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Bezeichnungen.
[X] molare Konzentration (Mol pro Liter bei 18°) der Molekül

sorte X. Für solvatisierte Moleküle (und Ionen) die Summe 
der Konzentrationen der solvatisierten und der unsolvatisi- 
erten Moleküle (und Ionen).

Ax Aktivität der Molekülsorte X (Skala definiert durch Ax = [X] 
in unendlich verdünnter Lösung).

fx Aktivitätskoeffizient von X (= Ax/[X]).
cx Gesamtkonzentration (analytisch bestimmbare) des Atoms

oder der Atomgruppe X (Grammatome pro Liter bei 18°).
c Ionennormalität der Lösung.
p Ionenstärke der Lösung.
N Neutralisationsgrad einer Säure (Äquivalente Base anwesend

pro Mol Säure).
Ko vollständige Dissoziationskonstante einer Säure, berechnet

aus den Aktivitäten der betreffenden Stoffe (K'o, K'J, K'o" L, 
2. und 3. Dissoziationskonstante der betreffenden Säure).

Kc Konzentrationsdissoziationskonstante, berechnet aus den
molaren Konzentrationen der betreffenden Stoffe.

K unvollständige Dissoziationskonstante berechnet aus der
Aktivität Ah der Wasserstoffionen und den molaren Kon
zentrationen der übrigen Stoffe.

E76o Potential (in Volt) einer Kette, umgerechnet auf trocknen 
Wasserstoff von 760 mm Quecksilberdruck (positiv, falls die 
linksstehende Elektrode positiv ist).

KF1 Korrektion (in Volt) für die Flüssigkeitspotentiale.
E Potential (in Volt) einer Kette umgerechnet auf trocknen 

Wasserstoff von 760 mm Druck und korrigiert für die Flüssig
keitspotentiale.

Eo Potential (in Volt) der 0,1 molaren KGl-Kalomelelektrode 
gegen eine Normalwasserstoffelektrode (Wasserstoff von 
760 mm Druck gegen eine Lösung mit Wasserstoffionen- 
aktivität Ah — 1, Flüssigkeitspotentiale eliminiert).

1



EOjc,ch vorläufiger E0-Wert berechnet aus E unter Annahme von 
Ajj = cH in der betreffenden Lösung von Ionennormali- 
tät c und Wasserstoffionenkonzentration cH.

E0,c Grenzwert von EO>C>CH für cH-> 0.
P = — logio• • (pK = — log10 K u. s. w.).
Ph Wasserstoffionenexponent, berechnet mit dem konventio

nellen Sörensen-Clarkschen E0-Wert.

Berichtigung.
Zu Seite 35, 5. Linie von oben:
Die Elektroden der angegebenen Kette wurden mit Kupfer

draht verbunden. Der Temperaturfall lag also in Kupfer und 
nicht in Quecksilber. Die Lage des Temperaturfalles ist indessen 
recht unwesentlich, da die thermoelektrische Kraft Quecksilber' 
Kupfer nur etwa 0,0075 Millivolt pro Grad beträgt.



MITTEILUNG AUS DEM CHEMISCHEN LABORATORIUM DER 
KÖNIGLICH TIERÄRZTLICHEN UND LANDWIRTSCHAFT

LICHEN HOCHSCHULE IN KOPENHAGEN

I. Übersicht.
1. Die unten besprochenen Untersuchungen sind in der 

Hauptsache experimenteller Natur. Sie bestehen in Messun
gen der elektromotorischen Kraft von Ketten, die in fol
gender Weise zusammengestellt sind:

Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Säure (oder Base) + 
Salz I H2Pt.

Der eine von uns hat schon früher Messungen dieser 
Art ausgeführt1. Eine umfassende Untersuchung solcher 
Ketten wurde 1909 von S. P. L. Sørensen 2 veröffentlicht, 
und diese Untersuchung ist später durch eine Arbeit von 
S. P. L. Sørensen und K. Linderstrøm-Lang3 ergänzt 
worden. Auch von vielen anderen Seiten wurden solche 
Messungen ausgeführt. Namentlich durch Harneds4 Unter
suchungen haben wir ein wichtiges Versuchsmaterial er
halten.

In der Hauptsache sind es die schon von Sørensen und 
von Harned untersuchten Säuren und Basen, die wir einer

1 N. Bjerrum, Zeitschr. physik. Ch. 53 (1905), 428; 59 (1907), 336; 
72 (1910), 724. Studier over basiske Kromiforbindelser, Diss. Kopen
hagen 1908.

2 S. P. L. Sørensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, Kopenhagen 8 
(1909—10).

8 S. P. L. Sørensen und K. Linderstrøm-Lang, Compt. rend. Lab. 
Carlsberg, Kopenhagen 15, Heft 6 (1924).

4 H. S. Harned, Journ. Amer. Chem. Soc. 37 (1915), 2460, Journ. 
Physic. Chem. 30 (1926), 434.
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erneuten und erweiterten Untersuchung unterzogen haben. 
Wir haben dabei darauf Gewicht gelegt, die untersuchten 
Mischungen bei verschiedenen Konzentrationen und Tem
peraturen zu messen.

2. Bei den Messungen wurden Wasserstoffelektroden 
gegen eine Kalomelelek tro de gemessen. Wir haben des
halb (im II. Teil) verschiedene Kalomelelektroden einer 
sorgfältigen Untersuchung in Bezug auf Reproduzierbarkeit 
und Haltbarkeit unterworfen. Folgt man den von uns ge
machten Angaben, so sind diese Elektroden bei 18° auf 
0,1—0,2 Millivolt reproduzierbar und monatelang haltbar. 
Bei 25° und 37° zeigten sie sich etwas weniger haltbar 
(vgl. Tabelle 7 und 8).

Wir haben vorgezogen unsere Messungen mit einer 0,1 
molaren KCl-Kalomelelektrode auszuführen. Um Messungen 
gegen andere Kalomelelektroden auf diese Elektrode um
rechnen zu können, haben wir in den Tabellen 9 und 10 
eine Zusammenstellung der Spannungsunterschiede zwischen 
Kalomelelektroden mit 0,1 mol., 1 mol., 3,5 mol. und ge
sättigter KCl-Lösung bei den Temperaturen 0°, 18°, 25°, 
37° gegeben.

