer Mischung einer 
schwachen Base mit ihrem Salz weitgehend von der Temperatur 
abhangig ist, da Kw stark mit der Temperatur wachst, Deshalb 
werden praktisch die Pufferlosungen in der Regel als Gemisehe 
schwacher Sauren mit ihren Salzen hergestellt und nicht aus 
sehwachen Basen, 

AuBerdem ist hier noch eine andere, fUr die Praxis wiehtige 
Frage zu erortern, Welehe PH-Spanne kann dureh Gemische 
einer einzigen Saure mit ihren Salzen uberbruekt werden ~ Z, B. 
sei die Dissoziationskonstante einer Saure = 10-5, Dann zeigt 
nach Gl. (42) das Gemiseh Saure-Salz bei einem Verhaltnis 100: 1 
die Wasserstoffionenkonzentration von: 

Cs 
[H'] = --, Ks = lOOKs = 10-3 ; oder PH = 3, 

e Salz 

Fur ein Mischungsverhaltnis Saure-Salz 1 : 100 ergibt sich: 

[H'] = Th~' Ks = 10-7 ; oder PH = 7, 

Demnach lieB sieh mit dem einen Puifersystem Saure-Salz ein 
Intervall zwischen PH = 3 und 7 umfassen, Doch ist dieser 
SchluB nicht ganz zutreffend, Merkmal einer Pufferlosung ist 
ihre Unempfindlichkeit gegen PH-Anderungen durch Zutritt ge­
ringer Verunreinigungen, 

Betraehten wir folgende 3 PufferlOsungen: 

I 0,01 n-Saure 0,0001 n-Salz; 

II 0,01 0,01 

III 0,0001 ,,0,01 

[H'] = 10-3 ; PH = 3 

[H'] = 10-5 ; PH = 5 

[H'] = 10-7 ; PH = 7 

und nehmen wir ferner an, daB beim Aufbewahren von je 100 cem 
dieser Mischungen in GlasgefaBen etwas Alkali, 0,5 ccm einer 
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0,01 n-Lauge entsprechend, in Losung geht. Durch diese Ver­
unreinigungen werden sich die Pw Werte der Pufferlosung andern: 

I [H'] = ~L . Ks = 6 6. 10-4 • 
1,5 ' , 

II [H'] - 99,5 K - 99 0-5 • - 1005' s - ,.1 , , 

PH = 3,18 

PH = 5,00 

III [H'] = 1~~5 5 . Ks = 1,8· 10-8 ; PH = 7,32. , 
Durch Zutritt gleich groBer Mengen an Verunreinigungen 

andert sich der PH-Wert der Pufferlosung I um 0,18, der von II 
bleibt unverandert, und der von III um 0,32. 

Deswegen ist das MaB der Pufferung der 3 Losungen, die so­
genannte Pufferkapazitat oder Pufferwirkung1 ganz ver­
schieden. Die maximale Pufferwirkung erreicht ein Gemisch glei­
cher Konzentrationen von Saure und Salz, sie sinkt, je mehr das 
Konzentrationsverhaltnis von Saure zu Salz steigt oder fallt. Die 
Starke der Pufferwirkung hangt also ebensowohl von deren Gesamt­
konzentration als von dem Verhaltnis der beiden Komponenten 
abo Bei zunehmender Konzentration von Saure und Salz wachst 
die Pufferkapazitat. Meistens werden Pufferlosungen mit einer 
Gesamtkonzentration an Saure und Salz von der GroBenordnung 
0,05-0,1 n gewahlt. Solche Gemische sind iiber ein Mischungs­
bereich SaurejSalz zwischen 10: 1 - 1: 10 oder ein PH-Gebiet: 

PH = PKs ± 1 

annahernd bestandig. Diese Grenzen lassen sich natiirlich nicht 
ganz genau angeben, sie zeigen nur angenahert die PH-Spanne 
haltbarer Pufferlosungen an, die aus Sauren bekannter PK -Werte 

s 
zu erhalten sind. Werden die Losungen unmittelbar nach ihrer 
Herstellung verwendet, so darf das PH-Bereich unbedenklich auf 

PH = PKs ± 2 

erweitert werden. Zur Zubereitung einer haltbaren Pufferreihe 
vom PH-Bereich 3-5 eignet sich eine Saure mit einer Dissozia­
tionskonstante von 10-4, fUr das pwGebiet 5-7 eine solche mit 
einem Ks von 10-6 USW. 

1 Vgl. D. D. VAN SLYKE: Journ. BioI. Chem. Bd.52 (1922) S.525. -
I. M. KOLTHoFF: Indicatoren, 3. Auf!. 1926 S.24. 

2* 
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Naeh G1. (42) soUte man annehmen, daB die Wasserstoffionen­
konzentration einer Pufferlosung nur abhangt von dem Verhaltnis 
SaurejSalz (UIid Ks) und nicht von del' Gesamtkonzentration. 
Mit anderen Worten, del' pwWert soUte sich beim Verdunnen 
eines solehen Puffergemisehes mit Wasser nieht andern. Dies 
trifft nul' annahernd, abel' nieht streng zu. Die Gleiehungen sind 
nur naherungsweise, abel' nieht absolut streng formuliert worden. 
Theoretiseh gelten folgende Beziehungen: 

[a H'] = [a HA] ° Ks = ~~_~!HA . Ks 
[aN] cSa!z' fA' 

[a HO] = [a H~'] ° K2 = cHA' . fHA' . K2 
[aA] cA"'fA" 

(Puffermischung aus einem sauren und normalen Salz). 
Das Symbol a gibt die Aktivitaten von HO, HN usw. an, 

f die ihnen entspreehenden Aktivitatskoeffizienten (vg1. § 2). Del' 
Aktivitatskoeffizient del' undissoziierten Saure in verdunnter, waB­
rigel' LosUIlg liegt dieht bei 1; deswegen darf cs fUr [aHA] ein­
gesetzt werden. lndessen faUt del' Aktivitatskoeffizient eines roues 
bei steigender lonenkonzentration del' Losung. Verdunnt man 
eine PufferlOsung mit Wasser, so steigt fA" und damit faUt [aH"]. 
Diese Anderung ist gering, muB abel' bei genauem Arbeiten 
beaehtet werden. 

Gibt man zu einer Pufferlosung ein Neutralsalz, etwa KCI, 
so wird fA' kleiner und die Wasserstoffionenkonzentration steigt 
auf einen solehen Zusatz an. 

Die praktisehe Anwendung del' hier entwiekeiten Grundiehren 
wird in Kapitel3 folgen. 

Aufgaben: 

1. Welehe lonen sind in einer UberchlorsaurelOsung in Wasser, 
in Eisessig, in Athyiaikohol vorhanden? 

2. Wie groB ist die [HO] und wie groB ist PH einer 0,005 n HCI­
und einer 0,005 nNaOH-Losung bei 10° und 300 (Kw s. S. 7). 

3. Wie groB sind die Werte von [HO], [OH'], PH und POH in 
Wasser von 10°, von 30°? 

4. Eine 0,1 m-Losung einer einbasischen Saure habe einen 
pwWert von 2,500. Man bereehne ihre Dissoziationskonstante? 



§ 7. Die Reaktion des Gemisches einer schwachen Saure mit ihrem Salz. 21 

5. Wie groB ist der PH"Wert der 1 n- und 0,1 n-Losung einer 
Saure mit einer Dissoziationskonstanten von 10-3 1 Man berechne 
den Pw Wert fUr Ks = 10-5. 

6. Wie groB ist der pwWert einer 0,1 m-Losung des Chlorids 
einer schwachen Base bei 10° und bei 30°, wenn KB = 10-5 1 

7. Wie groB ist PH einer 0,1 m-Losung des Na-Salzes einer 
schwachen Saure (Ks = 10-6) bei 10° und bei 30°1 

8. Wie groB ist der PH-Wert reinen Wassers in Beriihrung mit 
Luft, wenn letztere 0,03 Vol-Ofo CO2 enthalt, und der Kohlensaure­
verteilungskoeffizient zwischen Wasser und Luft 1 ist? Die erste 
Dissoziationskonstante der Kohlensaure ist Kl = 3,0' 10- 7 • 

9. Wie groB ist der PH-Wert einer Losung von Ammonium­
acetat, -formiat, -succinat? (Tabelle der Dissoziationskonstanten 
vgl. S. 11.) 

10. Die Losung eines Salzes einer schwachen Saure und einer 
schwachen Base habe einen pwWert = 6,5. Berechne K B, wenn 
Ks = 5 . 10-4 ist. 

11. Wie verandert sich der pwWert einer Acetat-Essigsaure­
Pufferlosung zwischen 25° und 100°, wenn Ks ungeandert bleibt 1 
Wie andert sich der PH-Wert einer Ammoniak-Ammonium­
chlorid-Pufferlosung zwischen 250 und 100°, wenn KB sich nicht 
andert? Kw bei 250 = 10-14 ; bei 1000 = 10-12• 

12. Wie groB muB ungefahr der Wert der Dissoziationskon­
stante einer Saure zwecks Herstellung von Pufferlosungen zwischen 
PH = 11 und 13 sein? 

13. Ein Gemisch, 0,4 molar an einbasischer Saure und 0,6 mo­
lar an derem Natriumsalz, hat ein PH = 5,05. Berechne die 
Dissoziationskonstante der Saure unter der Annahme, daB 

a) der Aktivitatskoeffizient der Saure und der des Anions 
= 1 ist, 

b) der Aktivitatskoeffizient der Saure = 1 ist, und der des 
Anions = 0,8. 

14. Wie groB ist der PH"Wert des oben angegebenen Gemisches 
bei Gegenwart von 0,5 Mol KCl je Liter, unter der Annahme, daB 
unter diesen Bedingungen der Aktivitatskoeffizient der Saure 1,2 
und der ihres Anions 0,6 betragt? 
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Zweites Kapitel. 

Indicatoren, 
1. Farbnmschlag der Sanre-Base-Indicatoren nnd pwSpanne 

des Umschlages, Indicatoren verhalten sich wie schwache Sauren 
oder Basen, deren dissoziierte und nichtdissoziierte Formen ver­
schiedene Farbe und Konstitution besitzen. Deswegen kann man 
einen Indicator mit einer gewohnlichen schwachen Saure oder 
Base vergleichen und die Eigenschaften von Indicatoren ganz auf 
den oben erorterten Grundlagen erklaren. 

Wenn man zunachst einmal den Fall ins Auge faBt, daB der 
ungespaltene Teil des Indicators saure Eigenschaft besitzt und 
ihn mit HI bezeichnet, so wird seine Dissoziation durch die fur 
aIle schwachen Sauren gultige Gleichung wiedergegeben: 

HI ~~ H' + I' 
Saure Form 

hat saure Farbe 
Basische Form 
hat alk. Farbe. 

Quantitativ wird das Gleichgewicht festgelegt durch 
[H'] [1'] 
[HI] = KI , (1) 

wobei KI die Dissoziationskonstante des Indicators - oft als 
Indicatorkonstante bezeichnet - darstellt. Die Farbe des In­
dicators in der Losung ist bestimmt durch das Verhaltnis [1'] 
zu [HI]: [1'] KI 

-[HI] = [H'] , (2) 

Daher sind diese 2 Indicatorformen in der Losung bei jeder 
Wasserstoffionenkonzentration vorhanden, Es ist ungenau, von 
einem Umschlagspunkt eines Indicators zu sprechen, da ja die 
Umwandlung einer Form in die andere nicht p16tzlich bei einer 
bestimmten Wasserstoffionenkonzentration stattfindet, Der Farb­
wechsel geht vielmehr allmahlich vor sich, wie aus Gl. (2) hervor­
geht; hat [H'] denselben zahlenmaBigen Wert wie Kv dann ist 
der Indicator zu 50 Ofo in die alkalische Form umgewandelt, ist 
[H'] zehnmal groBer als K 1 , dann sind ca, 90 Ofo des Indicators 
in der sauren Form vorhanden und 10 Ofo in der alkalischen Form, 
Bei weiterem [H']-Anstieg nimmt die Konzentration der alkali­
schen Form noch mehr ab, Nun besitzt das menschliche Auge 
nur eille beschrankte Fahigkeit in der Wahrnehmung von Farb­
unterschieden; da nur ein gewisser Betrag der einen Form in 
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Gegenwart der anderen wahrgenommen werden kann, so er­
streckt sich der sichtbare Farbwechsel eines Indicators iiber 
gewisse Grenzwerte der Wasserstoffionenkonzentration. Das 
pH"Gebiet zwischen beiden wahrnehmbaren Grenzen des Farb­
wechsels bezeichnet man gewohnlich als das Umschlagsgebiet. 
Der Ubergang von der sauren zur alkalischen Farbe liegt 
zwischen den beiden experimentell bestimmbaren Grenzwerten. 
Es ist dabei jedoch zu beachten, daB die in der Literatur an­
gegebenen, den Farbumschlag betreffenden Zahlen einen Nahe­
rungscharakter tragen; aus den vorstehenden Uberlegungen geht 
klar hervor, daB die beiden Grenzwerte mehr oder weniger von 
der subjektiven Beurteilung des Beobachters abhangen. Ein 
Autor wird z. B. das Umschlagsgebiet des Methylorange angeben 
zu PH 2,9-4,2, wahrend ein anderer die Grenzen zwischen 3,1 
und 4,4 zieht. Obgleich schon bei einem PH-Wert von 3,1 der 
groBte Anteil des Indicators in der sauren Form vorliegt, kann 
man noch eine Veranderung in der Farbe des Indicators zwischen 
PH-Werten von2,9-3,1 wahrnehmen. Durch Absorptionsspektren 
kann indessen gezeigt werden, daB sogar bei einem PH von 2,9 
noch iiber 8 Ofo des Indicators in alkalischer Form vorhanden sind. 
Die GroBe des Umschlagsgebietes ist nicht gleich fiir alle In­
dicatoren, da die Fahigkeit des Auges, kleine Mengen der sauren 
Form bei Gegenwart der alkalischen, eine kleine Menge der 
alkalischen Form neben einem UberschuB der sauren zu erkennen, 
sich je nach der Art des Indicators richtet. Wo der Indicator 
von farblos nach farbig umschlagt (einfarbige Indicatoren), ist 
das Farbumschlagsgebiet weitgehend abhangig von der In­
dicatorkonzentration. 

Nimmt man an, daB in einem vorliegenden Faile 9 Ofo der 
alkalischen Form gerade noch in Gegenwart der sauren Form 
wahrgenommen werden konnen, so gilt: 

[I'] I KI 
[HI] = 10 = [R·] . 

Der Indicator beginnt seinen Farbumschlag nach der alkali­
schen Seite bei: 

[R·] = 10 KI oder bei einem PH = PI - I , 

wobei PI den negativen Logarithmus von KI darsteilt und als 
"indicatorexponent" bezeichnet wird. Nimmt man ferner an, 
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daB der Indicator praktisch vollstandig in die alkalische Form 
umgeschlagen ist, wenn uber 91 Ofo in dieser Form vorliegen, gilt 
die Beziehung: 

[1'J KI 
[HI] = 10 = [H'J PH = PI + 1. 

So liegt das Umschlagsgebiet eines solchen Indicators zwischen 

PH=PI±l. 

Tatsachlich hat sich fUr die meisten Indicatoren eine PH-Spanne 
von der GroBenordnung 2 ergeben. 

Fur Indicator"basen" bestehen folgende Beziehungen: 

lOH ""'::>- 1"+OH' 
alk. Form 

zeigt 
alk. Farbe 

[1"] [OH'] 
-[lOH] = KIOH 

saure Form 
zeigt 

saure Farbe 

[lOH] [OH'] Kw 1 KI 
---uT = KIOH = KIOH . [H'] = rH'] , (3) 

wobei KIOH die Dissoziationskonstante der schwachen Indicator­
bases bedeutet. 

Um nun den Farbumschlag als eine Funktion der Wasser­
stoffionenkonzentration auszudrucken, muB auch das Ionen­
produkt des Wassers herangezogen werden. Das Verhaltnis 
Kw /KIOH bei einer bestimmten Temperatur ist eine Konstante, 
die als Indicatorkonstante bezeichnet wird. Der Vergleich von 
Gl. (2) und Gl. (3) zeigt, daB beide vollstandig identisch sind, wenn 

[1'] Calk. Form 

[HI] Csaure Form 
und 

[IOH] Calk. Form 

-[1"] csaure Form 

Man zeichne die Anderung des Verhaltnisses Calka!. Form/Csaure Form 

bei PH-Werten von 3,3 3,6, 4,0, 4,5, 5,0, 5,5, 6,0, 6,4 und 6,7 
fur ein PI = 5 auf und ebenso die LogarithmeJ} der soeben an­
gegebenen Verhaltnisse fUr die geforderten PH-Werte. 

2. Herstellung von Indicatorlosungen. Farbumschlagsgebiet der 
gebrauchlichen Indicatoren. Einige Eigenschaften der Indicatoren. 
Viele als Indicatoren geeignete Stoffe stehen uns sowohl als Natur­
produkte als auch als synthetische Verbindungen zur Verfugung. 
V gl. die Zusammenstellung in W. M. CLARK: Die Bestimmung von 
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Wasserstoffionen, 3. Aufl. S. 76, oder 1. M. KOLTHOFF: Der Ge­
brauch von Farbindicatoren, S.59. 

In dieser Abhandlung sollen nur einige wenige besprochen 
werden, mit denen sich die meisten colorimetrischen Arbeiten 
ausfUhren lassen, und die zu den in jedem Laboratorium gebrauch­
lichen Indicatoren gehoren. 

Fiir spezielle Arbeiten ist es jedoch empfehlenswert, die ge­
nannten ausfUhrlichen Zusammenstellungen heranzuziehen, da fUr 
den oder jenen Zweck ein in unserer Tabelle nicht erwahnter 
Indicator vorteilhafter sein kann. Einige einfarbige Indicatoren, 
die bei der PH-Bestimmung ohne Pufferlosungen Anwendung 
finden, sollen erst im nachsten Kapitel besprochen werden. 

ZweckmaBig stellt man Indicatorstamm16sungen von 0,05 bis 
10f0 Gehalt her. Gewohnlich wird eine Zugabe von 0,1-0,2 ccm 
solch einer Indicatorlosung fiir 10 ccm der zu untersuchenden 
Fliissigkeit ausreichen. Fiinf der in der Liste aufgefUhrten 
Indicatoren verhalten sich als schwache Basen (Tropaolin 00, 
Methylgelb, Methylorange, Methylrot und Neutralrot), die iibrigen 
als schwache Sauren. Die Sulfophthale'ine, zuerst von CLARK 
und LUBs (1917) angewandt, spater naher untersucht von anderen 
Autoren (besonders BARNETT COHEN), sind aIle Indicatoren mit 
sehr scharfem Farbumschlag von Gelb nach intensiv Rot, Blau 
oder Purpur. Bromphenol zeigt in seinem Umwandlungsgebiet 
einen sogenannten "Dichroismus". Die Farbe des Indicators 
hangt von seiner Konzentration und der Dicke der beobachteten 
Schicht ab, blaue Farbe tritt auf bei diinner Schicht der Losung 
und Purpur, wenn man durch eine dickere Schicht sieht. Nach 
W. M. CLARK erklart sich dieser "Dichroismus" daraus, daB 
die alkalische Form zwei Absorptionsbanden, eine in Gelb, 
eine in Griin besitzt; das durchgehende Licht ist in der Haupt­
sache rot und blau. Die "Durchlassigkeit" fiir das rote und 
blaue Licht ist verschieden; deswegen andert sich das Verhaltnis 
Rot/Elau mit der Schichtdicke nach dem Beerschen Gesetz: 

JD = J o ' aCd . 

a ist der Durchlassigkeitskoeffizient, c die Indicatorenkonzen­
tration, d die Schichtdicke. Bei der colorimetrischen pH"Be­
stimmung macht sich dieser Indicatordichroismus sehr storend 
geltend. Oft enthalt die zu untersuchende Losung Substanzen, 
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die die Lichtabsorption des Indicators beeinflussen (Alkohol, 
Alkaloide; in alkoholischer Losung geht der Farbwechsel tiber 
Gelb nach Blau). 

Weiterhin kann ein Indicator nicht in trtiben Losungen ver­
wendet werden. Betrachtet man eine dicke Fltissigkeitsschicht, 
so erreicht nur eine kleine Lichtmenge das Auge. Der groBte 
Teil des Lichtes tritt von der Seite her ein, wird von den Teilchen 
reflektiert, hat so nur eine dtinne Fltissigkeitsschicht durchdrungen 
und wird als blaues Licht wahrgenommen. Der Vergleich der 
Farbe mit der eines Indicators einer klaren Pufferlosung ist 
kaum moglich, selbst wenn man eine dtinne Schicht genommen 
hat. Aus den eben erwahnten Grtinden trifft es sich glticklich, 
daB neulich W. C. HARDEN und N. L. DRAKE! einen guten Ersatz 
ftir Bromphenolblau im Tetrabromphenoltetrabromsulfophthalem 
gefunden haben. Dieser Indicator schlagt von Gelb nach Blau 
um, hat denselben Farbumschlagsbereich wie Bromphenolblau, 
ohne "Dichroismus" zu zeigen. Der Farbwechsel der Sulfo­
phthaielne kann wiedergegeben werden durch folgendes Schema 
(Phenolrot) : 

gelb tief rot 
(Chinon-Phenolat). 

In unserer Tabelle sind zwei Vertreter der Phthaielne auf­
geftihrt: PhenolphthaleIn und Thymolphthalei'n. Der letztere 
Indicator ist nur sehr wenig wasserloslich, eine Eigenschaft, die 
seiner Verwendung bei PH-Bestimmungen entgegensteht. Gibt man 
0,1 ccm einer 0,1 proz. Indicatorlosung zu einer Pufferlosung mit 
einem pwWert = 10, so erscheint eine schwache Blaufarbung. 
Beim Stehen wird diese Farbe ziemlich rasch schwacher, weil ein 
Teil des undissoziierten Indicators ausfallt und dadurch das 
Gleichgewicht verschiebt. Der Farbumschlag der Phthalei'ne kann 
durch das folgende Schema wiedergegeben werden (Phenol­
phthaleIn) : 

1 HARDEN, W. C., u. N. L. DRAKE: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd. 51 
(1929) 562. 
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§ 2. Rerstellung von Indicatorlosungen. 
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tiefrot 
Chinon-Phenolat. 

Das einwertige Ion des Phenolphthalei"ns (III) ist farblos, das 
zweiwertige Chinon-Phenolat-Ion hat tiefrote Farbe. Die alkalische 
Form des Phenolphthale'ins ist nicht bestandig, in alkalischer 
Losung wandelt sie sich langsam in farbloses dreiwertiges Ion um, 
das sich von der Carbinolform ableitet: 

o 
II 
/~ 
I I 
V/-"'-.. 
II/~_/O' 
c 
I 

()COO' 

Chinon-Phenolat 
tiefrot 

0' 
/' ypo 

+ OR' C-OR 
--,... I 

(1cOO' 
"'-../ 
Carbinolform 

farblos 

Deswegen verblassen alkalische Losungen des Phenolphthalelns 
und anderer Phthalei"ne bei langerem Stehen. 

In folgender Tabelle ist die Art des Farbumschlages und das 
pH"Bereich der wichtigsten Indicatoren verzeichnet. In der Regel 
laBt sich Wasser als Losungsmittel verwenden, nur Methylgelb 
und die Phthalelne sind in 90proz. Alkohol zu lOsen. Die ver­
schiedenen Sulfophthalelne und das Methylrot sind mit NaOH 
zu neutralisieren, ehe sie in Wasser lOslich sind. Die ersteren 
verhalten sich als zweibasische Sauren. Die Indicatoreigenschaften 
sind also bestimmt durch die GroBe der 2. Dissoziationskonstanten. 
Fur die meisten Zwecke reicht es hin, die starke Sulfosauregruppe 
zu neutralisieren, nur wenn der PH" Wert praktisch ungepufferter 
Losungen zu bestimmen ist, muB auf die Reindarstellung des In­
dicators besondere Achtung gegeben werden (s. S. 48). 
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100 mg Indicator werden in einem Achatmorser mit der in 
nachfolgender Tabelle angegebenen Menge 1/20 n-NaOH ver­
rieben, Nachdem der Indicator gelOst ist, wird die Losung mit 
Wasser auf 100 ccm (0,10f0) oder auf 200 ccm (0,05 Ofo) verdiinnt. 

Indicator 

Thymolblau . . . . 
Tetrabromphenolblau 
Bromphenolblau 
Bromkresolgriin , 
Methylrot , .. 
Chlorphenolrot , 
Bromphenolrot , 
Bromthymolblau 
Phenolrot ... 
m-Kresolpurpur , 

MoJeknJargewicht 

466 
986 
669 
698 
269 
423 
512 
624 
354 
382 

I 
cern nj20 NaOHjlOO mg 

Indicator 

I 4,3 
2,0 
3,0 
2,9 
7,4 
4,7 
3,9 
3,2 
5,7 
5,3 

3. EinfluB der Indicatorkonzentration, der Temperatur und des 
Losungsmittels auf das Umschlagsintervall. 

Die Konzentration des Indicators, 
Wie friiher gezeigt, wird das Gleichgewicht einer 

saure" dargestellt durch 
[1'] KI 

[HI] = [H'] . 

"Indicator-

(2) 

1st die "Indicatorsaure" farblos, dann ist die Farbe der Losung 
bei einem bestimmten PH (Pufferlosung) bestimmt nach: 

[1'] = KI' [HI] = K' [HI] 
. [H'] I . 

Die Menge der gefarbten Form ist proportional der des nicht­
dissoziierten Indicators, Deswegen verstarkt sich die Farbe ge­
eigneter Pufferlosungen bei Zugabe weiterer Mengen eines ein­
farbigen Indicators, 

Versuch: Man gebe zu 10 ccm 0,05 molarer BoraxlOsung 
steigende Zusatze von 0,10f0 PhenolphthaleIn, Die Intensitiit 
steigt nur bis zu einem gewissen Wert an, da die meisten In­
dicatoren nur wenig wasserloslich sind und bald der Sattigungs­
wert fUr [HI] erreicht ist, Entspricht dieser Sattigungswert einer 
Konzentration s, so tritt die maximale Farbintensitat eines ein­
farbigen Indicators ein bei einem bestimmten PH-Wert: 

[1'] = K~' s , 
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Aus diesen Darlegungen geht hervor, daB das Farbumschlags­
gebiet eines einfarbigen Indicators verhaltnismaBig stark von 
der Konzentration abhangt. 

Bei zweifarbigen Indicatoren macht sich der EinfluB der 
Indicatorkonzentration weniger bemerkbar. 

EinfluB der Temperatur. InKapitelIIisterwahntworden, 
daB die Dissoziationskonstanten der meisten bekannten Sauren 
und Basen sich nur wenig mit der Temperatur andern. Da 
dies auch auf Indicatoren zutrifft, kommt man zu folgenden 
Schlussen: 

Indicatorsaure: [1'] Kr 
[HI] [H'] 

(2) 

So wenig Kr mit der Temperatur variiert, so wenig verschiebt 
sich das Gleichgewicht mit steigender Temperatur bei konstant 
gehaltener Wasserstoffionenkonzentration. Deswegen ist das 
Farbumschlagsgebiet der Indicatorsaure ziemlich unabhangig von 
der Temperatur. Fur Indicatorbasen gilt: 

[IOH] Kw 1 Kr 
---[fJ = KrOH . [H'] - [H'] . (3) 

Kw nimmt betrachtlich bei Temperaturerhohung zu, wahrend 

sich KIOH nur wenig andert. Deswegen steigt KKW fur In-IOH 
dicatorbasen stark mit der Temperatur an. Die Empfindlichkeit 
einer Indicatorbase gegen Wasserstoffionen sollte bei Temperatur­
anstieg abnehmen und ihr Umschlagsgebiet sich nach kleineren 
PH-Werten verschieben. Dies hat sich experimentell bestatigt. 
Methylorange (Indicatorbase) und Bromphenolblau (Indicator­
saure) besitzen dasselbe Farbumschlagsgebiet bei Zimmertempera­
tur (vgl. vorangehende Tabelle). Wahrend nun das Umschlags­
intervall von Bromphenolblau bei 100° und bei 25° ziemlich 
unverandert bleibt, so ist dasjenige bei Methylorange verschoben 
von 3,1-4,4 bei Zimmertemperatur auf 2,5-3,7 bei 100°. 

EinfluB des Losungsmittels. Die in Tabelle (S. 28) 
mitgeteilten Zahlen gelten fUr Wasser als Losungsmittel. 

Bringt man organische Losungsmittel wie Athylalkohol, Methyl­
alkohol, Aceton usw. mit kleineren Dielektrizitatskonstanten als 
Wasser in die waBrigen Losungen, so werden die Gleichgewichts­
bedingungen verschoben. Zugabe von Alkohol zu einer waBrigen 
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Losung erniedrigt die Dissoziationskonstante schwacher Sauren 
und Basen. Infolgedessen werden "Indicatorsauren" empfind­
licher fur Wasserstoffionen bei Gegenwart organischer Losungs­
mittel, ihr Farbumschlagsgebiet verschiebt sich nach hoheren 
pa-Werten zu [vgl. Gl. (2)]. 

Andererseits erweisen sich in Mischungen von Wasser mit 
einem organischen Losungsmittel "Indicatorbasen" unempfind­
licher gegen Wasserstoffionen als in rein waBrigen Losungsmitteln, 
da die Dissoziationskonstante der Base starker abnimmt als Kw. 
Deswegen verschiebt sich bei Gemischen von Wasser-Alkohol das 
Gebiet des Farbumschlages einer "Indicatorbase" nach niedrigeren 
PH-Werten. 

Ubrigens andert sich die Lage des Gleichgewichtes einer 
Pufferlosung ebenso bei Zugabe von Alkohol. Setzt man z. B. 
Alkohol zu einer Mischung CHaCOOH-CHaCOONa, falIt die 
Wasserstoffionenkonzentration, da die Dissoziationskonstante der 
Essigsaure kleiner wird. Sind die Anderungen der Dissoziations­
konstanten von Puffersaure und Indicatorsaure die gleichen, so 
wird letztere ihre Farbe in der PufferlOsung bei Zugabe von 
Alkohol nicht andern, dagegen wird sich die Farbe einer Indicator­
base nach der alkalischen Seite verschieben. Diese Erscheinung 
laBt sich an einem Puffergemisch: 0,1 n an CHaCOOH + 0,01 n 
an CHaCOONa nachweisen. TetrabromphenoItetrabromsulfosaure 
nimmt in solcher Losung eine Zwischenfarbe an, die selbst bei 
Zugabe von 40-50 Ofo Alkohol nicht verschwindet (Bromphenolblau 
ist fUr diesen Versuch weniger geeignet, da die beobachtete Nuance 
sich bei Alkoholzusatz wegen der Veranderung der Lichtabsorption 
andert (vgl. Dichroismus, S. 25). Gibt man Methylorange zur 
genannten PufferlOsung, so ist eine Zwischenfarbe zu erkennen, 
die bei Alkoholzusatz nach Gelb umschlagt. 

Die Literatur bringt zahlreiche Angaben uber colorimetrische 
pa-Bestimmungen von Wasser-Alkohol-Gemischen, die durch 
Vergleich der Farbe eines Indicators in der Mischung mit der­
jenigen in rein waBrigen Pufferlosungen ermittelt wurden. Sie 
konnen auf Genauigkeit keinen Anspruch erheben, sofern nicht 
der EinfluB des Losungsmittels auf den Indicator berucksichtigt 
wird. 
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Drittes Kapitel. 

Die colol'imetl'ische PH-Bestimmung. 
1. Grundlage der Methode. Vollstandige Satze von Puffer­

gemischen. Wenn ein Indicatorzusatz in verschiedenen Losungen 
dieselbe Farbung hervorruft, laBt sich daraus auf deren gleichen 
PH-Wert schlieBen. 

Gleiche Farbe bedeutet ein gleiches Verhiiltnis von [HI] zu [1']: 
. [HI] 

[H ] = - [I'j- . Kr. 

Der colorimetrischen pwBestimmung liegt dieses Prinzip 
zugrunde: Zu der Losung, deren PH zu bestimmen ist, wird ein 
abgemessenes Volumen eines geeigneten Indicators zugegeben und 
die Farbe verglichen mit der desselben Indicators in Losungen 
bekannterpwWerte. Es handelt sich also um eine Vergleichs­
methode, deren Genauigkeit in erster Linie abhangt von der 
Genauigkeit der Standard16sungen. Der PH-Wert der letzteren 
wird mit der Wasserstoffelektrode bestimmt. Auf diesen nach der 
potentiometrischen Methode ermittelten Bezugswerten grundet 
sich das ganze colorimetrische Verfahren. Die Standard16sungen 
sind Puffergemische, deren allgemeine Theorie in Kapitel I (S. 15) 
erlautert wurde. Zuerst fiihrte S. P. L. SORENSEN einen voll­
standigen Satz Puffer16sungen ein, deren PH-Werte er sehr genau 
bei 18° bestimmte. Weiterhin haben andere Autoren Puffersatze 
anderer Zusammensetzung vorgeschlagen, von denen die von 
CLARK und LUES wohl meistgehrauchlich sind. 

In diesem Leitfaden sollen nur wenige Sl1tze von Pufferlosungen 
erwahnt werden. Eine ausfiihrlichere Zusammenstellung ist in 
W. M. CLARK: Die Bestimmung von [R·], und in I. M. KOLTHOFF: 
Farbindicatoren, S. 135, zu finden. 

Pufferlosungen nach CLARK und LUBS. Diese Losungen 
lassen sich bequem herstellen. Die Ausgangsmaterialien konnen 
leicht in reinem Zustand erhalten werden, und die gleichen Unter­
schiede in PH-Wertintervallen zu 0,2 bieten praktische Vorteile. 

AusgangsHisungen 

0,2 n-HCl und 0,2 n-KCl. . . . . . . . 
0,1 n-HCl und 0,1 n-K-biphthalat . . . 
0,1 n-NaOH und 0,1 n-K-biphthalat . . 
0,1 n-NaOH und 0,1 n-K-primarphosphat 
0,1 n-NaOH, 0,1 n-H3B03 und 0,1 n-KCl 

1,0- 2,4 
2,2- 4,0 
4,0- 6,2 
6,2- 8,0 
8,0-10,0 
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Die Biphthalatmischungen sind fUr Messungen mit Methyl­
orange nicht geeignet. Die Mischungskomponenten scheinen da­
bei auf den Indicator einzuwirken. Er nimmt eine zu stark saure 
Farbung an. Deswegen liegen die auf diesem Wege gefundenen 
PH-Werte ca. 0,2 zu hoch. 

Da fUr diesen Fall Mischungen von K-primarcitrat mit HOI 
und NaOHl unter gewissen Umstanden wertvoll sein konnen, 
soIl ihre Zusammensetzung mitgeteilt werden. 

SchlieBlich sind noch die Gemische von 0,05 molar Borax mit 
0,1 n HOI und 0,1 n NaOH verzeichnet. Als erster hat S. P. L. 
SORENSEN (1909) diese Gemische bei 18° durchgemessen. WAL­
BUM zeigte spater, daB diese Pufferlosungen ihr PH verhaltnis­
maBig stark mit der Temperatur andern. Dasselbe ist der Fall 
bei den Boratpuffern von OLARK und LUBS. 

Reinheit der Substanzen, die bei der Herstellung der Puffer­
losung verwendet werden. 0,1 n Salzsaure und 0,1 n Na-Hydroxyd 
(carbonatfrei,), hergestellt und eingestellt nach der ublichen 
maBanalytischen Arbeitsweise. 

K-biphthalat: M = 204,2: Das Handelsprodukt ist von ge­
nugender Reinheit. Es kann aus Wasser umkrystallisiert und 
bei 110-120° getrocknet werden. Seine Reinheit muB durch 
eine Titration mit gegen Phenolphthalein oder Thymolphthalein 
eingestellter Natronlauge gepruft werden. Eine 0,1 m Losung 
des Salzes wird als StammlOsung fUr Puffergemische bereit­
gestellt. 

K-primarphosphat: M = 136,2. Das Handelssalz wird 
zweimal aus Wasser umkrystallisiert und bei 110-120° getrocknet. 
StammlOsung fur die PufferlOsungen: 0,1 m. 

Borsaure: M = 62,0, wird aus Wasser umkrystallisiert und 
an der Luft getrocknet. StandardlOsung fUr PufferlOsungen 0,1 m. 

Kaliumchlorid: M = 74,6. Handelsprodukt, zweimal aus 
Wasser umkrystallisiert und bei 120° getrocknet. 

K-primarcitrat: CsH70 7K· H 20; M = 248 
CsH707K ; M = 230. 

Darstellung des Salzes: Zu 420 g krystallisierter Oitronen­
saure (mit 1 Mol Krystallwasser), in 150 ccm warmem Wassers 

1 Vgl. I. M. KOLTHOFF und J. L. VLEESCHHOUWER: Biochem •. Ztschr. 
Bd.179 (1922) S.41O; Bd.183 (1922) S.444. 

Kalthoff, PH-Bestimmung. 3 
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gelOst, werden 138,2 g wasserfreies K 2C03 (frisch entwassert) in 
kleinen Anteilen zugegeben. Nach Aufhoren der CO2-Entwick­
lung wird die Losung aufgekocht lind filtriert. Das Filtrat 
wird unter Rtihren auf 150 abgektihlt. Die kleinen Krystalle 
werden abgesaugt, mit eiskaltem Wasser gewaschen und in 
so viel Wasser umkrystallisiert, als dem halben Gewicht der 
Krystalle entspricht. Die erhaltenen Krystalle lassen sich in 
einem Exsiccator tiber zerflieBendem Natriumbromid (gesattigte 
Losung, Bodenkorper von NaBr· 2H20) bis zur Gewichtskon­
stanz trocknen. Das Salz enthalt 1 Mol Wasser, oder man trock­
net die Krystalle bei 800 und erhalt sie so wasserfrei. Es 
kann in wasserfreiem Zustand aufbewahrt werden, wenn man 
es vor der Luftfeuchtigkeit schtitzt. Die Reinheit wird kon­
trolliert durch Titration mit Natronlauge mit PhenolphthaleIn 
oder Thymolblau. 

Borax, Na2B40 7 • lOH20: M = 381,2; Handelsprodukt, wird 
zweimal aus Wasser umkrystallisiert und in einen Exsiccator 
tiber zerflieBendem Na-bromid bis zur Gewichtskonstanz ge­
trocknet. Die StammlOsung ist 0,05 molar. 

Puffermischungen nach CLARK und LUES. 

Zusammensetzung 

0,2 n-HCl und 0,2 n-KCI hei 20°. 

47,5 cern HCI + 25 cern KCI, 
32,25" ,,+ 25 " 
20,75" ,,+ 25 " 
13,15" ,,+ 25 " 
8,3" ,,+ 25 " 
5,3" ,,+ 25 " 
3,35" ,,+ 25 " 

verdiinnt auf 100 cern . 
" 100 " 

" 

" roo 
" 100 " 
" 100 " 
" 100 " 
" 100 " 

0,1 molar K-hiphthalat + 0,1 n-HCI (200). 

1,0 
1,2 
1,4 
1,6 
1,8 
2,0 
2,2 

46,70 cern 0,1 n-HCI + 50 cern Biphthalat, verdiinnt auf roo cern 2,2 
39,60 ,,0,1 + 50 " " 100" 2,4 
32,95 ,,0,1 + 50"" " roo" 2,6 
26,42 " 0,1 + 50 " " 100" 2,8 
20,32 " 0,1 " + 50 " " roo" 3,0 
14,70 " 0,1 + 50"" " roo" 3,2 
9,90 " 0,1 " + 50 " '!" 100" 3,4 
5,97 " 0,1 + 50"" " roo 3,6 
.2,63 " 0,1 " + 50" " "" 100" 3,8 
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Zusammensetzung PH 

0,1 molar K-biphthalat + 0,1 n-NaOH bei 20°. 
0,40 cern 0,1 n-NaOH + 50 cern Biphthalat, verdtinnt auf 100eem 4,0 
3,70 " 0,1 +50 " " 100 " 4,2 
7,50 " 0,1 + 50 " 100 4,4 

12,15 " 0,1 + 50 " 100 4,6 
17,70 " 0,1 +50 " 100 4,8 
23,85 " 0,1 + 50 " " 100 " 5,0 
29,95 " 0,1 + 50 " " 100 " 5,2 
35,45 " 0,1 + 50 " 100 5,4 
39,85 " 0,1 + 50 " 100 5,6 
43,00 " 0,1 + 50 " " 100 5,8 
45,45 " 0,1 + 50 " 100 6,0 

0,1 molar K-primiirphosphat + 0,1 n-NaOH bei 20°. 
5,70 cern 0,1 n-NaOH + 50 cern Phosphat, verdtinnt auf 100 cern 6,0 
8,60 " 0,1 + 50 " 100 6,2 

12,60 " 0,1 + 50 " " 100" 6,4 
17,80 " 0,1 +50 " 100 6,6 
23,45 " 0,1 + 50"" 100" 6,8 
29,63 " 0,1 + 50 " 100 7,0 
35,00 " 0,1 + 50 " " 100" 7,2 
39,50 " 0,1 + 50 " 100 7,4 
42,80 " 0,1 + 50 " 100 7,6 
45,20 " 0,1 + 50 " " 100" 7,8 
46,80 " 0,1 + 50 " 100 8,0 

0,1 molar HaB03 in 0,1 molar-KCI + 0,1 n-NaOH (200). 
2,61 cern 0,1 n-NaOH + 50 cern Borsaurel., verdtinnt auf 100 cern 
3,97 

" 
0,1 +50 " " 100 

" 5,90 
" 

0,1 +50 " " 100 " 8,50 
" 

0,1 +50 " " 
100 

" 12,00 
" 

0,1 +50 " 
100 

16,30 
" 

0,1 + 50 " " 
100 

" 21,30 
" 

0,1 + 50 " 
100 

" 26,70 
" 

0,1 +50 100 
32,00 

" 
0,1 +50 " " 

100 " 36,85 
" 

0,1 +50 " 
100 

" 40,80 
" 

0,1 +50 " " 
100 " 43,90 

" 
0,1 +50 " " 

100 
" 

Citratpuffer nach KOLTHOFF und VLEESOHHOUVER. 
0,1 molar-K-primarcitrat und 0,1 n-HCl (bei 18°). 

7,8 
8,0 
8,2 
8,4 
8,6 
8,8 
9,0 
9,2 
9,4 
9,6 
9,8 

10,0 

(Man gebe einen kleinen Thymolkrystall gegen Bakterienwachstum zu.) 
49,7 cern 0,1 n-HCI + 50 cern Citrat, verdiinnt auf 100 cern 2,2 
43,4 0,1 + 50 100 2,4 
36,8 0,1 + 50 100" 2,6 
30,2 0,1 + 50 100" 2,8 
23,6 0,1 + 50 100 3,0 
17,2 0,1 + 50 100 3,2 
10,7 0,1 + 50 100 3,4 
4,2 ,,0,1 + 50 100" 3,6 

3* 
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Zusammensetzung 

0,1 molar-K-primareitrat + 0,1 n-NaOH (bei 18°). 
(Man gebe einen kleinen Thymolkrystall gegen Bakterienwaehstum zu.) 

2,0 cem 0,1 n-NaOH + 50 eem Citratl., verdiinnt auf 100 eem 3,8 
9,0 " 0,1 + 50 " "" 100" 4,0 

16,3 ,,0,1 " + 50 " " 100" 4,2 
23,7 ,,0,1 " + 50 " " 100" 4,4 
31,5 ,,0,1 " + 50 " " 100" 4,6 
39,2 ,,0,1 " + 50 " " 100" 4,8 
46,7 ,,0,1 " + 50 " " 100" 5,0 
54,2 ,,0,1 " + 50"" " 100" 5,2 
61,0 ,,0,1 " + 50 " " 100" 5,4 
68,0 ,,0,1 " + 50"" " 100" 5,6 
74,4 ,,0,1 " + 50 " " 100" 5,8 
81,2 ,,0,1 " + 50 " "" 100" 6,0 

Boratmischungen naeh SORENSEN. 

Zusammensetzung PH bei 

Borax Hel _~1~8'~ ____ 10' I 40' 
cern 

5,25 
5,5 
5,75 
6,0 
6,5 
7,0 
7,5 
8,0 
8,5 
9,0 
9,5 

10,0 

10,0 
9,0 
8,0 
7,0 
6,0 

cern SORENSEN WALBU![ 

0,05 molare Boraxlosung + 0,1 n-HCl. 
4,75 7,62 7,64 7,55 
4,5 7,94 7,96 7,86 
4,25 8,14 8,17 8,06 
4,0 8,29 8,32 8,19 
3,5 8,51 8,54 8,40 
3,0 8,68 8,72 8,56 
~5 ~~ ~M ~M 
2,0 8,91 8,96 8,77 
1,5 9,01 9,06 8,86 
1,0 9,09 9,14 8,94 
0,5 9,17 9,22 9,01 
0,0 9,24 9,30 9,08 

0,05 molare Boraxlosung + 0,1 n-NaOH. 
0,0 9,24 9,30 9,08 
1,0 9,36 9,42 9,18 
2,0 9,50 9,57 9,30 
3,0 9,68 9,76 9,44 
4,0 9,97 10,06 9,67 

70' 

7,47 
7,76 
7,95 
8,08 
8,26 
8,40 
8,50 
8,59 
8,67 
8,74 
8,80 
8,86 

8,86 
8,94 
9,02 
9,12 
9,28 

Temperaturwechsel beeinfluBt den PH-Wert von Puffer­
lOsungen nur wenig, praktisch durfen die mitgeteilten Werte fur 
Temperaturen zwischen 15 und 300 gelten. Die einzige Ausnahme 
machen das Gemisch von Borsaure und Natronlauge und andere 
Boratgemische, dessen PH deutlich bei steigender Temperatur 
falIt (vgl. die zwei letzten TabelIen). Diese Veranderung wird 
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hervorgerufen durch eine Gleichgewichtsverschiebung zwischen 
Monoborsaure und Polyboratkomplexen. Bei allgemeiner Er­
orterung der Pufferlosungen (Kap. 1, S. 20) ist als eine ihrer 
charakteristischen Eigenschaften hervorgehoben worden, daB sie 
sehr unempfindlich gegen Verdiinnung mit Wasser sind. Aus 
diesem Grunde braucht man die Puffer16sungen durchaus nicht 
immer in MeBgefaBen anzusetzen; das Entscheidende ist das Ver­
haltnis Saurejbasische Komponente. Deswegen miissen im Fane 
des Kalium-primarphosphat-Natriumhydroxyd-Gemisches bei­
spielsweise beide Losungen genau ausgemessen werden. Das Phos­
phat wird in die Flasche pipettiert, in der die Mischung aufbewahrt 
wird, die ~atronlauge wird aus einer Biirette zugegeben und das 
Volumen auf 100 ccm aufgefiillt durch Zugabe der erforder­
lichen Menge Wasser aus einer graduierten Mensur. 

Wie wenig der PH-Wert einer Phosphatmischung durch Ver­
diinnung mit Wasser beeinfluBt wird, geht aus nachfolgenden 
Zahlen1 hervor. Der PH des CLARK- und LUBs-Puffers = 7,00, 
2fach verdiinnt PH = 7,05, 5fach verdiinnt PH = 7,13, 20fach ver­
diinnt PH = 7,18. 

2. Colorimetrische Messungen mit PufferlOsungen. Zur PH­
Bestimmung einer unbekannten Losung muB zunachst ein pas­
sender Indicator aufgefunden werden. Nur Indicatoren, die eine 
Zwischenfarbe zwischen der rein sauren und rein alkalischen 
Form zeigen, konnen verwendet werden. Anfanger iibersehen 
oft diese Grundregel und begehen dadurch starke Fehler. Wenn 
der Pn-Wert der zu untersuchenden Losung selbst nicht einmal 
angenahert bekannt ist, so muB seine GroBenordnung zunachst 
geschatzt werden, um den passenden Indicator auswahlen zu 
konnen. Einige kurze Orientierungsproben werden in der Regel 
die erwiinschte Aufklarung bringen. Zu einem kleinen Teil der 
Lasung gibt man Phenolphthalein zu. Bleibt der Indicator farblos, 
so bedeutet dies, daB der pn-Wert der Losung kleiner als 8,0 ist 
(vgl. pn-Spannen der Indicatoren, S.28). Eine weitere Probe 
wird mit Methylorange oder Bromphenolblau ausgefiihrt. Wenn 
einer dieser Indicatoren die alkalische Farbung annimmt, so 
heiBt dies, daB der PH-Wert kleiner als 4,5 ist. So muB also der 
unbekannte PH-Wert zwischen 4,5 und 8 liegen. Einige weitere 

1 KOLTHOFF, I. M.: Biochem. Ztschr. Bd. 195 (1928) S. 239, wo eine 
allgemeine Erorterung dieser Fragen angestellt worden ist. 
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Proben mit Methylrot (PH-Bereich: 4,4-6,0), Bromthymolblau 
(6,0-7,6) und Phenolrot (6,8-8,0) ergeben einen angenaherten 
PH-Wert und ermoglichen, den bei der Bestimmung notwendigen 
Indicator auszuwahlen. Statt die Proben mit kleinen Mengen 
Fhissigkeit und den Indicator16sungen anzustellen, werden in der 
Regel Indicatorpapiere (Phenolphthalein oder Thymolblaupapier, 
Lackmus, Kongorot) nach der Tiipfelmethode benutzt. 

Sobald der angenaherte PH-Wert bekannt ist, werden 3; 5 
oder 10 ccm (dies hangt von der verfiigbaren Fhissigkeitsmenge 
ab) mittels eines MeBzylinders oder einer Pipette abgemessen und 
in ein PrufgefaB aus Jenaer- oder irgendeinem anderen widerstands­
fahigen Glas gebracht (Durchmesser ca. 1,5 cm, Lange ca. 15 cm). 
Weiches Glas sollte nicht verwendet werden, da es oft Alkali 
abgibt. Man gibt eine abgemessene Menge Indicatorlosung aus 
einer in 0,01 ccm geteilten l-ccm-Pipette sorgsam zu. In der 
Regel werden 0,1--0,2 ccm einer 0,05proz. Indicatorlosung fUr 
10 ccm Flussigkeit genugen. Dann werden einige Pufferlosungen 
(4-6), deren pwWert den der unbekannten Losung ubersteigt, 
ausgewahlt und genau in der gleichen Weise behandelt (alle 
Reagenzglaser sollen denselben inneren Durchmesser ha ben!). Be­
sonders bei Anwendung von einfarbigen Indicatoren ist es wichtig, 
zu der unbekannten Losung sowohl wie zu den Pufferlosungen 
ein und dieselbe Menge Indicator zuzugeben. Am besten wird 
die Farbe beurteilt, indem man gegen einen weiBen Hinter­
grund beobachtet, wobei das Licht durch die ganze Lange 
des GefaBes hindurchgeht. Ebenso kann ein passendes Colori­
meter verwendet werden, obwohl es bei einiger Ubung sehr wohl 
zu entbehren ist. Es mussen nur genugend Bezugs16sungen 
angewendet werden, so daB die Farbe der unbekannten Losung 
zwischen 2 pwBereiche fallt und nicht auBerhalb liegt. Bei 
Benutzung von Pufferlosungen mit pwDifferenzen von 0,2 kann 
der unbekannte PH-Wert leicht auf 0,1 eingegrenzt werden, bei 
einiger Ubung sogar bis zu 0,05. In der Regel hat eine noch 
engere Eingablung nach der colorimetrischen Methode keine 
strenge Bedeutung mehr wegen der Unsicherheit im Endresultat, 
die durch einige, spater noch naher zu erorternde Einflusse ver­
ursacht wird. So kann mit Pufferlosungen, die um weniger als 
0,1 pwEinheiten gegeneinander abgestuft sind, der Beobachtungs­
fehler des pwWertes auf 0,01-0,02 heruntergedruckt werden. 
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Moglichst sind solche Indicatoren auszuwahlen, deren Indicator­
exponent von derselben GroBenordnung wie das unbekannte PH 
der zu untersuchenden Lasung ist. In diesem Bereich ist die 
Indicatorfarbe am empfindlichsten gegen eine geringe PH-Ande­
rung. Liegt der betreffende Wert nahe an den Grenzen des Um­
schlagsgebietes, so spricht die Farbe weniger deutlich auf eine 
geringe PH-Verschiebung an. 

3. Colorimetrische Bestimmungen ohne Pufferlosungen. Nach 
den in Kap.2 angestellten Dberlegungen ist die zwischen der 
Farbe eines Indicators und der Wasserstoffionenkonzentration 
einer Lasung bestehende Beziehung gegeben durch: 

H' = [HI]'K 
[1'] I 

(1) 

oder: 
[1'] 

Pn = log [HI] + p. KI. (2) 

KI ist fur jeden Indicator eine Konstante. Wenn das Ver­
haltnis saure Form : basische Form in der unbekannten Losung 
experimentell ermittelt werden kann, so ist PH nach Gl. (2) zu er­
rechnen. Auf dieser Grundlage ist es maglich, PH" Werte ohne 
Pufferlasungen zu bestimmen. In experimenteller Hinsicht ist 
es zweckmaBig, zwischen ein- und zweifarbigen Indicatoren zu 
unterscheiden. 

a) Zweifarbenindicatoren. L. J. GILLESPIE l schlug fol­
gende einfache Arbeitsweise vor. Er setzte in einen Komparator 
(vgl. Abb. 3, S. 47) 2 GefaBe, deren eines einige Tropfen - z. B. 
a Tropfen - eines gegebenen, vollstandig in seine saure Form 
umgewandelten Indicators, deren anderes lO-a Tropfen des voll­
standig in seine alkalische Form umgewandelten Indicators ent­
halt. Variiert man a zwischen 1 und 9, so erhalt man Proben, 
die HI und [1'] in einem zwischen ~ und t wechselnden Verhaltnis 
enthalten. Wenn die 2 VergleichslOsungen und die zu unter­
suchende Lasung, zu der 10 Tropfen des gleichen Indicators 
gegeben wurden, auf dasselbe Volumen gebracht sind und der 
Blick durch gleich hohe Schichten fallt, so gibt ein einfacher 
Vergleich der unbekannten Lasung mit den verschiedenen Paaren 
der sauren und basischen Indicatorlosung das Verhaltnis der 

1 Journ. Amer. Chern. Soc. Bd.42 (1920) S.742; Soil Sci. Bd.9 
(1920) S. 115. 
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sauren und basischen Form der letzteren in der Probe an. Statt 
tropfenweise wird man besser die verschiedenen Indicatorzusatze 
(0,01-0,02%) mittels einer mit O,OI-ccm-Teilung versehenen 
l-ccm-Pipette abmessen. Die Genauigkeit laBt sich mittels eines 
Bicolorimeters an Stelle der gewohnlichen TestgefaBe weiter 
steigern. Das Prinzip des Bicolorimeters ist dargestellt in Abb. 1. 

A und C stehen fest, B bewegt sich langs einer graduierten 
Skala, die durch einen Zeiger an B abgelesen wird. Der Zeiger 
kann mehr als 100 Skalenteile iiberstreichen. Die saure Indicator­
li:isung passender Starke wird in B eingefiillt, die alkalische 

Abb. 1. Bicolorimeter. 

Losung gleicher Starke in C. Die zu 
untersuchende Losung wird nach E ge­
bracht, und es wird so viel Indicator zu­
gegeben, daB die Konzentration in B und 
C gleich groB ist. B wird dann so lange 
bewegt, bis die Farben iibereinstimmen, 
und der abgelesene Skalenwert gibt dann 

das Verhaltnis der sauren zur alkalischen Form an. Wenn die 
zu priifende Losung gefarbt oder triibe ist, wird sie in das 
schmale GefaB A gegeben. In diesem FaIle wird eine der Lo­
sung entsprechende Wassermenge nach D gebracht (vgl. PH" 
Bestimmung in gefarbten Losungen, S. 46). Ais ein anderes 
Prinzip haben sich beim Bau von Bicolorimetern zwei zusammen­
geschmolzene oder verkittete, keilformige GefaBe zweckmaBig 
erwiesen. Ein Teil ist mit der vollkommen sauren Indicator­
form, der andere mit der vollstandig basischen Form des Indi­
cators gefiillt bei gleicher Konzentration des Indicators. Die 
beiden Keile sind so angebracht, daB sie auf und nieder bewegt 
werden konnen, so daB verschiedene Verhaltnisse saure - alka­
lische Form mit Hilfe eines Fensters beobachtet werden konnen, 
das es ermoglicht, kleine scharf begrenzte Teile der zu unter­
suchenden Fliissigkeit und Vergleichsli:isung gleichzeitig zu be­
obachten. Auf der einen Seite der einfachen Apparatur ist eine 
Skala angebracht, auf der das Verhaltnis saure - basische Forrp. 
in jeder Stellung abgelesen werden kann. Die zu untersuchende 
Losung wird in einen Zylinder mit ebenen Wanden gebracht oder 
in eine Zelle und mit so viel Indicator versetzt, bis ihre Farb­
tiefe derjenigen im Doppelkeilapparat gleichkommt. Die Farben 
werden gegen einen weiBen Untergrund verglichen. 
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In der Literatur sind noch andere, praktisch ganz zweckmaBige 
Methoden angegeben worden, bei denen der Farbubergang ver­
schiedener Indicatoren nachgeahmt wird durch passende Ge­
mische haltbarer, farbiger anorganischer Salzlasungen oder auch 
durch farbige Glasscheiben. FUr Einzelheiten sei der Leser auf 
die besonderen Lehrbucher der pwBestimmung verwiesen (siehe 
Vorwort; CLARK; KOLTHOFF; BRITTON). SchlieBlich sei noch 
erwahnt, daB das Verhaltnis saure : basische Form sehr 
genau durch spektral-photometrische Bestimmungen ermittelt 
werden kann. 

Obgleich diese letztere Methode fUr Spezialforschungen sehr 
wertvoll ist, ist sie doch noch nicht in so einfache Ausfuhrungsart 
gebracht worden, daB es gerechtfertigt ware, ihre DurchfUhrung 
in einer gewahnlichen Praktikumsanleitung zu schildern. Wenn 
auch die spektrophotometrische Arbeitsweise zu groBer Vollkom­
menheit gediehen ist, so ist doch festzustellen, daB sie in ihrer 
Genauigkeit den potentiometrischen Methoden wegen gewisser, 
der Arbeitsmethode selbst anhangenden, nicht zu beseitigenden 
Unsicherheiten (vgl. § 5, S. 48) nachstehen. 

Um die Indicatoren in die vollkommen saure Form zu bringen, 
kannen Lasungen von Bromkresolgrun, Chlorphenolrot, Methylrot, 
Bromthymolblau, Phenolrot oder Kresolrot passender Starken 
in Wasser, mit Essigsaure angesauert werden, wobei die Kon­
zentration der letzteren ca. 0,1 n sein solI. Diese Indicatoren 
sind vollkommen in ihrer basischen Form vorhanden, wenn man 
zu der waBrigen Lasung so viel Natriumcarbonat zusetzt, daB 
die Salzkonzentration ca. 0,01-0,02 n wird. Methylorange und 
Bromphenolblau sind in ca. 0,01 salzsaurer Lasung vollstandig 
in die saure Form umgewandelt, wahrend sie in 0,01 n Natrium­
carbonat oder Bicarbonat16sung in der alkalischen Form vorliegen. 

Thymolblau zeigt 2 Farbumschlagsgebiete, eins auf der sauren 
Seite von Rot-Gelb zwischen PH = 1,2 und 2,8 und eins auf der 
alkalischen Seite zwischen PH = 8-9,6 fur Gelb nach Blau. 
Fur pwBestimmungen in der Nahe von PH = 2 erhalt man die 
saure Form des Indicators durch Ansauern der Lasung mit so viel 
Salzsaure, daB die Konzentration der letzteren ca. 0,25 n wird. 
Diese Lasung ist vor jeder Bestimmung frisch herzustellen. Der 
Indicator liegt vollkommen in der gelben Form vor in einer 
Lasung, die etwa 10f0 an Kaliumprimarphosphat enthalt. Bei 
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Ausfiihrung von PH-Bestimmungen in der Gegend von PH = 9 
stellt diese letztgenannte Losung die saure Form des Indicators 
vor, wahrend er vollstandig zur alkalischen Form (Blaufarbung) 
in ca. 0,5 n NatriumcarbonatlOsung verwandelt ist. 

Zu Anfang dieses Paragraphen ist gezeigt worden, daB aus 
dem ermittelten Verhaltnis der sauren zur alkalischen Indicator-
form in der unbekannten Losung sich PH berechnen laBt, wenn 
pKr bekannt ist: [I'] . 

PH = log rHI] +pKr. 

In der folgenden Tabelle sind die zuverlassigsten Zahlen fUr 
pKr verzeichnetl. Die angegebenen Konstanten gelten fUr eine 
Temperatur von 200 ; wo notig, ist der TemperatureinfluB auf die 
GroBe der Konstanten angegeben. Spater wird dargelegt werden, 
daB die Indicatorkonstanten auBerdem noch eine Funktion des Elek­
trolytgehaltes der Losungen sind. Die mitgeteilten Werte gelten 
fiir eine ionale Starke des Mediums = 0, ein Fall, der praktisch 
selten vorkommt. Deswegen werden die pK-Werte mitgeteilt 
bei verschiedenen ionalen Konzentrationen der Kalium- und 
Natriumsalze. Wenn Konzentration und Art des Salzes del' 

pKr -Werte von Zweifarben - Indicatoren bei 20° bei verschie­
denen ionalen Starken. 

rndicator und verschiedenen , 
p Kr bei ionaler Starke = ° I P Kr bei ionalen Starken von 

Temperaturen 0,01 I 0,05 I 0,1 I 0,5 

Thymolblau (saurer 
Ber.) 1,65· (15-300) 1,65 1,65 1,65 

Methylorange . 3,46-0,014 . (t-200) 3,46 3,46 3,46 3,46 
Bromphenolblau 4,10 (15-200) 4,06 4,00 3,85 3,75 (KCl) 
Bromkresolgriin . 4,90 (15-300) 4,80 4,70 4,66 4,50 (KCl) 

4,42 (NaCl) 
Methylrot 5,00-0,006· (t-200) 5,00 5,00 5,00 5,00 
Chlorphenolrot . 6,25-0,005· (t-200) 6,15 6,05 6,00 5,9 (KCl) 

5,85 (NaCl 
Bromkresolpurpur . 6,40-0,005· (t-200) 6,28 6,21 6,12 5,90 (KCl) 

5,8 (NaCl) 
Bromthymolblau 7,30 (15-30°) 7,19 7,13 7,10 6,9 (KCl) 

6,8 (NaCl) 
Phenolrot 8,00-0,007 . (t-200) 7,92 7,84 17,81 7,6 (KCl) 

7,5 (NaCl) 
Thymolblau 9,20 (15-30 0) 9,01 8,95 8,90 

1 Vgl. I. M. KOLTHOFF: Journ. phys. Chern. Bd.34 (1930) S.1466. 
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zu ,untersuchenden Losung annahernd bekannt sind, so kann der 
passende Indicatorexponent pKr aus der Tabelle entnommen 
werden. 

Methylorange und Methylrot zeigen die wertvolle Eigenschaft, 
daB ihre Konstanten durch die Anwesenheit von Elektrolyten 
bis zu einer ionalen Starke von 0,5 nicht beruhrt werden. 

b) Einfarben-Indicatoren. Die colorimetrische PH-Be­
stimmung vereinfacht sich experimentell bei Verwendung von 
Einfarben-Indicatoren, d. h. solchen, deren eine Form farblos, deren 
andere gefarbt ist. Diese Arbeitsweise ist zuerst von MICHAELIS und 
seinen Mitarbeitern (1920) angewendet und spater von anderen 
ausgebaut worden. Wenn z. B. lO ccm einer zu untersuchenden 
Losung, die 1 ccm des Indicators enthalten, die Farbe von lO ccm 
einer alkalischen Losung annehmen, die 0,5 ccm derselben Indicator­
losung in alkalischer Form enthalt, so ist ohne weiteres einzusehen, 
daB in der zu untersuchenden Losung 50 % des Indicators in 
die alkalische Form umgewandelt sind, 50 % in der sauren Form 
vorliegen. Daraus geht hervor: 

[1'] 
PH = log lHIf + pKr = pKI . 

Wenn man die Konzentration der alkalis chen Indicatorform 
mit c, die der sauren mit a bezeichnet, so gilt allgemein: 

c 
PH = log-- + pKr. 

a-c 

Die Bestimmungen konnen mit jedem gebrauchlichen Colori­
meter oder sogar mit jedem PriifgefaB gleichen Durchmessers 
durchgefiihrt werden. In letzterem Falle wird zu einem passenden 
Volumen der zu untersuehenden Losung (z. B. 10 cem) ein ab­
gemessenes Volumen (am besten 1 ccm) der entsprechenden Indi­
catorlosung mittels Pipette zugegeben. In ein zweites Pruf­
gefaB, das ungefahr 9 ccm 0,1 n Na2C03 enthalt, gibt man eine 
solche Menge Indicatorlosung (genau abgemessen aus einer 
I-ccm-Pipette oder aus einer in 0,01 ccm geteilten Burette), daB 
die entstehende Farbe annahernd der des ersten Glases ent­
spricht. Das Volumen des zweiten GefaBes wird nun dem 
Volumen des ersten angeglichen. AuBerdem werden noch andere 
Versuche mit mehr oder weniger Indieatorlosung ausgefiihrt, 
bis vollkommene Farbgleichheit eingetreten ist. Diese Indieator-
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menge entspricht dann dem Anteil des zur Probe zugegebenen 
einen Kubikzentimeters, der in die alkalische Form umgewan­
delt worden ist. 1st nur ein kleiner Anteil (5-10%) in die alka­
lische Form umgeschlagen, so kann die Genauigkeit der Methode 
etwas erhoht werden, indem man die Farbe einer gegeniiber 
der Standard16sung zehnfach verdiinnten Indicatorlosung an­
gleicht. 

In der folgenden Tabelle sind die pKI-Werte gebrauchlicher 
Einfarbenindicatoren zu finden. Wieder ist auch der EinfluB 
der ionalen Starke und der Temperatur angegeben. Das Dinitro­
phenol und das p-Nitrophenol konnen in einer Konzentration 
von 0,04 % in Wasser hergestellt werden; m-Nitrophenol ist in 
alkalischer Losung weniger intensiv gefarbt und wird besser in 
0,1 proz. Losung verwendet. Die Nitrophenole sind in saurer 
Losung farblos, in alkalischer gelb. Die Methoxytriphenyl­
carbinole konnen in 0,02proz. Losung in 60proz. Alkohol ver­
wendet werden. Es sind schwache Basen, deren Kation rote Farbe 
zeigt; die alkalische Form ist farblos. "Chinaldinrot" hat sich 
bei physiologischen Arbeiten bewahrt; eine 0,03proz. Losung 
(Indicator in 50proz. Alkohol ge16st) halt sich lange Zeit. In 
saurem Losungsmittel ist der Indicator farblos, in alkalischer Lo­
sung rot. PinachromM (ScHULzscheTabellen, Nr.611) ist p-Athoxy~ 
chinaldin-p-athoxychinolin-athylcyanin; es verhalt sich wie eine 
Base, die in saurer Losung farblos, rot in alkalischer ist, leicht 
wasserloslich, auch in Salzsaure ohne Farbung loslich. Die 
Stamm16sungen konnen hergestellt werden durch Neutralisation 
der basischen Gruppen mit Salzsaure (Mol.-Gew. = 518). 100 mg 
Indicator werden in 40 ccm Alkohol ge16st, 1,9 ccm 0,1 n Salz­
saure zugegeben und die Losung mit Wasser auf ein Endvolumen 
von 100 ccm gebracht. Die Losung hat eine schwach violette 
Farbe und wird in einem Jenaer GlasgefaB aufbewahrt. Das 
Pinachrom zeigt keinen momentanen Farbwechsel; nach Indi­
catorzugabe zu der Losung hat man 2 Minuten bis zum Farb­
vergleich zu warten. Die alkalischen Losungen des Indicators 
sind nicht lange haltbar, da die freie rote Base sehr wenig wasser-
16slich ist und beim Stehen nach kurzer Zeit ausfallt. Die 
alkalischen Vergleichslosungen werden hergestellt bis zu einer 
Konzentration von ca. 0,01 n Natriumcarbonatlosung durch sorg­
faltiges Mischen einer abgemessenen Indicatormenge mit dem 
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Carbonat; ein Schiitteln des GefaBes ist zu vermeiden. Die Ver­
suchslOsung halt sich nur 1 Stunde lang. 

Bei den Bestimmungen wird jedesmal 1 ccm der 0,01 proz. 
Indicatorlasung (s.oben) zu lO ccm der zu messenden Lasung 
gegeben. Die Farbe wird verglichen mit der Farbung von Proben, 
die bekannte Mengen von 0,002proz. Indicatorlasung (in 
0,01 n Soda16sung ge16stl) enthalten. 

pKI -Werte von Einfarben- Indicatoren bei 20° und verschiedenen 
ionalen Starken. 

p Kr bei ionaler Konzentration I p Kr bei ionaler Konzentration von 
Indicator o bei 20 0 

0,01 I 0,05 0,1 I 0,5 . 

2, 4, 2', 4', 2", Penta-

I methoxytriphenyl-
carbinoP 1,86+0,008· (t-200) 1,86 1,86 : 

Chinaldinrot. 2,63-0,007 . (t-200) 2,80 2,90: 3,10 
2,4,2',4',2",4", 

Hexamethoxytriphe-
3,3213,32 nylcarbinol 3,32 + 0,007 . (t-200) (KCl) 

.8-Dinitrophenol (l-oxy-
3,9513,90 3,80 (KC.) 2, 6-dinitrobenzol) 3,70-0,006· (t-200) 

a-Dinitrophenol (l-oxy- ! 
2,3-dinitrobenzol) 4,10-0,006· (t-200) 3,95; 3,90 3,80 (KCl) 

r-Dinitrophenol( l-oxy-
2,5-dinitrobenzol) . 

2, 4, 6, 2', 4', 2", 4", 
5,20-0,0045· (t-200) 5,12 5,10 5,00 (NaCl) 

Heptamethoxytri -
phenylcarbinol . 5,90 5,90 

Pinachrom 7,34-0,013· (t-200) 7,34 7,47 7,64 (KCl) 
p-Nitrophenol . (7,00bis 7,15)-0,01l· (t-200) 
m-Nitrophenol 8,35-0,01· (t-200) 8,30 8,25 I 8,15 (NaCl) 

Phenolphthalem ist auch ein Einfarbenindicator, dessen ein­
wertiges Anion und undissoziierte Form far bIos sind, wahrend 
das zweiwertige Ion tiefrote Farbung zeigt. Der PH-Wert laBt 
sich hier nicht direkt aus dem Verhaltnis gefarbter Anteil- farb­
loser Anteil errechnen, da sich die beiden Dissoziationsstufen des 
Phenolphthalems iiberlagern. MICHAELIS und GYEMANT3 teilen 
empirisch gefundene Werte dieses Indicators mit, die in nach-

1 Vgl. 1. M. KOLTHOFF: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd. 50 (1928) S. 1604. 
2 Die Eigenschaften des Methoxytriphenylcarbinols, vgl. H. LUND: 

Journ. Amer. Chern. Soc. Bd.49 (1927) S.1346. - 1. M. KOLTHOFF: 
Ebenda Bd.49 (1927) S.1218. 

3 MICHAELIS, L., und A. GYEMANT: Biochem. Ztschr. Bd. 109 (1920) 
S. 165. 
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folgender Tabelle zusammengestellt sind. Jedoch konnte Ver­
fasser diese Werte bei eigenen Versuchen nicht genau bestatigen 1. 

PhenolphthaleIn kommt zur Verwendung in 0,04proz. Losung 
in 30proz. Alkohollosung. Alkalische Losungen (0,1 n Na2C03 

oder 0,01 n NaOH) sind nicht haltbar und mussen vor jeder Be­
stimmung neu angesetzt werden. 

Der in der Tabelle unter c verzeichnete Wert gibt den gefarbten 
Anteil des Indicators an, und die Konzentration des farblosen 
Anteiles betragt dann (1 - c). 

Phenolphthalein bei 200 und ionalen Starken von 0,1. 

c I PH c I PH C PH 

0,010 8,47 0,21 9,22 0,65 10,02 
0,030 8,62 0,34 9,42 0,75 10,22 
0,069 8,82 0,45 9,62 (0,845) 10,42 
0,120 9,02 0,55 9,82 

Temperaturkorrektion: 0,01l0 (t - 200). 

4. Gefarbte Losungen. Kompensation der Eigenfarbe. Tritt die 
Farbe der zu untersuchenden Losung sehr hervor, so sind mit 

der colorimetrischen Methode keine brauch-
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Abb.2. WALPOLE­
Komparator. 

baren Werte mehr zu erreichen; selbst bei 
schwacher Farbung der zu messenden Lo­
sung versagt die direkte Methode der Farb­
abgleichung durch Zugabe von Indicator zu 
einer klaren Standardpufferlosung. Diese 
Schwierigkeit kann in einfacher Weise iiber­
wunden werden. 

Wir wollen annehmen, daB die Puffer­
losung und die eigengefarbte Losung im 
PH iibereinstimmen. Nach Zugabe einer 
gewissen Menge Indicator zeigen sie nicht 
dieselbe Farbe infolge der Eigenfarbe der 
unbekannten Losung. Wenn die Farbwir­
kungen additiv sind, dann werden die Farbe 
des Puffergemisches und der unbekannten 

Losung iibereinstimmen, wenn die letztere im durchscheinenden 
Licht mit der gefarbten, indicatorfreien Losung gleicher Schicht-

1 Vgl. I. M. KOLTHOFF: Indicatoren, S. 165. 
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dicke verglichen wird, uber die die indicatorhaltige Pufferlosung 
gesetzt wird. Auf diese Weise wird die Eigenfarbe der Losung 
eliminiert. Dies ist das Grundprinzip des WALPOLE1-Komparators 
oder des sogenannten Blockkomparators. 

Das Innere ist schwarz gehalten. Die verschiedenen Losungen 
werden in 4 mit ebenem Boden versehenen GefaBen zu gleicher 
Schichthohe gefiillt. Das zur Beleuchtung notwendige Licht wird 
entweder durch Reflexion oder durch eine geeignete direkte 
Beleuchtung von unten her eingeworfen. Das die Pufferlosung 
und den Indicator enthaltende GefaB wird so lange durch andere 
ausgewechselt, bis voll­
standige Farbgleich­
heit erreicht ist. 

Blockkomparator 
(H URWITZ, MEYER und 
OSTENBERG 2). Dieses 
einfache Instrument 
sollte sich jeder, der 
PH-Bestimmungenaus­
zufuhren hat, zulegen. 
6 Bohrungen, gerade 
groB genug, urn die 
Testglaser aufzuneh-

=c>c> 
C>e>= 

000 

Licht 
!/erstlchs/iislIl7g O®O IIersllchs/iistll7g 

PilfferfbSlIl7g 000 PllffCrfilSlIl7g 
Jltlge 

Abb.3. Biockkomparator. 

men, sind paarweise, parallel zueinander in einem Holzblock 
angebracht. Senkrecht zu diesen Lochern, allemal ein Paar ver­
bindend, sind kleine Hohlzylinder ausgebohrt, durch die man die 
TestgefaBe betrachtet. 

AIle Hohlraume sind mattschwarz gehalten, damit keine 
Reflexion eintritt. 1m mittelsten Paar der PrufgefaBe stehen 
sowohl die zu untersuchende Losung + Indicator als das Glas 
mit reinem Wasser. Auf jeder Seite werden die Pufferlosungen 
mit Indicator eingesetzt, wobei hinter jede eine Probe der gefarbten 
Versuchs16sung zu stehen kommt. Wenn die GILLESPIE-Methode 
(vgl. S.39) auf gefarbte Losungen angewendet wird, so braucht 
man 3 Reihen von je 3 Bohrungen (eine hinter der anderen), urn 
die Farbe auszugleichen. Die Komparatoreinrichtung kann auch 
fur leicht getrubte Losungen benutzt werden, sobald nur 

1 WALPOLE: Biochem Ztschr. Bd.24 (19lO) S.40. 
2 Proc. Soc. exper. BioI. and Med. Bd. 13 (1915) S.24. 
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verhaltnismiiBig geringe Flussigkeitsschichtdicken beobachtet 
werden sollen. 

5. Fehlerquellen der colorimetrischen Methode. 
a) Wenig gepufferte Losungen. Indicatoren fur Sauren oder 

Basen verhalten sich, wie wir schon gesehen haben, wie Verbindun­
gen von schwach basischem oder saurem Charakter; deswegen 
haben sie das Bestreben, ihren pwWert zu andern, wenn sie in eine 
wenig gepufferte oder ungepufferte Losung gegeben werden. Da 
die beim colorimet,rischen Arbeiten benutzten Indicatorkonzen­
trationen in der GroBenordnung von 10-5 zu 10-6 Mol/Liter liegen, 
so ist der "Saure"- oder "Basen"fehler des Indicators nur in 
Losungen mit auBerordentlich geringer Pufferwirkung bemerk­
bar. Doch in der Praxis tritt dieser Fall ofters entgegen, z. B. bei 
der PH-Bestimmung reinen Wassers oder von Neutralsalzlosungen 
in reinem Wasser, bei Gegenwart sehr schwacher Sauren und 
Basen in Wasser usw. Gibt man z. B. zu 10 ccm reinen Wassers 
(PH = 7,0 bei 240) 0,1 ccm einer 0,04proz. MethyIrotlosung -
Indicatorkonstante = 10-5 -, so laBt sich leicht errechnen, 
daB die oben erwahnte geringe Zugabe von MethyIrot den PH-Wert 
des Wassers von 7,0 auf ca. 5,0 verschiebt. Verfasser1 konnte dies 
bestatigen und beobachtete eine Farbung, die einem pwWert=5,1 
einer Pufferlosung entsprach. 

Bei der PH-Bestimmung wenig gepufferter Losungen sind 
zuverlassige Resultate nur dann zu erhalten, wenn der zugesetzte 
Indicator denselben PH-Wert zeigt wie die unbekannte Losung. 
E. H. FAWCETT und S. F. ACREE 2 bezeichnen diese Indicator­
losungen als "angeglichen" oder "isoh ydrisch" . 

Wie laBt sich nun die richtige "isohydrische" Indicatorlosung 
auswahlen fur den Fall, daB der Pw Wert der zu untersuchenden 
Losung unbekannt ist ~ Glucklicherweise ist diese Aufgabe em­
pirisch zu lOsen. Auf Grund theoretischer Erorterungen3 , die 
sich auch experimentell bestatigten, laBt sich zeigen, daB der in 
einer nichtgepufferten Losung gemessene pwWert unabhangig 
ist von der Menge des zugegebenen Indicators, wenn letzterer 

1 KOLTHOFF, I. M.: Biochem. Ztschr. Bd. 168 (1928) S. no. 
2 FAWCETT, E. H., und S. F. ACREE: Journ. Bacter. Bd.17 (1929) 

S. 163; Ind. and Engin. Chern. Bd.2 (1930) S.78. 
3 Vg1. I. M. KOLTHOFF und T. KAMEDA: Journ. Amer. Chern. Soc. 

Bd.53 (1931) S.825. 
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"isohydrisch" ist. Wenn die benutzte Indicatorlosung saurere 
Reaktion zeigt als die zu untersuchende Losung, so werden bei 
steigender Indicatormenge abnehmende PH-Werte beobachtet; in 
anderem FaIle, wenn die Indicatorlosung alkalischer ist, steigt 
der gefundene PH"Wert mit der zugesetzten Indicatormenge an. 
Eine zweckmiiBige Anwendung dieser einfachen GesetzmaBigkeit 
erleichtert die PH-Bestimmung ungepufferter Losungen sehr. 
Zunachst solI der schwierigste Fall betrachtet werden - das ist 
die PH-Bestimmung reinen, CO2-freien Wassers. Selbstverstand­
lich mussen die Untersuchungen derart ausgefuhrt werden, daB 
wahrend der Versuchsdauer kein CO2 aus der Luft in die Losung 
gelangen kann. Aus V orversuchen ergibt sich fur reines Wasser 
ein PH"Wert, der in der Nahe von 7 (6,5-7,5) liegt, deswegen 
muB hier ein Indicator von der Art des Bromthymolblaus mit 
einem in dies Gebiet fallenden Farbumschlag gewahlt werden. 
Gewohnlich stellt man diese Indicatorlosung durch Neutrali­
sieren der starken Sulfogruppen mit NaOH her (vgl. S. 27). Das 
Sulfophthaletn betatigt aber seine Indicatoreigenschaften bei 
der Neutralisation des einwertigen Anions HI' (gelb) ZUlli zwei­
wertigen Anion I" (blau). Eine Losung des einwertigen Salzes 
zeigt ein PH < 7,00, deswegen muB bei Zugabe steigender Mengen 
dieser Losung zu reinem Wasser eine pH"Abnahme zu bemerken 
sein. Dies konnte durch Versuche bestatigt werden. Es wurde 
eine an Indicator 0,1 proz. Bromthymolblaulosung mit einem 
Verhaltnis : einwertiges Anion zu zweiwertigem Anion = 96 : 4 her­
gestellt. Nach Zugabe von 0,1 ccm dieser Indicatorlosung zu 
15 ccm reinem Wasser wurde ein PH" Wert von 6,37 gemessen, bei 
Zugabe von 0,3 ccm ein PH von 6,25 und bei Zugabe von 0,5 ccm 
ein PH von 5,95. Hat man andererseits eine Indicatorlosung 
gleicher Konzentration hergestellt, die das ein- und zweiwertige 
Ion in einem Verhaltnis von 4: 96 enthalt, so wurde ein PH von 
7,68 bei Zugabe von 0,1 ccm Indicator zu 15 ccm Wasser ge­
messen, ein PH von 8,00 bei 0,5 ccm Zugabe. Durch Ausprobieren 
wurde eine das ein- und zweiwertige Ion im Verhaltnis 65: 35 
enthaltende Indicatorlosung als isohydrisch gegen reines Wasser 
erkannt. Bei Zusatz von 0,1, 0,3 und 0,5 ccm dieser Indicator­
lOsung erhielt man PH-Werte zwischen 6,78 und 6,76. Wegen 
des Unterschiedes im Elektrolytgehalt zwischen Wasser und der 
zur Bestimmung verwendeten Pufferlosung muBte der experi-

Kalthoff, PR·Bestimmung. 4 
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mentell gefundene Wert noch hinsichtlich des "Salzfehlers" 
korrigiert werden; er ergab ein PH von 7,03-7,01 (vgl. unter b, 
S.50). 