3. In den gemessenen Ketten ist die elektromotorische 
Kraft die Summe der Elektrodenpotentiale und der Flüssig
keitspotentiale. Bestimmt man durch Berechnung die Flüs
sigkeitspotentiale, so kann man aus den Kettenpotenlialen 
die reinen Elektrodenpotentiale berechnen. Aus den Elek
trodenpotentialen kann man dann weiter nach der Nernst
schen Formel relative Werte für die Wasserstoffionenaktivi- 
täten in den untersuchten Lösungen berechnen.

Das Verfahren, das bei der Berechnung der Flüssig
keitspotentiale von uns angewandt wurde, ist in III. 
Teil näher beschrieben. Bei der Berechnung wurde Hender-
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sons Formel angewandt. Es wurde angenommen, dass die 
anwesenden starken Elektrolyte vollständig dissoziiert waren. 
Die interionischen Kräfte wurden insofern berücksichtigt, 
als die für die betreffende Lösung geltenden Ionenbeweg- 
lichkeiten eingesetzt wurden.

4. Die in dieser Weise erhaltenen H+-Aktivitäten be
dürfen einer näheren Erklärung. Auf rein thermodynami
schem Wege ist es unmöglich aus Messungen von Ketten 
ohne oder mit Flüssigkeitspotentialen individuelle Aktivitä
ten von einzelnen Ionen zu bestimmen. Diese Tatsache 
wird durch die Untersuchungen von H. S. Harned1 be
leuchtet und ist namentlich von P. B. Taylor2 deutlich 
ausgesprochen und diskutiert worden3. Thermodynamisch 
ist es nicht möglich, die Flüssigkeitspotentiale in einer 
Kette zu berechnen ohne die individuellen Aktivitätskoeffi
zienten der einzelnen Ionen zu kennen, und umgekehrt 
kann man die individuellen Aktivitätskoeffizienten aus 
Kettenpotentialen nicht berechnen ohne die Flüssigkeits
potentiale zu kennen.

Nur wenn man eine thermodynamisch nicht begründete 
Annahme einführt, ist es möglich bestimmte individuelle 
Ionenaktivitätskoeffizienten und Flüssigkeitspotentiale zu 
erhalten. Eine solche Annahme kann bis zu einem gewis
sen Grad willkürlich gemacht werden. Prinzipiell ist es 
erlaubt die Flüssigkeitspotenliale aller anderen Lösungen 
bei Berührung mit einer bestimmten, ausgewählten Lösung 
gleich Null zu setzen. Man konnte z. Beispiel festsetzen, 
dass eine 3,5 molare KGl-Lösung in Wasser gegen alle an
deren Lösungen das Flüssigkeitspotential Null besitzt, oder

1 H. S. Harned, Journ. Physical Chem. 29 (1926), 433.
2 P. B. Taylor, .Journ. Physical Chem. 31 (1927), 1478.
8 Vgl. auch zwei unter Druck befindlichen Arbeiten von E. A. Gug

genheim (Journ. physic. Chem. 33 (1929) und Journ. Amer. Chem. Soc.).
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dass die Elimination des Flüssigkeitspotentials durch Extra
polation ans Messungen mit 3,5 und mit 1,75 mol. KC1- 
Lösung als genau betrachtet wird. Eine dieser Annahmen 
wird hinreichend sein, um die Berechnung aller anderen 
Flüssigkeitspotentiale und aller individuellen Ionenaktivi
tätskoeffizienten zu ermöglichen.

Die mit diesen Annahmen erhaltenen Ionenaktivitäts
koeffizienten werden aber in einer gewissen Beziehung 
unpraktisch sein. Die Kalium- und die Chlorionen in 
Kaliumchlorid wandern (diffundieren) nicht genau gleich 
schnell. Deshalb werden die erhaltenen individuellen Ionen- 
aktivitäten mit steigender Verdünnung fortlaufend Abweich
ungen von der Proportionalität mit den Ionenkonzentra- 
tionen zeigen. Wir werden nicht Ionenaktivitätskoeffizienten 
erhalten, die mit steigender Verdünnung gegen einen be
stimmten Grenzwert konvergieren. Berechnet man aber die 
Flüssigkeitspotentiale zwischen der 3,5 molaren KCl-Lösung 
und den anderen Lösungen nach Hendersons Formel in 
der oben angedeuteten Weise, so fällt diese Unannehmlich
keit weg1.

Die in dieser Abhandlung berechneten Aktivitäten und 
Aktivitätskoeffizienten von einzelnen Ionen sind also mit 
dem von uns angewandten Verfahren zur Bestimmung von 
Flüssigkeitspotentialen aufs innigste verknüpft. Zusammen 
bilden sie ein zwar willkürliches, aber in sich konsequentes 
und thermodynamisch widerspruchsfreies System. Alle mit 
diesem System berechneten Grössen, die ohne der oben ge
nannten willkürlich gewählten Hilfsannahme bestimmbar

1 In Lösungen, in welchen die mittleren Aktivitätskoeffizienten der 
anwesenden Elektrolyte alle gleich gross sind, können unsere individuel
len Ionenaktivitätskoeffizienten trotzdem Abweichungen von diesem ge
meinsamen Wert zeigen, die durch ungleich grosse Ionenbeweglichkeiten 
bedingt werden (E. A. Guggenheim 1. c.).
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sind (vollständige Dissoziationskonstanten, Konzentrations
konstanten, mittlere Ionenaktivitätskoeffizienten für Elektro- 
lyte, E0-Werte), sind ganz zuverlässig. Die Willkürlichkeit 
des Systems macht sich nur geltend bei Zahlenwerten, die 
einer thermodynamischen Kontrolle unzugänglich sind 
(einzelne Ionenaktivitätskoeffizienten, unvollständige Disso
ziationskonstanten u. dergl.).

5. Die Skala, in welcher die Aktivitäten ange
geben werden, wird gewöhnlich in der Weise definiert, 
dass Aktivität und Konzentration bei genügend grossen 
Verdünnungen zusammenfallen. Um unsere relativen H+- 
Aktivitäten nach dieser Skala umrechnen zu können, haben 
wir im IV. Teil Messungen von H+-Aktivitäten in verdünn
ten Salzsäuren ohne und mit Zusatz von Alkalichloriden 
vorgenommen. Wir haben dabei unsere Messungen auf 
sehr verdünnte Lösungen ausgedehnt, um so nahe wie 
möglich an das Gebiet zu kommen, in welchem Aktivität 
und Konzentration einander proportional werden, so dass 
nur eine kleine Extrapolation nötig ist, um die Aktivitäts
skala festzulegen.