Das Problem der PH-Bestimmung ungepufferter oder nur sehr 
wenig gepufferter Losungen kann allgemein in ahnlicher Weise 
gelOst werden. Zunachst ist der angenaherte PH-Wert der vor­
gelegten Losung zu bestimmen, so daB der oder die geeigneten 
Indicatoren ausgewahlt werden konnen. Zwei Indicatorlosungen 
stehen bereit, die eine in der sauren Form (im FaIle des Sulfo­
phthaleins das einwertige Salz), die andere in der alkalischen 
Form. Weiterhin wird ein Gemisch von beiden Formen zu gleichen 
Teilen angesetzt, und die Bestimmungen werden mit allmahlich 
steigenden Indicatorzusatzen ausgefiihrt. Nimmt der PH-Wert 
bei Zusatz steigender Mengen Indicator zu, so ist das Gemisch zu 
alkalisch, und es muB ein anderes hergestellt werden, das saure 
und basische Form etwa in einem Verhaltnis75: 25 enthalt. 
Wenn die Indicatormischung 1: 1 zu sauer war, so mussen die 
2 Formen in einem Verhaltnis von 25: 75 gemischt und die Be­
stimmungen wiederholt werden. Nur mit der isohydrischen 
Mischung erhalt man Ergebnisse, die sich bei steigendem Indi­
catorzusatz nicht andern. 

Es sei daran erinnert, daB sich solche Indicatorgemische 
nicht unbegrenzt halten, und es empfiehlt sich, sie vor den Ver­
suchen jeweils frisch herzustellen. 

b) Salzfehler. Wie schon zu Beginn dieses Kapitels aus­
gesprochen, beruht die colorimetrische PH-Bestimmung darauf, 
daB der PH-Wert zweier Losungen gleich ist, wenn ein Indicator 
in beiden gleiche Farbe annimmt. Ganz streng trifft diese Be­
hauptung nicht zu, weil in den benutzten Gleichgewichtsformeln 
Konzentrationen statt Aktivitaten der Reaktionsteilnehmer einge­
setzt wurden. In Kap.l, §2 wurde ausgefiihrt, daB eine Gleichge­
wichtskonstante bestimmt ist durch die Aktivitaten der Reak­
tionsteilnehmer und nicht durch ihre Konzentrationen. Wenn nun 
die Dissoziationskonstante einer "Indicatorsaure" wiedergegeben 
wird in der Form: 

K _ [aR·] Cal'] (3) 
1- [aRl] , 

so bedeutet KI tatsachlich eine Konstante (a bezeichnet die 
Aktivitat der einzelnen Glieder); ihre GroBe wird von der Gegen-
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wart von Salzen unabhangig sein. Andererseits wird KI in dem 
Ausdruck: 

[H'] [1'] 
KI = [HI] 

wechseln bei verschiedenem Elektrolytgehalt der L6sung, da sich 
dfr Aktivitatskoeffizient der Komponenten mit der ionalen Kon­
zentration andert. 

Die potentiometrischen Bestimmungen mit der Wasserstoff­
und Chinhydronelektrode liefem die Aktivitaten der Wasserstoff­
ionen [aH'], und es miiBte das Ziel der colorimetrischen Me­
thode sein, zu denselben Aktivitatswerten zu flihren, Bei einer 
gewissen Wasserstoffionenaktivitat ist das Gleichgewicht in einer 
Indicator16sung bestimmt durch: 

[aHI] [aH'] 
laP] = -KI' (4) 

Wenn fo den Aktivitatskoeffizienten der undissoziierten Indi­
catorsaure bezeichnet und f1 den der Ionen, kann Gl. (4) in fol­
gender Form wiedergegeben werden: 

fo [HI] [aH'] 
f1 [I'] =KI' (5) 

Die Indicatorfarbe ist festgelegt durch das Verhalt­
nis der Konzentrationen und nicht der Aktivitaten von 
[HI] und [I']: [HI] 

[iT (6) 

In Kap, 1, § 2 wurde gezeigt, daB der Aktivitatskoeffizient 
eines Iones fallt bei steigender iohaler Konzentration der L6sung, 
wahrend der der undissoziierten Molekiile in der Regel zunimmt. 

Diese letztere Erscheinung soll aber flir die folgenden Er­
lauterungen unberucksichtigt bleiben. 

Nehmen wir an, ein und derselbe Indicator liege in 2 L6sungen 
vor, die gleiche Wasserstoffionenaktivitat besitzen, wobei die ionale 
Starke der einen gleich 0,001, die der anderen gleich 0,1 sein soll. 
In letztgenannter L6sung wird f1 kleiner sein als in der ersteren, 
und nach Gl. (6) ergibt sich hier flir [HI]: [1'] ein kleinerer Wert 
als in einer L6sung mit gleicher Wasserstoffionenaktivitat, aber 
mit einer ionalen Starke von 0,001. Oder anders ausgedriickt: 
Die Indicatorenfarbe ist in beiden L6sungen nicht gleich, sondern 

4* 
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Salzkorrektur fiir Indicatore 
(Di~ ionale Starke der Puffel 

Ionale Starken T.B.' M.O. B.P.B. B.K.G. M.R. 

0,0025 -0,04 +0,15 + 0,21 0,00 
0,005 -0,04 +0,14 + 0,18 0,00 
0,01 . 0,00 -0,02 +0,14 +0,16 0,00 
0,02. 0,00 0,00 +0,13 +0,14 0,00 
0,05. 0,00 0,00 + 0,10 + 0,05 0,00 
0,10 . 0,00 0,00 0,00 0,00 0,00 
0,5 (KCl) 0,00 0,00 -0,10 -0,12 0,00 
0,5 (NaCl) 0,00 0,00 -0,18 -0,16 0,00 

T.B. = Thymolblau, B.P.B. = Bromphenolblau, 
M.O. = Methylora~e, B.K.G. = Bromkresolgriin, 

. R. = Methylrot . 

wird eine "saurere" Nuance in der Fliissigkeit mit der kleineren 
ionalen Starke zeigen. Bei einer Indicatorbase an Stelle einer 
Indicatorsaure ist die umgekehrte Wirkung zu beobachten. 

Bei der colorimetrischen PH-Bestimmung werden Puffer-
16sungen in der Regel in ionalen Konzentrationen von 0,05-0,1 
gebraucht. Wenn der Indicator in der zu untersuchenden Lasung 
dieselbe Farbe wie in der Puifermischung zeigt, so sind ihre 
PH-Werte (oder besser ihr PaH = -log[aH']) gleich, wenn nur 
beide Lasungen dieselbe ionale Starke haben. Wenn eine Indi­
catorsaure verwendet wird und die Versuchs16sung eine kleinere 
ionale Starke als die Pufferlasung hat, so ist der colorimetrisch 
bestimmte PH(PaH)-Wert zu niedrig und eine (hinzuzuzahlende!) 
Korrektur muB fUr die Differenz zwischen ionaler Starke der 
Puifermischung und der vorgelegten Lasung angebracht werden. 
Diese Korrektur bezeichnet man als den Salzfehler, sie hangt in 
erster Linie von der ionalen Starke der zum Vergleich benutzten 
Pufferlasung abo In der Regel liegt die ionale Starke der ge­
brauchlichen Puiferlasungen in der GraBenordnung 0,1; und die 
weiter unten angegebenen Salzkorrekturen beziehen sich auf diese 
ionale Starke. Der Salzfehler ist freilich nun nicht nur vom Unter­
schied der ionalen Starke zwischen Puffermischung und der zu 
untersuchenden Lasung, sondern auch von der Art der anwesenden 
Ionen und den besonderen Eigenschaften des Indicators 2 bedingt. 

1 T.B. in seinem sauren Bereich (PH 1,3-2,8). 
2 Ein Uberblick iiber die Ursachen dieser Komplikationen in: Journ. 

Physical. Chem. Bd.32 (1928) S.1820. 
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bei verschiedenen ionalen Starken. 
lasung ist zu 0,1 angenommen.) 

C.P.R. B.T.B. P.R. 

+0,14 +0,14 
+0,15 +0,12 + 0,12 
+0,13 + 0,11 +0,11 
+0,12 + 0,07 + 0,07 
+0,05 +0,04 +0,04 

0,00 0,00 0,00 
-0,16 -0,20 -0,20 
-0,19 -0,28 -0,29 

C.P.R. = Chlorphenolrot, 

T.B. Phpht. 

+0,16 +0,18 
+0,12 +0,12 
+0,09 + 0,10 
+ 0,05 +0,05 

0,00 0,00 
-0,12 -0,16 
-0,19 -0,21 

P.R. = Phenolrot, 
B.T.B. = Bromthymolblau, Phpht. = PhenolphthaleIn, 

Tpht. = Thymolphthaieln. 

Tpht. 

+0,11 
+ 0,09 
+0,05 

0,00 
-0,19 

Theoretisch laBt sich zeigen, daB der Salzfehler fUr einen 
Indicator, dessen saure Form von einem einwertigen Ion und 
desEen alkalische Form von einem zweiwertigen Anion gebildet 
wird (Sulfophthaleine, Phenolphthalein), groBer sein muB, als 
wenn die saure Form in einem neutralen Molekul und die alka­
lische Form in einem einwertigen Anion (Mononitrophenole) 
besteht. Fur Methylorange und Methylrot ist der Salzfehler 
zu vernachlassigen wegen des Zwittercharakters der Dimethyl­
aminazobenzolsulfosaure und Dimethylaminoazobenzolcarbon­
saure. Deswegen lassen sich gerade diese Indicatoren bei der 
colorimetrischen PH-Bestimmung vorteilhaft verwenden. 

In obenstehender Tabelle sind die Salzkorrekturen verschie­
dener Indicatoren in Losungen wechselnder ionaler Starke ver­
zeichnet. Sie gelten unter der Annahme, daB Vergleichsbestim­
mungen mit PufferlOsungen mit einer ionalen Starke von 0,1 
gemacht werden. 

Eine positive Korrektur (+) bedeutet, daB die Zahl dem 
experimentell gefundenen Werte zuzuzahlen ist; ein negatives 
Zeichen bedeutet, daB abzuziehen ist, wenn die Vergleichsbe­
stimmungen mit einer Pufferlosung der ionalen Starke von 0,1 
gemacht werden. 

Beispiel. Auf colorimetrischem Wege hat man fUr einen Essig­
saure-Natriumacetatpuffer mit einer Acetatkonzentration von 
0,005 n ein PH von 4,8 bei Verwendung von Bromkresolgrun als 
Indicator mit der ublichen VergleichslOsung gefunden. Dann 
betragt der korrigierte PH-Wert 4,8 + 0,18 = 4,98. Zu einem 
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anderen verdiinnten Essigsaure-Natriumacetatpuffer wurden 0,5 n 
Natriumchlorid zugegeben (wodurch PH vermindert wird). Bei 
Verwendung desselben Indicators findet man ein PH = 4,8. Der 
korrigierte PH-Wert betragt 4,8-0,16 = 4,64. Es darf nicht 
verschwiegen werden, daB bei hoheren ionalen Konzentrationen 
(iiber 0,1) die Art der anwesenden Ionen einen verhaltnismaBig 
starken EinfluB auf die Korrektur ausiibt und damit die Ergeb­
nisse eolorimetrischer Bestimmungen mehr oder weniger ungenau 
macht. 

Noch einige Bemerkungen zu den pKrWerten, der auf S.42 
und 45 verzeichneten Indicatoren. Dort wird angegeben, daB 
pKI eine Funktion der ionalen Konzentration ist. Nach Gl. (6) gilt: 

[~~] = [aH"]. f:~~I- (Einbasische Indicatorsaure), (6) 

wahrend wir bei der pwBestimmung auf colorimetrischem Wege 
angenommen haben, daB 

[HI] 
[f'f 

[aH'] 
"1('-

I 

(7) 

K~ in Gl. (7) ist nicht konstant, da f1/fo [Gl. (6)] sich mit der 
ionalen Starke andert, und so ist sofort zu erkennen, daB sich bei 
Indicatorsauren K~ [Gl. (7)] entsprechend dem Elektrolytgehalt 
der Losung erhoht oder pK~ abnimmt. 

c) EiweiBfehler. SORE;NSEN zeigte, daB Prote'ine die colori­
metrische PH-Bestimmung erschweren oder unmoglich machen 
konnen. Diese Wirkung ist verschieden stark ausgepragt und 
hangt von der Art der anwesenden EiweiBverbindung und des 
angewandten Indicators abo In der Regel iibt positiv geladenes 
EiweiB (saure Seite des isoelektrischen Punktes) einen starkeren 
EinfluB als das negativ geladene EiweiB aus (alkalische Seite des 
isoelektrischen Punktes). Besonders die Diazoindicatoren werden 
von den positiv geladenen Prote'inhydraten beeinfluBt. Anderer­
seits erhalt man in Casein- und HiihnereiweiBlosungen mit einem 
PH-Wert von ca. 5 (nahe am isoelektrischen Punkt) mit Methylrot 
zuverlassige Werte1. 

1 Verschiedene Beispiele fur das anormale Verhalten verschiedenartiger 
Indicatoren in verschiedenen EiweiBl6sungen sind von W. M. CLARK zu­
sammengestellt worden. The determination of Hydrogen ions, 3. Auf!. 
S. 184 und 185; und I. M. KOLTHOFF: Indicatoren, S.180, 181. 
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Man tut gut, sich bei Gegenwart von Protelnen auf colori­
metrisch ermittelte Ergebnisse nur dann zu verlassen, wenn sie 
durch potentiometrische Methoden (Wasserstoffelektrode) nach­
gepriift worden sind. 

d) Andere Einfliisse. In kolloidalen Losungen (s. auch 
Proternwirkung) kann das Indicatorgleichgewicht in der Losung 
durch die spezifische Adsorption sowohl der sauren als auch der 
basischen Indicatorform verandert werden. Unter Umstanden 
kann man ein vollstandig falsches Bild iiber den PH-Wert der 
Losung erhalten. Wenn z. B. Neutralrot zu einer Seifen16sung mit 
einem PH-Wert von ca. 11 (stark alkalisch gegen PhenolphthaleIn) 
gegeben wird, so nimmt diese eine rotliche Farbe an, die von 
einer Adsorption der sauren Form des Indicators an die kolloiden 
Fettsa ureteilchen herriihrt. 

Selbst in Gegenwart hochdisperser Teilchen kann der Indi­
cator infolge von Oberflachenwirkungen eine Farbe annehmen, 
die dem PH der Losung nicht entspricht. Ein treffendes Beispiel 
liefert folgender Versuch mit Lanthanhydroxyd: Dessen ge­
sattigte waBrige Losung hat ein PH von ca. 9,0. Wird etwas 
Hydroxyd mit Wasser geschiittelt und hernach etwas Thymol­
phthaleIn zugesetzt, so nimmt die Suspension eine tiefblaue 
Farbe an, wie sie einem Wasserstoffexponenten > 10,5 entsprechen 
wiirde. Tatsachlich reagiert aber der Indicator mit den Hydroxyl­
ionen auf der Oberflache des Hydroxydes, wandelt sich in die 
alkalische Form urn und bleibt in solcher, also in blauer Farbe, 
adsorbiert an der Oberflache. Setzt sich die Suspension ab, so 
wird die iiberstehende Fliissigkeit farblos. 

Ferner besteht noch die Moglichkeit, daB sich die Dissoziations­
konstante an der Grenzflache zweier Substanzen verandert. Dies 
laBt sich fUr die Grenzflache Wasser - Luft durch folgenden Ver­
such nachweisen. Thymolblau zeigt in einer Losung von PH - ca. 2,6 
gelblichorange Farbe. Wenn man heftig mit Luft schiittelt, schlagt 
die Farbung nach Rot urn, und es bildet sich ein roter Schaum; 
beim Stehen kehrt die urspriingliche Farbe zuriick .. Der Indicator 
hat an der Oberflache Luft - Wasser eine groBere Disso­
ziationskonstante als innerhalb der waBrigen Losung. Durch 
Schiitteln mit Luft vergroBert sich die Konzentration des Indi­
cators in der Grenzflache betrachtlich, und die Wirkung zeigt 
sich an der Farbanderung und Bildung dieses roten Schaumes. 
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1m allgemeinen muB man in Gegenwart fein verteilter Sub­
stanzen und in kolloidalen Losungen colorimetrische MeBergeb­
nisse mit Kritik bewerten. Eine Sicherung der Ergebnisse durch 
Gaskettenmessung empfiehlt sich. Uberdies ist es zweckmaBig, 
jede colorimetrische pH-Bestimmung mit einem andersgearteten 
Indicator zu wiederholen. Wurde z. B. eine Indicatorsaure ver­
wendet, so ist es vorteilhaft, die Nachprufung mit einer Indicator­
base vorzunehmen. 

Zum SchluB dieses Kapitels sei darauf hingewiesen, daB die 
Tabellenwerte der Indicatorkonstanten nur fUr Wasser als Losungs­
mittel gelten. Wenn organ~sche Losungsmittel, wie Alkohol, 
Aceton usw., zu Wasser zugegeben werden, verandern sich alle 
Gleichgewichtskonstanten. Bei Vergleich der Farbe eines Indi­
cators irgendeiner Losung in Alkohol-Wasser-Gemisch und der 
Farbung desselben Indicators in einer waBrigen Pufferlosung, 
bedeutet Ubereinstimmung in der Farbe noch nicht einen gleichen 
PH-Wertl. 

Aufgaben tiber Indicatoren. 
1. Ein Indicator habe eine Indicatorkonstante von 5,00 

(= -log K I ). Wo liegt das Farbumschlagsgebiet, wenn 50f0 der 
sauren Form mit bloBem Auge wahrgenommen werden konnen 
in Gegenwart von 95 Ofo der alkalischen Form bzw. 10 Ofo der 
alkalischen Form in Gegenwart von 90 Ofo der sauren Form? 

2. Sowohl Bromphenolblau (Indicatorsaure) als auch Methyl­
orange (Indicatorbase) zeigen eine Dbergangsfarbe bei 10-4 in 
Salzsaurelosung. Nach welcher Richtung verandert sich die 
Indicatorfarbung beim Erhitzen, vorausgesetzt, daB die Disso­
ziationskonstante des Indicators unverandert bleibt. Berechne 
die Anderung des Verhaltnisses: saure Form - basische Form des 
Indicators beim Erhitzen von 250 auf 1000 (Kw = 10-14 bei 25 0 

und 10-12 bei 1000) unter der Annahme, daB das Verhaltnis 
bei 25 0 1: 1 ist? 

3. In einer Wasser-Alkohol-Mischung ist die Indicatorkonstante 
des Bromphenolblaus zehnmal kleiner als in Wasser, die des Me­
thylorange zehnmal groBer. Berechne die Empfindlichkeit bei­
der Indicatoren gegen Wasserstoffionen, wenn die saure Form 
beider in reinem Wasser gerade bei [R'] = 10-4 wahrzunehmen ist. 

1 Korrektur fiir den AlkoholeinfluB, siehe z. B. I. M. KOLTHOFF: 
Indicatoren, S. 183. 
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4. Bei Zugabe von 0,1 ccm einer 0,1 proz. PhenolphthaleIn. 
lOsung zu 10 ccm eines Borsaurepuffers seien 50 Ofo des Indicators 
in die alkalische Form umgewandelt. Wie groB ist die Konzen· 
tration der alkalischen Form, wenn 0,2 und 0,5 ccm Indicator­
losung zu 10 ccm der Puffermischung zugegeben worden sind ~ 

5. Berechne das Verhaltnis saure Form - basische Form einer 
Indicatorsaure mit einer Dissoziationskonstante = 10-5 in Puffer. 
mischungen mit einem PH von 4,0; 4,5; 5,0; 5,3 und 6,0. Fur 
welchen pH"Bereich lieBe sich der Indicator bei colorimetrischen 
Arbeiten verwenden? 

6. Der pwWert einer Losung ist mit Bromkresolgrun als 
Indicator (pKI = 4,70) ohne Pufferlosung gemessen worden. 
Dabei ergab sich das VerhiiJtnis gelbe - blaue Form zu 40 : 60. 
Wie groB ist der PH" Wert der Losung? 

7. Eine Indicatorbase, rot in saurer, farblos in alkalischer 
Losung, mit einer Dissoziationskonstante KB = 10-9 (nicht KI!) 
wird fUr colorimetrische PH·Bestimmung ohne Pufferlosung ver· 
wendet. Bei 250 (Kw = 10-14) werden 10 ccm der zu unter· 
suchenden Losung zu 1 ccm der 0,01 proz. Indicatorlosung zu· 
gegeben. Bei Vergleich mit Indicatorlosungen in 0,01 n salzsaurer 
Losung ergibt sich, daB 0,4 ccm vom zugesetzten Indicator in 
die saure Form umgewandelt sind. Welches ist der PH"Wert 
der Losung? 

8. Berechne die pH"Anderung bei der Neutralisation der 
folgenden Sauren (nach Zugabe von 00f0, 100f0, 500;0, 900/0, 
990/0, 1000/0, 101 % der aquivalenten Mengen Natriumhydroxyd) 
unter der Annahme, daB sich das Volumen wahrend der Neutrali. 
sation nicht andert bei: 

0,1 n HOI; 0,01 n HOI; 0,1 n OH3000H (Ks = 1,8 X 10-5). 

0,1 m Borsaure (K~ = 1O-9 ).~ 

Man gebe die Resultate durch Kurven wieder, indem man 
die PH" Werte auf der Ordinate und die Prozente der neutralisier. 
ten Saure auf der Abscisse auftragt. Markiere auf der Kurve die 
Gebiete deutlich wahrnehmbaren Farbumschlags von Methyl. 
orange (oder Bromphenolblau), Methylrot (oder Bromkresolgrun), 
Phenolrot und PhenolphthaleYn (oderThymolblau). Gib an, welche 
Indicatoren fUr die quantitative Bestimmung der oben angefuhrten 
Sauren benutzt werden konnen! 
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9. Berechne das Verhaltnis: saure Form - basische Form 
des Indicators bei der colorimetrischen PH"Bestimmung de­
stillierten Wassers im Gleichgewicht mit der atmospharischen 
Luft. Man verwendet hierbei Methylrot und Bromkresolgrun 
(PK (Methylrot) = 5,00; PK (Bromkresolgriin) = 4,90) und fiigt 0,1 ccm 
0,1 proz. Indicatorlosung zu 10 ccm Wasser. Gewohnliche Luft 
enthalt 0,03 Vol. Ofo CO2 , der Verteilungsfaktor der CO2 zwischen 
Wasser und Luft = 1 und die erste Dissoziationskonstante der 
Kohlensaure = 10-7 • 

10. Bromthymolblau wird zu zwei Phosphatpuffermischungen 
gleicher PH"Werte (oder PaR) zugegeben, von denen die eine eine 
ionale Konzentration von 0,01, die andere eine solche von 0,25 
besitzt .. Nimmt der Indicator in beiden Losungen gleiche Farbe 
an 1 Wenn nicht, welche von beiden wird die alkalische Farbung 
zeigen 1 Welche Wirkung hatte es, wenn statt Bromthymolblau 
eine Indicatorbase gebraucht wurde 1 



Zweiter Teil. 

Die potentiometrische PH-Bestimmung. 
Potentiometrische Titrationen. 

Viertes Kapitel. 

Elektroden-Potentiale. 
1. Das Potential einer Metallelektrode. Wenn man ein Metall 

in eine Losung seines Salzes taucht, so tritt ein elektrischer Po­
tentialunterschied zwischen Metall und Losung auf, der von der 
Konzentration (Aktivitat) der Metallionen in der Losung und 
der spezifischen Art des Metalles abhangt. NERNST (1888) lehrte, 
daB ein Metall eine charakteristische Losungstension besitzt, 
vergleichbar mit irgendeiner li:islichen Substanz, jedoch mit dem 
Unterschied, daB das Metall lonen in die Losung schickt. Wenn 
das Metall in reines Wasser getaucht wird, so werden positiv 
geladene Metallionen in Losung gehen, wahrend das Metall selbst 
natiirlich eine entsprechende negative Ladung annimmt. Wegen 
der verhaltnismaBig starken elektrischen Ladungen der lonen 
konnen nur wenige in die Losung geschickt werden; das negativ 
geladene Metall zieht die positiv geladenen Metallionen an, 
und so stellt sich bald ein Gleichgewichtszustand ein, wobei die 
Metallionen gegeniiber dem negativ geladenen Metall festgehalten 
werden in einer sogenannten elektrischen Doppelschicht. 1m 
Gleichgewichtszustand halt der osmotische Druck der lonen dem 
Losungsdruck die Waage. Enthalt die Fliissigkeit schon einige 
Metallionen, so werden nachgerade weniger aus dem Metall 
austreten und die Ladung des letzteren wird weniger negativ 
(oder positiver) als in dem vorhergehenden Fall. Der osmotische 
Druck der Losung hat das Bestreben, die lonen aus der Losung 
zu entfernen, richtiger gesagt: ihre Konzentrationen zu vermindern. 
1st diese Kraft kleiner als die elektrolytische Losungstension des 
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Metalles, so wird sich dies negativ aufladen und die Flussigkeit 
positiv. 

Sobald sich beide Krafte ausgleichen, wird somit keine 
Potentialdifferenz zwischen Metall und Losung mehr vorhanden 
sein; ist schlieBlich die Losungstension kleiner als der osmotische 
Druck, so wird die Elektrode positiv und die Flussigkeit negativ. 
Dieser Fall ist nicht fur Metalle allein typisch, sondern fur aIle 
Verbindungen, die Ionen in die Losung senden konnen. Denken 
wir uns ein Stuck Jod in Wasser: es ist bestrebt, Jodionen in 
die flussige Phase zu schicken und entsprechend eine positive 
Ladung gegen die Flussigkeit anzunehmen. 

Aus dem Gesagten geht hervor, daB die Potentialdifferenz 
zwischen einem Metall und der umgebenden Losung (wir wollen 
diese Potentialdifferenz als Elektrodenpotential bezeichnen) in 
der Hauptsache von zwei Faktoren abhangt, die einander ent­
gegenwirken: dem elektrolytischen Losungsdruck P, einer kon­
stanten GroBe fiir jedes Metall, und der Ionenkonzentration der 
Losung. Der quantitative Zusammenhang zwischen diesen 
zwei Faktoren und dem Potential E der Elektrode ist von NERNST 
aufgefunden worden. Nehmen wir eine Elektrode von solcher 
GroBe an, daB 1 GrammolekiH Ionen von der Ladungszahl n, 
die n F Faraday gleichkommen (1 Faraday bedeutet die von einem 
Grammaquivalent eines Iones getragene Ladung von 96500 Cou­
lomb), aus der Elektrode in Losung gelangen konnen, den osmo­
tischen Teildruck urn d p erhohend. Die Veranderung in der 
Potentialdifferenz zwischen Elektrode und Losung solI dE sein. 
Die hierzu erforderliche elektrische Arbeit ist dann nF . dE und 
die vom System aufgenommene mechanische Arbeit V' d p. 
Wenn der V organg reversibel verlauft, dann gilt: 

nF.dE=Vdp. 

N ach den Gasgesetzen ist: 

und 

R·T 
V=--, 

P 

dE= RT .~. 
nF p 

Durch Integration dieser Gleichung erhalt man: 

R·T 
E=-F ·lnp+C. 

n· 
(1) 
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(In ist der natiirliche Logarithmus zur Basis e), wobei C die un­
bestimmte Integrationskonstante bedeutet. Gl. (1) kann auch 
geschrieben werden: R·T P E=----.ln-, 

n·F P 
(2) 

wobei P ein MaB fUr die elektrolytische Lasungstension des Metalls 
darstellt. In verdiinnten Lasungen ist p proportional der Ionell­
konzentration oder besser der Ionenaktivitat. Daher geht Gl. (1) 
in folgende Form iiber: 

R·T 
E = -F . In alan + C', n· 

(3) 

wobei alan die Ionenaktivitat in der Lasung bedeutet. 1m fol­
genden wollen wir mit der klassischen Formel arbeiten: 

R·T 
E = --F- ·In Clan + C', 

n· 
(4) 

wobei CIon die Ionenkonzentration darstellt, wennschon wieder 
betont werden muB, daB durch potentiometrische Messungen 
die Aktivitat und nicht die Ionenkonzentration ermittelt wird. 
Nach Einsetzen der bekannten Werte fiir die verschiedenen Kon­
stanten und Umrechnung des natiirlichen Logarithmus in den 
lO-Logarithmus durch Multiplikation mit 2,3026, kann Gl. (4) 
noch einfachere Gestalt annehmen: 

R = 8,315 Joule, Volt-Coulomb oder Wattsekunden. 
R 8,315 

F = 96500 Coulomb; danach F In c = 96500 • 2,3026 log c , 

E = 0,0001984 . ! log Clan + C' . 
n 

Bei einer Temperatur von 25° ist T = 298 und 

E = 0,?591 log CIon + C' (250) 
n 

oder bei anderer Temperatur to C: 

E 0,0591 + 0,0002 (t - 25) I + C' 
= n . og Clan . 

(5) 

(6) 

(7) 

Wenn die Ionenkonzentration oder besser die Ionenaktivitat 
in der Lasung gleich 1 wird, gilt: 

E=C'. (8) 

Es ist nicht maglich, die Potentialdifferenz E zwischen einer 
Elektrode und einer Lasung irgendwie direkt genau zu messen. 
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Um diese Schwierigkeit zu beheben, wird eine andere Elektrode 
benutzt, und die EMK der aus beiden elektrolytiseh verbundenen 
Halbelementen zusammengestellten galvanisehen Kette wird ge­
messen. 

Naeh internationaler Abmaehung werden aIle Werte auf die 
Normalwasserstoffelektrode bezogen (vgl. S. 71), deren Po­
tential willkurlieh gleich 0 gesetzt wird. Ihr absolutes Potential 
ist fur vorliegende Zwecke unwesentlieh, da die Normalwasserstoff­
elektrode nur als Standardbezugselektrode verwendet wird. Die 
gegen diese Standardelektrode gemessene EMK wird gewohn­
lieh mit EH bezeiehnet. 

An Hand der Gl. (7) und (8) ergibt sich Iiir eine Losung, deren 
Ionenkonzentration (Ionenaktivitat) gleieh 1 ist: 

EH = C" = fo (oder foH). 

eo wird gewohnlich als N ormalpotential der Elektrode bezeiehnet; 
es stellt also die gegen die N ormalwasserstoffelektrode gemessene 
EMK eines Metalles in einer Losung dar von den Ionenaktivitiit 
gleieh 1: 0,0591 

EH = Eo + -- log CIon (250) 
n 

(wobei n die Wertigkeit des Metallions bedeutet). 

(9) 

Die in der Literatur angegebenen Eo-Werte fur die verschie­
denen MetaIle sind mehr oder weniger unsieher wegen der be­
sehrankten Kenntnis der Ionenaktivitaten in den Losungen, aber 
einige wenige, die fur unsere Zwecke Bedeutung haben, werden 
in folgender TabeIle mitgeteilt. Die MetaIle sind darin in der 
Reihenfolge der fallenden Losungspotentiale aufgefiihrt. 

N ormalpotentiale einiger Metalle. 

Metall I n EoR Metall I n EoR 

Zn/Zn·· 2 -0,76 Sh/Sh··· 3 +0,20 
Cr/Cr·· . 2 -0,56 Bi/Bi··· . 3 +0,23 
Cr/Cr··· 3 -0,51 As/As··· 3 +0,30 
Fe/Fe·· 2 -0,44 Cu/Cu·· . 2 +0,345 
Cd/Cd·· 2 -0,40 Cu/Cu· . 1 +0,522 
Tl/T!" 1 -0,336 Tl/Tl"·· . 3 +0,72 
Co/Co·· 2 -0,255 2 Hg/Hg2· 2 +0,793 
Ni/Ni·· . 2 -0,250 Ag/Ag· . 1 +0,808 
Sn/Sn·· 2 -0,140 I PdfPd" 2 +0,82 
Ph/Ph·· 2 -0,130 Hg/Hg·· 2 +0,86 
Fe/Fe··· 3 -0,040 Au/Au··· 3 +1,38 
H2/2 H· 2 0,00 Au/Au· 1 +1,50 
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2. Oxydations.Reduktions·Potentiale. Geht ein Metall unter 
Bildung von Metallionen in Losung, so gibt es Elektronen ab; 
andererseits verbinden sich bei der elektrolytischen Abscheidung 
eines Metalles die MetaUionen mit Elektronen: 

M ~-~ Mn·+ ne) 

wobei e ein Elektron bedeutet. 
Der Elektroneniibergang. ist gleichbedeutend mit einem 

Oxydations-Reduktions-Vorgang, jede Substanz, die Elektronen 
abgibt, wird oxydiert, eine Verbindung, die Elektronen aufnimmt, 
wird reduziert. Das elektrolytische Losen oder Niederschlagen 
eines MetaJles ist nur ein Sonderfall der Oxydation bzw. Reduk­
tion. Allgemeiner kann dieser V organg ausgedriickt werden durch 
die Umsetzung: Ox + n e ~ ~ Red. 

Ox stellt die oxydierte Form dar und wird als Oxydans (Oxy­
dationsmittel) bezeichnet. Red bedeutet dieselbe Verbindung 
in der reduzierten Form, als Reduktionsmittel oder Reduktor. 
Ein Oxydations- und Reduktionsmittel bilden immer ein zwang­
laufiges System, zum niindesten, wenn der Elektroneniibergang 
reversibel ist. Wenn ein Oxydans seine Oxydationskraft betatigt, 
verwandelt es sich in den entsprechenden Reduktor und um­
gekehrt. Reduziert z. B. ein Metall M ein Oxydationsmittel wie 
Ferri zu Ferro, so wandelt es sich selbst in die pxydierte Form 
um, d. h. in die Metallionen. 

Bei allen Oxydations-Reduktions-Vorgangen handelt es sich um 
zwei wechselwirkende Systeme von Ox und Red. Die von dem 
einen System gelieferten Elektronen reagieren mit dem Oxyda­
tionsmittel des anderen Systems. 

Nach der klassischen Erklarung fiir Oxydations-Reduktions­
Vorgange (Redoxvorgange) nimmt man an, daB Wasserstoff und 
Sauerstoff die notwendigen Voraussetzungen fiir derartige Um­
setzungen sind. Aufnahme von Wasserstoff oder Sauerstoffentzug 
bedeutete Reduktion, wahrend Wasserstoffentzug oder Sauerstoff­
aufnahme kennzeichnend fiir Oxydation war. Obwohl es in der 
Regel moglich ist, alle Oxydations-Reduktions-Vorgange auf das 
klassische Schema zuriickzufiihren, so liegt aber kein ernstlicher 
Grund vor, dem Wasserstoff und Sauerstoff solche Sonderstellungen 

. unter all den anderen Elementen zuzuschreiben. Bei der Reduktion 
von Ferri zu Ferro Fe··· ~ ~ Fe·· + e 



64 IV. Kap. Elektroden-Potentiale. 

spielt sich einfach ein Ubergang eines Elektrons aus der Ferri­
stufe in die Ferrostufe abo 

Zunachst spricht nichts gegen die klassische Anschauung, bei 
der Reduktion des dreiwertigen Eisens den Wasserstoff mit-
wirken zu lassen: 

Fe"'+H ~+ Fe"+H·. 

In der Tat konnen stark reduzierend wirkende Agenzien, wie 
Chromoion oder TitanolOsungen unter gewissen Umstanden 
Wasserstoffionen zu ungeladenem Wasserstoff reduzieren. Jedoch 
mit schwacher werdender Reduktionswirkung des Systems oder 
zunehmender Oxydationskraft findet die Umsetzung zwischen der 
reduzierten Form und den Wasserstoffionen in so geringem 
MaBe statt: 

Red + H' ~:>- Ox + H, (10) 

daB der "Wasserstoffdruck" des Systems auBerordentlich gering 
wird. Bei stark oxydierend wirkenden Systemen ist der be­
rechnete Wasserstoffdruck so niedrig, daB er tatsachlich keinerlei 
Bedeutung hat. Theoretisch kann jedoch nichts gegen die an­
genommene Beteiligung des Wasserstoff-Wasserstoffionen-Systems 
bei Oxydations-Reduktions-Vorgangen vorgebracht werden, da ja 
H' in jeder waBrigen Losung vorhanden sind. Sie laBt sich sogar 
mit Vorteil zu einer einfachen Ableitung des Oxydations-Reduk­
tions-Potentials benutzen. 

Wenn ein Stuck edlen Metalles wie Platin 'oder Gold in die 
Losung eines Oxydationsmittels und seiner reduzierten Form ge­
bracht wird, so stellt sich ein festes Potential ein, das einerseits 
von der besonderen Art des Systems, anderseits von dem Verhalt­
nis Oxydationsmittel: Reduktionsmittel in der Losung abhangt. 
Dieses Potential nennt man Oxydations- oder besser noch Oxy­
dations-Reduktions-Potential (Redoxpotential) des Systems. Das 
Potential zwischen Metall und Metallionenlosung stellt einen 
Sonderfall des Oxydations-Reduktions-Potentials dar. 

Nach Gl. (9) in § 1 ist das Potential einer metallischen Wasser­
stoffelektrode (s. spater S.69) gegen eine Wasserstoffionen ent­
haltende Losung gegeben durch: 

[H'] 
EH = EO + O,05911og [H] , (ll) 

wobei (H) die Konzentration des atomaren Wasserstoffes angibt. 
Die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf Gl. (10) ergibt: 
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[H'] [Red] = K 
[H][Ox] 

[H'] Ox 
[H] =K· Red' 

Setzt man diesen Ausdruck in Gl. (ll) ein, so folgt: 
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(12) 

[Ox], [Ox] 
EH = EOx/Red = Eo + 0,0591 log K [Red] = Eo + 0,0591 log [Red]' (13) 

Eox/Red bedeutet hier das Oxydations-Reduktions-Potential des 
betrachteten Systems. Wie gezeigt, hangt es in sehr einfacher 
Weise von dem Verhaltnis von [Ox] zu [Red] in der L6sung abo 
Abweichend von den klassischen Anschauungen bei Ableitung des 
Oxydationspotentials fiihrt W. M. CLARKI den Begriff des Elek­
tronendruckes in die Betrachtung eines solchen Systems ein: 

Ox + e~ ~Red 
[Ox] [e] 
[Red] = KOx/Red (14) 

wo [e] ein MaB des Elektronendruckes oder der Elektronenaffinitat 
darstellt. Obgleich zugegeben werden muB, daB dieser Ausdruck 
etwas unbestimmt ist, so bietet er doch unverkennbare V orteile 
bei der allgemeinen Formulierung von Oxydations-Reduktions­
Gleichgewichten. 

Fiir das zwischen einem einwertigen MetaIl und seinen Ionen 
bestehende Gleichgewicht gelten die Zusammenhange: 

M'+e~~M 

[M] K' 
[e] = K [M'] = [M']' 

Wie auf S. 61 abgeleitet, ist das 
elektrode gegeben durch: 

Potential einer Metall-

RT P 
-E=Fln[M']' (2) 

oder 
RT P RT 

- E = F In K' [e] = -F In K" [e] = 0,0591 log K" [e] (25°). (15) 

Gl. (15) stellt den Zusammenhang zwischen dem Potential 
einer Elektrode und der Elektronenaktivitat [e]des Systems her 
und kann auf aIle umkehrbaren Oxydations-Reduktions-Systeme 

1 W. M. CLARK: The Determination of Hydrogen Ions, 3. Auf I. S.373. 

Kalthoff, Pn-Bestimmung. 5 
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angewendet werden. Aus Gl. (14) und Gl. (15) geht hervor, daB 
das Oxydations.Reduktions.Potential des Systems Ox + e -« ~ Red 

1 [Ox] 
E = 0,05911og K. [e] = 0,0591 log d K K 

[Ox] 
= Eo + 0,0591 log [Red] • 

[Re] . Ox/Red 
(16) 

Dieser Ausdruck stimmt mit Gl. (13) uberein. Gehen mehr 
als ein Elektron von einer Wertigkeitsstufe in eine andere uber, 
wie z. B. bei Sn···· + 2e -« ~ Sn", so ist: 

und 
V [Sn"] 

[e] = KSnIIISnlV [Sn .... ] 

0,0591 [Sn····] 
E = Eo + --2- 1og lSll'1 ' 

oder ganz allgemein fur das System: 

Ox + ne -« ~ Red 

E - + ~0591 I [Ox] (2 0) 
- Eo n og [Red] .5. (17) 

Bei verschiedenen Oxydations.Reduktions.Vorgangen nehmen 
Wasserstoffionen an der Umsetzung teil. Nach vorstehenden 
Erorterungen hangt in solchen Fallen das Oxydationspotential 
auch von der Wasserstoffionenkonzentration der Losung abo 
Wenn Z. B. hohere Oxyde oxydierend wirken, kann die Umsetzung 
dargestellt werden durch: 

M02 + 4 H' + 2 e -« ~ M" + 2 H 20. 

1st die Reaktion umkehrbar, so gilt: 

[M02][H']4[e]2 = K 
[M"] 

oder, da M02 zufolge der auBerordentlich geringen Loslichkeit 
hoherer Oxyde als konstant zu betrachten ist: 

V [M"] 
[e] = K' [H']4 . 

Setzt man diesen Ausdruck in Gl. (15) ein, erhalt man: 

0,0591 [H']4 
EMO, = Eo + --2- log [M"]' 
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Bei der Reduktion der meisten oxydierend wirkenden, sauer· 
stoffhaltigen Anionen nehmen Wasserstoffionen an der Reaktion 
teil : 

Mn04' + SH' + 5e ~ ~ Mn" + 4H20 
Cr20 7" + 14H' + 6e ~ ~ 2Cr'" + 7H20. 

In entsprechender Weise kann abgeleitet werden: 

_ + 0,0591 I [H']8[Mn04'] 

EMnO,' - EO MnO; --5- og [Mn"] 

0,0591 [H']14[Cr20 7"] 

ECr,o," = EO Cr,O," + -6- log [Cr'''J2 

Wohl gelten diese Gleichungen nur bedingt, da die Umsetzungen 
als umkehrbare Vorgange dargestellt worden sind, und das trifft 
in Wirklichkeit nicht streng zu. Es bilden sich unbestandige 
Zwischenverbindungen zwischen oxydierter und reduzierter 
Form, deren Konzentration an Stelle der Reduktionsendstufe 
das Potential bestimmt. So haben in einer BichromatlOsurig 
z. B. die dreiwertigen Chromionen keinen EinfluB auf das Poten. 
tial. Andererseits tiben Wasserstoffionen einen auBerordentlich 
starken EinfluB auf das Oxydations-Reduktions-Potential aus, wie 
aus den Gleichungen hervorgeht, 

Bekanntlich erhoht sich das Oxydationsvermogen einer Per· 
manganatlOsung stark mit zunehmendem Sauregehalt, In sehr 
schwach saurem Medium (PH ca, 5-6) oxydiert es Jodid zu 
Jod, aber es greift Bromid oder Chlorid nicht an. Bei einem 
PH von ca. 3 (in EssigsaurelOsung) oxydiert es Bromid aber laBt 
Chlorid unangegriffen. Erst bei viel hoheren Wasserstoffionen· 
konzentrationen wird Chlorid durch Permanganat oxydiert, 

Nun sind noch einige Bemerkungen tiber das Potential des 
Systems: Ox + ne -...: ~ Red anzuschlieBen: 

E = + 0,0591 I . [Ox] (250) 
EO n og [Red] , (17) 

wobei eo wieder das gegen die Wasserstoffelektrode gemessene 
Normalpotential bedeutet, 

Wird 
[Ox] = [Red] , 

dann ist 
E = EO' 

Auch hier sind immer Konzentrationen statt Aktivitaten ge­
schrieben worden, Nach G1. (17) hiingt das Oxydationspotential 

5* 
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eines Systems nur von dem VerhiiItnis [Ox] zu [Red] ab, es ist 
aber unabhangig von beiden Gesamtkonzentrationen. Naherungs. 
weise trifft dies auch zu, bei genauen Berechnungen muB aber die 
Veranderung der Aktivitatskoeffizienten beider Verbindungen 
berucksichtigt werden, besonders in den Fallen, wo Ox oder Red 
hohe Wertigkeiten tragen, wie etwa in dem System: Ferrocyanid. 
Ferricyanid, wo sich daher das Verhaltnis der Aktivitatskoeffi· 
zienten bei Verdunnung betrachtlich andert. 

In Annaherung darf man nunmehr behaupten, daB die lnten· 
sitat (= das Potential) der Oxydations. oder Reduktionswirkung 
unabhangig von den absoluten Konzentrationen von Ox und Red, 
aber abhangig ist von dem Konzentrationsverhaltnis der oxydierten 
Form zur reduzierten Form. Andererseits wird die Oxydations. 
bzw. Reduktionskapazitat durch die Gesamtkonzentration beider 
Formen bestimmt; genau wie die Pufferkapazitat einer Puffer· 
losung von der Konzentration der Saure und ihres Salzes abo 
hangt. Die folgende Tabelle verzeichnet die Normalpotentiale 
verschiedener Oxydations.Reduktions.Systeme, gemessen gegen 
die Normalwasserstoffelektrode als Bezugselektrode. 

N orma1potentia1e von Oxydations.Reduktions. Systemen. 

Vorgang 

S + 2e ~ ~ S" .. 
S + HzO + 2e ~ ~ HS' + OH' . 
CUzO + HzO + 2e ~ ~ 2Cu + 20H' 
VIll + e ~ ~ VII 
CuJ + e ~ ~ Cu + J' 
AgJ + e ~+ Ag + J' 
Ti···· + e . ~ ~ Ti'" . . 
2HS03' + 2H' + 2e ~ ~ SZ04" + 2HzO 
Cu" + e ~~Cu· .... . 
Sn····+2e ~~Sn·· ... . 
2 J03' + 6H20 + We ~ ~ J 2 + 120H' . 
VO" + 2H' + e ~ ~ V'" + H 20 . 
Oz + 2HzO + 4e ~ ~ 40H'. . . . 
Fe(CN)t' + e ~ ~ Fe(CN)6"" . 
2C103' + 6H20 + lOe ~ ~ C12 + 120H' 
2Br03' + 6H20 + 10e ~ ~ Br2 + 120H' 
W(CN)s'" + e ~ ~ W(CN)s"" 
"3J2 + 2e ~ ~ 2J3' •••• 

Mn04' + 2H20 + 3e ~ ~ Mn02 + 40H' . 

-0,55 
-0,52 
-0,35 
-0,20 
-0,17 
-0,148 
-0,04 

0,0 
+0,17 
+0,20 
+0,21 
+0,40 
+0,41 
+0,44 
+0,48 
+0,51 
+0,51 
+0,54 
+0,54 
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Vorgang: 

J 2 + 2e ~ J>- 2J' +0,58 
H3As04 + 2H' + 2e ~ J>- HAs02 + 2H20 + 0,58 
Br03' + 3H20 + 6e ~J>- Br' + 60H', , + 0,60 
Mn04' + e :::.<c-J>- Mn04/1 , , , , + 0,61 
CI03' + 3H20 + 6e ~ J>- Cl' + 60H' , , +0,62 
Au(CNS)4' + 2e ~ J>- Au(CNS)2' + 2CNS' +0,645 
02 + 2H' + 2e ~ J>- H 20 2 , , , +0,70 
Fe'" + e ~ J>- Fe" , , , + 0,76 
(CNS)2 + 2e ~ J>- 2CNS' , , +0,77 
Mo(CN)s/l' + e ~ J>- Mo(CN)s/l/l + 0,82 
Cu" + J' + e +t:: CuJ . , , + 0,85 
CIO' + H 20 + 2e :::.<c J>- C1' + 20H' +0,90 
2Hg" + 2e ~ J>- Hg2" , , , +0,914 
H 20 2 + 2e ~ J>- 20H', , , + 1,0 
Br2 + 2e ~J>- 2Br' , , , + 1,087 
J03' + 6H' + 6e ~ J>- J' + 3H20 + 1,08 
0 3 + H 20 + 2e ~ J>- 02 + 20H' + 1,1 
2J03' + 12H' + 10e :::.<c-t:: J 2 + 6H20 + 1,19 
V04/1' + 6H' + e ~+ VO" + 3H20 + 1,20 
Au'" + 2e +t::Au' + 1,20 
Tl"" + 2e ~ J>- Tl" + 1,21 
02 + 4H' + 4e ~ J>- 2H20 + 1,23 
HCr04' + 7H' + 3e ~+Cr'" + 4H20 + 1,3 
Mn02 + 4H' + 2e ~ J>- Mn" + 2H20 + 1,35 
C12 + 2e +t:: 2C1' , , , , + 1,40 
Pb02 + 4H' + 2e ~ J>- Pb" + 2H20 + 1,44 
2Br03' + 12H' + lOe ~ J>- Br2 + 6H20 + 1,49 
Mn04' + 8H' + 5e ~ J>- Mn" + 4H20 + 1,52 
MnO/' + 4H' + 3e ~ J>- Mn02 + 2H20 + 1,59 
Ce .... + e ~ J>- Ce'" , , . , + 1,60 
2HOBr + 2H' + 2e ~±: Br2 + 2H20 + 1,61 
2HOCl + 2H' + 2e *t:: C12 + 2H20 + 1,64 
Co'" + e ~ J>- Co" , . , + 1,79 
Pb .... + 2e ~J>- Pb" , . . + 1,80 
0 3 + 2H' + 2e ~."= 02 + H 20 + 1,90 
F2 + 2e ~ J>- 2F' +2,85 

3. Konzentrationsketten und Theorie der Wasserstoffelektrode. 
Gasdruckkorrektur. Fur eine aus 2 Wasserstoffelektroden ge­
bildete Kette, deren eine in eine Losung der Wasserstoffionen­
aktivitat [H'l, die andere in eine solche der Wasserstoffionen­
aktivitat [H']2 eintaucht, ist - wenn man das Flussigkeitspotential 
zwischen beiden Losungen auBer acht laBt (vgl. § 4) - die EMK 
bestimmt durch das Verhaltnis der beiden Wasserstoffaktivitaten; 
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deswegen nennt man ein derartiges Element ein Konzentrations­
element: 

El = EO + 0,059110g [H·h 
E2 = Eo + 0,059110g [H·h 

[H·]l 
EMK = El - E2 = 0,059110g [H.]2- = 0,0591 (PH, - PH) . 

Jeder Anderung um eine PH-Einheit entspricht eine Anderung 
der EMK des Konzentrationselementes um 59,1 Millivolt bei 
25°. Die EMK einer Konzentrationskette H2jO,01 n HCl-
1),001 n HCljH2 ist gleich derjenigen der Kette AgjO,OI n AgNOa-
0,001 n AgNOajAg. Fiir ein zweiwertiges Metall ist natiirlich 
die EMK festgelegt durch: 

E MK = 0,0591 1 [Mn 
2 og [M2··] • 

Fiir ein aus 2 Oxydations-Reduktions-Elektroden bestehendes 
Element, die demselben Oxydations-Reduktions-System angehoren, 
folgt aus Gl. (17), § 2, daB die EMK durch den Quotienten der 
Verhaltnisse Rl = [Oxh: [Red]1 an der einen Elektrode und 
R2 = [OX]2: [Redh an der anderen bestimmt ist: 

E - + 0,0591 1 [OX]l 
1 - Eo n og [Redh 

E - + 0,0591 1 [OX]2 
2 - fo n og [Red]2 

EMK = 0,0591 100" [OX]l . [Red]2 . 
n '" [Red]l [Oxh 

(18) 

Wie gezeigt, lassen sich Metallelektroden als Sonderfall der 
Oxydations-Reduktions-Elektroden auffassen; hier ist in der Regel 
die Konzentration der reduzierten Form zufolge der Unloslich­
keit des Metalles konstant. Wenn die Metallkonzentration ver­
anderlich ware, so konnten die Berechnungen durch eine Gleichung 
ahnlich der Gl. (18) ausgedriickt werden. Dies ist nun der Fall 
bei der Wasserstoffele~trode. Ein mit einer Schicht von Gold, 
Platin, Iridium oder Palladium iiberzogenes, mit H 2-Gas be­
handeltes Edelmetall verhalt sich wie eine Elektrode aus metalli­
schem Wasserstoff. 

Hier wird natiirlich der Wasserstoffdruck (Konzentration der 
reduzierten Form) das Elektrodenpotential beeinflussen. Mole­
kularer Wasserstoff ist nur in geringem MaBe in Wasserstoffatome 
gespalten: (19) 
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Atomarer Wasserstoff hingegen verhalt sich wie metallischer 
Wasserstoff, und fUr das Potential dieses Oxydations-Reduktions­
Systems gilt: 

Nach Gl. (19): 

[H·] 
E = fo + 0,0591 log [H] . 

V
~ -

[H] = K[Ha] = VK'. PH,' 

wobei PH, den Wasserstoffdruck des Wasserstoffgases bedeutet. 
Deswegen: 

[H·] 
E = fo + 0,0591 log lr-rr;--=~ 

,K.PH • 

, [H·] 
= Eo + 0,0591 log ---= . 

VPH , 
(20) 

J etzt sollen die Verhaltnisse an 2 Wasserstoffelektroden, 
die sich beide in einer Losung gleicher Wasserstoffionenaktivitat, 
aber unter verschiedenem Wasserstoffdruck befinden, betrachtet 
werden. Steht die eine unter Atmospharendruck und die andere 
unter p mm Quecksilber, so zeigt das genannte Element eine 
EMK: 

E = f '+ 0 0591 log [H·] - f '- 0 059110g ~ 
0' VPH, 0' V760 

= 0,0591 100' 760 . 
2 " PH, 

(21) 

Nach internationaler Abmachung werden aIle Elektroden­
potentiale auf die Normal wasserstoffelektrode als Vergleichselek­
trode (sogenanntes Nullpotential) bezogen. CLARKI sagt: "Das 
Potential einer Wasserstoffelektrode bei 1 Atm. Wasserstoffdruck 
in einer Losung der Wasserstoffionenaktivitat 1 soIl als 0 bei allen 
Temperaturen gelten." Damit ist die Definition fUr die Normal· 
wasserstoffelektrode gegeben. 

Beim experimentellen Arbeiten wird sich nie genau ein Wasser. 
stoffdruck von 760 mm einhalten ~assen. Betragt der Barometer. 
stand B, die Wasserdampftension bei der Messung Pw, so herrscht 
ein Wasserstoffdruck von B - Pw. Der gemessene EMK· Wert 
ist nun umzurechnen auf einen Wasserstoffdruck von 1 Atm. 

1 CLARK: 1. c. S.257. 
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Die notwendige Korrektur kann leicht aus Gl. (21) entnommen 
werden und betragt in Volt: 

0,059] 760 
Korrektur = ---log ~~- (25°). 

2 B-pw 
(22) 

In folgender Tabelle sind einige Korrekturwerte fUr ver­
schiedene Temperaturen und Barometerstande gegeben. Ent­
halt die Lasung noch irgendein indifferentes Gas, z. B. CO2 , unter 
einem Gasdruck PGas, so betragt die Korrektur dann: 

0,0591 760 
Korrektur = -2- log -C;;BO:--~~~~­

-PW-PGas 

Gewahnlich ist die Wasserstoffelektrode negativ gegen die 
Bezugselektrode geladen. Nimmt der Wasserstoffdruck ab, so 
wird das Potential der Wasserstoffelektrode positiver, da bei 
geringerem Wasserstoffdruck weniger Wasserstoffionen in die 
Lasung treten. 

Korrekturen in Millivolt fur Barometerstande B (in mm Hg) 
und Wasserdampftension bei verschiedenen Temperaturen. 

Temperatur I B I Wasserdampf· Korrektur 
tension in Millivolt 

eso 
15,5 -0,07 

ISo 760 15,5 +0,26 
740 15,5 +0,60 

eso 
23,S +0,06 

25° 760 23,S +0,41 
740 23,S +0,76 

eso 
31,S +0,20 

30° 760 31,S +0,56 
740 31,S +0,96 

eso 
42,2 +0,39 

35° 760 42,2 +0,76 
740 42,2 + 1,13 

eso 
55,4 +0,64 

40° 760 55,4 +1,02 
740 55,4 +1,41 

eso 
92,5 +1,39 

500 760 92,5 +l,SI 
740 92,5 +2,23 

fSO 
149,4 +2,6S 

60° 760 149,4 +3,14 
740 149,4 +3,62 

I fSO 
233,7 

I 

+4,SS 
700 760 233,7 +5,43 

740 233,7 +6,00 



§ 4. Flussigkeitspotentiale. 73 

Bildet also die Wasserstoffelektrode den negativen Pol des 
Elementes, und ist der Gasdruck kleiner als 760 mm, so ist die 
Korrekturzahl der gemessenen EMK zuzuzahlen, um sie auf den 
N ormaldruck umzurechnen. 

Beispiel. Das bei 25° und einem Barometerstand von 740 mm 
gegen erne Kalomelelektrode gemessene Potential betragt 
-0,5434 Volt. 

Korrigierter Wert = -0,5442 Volt. 
4. Fliissigkeitspotentiale. Bisher wurde angenommen, daB 

die EMK einer aus 2 Halbelementen bestehenden Kette nur von 
der Differenz der an beiden Elektroden herrschenden Potentialen 
abhangt. Dies stimmt aber nur angenahert, da eine weitere 
Potentialdifferenz an der Beruhrungsstelle von zwei Losungen ver· 
schiedener Zusammensetzung auftritt. Als Hauptursache fUr das 
Auftreten derselben gab NERNST die verschieden groBen Diffu· 
sionsgeschwindigkeiten der Ionen durch die Verbindungsstelle an. 
Die Schnelligkeit, mit der sich Ionen bei einem Potentialgefalle 
von 1 Volt/1 ccm bewegen, wird ausgedruckt durch die so­
genannte Wanderungsgeschwindigkeit der Ionen. Wasserstoff- und 
Hydroxylionen zeichnen sich vor anderen Ionen durch besonders 
hohe Wanderungsgeschwindigkeit aus (s. Tabelle S.123). Wird 
beispielsweise eine SalzsaurelOsung der Konzentration c1 mit einer 
gleichen Losung der Konzentration c2 , - wobei c1 groBer als 
c2 -, in Beruhrung gebracht, so werden die Wasserstoffionen wegen 
ihrer hohen Beweglichkeit das Bestreben haben, von c1 nach c2 

zu diffundieren. Infolge der verhaltnismaBig hohen Ladung der 
Ionen konnen die Wasserstoffionen nicht allein abwandern, 
sondern ziehen die weniger beweglichen Chlorionen hinter sich 
her, und so setzt sich eine elektrische Doppelschicht von Wasser­
stoff- und Chlorionen in Bewegung. Die positiven Wasserstoff­
ionen gehen voran, und so erhalt die verdunntere Salzsautelosung 
eine positive Ladung gegenuber der konzentrierteren Losung. 
Die dabei auftretende Potentialdifferenz wird als Flilssigkeits­
oder Dijjusionspotential bezeichnet. Solange man nicht mit stark 
sauren oder alkalischen Losungen arbeitet (also innerhalb eines 
PH-Bereiches 3-11), wird das Flussigkeitspotential auBerordent­
lich klein bleiben, noch dazu, wenn es teilweise durch eine mit 
gesattigter SalzlOsung gefUllte Brucke ausgeglichen wird (s. 
weiter unten). 
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In extremen Fallen geniigt dieser Kunstgriff nicht, urn das 
Diffusionspotential auszugleichen; dies muB dann fiir sich bestirnmt 
oder aus der Zusammensetzung der Losung nach einer verwickelten 
Gleichung1 berechnet werden. Auf jeden Fall verursacht ein 
Heberpotential immer eine gewisse Unsicherheit in den Ergeb­
nissen potentiometrischer Messungen. Deswegen ware es un­
angebracht, EMK-Messungen an Ketten mit Fliissigkeitspoten­
tialen genauer als auf 0,1 Millivolt anzugeben. Schon diese 
Stelle ist mehr oder weniger unsicher. 

Man hat verschiedene Wege zur Vermeidung eines Diffusions­
potentiales vorgeschlagen. Gewohnlich verwendet man als elektro­
lytischen Stromschliissel einen mit gesattigter Kaliumchlorid16sung 
gefiiUten Heber. Kalium- und Chlorion wandern mit ungefahr 
gleicher Geschwindigkeit. 1st eine starke Losung eines derartigen 
Salzes zwischengeschaltet, dann bestimmen seine Ionen die Strom­
leitung. Da sie sich mit gleicher Geschwindigkeit fortbewegen, so 
gleichen sie das Fliissigkeitspotential aus. Jedoch kann auch eine 
mit gesattigter Salz16sung gefiillte "Briicke" das Auftreten eines 
Diffusionspotentials nicht vollstandig verhindern, und bei Pra­
zisionsbestimmungen miissen andere KorrektionsmaBnahmen ge­
troffen werden. 

5. Der Gebrauch von Bezugselektroden. Bei Besprechung der 
Konzentrationsketten fiihrten wir aus, daB die EMK eines 
solchen Elementes: Wasserstoffelektrode - Versuchs16sung -
N ormalwasserstoffelektrode aus der Formel berechnet werden kann: 

1 
E = 0,0591 . log [H'] , 

wobei [H'] die Aktivitat der Wasserstoffionen in der zu messenden 
Losung angibt. Daraus folgt: 

E 
PH = 0,0591 (25°) . 

Jedoch ist es unb.equem, eine Normalwasserstoffelektrode beirn 
taglichen Gebrauch zu benutzen. Ihre Aciditat ist so hoch, daB 
das Diffusionspotential an der Grenzflache zwischen der stark 
sauren Losung und der Fliissigkeit mit einem groBeren PH-Wert 

1 Einzelheiten betr. Diffusionspotentiale sehe man in dem betr. Kapitel 
des Werkes von W. M. CLARK S. 264 nacho 
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bestimmt nicht durch einen mit konzentrierter Salz16sung ge­
fiillten Heber ausgeglichen werden kann. Aus diesem Grunde 
wahlt man als Ersatz fUr die Normalwasserstoffelektrode beim 
praktischen Arbeiten ein anderes Standardhalbelementl gewohn-
lich eine Kalomelelektrode. A _________ A 

StelitinAbb.4dieStrecke 
AB das Potential der Kalo-
melelektrode und C B das 
der Wasserstoffelektrode dar, 
beide etwa auf einen abso­
luten Nullwert bezogen, so 
ist die gemessene EMK 7r 

gleich AB-CB. Wir su­

KtTlomel­
elekfrode 

8 

c c 
TfiissmrOlT--

Abb.4. 

E 

8 

Norml1l­
wtTssersfoff­
e/ekfroie 

chen die Potentialdifferenz E zwischen der Normalwasserstoff­
elektrode (Potential G B) und der Wasserstoffelektrode in der 
unbekannten Losung (GB-CB). 1st jetzt die EMK des Ele­
mentes: Kalomelelektrode-N ormalwasserstoffelektrode 

(AB-GB) = 7(0' 

so erkennt man aus Abb.4 ohne weiteres, daB 

und 
E=n-no, 

betragt. 

_ n-no 0 
PH - 0,0591 (25) . (23) 

Der 7ro-Wert einiger gebrauchlichen Halbelemente ist fiir ver­
schiedene Temperaturen bestimmt worden (s. Tabelle S. 90). 
Die Temperatur wirkt sich nicht allein im Temperaturkoeffi­
zienten der Bezugselektrode, sondern auch in der durch die 
NERNsTsche Formel gegebenen Konstanten der Wasserstoff. 
elektrode aus. 

Fiinftes Ka pi tel. 

Die Ausfiihrung potentiometrischer Messungen. 
Diesem und dem folgenden Kapitel, die sich beide mit der 

experimentellen Methodik von Potentialmessungen, insbesondere 
an der Wasserstoffelektrode, befassen, stellen wir einen nach­
driicklichen Hinweis auf die ausgezeichneten und vielbewahrten 
Werke voran: 
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OSTWALD·LuTHER: Hand· und Hilfsbuch zur Ausfuhrung physikochemischer 
Messungen, 5. Auf!. Leipzig 1931. 

MULLER, E.: Elektrochemisches Praktiknm, 4. Anfl. Dresden 1924. 
- Elektrometrische MaBanalyse, 4. Anfl. Dresden 1926. 
KOLTHOFF, 1. M., n. FURMAN, N. H.: Potentiometric Titrations. 2. Ann. 

New York 1931. 

Wahrend hier nUT kurz das Prinzipielle der MeBmethodik 
gestreift werden kann, findet diese in den genannten Werken eine 
eingehende und erschopfende Darstellung. 

1. Grundlagen dcr Kompensationsmcthode fUr die Bestimmung 
der. EMK eines Elementes. Da fUr die Messung des Potentials 
einer Einzelelektrode keine zuverlassigen oder einfachen Methoden 
bekannt sind, muB dieses stets gegen irgendeine Bezugselektrode 
(Standardhalbelement) gemessen werden. DUTCh Verbindung 

+ beider Elektroden entsteht ein 
Element, des sen EMK nun be­
stimmbar ist. Verbindet man die 
Pole der Elemente mit einem emp-

8f-----';------~1I findlichen Voltmeter, so sind keine 

Abb. 5. Kompensationsschaltung. 

genauen Resultate zu erhoffen, da 
das Element einen Strom durch 
das System schicken wird, der an 
beiden Elektroden chemische Um-

setzungen hervorruft. Die EMK andert sich wegen dieser Polari­
sation wahrend der Messung dauernd. Diesen Fehler vermeidet die 
POGGENDORF-Du BOIS- REYMONDSche Methode, bei der die zu be­
stimmende EMK kompensiert wird durch eine entgegengeschaltete 
bekannte andere EMK. 1st die gesuchte EMK kompensiert, 
dann ist kein StromfluB durch das Element moglich, und dies 
wird durch ein Nullpunktsinstrument oder auch durch ein Galvano­
meter kontrolliert. Diese Arbeitsweise soIl an nachstehend ab­
gebildeter Schaltung (Abb.5) naher erlautert werden. 

S = Stromquelle mit groBerer EMK, als sie das zu messende 
Element besitzt. AB = Gefallsdraht, der in seiner ganzen Lange 
wohl kalibriert ist, mit den Polen der Batterie dUTCh so starke 
Kupferdrahte SA und SB verbunden, daB deren Widerstand 
zu vernachlassigen ist. So ergibt sich ein gleichmaBiger Potential­
abfall von A nach B. Der auf Gefallsdraht AB bewegliche Gleit­
kontakt ist so an die zu messende Kette X angeschlossen, daB 
der positive Pol der Batterie nach dem positiven Pol des Ele-
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mentes gerichtet ist; del' negative Pol des Elementes X ist an 
den negativen Pol B del' Stromquelle angelegt. 1m Stromkreis 
CXGB wirken zwei verschiedene elektromotorische Krafte gegen. 
einander, EC-B zwischen C und B und die des Elementes X, 
beide liefern Strom in entgegengesetzter Richtung. C wird auf 
AB so lange verschoben, bis das Nullinstrument G anzeigt, daB 
kein Strom im Kreise CXGB flieBt. Dann ist die EMK von X 
kompensiert, sie ist gleich dem Spannungsabfall auf del' Gefall. 
drahtstrecke CB, gleich EC- B' Da ferner SA und SB nul' einen 
zu vernaahlassigenden, kleinen Widerstand besitzen, so ist EA- B 
angenahert gleich del' Klemmenspannung del' Batterie E Batt 

CB 
EC-B = AB . EBatt. 

~! gibt das Verhaltnis del' Widerstande BC und AB an. Bei 

Verwendung eines Gefallsdrahtes von konstantem Querschnitte, 
wie er bei Leitfahigkeitsarbeiten ublich ist, ist das bezeichnete 
Verhaltnis del' Widerstande auch gleich dem del' Langen CB und 
AB. Bei einer Gesamtlange des Platin., Konstantan- oderV2A­
Drahtes AB von 1000 mm (odeI' anderer Langeneinheiten) betragt 
die EMK des Elementes X: 

CB 
7C = 1000 • EBatt. , 

wobei naturlich CB in gleichen Langeneinheiten angegeben ist. 
2. Apparaturen fUr potentiometrische Bestimmungen. 
Strom sammIeI'. Als bequemeund zuverlassige Stromquelle 

fiiI' das Potentiometer dienen Sammelbatterien odeI' Akkumula· 
toren; wenn diese unter eine Klemmenspannung von 1,9 Volt ge­
sunken sind, mussen sie aufgeladen werden. Riel' sei daran er· 
innert, daB sich die EMK eines frisch geladenen Akkumulators in 
den ersten Minuten del' Entladung noch etwas andert. Deswegen 
solI man den Akkumulator etwa 10 Minuten lang uber einen 
Widerstand von 1000-5000 Q sich entladen lassen, ehe man 
ihn in die Potentiometerschaltung einsetzt. Da sich die Spannung 
del' Batterie wahrend del' Messungen doch etwas andert, so ist 
'es gut, E Batt. ZU Anfang und zu Ende einer Ablesungsreihe zu 
bestimmen. Dabei dad sich die Klemmenspannung nul' urn 
weniger als 0,1 Millivolt andern. Dasselbe gilt fUr entsprechend 
verwandte Trockenelemente. 
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Standardelemente. Zur Berechnung von 1': [Gl. (1), § 1] 
ist der Wert des Spannungsabfalls A-B erforderlich. Er HiBt 
sich bestimmen durch Auswechseln des Elementes X gegen ein 
Normalelement bekannter EMK im selben Stromkreis. Hierfiir 
dient gewohnlich das WESTON -Element. Sein Bau ist in Abb. 6 
wiedergegeben. 

Das WESToN-Normalelement enthalt im UberschuB Cad­
miumsulfatkrystalle, um die Fliissigkeit bei allen Gebrauchs­
temperaturen an CdS04 gesattigt zu halten. In dem "unge­
sattigten", ebenfalls oft verwendeten Element entspricht die 
Cadmiumsulfatkonzentration der Sattigung bei 4°. Den positiven 
Pol des Elementes bildet reines Quecksilber (mit Salpetersaure 

Abb. 6. WESTON-Element. 

gereinigt und zweimal im Vakuum 
destilliert); dies wiederum ist mit 
einer Schicht eines Breies aus 
Mercurosulfat und Quecksilber 
bedeckt, den man durch gutes 
Verreiben beider Bestandteile er­
halt oder auf elektrochemischem 
Wege herstellen kann. Den Minus­
pol stellt ein Amalgam mit 12 Ofo Cd 

dar, gewonnen durch Erhitzen von Quecksilber im .Dampfbad 
unter gleichzeitigem Verriihren des zugegebenen reinen Cadmiums ; 
auch hier ist elektrolytische Darstellung1 moglich. Der Temperatur­
koeffizient des "gesattigten" WESTON-Elementes ist sehr klein, 
die EMK betragt zwischen 15 und 25°: 

EMK = 1,01830 + 0,00004 . (20 - to) . 

Nullinstrumente. Gewohnlich dient ein Galvanometer 
als Nullinstrument. Es ist ein stromanzeigendes Instrument, 
das aus einer in einem magnetischen Felde eines starken 
Dauermagneten befindlichen Drahtspule besteht und in den auf 
Stromlosigkeit zu priifenden Kreis eingeschaltet wird. Ein die 
aufgehangte Spule durchflieBender Strom erzeugt ein Magnet­
feld, das seinerseits durch WechselWirkung mit dem Feld des 
Dauermagneten die Spule so zu drehen strebt, daB sie eine mog­
lichst groBe Zahl Kraftlinien aufnimmt. Je nach Verwendungs-

1 VgI. OSTWALD-LuTHER: Physikochemische Messungen, 5. Auf I. 1930. 
- W. M. CLARK: The Determination of Hydrogen Ions, 3. Auf I. S.342. 
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zweck sind Galvanometer mit verschiedenen Widerstanden im 
Gebrauch. Die Empfindlichkeit pflegt man haufig in GraBen 
des Widerstands auszudrucken, uber welchen die Einheit der 
angelegten Spannung einen bestimmten Ausschlag verursacht. 
Diese sogenannte Megohmempfindlichkeit wird definiert als die­
jenige Anzahl Megohms (Million Ohms) Widerstand, die in den 
Galvanometerkreis eingeschaltet werden mussen, damit bei einer 
angelegten Spannung von 1 Volt ein Ausschlag von 1 mm erfolgt. 
Die sogenannte "Stromkonstante" ist die Stromstarke, die 
einen Skalenteil Ausschlag erzeugt. Oder man bezeichnet als 
Stromempfindlichkeit den Ausschlag in Millimetern fUr eine be­
stimmte Stromstarke, z. B. 1 Mikroampere. Fiir die meisten 
nach der klassischen 
Methode ausgefUhrten 
potentiometrischen Ti­
trationen kommt man 
mit Instrumenten aus, 
deren Empfindlichkeitin 
der GraBenordnung von 
I Megohm liegt (I mm 
Ausschlag entspricht Abb.7. Kleines trag­

I· 10-6 Amp) Solche bares Leeds & Northrup· 
. . Galvanometer. 

Instrumente werden von 

Abb.8. "Lamp and scale· 
Galvanometer" . 

den verschiedensten Firmen, z. B. Siemens & Halske, Hartmann 
& Braun u. a., in den Handel gebracht. Abb.7 zeigt das kleine 
tragbare Galvanometer der Firma Leeds & Northrup Co., Emp­
findlichkeit I Megohm .. 

Fur genauere Messungen hat der Verfasser das sogenannte "trag­
bare lamp and scale"-Galvanometer von Leeds & Northrup (Abb. 8) 
benutzt, das 20-50mal empfindlicher als die Type Abb. 7 und fur 
genaue Messungen der ublichen Arten von Elementen auBerst zu 
empfehlen ist. Andere Galvanometer fur die verschiedensten an­
deren Zwecke sind z. B. in den Katalogen von Leeds & Northrup, 
Siemens & Halske, Hartmann & Braun ausfuhrlich beschrieben. 

Das Capillarelektrometer1 ist ein spannunganzeigendes In­
strument; es ist unbequemer im Gebrauch als ein Galvanometer. 

1 Vgl. E. MULLER: Elektrometrische MaBanalyse, 4. Aun. 1926.-
1. M. KOLTHOFF u. N. H. FURMAN: Potentiometric Titrations, 2. Aufl. 
S. 77. 1931. 
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Aus diesem Grunde wird es fur die erwahnten Bestimmungen 
mit der Zeit immer weniger verwendet. Immerhin hat das Ca­
pillarelektrometer (zum Teil auch wegen seiner geringen Kosten) 
in Verbindung mit dem OSTW ALDschen Dekadenrheostaten lange 
Zeit hindurch eine wichtige Rolle in der elektrochemischen MeB­
methodik gespielt; in deutschen Laboratorien wird es verschie­
dentlich beibehalten. Naheres hieruber ist der genannten Buch­
literatur (OSTWALD-LuTHER, E. MULLER) zu entnehmen. 

1st der Widerstand des zu messenden Elementes auBerordent­
lich hoch (wie z. B. bei der Glaselektrode, s. S. 104), so reicht die 
Empfindlichkeit der ublichen Galvanometer fUr eine Verwen­
dung als Nullinstrument nicht mehr aus, man ist dann auf 
Binanten- oder Quadrantenelektrometer angewiesen. Verschiedene 
Forscher haben COMPTON - , DOLEZALEK- und LINDEMANN­
Elektrometer benutzt; nach BRITTON! ist das LINDEMANN2-
Instrument bequemer zu handhaben. 

Dieses Elektrometer, in der Form, in der es von der Cambridge 
Instrument CO.3 angeboteIi wird, hat einen konstanten Nullpunkt 

Erie - + 
AkkfJmfJ/a/or, 

und erfordert keine 
sorgfaltige J ustierung. 
Es enthalt eine Nadel, 
die zentrisch in der 
Mitte eines Quarz­
fadens angebracht ist, 
so daB sie sich zwi­
schen vier uber Kreuz 
verbundenen Platten 
drehen kann. Der 
Quarzfaden ist an bei­
den Seiten unter Span­

Abb.9. Schaltung fiir die Bestimmung der EMK einer nung befestigt, so daB 
Glaselektrode. (Aus H. T. S. BRITTON, S. 98.) 

der Mittelpunkt der 
.Nadeldrehung festgelegt ist und die Bewegung der Nadel durch 
.dieFadentorsion kontrolliert wird. Die GroBe der Drehung kann 
daher durch mikroskopische Beobachtung der Bewegung des einen 
.Nadelendes ermittelt werden. Eine bei einer Tubuslange von 

1 BRITTON, R. T. S.: Hydrogen Ions, S.98. New York 1929. 
2 LINDEMANN: Philos. MagazineBd. 67 (1924) S.578. 
3 In Deutschland geliefert von SPINDLER & HOYER, Gottingen. 
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100 mm, 16 mm Objektiv- und 10 mm Augenabstand zu erzielende 
250fache VergroBerung ergibt eine Ablesungsgenauigkeit auf 
weniger als 1 Millivolt. Die Benutzung eines Objektivs mit einer 
Brennweite < 16 mm ist nicht moglich, da die Nadel dann nicht 
scharf einzustellen ist. In Abb. 9 ist die Potentiometerschaltung 
bei Verwendung eines Quadrantenelektrometers als NUllinstru­
ment angegebenl. Wegen weiterer Untersuchungen iiber Empfind­
lichkeit, Proportionalitat der Ausschlage, Nullpunktskonstanz usw. 
vgl. FR. MfuLER2. 

3. Potentiometersysteme. In der Erlauterung der potentio­
metrischen Bestimmungsmethode (§ 1, S. 76) stellt AB einen 
Gefallsdraht dar, wie er bei Leitfahigkeitsmessungen verwendet 
wird. Er leistet auch bei potentiometrischen Messungen gute 
Dienste und ist Anfangern noch deswegen besonders zu empfehlen, 
weil sie dabei mit den Grundlagen der Methode vertraut werden. 
Bei Einbau eines veranderlichen Widerstandes zwischen dem 
einen Ende der Briicke und der Stromquelle und durch Ein­
schaltung des Normalelementes ist E Batt. leicht auf genau 2 Volt 
Spannungsabfall zu bringen. 

Nach § 1, Gl. (1) gilt dann: 

OB OB 
11: = 1000 . EBatt. = 1000 . 2 Volt, 

wobei CB die auf dem Gleitdraht abgelesene Lange bedeutet. 
An Stelle eines gestreckten Gleitdrahtes benutzt man bequemer 
einen auf einer Trommel aus Hartgummi oder anderem nicht­
leitendem Material aufzuwickelnden Draht. Auch solche Walzen­
briicken sind in verschiedenen Ausfiihrungen im Handel. 

Zur Zeit verwendet man bei potentiometrischen Messungen 
sogenannte Kompensationsapparate (Potentiometer). Didaktisch 
betrachtet haben sie den N achteil, daB die gesuchte EMK sofort ab­
zulesen ist, ohne daB der Studierende den Sinn der Methode ver­
standen zu haben braucht. Andererseits ist die Bequemlichkeit 
dieser Instrumente so groB, daB sie sich allgemein eingefiihrt haben. 
Eine Genauigkeit von ca. 0,5 Millivolt reicht fiir die meisten 
Arbeiten aus. Es gibt wohl noch genauere Instrumente, aber in 
Anbetracht der Unsicherheiten seitens der Fliissigkeitspotentiale 

1 Einzelheiten s. KERRIDGE: Journ. Sci. Instr. Bd.3 (1926) S. 404. 
2 MULLER, FR.: Ztschr. f. Elektrochem. Ed. 37 (1931) S.857. 

Kolthoff, PH·Bestimmung. 6 
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kommt Ablesungen mit einer groBeren Genauigkeit als 0,1 Milli­
volt keine tatsachliche Bedeutung mehr zu. 

Potentiometer werden von den verschiedensten Firmen (z. B. 
Siemens & Halske, Hartmann & Braun, O. Wolff, Gans & Gold­
schmidt, Cambridge 1nstr. Co., Leeds & Northrup Co. u. a.) in 
den Handel gebracht. Das Prinzip der Schaltung sei am Beispiel 
eines Leeds & Northrup "student's potentiometer" erlautert. 
AB stellt einen aus 22 Spulen mit je 10052 Einzelwiderstand 
bestehenden, an den Gleitdraht BC von 100 J2 angeschlossenen 

Baltede Rheostat Stufenwiderstand dar. Zwischen 
'1'1 je zwei 100-J2-Spulen und je­

/'-'T----'C 

dem beliebigen Punkte des in 
1000 Teile unterteilten Gleit-
drahtes laBt sich mittels der Kon-
takte D und E die Verbindung 
herstellen. Die Enden des Ge­
samtwiderstandes von 230052 fiih­

Abb. 10. Prinzip des Potentiometers. ren zu zwei AnschluBklemmen, 

ein zweites Paar Klemmen zu dem Gefallsdraht. 1st durch Ver­
schieben von D und E die EMK des Elementes X (n) genau 
kompensiert, so gilt: DE 

11: = AC . EBatt. 

wobei DE den Widerstand von DE und AC den des Stiickes AC 
angibt, der in vorliegendem Fall 230052 betragt. DE wird direkt 
abgelesen. Wird nun das Spannungsgefalle iiber AC durch 
Widerstandsanderung auf 2,300 Volt einreguliert, so gilt: 

DE DE .. 
11: = AC . EBatt. = 2300' 2,3 = DE MIlhvolt. 