Bei Messungen in stark verdünnten Lösungen 
stösst man indessen auf zwei Schwierigkeiten. Erstens kön
nen die Kettenpotentiale in diesen Lösungen nicht so 
genau wie in den konzentrierteren geniessen werden. Zwei
tens wird die Berechnung der Flüssigkeitspotentiale in Ket
ten mit stark verdünnten Lösungen in beträchtlichem Grade 
unsicher, weil die Überführungszahl des Kaliumions in 
Kaliumchlorid nicht genügend genau bekannt ist. Aus diesen 
zwei Gründe ist es nicht gelungen die H+-Aktivitäten mit 
so grosser Sicherheit in der gewünschten Skala anzugeben, 
wie ursprünglich gehofft wurde.

Praktisch gesprochen bedeuten diese Umstände, dass 
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das Potential (Eo) der angewandten 0,1 mol. KCl-Kalomel- 
elektrode gegen eine Normalwasserstoffelektrode nicht mit 
so grosser Sicherheit, wie wir zuerst gehofft hatten, bestimmt 
werden konnte.

Bei der Extrapolation auf unendliche Verdünnung haben 
wir angenommen, dass der Aktivitätskoeffizient des Wasser- 
stoffions, fn = An/[H+], sich mit zunehmender Verdünnung 
dem Grenzwert 1 nach dem DEBYE-HücKEL’schen Quadrat
wurzelgesetz nähert, und bei der Berechnung der Flüssig
keitspotentiale haben wir mit der Überführungszahl 0,497 
für Kaliumion in Kaliumchlorid gerechnet. Mit diesen An
nahmen kommt man zu folgenden Werten für Eo, das 
Potential einer 0,1 mol. K C1 - K alómele lek trod e 
gegen eine Normalwasserstoffelektrode (Wasser
stoffpartialdruck 700 mm Hg, Wasserstoffionenaktivität 1): 

t 0° 18° 25° 37°
Eo 0,3351 0,3360 0,3360 0,3354

Hätten wir mit einer 0,005 niedrigeren Überführungszahl 
gerechnet, so wären die Werte etwa um 1 Millivolt kleiner 
ausgefallen. Diese an und für sich bedauerliche Unsicher
heit spielt glücklicherweise keine grössere Rolle bei den 
nachfolgenden Berechnungen der Dissoziationskonstanten. 
Da die Messungen, aus welchen diese Dissoziationskonstan
ten berechnet werden, in ähnlicher Weise wie die Messun
gen in Salzsäure gehandhabt werden, so heben sich die 
eventuellen Fehler gegenseitig auf. Misst man nur in ge
nügend verdünnten Lösungen (und experimentell genügend 
genau), so kann man trotz der vorhandenen Unsicherheit 
in der Bestimmung von Eo Bestimmungen der Dissoziations
konstanten von jeder gewünschten Genauigkeit erhalten.

Die mit den oben für Eo angegebenen Werten berechne
ten I4+-Aktivitäten werden wir mit Ah und die entsprechen
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den H+-Exponenten mit —log Ah oder pAh bezeichnen. Mit 
dem Symbole pn bezeichnen wir nur H+-Exponenten, die 
mit Sørensens und Clarks konventionell festgelegten Eo- 
Werten berechnet sind. Am Schluss des IV. Teils wird 
eine Übersicht über die bisher vorgeschlagenen Werte von 
Eo gegeben, und wir gehen dabei auf den Unterschied 
zwischen pAh und pn etwas näher ein.

6. Aus unseren Messungen in HCl, in HCl + NaCl und 
in HC1+KC1 haben wir Formeln für den individuellen 
Aktivitätskoeffizienten des Wasserstoffions in 
HCl, NaCl und KCl berechnet. Diese Formeln sind wert
voll bei der Berechnung von H+-K o nz entr at i o n en in 
Lösungen mit bekannten H+-Aktivitäten, bezw. mit gemesse
nen WasserstofTelektrodenpotentialen.

7. Um die Dissoziationskonstanten von Wasser, von 
Phosphorsäure, von Citronensäure und von Glycin zu be
stimmen, haben wir Kelten mit alkalischen Lösungen (in 
Teil V), mit Phosphatgemischen (in Teil VI), mit Citrat
gemischen (in Teil VII), und mit Glycingemischen (in 
Teil VIII) gemessen.

Aus diesen Messungen wurden erstens die pn-Werte in 
den untersuchten Lösungen berechnet (siehe die Tabellen 
54—65, 75—86, 95—110).

Zweitens wurden aus diesen Messungen Dissoziations
konstanten, Ionenaktivitätskoeffizienten und Dissoziations
wärmen berechnet.

8. Bei der Berechnung der Dissoziationskonstanten 
wurde zwischen drei verschiedenen Arten von Konstanten 
unterschieden. Betrachtet man die Dissoziation einer Säure 
HS, so kann man eine Dissoziationskonstante Ko definie
ren :

Ko =
An - As 

A HS
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(Ax = Aktivität der Molekülsorte X). Der Zahlenwert dieser 
Konstante muss infolge seiner Definition unabhängig von 
der Zusammensetzung der Lösung sein. Man hat diese 
Konstante die Aktivitätskonstante oder die thermodynami
sche Konstante genannt. Wir werden sie die vollständige 
Dissoziationskonstante nennen.

Als Konzentrationskonstante werden wir die
Grösse Kc bezeichnen:

[H+] rs—i
K‘- [HS]. (L2)

([X] = mol. Konz, (in Mol pro Liter) der Molekülsorte X). 
Als un vollständige Dissoziationskonstante bezeich
nen wir endlich eine Grösse K definiert durch

Aii ¿SJ 
[HS] (1,3)

Bei der Definition der unvollständigen Konstante wird also 
mit der Aktivität der Wasserstoffionen und mit molaren 
Konzentrationen der übrigen Reaktionsteilnehmer gerechnet.

Die Konzentrationskonstante und die unvollständige 
Konstante ändern sich beide mit der Zusammensetzung 
der Lösung. Führen wir den Aktivitätskoeffizienten (f\) ein:

so gilt:
(1.4)

(1.5)

Da die Aktivitätskoeffizienten nach der gewöhnlich an
gewandten Definition der Aktivitätsskala mit zunehmender 
Verdünnung gegen 1 konvergieren, so müssen (I, 5) nach 
sowohl K wie Kc bei zunehmender Verdünnung gegen Ko 
konvergieren.
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Bei der Dissoziation des Wassers rechnen wir mit einer 
vollständigen Dissoziationskonstante :

K„(H.O) = AhaAoh
Ah2O

(1.6)

(Ah2o — Aktivität des Wassers in einer Skala, in welcher 
die Aktivität des reinen Wassers gleich 1 ist), einer Kon
zentrationskonstante :

Kc(H2O) = [H+][OH ] (1,7)

und einer unvollständigen Dissoziationskonstante:

K(H2O) = Ah [OH ]. (1,8)

9. Tabelle 1 gibt eine Zusammenstellung unserer Werte, 
für die vollständigen Dissoziationskonstanten. 
Betreffens der Formeln für die unvollständigen Konstanten 
und für die Konzentrationskonstanten verweisen wir auf 
die späteren Abschnitte. Dort wird man auch unsere Werte 
mit den Resultaten älterer Messungen anderer Forscher 
zusammengestellt finden.

Tabelle 1.
Werte von pK0 = —log Ko.

(Ko — vollständige Dissoziationskonstante).
0° 18° 25° 37°

Wasser................................. . . . . 14,926 14,222 13,980 13,590
Phosphorsäure 1 ............... . . . . — 2,120 2,161 2,232

— 2............... . . . . — 7,227 7,207 7,165
3............... . . . . — 12,465 12,325 12,180

(Zitronensäure 1 ............... . . . . — 3,087 3,057 3,042
2............... . . . . — 4,769 4,759 4,747

— 3............... _ 6,398 6,400 6,424
Glyciniumion | 1........ . . . . 2,420 2,347 2,332 2,276

(Aminoessigsäure) (2........ .... 10,478 9,965 9,779 9,466



14 Nr. 1. Niels Bjerrum und Augusta Unmack:

Auf der Grundlage dieser Bestimmungen lassen sich 
folgende Formeln für die Temperaturabhängigkeit der pK0- 
Werte aufstellen:

Wasser  pK0 = 14,926 — 0,0420 t + 0,00016 t2 (0°—37°) 
( pK'o = 2,120 + 0,0059 (t — 18) (18°—37°)

Phosphorsäure. . . . < pKø = 7,228 — 0,0033 (t — 18)
I pK'o" = 12,45 —0,015 (t —18)
Í pK'o = 3,081 — 0,0024 (t —18)

Gitronensäure .... J pK'o = 4,769 — 0,0012 (t—18) —
I pK'o" = 6,395 + 0,0014 (t — 18)

Glyciniumion  / pK'o = 2,420 — 0,0039 t (0°—37°)
(Aminoessigsäure) | pK'o' = 10,478 —0,0295 t-f- 0,00006 t2

10. Aus den gefundenen Änderungen der unvollständigen 
Dissoziationskonstanten K mit der Zusammensetzung der 
Lösung haben wir die Ionenaktivitätskoeffizienten berechnet.

Nach Gleichung (I, 5) gilt

ts-=fns'Y- O.0)

Wir setzen nun die Aktivitätskoeffizienten der ungela
denen Moleküle gleich eins. Diese Annahme ist gewiss 
etwas willkürlich; sie ist aber in mässig verdünnten Lös
ungen (c < 0,1 mol.) sicher annähernd richtig. Mit ihrer 
Hilfe und mit Hilfe der Werte von Ko und K können wir 
dann die Aktivitätskoeffizienten der einfach geladenen 
Ionen und aus ihnen wieder in ähnlicher Weise die 
Aktivitätskoeffizienten der höher geladenen Ionen berechnen.

Wir haben die Abhängigkeit der Aktivitätskoeffizienten 
von der Zusammensetzung der Lösung durch zwei ver
schiedene Formelsysteme ausgedrückt.

In dem einen System werden die Aktivitätskoeffizienten 
als Funktionen der Ionen stärke mittels Quadrat
wurzel for mein folgender Form ausgedrückt:
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pf1 = — log f = z2 A — B¿¿ (I, 10)

(z ist die Valenz des Ions, A eine durch die Debye-Hückel- 
sche Theorie gegebene und B eine den Messungen angepasste 
Zahlenkonstante). Diese Art von Formeln ist für verdünnte 
Lösungen besonders geeignet und deshalb zur Extrapolation 
auf die Verhältnisse bei der Konzentration Null vortrefflich.

In einem anderen System von Formeln haben wir die 
Aktivitätskoeffizienten als Funktionen von der Ion en- 
normalität ausgedrückt und dabei Kubikwurzelfor
meln von folgender Form angewandt:

pf=Ay/c— Bc+C (1,11)
(A, B und C sind den Messungen angepasste Konstanten).

Sind die Messungen nicht auf höher als c — 0,1 liegende 
Konzentrationen ausgedehnt, so haben wir die Kubikwurzel
formel in der einfacheren Form

pf=Ay/c + C (1,12)
angewandt.

Die Kubikwurzelformeln sind ausgezeichnete Interpola
tionsformeln, die in dem ganzen untersuchten Konzentra
tionsgebiet von etwa 0,001 normal aufwärts bis 1,5 normal 
angewandt werden können.

Für beide Formelsysteme gilt, dass sie mit Vorsicht 
angewandt werden müssen, wenn die vorhandenen Ionen 
nicht dieselben sind, die bei unseren Messungen anwesend 
waren.

Wir haben davon Abstand genommen, Formeln von der 
komplizierteren HüCKEL’schen2 Form anzuwenden,

pf = (I13)
1 4~ b |/ (.i

1 Einem von L. Michaelis eingeführten Gebrauch folgend werden wir 
allgemein den Operator —logjQ . . .Tmit p ... [bezeichnen.

2 E. Höckel, Phys. Zeitschr. 26 (1925), 93.
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Tabelle 2. Werte von pf =
Die pf-Werte der ungeladenen Formen sind gleich

0°

pfH  0,486 1^—1,25^ 

pføH  0,486 |/(zz — 0,54 a

PfH2PO4“ • • •

PfHPOr ""••••

Pfpo¡ • • •

PfH2Ci_..........

PfHCi“ “........
pfci ....