Bei dieser Arbeitsweise kann nach erfolgter Einstellung die 
unbekannte EMK direkt abgelesen werden. Urn E Batt. genau 
auf 2,3000 Volt zu bringen, wird das Normalelement statt des 
Elementes X mittels eines doppelten Umschalters eingeschaltet. 
Die Potentiometerschalter werden auf die dem Normalelement 
entsprechende Spannung eingestellt (DE = 1018,3mV), und der 
Regulierwiderstand wird so lange verschoben, bis das Galvano­
meter Stromlosigkeit anzeigt. Es gilt dann: 

1018,3 
1,0183 = 2300- . EBatt. 

EBatt. = 2,3000 Volt. 



§ 3. Potentiometersysteme. 83 

Abb. 11 gibt im einzelnen die Schaltungsskizze des "students 
potentiometer" wieder. 

Der Regulierwiderstand ist dabeiein Kastenwiderstand. An 
seiner Stelle konnen bequem und biIlig zwei grob geeichte Wider­
stande von 1000 bis 2000 und 10-20 S2 treten (Abb. 12). 

SoIl eine Ablesung vorgenommen werden, so stellt man das 
Potentiometer auf die Spannung des Normalelementes ein und 

Abb.11. Schaltung des Leeds & Northrup­
"students potentiometers". 

ZUlli Potentiometer 

Abb.12. 

reguliert zunachst annahernd mit dem hoherohmigen Widerstand, 
urn dann die Feineinstellung mit dem niederohmigen Widerstand 
vorzunehmen. N ach erfolgter Einstellung betragt dann die EMK 
zwischen A und C (Abb.ll) 2,3000 Volt. Urn die unbekannte 
EMK zu bestimmen, verfahrt man wie folgt: 

Der Doppelumschalter wird so gestellt, daB die zu bestimmende 
EMK in den Stromkreis eingeschaltet ist, dann verstellt man die 
Einstellknopfe des Potentiometers so lange, bis das Galvanometer 
stromlos geworden ist. Jetzt laBt sich 
die unbekannte EMK sofort ablesen. Bei 
genauem Arbeiten ist es zweckmaBig, 
die E Batt. nach jeder Ablesung zu priifen 
bzw. nachzuregulieren. Als Stromquelle 
kommen 2 Trockenelemente oder 2 Ak­
kumulatoren in Frage. 

Bei Arbeiten von geringerem Ge­
nauigkeitsanspruch, also bei potentio­
metrischen Titrationen, laBt sich die un­

Abb.13. 

bekannte EMK direkt an einem Millivoltmeter ablesen bei folgen­
der Arbeitsweise (Abb. 13): AB und CD sind gewohnliche tech­
nische Widerstande von 1000-2000 bzw. 10-20 Ohm. E und F 
sind so lange zu regulieren, bis das Galvanometer stromlos ist_ 

6* 
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Nach Ausschalten von X wird durch einen Umschalter das Milli­
voltmeter V eingeschaltet. Die gesuchte EMK ist dann ohne 
Benutzung eines Normalelementes auf V abzulesen. 

Es sind noch verschiedene andere Schaltungen vorgeschlagen 
worden, doch bieten sie gegeniiber den oben geschilderten Me­
thoden keine Vorteile. 

4. Die Elektronenrohrenmethode. Bereits im ersten Abschnitt 
dieses Kapitels wurde erwahnt, daB man bei der Messung elektro­
motorischer Krafte sehr darauf achten muB, wegen eventueller 
Polarisation der zu untersuchenden Zelle nicht mehr Strom 
als unumganglich notwendig zu entnehmen. Deshalb ist es 
z. B. wichtig, bei der Ablesung des Galvanometerausschlags den 
Stromschliissel nur die kiirzeste Zeit, die gerade zur Ablesung 
zureicht, zu schlieBen. Mit Hilfe der Elektronenrohre ist es mog­
Hch, auch bei dauernd geschlossenem Stromkreis Ablesungen zu 
machen, ohne der ZeUe ins Gewicht fallende Strommengen zu 
entnehmen. Die Elektronenrohre eignet sich daher fUr kontinuier­
Hch abzulesende Apparaturen, besonders bei potentiometrischen 
Titrationen. 

Die verwendeten Schaltungen lassen sich auf folgendes Prinzip 
zuriickfiihren (Abb. 14): Unter der Einwirkung der zwischen 
Anode A und Kathode K (Heizfaden) Hegenden Anodenbatterie AB 
treten von der Kathode Elektronen zur Anode iiber, wenn 

ll~........, .-- HI--''---.....,t-....... 
flB liB AB KB 

Abb.14. 

die Kathode mittels der 
Heizbatterie HB auf hohe 

Hi Temperatur gebracht wird. 
Diese Elektronen bilden den 
am Galvanometer G" ables­
barenAnodenstrom J A. Auf 
dem Wege von Kathode 
zur Anode passieren die 

Elektronen ein siebartiges "Gitter" G, welchem mit Hilfe der 
Gitterbatterie G Beine positive oder negative Ladung erteilt 
werden kann. Bei positiver Ladung des Gitters gegeniiber dem 
Heizfaden wird offenbar die Anziehung der Anode auf die Elek­
tronen verstarkt, d. h. der Anodenstrom J A nimmt zu, das Um­
gekehrte gilt bei negativer Aufladung. Von einer bestimmten 
negativen Aufladung an konnen praktisch keine Elektronen mehr 
vom Gitter zur Anode gelangen, d. h. der Gitterstrom J G ist 
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praktisch = O. Mit anderen Worten bedeutet dies, daB man den 
in Ga angezeigten Anodenstrom durch eine im Gitterkreis an­
gelegte Spannung ohne nennenswerten Stromverbrauch im Gitter­
kreis steuern kann. Davon macht man nun Gebrauch bei der 
Verwendung der Elektronenrohre fiir Spannungsmessungen. Man 
kann etwa in der folgenden Weise arbeiten1 (s. Abb. 14). 

Bei einer geeigneten Vorspannung durch die Gitterbatterie G B 
wird sich bei Stellung I des Schalters S in Ga ein bestimmter 
Anodenstrom J a1 einstellen. Sh ist ein Shunt zur Vermeidung 
von Uberlastung des Galvanometers. Man kompensiert zunachst 
diesen AUEschlag auf 0 (urn spater die ganze Skala des Galvano­
meters ausniitzen zu konnen) mit Hilfe der Kompensations­
batterie KB und des variablen Widerstands WK2. Bi-ingt man 
nunmehr S in Stellung II, so liegt jetzt die zu messende Spannung 
Ex im Gitterkreis und erzeugt einen dieser Spannung proportio­
nalen Ausschlag am Galvanometer Ga. Rat man vorher mit 
Rilfe von bekannten Spannungen die Galvanometerausschlage 
geeicht, so kann man am Galvanometer direkt die unbekannte 
Spannung ablesen. V oraussetzung dieser Methode ist, daB die 
Ausschlage am Anodenstrominstrument Ga tatsachlich iiber den 
gewahlten Bereich der angelegten Spannung proportional sind 
und proportional bleiben, und daB keine Nullpunktsschwankungen 
auftreten. 

Eine eingehende Erorterung der Verwendung der Elektronen­
rohre zu Gleichspannungsmessungen wiirde den Rahmen dieser 
Monographie weit iiberschreiten. Es soIl nur darauf hingewiesen 
werden, daB auch bei der Schaltung der Abb. 14 im Gitterkreis 
immer noch Strome von der GroBenordnung 10-8 Amp. flieBen, 
d. h. also auch der zu messenden Zelle solche Strome entnommen 
werden. Fiir die Zwecke der potentiometrischen MaBanalyse 
diirften solche Strome kaum sti:irende Polarisationen hervor­
rufen. Wenn jedoch fiir absolute Potentialmessungen schon 
wesentlich geringere Stromentnahmen infolge von Polarisation 
das MeBergebnis falschen oder illusorisch machen, oder wenn die 

1 Erstmalig wohl verwendet von GOODE: Journ. Amer. Chem. Soc. 
Bd.44 (1922) S.27. 

2 Man kann als Kompensationsbatterie aueh die Heizbatterie ver­
wenden, s. z.B. BERL,HERBERT U. WAHLIG: Chem. Fabr. Bd.3 (1930) S.445; 
Bd.4 (1931) S. 211. - HAHN: Ebenda Bd.4 (1931) S. 121, 212. 
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zu messende Zelle einen sehr hohen inneren Widerstand auf­
weist (z. B. Glaselektroden), an welchem schon sehr kleine Gitter­
strome einen das Resultat fiilschenden Spannungsabfall hervor­
rufen konnen, versagt die beschriebene Methode. Dann mussen 
nicht nur besondere Schaltungen verwendet werden, bei denen die 
Rohre nur als Nullinstrument fungiert (also z. B. an Stelle des 
Galvanometers in der Potentiometerschaltung der Abb. 10 tritt), 
sondern auch hochstevakuierte Spezialrohren mit hochster Isola­
tion benutzt werden 1. Es ist gelungen, in geeigneter Schaltung 
mit Gitterstromen von weniger als 1O~13 Amp. zu arbeiten2, 

und es erscheint auf diese Weise moglich, Gebiete der Elektro­
chemie zu erschlieBen, die bisher mangels einer geeigneten MeB­
methodik versperrt oder nur sehr mangelhaft zuganglich waren. 

5. Bezugselektroden. Allgemein sind als Bezugselektroden 
Kalomelelektroden im Gebrauch, in denen Quecksilber und 
Kalomel mit einer Chlorkalium16sung bestimmter Konzentra­
tion in Beruhrung stehen. Auf dem Boden des Elektroden­
gefaBes liegt eine Schicht reinen Quecksilbers, das mit einem 
aus Quecksilber und Kalomel bestehenden Brei und schlieBlich 
der Chlorkalium16sung uberschichtet ist (den Kalomel/Queck­
silber brei bereitet man durch Verreiben von Quecksilber und 
Kalomel im Morser, bis die Mischung eine schwarze bzw. schwarz­
graue Farbe angenommen hat). 

Danach wird das Gemenge mehrmals mit der als Elektrolyt 
dienenden KCI-Losung gewaschen. Das Hg/Hg2CI2-Gemisch kann 
ebenfalls elektrolytisch dargestellt werden3 • Die erforderliche 
Sattigung der KCI-Losung an Hg2Cl2 erzielt man durch langeres 
SchUtteln mit Hg2C12- oder Hg2CI2/Hg-Gemisch. 

Einige in der Literatur beschriebene Formen von Kalomel­
elektroden zeigen Abb. 15, I-III. 

Modell III besteht aus einer weithalsigen Glasflasche und ist 
besonders zweckmaBig bei potentiometrischen Titrationen. I?,?,rch 

1 Einzelheiten und Literaturangaben s. z. B. KOLTHOFF U. FURMAN: 
Potentiometric Titrations, 2. Aufl. S. 132. 1931. - FRIEDRICH MULLER: 
Ztschr. f. Elektrochem. Bd. 36 (1930) S. 924. - Ztschr. f. angew. Ch. Bd. 44 
(1931) S.698. - Ztschr. f. physik. Ch. (A) Bd. 155 (1931) S.451. 

2 FRIEDRICH MULLER: Trans. Amer. Electr. Soc. Bd.62 (1932), Ztschr. 
f. Elektrochem. Bd. 38, 418 (1932). 

3 LIPSCOMB, G. T., u. G. A. HULETT: Journ. Amer. Chem. Soc. Bd.38 
(1916) S.22. - ERVING: Ebenda Bd.47 (1915) S.301. 
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eine der beiden Stopfenbohrungen stellt ein Heber die Verbindung 
mit der zu titrierenden Losung her - ein enges U-formig ge­
bogenes Glasrohr, das mit einem Gallert aus Agar/gesattigte KCl­
Losung gefiillt ist; 30 g KCl, 3 g Agar und 100 ccm destilliertes 
H 20 werden maBig erwarmt, bis aUes in Losung gegangen ist. 
Sind alle Luftblasen entwichen, so wird der Heber durch Ein­
saugen des Salz/Agar-Gemischs gefilllt. Nach Abkiihlen erstarrt 
die Losung zu einem Gallert. Der Heber ist langere Zeit brauch­
bar, wenn seine Enden im unbenutzten Zustand in gesattigte 
KCI-Losung eintauchen. Wird der Heber an der Luft aufbewahrt, 
trocknet die Gallerte zusammen, kleine Luftblasen dringen ein 

Hgat:Zz 
+7fg 

Abb. 15 I-III. Kalomel-Bezugselektroden. 

Jll 

und erhohen den Widerstand, so daB er unbrauchbar wird. 1st 
die Kalomelelektrode auBer Betrieb, so ist die Heberoffnung 
mittels eines Gummistopfens zu verschlieBen, um eine Ver­
dunstung der Losung zu vermeiden. 

Nebenher sind noch andere Arten elektrolytischer Strom­
schliissel gebrauchlich. Wir erwahnen kurz die von E. MULLER 
beschriebene Form (Elektrochemisches Praktikum; Elektro­
metrische MaBanalyse): 2 T-Stiicke aus Glasrohr sind an ihren 
seitlichen Stutzen durch ein Stiick Gummischlauch verbunden, 
unten durch festgedriickte Pfropfen aus Filterpapier, die zuvor 
mit der Heberfliissigkeit getrankt wurden, verschlossen. Der 
Heber wird bis oberhalb der seitlichen Ansatze mit der betreffenden 
Fliissigkeit gefiillt; die oberen Enden werden durch einen langeren 
Gummischlauch verbunden (Abb. 16, I). 
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Bei exakteren Messungen konnen in den Pfropfen (ebenso 
wie im Agargel) durch Beruhrung zweier verschiedener Losungen 
kleine Komplikationen eintreten. Diese werden vermieden, wenn 
man beide Flussigkeiten sich nicht im Stopfen beruhren laBt, 
sondern die unteren Heberenden zu dunnen Rohren auszieht und 
einen kleinen WatteverschluBstopfen in die Verjungung der Rohre 
eindruckt, so daB die Heberflussigkeit selbst noch eine Strecke 

I JI 

unter dem Pfropfen zu stehen lwmmt. 
Dieser kleine Kunstgriff hat sich gut be­
wahrt (vgl. H. MENZEL und F. KRUGERl, 
uberdies Abb. 16, II). 

Die gebrauchlichen Kalomelelektroden 
werden nach der Konzentration der KCI­
Losung bezeichnet. Bei einer sogenannten 
0,1 n Kalomelelektrode ist das GlasgefaB mit 
0,1 n Kaliurnchlorid gefullt. In Benutzung 

Abb. 16 I u. II. Elektro- . d 4 A t di h t I I I lytische Stromschliissel. SIn r en: e ze n e norma e, norma e, 
3,5 normale und die gesattigte Elektrode. 

Das Potential dieser Elektroden ist temperaturabhangig; der 
Temperaturkoeffizient (nicht auf die Normalwasserstoffelektrode 
bezogen) betragt - 0,000079 fUr 0,1 n, - 0,00061 fur 1 n, 
-0,00046 fiir 3,5 n und - 0,00020 fiir die an KCI gesattigte 
Elektrode. 

Bei genauen Messungen ist zu beachten, daB bei Temperatur­
wechsel, besonders bei Abkuhlung die Elektrode nur sehr lang­
sam konstant wird, und daB sie bei derartigen Arbeiten am 
besten in einen Thermostaten gebracht wird, urn Temperatur­
schwankung auszuschlieBen. 

Wegen dieser Unbequemlichkeit benutzt Verfasser lieber die 
Chinhydronelektrode als Standardhalbelement, die nach Angabe 
von STIG VEIBEL 2 leicht herzustellen ist: Ein Rohr aus Jenaer Glas 
wird mit einem Gemisch aus 0,01 n HCI und 0,09 n KCI (Standard­
saure16sung) gefiillt und 1 Minute mit 50-100 mg Chinhydron ge­
schuttelt. Der Stopfen des Rohres ist doppelt durchbohrt, einmal 
fur den Flussigkeitsheber, andererseits fiir ein Glasrohr, in das eine 
Pt-Netz- oder -Drahtelektrode eingeschmolzen ist. Vor Benutzung 

1 MENZEL, E., U. F. KRUGER: Ztschr. f. Elektrochern. Bd.32 (1926) 
S. 93. 

2 VEIBEL, S.: Journ. Chern. Soc. Bd.123 (1923) S.2203. 
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wird die Platinelektrode auf dunkle Rotglut erhitzt. Das Potential 
einer derartigen Elektrode halt sich 1-2 Tage konstant, so daB 
man gut tut, die Chinhydron-Sauremischung jeden Tag zu erneuern 
und. das Platin neu auszugluhen. 

Bei Messungen von Silber-, Quecksilber- und Halogenionen­
konzentrationen ist del' mit gesattigtem KCl gefUllte Heber nicht 
anwendbar, da Chlorid in die zu bestimmende Losung eindringen 
wurde. Durch besondere Apparaturen kann die Diffusion des 
Chlorides in das Innere del' Losung vermieden werden. Bei poten­
tiometrischen Titrationen mit del' Silber- odeI' Quecksilber­
elektrode, wo das Heberpotential mehr odeI' weniger unberuck­
sichtigt bleiben darf, kann eine mit KNOa, K 2S04 odeI' NH4NOa 
(als 3proz. Agargallerte) gefUllte Brucke benutzt werden. 

Sechstes Kapitel. 

Die potentiometrische Bestimmung der 
Wasserstoffionenaktivitat. 

1. Die Wasserstoffelektrode. Sattigt man ein edles Metall, 
das man zur OberflachenvergroBerung mit einem gut haftenden 
Edelmetalluberzug versehen hat, mit Wasserstoffgas, so verhalt 
es sich wie eine Elektrode von metallischem Wasserstoff. tiber 
die verschiedenen Arten del' WasserstoffelektrodengefaBe ist 
naheres in del' Literatur zu findenl. Die in Abb. 17, Nr. I wieder­
gegebene Art eignet sich gut fUr Arbeiten im stromenden Wasser­
stoff, da das Potential in 2-3 Minuten konstant wird. Form II 
bewahrt sich beim Arbeiten mit kleinen Flussigkeitsmengen 2• 

Nr. III auf Abb. 17 zeigt eine etwas abgeanderte HILDEBRANDsche 
Konstruktion und ist gebrauchlich bei potentiometrischen Titra­
tionen, abel' nicht tauglich zu genauen Einzel-pH"messungen. 
Verfasser zieht jedoch auch bei Titrationen Modell IV VOl', welches 
ermoglicht, unter LuftausschluB, zu titrieren. 

Je nach Art del' benutzten Bezugselektrode kann del' PH"Wert 
nach folgenden Gleichungen berechnet werden, in denen: 

7rO,l n die gegen die 0,1 n Kalomelelektrode gemessene EMK, 
korrigiert fur Barometerstand und Wasserdampftension (um­
gerechnet auf 760 mm Gasdruck, s. S. 72), 

1 CLARK, S. W. M.: S. 281. 
2 MENZEL, H., U. F. KRUGER: Ztschr. f. Elektrochem. Bd. 32 (1926) S. 93. 
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7r 1 n die gegen die 1 n Kalomelelektrode gemessene EMK 
(bei gleichen Korrekturen wie oben) , 

7rChinh. die gegen die Chinhydronelektrode gemessene EMK 
(mit Standardsauregemisch: 0,01 n HCl/0,09 n KCl) bedeutet. 

Heber 

~ 
HZ ..... 

I 

II 

III IV 

Abb. 17 I-IV. Wasserstoffelektroden. 

I H2-Elektrode fiir stromenden Wasser­
stoff. 

II H2-Elektrode fiir kleine Fliissigkeits­
mengen. 

III Tauchelektrode. (Nach HILDEBRAND.) 
IV Elektrode fiir potentiometrische Titra­

tionen. 

"Standardgleichungen" fur die PH-Berechnung aus Messungen 
mi t der Wasserstoffelektrode. 

n O,1n - 0,3376 + 0,00006 (t - 25) 
0,1 n Hg2C1 2 • Elektr. :PH = 0,0591 + 0,0002 (t _ 25) 

1 n 

3,5n 

Ge­
siittigt " 

Chin­
hydro 
(in 0,01 n HCI 

0,09nKCI) 

n 1 n - 0,2847 + 0,00024 (t - 25) 

0,0591 + 0,0002 (t - 25) 

n3 5 - 0,2522 + 0,00039 (t - 25) 

: PH = ' 0,0591 + 0,0002 (t - 25) 

ngesatt. - 0,2458 + 0,00065 (t - 25) 
: PH = 0,0591 + 0,0002 (t - 25) 

nChinhydr. - 0,6990 + 0,00074 (t - 25) 
: 'PH = 2,038 + 0,0591 + 0,0002 (t - 25) 
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Zur Zeit herrscht einige Unklarheit uber die tatsachliche Bedeutung des 
PH-Wertes. Die in der obenstehenden Tabelle angegebenen Zahlen fuBen 
auf dem grundlegenden Werke von SORENSEN (1909) und sind international 
anerkannt. 

Bei Ableitung der Bezugswerte (no, s. S. 74) setzte SORENSEN voraus, 
daB die [H·] in 0,1 n HCI oder in einem Gemisch 0,01 n HCljO,09 n KOI 
aus Leitfahigkeitswerten nach der Theorie von ARRHENIUS ermittelt 
werden konnte. So errechnet er fUr 0,1 n HCI eine H·-Konzentration von 
0,09165, die einem PH-Wert 1,038 entspricht, fUr 0,01 n HCljO,09 n KCI 
fand er cH· = 0,009165 oder PH = 2,038. Wie jetzt bekannt ist, gehOrt 
waBrige Salzsaure zu den starken Elektrolyten und ist in waBriger Lasung 
vollstandig in ihre Ionen gespalten. Daraus ergibt sich fUr 0,1 n HOI [H·] 
zu 0,1 und PH zu 1,000; fur die Standardsauremischung (0,01 n HCI 
+ 0,09 n KCI) betragt [H'] = 0,01 und PH = 2,000. 

Andererseits ist die Wasserstoffionenaktivitat der 0,1 n HCI viel kleiner 
als 0,1; 

aH. = 0,0841 oder PaH. = 1,075 . 

Fur die Standardmischung: 

PaH = 2,075. 

Deswegen sind die SORENsENschen Werte nicht ganz zutreffend, und 
das PaH einer Lasung ist aus der Beziehung zu errechnen: 

PaH = PH + 0,04(± 0,01), 

wobei PH der Wasserstoffexponent gemaB der Definition nach SORENSEN ist. 
Auch diese Formel gibt noch etwas unsichere Werte, einesteils wegen der 
Unsicherheit in der Elimination des Flussigkeitspotentials. Eine inter­
nationale Ubereinkunft uber diese GraBen ware sehr erwunscht1• 

Das Platinieren der Elektroden. Sehr wichtig fUr das 
sichere Arbeiten einer Wasserstoffelektrode ist ein richtig her­
gestellter Metalliiberzug. Meistens arbeitet man mit Platin­
elektroden, doch auch andere edle Metalle, wie Iridium, Palla­
dium, Gold u. a. sind verwendbar. Vor Gebrauch ist die Elektrode 
in Chromschwefelsaure (10 % K 2Cr20 7 in H 2S04) gut zu reinigen, 
danach sorgfaltig mit Wasser zu spiilen. Hierauf erhalt sie einen 
galvanisch erzeugten Uberzug aus dem gleichen Edelmetall. 
Dazu elektrolysiert man eine 1-3proz. Platinchlorwasserstoff­
lOsung mit einem Platinblech oder -Zylinder als Anode bei gleich­
maBiger Stromverteilung. Verfasser hat die Erfahrung gemacht, 

1 VgI. W. M. CLARK: The Determination of Hydrogen Ions, S. 461 
bis 488. - S. P. L. SORENSEN U. K. LINDERSTROM-LANG: C. r. du 
Lab. Carlsberg Bd. 15 (1924) Nr 6. - 1. M. KOLTHOFF: Rec. trav. chim. 
Bd.49 (1930) S.401. 
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daB ein dunner, kaum den Glanz des darunter liegenden blanken 
Metalles verdeckender Platinuberzug sich besser bewahrt als ein 
dicker, da sich an einer dunnen Schicht Platinschwarz das Gleich· 
gewicht viel schneller einstellt. Dies ist von Bedeutung bei Aus· 
fuhrung von Messungen in Gegenwart organischer Substanzen, 
wie z. B. Benzoaten, Phthalaten usw., wo eine starke platinierte 
Elektrode nur sehr langsam ein konstantes Potential erreicht. Bei 
gering gepufferten oder ungepufferten Losungen ist eine auBer· 
gewohnlich dunne Schicht von Platinschwarz Bedingung, da 
platiniertes Platin in Wasserstoffatmosphare Kationen aus der 
Losung adsorbiert, wodurch diese saurer wird l . Nach Aufbringen 
der Platinierung ist die Elektrode nochmals gut zu waschen 
und kathodisch in 0,5 n Schwefelsaure zu polarisieren. Dabei 
entsteht Wasserstoff auf der Elektrode und reduziert etwaiges 
aus der Platinierlosung aufgenommenes Chlor. Man laBt 10 Mi· 
nuten lang stark Wasserstoff entwickeln, schaltet den Strom 
aus und wascht zunachst gut mit kaltem, spater mit lauwarmem 
Wasser aus. AuBerhalb des Gebrauches ist die Elektrode unter 
Wasser aufzubewahren. Mit der Zeit erfolgt die Potentialein. 
stellung immer trager, dann ist die Elektrode zu reinigen und 
neu zu platinieren. 

Wasserstoffentwickler. Oftmals stellt man elektrolytisch 
Wasserstoff her. Dieser Weg ist bei einem maBigen, aber haufigen 
Bedarf an reinstem Wasserstoff zweckmaBig. Sehr bequem ist 
reiner Waserstoff komprimiert in Stahlflaschen zu beziehen. Fur 
die Regulierung des Gasstromes muB dem Hauptventil der Bombe 
ein empfindliches Reduzierventil oder Diaphragmaventil vor­
geschaltet werden, um den hohen Druck der Gasflaschen zu 
drosseln. Auch der aus reiner verdunnter Schwefelsaure und 
arsenfreiem Zink entwickelte Wasserstoff ist brauchbar. Auf 
jeden Fall muB das Gas vor Eintritt in das ElektrodengefaB noch 
gereinigt werden. Dabei hat sich folgende Arbeitsweise bewahrt: 
Man laBt den Wasserstoff zunachst durch je eine Waschflasche 
mit 0,05 n Silbernitrat oder 0,1 m Quecksilberchlorid, 0,2 n 
Kaliumpermanganat, alkali scher Pyrogallollosung (1-2 g Pyro­
gallol in ca. 25 ccm 4 n Natriumhydroxyd), sehr verdunnter 
Schwefelsaure (ca. 0,1 n, um mitgerissenes Alkali zu neutrali-

1 KOLTHOFF, 1. M., u. T. KAMEDA: Journ. Amer. Chem. Soc. Bd.51 
(1929) S.2888. 
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sieren), zwei mit Wasser gefiillte Waschflaschen, dann durch ein 
im Thermostaten befindliches GefaB mit VersuchslOsung und 
schlieBlich durch die Wasserstoffelektrode stramen. Der Sauer­
stoff wird bei dieser Arbeitsweise nicht ganz entfernt, doch gibt 
die Methode bei den meisten Bestimmungen, bei denen PH < 11 
ist, sehr gute Resultate. Sind jedoch stark alkalische Losungen 
von sehr geringer Pufferwirkung zu messen, so mtissen auch 
Spuren Sauerstoff aus dem Gas entfernt werden. Dies wird 
erreicht, indem man das Gas statt durch alkalische Pyrogallol­
lOsung (die stets noch eine Spur Kohlenoxyd abgibt) bei einer 
Temperatur von 5000 tiber platinierten Asbest oder Kupfer- oder 
Nickeldrahtnetze stromen laBt. Danach ist der Wasserstoff mit 
verdtinntem Alkali zu waschen, um geringe im Gas noch vorhan­
dene Mengen von Kohlensaure zu entfernen. 

Standardlasungen zur Apparaturkontrolle. Bei laufen­
den pn-Messungen ist es erforderlich, die Apparatur ofters nachzu­
prtifen. Dazu kann eine Lasung von genau bekanntem Pn-Wert 
benutzt werden; wird dieser wiedergefunden, so ist die Apparatur 
in Ordnung. Es braucht hierbei nur irgendeine der in der Literatur 
(vgl. z. B. die Tabelle S. 34) beschriebenen, genau durchge­
messenen Pufferlosungen gewahlt werden: 

Verfasser benutzt meistens die Standardsauremischung: 
0,01 n HCI + 0,09 n KCl, well sie sich leicht herstellen laBt, 
ihr PH-Wert nach SORENSEN ist zu 2,038, bzw. PaH zu 2,075 
bestimmt. CLARK empfiehlt 1/20 m K-biphthalatlOsung mit 
einem PH von 3,974 bei Zimmertemperatur (genauer bei 20°). 
SchlieBlich ist auch eine 1/20 m reine BoraxlOsung schnell anzu­
setzen, deren PH bei 18° = 9,24, bei 25° = 9,19 betragt. 

Storungen bei Gebrauch der Wasserstoffelektroden. 
Sauerstoff erteilt der Elektrode eine hahere positive Ladung, 
unter Umstanden kannen schon Spuren sehr nachteilig wirken. 
Ist der Wasserstoff in der oben beschriebenen Weise praktisch 
vom Sauerstoff befreit, so storen die geringen noch darin befind­
lichen Mengen in keiner Weise die Messungen gut gepufferter 
oder saurer Losungen. Platinschwarz wirkt als Katalysator bei 
der gegenseitigen Einwirkung von Wasserstoff auf Sauerstoff. -
Bei ungepufferten oder alkalischen Losungen ist - wie schon 
oben gesagt - ftir eine moglichst vollstandige Entfernung des 
Sauerstoffes Sorge zu tragen. Bei genaueren Messungen sind auch 
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Gummiverbindungen zu vermeiden, urn ein Eindringen von Luft­
sauerstoff dureh den Gummi auszusehlieBen. 

Ferner "vergiften" gewisse Substanzen die Wasserstoffelektrode, 
z. B. AS20 3 , As2Sa und H 2S; aueh EiweiBkorper maehen die Elek­
trode unbenutzbar. Teilweise uberziehen letztere das Platinsehwarz 
mit einer dunnen Haut. Dann arbeitet die Elektrode nur noeh trage 
und ist zu reinigen und neu zu platinieren. Organisehe Substanzen, 
besonders aromatisehe Verbindungen, st6ren dadureh, daB sie 
Wasserstoff an der platinierten Elektrode aufnehmen (reduziert 
bzw. hydriert werden); in Gegenwart der meisten Alkaloide und 
organisehen Farbstoffe waren beispielsweise keine zuverlassigen 
Werte zu erhalten. Sogar Benzoesaure oder Benzoate verzogern 
die Einstellung des Potentials. Hier ist ein auBerordentlieh dunner 
Platinii.berzug angebraeht. Aliphatisehe Verbindungen ohne 
Doppel- oder dreifaehe Bindung st6ren in der Regel nur dann, 
wenn sie eine ausgesproehene Oxydations- oder Reduktionsfahig­
keit zeigen. 

Ganz allgemein werden oxydierende Substanzen, wie Fe''', 
Cr"O~, MnO:, unter gewissen Umstanden aueh NO'3' an der 
Wasserstoffelektrode reduziert; sie ersehweren oder verhindern 
sehr genaue PH-Messungen. Das gleiehe gilt fUr Metallsalze, die 
in der Spannungsreihe unter oder nahe uber dem Wasserstoff­
potential stehen. Kupfer-, Silber-, Wismut-, Queeksilbersalze 
usw. werden von der Wasserstoffelektrode reduziert, und diese 
nimmt dann die Eigensehaften der betreffenden Metallelek­
trode an. 

SehlieBlieh ist die Benutzung der Elektrode aueh noeh bei 
Gegenwart stark reduzierender Verbindungen wie SnC12 , CrC12 

oder Sulfit unmoglieh, da die Elektrode dann das Reduktions­
potential des betreffenden Reduktionssystems anzeigt. 

Aus diesen Darlegungen geht hervor, daB der Anwendung der 
Wasserstoffelektrode enge Grenzen gezogen sind, und es deshalb 
ein glueklieher Umstand ist, daB fUr versehiedene Bestimmungen 
noeh andere Elektroden fur die potentiometrisehe PH-Bestimmung 
zur Verfugung stehen. 

2. Die Chinhydronelektrode. Die Chinhydronelektrode wurde 
in der Praxis zuerst von E. BIILMANN und H. LUND! eingefiihrt 

1 BULMANN, E.: Ann. chim. (9) Bd. 15 (1921) S. 109. - BULMANN, E., 
U. H. LUND: Ebenda Bd. 16 (1921) S. 321; Bd. 19 (1923) S. 137. 
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und ist sehr einfach und bequem bei pwMessungen in neutraler 
oder saurer Losung zu handhaben, 

Die Chinhydronelektrode gehort zu den Oxydations-Reduktions­
Elektroden; die an der Elektrode vor sich gehende Umsetzung 
kann durch die Gleichung wiedergegeben werden: 

Ox, + 2H' + 2e~~ Red, 
Chinon Hydrochinon 

C6H 40 2 + 2 H' + 2 e ~ ~ C6H 40 2H 2 , (1) 

Daher (s, Kap, 5) errechnet sich das Oxydations-Reduktions­
Potential einer Chinonhydrochinonelektrode zu: 

E = E + 0,05~, [Chinon] 
° ,2 [Hydrochinon] + 0,0591 ,log [H'] (25°), (2) 

Da Chinhydron eine aquimolekulare Verbindung von Hydro­
chinon und Chinon darstellt, ist in der Gl. (2) : 

[Chinon] = [Hydrochinon] 

zu setzen, und man erhalt fUr eine Chinhydronsuspension: 

E = Fo + 0,0591 'log[H'] (250) (3) 

Aus Gl. (3) geht hervor, daB das Potential der Chinhydron­
elektrode sich in genau gleicher Weise mit dem PH-Wert wie 
das der 'VasserstoHelektrode andert, Deswegen ist die EMK 
einer Kette: 

Wasserstoffelektrode-H'-haltige Losung I H'-haltige Losung-Chinhydron­
elektrode, 

wenn die H' -Konzentration beider Losungen gleich ist, unabhangig 
von ihrem PH-Wert. 

Nach BIILMANN und seinen Mitarbeitern betragt das Potential 
Co der Chinhydronelektrode (auf die NormalwasserstoHelektrode 
bezogen) : 

Eo = 0,6990 - 0,00074 (25° - to) zwischen 0° und 38° C. 

Schaltet man die Chinhydronelektrode gegen irgendeine der 
friiher beschriebenen Standardelektroden, so laBt sich PH aus 
der entsprechenden, nachfolgend mitgeteilten Gleichung be­
rechnen: 

0,1 n 
0,3614-0,00068 (t-25) - no In 

Kalomel-Elektr,: PH = 0,0591 + 0,0002 (t - 25) , 

0,4143 - 0,00050 (t - 25) - n1 n 

PH = 0,0591 + 0,0002 (t - 25) 
In 
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3,5n 
0,4469 - 0,00035 (t - 25) - 7T3,5n 

Kalomel-Elektr.: PH = 0,0591 + 0,0002 (t - 25) 

Gesattigte " 

Chinhydronelektrode 
(in 0,01 n HCI 

0,09 n KCI) 

0,04532 - 0,00009 It - 25) - 7tgesiittigt 

PH = 0,0591 + 0,0002 (t - 2~ 

7tChinhydr. 
PH = 2,038 + 0,0591 + 0,0002 (t - 25) 

Die Kette Wasserstoffelektrode-gesattigte Kalomelelektrode 
weist den groBten Temperaturkoeffizienten aller Kalomelelek­
troden auf. Das Gegenteil gilt fiir die Kombination Chinhydron­
elektrode-Kalomelelektrode. Bei Benutzung der gesattigten 
Kalomelelektrode kann dieser Koeffizient meist unberiicksichtigt 
bleiben. Jedenfalls fallt beim Arbeiten mit der Chinhydron­
elektrode (im Standardsauregemisch) als Bezugselektrode und einer 
ChinhydronmeBelektrode eine Temperaturkorrektion iiberhaupt 
weg. 

Chinhydronherstellung (nach BULMANN). Eine Losung 
von 100 g Eisenammonalaun in 300 cern Wasser von 650 wird zu 
einer Losung von 25 g Hydrochinon in 200 cern Wasser gegeben; 
hierbei fallt das Chinhydron in feinen Nadeln aus. Nachdem 
die Losung mit Eis gekiihlt ist, wird der Niederschlag abgesaugt. 
Ausbeute 15 g. Man kann noch aus 50proz. Essigsaure umkrystal­
lisieren und hat so lange auszuwaschen, bis alle Saure entfernt ist. 

Die Reinheit des nach der BULMANNschen V orschrift darge­
stellten Praparates geniigt fiir die meisten Falle. Jedoch konnen 
beimAufbewahren an der Oberflache Saurespuren durch Oxydation 
gebildet werden; diese sind zwar bei Messung gepufferter Losungen 
ohne EinfluB, konnen aber bei der Bestimmung von Losungen mit 
sehr geringer Pufferwirkung schon groBe Fehler verursachen. In 
diesem Fall wascht man das Chinhydron zunachst mit Wasser 
und schlieBlich mit der Versuchslosung vor der endgiiltigen Be­
stimmung, oder man stellt einen haltbaren Chinhydronvorrat 
durch Zusammengeben aquimolekularer Mengen reiner Hydro­
chinon- und Chinhydronlosungen her. 

Elektroden undElektrodengefaBe. Die Handhabung der 
Chinhydronelektrode ist auBerordentlich einfach. Als Elektrode 
dient ein Stiick frisch ausgegliihten, blanken Platindrahtes, 
Blech- oder Drahtnetzes, auch Goldelektroden lassen sich be-
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nutzen. Nach Ausghihen der Elektrode1 wird dieselbe in die 
V)sung eingesetzt, die durch ca. 1 Minute langes Schutteln mit 
50-100 mg Chinhydron auf je 20 cern Losungsvolumen gesattigt 
wurde, den DberschuB laBt man auf dem Boden des GefaBes ab­
sitzen. Einige oft benutzte Formen von ElektrodengefaBen sind 
in Abb. 18 wiedergegeben. 

Bei potentiometrischen Titrationen wird zunachst Chin­
hydron zur sauren Losung gegeben, die blanke Platinelektrode 
eingesetzt, die Analysenflussigkeit eingegossen, und die Titration 
kann beginnen. Die Chinhydronelektrode laBt sich oft da gut 
verwenden, wo die Wasserstoffelektrode versagt, z. B. bei Me-

Abb. 18. Chinhydronelektroden. 

Heber mit 
Jlgflr 

tallen, die in der Nahe des Wasserstoffpotentials in der Span­
nungsreihe liegen, oder bei Gegenwart vieler aromatischer Ver­
bindungen (Alkaloide). Auch hier muB man die Resultate 
sehr kritisch betrachten; denn sowohl Chinon als Hydrochinon 
reagieren noch mit vielen anderen Substanzen, wodurch das 
Potential der Elektrode geandert wird. 

So ist der Verfasser z. B. geneigt, bei Gegenwart von Verbin­
dungen, wie Anilin, Toluidin, Phenol, Aminosauren usw., vor­
genommene Messungen als etwas unsicher zu betrachten. Am 
besten tut man in solchen Fallen, die Resultate mit denen der 
Wasserstoffelektrode zu vergleichen. 

Da sich die Chinhydronelektrode sehr bequem bedienen laBt, 
hat sie in den letzten Jahren auch fUr zahlreiche Aufgaben der 
Praxis Verwendung gefunden, etwa bei der Bestimmung der Aci-

1 Uber dabei mogliche Komplikationen und deren Vermeidung siehe: 
MORGAN, LAMMERT U. CAMPBELL, Journ. Amer. Chem. Soc. Ed. 53 (1931) 
S.454. 

Kolthoff, PH-Bestimmung. 7 
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ditat von Bodenarten, Molkereiprodukten und Nahrungsmitteln 
(wie Kase, Limonaden, Fruchtsaften, Zuckerlosungen u. a.p. 