P^H2G1^.......... 0,486 |/,zz 0,65 u

pfG1-  0,486 JÄzz — 0,86 /z

-logf
Null gerechnet und

Quadratwurzel-
18° 25°

0,499 ]/^l — 1,32 0,504 J/¿T—1,64/z

0,499 |/¿7—0,56 0,504 J/'zT— 0,56 ¿z

0,499 |/^+ 0,34 ¿z 0,504 j/z7+ 0,43 ^z

1,996 |/^— 0,70 p 2,016 j/zz — 0,64 p

4,491 2,95^ 4,536 |/zz — 3,06 ¿z

0,499 Ÿp — 0,40 tz 0,504 Vp — 0,41 ¿z

1,996 j/^—1,64 /z 2,016 ]/u — 1,66/z

4,491 j/¿z —3,84 zz 4,536 3,89 ¿z

0,499 }Ç— 0,78 (zz 0,504 0,80,1z

0,499 J/^—0,71 0,504 yyy— o,67

Tabelle 3.
Werte von pf = — logf 

Die pf-Werte der ungeladenen Formen sind gleich Null gerechnet und
tels Kubikwurzel-

0° 18°
pfH (in NaCl)  0,192 — 0,207 c — 0,007 0,166 — 0,185 c — 0,003
pfH (in KCl)  0,225 yÇ—0,187 c —0,007 0,196 ^c — 0,166 c — 0,003

pf0H (in NaCl)  0,263 ̂ /c + 0,008 c —0,011 0,295 l'c — 0,031 c — 0,017
pf0H (in KCl)  0,230 )/c — 0,069 c — 0,011 0,270 fyc — 0,100 c — 0,017

pfHgPoJ^ (in Na-Phosphat)  0,52 j/c — 0,055
pfIIm, - •  1,48^-0,102

pfpo; ~ — •  2,96^0 — 0,139

pfjjgCi- Na-Citrat) . . .  0,30 ]/c — 0,019
pfnci““ — .......... 1,16 fÆ-0,053

pfci-------- — ...  2,69 Vö — 0,082

pfHaG1+ (in G1H2C1)  0,188 0,004 0,126 f/c + 0,022

pfG1— (in GINa)  0,094 *\/c -|- 0,023 0,162 (/c + 0,010
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(f = Aktivitätskoeffizienten).
die pf-Werte der Ionen als Funktionen der Ionenstärke z/ mittels 
formeln dargestellt.

37° Bemerkungen :

0,515 |/(U — 2,02 ¿i

0,515^—0,56^

0,515 |//T+ 0,54 (i

2,060 J/^— 0,58 ft

4,635 |/'¿T— 3,21 |U

0,515 J/Ç7 — 0,42 (U

2,060 ^—1,69^

4,635 |/^— 3,98 fz

0,515 — 0,90 ¡j.

0,515 ¡/f7 — 0,63 (iz

In HCl, NaCl, KCl bis p = 0,03

In NaOH, KOH, NaCl, KCl bis = 0,1

In NaH2PO4 + NaCl bis = etwa 0,1

In NaH2PO4 + Na2HPO4 + NaCl bis = etwa 0,15

In Na2HPO4 + Na3PO4 bis u = etwa 0,18

In Na-Citrat + NaCl bis u = etwa 0,1

In Na-Citrat bis u = etwa 0,12

In Na-Citrat bis p, = etwa 0,18

In Glycin + NaCl + HCl bis p = 0,1

In Glycin + NaCl + NaOH bis u — 0,1

(f = Aktivitätskoeffizienten).
die pf-Werte der Ionen als Funktionen der Ionennormalität c mit-
formeln dargestellt.

25° 37° Bemerkungen :
0,161 i/c — 0,178 c — 0,003

0,178 Vc — 0,154 c — 0,003

0,290 ]/c — 0,024 c — 0,019

0,275 0,096 c — 0,019

0,59 fc — 0,078

1,56 }/c —0,123
2,86 ^c —0,111

0,30 Vc — 0,020

1,18 Vc —0,057

2,73 f/c —0,097

0,120 i/c + 0,024

0,188 |/c+ 0,002

0,143(0 — 0,158 c — 0,005 0,001 < c < 1,5
0,156 ^c —0,140 c —0,005 0,001 < c < 1,5

0,320 y c — 0,051 c — 0,025 0,001 < c < 1,5
0,310 f/c —0,124 c — 0,025 0,001 < c < 1,5

0,68 |zc — 0,099 0,003 < c < 0,1

1,68 f/c — 0,157 0,003 < c < 0,1

2,94 i/c — 0,127 0,003 < c < 0,1

0,30 y'c —0,018 0,003 < c < 0,1
1,19 Vc —0,059 0,003 < c < 0,1

2,76 f/c — 0,092 0,003 < c < 0,1

0,082 yc + 0,035 0,01 < c < 0,1
0,208 f/c + 0,001 0,001 < c < 0,1

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 2
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in welcher A eine theoretische und b und B variable Kon
stanten sind. Solche Formeln sind zwar von Hückel, 
Scatchard und anderen mit gutem Erfolg angewandt wor
den. Unsere Messungen sind aber nicht genau genug, um b 
und B mit genügender Genauigkeit zu bestimmen. Ausserdem 
sind diese Formeln bei der Anwendung schwieriger zu 
handhaben. Sie sind namentlich bei der Bildung von 
Summen und Differenzen von pf-Werten weit beschwer
licher als die Potenzreihenformeln. Wir haben unser Ver
suchsmaterial zur Anwendung so komplizierter Formeln für 
nicht genau genug erachtet.

In der folgenden Zusammenstellung geben wir Formeln 
für die Aktivitätskoeffizienten in beiden Systemen an. Die 
für pfn angegebenen Werte sind aus den Messungen in 
salzsauren Lösungen berechnet.

Wie schon früher besprochen sind unsere Aktivitäts
koeffizienten für einzelne Ionen mittels einer ziemlich will
kürlich eingeführten Annahme berechnet. Jeder unserer 
Aktivitätskoeffizienten für sich genommen besitzt keinen 
grossen Wert. Zusammen bilden sie aber ein wertvolles, 
thermodynamisch widerspruchsfreies System. Betrachten 
wir eine Reihe von Ionen mit den Valenzen zt, z2, z3 .... 
(mit Vorzeichen gerechnet) und den Aktivitätskoeffizienten
f[, f2, f3 . . . ., und sind nt, n2, n3 . . . . Zahlen, die die
folgende Bedingung erfüllen :

2? Zj n¡ = 0, (1, 14)

so ist die Grösse
2? n¡ • ph (I, 15)

thermodynamisch definiert und lässt sich experimentell 
eindeutig bestimmen. Berechnet man mittels unserer Ak
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tivitätskoeffizienten den Zahlenwert einer solchen Grösse, 
so verschwindet die durch unsere Annahme eingeführte 
Willkürlichkeit restlos, und man erhält das thermodyna
misch richtige Resultat. Deshalb sind die mit unseren 
individuellen Ionenaktivitätskoeffizienten berechneten mitt
leren Ionenaktivitätskoeffizienten für Salze einwandfrei und 
ebenso die Verhältnisse zwischen Aktivitätskoeffizienten 
von Ionen gleicher Ladung.

11. Aus der Temperaturabhängigkeit einer Dissoziations
konstante kann man die entsprechende Dissoziations
wärme mittels folgender Formel berechnen

Q
din KRI 4,57 (I, 16)

Benutzt man in dieser Formel pK0-Werte, so erhält man 
die für unendlich verdünnte Lösungen geltenden Disso
ziationswärmen. Auf diese Weise wurden folgende Werte 
erhalten :

Tabelle 4.
Dissoziationswärmen in (unendlich) verdünnten Lösungen 

in grossen Kalorien.
Wasser...................................................... —14,22 kcal 0° bis 18°

—   —13,73 — 18° bis 37°
H3PO4 1. H+......................................... 2,43 — 18° bis 37°

— 2. H .......................................... — 1,35 —
— 3. H+................................................... — 6,20 — —

Citronensäure 1. H ............................ — 1,02 — 18° bis 37°
2. H .............................. — 0,52 —
3. H+.............................. 0,60 —

Glyciuiumion 1. H ............................. — 1,51 — 0° bis 37°
2. H .............................. —10,57 —

Führt man in Gleichung (I, 16) dagegen Konzentrations
dissoziationskonstanten ein, so erhält man die Dissozia
tionswärmen in den betreffenden Salzlösungen. Für Wasser 

2
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und für Phosphorsäure können wir die in dieser Weise 
berechneten Werte mit einigen kalorimetrisch erhaltenen 
vergleichen (vgl. Tabelle 5 und 6). Die berechneten und 
die experimentellen Werte dürfen zwar nicht ganz identifi
ziert werden, da die ersteren differentiale und die letzteren 
integrale Werte repräsentieren. Es ist aber zu erwarten, 
dass die Abweichungen dieser Werte von einander nicht 
bedeutend sein werden, solange die Abweichungen beider 
Werte von dem Werl in unendlich verdünnter Lösung 
nicht gross sind.

Tabelle 5.
Neutralisationswärmen in etwa lh normaler Lösung.

Grosse Kalorien.
Wörmann 

beobachtet
Bj. u. U. 

berechnet
9° NaOH + HCl.................. ............ 14,20 kcal 14,17 kcal

KOH 4- HCl.................. ............ 14,33 — 14,27 -
,5° NaOH + HCl.................. ............ 13,19 13,58

KOH + HCl.................. ............ 13,41 - 13,53 -

Tabelle 6.
Die drei Dissoziationswärmen der Phosphorsäure in etwa 

0,1 normaler Na-Phosphal-Lösung. Grosse Kalorien.
Bj. u. U. Nach Thomsens

berechnet (18°—37°) Messungen (18°)
Q'  1,46 kcal 1,55 kcal
Q"  —1,11 — —1,47 —
Q'"  —5,15 — —4,27 —

12. Unsere Messungen sind schon vor längerer Zeil 
abgeschlossen gewesen. Die theoretische Behandlung des 
umfassenden Versuchsmaterial hat aber die Veröffentlichung 
des Materials verspätet. Gerade während der Ausführung 
der Messungen hat sich die Kenntnis von dem Aktivitäts
verhallen der Ionen stark entwickelt. Wir haben deshalb 
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mehrmals die Form geändert, in welcher wir das Versuchs
material zu veröffentlichen wünschten, und noch zur Zeit 
liegen die Verhältnisse derartig, dass wir das Hauptgewicht 
auf das herausgearbeitete experimentelle Material und erst 
in zweiter Linie Gewicht auf die Berechnungsform, der 
das Material unterworfen wird, legen.

IL Untersuchungen über Kalomel- 
elektroden.

1. Allgemeines über die Ausführung der Potential- 
messungen.

1. Die Potentialmessungen wurden ausgeführt mit Hilfe 
eines Potentiometers von Wolff (20000 _Q Widerstand, auf 
2 Volt 0,01 Millivolt angehend) und eines Spiegelgalvano
meters von Siemens und Halske (bewegliche Spule, innerer 
Widerstand 700 Í1, Empfindlichkeit 10~9 Amp.). Das an
gewandte Normalelement war ein »Internationales Weston 
Element« der Weston Instrument Co., Berlin mit ange
gebener Spannung 1,0186 bei 18°. Es wurde mehrmals 
mit Normalelementen in anderen Instituten in Kopenhagen 
verglichen, wobei die Abweichungen stets unter 0,1 Milli
volt lagen. Das Zimmer, in welchem die Messungen aus
geführt wurden, war mit Thermoregulierung versehen. Die 
Temperatur des Normalelementes wurde dadurch Tag und 
Nacht auf 18° ±0,2 gehalten.

2. Die Potentiale der Ketten wurden bei 0°, 18°, 25° 
und 37° gemessen. Die angewandten Thermostaten waren 
auf 0,1° konstant. Bei 0°, 18° und 25° wurden Wasser-, 
bei 37° Paraffinöl-Thermostaten benutzt. In den Thermo
staten konnte eine Reihe von 6 Halbelementen neben 
einander angebracht werden. Wenn sie nicht gemessen 
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wurden, waren ihre Heberröhren in leere Proberöhren ein
gesteckt, die in einem Halter an der einen Seite des Thermo
staten innerhalb der Thermostatflüssigkeit festgesteckt waren. 
Um zwei Halbelektroden zu verbinden, wurde eine 3,5 molare 
Kaliumchlorid-Brücke verwendet. Sie bestand aus zwei mit
KCl-Lösung gefüllten proberohrförmigen Röhren (A und B,

Fig. 1. KCl-Brucke zur Ver
bindung der Halbelemente.