Anwendungsgrenzen und Fehlerquellen der Me­
thode. Die Chinhydronelektrode ist nur innerhalb eines ganz 
bestimmten pwBereiches brauchbar, da ja Hydrochinon als 
schwache Saure in alkalischen Losungen mit Hydroxylionen 
reagiert. So sind gut stimmende Ergebnisse nur zu erhalten bei 
pwWerten unter ca. 8, obgleich sich natiirlich keine scharfe 
obere Grenze fUr die Anwendbarkeit der Methode angeben laBt. 
Werden die Messungen unmittelbar nach Sattigen mit Chin­
hydron vorgenommen, so sind genaue Resultate in gut gepufferten 
Losungen bis zu einem Pw Wert von 9 zu erzielen. In alkalischen 
Losungen ist noch ein Moment zu beachten, das ganz allgemein 
fUr potentiometrische Titrationen Bedeutung hat. In alkalischen 
Losungsmitteln oxydiert sich das Chinon durch den Luftsauer­
stoff rasch zu braunen Verbindungen, unter denen einige aus­
gesprochen sauer reagieren und einen Teil der Base neutralisieren. 
Dies kann vermieden werden, wenn man in indifferenter Atmo­
sphare, etwa unter Stickstoff oder Wasserstoff, arbeitet, aller­
dings auf Kosten einfacher Handhabung. 

Deswegen ist es empfehlenswert, immer die saure Losung vor­
zulegen und die alkalische Losung zur gut geriihrten Fliissigkeit 
zu geben, so daB an der Zutrittsstelle der Base eine Oxydation ver­
mieden wird. 

Ais weitere Fehlerquelle tritt der sogenannte Salzfehler bei 
der Chinhydronelektrode in Erscheinung. Bei Ableitung der 
Gl. (2) und Gl. (3) ist angenommen worden, daB die Konzen­
trationen des Chinons und Hydrochinons in der Losung gleich 
sind; richtiger ware die Forderung aufzustellen, daB die Aktivi­
taten beider Verbindungen iibereinstimmen. Dies trifft aber nur 
fUr reines Wasser als Losungsmittel zu; denn Salze verandern 
die Loslichkeit beider Verbindungen und damit auch deren 
Aktivitaten. Deswegen ist auch das Verhaltnis der beiden Aktivi­
taten in einer salzhaltigen Losung ein anderes als in reinem Wasser. 
Diese Anderung des Quotienten verursacht den "Salzfehler". 
Dieser ist fUr verschiedene KCI-, NaCl- und (NH4)2S04-Konzen-

1 VgI.W. M. CLARK: The Determination of Hydrogen Ions, 3. Auf I. 
S.416. - 1. M. KOLTHOFF U. N. H. FURMAN: Potentiometric Titrations, 
2. Auf I. 
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trationen von S. P. L. SORENSEN und K. LINDERSTROM-LANG 
(1921; 1924) ermittelt worden. Bei Salzkonzentrationen >0,5 n 
scheint er sehr gering zu sein; doch ist es vorHiufig noch unsicher, 
ob dies auch fUr aile anderen Salze gilt. So steilte Verfasser in 
Gemeinschaft mit W. BOSCH bei Anwesenheit von Natrium­
benzoat ziemlich betrachtliche Salzfehler fest. 

In Begleitung anderer Oxydations-Reduktions-Systeme, deren 
Oxydationspotential sich von dem der Lasung unterscheidet, 
stimmen die Messungen nicht mehr genau; beispielsweise redu­
ziert Ferroeisen das Chinon teilweise; genaue Ergebnisse werden 
bei anwesendem Bichromat, Permanganat, Stannoverbindungen, 
Sulfiten, Thiosulfaten usw. nicht mehr erhalten. Wirken die be­
gleitenden Oxydations- oder Reduktionsmittel so langsam, daB sich 
das Verhaltnis ChinonjHydrochinon wahrend der Einstellungszeit 
des Potentials nicht merklich andert, so staren sie nicht, wie dies 
bei Gegenwart von Salpeter- oder Perchlorsaure zu beobachten war. 
SchlieBlich sei noch darauf hingewiesen, daB Borsaure und Borate 
die Messimgen falschen, da beide Substanzen mit Dihydroxy­
benzolverbindungen, wie Hydrochinon, saure Komplexe bilden. 

3. Die Sauerstoff- und Luftclektrode. Sauerstoffgas an einer 
platinierten Elektrode sucht Sauerstoffionen in die Lasung zu 
schicken, genau wie an der Wasserstoffelektrode Wasserstoffionen 
gebildet werden. t O2 + 2 e ~ :>- 0" . 

Indem weiterhin Sauerstoffionen Protonen in ihre Elek­
tronenschale aufnehmen und die Umsetzung eintritt: 

0" + H' ~:>- OH', 
ergibt sich 

[0"] = [OH'] . K' 
[H'] . 

Da: 

[OH'] = ~~, 

[0"]= Kw·~ 
. [H']2' 

folgt 

Das Potential der Sauerstoffelektrode ergibt sich aus: 

E - 0,0591 I ~ (S 65) - 2 og [0"] s... 

E = ' + 0,0591 I _1_ _ '+ 0,0591 I _[H'P 
Eo 2 og [0"] - EO 2 og K w . K' 

E = Eo + 0,0591 log [H'] . 
7* 
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Theoretisch sollte also die Sauerstoffelektrode, je nach dem 
pg-Wert der Losung, das Potential in gleicher Weise wie die 
Wasserstoffelektrode andern. Leider sind jedoch keine genauen 
Ergebnisse zu erhalten, da die Sauerstoffelektrode nicht voll­
kommen reversibel ist. Vielleicht bildet sich eine dunne Schicht 
des Edelmetalloxydes an ihrer Oberflache. Deswegen kann die 
Sauerstoffelektrode niemals die Wasserstoffelektrode bei genauen 
Arbeiten ersetzen. Wo aber die Wasserstoff- oder Chinhydron­
elektrode versagt, laBt sie sich doch vorteilhaft anwenden (z. B. 
bei ferrohaltigen Losungen), und sie ist dann empirisch auf Lo­
sungen bekannter PH-Werte zu eichen. 

Fur potentiometrische Titrationen hat sie ziemlichepraktische 
Bedeutung. Diese fuBen, wie in Kap.7 noch gezeigt wird, auf 
dem Auftreten eines groBen Potentialsprungs in der Nahe des 
Aquivalenzpunktes (dem theoretischen Endpunkt). Hier genugen 
Ablesungen von der Genauigkeit einiger Millivolt, und so ist die 
Sauerstoffelektrode gern zur Titration verwandt worden 1. Man 
erhalt zwar niemals einen konstanten Potentialwert; in saurer 
Losung sind Schwankungen urn 5-10 Millivolt je Stunde zu 
beobachten, in alkalischer Losung steigen sie ungefahr auf den 
sechsfachen Betrag. An Stelle reinen Sauerstoffs kann auch 
Luft benutzt werden. Nach theoretischen Uberlegungen ware 
fur die Luftelektrode ein um 8 Millivolt kleinerer Wert als bei 
reinem Sauerstoff zu erwarten, tatsachlich wird aber eine zehnmal 
so groBe Abweichung beobachtet. 

In praxi arbeitet man meistens mit der bequemer zu hand­
habenden Luftelektrode. Ein blanker Platindraht dient als 
Elektrode. Besondere Vorteile bietet sie bei Bestimmung des 
Sauregehaltes eiIier Losung, die starke Oxydationsmittel, wie 
Permanganat, Dichromat, Ferrieisen, enthalt. Dnter solchen 
Dmstanden wirkt die 02-Elektrode wie eine gewohnliche Oxy­
dations-Reduktions-Elektrode. 

Elektroden hoherer Oxyde. In Kap. 5, S. 62 ist au­
gegeben, daB das Potential einer Elektrode aus einem hoheren 
Oxyd von der Wasserstoffionenkonzentration der Losung abhangt: 

MO~ + 4H" + 2e~ ~M" + 2HzO 
0,0591 [H']4 

E = Eo + --2- log [M"] . 

1 V gl. KOLTHOFF U. FURMAN: Potentiometric Titrations, 2. Aufl. 
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Oxyde der Formel M02 - wie Mn02 oder Pb02 - sind wenig 
li:islich, Man kann daher [M"] in der Li:isung als konstant an­
nehmen und erhalt dann: 

E = Eo' + 2 ' 0,0591 log [H'] , 

Deswegen entspricht einer Anderung des Pw Wertes urn eine 
Einheit eine solche des Elektrodenpotentials urn 2 ' 59,1 Millivolt, 
In Wirklichkeit sind die Zusammenhange viel verwickelter, und 
diese Art Elektroden kommen fur genaue PH-Bestimmungen 
nicht in Frage, Hingegen sind sie bei potentiometrischen Titra­
tionen ganz zweckmaBig, besonders in Gegenwart starker Oxyda­
tionsmittel. Das Peroxyd (z, B, Mn02 , Pb02) wird elektrolytisch 
auf Platin niedergeschlagen und liefert damit eine Peroxyd­
elektrode, Fur analytische Zwecke haben diese Elektroden jedoch 
nur untergeordnete Bedeutung, 

4. Metall-Metalloxyd-Elektroden. Das Potential einer Metall­
elektrode ist durch die Beziehung festgelegt (s, Kap, 5, S, 62): 

E = Eo + _0,0:91 log [Mn'] , 

Falls nun das Metall ein schwer 1i:isliches Oxyd oder Hydroxyd 
bildet, ist dessen Li:islichkeit in der Versuchslosung zu vernach­
lassigen, 

M(OH)2~ ~M" + 2 OH', 

1st die Losung an Hydroxyd gesattigt: 

[M"] [OH']2 = LM[OH1, 

[M"] = ~~~~~2 = Li~~], ,[H']2 = K', [H']2, 

Setzt man diesen Ausdruck in die vorstehende Gleichung ein, 
dann gilt: 

E - + 0,0591 I [M"] - + 0,0591 I K' [H']2 
- Eo --2- og - Eo -2- og 

= E~ + 0,0591 log [H'] , 

Daraus geht hervor, daB die Metall-Metalloxyd-Elektrode ihr 
Potential in genau gleichem MaBe wie die Wasserstoffelektrode 
mit der H' -Konzentration andert, Jedoch gibt es nur wenige 
Metall-Metalloxyd-Elektroden, welche fUr ein ausgedehntes PH-Ge­
biet brauchbar sind, weil die Loslichkeit des Hydroxydes nur 
gering sein darf, und weil sich dieses nicht mit anderen Bestand-
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teilen der Losung umsetzen darf. So bildet HgO Komplexe 
mit verschiedenen Anionen, Antimonoxyd reagiert in gleicher 
Weise mit Tartration und anderen organischen Verbindungen. 

Die Quecksilber-Quecksilberoxyd-Elektrode eignet sich fUr die 
pwMessung stark alkalischer Losungen (mit einem PH> 9), 
doch ist ihre Anwendung stark eingeschrankt, weil sie sich mit 
Halogenverbindungen umsetzt und mit vielen anderen Anionen 
Komplexe liefert. 

Die Silber-Silberoxyd-Elektrode ist fUr die pwBestimmung 
stark alkalischer Losungen ebenfaHs brauchbar, doch auch hier 
nur in beschranktem Umfang. 

GroBere Bedeutung kommt der Antimon-Antimonoxyd-Elek­
trode zu. Hat man doch in den letzten Jahren intensiv versucht, 
durch sie die Wasserstoffelektrode zu ersetzen1 . Die ergebnis­
reichste Arbeit hieriiber stammt von E. J. ROBERTS und F. FEN­
WICK2. Sie benutzen ein durch Elektrolyse von Antimonfluorid 
erhaltenes Antimonpulver und stecken einen diinnen, mit Antimon 
iiberzogenen Platindraht hinein. Nur die stabile Modifikation 
(kubische Form) ist benutzbar. Man erhalt sie durch 24stiindiges 
Erhitzen heiB gefaHten Antimonoxydes (rhombisch) in einem 
evakuierten Ronr aus Jenaer Glas auf 470°. Die Antimonoxyd­
elektrode verhalt sich tatsachlich bei LuftausschluB und Ein­
steHung des Gleichgewichtes von der alkalischen Seite her genau 
wie die Wasserstoffelektrode: 

E = Eo + 0,0591 log [H·] (25°) , 

wobei I!o = 0,1445 Volt, bezogen auf die Normalwasserstoff­
elektrode. 

Der praktischen Anwendung der Methode in der von ROBERTS 
und FENWICK beschriebenen Art stehen einige Schwierigkeiten 
entgegen. Die Arbeitsweise ist miihsam, und die Potential­
konstanz tritt erst nach langer Zeit ein. Deswegen sind von 
anderen Forschern einfachere Wege gewiesen worden; sie benutzen 
als Elektrode entweder ein auf elektrolytischem Wege mit Antimon 
iiberzogenes PlatinbleQh- oder -drahtstiick oder einen aus einer 

1 VgI. I. M. KOLTHOFF u. N. H. FURMAN: Potentiometric Titrations, 
2. Auf I. 

2 ROBERTS, E. J., u. F. FENWICK: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd.50 
(1928) S.2143. 
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Schmelze gewonnenen blanken Antimonstab. Jedoch konnte 
Verfasser zusammen mit J. ISHMARU trotz sorgfiiJtigstem Ar beiten 
mit keiner der erarterten Elektroden ganz zufriedenstellende 
Ergebnisse erzielen. Das gemessene Potential iindert sich nicht 
linear mit dem PH der Lasung. Vielleicht ist dies damit zu er­
kliiren, daB niemals die tatsiichlich bei Zimmertemperatur be­
stiindige Antimonmodifikation erhalten warde. Die Versuche 
sollen aber trotzdem fortgesetzt werden, da immer noch die Mag­
lichkeit besteht, in der leicht zu handhabenden Antimonelektrode 
einen Ersatz fUr die Wasserstoffelektrode zu finden. 

Eine fUr potentiometrische Zwecke ausreichende Elektrode er­
hiilt man durch Schmelz en reinen Antimons (KAHLBAUM) im 
Vakuum, GieBen in zylindrische Form und ganz langsames Ab­
kiihlen des GuBstiickes im Vakuum. Der Antimonstab wird mittels 
eines Kupferdrahtes in den Stromkreis geschaltet, in die Lasung ein­
gesetzt und etwas Antimonoxyd (stabile Modifikation!) zugegeben, 
die Riihrung in Gang gesetzt und die Titration kann beginnen. 
Werden exakte PH-Werte gefordert, so muB die Elektrode mit 
Puffer16sungen genau bekannter PH-Werte geeicht werden. Die 
eigentlichen Messungen sind dann unter den gleichen Arbeits­
bedingungen auszufiihren, da verschiedene Faktoren - Gegen­
wart oder Abwesenheit von Luft, Riihrung der Elektrode und 
der Lasung - EinfluB auf die Lage des Potentials haben. 
Sind Substanzen wie Permanganat oder Bichromat zugegen, so 
oxydiert sich das dreiwertige zum fiinfwertigen Antimon und das 
Potential iindert sich betriichtlich. Auch organische Verbin­
dungen, die Komplexe mit Antimon bilden, storen sehr. 

5. Die Glaselektrode. HABER und KLEMENSIEWICZ1 zeigten, 
daB die Potentialdifferenz zwischen Elektrolyten, die in Beriih­
rung mit den zwei Seiten eines diinnen Glasbliittchens stehen, zum 
Teil von der Wasserstoffionenkonzentration der Lasung abhiingt. 
Seither ist die Glaselektrode noch after untersucht worden, urn 
die eigentiimliche, an eine Wasserstoffelektrode erinnernde Funk­
tion einer solchen Anordnung niiher aufzukliiren 2• Die Glas­
elektrode verhiilt sich als Mischelektrode, sie spricht nicht nur 

1 HABER U. KLEMENSIEWICZ: Ztschr. f. physik. Ch. Bd. 67 (1909) S. 385. 
2 Vgl. W. M. CLARK: The Determination of Hydrogen Ions, 3. Aufl. 

S. 420. - H. T. S. BRITTON: Hydrogen Ions, S. 88. - KOLTHOFF U. 

FURMAN: Potentiometric Titrations, 2. Aufl. 1931. 
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auf Wasserstoffionen, sondern auch auf andere, im Glas vor­
handene Ionen wie Natrium, Kalium, Zink usw. an. 1st Borsaure 
im Glas enthalten, so tritt die Funktion als Natriumelektrode 
mehr in den Vordergrund. Das Verhalten des Glases als kom­
binierte Elektrode macht sich besonders in alkalischen Losungen 

bemerkbar, und es sind im PH-Gebiet oberhalb 10 
keine genauen Ergebnisse mehr zu erwarten. 

Bei besonderen Glassorten1 wechselt die Glaselek­
trode ihr Potential in sauren Losungen nur niwh MaB­
gabe der H·-Konzentration. Nach MACINNES (vgl. 
loco cit. 1930) eignet sich hier am besten ein Glas der 
Zusammensetzung: 72% Si02 ; 22% Na20; 6% CaO. 
Das Oberflachenpotential dieses Glases andert sich 
fiir eine PH-Einheit urn 59,1 Millivolt bis herauf zu 
einem PH-Wert = 9,5. Jedoch laBt sich keine scharfe 
Grenze angeben, da sie bereits durch begleitende 
Salze in der Losung herabgesetzt wird. 

Abb. 19 zeigt eine Glaselektrode der Bauart nach 
MACINNES2• Eine diinne Glashaut D wird auf das 
Ende eines gewohnlichen Glasrohres B aufgeschmolzen, 
das dann teilweise mit einem Elektrolyten (0,1 n HC1) 
gefiiIlt wird. In diese Fliissigkeit taucht eine Ag-AgCl­

. Elektrode C. Der obere Teil der Rohre erhalt innen 
und auBen einen diinnen Paraffiniiberzug. Von der 

8 diinnen Glaswand D, die bei einer Dicke von 0,001 mm 
Interferenzfarben aufweist, hangt die Wirkung als Glas­

Abb.19. elektrode abo Das Glasblattchen laBt sich in der Weise 
Glaselektrode. dE' Gl h (Nach aufschmelzen, daB man as nde emes asro res ge-
MAcINNES.) eigneter Zusammensetzung bis zum Erscheinen der 

Interferenzen aufblast. Dann erhitzt man das Ende des Trager­
rohres zur dunklen Rotglut - die richtige Tcmperatur muB 
ausprobiert werden - und driickt es in gliihendem Zustand gegen 
die diinnwandige Glaskugel. Sind die Bedingungen aIle richtig 
getroffen, so verschmilzt das Glashautchen mit dem Glasrohr. 

1 Es sei besonders auf die neueren .Arbeiten von D . .A. MACINNES und 
Mitarbeiter hingewiesen: Journ . .Amer. Chem. Soc. Bd.52 (1930) S.29. -
Ind. and Engin. Chem., .Anal. Ed. Bd. 1 (1929) S. 57. - Journ. Gen. PhysioI. 
Bd. 12 (1929) S. 805. 

2 MACINNESU. BEATTIE: Journ . .Amer. Chem. Soc. Bd.42 (1920) S.1117. 
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Das Potential der Glaselektrode kann gegen eine beliebige Standard­
elektrode gemessen werden, wobei wegen des sehr hohen inneren 
Widerstandes der Zelle ein Quadrantenelektrometer als Null­
instrument genommen oder mit Elektronenrohren gearbeitet 
werden muB. 

Siebentes Kapite1. 

Potentiometrische Titrationen. 
l. Die Theorie potentiometrischer Titrationen. Das Gleich­

gewichtspotential. In den vorangehenden Kapiteln ist gezeigt 
worden, daB das Potential einer Metallelektrode linear von dem 
Metallionenexponent der Losung abhangt. Der Gang des Poten­
tials wahrend einer Titration entspricht also den eingetretenen 
Anderungen des Metallionenexponenten. Beim theoretischen End­
punkt macht sich gewohnlich ein plOtzlicher Sprung des Ionen­
exponenten bemerkbar, der gleichzeitig an der Elektrode einen 
entsprechenden Potentialsprung zur Folge hat. Deswegen kann 
die Elektrode auch als spezifischer Indicator auf die Metallionen 
in der Losung angesehen werden. 

Ganz entsprechend zeigt bei einem Oxydations-Reduktions­
Vorgang das an blankem Platin gemessene Potential das Kon­
zentrationsverhaltnis von Oxydans und Reduktor an. 

Interessant ist es nun, das Verhalten solcher Elektroden­
p()tentiale am Aquivalenzpunkt zu untersuchen, da dieser den 
Endpunkt der Titration darstellt. 

N eu tralisa tions vorgange: Bei Neutralisationsvorgangen 
hangt der PH-Wert des Aquivalenzpunktes von der Reaktion des 
gebildeten Salzes abo Bei der Titration einer starken Base mit einer 
starken Saure bestimmt das Ionenprodukt des Wassers das PH 
im Elldpunkt. Bei einer Zimmertemperatur von ca. 240 betragt 
der PH-Wert 7 und 

E = fo + 0,0591 log [H'] = fo - 0,0591 . 7 . 

Fur die Titration einer schwachen Base mit einer starken 
Saure gilt im Aquivalenzpunkt 

[G1. (24), S. 12]. 
1m umgekehrten Fall 

PH = 7 + t Ps - t Pc • [G1. (28), S. 13]. 

Diese Formeln sind bereits in Kap. 1 abgeleitet worden. 
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Fallungsreaktionen: Die Ionenkonzentration im Aqui­
valenzpunkt hangt hier yom Laslichkeitsprodukt L der entstehen­
den schwerlaslichen Verbindung abo 

Fur ein Salz der Zusammensetzung BA gilt: 

[B·][A·] = L 

und im Aquivalenzpunkt: 

[B·] = [A'] = yr. 
E = Eo + 0,0591 log [B·] = Eo + 0,0591 log yr 

0,0591 
= Eo + -~2-logL. 

Fur andere Zusammensetzungstypen der Niederschlage (A2B, 
B2A usw.) bestehen die entsprechenden einfachen Beziehungen. 

Oxydations-Reduktions- Vorgange: Ein Oxydations­
mittel OXl mag mit einem Reduktionsmittel Red2 auf Grund 
der Umsetzung: 

Ox! + Red2 ~ ~ Red! + OX2 

titriert werden, z. B.: 

Fe··· + Cu· ~ ~ Fe·· + Cu··, 

fur deren Ablauf die Zwischenreaktionen maBgebend sind. 

Ox! + e ~ ~ Red! 
OX2+e~~Red2· 

(I) 

Zwischen beiden Vorgangen stellt sich in der Lasung ein Gleich­
gewicht ein und das Gleichgewichtspotential 

E = Eo, + 0,0591 log t~:~~] = Eo, + 0,0591 log -t~:~~]' (2) 

wobei EO, das Normalpotential des ersten, EO, das des zweiten 
bezeichnet. Die Gleichgewichtskonstante der Gl. (1) ist gegeben 
nach: 

JOxlL. [Red2] = K. 
[Red!] [Ox2] 

Aus Gl. (1) und (2) folgt: 

(3) 

Es besteht also eine einfache Beziehung zwischen den Normal­
potentialen beider Vorgange und den Gleichgewichtskonstanten. 
Beim Aquivalenzpunkt ist die zugesetzte Menge Red2 aquivalent 
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der anfangs vorhandenen Menge Ox j ; und aus Gl. (1) ist sofort zu 
erkennen, daB die Restkonzentration von OXl dem nicht um­
gesetzten Anteil Red2 entspricht. Ebenso sind die Konzentra­
tionen der Reaktionsprodukte Red l und OXz beim Aquivalenz­
punkt gleich. Also gilt dort: 

[Oxl] = [Red2l 
.ERedl] = [Ox2l· 

Aus diesen Beziehungen und aus Gl. (3) folgt weiter: 

Nach Gl. (2) : 

[Ox!] = JRed2l = YR. 
[Redll [Ox2l 

[Ox l ] 

E = Fo, + 0,0591 log [Redl] 

E [Ox2] 
= 1'0, + 0,059 log [Red2l 

[Ox!l . [Ox21 
2E = 1'0, + Eo, + 0,0591 log [Red~]--:-[RedJ = Eo, + Eo, 

(im Aquivalenzpunkt). 
1'0 + 1'0 

E .. " Aqu.P. = --2--' 

(4) 

Fiir andere Falle, bei denen mehr als 1 Elektron an der Um­
setzung teilnimmt, konnen die quantitativen Zusammenhange 
analog abgeleitet werden. 

2. Titrationskurven. Neutralisationsvorgange: Der Ver­
lauf der PH-Werte der Losung und der Gang des Elektroden­
potentials wahrend der Titration konnen im gleichen Diagramm 
wiedergegeben werden, sofern man im AchsenmaBstab eine Ein­
heit des PH einer Potentialstufe von 59,1 Millivolt (bei 25°) gleich­
setzt. Die Potentiale (oder PH-Werte), aufgetragen iiber den 
zugesetzten Kubikzentimetern an Titerlosung, liefern die so­
genannte Titrationskurve. 

Auf Grund der GesetzmaBigkeiten, die in Kap. 1 und zu 
Anfang dieses Abschnittes erlautert worden sind, konnen die 
Titrationskurven fiir die verschiedenen vorkommenden Falle 
leicht konstruiert werden. Ais weitere Vereinfachung solI dabei 
die Annahme gemacht werden, daB das Losungsvolumen sich 
wahrend der Titration nicht andert. So sind z. B. die PH" und 
Potentialwerte bei der Neutralisation von 0,01 n Hel mit einer 
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starken Base errechnet worden. Spalte I der folgenden Tabelle ver­
zeichnet den Laugenzusatz in Prozenten vomAquivalenzverbrauch, 

JZH 
2 

3 

5 

B 

7 

8 

9 

'0 

72 

7J 

'\ 
- JI 

-.... 

fltz 
5.9mV 

5.9mJi 

~ 
\ ....... -l. 

~ 

Iff -
'10 5'0 8'0 7'0 8'0 .9'0 1'0'0 77'0 12'0 73'0 7'1'0 15'0 

% I7B11frolisierf 
Abb.20. 

I: 0,01 n HCI/NaOH . 
II: 0,1 n CH,COOH/NaOH . 

die 2. Spalte die Wasserstoff­
konzentrationen, die dritte die 
entsprechenden PH-Werte, die 
vierte das Wasserstoffelektro­
denpotential und die fiinfte den 

Quotienten ~~ ; d. h. den Po­

tentialanstieg auf 10f0 Laugen­
zusatz (Abb. 20). Wie die Ta-

belle lehrt, erreicht ~~ im 

Aquivalenzpunkt ein Maximum 
oder, was gleichbedeutend ist, 
nimmt dort der 2. Differential­
quotient den Wert 0 an. Die 
Titrationskurve ist in Abb. 20 
wiedergegeben. 

Titration: 0,01 n HOI + NaOH. Kw = 10- 14• 

N eutralisierter 
AnteiI 

% 

° 90 
99 

99,9 

Aqu.P. 100 

100,1 

101 
110 

[H'] 

10-2 

10-3 

10-4 

10-5 

10-7 

10-9 

10-10 

10-11 

2 
3 
4 

5 

7 

9 

10 
II 

1'0- 2· 0,059 

dE 
de 

Eo - 3· 0,059" 6,5 
Eo - 4' 0,059/ 

5. ° 059) 65 
1'0- '" 
Eo - 7· ° 059/ 1180 

, " 
1'0 - 9· ° 059/ 1180 

, " 
Eo - 10 . 0,059/ 65 
Eo - 11 . 0,059 

Die folgende Tabelle und Abb. 20 geben die Titration von 
0,01 n CHaCOOH + NaOH wieder. 

Fallungsreaktionen: Aus der Zusammensetzung der Losung 
und dem Loslichkeitsprodukt des Niederschlages lassen sich die 
zur Aufstellung einer Titrationskurve notwendigen Daten leicht 
errechnen. Am Aquivalenzpunkt gilt (s. S. 106): 

[B'] = [A'] = YL. 
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Titration: 0,01 n CH3COOH/NaOH. Ks = 1,8 . 10-5 • 

Neutralisierter I 
Anteil 

% 

° 9 
50 
90 
99 
99,8 

99,9 

Aqu.P. 100 

100,1 

[H'] 

1,35· 10-3 

1,6 .10-4 

1,8 .10-5 

2,0 .10-6 

1,8 . 10-7 

3,6 .10-8 

1,8 .10-8 

1,35.10-9 

2,87 1 
3,80 
4,75 
5,70 
6,75 Eo-

7,45 Eo-

7,75 Eo-

2,87·0,059 = Eo - 0,170 
3,80 . 0,059 = Eo - 0,224 
4,75 . 0,059 = Eo - 0,280 
5,70 . 0,059 = Eo - 0,336 
6,75·0,059 = EO - 0,398' .. 52 
7,45 . 0,059 = Eo - 0,440./ 

> 170 7,75·0,059 = Eo - 0,457( 
··· •• 660 

8,87 Eo - 8,87· 0,059 = Eo - 0,523· 

10-10 10 ..,. 670 
Eo - 10 . 0,059 = Eo - 0,590(' 

, 200 
100,2

1 

5 . 10-11 10,3 1 Eo - 10,3 . 0,059 = Eo - 0,610,:, 49 

101 10-11 11 Eo - II . 0,059 = Eo - 0,649./ 

Gegenuber dem noch nicht gefallten Anteil des einen Ions, 
bzw. der uberschussig zugesetzten Menge des anderen (= a), darf 
die Loslichkeit des Niederschlages AB nicht auBer acht gelassen 
werden. Nimmt man letztere gleich x an, so gilt: 

[a+x]x=L. 
Hieraus kann x berechnet werden. 

Fur den einfachen Fall der Titration: 0,01 n Silbernitrat­
losung mit Chlorid sind in nachfolgender Tabelle die zur Auf­
stellung der Titrationskurven notigen Werte verzeichnet. Das 
Loslichkeitsprodukt des Silbers ist angenahert 10-10• 

Titration: 0,01 n AgN03 + NaCl. LAgCI = 10-1°. 
U mgesetzter 

AE Anteil [Ag'] PAg EA; 
% Jc 

° 10-2 2,0 EOAg-2 ·0,059 
90 10-3 3,0 EO -3 ·0,059 .. 7 99 10-4 4,0 Eo -4 ·0,059,/ 

99,9 1,6· 10-5 4,80 Eo - 4,8 . 0,059/ 52 

Aqu,P. 100 10-5 5,00 Eo _ 5,0 . 0,05R> 118 

100,1 6,4.10-6 5,20 Eo _ 5,2 . 0,059~> lI8 
", 52 101 10-6 6,0 Eo - 6,0 . 0,059( 

10-7 
"" 7 1I0 7,0 Eo - 7,0·0,059/ 

Oxydations-Reduktions- Vorgange: In folgender Tabelle 
sind die fUr die Konstruktion der Titrationskurve des Vorgangs: 

OX1 + Red2 ~+ Redl + OX2 
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mit den Zwischenreaktionen 

OXl + e ~ J>- Redl 
OX2 + e ~ J>- Red 2 

erforderlichen Werte zusammengestellt; in Spaltel: der um­

gesetzte Anteil in Prozenten, in Spalte 2: -[[~:~:J bis zum Aqui­

valenzpunkt, von da ab· (~:~~, und in Sp~lte 3 die jeweiligen 
Potentiale. 2 

Titration eines Oxydationsmittels OXl mit einem 
Reduktionsmittel Red2 • 

Zugefiigtes Reduktionsmittel 
[Red,] 

% 

9 
50 
91 
99 
99,8 
99,9 

Aqu.P. 100 

100,1 
100,2 
101 

VerhiHtnis: 
[ox,] 

TRed.] 

10 
1 
0,1. 
0,01 
0,002 
0,001 

V~-EOl 1O-0~gr-

[OX2J 
Verh. : [Red;] 

1000 
500 
100 

E 

1'01 + 1 . 0,059 
1'01 
1'01 - 1 . 0,059 
EOl - 2 . 0,059 
EOl - 2,7 . 0,059 
1'01 - 3 . 0,059 

EOl + 1'02 

2 

1'02 + 3 . 0,059 
1'02 + 2,7 . 0,059 
1'02 + 2 . 0,059 

3. Ermittlung des Aquivalenzpunktes bei potentiometrischen 
Titrationen. MiBt man das Potential der Indicatorelektrode gegen 
eine Bezugselektrode, so entspricht der EMK-Verlauf der Kette 
wahrend der Titration der Potentialanderung der Elektrode. Den 
groBten Potentialsprung findet man beim Aquivalenzpunkt oder,' 
wenn die Titrationskurve nicht zu beiden Seiten des Aquivalenz­
punktes symmetrisch verlauft, sehr nahe bei diesem Punkt. Das 
heiBt, der Aquivalenzpunkt muB mit dem Punkt zusammen-

fallen, in dem ~~ ein Maximum erreicht und die 2. Ableitung null 

wird. Es ist nicht notig, alle Ablesungen graphisch aufzutragen; 
man kann das Maximum bereits aus den aufgeschriebenen Ab. 
lesungen direkt entnehmen. In .der Nahe des Aquivalenzpunktes 
setzt man die MaJ3losung tropfenweise zu und liest nach Konstant-

werden des Potentials abo Dann laBt sich die Anderung von ~~ 
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fur jeden Tropfen berechnen und damit das zugehorige Maximum 
oder Minimum und die 2. Ableitung auffinden. Diese Methode 
ergibt auBerordentlich genaue, noch Bruchteile eines Tropfens 
erfassende Resultate; die TropfengroBe muB natiirlich bekannt 

sein oder ermittelt werden. Findet man z. B. fur~! die Werte: 

.dE 
2. ,'I.bleitung 

.de 

1. Tropfen . 200 '\ -200 
2. Tropfen . 400·· 

-500 
3. Tropfen . 900 

4. Tropfen . 800 
+100 

5. Tropfen . 
., +200 

600 

so liegt das Maximum zwischen dem 3. und 4. Tropfen. Der 
2. Differentialquotient wird 0 bei einer Zugabe von ca. 3,6 Tropfen. 

Verfasser benutzt bei seinen Arbeiten als Bezugselektrode 
gewohnlich eine Kalomel-Elektrode 
(Flaschchenform) in Verbindung mit 
einem KCI/Agarheber. 

H. H. WILLARD und BOLDYREFF1 

schlagen vor, eine Platinelektrode in 
die Burette fUr die MaBlosung einzu­
schmelzen und die Burettenspitze in 
die Filtrierflussigkeit eintauchen zu 
lassen (s. Abb. 21), wodurch sich eine 
besondere Bezugselektrode erubrigt. 

In den letzten Jahren sind viele 
Varianten der geschilderten klassischen 
Arbeitsweise bekannt geworden. Aus­
fuhrliche Ubersichten uber solche Neue-

Abb. 21. Anordnung 
von WILLARD uud BOLDYREFF. 

rungen sind bei E. MULLER2 und bei KOLTHOFF und FURMAN 3 

zu finden;hier konnen nur wenige kurz erortert werden. 
Titration auf das Aquivalenzpotential. Wird das 

Potential der Indicatorelektrode gegen eine Bezugselektrode ge-

l WILLARD, H. H., u. BOLDYREFF: Journ. Amer. Chem. Soc. Bd.51 
(1929) S.471. 

2 MULLER, E.: Die elektrometrische MaBanalyse, 4. Auf!. Dresden. 
3 KOLTHOFF, I. M. U. FURMAN, N. H. : Potentiometric Titrations, 2. Aufl. 

1931. 
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messen, deren Potential dem der Indicatorelektrode im Aquivalenz­
punkt gleich ist, so sinkt dort die EMK der Kette. J. PINKHOF1 

machte hiervon als Erster Gebrauch, spater unter Umgestaltung 
der Methode TREADWELL 2. Der Endpunkt macht sich durch 
plotzliche Umkehr des Potentialvorzeichens bemerkbar (Abb. 22). 

Ein Potentiometer eriibrigt sich, ein Galvanometer oder 
Capillarelektrometer geniigt als Nullinstrument. Wahrend der 
Titration geht der Ausschlag des Galvanometers immer mehr 
zuriick, im Aquivalenzpunkt wird der Wert 0 erreicht, und von 
da an tritt eme Umkehrung der Zeigerbewegung ein. Diese 

E E 

Abb.22. Anordnung nach PINKHOF. 

S ~ Zu untersuchende Losung. E ~ Indicatorelektrode. R = Bezugselektrode. 
G = Galvanometer. K = SchaJter. 

Titrationsart bietet, wie der Verfasser selbst feststellen konnte, 
bei Benutzung der Chinhydronelektrode besondere Vorteile. Diese 
kommt als Bezugselektrode in eine Pufferlosung vom gleichen PH , 
das das Titriersystem im Aquivalenzpunkt zeigt. Ein Nachteil 
der PINKHoFschen Arbeitsweise liegt aber darin, daB man fUr 
jede Titrationsart eine besondere Elektrode herrichten muB. Des­
wegen hat E. MULLER3 die Methode in der Art abgeandert, daB 
als Bezugselektrode die Kalomelelektrode dient, in den Strom­
kreis aber eine EMK eingeschaltet wird, die gerade der der 

1 PINKHOF, J.: Dissertation. Amsterdam 1919. 
2 TREADWELL, W. D., u. L. WEISS: Helv. Chim. Acta Bd.2 (1919) 

S.680. 
3 MULLER, E.: Die elektrometrische -MaBanalyse, 3. Auf I. Dresden. 
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Indicator-Bezugs-Elektrode im Aquivalenzpunkt gleich ist. Man 
gibt so lange MaBlosung zu, bis das Nullpunktsinstrument weder 
ausschHigt noch die Ausschlagsrichtung wechselt. Den Wert des 
Aquivalenzpotentials findet man empirisch; der Endpunkt liegt 

an der Stelle, wo der Quotient ~~ ein Maximum erreicht. 

PINK;HOFS Methode und ihre Abwandlungen haben den groBen 
Vorteil gemein, daB die Titrationen sehr schnell, d. h. in wenigen 
Minuten beendet sind - allerdings sehr oft auf Kosten der Ge­
nauigkeit; denn gewohnlich wird das Potential in der Gegend des 
Aquivalenzpunktes nicht unmittelbar nach Zugabe der MaB, 
!Osung konstant. Liest man nun sofort nach Zusatz der Titer. 
losung ab, so braucht womoglich der Aquivalenzpunkt noch 
nicht erreicht zu sein, auch wenn das Nullinstrument keinen 
Ausschlag mehr gibt. Daneben bestehen noch weitere Nach~ 
teile. Die MeBanordnung von PINKHOF (und E. MULLER) ist ledig­
lich auf den Aquivalenzpunkt abgeglichen. Daher kann Po­
larisation der Elektrode eintreten, wenn im Verlauf der Titration 
Ablesungen vorgenommen werden. SchlieBlich hiingt das Aqui­
valenzpotential auch noch in anderer Weise yom Zustand der 
Analysenlosung ab; Temperatur und Gegenwart anderer Elektro­
lyte beeinflussen den Potentialwert. Dies gilt ganz besonders 
fur Oxydations-Reduktions-Vorgiinge, bei denen Wasserstoff­
ionen oft das Redoxpotential stark veriindern konnen. Am 
den dargelegten Grunden sind also die Methode von PINKHOF 
und ihre Varianten fUr exaktere Messungen nicht zu empfehlen. 
Sie haben aber ihre Bedeutung fUr gewisse praktische Zwecke 
und fUr Serienanalysen. 

Bimetallsysteme: Edelmetalle wie Platin und Gold konnen 
als Indicatoren fur die Elektronenaktivitiit eines Oxydations­
Reduktions-V organges in einer Losung dienen. Geliinge es nun, 
ein auf solche Veriinderungen der Elektronenaktivitiiten nicht 
ansprechendes Elektrodenmaterial aufzufinden, so hiitte man eine 
ideale Elektrode fur potentiometrische Titrationen. Tauchte man 
Indicator- und indifferente Elektrode in die gleiche Losung, so 
muBte der Gang der EMK eines solchen Elementes genau der 
Potentialiinderung der Indicatorelektrode entsprechen. Eine 
solche Vorrichtung, die eine besondere Bezugselektrode uber­
flussig macht, wird als Bimetallsystem bezeichnet. 

Kolthoff, PR-Bestimmung. 8 
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Vor kurzem hat KAMIENSKI1 mitgeteilt, daB sich Silicium­
carbid (Carborundum) tatsachlich als indifferente Elektrode ver­
wenden laBt. Bestatigt sich diese Feststellung, so hatte man ein 
ideales Material zu einem fiir aIle Titrationsarten geeignetem Bi­
metall-Elektroden-System zur Verfugung. 

Die meisten bisher vorgeschlagenen Materialien erfullen nur Ull­

vollkommen diese Forderung. Einige Metalle, wie Wolfram-Platin­
Legierung nehmen in einem gut gepufferten Gemisch von Oxy­
dations- und Reduktionsmittel das Potential einer reinen Gold- oder 
Platinelektrode an. Bringt man sie dagegen in eine reine Losung 
des Oxydations- oder. des Reduktionsmittels allein, so zeigen sie 
einen merklichen Potentialunterschied gegen Platin, der uberdies 
stark von der Vorbehandlung des Metalls abhangt. Wird ein derarti­
ges Elektrodenpaar - z. B. Platin und Palladium - in eine Ferro­
IOsung gebracht, so stellt sich eine gewisse Potentialdifferenz ein. 

Bei der Titration mit einem Oxydationsmittel fallt diese 
Differenz schnell auf 0 und bleibt 0 bis dicht vor denAquivalenz­
punkt. Eine nochmalige Anderung dieser Potentialdifferenz zeigt 
an, daB der plotzliche fur den Endpunkt charakteristische Poten­
tialsprung bald erreicht ist. Nach Uberschreitung des Aquivalenz­
punktes nahert sich die Potentialdifferenz wieder allmahlich O. 
Das unterschiedliche Verhalten der beiden Elektroden erklart sich 
daraus, daB die eine (Platin) ihr Gleichgewicht in reinen Oxy­
dations- oder Reduktionsmitteln schnell einstellt, wahrend dies 
die andere in den Grenzfallen, in denen das Oxydations-Reduk­
tions-System nicht gepnffert ist, nur sehr langsam tut. Nach 
langer Wartezeit erreichen jedoch beide Elektroden den gleichen 
Gleichgewichtszustand, und diePotentialdifferenz geht auf 0 zuruck. 
Ein Bimetallsystem kann auch kunstlich durch geringe Polari­
sierung zweier gleichartiger Elektroden (Platin) erzeugt werden. 

HOSTETTER und ROBERTS 2 beobachteten zuerst, daB ein 
Palladiumdraht wahrend der Titration von Ferro-Eisen mit 
Bichromat fast keine Potentialdifferenz zeigt. Spater studierten 
H. H. WILLARD und F. FENWlCK 3 systematisch das Bimetall-

1 KAMIENSKI: Ztschr. f. physik. Ch. Bd. 145 (1928) S.48. 
2 HOSTETTERU.RoBERTS: Joum.Amer.Chem. Soc. Bd.41 (1919) S.1337. 
3 WILLARD, H. H., u. F. FENWICK: Joum. Amer. Chern. Soc. Bd.44 

(1922) S.2504, 2516; Bd.45 (1923) S.84, 623, 645, 715, 928, 933. -
VAN NAME u. FENWICK: Ebenda Bd.47 (1925) S.9, 19. 
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Elektroden-Problem und zogen daraus wichtige Nutzanwen­
dungen1 • In eleganter Weise haben FOULK und BAWDEN 2 polari­
sierte Elektroden zu ihrer sogenannten "Dead-Stop"-Endpunkts­
titration verwertet. 

Differentialtitrationen. Grundged~ke dieser Methode: 
Bringt man in eine zu titrierende Losung zwei gleiche Indicator­
elektroden, deren eine vor der Beriihrung mit der Losung durch 
eine verschiebbare Kappe geschiitzt werden kann, so werden 
beide Elektroden dasselbe Potential aufweisen, und die EMK 

Abb. 23. Anordnung 
nach MACINNES und JONES. 

Abb. 24. Anordnung 
nach E. MULLER. 

hat den Wert O. Fiigt man MaBlosung zu, wahrend die eine 
Elektrode in ihrer Schutzhiille sitzt, dann sind beide Elektroden 
von Losungen verschiedener Zusammensetzung umgeben, und 
eine EMK tritt auf, deren Umfang bis dicht an den Aqui. 
valenzpunkt nur sehr gering ist, dort aber stark zunimmt, da 
dann die ungeschiitzte Elektrode einen groBeren Potential. 
sprung erfahrt. Nach diesem Prinzip lassen sich tatsachlich 
Titrationen verfolgen. Man liest nach jeder Reagenszugabe die 
EMK ab, liiftet die Kappe von der einen Elektrode und riihrt 
die Losung gut durch, wobei die EMK wieder verschwindet. 

1 Dber Einzelheiten der versch. Formen vgl.: FURMAN u. WILSON: 
.Tourn. Amer. Chern. Soc. Bd. 50 (1928) S.277. 

2 FOULK u. BAWDEN: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd.48 (1926) S.2045. 
8* 
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Nach Aufsetzen der Elektrodenkappe wird weiter titriert und 
wieder in gleicher Weise verfahren, bis man das Maximum der 
auftretenden EMK und damit den Aquivalenzpunkt erreicht 
hat. Diese Methode - allerdings in noch wenig zweckmiiBiger 
Gestalt - stammt von D. C. Cox1 ; sie wurde durch MACINNES 
und Mitarbeiter2 in genannter Weise weiter entwickelt. MAC INNES' 
Elektrode mit Schutzkappe ist in Abb. 23 skizziert; diese 
Differentialmethode erreicht hohe Genauigkeit (GroBenordnung 
0,02%). 

ERICH MULLER3 hat ebenfalls ein sehr elegantes Gerat fUr 
solche Differentialtitrationen angegeben; eine ganz geringe Menge 
Losung steht in einem Capillarrohr mit der einen Elektrode in 
Beriihrung (s. Abb. 24) und bleibt fast ungeandert wahrend der 
Titration. 

4. Sonderbestimmungen. Jede der iiblichen Titrationen kann 
potentiometrisch indiziert werden, sofern nur eine passende 
Indicatorelektrode zur VerfUgung steht. In der Literatur ist eine 
auBerordentlich hohe Zahl potentiometrischer Einzeltitrationen 
beschrieben worden, woriiber die Werke von E. MULLER und von 
I. M. KOLTHOFF und N. H. FURMAN Auskunft geben. An Elektroden 
fiir PH-Messungen lassen sich alle moglichen Sauren und Basen 
titrieren. Fiir potentiometrische Titrationen von Metallionen ist 
die Auswahl gering; die Metalle, die in der Spannungsreihe iiber 
dem Wasserstoff stehen, sind leicht oxydierbar, polarisierbar und 
daher ungeeignet zu Indicatorelektroden; sie miiBten besonders 
gegen Oxydation und Polarisation geschiitzt werden. 1m all­
gemeinen. sind nur edlere Metalle wie Silber oder Quecksilber 
potentiometrisch zu titrieren. Sie konnen auch als Indicator­
elektroden auf Anionen dienen, wenn die Anionen schwerlosliche 
oder stabile komplexe Verbindungen mit dem Metall bilden. 

[Ag'] [Cl'] = L 

[Cl'] = [A~']; und [Ag'] = [C~'] . 

1 Cox, D. C.: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd~ 47 (1923) S.2138. 
2 MACINNES u. JONES: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd.48(1926) S.283.­

MACINNES: Ztschr. f. physik. Ch. Bd. 130 (1927) S. 217. - MACINNES u. 
DOLE: Journ. Amer. Chern. Soc. Bd. 51 (1929) S.1119. MAcINNES u. 
1. A. COWPERTHWAITE: Journ. Amer. Chern. Soc., Bd. 53 (1931), S.555. 

3 MULLER, E.: Elektrometrische MaBanalyse. Dresden: Th. Steinkopff. 
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Fur das Potential der Silberelektrode gilt: 

E = EO + 0,0591 log [Ag·]. 

In einer AgCI-Suspension mit einem UberschuB an Alkali­
chlorid gilt: 

[Ag'] = [O~'] 
E = Eo + 0,0591 log [Ag'] = Eo + 0,0591 log [O~'] 

= Eo'- 0,0591 log [01']. 

Die Silberelektrode verhalt sich damit wie eine Chlorionen­
elektrode. Bei Oxydations-Reduktions-Titrationen benutzt man 
gewohnlich eine Elektrode aus blankem Platindraht oder Platin­
netz. Vielfach erreicht das Potential nur sehr langsam seinen 
konstanten Wert, besonders in der Nahe des Aquivalenzpunktes. 
Dann wird man oft zweckmaBig bei hoherer Temperatur titrieren. 
Die V orteile der potentiometrischen Bestimmung treten bei 
gleichzeitigem Vorhandensein zweier oxydierender Substanzen 
in der Losung besonders hervor. Hat das eine System gegenuber 
dem zweiten ein der GroBenordnung nach verschiedenes Oxy­
dations-Reduktions-Potential, so wird das System mit dem 
hoheren Potential zuerst reduziert, es tritt ein erster Potential­
sprung auf und erst spater ein zweiter Knick der Kurve, wenn 
das zweite System vollends reduziert ist. 

Weitere groBe Vorteile der potentiometrischen MaBanalyse 
liegen in der Ausschaltung von Irrtumern, wie sie bei der visu­
ellen Ermittlung des Endpunktes unterlaufen konnen; dadurch 
wird eine weit hohere Genauigkeit ermoglicht. Von besonderer 
Wichtigkeit sind die potentiometrischen Methoden beim Titrieren 
gefarbter Losungen oder bei Reaktionen, fUr die man uber keine 
visuellen Indicatoren verfugt. 

Aufgaben zur Potentiometrie. 

1. Definiere die Begriffe: Normalwasserstoff-, Silber-, Ferrij 
Ferroeisen-Elektrode! 

2. Bei 25° betrage die EMK der gegen eine Bezugselektrode 
geschalteten Wasserstoffelektrode -0,600 Volt. Die Kette aus 
del' Normalwasserstoffelektrode und der gleichen Bezugselektrode 
zeige eine EMK von - 0,3000 Volt bei gleicher Temperatur. 
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Wie groB ist das PH der Losung bei einem Barometerstand 
von 740 mm und einem Wasserdampfdruck der Losung von 
24mm1 

3. Wie groB ist die EMK des Elementes: Wasserstoff­
elektrode - 0,1 n HOljWasserstoffelektrode - 0,001 n HOI bei 
25° unter der Annahme, 

a) daB die Ionenkonzentration gleich der Ionenaktivitat ist, 
b) daB der Aktivitatskoeffizient der Wasserstoffionen in 

0,1 n HOI = 0,84, in 0,001 n HOI = 0,97 betragt. 
4. Bei 25° betragt die Potentialdifferenz zwischen der Wasser­

stoffelektrode (H2-Druck = 1 Atmosphare) und der Ohinhydron­
elektrode, wenn beide mit der gleichen Losung beschickt werden, 
0,6990 Volt. FaBte man die Ohinhydronelektrode als Wasserstoff­
elektrode von sehr niedrigem Wasserstoffdruck auf (naher er­
lautern), wie groB ware dann ihr Wasserstoffdruck1 

5. Man zeige, daB das Potential einer Antimon-Antimonoxyd­
Elektrode in einfacher Weise vom PH der Losung abhangt. 

6. Das Potential der Normal-Kalomel-Elektrode (gegen die 
Normalwasserstoffelektrode gemessen) betragt 0,2847 Volt, das 
der 0,1 n Kalomelelektrode 0,3376 Volt. Wie groB ist die EMK 
einer Kette: n Kalomelelektrode - 0,1 n Kalomelelektrode 1 Wel­
cher Wert ware zu erwarten, wenn die Aktivitaten der Ohorionen 
in beiden Elektrolyten gleich der betreffenden KOI-Konzentra­
tion waren? 

7. Der PH-Wert folgender Losungen solI bestimmt werden: 
0,1 m Borsaure; 0,1 m Essigsaure; 0,1 m Kupfersulfat; 0,01 m 
Bleichlorid; 0,1 m Ferrichlorid; 0,1 m Morphinchlorid; 0,1 m 
Na-Sulfid; 0,1 m Ferrosulfat; 0,1 m Zinksulfat; 0,1 m Jod in 
Jodkalium. Welche der nachstehend verzeichneten Elektroden 
kann man jeweils benutzen 1 Wasserstoff-, Ohinhydron-, Antimon­
oder Glaselektrode und aus welchen Grunden 1 

8. Wie groB ist die Gleicbgewichtskonstante der Reaktion: 

Cd + Cu·· 4Cu + Cd·· 

[Cd··] 
[Cu .. ]· =K, 

wenn sowohl Kupfer wie Oadmium als Bodenkorper zugegen sind? 
Normalpotential des Kupfers = + 0,522 Volt, des Oadmiums 
-0,40 Volt. 
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9. Wie groB ist die EMK einer Kette: 

Cu-l m CuS04 

wenn Ionenaktivitat und Ionenkonzentrationen gleichgesetzt 
werden? 

10. Ein K4Fe(CN)6/KaFe(CN)6-Gemisch wird 100fach ver­
dunnt. Wie andert sich das Oxydations-Reduktions-Potential, 

a) wenn das Verhaltnis der Aktivitatskoeffizienten der Ferro­
cyanid-/Ferricyanid-Ionen sich nicht andert, 

b) wenn sich dies Verhaltnis um das 30fiwhe erhoht? 
11. Man stelle den quantitativen Ausdruck des Oxydations­

Reduktions-Potentials folgender Systeme auf und berucksich­
tige besonders den EinfluB der Wasserstoffionenkonzentration: 

KMn04 -,... Mn"; 
Pb02 -,...Pb··; 

Cerv -,... CeIII ; FeIII -:-,... Fell ; 
Chinon -,... Hydrochinon; Fe(CN)6'" -,... Fe(CN)6''''. 

12. Fluorwasserstoff bildet mit Ferriionen einen bestandigen 
Komplex. Wie verandert FluBsaure das Oxydations-Reduktions­
Potential eines Ferro-Ferri-Salzgemisches? 

13. Berechne den Gang des Potentiales der Wasserstoff­
elektrode bei der Titration 0,1 molarer Milchsaure mit Natrium­
hydroxyd unter der Annahme konstant bleibenden Volumens 
wahrend der Titration, und gib die Potentialwerte nach folgenden 
Zusatzen der aquivalenten Menge Natriumhydroxyd an: 00/0; 
9 Ufo; 50 Ufo; 91 Ufo; 99 Ufo; 99,8 Ufo; 99,9 Ufo; 100 Ufo; 100,1 Ufo; 

I I . AE • .. 
100,2 0 0; 101 0 0. Welchen Wert hat der QuotIent LTC belm Aqui-
valenzpunkte und in seiner Umgebung? 

Ks = 1,5x. 10-4 ; Kw = 10-14 ; 

14. Fuhre die gleichen Rechnungen fUr die Titration von 
0,1 m und 0,001 m Salzsaure mit Natriumhydroxyd durch. 

15. Nach Zugabe von 90 ccm 0,1 n Natriumchlorid zu 
100 ccm 0,1 n Silbernitrat zeigt die Silberelektrode gegen eine 
Standardelektrode ein Potential von 0,4000 Volt (wobei Ag die posi­
tive Elektrode); nach Zugabe von 110 ccm Silbernitrat16sung 
ein solches von 0,0814 Volt (bei 250). Man berechne das Los­
lichkeitsprodukt des Silberchlorids unter der Annahme, daB 
Aktivitaten und Ionenkonzentrationen gleich sind. 

16. Es werde 0,1 n Silbernitrat mit Kaliumbromid titrierl. 
Bei Annahme gleichbleibenden Volumens wahrend der Titration 
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sind die Potentialwerte der Silberelektrode anzugeben fUr einen 
Zusatz von 0; 90; 99; 99,8; 99,9; 100,1; 100,2; 101 % der aqui­
valenten Menge BromidlOsung. Loslichkeitsprodukt des Silber­
bromids = 5 . 10-13• 

17. Eine Cerosalzlosung werde mit Ferrosulfat titriert. Welche 
Werte zeigt das Oxydations-Reduktions-Potential nach Zusatz 
von 9%; 50%; 91%; 99%; 99,8%; 99,9%; 100%; 100,1%; 
100,2%; 101% und 110% der aquivalenten Menge FerrolOsung? 

foCelV _ CellI = + 1,6 Volt; foFelII _~ Fell = + 0,76 Volt. 



Dritter Teil. 

Konduktometrische Titrationen 1. 

Achtes Kapitel. 

Konduktometrische Titrationen. 
1. Grundlagen der Leitiiihigkeitstitrationen. Elektrometrische 

Titrationen lassen sicb in zwei Gruppen unterscheiden: in potentio­
metrische und konduktometrische Methoden. Die theoretischen 
Voraussetzungen beider sind grundverschieden; die der potentio­
metrischen Messungen decken sich mit denen der iiblichen Titra­
tionen insoweit, als die Potentialveranderung der Elektrode 
linear von dem Logarithmus der Ionenkonzentration oder dem 
Logarithmus des Konzentrationsquotienten: Oxydations- zu Re­
duktionsmittel abhiingt. Der steile Potentialsprung am Aqui­
valenzpunkt entspricht dem scharfen Farbumschlag des Indica­
tors, und die Titration auf ein bestimmtes Potential laBt sich 
mit einer gewohnlichen Titration vergleichen, bei der auf einen 
bestimmten Farbton des Indicators titriert wird. Wie man sieht, 
ist die Elektrode in der Potentiometrie mehr oder weniger ver­
gleichbar mit einem spezifischen Indicator auf eine Ionenart oder 
auf ein bestimmtes Oxydations-Reduktions-Potential. 

Bei Leitfahigkeitsmessungen andererseits bestimmen aIle an­
wesenden Ionen die elektrische Leitfahigkeit der Losung. Gibt 
man einen Elektrolyten zur Losung eines anderen Elektrolyten, 
und andert sich dabei das V olumen nicht wesentlich, so wachst 
die Leitfahigkeit, sobald sich die Elektrolyte nicht umsetzen. 
Bildet aber ein Ion eines Elektrolyten mit einem anderen eine 

1 Verfasser mochte auch an dieser Stelle Herrn Dr. H. E. HOWE, 
Verleger der Industrial and Engin. Chemistry, verbindlichst dafiir danken, 
daB er den in der Ind. and Engin. Chern., Analytical Edition Bd. 2 (1930) 
S. 225 enthaltenen Teil der Originalabhandlung auch in der Einfiihrung 
dieses Kapitels benutzen durfte. 
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sehr wenig lOsliche oder wenig dissoziierte Verbindung, oder 
andert es die Gesamtionenkonzentrationen durch einen Oxy­
dations- oder Reduktionsvorgang, so kann sich das Leitvermogen 
der Losung vor Erreichen des Aquivalenzpunktes in dreierlei 
Richtung verhalten: Es wird kleiner, bleibt unv~randert oder 
steigt an. Das elektrische teitvermogen der einzelnen lonen ist 
verschieden. Gewohnlich wird es ausgedriickt durch die lonen­
beweglichkeit 1. Das Aquivalentleitvermogen A eines Elektro­
lyten BA ist gleich der Summe der beiden lonenbeweglichkeiten: 

ABA = lB' + lA' ; 

es ist - in reziproken Ohm ausgedriickt - gleich dem Leit­
vermogen desjenigen Quantums Losung, das ein Aquivalent­
gewicht an Gelostem enthalt und sich zwischen zwei im Abstand 
von 1 cm stehenden Elektroden befindet. Es wird gefunden aus 
dem spezifischen Leitvermogen, dividiert durch den Aquivalent­
gehalt je Kubikzentimeter: 

A=~OOO 
c ' 

wobei x die spezWsche Leitfahigkeit der Losung und c die in 
Aquivalentjpro Liter ausgedriickte Konzentration bedeutet. Oder 
mit anderen Worten: Die AquivalentIeitfahigkeit ist gleich der 
spezifischen Leitfahigkeit, die die Losung bei einer Elektrolyt­
konzentration von 1 Aquivalentjl ccm besitzen wiirde. Durch 
die interionischen Wirkungen nimmt das Aquivalentleitvermogen 
oder die lonenbeweglichkeit bei steigender Elektrolytkonzen­
tration der Losung ab; die Werte erreichen ein Maximum bei 
unendlicher Verdiinnung. In verdiinnten Losungen besteht 
zwischen dem Aquivalentleitvermogen Ae bei einer Konzentra­
tion c und dem Aquivalentleitvermogen bei unendlicher Ver­
diinnung die Beziehung: 

Ae = .100 -AYc. 
A bedeutet dabei eine Konstante, deren Wert je nach dem 

vorliegenden Elektrolyten wechselt. Die lonenbeweglichkeit 
nimmt bei steigender Temperatur stark zu, wie sich ja auch die 
Wanderungsgeschwindigkeit erhoht. Einem Temperaturanstieg 
von 10 entspricht fiir die meisten lonen eine Zunahme der lonen­
beweglichkeit urn 2-2,5 Ofo , fiir Wasserstoffionen jedoch nur 1,5 Ofo 
und fUr Hydroxylionen 1,8 Ofo . 
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In der folgenden Tabelle sind die Beweglichkeiten einiger 
Ionen bei 25° und bei unendlicher Verdiinnung verzeichnet. Die 
Zahlen stammen aus zuverHissigen Literaturangaben. 

Ionenbeweglichkeit bei 25° und unendlicher Verdunnung. 
Li· . 41,7 
Na· . 50,8 
Ag· . 63,4 
K· 74,8 
NH4• 74,9 
H· 350 
1/2Ba·· . 65,2 
1/2CU·· . 61 
1/2Mg·· 55,0 
1/2Pb··. 71,0 
Tl"· . . 76,0 
1/2Ni·· . 53,6 
1/2Fe·· . 54,1 
1/3Feo.. . 68,4 

193 
75,9 
70,9 
47 
39,6 
40,8 
70 
73,5 
80,0 
97,3 

100,8 

Zunachst solI einmal untersucht werden, wie sich die Leit­
fahigkeit einer Losung verandert, die den starken Elektrolyten BA 
enthiiJt, und zu der eine MaBfliissigkeit CD zugegeben wird, 
wobei sich das Kation BO mit dem Anion D' umsetzt. 1st das 
Reaktionsprodukt nur wenig dissoziiert oder unlOslich, so kann 
die Umsetzung dargestellt werden durch die Gleichung: 

F + ~ + rr + w ~~ BD + N + C 
Zu 

bestimmendes 
Ion 

MaBHisung UnHislich 
bzw. gering 
dissoziiert. 

Wahrend der Titration werden also die verschwindenden 
BO -Ionen ersetzt durch Co -Ionen. 

Fall I: Die Beweglichkeit der B-Ionen (IE) ist groBer als Ie; 
die Leitfahigkeit der BA-Losung fallt bei der Titration mit CD. 
Das ist die iibliche Erscheinung bei der Titration einer starken 
Saure mit einer starken Base oder umgekehrt, haben doch die 
Hydroxyl- und Wasserstoffionen eine viel hohere Beweglichkeit 
als aIle anderen Ionen (s. Tabelle der Ionenbeweglichkeiten). 

Fall II: lB· = Ie·. Das Leitvermogen bleibt auf Zusatz der 
Losung CD bis zum Aquivalenzpunkt unverandert; als Beispiele 
konnen die meisten Fallungsreaktionen gelten. Titriert man 
Silbernitrat mit Bariumchlorid, so ersetzt das Ba-Ion das Silberion 
und das Leitvermogen bleibt praktisch unverandert, da beide 
Ionen etwa die gleiche Ionenbeweglichkeit besitzen. Verwendet 
man jedoch an Stelle des Bariumchlorides Natriumchlorid, so 
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geht die Leitfahigkeit etwas zuruck, da lAg' > INa" Mit KCI als 
MaBlosung steigt die Leitfahigkeit ein wenig an, weillAg· > IK' . 

FallIII: Die Leitfahigkeit nimmt vom Titrationsbeginn an 
zu, wenn eine gering dissoziierte Verbindung titriert wird und als 
Endprodukt ein starker Elektrolyt entsteht. Dies trifft zu bei 
der Neutralisation schwacher Sauren mit starken Basen oder 
schwacher Basen mit starken Sauren. Manchmal steigt die Leit­
£ahigkeit hinter dem Aquivalenzpunkt starker an, zum mindesten, 
wenn die MaBlosung eine starke Saure oder Base ist. 

Bei konduktometrischen Titrationen bestimmt man nach jedem 
einzelnen Zusatz die Leitfahigkeit, tragt die gefundenen Werte 
in ein Koordinatensystem ein und erhalt so zwei sich im Aqui­
valenzpunkt schneidende Gerade; dieser wird also graphisch 
ermittelt. 

Im Gegensatz zu jedem anderen Titrierverfahren haben hier 
die Werte in der Nahe des Aquivalenzpunktes keine besondere 
Bedeutung, sie sind sogar fur die Konstruktion der beiden 
Geraden oft wertlos, da das Reaktionsprodukt infolge seiner 
eigenen Dissoziation oder Loslichkeit am Leitvermogen des 
Systems teilhat, wahrend doch der Punkt zu ermitteln ist, bei 
dem eine Leitfahigkeit von seiten des Reaktionsproduktes ver­
schwindend klein wird. Dies trifft bei Umsetzungen, die sich 
zu konduktometrischen Titrationen eignen, oft ein, wenn noch 
die zu titrierende Ionenart oder schon die MaBlosung im Uber­
schuB vorhanden ist. So fiigen sich in der Gegend des Aqui­
valenzpunktes die gefundenen Werte oft in keine der beiden 
Geraden, sondern man findet eine hohere Leitfahigkeit (Titration 
sehr schwacher Sauren und Basen: Hydrolyse; Fallungsreak­
tionen) (vgl. Abb. 35 und 36). 

Gerade weil eine merkliche Hydrolyse, Loslichkeit oder Disso­
ziation des Reaktionsproduktes wenig EinfluB auf die Genauig­
keit der Methode hat, laBt sich die konduktometrische MaB­
analyse dort anwenden, wo andere Verfahren versagen. Das solI 
im folgenden an einigen Beispielen dargelegt werden. 

Andererseits sei jedoch betont, daB die konduktometrischen 
Methoden nur viel beschrankterer Anwendung fahig sind als 
die visuelle oder potentiometrische MaBanalyse, da groBere Kon­
zentrationen fremder, an der eigentlichen Umsetzung nicht be­
teiligter Stoffe die Genauigkeit der Bestimmung sehr vermindern. 
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Das MaB der Leitfahigkeitsanderung wahrend der Reaktion 
und nach Zugabe iiberschiissiger Titerlosung ist bestimmend 

Abb. 25. Titrationsgefiill. 

fiir die Genauigkeit der Methode und 
wird durch begleitende Elektrolyte stark 
herabgesetzt. 

Dies ist aber nicht so zu verstehen, 
als ob die konduktometrische Titration 
bei Gegenwart anderer Elektrolyte iiber­
haupt ausgeschlossen ware. Mittels pra­
ziser Methoden der LeitIahigkeitsbestim­
mung bei Benutzung eines Thermostaten 
lassen sich auch unter solchen Umstan­
den brauchbare Werte erzielen, wenn auch 
auf Kosten einer einfachen Handhabung. 

2. Die Ausfiihrung konduktometrischer 
Titrationen. Wegen Einzelheiten der Leit-

Abb. 26. TitrationsgcfaB mit Griff. 

Iahigkeitsbestimmung und der Bedeutung der Widerstandskapazi­
tat des LeitgeIaBes sei auf die einschlagigen Lehrbiicher der Elektro­
chemie verwiesen. 

Eine gewohnliche Leitfahigkeitstitration ist in verhaltnismaBig 
kurzer Zeit - etwa 10 Minuten oder mehr - auszufiihren. Abb.25 
und 26 zeigen einige gebrauchliche TitrationsgefaBe, Abb. 25 das 
mehr oder weniger klassische Modell von DUTOIT. 

Die zwei platinierten Platinelektroden sind vertikal angeordnet, 
urn eine Bedeckung durch Niederschlage bei Fallungsreaktionen 
zu verhindern. Die Elektroden sind an Platindrahte angeschweiBt, 
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die durch die Glaswand fiihren und auBen durch Quecksilber­
kontakte an die Schaltung angeschlossen werden. Das GefaB wird 
in ein Holz- oder Paraffingesteil eingesetzt. Aus einer eventueil mit 
einem Vorratsbehalter verbundenen Mikrobiirette gibt man die 
MaBlosung in Anteilen zu. (Die Konzentration der MaBlosung 
ist zweckmaBig etwa 1O-20mal so stark wie in der vorgelegten 
Probe zu wahlen.) 

Das in Abb. 25 wiedergegebene GefaB enthalt auBerdem noch ein 
Thermometer (mit 1/l00-Teilung), da eine Veranderung der Tem­
peratur wahrend der Titration die Messung wegen des hohen 
positiven Temperaturkoeffizienten der Leitfahigkeit (2-2,5 Ofo 
je Grad bei den meisten Salzen) stark beeinfluBt. Bei hoher 
Reaktionswarme konnen UnregelmaBigkeiten in der Leitfahig­
keitskurve auftreten, jedoch bleibt in der Regel die Selbst­
erwarmung wahrend der Titration gering. Nach Zugabe der 
MaBlosung ist das LeitfahigkeitsgefaB gut durchzuschiitteln, ohne 
es aber dabei durch das Anfassen mit der Hand zu erwarmen. 
Sehr bequem ist hierzu ein GefaB (s. Abb. 26) mit angebrachtem 
Glasgriff zu benutzen. Hat man mit Losungen von stark unter­
schiedlicher Leitfahigkeit zu arbeiten, so mochte man fiir die 
wechselnden Faile mehrere GefaBe mit verschieden hohen Wider­
standskapazitaten bereithalten. Der Endpunkt kann bei kon­
duktometrischen Titrationen in der Regel nur auf 0,5-1 Ofo genau 
erkannt werden; genauere Messungen erfordern bereits einen 
Thermostaten. Eine andere, sehr handliche Vorrichtung zur Leit­
fahigkeitstitration - eine Art Tauchelektrodenpaar - beschreibt 
E. MULLER l in seinem "Elektrochemischen Praktikum". 

Die Absolutwerte der spezifischen Leitfahigkeiten der Losung 
braucht man nicht zu wissen; es geniigen vielmehr die reziproken 
Widerstandswerte, da sie der Leitfahigkeit proportional sind. 

Bei einer Leitfahigkeitsmessung nach der klassischen Methode 
mit der WHEATSToNEschen Briicke benutzt man zur Erkennung 
des Minimums ein Telephon. Obgleich die Methode an sich gut 
ist, so verlangt sie einen vor Gerausch geschiitzten Raum, und 
dieser Nachteil hat einer weiteren Verbreitung der kondukto­
metrischen Titrationen im Wege gestanden. 

Erfreulicherweise laBt sich heute das Telephon durch andere 
Instrumente oder Anlagen ersetzen, so daB das Minimum visuell 

1 MULLER, E.: ElektrochemiBches Praktikum, S.68. 1924. 
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angezeigt werden kann. An erster Stelle ist das von LEEDS und 
NORTHRUP gelieferte Wechselstromgalvanometer zu nennen; 
die Schaltung ist zum AnschluB an das Netz von 60-periodigem 
no Volt-Wechselstrom eingerichtet, und das Instrument ist 
besonders fiir Leitfahigkeitstitrationen zu empfehlen. Fiir Mes­
sungen hoher Genauigkeit taugt es nicht, gerade bei den Titra­
tionen konnen Schwierigkeiten durch die Polarisation der Elek­
troden und durch Erhitzung des GefaBinhaltes eintreten. Werden 
einmal diese Storungen iiberwunden, so diirfte das Wechselstrom­
galvanometer wohl das bequemste Nullinstrument fiir den Zweck 
der stromlosen WHEATSToNEschen Briickenschaltung darstellen . 

.4 

Abb.27. Schaltung fiir Thermokreuz. Abb. 28. Schaltung fiir KrystaU­
detektor. 

Von anderen noch empfohlenen Arbeitsweisen solI die von 
G. JANDER und O. PFUNDT1 kurz erlautert werden. Sie benutzen 
ein Thermokreuz (Abb. 27) oder auch einen besonderen Umformer 
(Krystalldetektor) (Abb.28) als Gleichrichter. 

In Abb. 27 sind das Thermokreuz Th und der Transformator 
an die WHEATSToNEsche Briicke statt eines Telephons ange­
schlossen. Das Thermokreuz besteht aus je einem diinnen 
Konstantan und Eisendraht und ist gegen die Luftstromung 
von einer evakuierten, diinnwandigen Glasbitne umschlossen. 
Geht ein Strom durch die Briicke, so entsteht ein Thermo­
strom, und das Galvanometer G gibt einen Ausschlag. Urn 
Polarisation der Elektroden des LeitgefaBes und Erwarmung 

1 JANDER, G., U. O. PFUNDT: Die visuelle Leitfahigkeitstitration, S. 64. 
Stuttgart: Verlag Enke 1929. 
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der Losung durch zu starken StromdurchfluB zu verhindern, 
ist der Transformator T in den Stromkreis eingeschaltet. Mit 
Hille des Widerstandes R laBt sich die Empfindlichkeit der 
Schaltung regeln. Wist ein Widerstand bekannter GroBe und 
AB stellt einen ublichen Gefallsdraht dar. 

Die Apparatur laBt sich in verschiedener Weise benutzen, 
jedoch sind dabei viele Einzelheiten zu beachten, die der Leser 
in der Schrift von JANDER und PFlJ'NDT beschrieben findet. 
Leichter zu handhaben ist die Schaltung in Abb.28, wo U den 
Gleichrichter vorstellt. T. CALL;\.N und S. HORROBIN 1 teilten vor 
einigen J ahren eine ahnliche Anordnung mit, wo als Gleichrichter 
ein Carborundumdetektor (geliefert von der Carborundum Com­
pany) eingebaut ist, ebenso umgehen W. D. TREADWELL und 
S. JANETT 2 durch Benutzung eines Umformers das Telephon. 

3. Konduktometrische Titration auf Grund von Neutrali­
sationsvorgangen. In diesem Abschnitt solI die Anwendungs­
moglichkeit der konduktometrischen Titration auf Neutrali­
sationsvorgange nur ganz kurz erortert werden. Fur Einzel­
heiten sei auf das Buch von 1. M. KOLTHOFF3 verwiesen. 
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Neutralisationsvorgang: Starke 
Sauren - starke Basen. In den 
Kurventeilen geben die Ordinaten die 
Leitfahigkeitswerte, die Abszissen die zu­
gesetzten V olumina einer MaBlosung 
wieder. Bei der Titration einer starken 
Saure mit einer starken Base (oder um­
gekehrt) tritt im Aquivalenzpunkt ein 
scharfer Knick der Leitfahigkeitskurve 
auf (Abb.29). Theoretisch ist das Mini-

Abb. 29. Titration: . ht b' A" • 1 kt starke Saure _ starke Base. mum nlC genau el1ll qUlva enzpun 
mit PH = 7 zu erwarten, sondern ist 

etwas nach der alkalischen Seite verschoben, da die H-Ionen eine 
etwas groBere Beweglichkeit als die OH-Ionen haben. Mit Hilfe 

1 CALLAN, T., U. S. HORROBIN: Journ. Soc. Chem. Ind. Bd.47 (1928) 
S.329. 

2 TREADWELL, W. D., u. S. JANETT: Helv. chim. Acta Bd.6 (1923) 
S.734. 

3 KOLTHOFF, I. M.: Konduktometrische Titrationen. Dresden: Stein­
kopff 1923. 
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einer einfachen Differentialgleichung laBt sich errechnen, daB das 
Minimum bei einer [OH'] = 1,4'10- 7 liegen muB. Diese Abwei­
chung vom Neutralpunkt ist zu klein, urn experimentell in Er­
scheinung zu treten. 

Interessanterweise hangt die Form der Leitfahigkeitskurve 
nicht von der Verdiinnung ab, so daB sich sehr stark verdiinnte 
Losungen - etwa 0,0001 n - starker Sauren und Basen mit 
genau derselben Genauigkeit wie konzentrierte Losungen be­
stimmen lassen, wenn nur CO2 ferngehalten wird. 

Die Benutzung konduktometrischer Verfahren kommt aber 
fUr den erorterten Fall nur bei dunkelgefarbten Losungen in 
Frage, bei denen Farbindicatoren versagen. 

N eu tralisa tion mittelstar ker Sauren mit mitte)­
starken Basen. Die Gestalt der Neutralisationskurve ist durch 
Konzentration und Dissoziationskonstante der Saure oder Base 
festgelegt. Der Neutralisation des dissoziierten Teiles entspricht 
eine Leitfahigkeitsverminderung, der gleichzeitigen Salzbildung 
(das Salz fungiert als starker Elektrolyt!) ein Anwachsen. Die 
"praktische Neutralisationskurve" erhalt man durch Addition 
der Werte der Saureabstumpfung 
(fallender Ast) zu denen der Salz­
linie (ansteigend). Je starker die 
Saure dissoziiert ist, urn so mehr 
nahert sich ihre Neutralisationskurve 
der einer starken Saure, je geringer, 
urn so mehr dem Kurvenbild einer 
extrem schwachen Saure, wie es spater 
noch zu erlautern ist. 

In Abb. 30 sind die Neutralisations­
kurven fUr 0,1 n, 0,001 n und 0,0001 n 
Essigsaure angegeben. Nach vor­
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Abb. 30. Titration: 

Essigsaure - Natronlauge. 

stehenden Darlegungen kann in manchen Fallen ein verschwom­
menes Minimum in der Neutralisationskurve auftreten. und man 
kann dessen Lage aus den Dissoziationskonstanten, aus der Kon­
zentration und aus den Beweglichkeiten der anwesenden Ionen 
rechnerisch ermitteln. Dem Minimum selbst kommt keine ana­
lytische Bedeutung zu, hochstens daB es als Hinweis auf die 
GroBe der Dissoziationskonstante einer Saure dienen kann, wenn 
dlese nicht bekannt ist. 

Kolthoff, PH-Bestimmung. 9 
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Bei verhaltnismiiBig starker Dissoziation der Saure verlauft die 
Neutralisationskurve in gebogener Linie bis zumAquivalenzpunkt, 
so daB es schwierig ist, den Schnittpunkt der Neutralisationskurve 
mit der "Natriumhydroxyd"linie, die nach Zugabe eines Basen­
uberschusses eine Gerade darstellt, genau anzugeben. Diese Ver­
haltnisse liegen z. B. bei der Neutralisation der 0,01 n Salicyl­
saure - vgl. Abb.31 - vor. 

Die Kurvendiskussion lehrt, daB der Aquivalenzpunkt be­
stimmt ist als Schnittpunkt zwischen Salzkurve und Natrium­
hydroxydkurve, deren erstere experimentell festzustellen ist. 
100 ccm 0,01 n Salicylsaure werden beispielsweise mit 0,5 n NaOH 

Abb.31. 
ABE ~ Neutralisationskurve. 
ED ~ NaOH-Linie. 
OEO ~ Salzlinie. 
AF ~ .. Saureabsturnpfung. 

titriert, wonach dann die Natrium-
'/} hydroxydkurve aus den gemessenen 

Leitfahigkeitswerten aufgezeichnet 
werden kann. Eine zweite Messungs­
reihe wird mit 100 ccm Wasser 
(sta tt verd unnterSalicylsaurelOsung) 
unter fortgesetzter Zugabe kleiner 
Mengen 0,5 n Na-Salicylat gleicher 
Konzentration wie die bisherige 
NaOH durchgefiihrt. An Hand 
dieser Werte laBt sich die Salz­
kurve auftragen, mit. der NaOH­
Kurve zum Schnitt bringen und 
so der Aquivalenzpunkt auf min-
destens 1 Ofo genau feststellen. 

1st die Saure wahrend der Neutralisation noch schwacher 
dissoziiert, als in vorstehenden Fallen angenommen wurde, so 
nimmt die Neutralisationskurve im letzten Stuck bis zum Aqui­
valenzpunkt die Gestalt einer Geraden an; sie fant schon etwa 
50% vor demAquivalenzpunkt mit der Salzgeraden zusammen. 
Der Schnittpunkt kann dann aus einer einzigen Titration bereits 
gefunden werden, etwa dann, wenn die Dissoziationskonstanten 
der Saure < 5 . 10- 4 bei 0,1 n; < 5· 10-5 bei 0,01 n und 
< 5 . 10-6 bei 0,001 n Losungen sind. 

Neutralisation sehr schwacher Sauren und Basen. 
Zu Beginn der Titration ist die Leitfahigkeit sehr gering, sie 
steigt entsprechend der zugehorigen Salzkurve an. Wegen der 
Hydrolyse des entstehenden Salzes liegen die experimentell er-
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mittelten Werte hi:iher als die entsprechenden Punkte der Salz­
und Natriumhydroxydlinie. Deswegen benutzt man zur Kon­
struktion beider Kurven nur Punkte in derartiger Entfernung 
yom Aquivalenzpunkt, daB man die Hydrolyse nicht mehr 
zu berticksichtigen braucht und aIle Punkte auf einer Geraden 
liegen. Handelt es sich um eine extrem schwache Saure (wie 
H 20 2), so sind bei solch umfangreicher Hydrolyse keine brauch­
baren Werte mehr zu erzielen. Deswegen solI bei Titration von 
0,1 n Li:isungen die Dissoziationskonstante gri:iBer als 10- 1°, bei 
0,01 n Li:isungen gri:iBer als 10- 9, bei 0,001 n Li:isungen gri:iBer als 
10- 8 sein. Die angeftihrten Zahlen bezeichnen nattirlich keine 
scharfenGrenzwerte. Siedeutennur 
die Gri:iBenordnung der Konstanten 
an, innerhalb deren eine Titration 
noch eben durchzuftihren ist. 

'\:: 
Wie man sieht, laBt sich die ~ 

konduktometrische Titration dort ~ 
anwenden, wo die gewi:ihnlichen 
maBanalytischen und die poten­
tiometrischen Methoden versagen. 
Abb. 32 zeigt die Kurven ftir die 
Neutralisation von 0,1 n und 0,01 n 
Borsaure mit Natriumhydroxyd. 

~ 
~ 
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Abb.32. Neutralisation: 
Borsaure - Natronlauge. 