Fig. 1.), an welchen unten schmale, 
nach oben gebogene Glasröhren 
angeschinolzen waren, die durch 
einen mit KCl-Lösung gefüllten 
Gummischlaucli verbunden waren. 
Die Röhren A und B wurden in 
dem Thermostaten neben den 
Proberöhren, in welche die He
berröhren der zu messenden Halb
elektroden gesteckt waren, ange

bracht, während der verbindende Gummischlaucli ausser
halb des Thermostaten blieb.

Wenn zwei Halbelemente gegen einander gemessen 
werden sollten, so wurden zuerst die beiden Heberröhre 
durch Abzapfen von etwas Flüssigkeit ausgespült, und 
danach in die Röhren A und B der KCl-Brücke einge
steckt. Die Messungen wurden mit offenen Heberhähnen 
ausgeführt, da sie sonst nicht genügend reproduzierbar 
waren. Es wurde immer dafür gesorgt, dass die KCl-Lösung 
in der KCl-Brücke etwas höher stand als die Lösungen in 
den Halbelementen. Wenn die Heberhähne geöffnet wurden, 
so stieg deshalb die KCl-Lösung (zur Kennzeichnung mit 
etwas Methylorange gefärbt) ein wenig im Heberrohr 
auf. Die Trennungsfläche zwischen den beiden Flüssig
keiten war deutlich zu sehen und recht scharf, wenn der 
Hahn vorsichtig geöffnet wurde. Die Potentialmessung 
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wurde nun schnell ausgeführt, d. h. im Laufe von 1 bis 
2 Minuten. Nach der Messung wurde die eingedrungene 
KCl-Lösung sogleich aus den Heberröhren der beiden Halb
elemente abgezapft und die Elektroden wieder mit ihren 
Hebern in die entsprechenden leeren Röhren gebracht.

3. Bei kurz nach einander ausgeführten Messungen vari
ierte das gefundene Potential in den Fällen, wo das Dif
fusionspotential sehr gross (z. Beisp. 5 Millivolt) war, bis
weilen etwa 0,5 Millivolt und mehr. In den meisten Fällen 
konnte die Potenlialmessung aber mit einer Genauigkeit 
von 0,1 bis 0,2 Millivolt reproduziert werden.

4. Die Potentiale sind positiv gerechnet, wenn die zuerst 
(links) angeführte Elektrode positiv ist. Dieses Verfahren 
steht in Übereinstimmung mit dem Verfahren in der Zusam
menstellung von Messungen elektromotorischer Kräfte von 
Abegg, Auerbach und Luther (Abhandl. Deut. Bunsen- 
Ges. Nr. 5, 1911).

2. Herstellung der Kalomelelektroden.
1. Zur Herstellung der Kalomelelektroden wurde das 

angewandte Quecksilber zuerst in Lothar Meyers Ap
parat mit Merkuronitrat gereinigt und dann im Vakuum 
in einem Strom von Kohlendioxyd destilliert.

Von Kaliumchlorid wurden 6 verschiedene Präparate 
angewandt:

1) Kaliumchlorid (A. R.) von The British Drug House 
5 mal aus Wasser umkristallisiert und im Platintiegel über 
der Gebläseflamme geschmolzen. Das Präparat wird in 
den Tabellen 7 und 8 als »geschmolzen (1)« bezeichnet.

2) Kaliumchlorid von Kahlbaum (zur Analyse). Der 
Wassergehalt wurde durch Trocknen bei 110° bestimmt 
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und bei der Herstellung der Lösungen berücksichtigt. Be
zeichnet als »zur Anal«.

3) Kaliumchlorid von Kahlbaum (zur Analyse) zweimal 
umkristallisiert, im elektrischen Trockenschrank bei 130° 
getrocknet. Bezeichnet als »umkrist«.

4) Nr. 3 im Platintiegel im elektrischen Tiegelofen 
geschmolzen. Bezeichnet als »geschmolzen (2)«.

5) und 6) Kaliumchlorid von Merck (pro anal.) zwei
mal umkristallisiert und im Platintiegel im elektrischen 
Tiegelofen geschmolzen. Bezeichnet als »geschmolzen (3)« 
und »geschmolzen (4)«.

Von Kalomel wurden 5 verschiedene Präparate an
gewandt. 4 waren aus Merkuronitrat durch Fällung mit 
Salzsäure dargestelllL, das 5. war durch Elektrolyse von 
Salzsäure mit Quecksilberanode nach Ellis1 2 gewonnen. Das 
letztere und eines von den gefällten Präparaten wurden uns 
gütigst von Herrn Apotheker Gjaldbäk überlassen. Die 
Präparate sind in den Tabellen als »gefällt (1)—(3)«, »ge
fällt (Gj.)« und »Ellis« bezeichnet.

1 Die Vorschrift wurde entnommen aus der Pharmacopée française 
nach Hagers Handbuch der pharmaceutischen Praxis. Bd. 2, S. 41 (1902).

2 J. H. Ellis, Journ. Amer. Chem. Soc. 38 (1916), 737.
3 G. N. Lewis, T. B. Brighton und R. L. Sebastian, Journ. Amer. 

Chem. Soc. 39 (1917), 2245.
4 J. K. Gjaldbäk, Kgl. Danske Vid. Selsk. Math.-fys. Medd. Kopen

hagen 5, Heft 9 (1924).

2. Als Elektrodengefäss wurde das von Lewis, 
Brighton und Sebastian 3 angegebene Modell angewandt, das 
eine Verunreinigung der KCl-Lösung durch Diffusion schwie
rig macht und die Ausspülung des Heberrohres erlaubt.

3. Die Elektroden wurden nach der Vorschrift von 
Gjaldbäk4 in folgender Weise hergeslellt. In einer Flasche 
(50 cm3) mit Glasstopfen wurden etwa 2 cm3 Quecksilber 
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mit 1—2 Spatel voll Kalomel geschüttelt; dann wurden 
3—4 cm3 KCl-Lösung zugefügt und kräftig geschüttelt, so 
dass die ganze Masse eine Paste bildete; darauf wurde 
mehr KCl-Lösung zugefügt und wieder kräftig geschüttelt. 
Um Fehler, verursacht durch Feuchtigkeit im Kalomel oder 
ähnliches, zu vermeiden wurde diese erste Flüssigkeitsportion 
nach Absetzung des Niederschlages so vollständig wie möglich 
abgegossen, worauf die Flasche wieder mit KCl-Lösung gefüllt 
und in der Schüttelmaschine 2—3 Stunden geschüttelt wurde.