Die Methode laBt sich vielseitig weiter verwerten. So lassen 
sich hydroxylhaltige Benzolabki:immlinge wie Phenol und Resorcin 
gut titrieren. Systematische Untersuchungen lehrten, daB sich 
Resorcin und Hydrochinon wie eine zwei'basische, Brenzcatechin 
dagegen wie eine einbasische Saure verhalten. Die dreiwertigen 
Phenole, Pyrogallol und Phloroglucin zeigen wiederum einen 
zweibasischen Charakter. Auch Nitrophenole, Phenolphthalelne 
und andere schwache Sauren, die gefarbte Salze bilden, wurden 
auf ihre Titrierfahigkeit geprtift. PhenolphthaleIn, in 50proz. 
Alkohol geli:ist, verhalt sich zweibasisch und zeigt sowohl nach 
der Neutralisation der Karboxyl- als auch der Phenolgruppe je 
einen Knick in der Kurve. Wertvolle Dienste leistet die kondukto­
metrische Bestimmung in der organischen Chemie, um quantitative 
Angaben tiber den basischen oder sauren Charakter gefarbter Stoffa 
machen zu ki:innen. So hat man auf diese Weise tiber dasAquivalent­
gewicht von Aminosauren und Polypeptiden und tiber die saure 

9'* 
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oder basische Affinitat von Proteinen Auskunft erhalten. In der 
Praxis bestimmt man so das Vanillin im V anillinzucker, indem 
man das Geschmacksmittel mit Alkohol extrahiert und als ein­
basische Saure titriert. Die fUr sehr schwache Sauren aufge­
stellten Uberlegungen gelten sinngema13 auch fUr sehr schwache 
Basen. Anilin, Hexamethylentetramin und Pyridin sind so mit 
Salzsaure genau zu titrieren. 

Titration schwacher Siiuren mit schwachen Basen. 
Wenn auch als MaBlosung beim analytischen Arbeiten eigentlich 
immer nur starke Sauren oder Basen benutzt werden, so hat der 
erwiihnte Fall doch praktische Bedeutung. wenn etwa das Ammo­
niumsalz einer schwachen Siiure darzustellen ist, oder eine 

schwache Siiure in Gegenwart des 
Ammonsalzes oder des Salzes einer 
anderen schwachen Base titriert 
werden solI. 

Abb. 33 gibt die Neutralisa­
tionskurven von 0,1 n und 0,01 n 
Essigsaure mit Ammoniak wie­
der. Bis zum Aquivalenzpunkt 
sind sie von derselben Gestalt Abb.33. Neutralisation: 

0,01 n Essigsaure - Ammoniak. 
wie bei Natronlauge; denn beide 

Salze, das Na- wie auch das Ammoniumacetat sind starke Elektro­
lyte. Nach Uberschreiten des Aquivalenzpunktes verandert ein 
Uberschu13 an Ammoniak das Leitvermogen praktisch nicht mehr, 
da die Dissoziation der schwachen Base durch das begleitende 
Ammonsalz zuriickgedriingt wird. Wegen der Hydrolyse liegen 
die Werte nahe demAquivalenzpunkt etwas niedriger als die ent­
sprechenden Punkte der Geraden. Sollen au13ergewohnlich schwache 
Siiuren mit schwachen Basen titriert werden (z. B. Borsiiure mit 
Ammoniak), so lassen sich zufolge der starken Hydrolyse keine 
geraden Linien mehr konstruieren. 

Gemische starker und schwacher Siiuren. In diesen 
Fiillen lii13t sich wieder vorteilhaft die konduktometrische Arbeits­
weise benutzen, wiihrend eine gewohnliche Titration oder die 
potentiometrische Methode nicht zum Ziele fUhren. Hierbei 
handelt es sich um die Kombiitation zweier schon erorterter 
Einzelprobleme. Zuniichst findet die Neutralisation der starken 
Saure statt - die LeiWihigkeit nimmt entsprechend den auf 
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einer Geraden liegenden Werten ab -, in der Nahe des ersten 
Aquivalenzpunktes beginnt die Neutralisation der schwa chen 
Saure, und die Leitfahigkeitswerte steigen an, entsprechend 
der Salzkurve der schwachen Saure. In Abb. 34 ist der Gang der 
Leitfahigkeit bei Neutralisation eines Gemisches von 10 cern 
0,01 n Salzsaure + 10 cern 0,01 n Essigsaure + 10 cern Wasser mit 
In Natronlauge wiedergegeben. Gerade dieser Fall hat prak­
tische Bedeutung z. B. fur die Ermittlung der im Weinessig vorhan­
denen geringen Mengen an Mineralsauren. Vor einiger Zeit hat 
der Verfasser mit T. KAMEDA zusammen in gleicher Weise die 
Reinheit von Sulfophthalelnen bestimmt. 
Zuerst erfolgt die Neutralisation der stark 
sauren Sulfogruppe, erkennbar an dem 
ersten Knick der Kurve, die nach Neu­
tralisation der Phenolgruppe nochmals 
ihre Richtung andert. 

Fur die Titration eines Gemisches 
zweier schwacher Sauren, selbst bei 
genugend unterschiedlichen Dissozia­
tionskonstanten (z. B. Essigsaure -
Borsaure) laBt sich die Leitfahigkeits­
methode schlecht anwenden, da nach 
der Neutralisation der starkeren Saure 
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Abb. 34. Gemisch: 

0,01 n Salzsaure - 0,01 n Essig-
keine deutliche Richtungsanderung der saure. 

Kurve wahrzunehmen ist. Der Unter-
schied zwischen den Ionenbeweglichkeiten beider Anionen ist maB. 
gebend fUr die Scharfe des Knicks, und da diese Differenz meistens 
ziemlich klein ist, bilden die zwei Salzlinien einen stumpfen 
Winkel, so daB sich der erste Aquivalenzpunkt nicht scharf er· 
fassen laBt. 

Verdrangungstitrationen. Bei del' Titrat.ion des Salzes 
einer schwachen Saure mit einer starken Saure reagiert das Anion 
del' schwachen Saure mit den H··Ionen del' starken Saure, die 
schwachere Saure wird in undissoziiertem Zustand in Freiheit ge· 
setzt. Ebenso verdrangt eine starke Base eine schwache Base aus 
ihrem Salz. Diese Verdrangungsreakt.ionen sind oft fUr kondukto· 
metrische Titrationen zu verwerten, VOl' aHem dann, wenn sich 
weder Farbindicatoren noch eine potentiometrische Bestimmung 
anwenden lassen. 
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Gibt man Salzsaure zu einer NatriumacetatlOsung, so tritt 
das Chlorion an die Stelle des Acetations. Die Leitfahigkeit nimmt 
nur wenig zu, well lei' wenig groBer als IAcetat ist. Erst wenn 
aIle Essigsaure in Freiheit gesetzt ist, kann man bei weiterem 
Salzsaurezusatz eine starke Zunahme der Leitfahigkeit feststellen. 
Abb. 35 erlautert dies an der Titration von 0,01 n Natriumacetat 
mit n-Salzsaure. Wegen der immerhin vorhandenen Dissoziation 
der Essigsaure liegen die Versuchswerte in der Nahe des Aqui­
valenzpunktes etwas iiber den entsprechenden Punkten der beiden 
geraden Linien. Hat die Dissoziationskonstante der in Freiheit 
gesetzten Saure einen kleineren Wert als 5· 10-5, so lassen sich 

~ 
~ 
"'L __ ---.&;..J 
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0,01 n Losungen ihres Salzes noch 
genau titrieren, fUr 0,1 n Salz­
lOsungen kann die Dissoziations­
konstante bis auf 5 . 10-4 steigen. 
Da Athylalkohol die Dissoziation 
schwacher Sauren zuriickdrangt, 
lassen sich sogar Salze starkerer 
als oben angegebener Sauren unter 
geniigendem Alkoholzusatz titrie­
reno Auf diese Weise sind die Salze 

Abb. 35. Titration: 
0,01 n Natriumacetat - Balzsaure. schwacher Sauren - Acetate, Ben-

zoate, Succinate usw. - leicht 
zu bestimmen. Ebenso ist der Ammoniakgehalt von Ammon­
salzen (Anwendung bei Diingemitteln) durch Titration mIt Natron­
lauge schnell zu ermitteln. 

Hier konnte nur eine gedrangte Ubersicht der Anwendungs­
moglichkeiten der konduktometrischen Verfahren auf Neutralisa­
tionsvorgange gegeben werden. Fiir Einzelheiten und besondere 
FaIle (Kohlendioxyd, Phosphorsaure, Alkaloide, Phenole, Schwer­
metallsalze) sei auf das Biichlein von 1. M. KOLTHOFF verwiesen 
(s. S. 141). 

AbschlieBend sei noch bemerkt, daB die konduktometrischen 
Analysenmethoden weit mehr gewiirdigt werden sollten; sie 
liefern oftmals rasch Ergebnisse, die auf anderem Wege nur 
sehr mUhsam zu gewinnen waren. 

4. Die Anwendung der konduktometrischen Titration auf 
Fiillungs- und Komplexbildungsreaktionen. Eine chemische Um­
setzung eignet sich dann zur konduktometrischen Titration, 
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wenn das Reaktionsprodukt sehr wenig lOslich ist odeI' eme 
bestandige Komplexverbindung darstellt. Anwendbarkeit und 
erreichbare Genauigkeit hangen hauptsachlich ab von folgenden 
Momenten: 

a) Fehler del' Leitfahigkeitsbestimmung, 
b) Loslichkeit des Niederschlages odeI' Bestandigkeit des 

Komplexes, 
c) Fallungsgeschwindigkeit, 
d) gleichbleibende und formelrichtige Zusammensetzung del' 

Niederschlage. 
Zu a: Ein gleicher Fehler in del' Leitfahigkeitsbestimmung 

kann die Genauigkeit del' Titration in verschiedener Richtung 
beeinflussen. Die Genauigkeit hangt von del' GroBe des Winkels 
zwischen del' Fallungslinie (auf ihr liegen die Ablesungen wahrend 
del' Fallung selbst) und del' UberschuBlinie (sie verbindet die 
Leitfahigkeitswerte bei ReagenstiberschuB tiber den Aquivalenz­
punkt hinaus) abo Je spitzer del' Winkel, urn so genauer sind die 
Resultate; ist er sehr stumpf, so verursacht unter Umstanden 
ein kleiner MeBfehler eine groBe Abweichung. Stets muB man 
daher bestrebt sein, unter solchen Bedingungen zu arbeiten, 
daB del' Winkel moglichst spitz wird. Dabei ist weiter.zu bedenken: 

1. Je geringer die Beweglichkeit des "verdrangenden" Ions 
ist, urn so groBer ist die Genauigkeit. Titriert man ein Silbersalz 
mit Lithiumchlorid, so vermindert sich die Leitfahigkeit wahrend 
del' Fallung und steigt erst nach demAquivalenzpunkt an; titriert 
man mit Salzsaure, so nimmt die Leitfahigkeit von Beginn del' 
Titration an zu, und del' Winkel zwischen "Fallungs- und Uber. 
schuB"kurve wird sehr stumpf. So ist es im allgemeinen zweck· 
maBig, bei Kationen mit Lithiumsalzen und bei Anionen mit 
Acetaten zu titrieren. 

2. J e groBer die Beweglichkeit des Anions del' Titerlosung, das 
mit dem zu bestimmenden Kation reagiert (und umgekehrt), einen 
urn so spitzeren Winkel bilden beide Geraden. Man titriert also 
Silbersalze bessel' mit Natriumchlorid statt mit Nitroprussid. 
natrium, da die Beweglichkeit des Chlorions groBer ist als die 
des Nitroprussidions. 

3. Bei Titration eines gering dissoziierten Salzes erhalt man 
ungenaue Ergebnisse, da die Leitfahigkeit schon zu Beginn del' 
Bestimmung verhaltnismaBig stark ansteigt. 
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4. Wie schon einmal in der Einleitung dieses Kapitels mit­
geteilt wurde, vermindert sich die Genauigkeit einer kondukto­
metrischen Bestimmung bei Gegenwart anderer, nicht an der 
Umsetzung teilnehmender Elektrolyte. 

Zu b: Wegen der Loslichkeit der Fallung liegen in der Nahe 
des Aquivalenzpunktes die Messungen nicht mehr auf Geraden, 
wie dies aus Abb. 36 zu erkennen ist. 

AEDFC verbindet die gefundenen Werte: Bliebe die Loslich­
keit des Niederschlages zu vernachlassigen, so hatte die Leitfahig­
keit im Aq uivalenzpunkt den Wert B G. 1st das zu fallende Ion oder 
Fallungsmittel im UberschuB vorhanden, so ist die Loslichkeit des 
Niederschlags herabgesetzt, und man kann - wenn letztere nicht 

G' 
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Abb. 36. FiHlungskurve. 

allzu groB ist -, meistens die beiden 
"C' Geraden (Fallungs- und UberschuB­

kurve) durch Verlangern der gerad­
linigen Endstiicke der empirischen 
Kurvezum Schnitt bringen. Sozeigt 
sich, daB 0,1 n Losungennoch zu tit­
rieren sind, wenn die Loslichkeit des 
gebildeten Niederschlages kleiner 
als 0,005 n ist (fUr ein-einwertige 
Elektrolyte); 0,01 n Losungen noch 
bei einer Loslichkeit < 0,0005 n. 

Zu c: Die Ausbildung mikrokrystallinEr Niederschlage dauert 
meist eine gewisse Zeit. Nach Zugabe kleiner Mengen MaBlosung 
wird das Leitvermogen nicht sofort konstant, sondern man muB 
einige Zeit warten. Als Gegenmittel hat sich das Impfen der Lo­
sung mit einer Portion Niederschlag selbst bewahrt, aber bei der 
Titration sehr verdiinnter Losungen versagt auch dieser Kunst­
griff. Ratsamer ist es im allgemeinen, wenn man die Losung auf 
eine Alkoholkonzentration von 30-40 Ofo bringt. Der Niederschlag 
fallt dann rascher aus, und gleichzeitig hat man noch den Vorteil, 
daB die Loslichkeit der meisten schwerlOslichen Substanzen be­
deutend durch Alkohol vermindert wird. Dabei ist zu beach ten , 
daB nach Alkoholzusatz die Temperatur des Systems ansteigt, und 
die Losung erst wieder Zimmertemperatur annehmen muB, ehe 
die Titration beginnen kann. 

Zu d: Zeigt der Niederschlag ein starkes Adsorptionsvermogen, 
so sind keine zuverlassigen Resultate zu erhalten. So ist die 
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Bestimmung von Schwermetallen mit Natriumsulfid oder Ferro­
cyanidli:isung unzweckmiiBig, da die Zusammensetzung des Nieder­
schlages wechselt. Bei der Ausfallung mikrokrystalliner Nieder­
schlage - BaS04 oder CaC20 4 - besteht die Gefahr, daB Ein­
schhisse mitgerissen (okkludiert) werden. AuBerdem ki:innen die 
Messungsergebnisse noch durch die Oberflachenladung der 
Niederschlage getriibt werden. 

Nachstehend sind einige Fallungs- und Komplexreaktionen 
angefiihrt, die sich zur konduktometrischen Titration heranziehen, 
lassen. Weitere Einzelheiten sind in dem Buch von I. M. KOLTHOFF 
nachzuschlagen (s. S. 14]). 

Mit folgenden MaBli:isungen lassen sich bestimmen: 
Silbernitrat: Chlorid, Bromid, Jodid, Cyanid, Rhodanid, 

Chromat; ferner Jodid bei Gegenwart von Chlorid in ammoniaka­
lischer Li:isung. 

Quecksilber-2-perchlorat (komplexbildend): Chlorid, Bro­
mid, Jodid, Cyanid, Rhodanid, Formiat, Acetat und Homologe. 

Bleinitrat: Jodid, Ferrocyanid, Ferricyanid, Sulfat, Sulfit, 
Thiosulfat, Pyrophosphat, Oxalat, Tartrat, Succinat. 

Bariumacetat (Bariumchlorid): Sulfat, Chromat, Carbonat, 
Pyrophosphat, Oxalat, Tartrat, Citrat. 

Natriumperchlorat: Kalium l laBt sich bei 00 nach Er-
fahrungen des Verfassers nicht genau bestimmen. 

Lithiumsulfat: Barium, Strontium, Calcium, Blei. 
Natriumchromat: Barium, Blei, Silber. 
Lithiumoxalat: Silber, Blei, Kupfer, Cadmium, Nickel, 

Kobalt, Mangan, Zink, Eisen, Calcium, Barium, Strontium, 
Magnesium und starke Sauren. 

Aufgaben. 

1. 0,001 n Salzsaure wird mit Natronlauge titriert. Es ist die 
Leitfahigkeit der Li:isung nach Zugabe von 0 Ofo, 20 Ofo, 40 Ofo, 
600f0, 800f0, 1000f0, 1200f0, 1400f0 und 1800f0 der aquivalenten 
Menge Base unter der Annahme konstanten Volumens wahrend 
der Titration zu berechnen. 

JH·=350; lOH'=193; JNa·=51; Jc\'=76. 

Die Werte sind zu einer Kurve zu vereinigen. 

1 JANDER, G., U. O. PFUNDT: Ztschr. f. anal. Ch. Bd. 71 (1927) S.417. 
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2. 0,1 n Essigsaure wird mit Natriumhydroxyd titriert. Man 
berechne in gleicher Weise die Werte fUr die Neutralisations­
kurve (s. Frage 1) und zeichne die zugehorige Kurve. 

INa' = 51; IAcetat = 41; KEssigsaure = 1,8· lO-5. 

3. Dasselbe ist fUr die Titration von 0,01 n und 0,0001 n Essig­
saure durchzufuhren. 

4. Eine 0,01 n AmmonchloridlOsung wird mit Natriumhydroxyd 
titriert. Es ist die Leitfahigkeit fUr einen Zusatz von 20, 40, 60, 
80, 100, 120, 140, 160, 180 % der aquivalenten Laugenmenge zu 
berechnen unter der Annahme, daB das V olumen wahrend der 
Bestimmung unverandert bleibt, und die zugehorige Kurve zu 
zeichnen. 

Dissoziationskonstante des Ammoniaks = 1,8' 10-5 ; 

INR, = 75; luI' = 76; INa' = 51; lOR' = 193. 

5. 0,1 n SilbernitratlOsung wird mit Lithiumchlorid titriert. 
Fur Zusatze von 0, 20, 40, 60, 80, 100, 120, 140, 160, 180% der 
aquivalenten Chloridmenge ist die Leitfahigkeit unter der An­
nahme gleichbleibenden Volumens zu berechnen und die zugehorige 
Kurve zu zeichnen. 

Loslichkeitsprodukt des Silberchlorid = 10-10 ; 

lAg· = 63; INOa' = 71; Iu- = 42; leI' = 76; 

6. Dieselben Rechnungen wie in Aufgabe 5 sind fUr 0,001 n 
AgN03-Losung durchzufuhren. 



Beispiel eines Unterrichtskursus. 

PH-Indicatoren. 

Erforderliche Gerate: MaBkolben, Pipetten, Buretten, einige 
1-ccm-Pipetten mit O,Ol-ccm-Teilung. 

1. Herstellung 0,1 proz. IndicatorlOsungen (vgl. S. 27). Tro­
paolin 00; Methylorange; Methylrotnatrium, Thymolblau; Brom­
phenolblau; p-Nitrophenol; Bromkresolgrun; Chlorphenolrot; 
Bromthymolblau; Phenolrot, Neutralrot; Phenolphthalein. 

2. Herstellung eines vollstandigen Satzes Pufferlosungen 
(PH = 2-10) nach CLARK (vgl. S. 34); Citratpufferlosungen 
(PH = 2-6) nach KOL'lHOFF und VLEESCHHOUWER (vgl. S. 35). 

3. Messung des Umschlagsintervalls verschiedener Indicatoren. 
Vergleich der Befunde mit den entsprechenden Literaturangaben 
(vgl. S. 28). 

4. pH-Bestimmung folgender Losungen: 
0,05 mol. KH2P04 ; 0,05 mol. Mono-K-citrat; 0,05 mol. Mono-K­
phthalat; 0,1 mol. NH4CI (sublimiert!); 0,1 mol. NaHC03 ; 

Leitungswasser; destilliertes Wasser (vgl. S. 48); Leitfahigkeits­
wasser (vgl. S.48). 

5. Ermittlung des PH einer Pufferlosung von einem PH ...., ca. 6 
mit p-Nitrophenol als Indicator nach der Methode von MICHAELIS 
(s. S. 43). 

6. Ermittlung des PH einer gefarbten und leicht getrubten 
Losung (s. S. 46) unter Benutzung eines Komparators. 

7. Aufstellung der Neutralisationskurven einiger Sauren oder 
Basen. 

Potentiometrie. 

1. Platinierung der Wasserstoffelektrode (s. S. 91); Her­
stellung von elektrolytischen Hebern (s. S. 87); Herstellung einer 
gesattigten Kalomelelektrode (s. S. 87); Darstellung von 15 g 
Chinhydron (s. S. 96). 
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2. Der PH-Wert eines Gemisches: 0,0l n HCI + 0,09 n KC} 
ist zu messen gegen die gesattigte Kalomelelektrode. Weiterhin 
prUfe man die EMK der Kette aus H 2-Elektrode und Chinhydron­
elektrode, beide mit demselben Standardgemisch 0,01 n HCI 
+ 0,09 n KCI beschickt. 

EMK H 2-Elektrode - Ohinhydronelektrode = 0,6996 (25°). 

Nach Ermittlung des genauen Wertes (2,04; vgL S. 90) ist 
der pwWert 0,5 molarer Losungen von Kaliumprimarphosphat, 
Kaliumbiphthalat, Borax und Natriumcarbonat mit Hilfe der 
Wasserstoffelektrode zu bestimmen. 

3. Man bringe eine Pufferlosung nach CLARK mit einem PH = 5 
auf einen KCI-Gehalt von 0,5 Mol; messe den pwWert mit der 
Wasserstoffelektrode und auch colorimetrisch (Salzfehler!) mit 
Methylrot und Bromkresolgrun. 

4. Die PH-Werte einiger Pufferlosungen sind mit der Chin­
hydronelektrode zu messen. 

5. Zu titrieren sind: 
0,1 n HOI mit 0,1 n NaOH 
0,1 n HOI " 0,1 n Borax 
0,1 n OHaOOOH " 0,1 n NaOH. 

mit der Wasserstoff-Chinhydron- oder Antimon-Elektrode (vgL 
S. 89, S. 94, S. 102). 

Die PH-Werte sind als Kurven aufzuzeichnen und die Um­
schlagsgebiete einiger Indicatoren einzutragen. 

6. Titration von 0,1 n HN03 mit Natronlauge gegen die 
Luftelektrode. 

7. Man stelle sich fUr potentiometrische Titrationen eine 
Silberelektrode her durch kathodisches Versilbern einer Platin­
netzelektrode in KaliumsilbercyanidlOsung bei niedriger Strom­
dichte, bis eine blanke Silberschicht niedergeschlagen ist. Die 
Elektrode ist sorgfaltig zu waschen. An ihr sind zu titrieren: 

O,1.n KOI mit 0,1 n AgNOa 
0,1 n KJ ,,0,1 n AgNOa . 

(Der Heber wird mit Ammonnitrat oder Kaliumsulfat gefUllt.) 
8. Man stelle sich fUr Oxydations-Reduktions-Titrationen eine 

Elektrode aus blankem Platindraht oder -netz her und titriere 
0,1 n FerrolOsung mit 0,1 n Kaliumbichromat in saurem Medium; 
0,1 n Kaliumjodid mit 0,1 n Kaliumpermanganat in verdunnt­
schwefelsaurer Losung. 
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Konduktomctrische Titrationen. 

Die Elektroden eines LeitfahigkeitsgefiiBes sind zu platinieren, 
sodann sind zu titrieren: 

100 eem 
100 " 
100 " 
100 " 
100 " 
100 " 
100 " 

100 " 

0,01 n HCl mit 0,5 n NaOH 
0,01 n CH3COOH 0,5 n NaOH 
0,001 n CH3COOH 0,05 n NaOH 
0,1 mol. Borsaure " 0,5 n NaOH 
0,01 n CH3COONa 0,5 n HCI 
0,01 n NaCI " 0,5 n AgN03 

eines Gemisehes von 0,01 n NaCl 
und 0,01 n KJ mit 0,5 n AgN03 

desselben Gemisehes, 
aber in 1 n Ammoniak mit 0,5 n AgN03 • 

Logarithmentafel. 

I 0 1 0,5 1 1 1 1,5 I 2 1 2,51 3 I 3,51 4 14,51 5 I 6 1 7 I 8 1 9 

~ 000.1 021 0411 0611 079 i 0971114: 130 114611611176 2041230 2551279 

2 3011312 32213321342! 352 : 3621371 . 380 389! 398 415 431 4471462 

~ 4771 484 4911498 i 5051512 i 519 525: 531 5381544 556 568 580 591 

4 6021607 613 61811623 I 6281633 . 6381643 648.653 663 672. 681 690 

5 6991703 708[712 716: 720: 7241728[732 737 7401748 7561763 771 

6 7781782 78517891792: 796 : 7991803 ; 806 810 813: 820 826 833 i 839 

~ 8451848 851 185418571860 :18631866 i 869 872
1

875 i 881 886 _8~~1898 
8 90319061908.911,914! 916 9191922 i 924 927.929: 935 940 944 '1949 

9 954! 957 959 i 961 i 964 : 966 I 9681971 1973 9751978 i 982 987 991 996 



N amenverzeichnis. 

Acree, S. F. 48. 
Arrhenius, Sv. 1, 91. 

Bawden 115. 
Beatty 104. 
Berl, E. 85. 
Biilmann, E. 94, 95, 96. 
Bjerrum, N. V., 4, 7. 
Boldyreff Ill. 
Bosch, W. 99. 
Britton, H. T. S. V., 41, 

80, 103. 
Bronsted, J. N. 5, 11. 

Callan, T. S. 128. 
Campbell, M. A. 97. 
Clark, W. M. V., 4, 24, 

25, 32, 35, 41, 54, 65, 
71, 74, 78, 89, 91, 93, 
98, 103, 139, 140. 

Cohen, Barnett 25, 33. 
Compton 80. 
Cox, D. C. 116. 
Cowperthwaite 116. 

Debye, P. 3. 
Dole 116. 
Dolezalek 80. 
Drake, N. L. 26. 
Du Bois.Reymond 76. 
Dutoit 125. 

Erving, W. W. 86. 

Fawcett 48. 
Fenwick, F. 102, 114. 
Foulk, C. W. 115. 
Furman, N. H. V., 76, 

79, 86, 98, 100, 102, 
103, Ill, 115, 116. 

Gillespie, L. J. 39, 47. 
Goode, J. 85. 
Gyemant, A. 45. 

v. = Vorwort. 

Haber, F. 103. 
Hahn, F. L. 85. 
Harden, W. C. 26. 
Herbert 85. 
Hildebrand 89, 90. 
Horrobin, S. 128. 
Hostetter 114. 
Huckel, E. 3. 
Hulett, G. A. 86. 
Hurwitz 47. 

Ishmaru, 1. 103. 

Janett, S. 128. 
Jander, G. 127, 128, 137. 
Jones 116. 

Kameda, T. 48, 92,133. 
Kamienski 114. 
Kerridge, J. 81. 
Klemensievicz 103. 
Kolthoff, 1.M. V., 4, 19, 

25, 32, 33, 35, 37, 41, 
42, 45, 46, 48, 54, 56, 
76, 79, 86, 91, 92, 98, 
100,102,103,111,116, 
128,133,134,137,139. 

Kopaczewski, W. V. 
Kruger, F. 88, 89. 

Lammert, O. M. 97. 
La Mer, V. K. 4. 
Lewis, G. N. 2, 3. 
Lipscomb, G. T. 86. 
Lindemann 80. 
Linderstrom.Lang, K. 

91, 99. 
Lubs 25, 32, 33, 34, 35. 
Lund, H. 45, 94. 
Luther 76, 78, 80. 

MacInnes, D. A. 104, 
116. 

Menzel, H. V., 88, 89. 

Meyer 47. 
Michaelis, L. 43, 45, 139. 
Mislowitzer, E. V. 
Morgan, J. L. R. 97. 
Muller, E. 76, 79, 80, 87, 

111, 112, 113, 116, 
126. 

Muller, Fr. 81, 86. 

Nernst,W. 59, 60, 73, 75. 

Ostenberg 47. 
Ostwald, W. 76, 78, 80. 

Pfundt, 0.127,128,137. 
Pinkhof, J. 112, 113. 
Poggendorf 76. 
Prideaux, E. B. R. V. 

Randall, M. 2. 
Roberts, E. J. 102,114. 

Slyke, D. D. van 19. 
Sorensen S. P. L. V., 7, 

32, 33, 36, 54, 91, 93, 
99. 

Thiel, A. V. 
Treadwell, W. D. 112, 

128. 
Unmack, A. 7. 

Van Name 114. 
Veibel, S. 88. 
Vleeschhouwer, J. J. 33, 

35, 139. 

Wahlig 85. 
Walburn, L. E. 33, 36. 
Walpole, H. H. 46, 47. 
WeiB, L. 112. 
Willard, H. H. 111,114. 
Wilson 115. 



Aciditat 10_ 
Adsorption 

bei colorimetrischen 
pH-Bestimmungen 
55_ 

an Niederschlagen 
136_ 

Aktivitat 
Ionenaktivitat 2, 20, 

50, 6l. 
Koeffizient 3, 4, 50, 

61. 
Aliphatische Verbin­

dungen 
Einflul3 auf die Was­

serstoffelektrode 94_ 
Alizaringelb 28_ 
Alkaloide 

Einflul3 auf die Was­
serstoffelektrode 94_ 

Ammoniumsalze 
konduktometrische 

Titration 134_ 
Antimon 

Antimonoxyd, Her­
stellung des 102_ 

Antimonoxydelek­
trode 102_ 

Aquivalenzpotential 
105_ 

bei Fallungsreaktio­
nen 106, 108_ 

bei Neutralisations­
vorgangen 105, 107_ 

bei Oxydations­
Reduktions-Vor-

.. gangen 106, 109_ 
Aquivalenzpunkt 

Lage bei potentiome­
trischen Titrationen 
107, 1I0_ 

Titration auf den Ill. 
Aromatische Verbin­

dUllgen 
Einflul3 auf die Was­

serstoffelektrode 94_ 

Sach verzeichnis. 
Arsentrioxyd 

Einflul3 auf die Was­
serstoffelektrode 94_ 

Bariumacetat als MaB-
lasung 137_ 

Basen s_ Sauren_ 
Batterien 77_ 
Bezugselektroden 74,76_ 
Bicolorimeter 40_ 
Bimetallelektroden 1I3_ 
Binantelektrometer 80_ 
Bleinitrat als Mel3lasung 

137_ 
Bleisuperoxydelektrode 

10 I. 
Borax fur Pufferlasun­

gen 33, 36_ 
Borsaure 

EinfluB auf die Chin­
hydronelektrode 99_ 

fur Pufferlasungen 33, 
36_ 

konduktometrische 
Titration 131. 

Bromkresolgrun 
Dissozia tionskon­

stante 42_ 
Farbumschlagsge biet 

28_ 
Herstellung der La­

sung 29_ 
Salzfehler 52_ 

Bromkresolpurpur 
Dissoziationskon­

stante 45_ 
Bromphenolblau 

Dichroismus 25_ 
Dissoziationskon -

stante 45_ 
Farbumschlagsgebiet 

28_ 
Herstellung der La­

sung 27, 29_ 
Salzfehler 52_ 

Bromphenolrot 28, 29_ 

Bromthymolblau 28, 29_ 
Dissoziationskon­

stante 45_ 
Salzfehler 53_ 

Chinaldinrot 44_ 
Indicatorkonstante 

45_ 
Chinhydron 

Herstellung 96_ 
Chinhydronelektrode 

als Bezugselektrode 
88, 90_ 

EinfluB von Borsaure 
99_ 

EinfluB von oxydie­
renden und redu­
zierenden Substan­
zen 95_ 

Fehlerquellen 98_ 
fur potentiometrische 

Titrationen 97_ 
Salzfehler 98_ 
Temperaturkoeffi­

zient 96_ 
verschiedene Bau­

arten 97_ 
Colorimeter 

nach Gillepsie 40_ 
nach Walpole 46_ 

Colorimetrische pH-Be­
stimmungvgl. Was­
serstoffionenkon -
zentration_ 

Detektor 127_ 
Dichroismus 

Bromphenolblau 25_ 
Differentialtitrationen 

1I5_ 
Diffusionspotentiale 73_ 
Dinitrophenole 44_ 

<x-Dinitrophenol, Indi-
catorkonstante 45_ 

P -Dinitrophenol, Indi­
catorkonstante 45_ 



144 

Dinitrophenole 
{-Dinitrophenol, Indi­

catorkonstante 45. 
Dissoziation der Elek­

trolyte 2. 

Elektroden 59. 
Bezugselektrode 74. 
Bimetallelektrode 113. 
Elektrodenpotentiale 

59. 
Indicatorelektrode 

ll3, ll6. 
Polarisierte Elektro­

den ll4. 
ElektrolytischeDissozia­

tion vgl. Dissozia­
tion 

Elektrolytische La­
sungstension 61. 

Elektrometer 80. 
Elektromotorische Kraft 

der Elemente 76. 
Elektronenaffinitat 65. 
Elektronenrahrenme­

thode 84. 
Essigsaure 

konduktometrische 
Titration 109. 

N eutralisationskurve 
108. 

Farbindicatoren 22. 
Fliissigkeitspotentiale 
Farbstoffe [73. 

EinfluE auf die Was­
serstoffelektrode 94. 

Galvanometer 79. 
fiir Wechselstrom 127. 

Glaselektrode 104. 
Bau der Elektrode 104. 

Halbelemente 
Standardhalbelement 

74. 
Heptamethoxytriphe­

nylkarbinol 44. 
Indicatorkonstante4.'i. 

Hexamethoxytriphe­
nylcarbinol 44. 

Indicatorkonstante 
45. 

Hahere Oxvd-Elektro­
den 66, v 100. 

Hydrolyse ll. 

Sachverzeichnis. 

Hydrolysenkonstante12. 
Hydroniumionen 5. 
Hydroxylionen 5. 

Storungen bei Be­
nutzung der Chin­
hydronelektrode 98. 

Indicatorelektroden 116. 
Indicatoren 

Einfarbindicatoren43. 
FarbindicatorE)n 22. 
"Isohydrische" La-

sungen 48. 
Konstanten 42, 45. 
Konzentration und 

Farbe 29. 
Lasungsmittel und 

Farbe 30. 
Praktikumsplan 139. 
Tabelle der Um­

schlagsintervalle 28. 
TemperaturundFarbe 

30. 
Zweifarbenindicator 

39. 
Indicatorexponenten 23. 
Indicatorkonstanten 22. 
Indicatorlasungen 

"a usgeglichene" (ad­
justed) Lasungen 
48. 

Herstellung der Indi­
catorlasungen 24. 

Salzfehler 52-53. 
"Ionale Starke" (Ionic 

Strength) 3. 
Ionen 

Konzentration und 
Aktivitat I. 

Ionenbeweglichkeit 123. 
Ionenprodukt des Was­

sers 6. 
Ionisation vgl. Dissozia­

tion und Ionenak­
tivitat. 

Ionisations- (Dissozia­
tions-) Konstante 

Sauren und Basen II. 
Kalium 

-chlorid fiir Puffer­
lOsungen 33. 

-chlorid-Heber 74. 
-diphthalatfiir Puffer-

lOsungen 33. 

Kalium 
-monocitrat fiir Puf­

ferlasungen 33. 
-monocitrat, Herstel­

lung 33. 
-monophosphat fiir 

Pufferlasungen 33. 
Kalomelelektroden 87. 

als Bezugselektrode 
gegen die Wasser­
stoffelektrode 90. 

als Bezugselektrode 
gegen die Chin­
hydronelektrode 95, 
96. 

Kapillarelektrometer 79. 
Karborundum-Elek-

trode ll4. 
Keil-Colorimeter 40. 
Komparator 39, 47. 
Kompensationsmethode 

(EMK) 76. 
Konduktometrische Ti­

trationen 121. 
Anwendungsge biet 

der Methode 124. 
Aufgaben 137. 
Durchfiihrung der Be­

stimmung 125. 
Fallungsreaktionen 

134. 
Neutralisationstitra­

tionen 128. 
Praktikumsplan 139. 
Theorie 121. 

Konzentrationselemente 
69. 

Krystalldetektor 127. 

Lehrbiicher s. V orwort. 
Lithiumoxalat als MaE-

lasung 137. 
Lithiumsulfat als MaE-

lOsung 137. 
Logarithmentafel 141. 
Lasungstension 61. 
Luftelektrode 99. 

Mangandioxydelektrode 
101. 

Megohm 79. 
Metalle 

Normalpotential 62. 
Potential 59. 



Metallionen 
EinfluB auf die Was­

serstoffelektrode 
94. 

Metall-Metalloxyd-Elek­
trode 101. 

Methoxytriphenylcarbi­
nol44. 

Methylgelb 2S. 
Methylorange 25, 2S. 

Abweichung bei Ver­
wendung ~der Clark­
schen Pufferlosun­
gen 33. 

Dissoziationskon­
stante 42. 

Salzfehler 52. 
Methylrot 

Dissoziationskon­
stante 42. 

Salzfehler 52. 

Natriumchromat als 
MaJ3losung 137. 

Natriumperchlorat als 
MaJ3losung 137. 

N eutralisationsreaktio­
nen 105, 107, 12S. 

konduktometrische 
Bestimmung 12S. 

potentiometrische Be­
stimmung 107. 

Nitrophenole 44. 
konduktometrische 

Titration 131. 
m-Nitrophenol, Indi­

catorkonstante 45. 
p-Nitrophenol, Indi­

catorkonstante 45. 
Normalpotentiale 62. 

von Metallen 62. 
von Oxydations-Re­

duktionssystemen 
6S. 

Nullinstrumente 7S. 

Oxydations-Reduk­
tions-N ormalpoten­
tials 6S. 

Potentiale 63. 
Reaktionen 106. 
Titrationen 106, 109. 

Oxyde s. Hohere Oxyde. 

Sachverzeichnis. 

Oxydierende Substan­
zen 

EinfluB auf die Anti­
monelektrode 94. 

EinfluB auf die Chin­
hvdronelektrode 94. 

EinfluB auf die Was­
serstoffelektrode 94. 

Pentamethoxytriphenyl. 
carbinol 44. 

Indicatorkonstante 
Phenol [45. 

Konduktometrische 
Titration 131. 

Phenolphthalein 
Farbintensitat 45. 
Konduktometrische 

Titration 131. 
Salzfehler 52-53. 
Strukturanderung 27. 
Umschlagsgebiet 28. 

Phenolrot 2S, 29. 
Ionisationskonstante 

42. 
Salzfehler 52-53. 

Pinachrom 44. 
Indicatorkonstante45. 

Platinieren der Wasser­
stoffelektrode 91. 

Polarisierte Elektroden 
Potentiale 59. [1I5. 

Aquivalenzpotential 
105. 

Fliissigkeitspotential 
73. 

Messung von Poten­
tialen 75. 

Metallelektroden -
potentiale 59, 62. 

Oxydations-Reduk­
tionspotentiale 63. 

Potentiometer S1. 
Potentiometrie 

Praktikumsplan 139. 
Potentiometrische Ar­

beitsweise 75. 
Potentiometrische Me;;­

sungen 75. 
Potentiometrische Titra-

tionen 
Ausfiihrung lI5. 
Lage des Aquivalenz­

punktes 1I0. 
Kolthoff, PH-Bestimmung. 

145 

PotentiometrischeTitra­
tionen. 
Theorie 105. 
Verschiedene Metho-

den Ill. 

Quadrantenelektro­
meter SO. 

Quecksilberperchlorat 
als MaJ3l6sung 137. 

Quecksilber- Queck­
silberoxyd-Elek­
trode 102. 

Reaktion 7. 
von Salzen 11. 
von Sauren und Salz­

gemischen 15. 
von Wasser 7. 

Reduzierende Substan­
zen 

EinfluB auf die Chin­
hydronelektrode99. 

EinfluB auf die Was­
serstoffelektrode 94. 

Sauren 5. 
Definition nach Bron­

sted 5. 
Dissoziation vgl. Neu­

tralisationsreak­
tionen und Titra­
tionen. 

Saureexponent 9. 
Salicylsaure 

Konduktometrische 
Bestimmung 130. 

Salzfehler 52, 53. 
bei colorimetrischen 

Bestimmungen 4S. 
bei der Chinhydron­

elektrode 9S. 
bei der Indicatorkon­

stante 42, 45. 
Salzheber (-briicke) 74, 

S7. 
Salzsaure 

fiir Pufferlosungen 33. 
N eutralisationskurve 

lOS. 
Sammlerbatterien 77. 
Sauerstoff 

Elektrode 99. 
EinfluB auf die Was­

serstoffelektrode 93. 
10 



146 

Schwefel wasserstoff 
Vergiftung der Was­

serstoffelektrode 94. 
Silber 

Fallung mit Chlorid 
109. 
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