In das sorgfällig gereinigte und getrocknete Elektroden
gefäss wurden nun einige Kubikzentimeter Quecksilber ein
gefüllt, eine Schicht von der dunkelgrauen Kalomelpaste von 
dem Boden der Flasche darüber gebracht, worauf das 
Elektrodengefäss mit kalomelhaltiger KCl-Lösung, die man 
durch leichtes Schütteln der Flasche erhält, vollständig gefüllt 
wurde, so dass keine Luftblase zurückblieb. Alle Schliffe 
wurden mit einem Fett von Kautschuck, Vaselin und Paraffin 
gedichtet.

3. Haltbarkeit der Kalomelelektroden.
Zu den meisten Messungen wurden Kalomelelektroden 

mit 0,1 molarer KCl-Lösung1 benutzt. Anfänglich wurden 
auch Kalomelelektroden mit 3,5 mol. KCl-Lösung verwandt. 
Es wurde aber im Laufe der Arbeit gefunden, dass die 
0,1 molare Elektrode etwas leichter reproduzierbar wie auch, 
namentlich bei höheren Temperaturen, etwas haltbarer als 
die 3,5 molare Elektrode war. Sie wurde deshalb bei den 
späteren Messungen vorgezogen.

Um die Reproduzierbarkeit und die Haltbarkeit der 
Kalomelelektroden zur untersuchen, wurden die angewand
ten Elektroden in längeren Zeiträumen gelegentlich gegen 

1 Molare Konzentrationen bedeuten hier und im folgenden Mol pro 
Liter Lösung.
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eine Wasserstoffelektrode in 0,01 in HCl, 0,09 m NaCl ge
messen. Die Resultate dieser Kontrollmessungen sind in 
den Tabellen 7 und 8 zusammengestellt. Die angegebenen 
Werte sind die gemessenen Potentiale, auf einen Druck 
von 760 mm. trocknen Wasserstoff umgerechnet, aber ohne 
Korrektion für das Diffusionspotential.

Aus Tabelle 7 a ist zu ersehen, dass die 0,1 molare 
Elektrode bei 18° ausgezeichnet haltbar ist. Erst nach ein
monatlichem Stehen fangen die Elektroden bisweilen an zu 
sinken. Bei 25° (Tabelle 7 b) und namentlich bei 37° 
(Tabelle 7 c) sind sie bedeutend weniger haltbar und auch 
weniger gut reproduzierbar. Nach den Tabellen 8 a, b, c zu 
urteilen, ist die 3,5 molare Elektrode bei allen Tempera
turen etwas weniger gut reproduzierbar und haltbar als die 
0,1 molare. Der Unterschied ist jedoch nur klein. Es scheint 
als ob die zuletzt hergestellten Elektroden (in den Tabellen 
zuletzt angeführt) durchschnittlich eine grössere Konstanz als 
die zuerst hergestellten zeigen. Vielleicht ist dies dadurch 
zu erklären, dass die Technik der Herstellung und der 
Behandlung nach und nach besser wurde. Die Güte der 
verschiedenen Präparate von Kalomel und Kaliumchlorid 
scheint dieselbe zu sein mit Ausnahme des zweiten Prä
parates von Kaliumchlorid (Kahlbaums zur Analyse). Viel
leicht halten sich die Elektroden mit dem nach Ellis 
hergestellten Kalomel etwas besser als diejenigen mit ge
fälltem Kalomel.

Die eingetretene Potentialänderung geht fast immer in 
der Richtung, dass die Kalomelelektrode mit der Zeit 
weniger positiv wird. Eine ähnliche Änderung wurde von 
Loomis & Acree und von Myers & Acree1 beobachtet.

1 E. N. Loomis & S. F. Acree, Amer. Chem. Jourii. 46 (1911) 585. 
C. N. Myers & S. F. Acree, Amer. Chem. Journ. 50 (1913), 396.
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Michaelis und Kakinuma1 bemerken, dass Kalomelelek- 
troden ständig kontrolliert werden müssen.

Die von Falls und Mudge2 beobachtete unangenehme 
Diffusion von Kaliumchlorid in die 0,1 mol. KCl-Elektrode 
ist bei unserer Versuchsordnung ohne Bedeutung. Dagegen 
spielt vielleicht eine langsam ein tretende Konzentrations
änderung durch Verdampfung eine gewisse Rolle.

4. Spannungsunterschiede zwischen Kalomelelektroden 
mit Kaliumchloridlösungen verschiedener Konzentration.

1. Um unsere Kalomelelektroden zu kontrollieren, haben 
wir häufig Messungen vorgenommen, bei welchen 0,1 mol. 
KCl-Kalomelelektroden gegen 3,5 mol. KCl-Kalomelelektro- 
den gemessen wurden. Als Mittelwerte vieler gut mit ein
ander übereinstimmender Messungen neuer (d. h. einige 
Tage alter) Elektroden wurden folgende Werte gefunden:

Tabelle 9.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl, HgCl 1 Hg.

t° E KF1 Ekorr.

18° 0,0831 3 0,0005 0,0836
25° 0,08543 0,0005 0,0859
37° 0,0896 0,0005 0,0901

In der ersten Spalte stehen die Temperaturen. Bei 0° ist 
eine 3,5 molare KCl-Lösung übersättigt, und die Kette 
konnte deshalb bei dieser Temperatur nicht gemessen wer-

1 L. Michaelis & K. Kakinuma, Biochem. Zeitschr. 140, 394 (1923).
2 H. A. Fales und W. A. Mudge, Journ. Amer. Chem. Soc. 42 

(1920), 2434.
3 Bei 18° findet I. K. Gjaldbäk 0,08313 (Kgl. Danske Vid. Selsk. 

Mat.-fys. Meddelelser, Kopenhagens, Nr. 9 (1924)) und S. P. L. Sörensen 
und K. Linderström-Lang 0,0830 (Comp. rend. Lab. Carlsberg, Kopen
hagen 15, Nr. 6 (1924)). Bei 25° berechnet sich aus Gjaldbäks Messungen 
0,0854. Für das Temperaturintervall 15°—30° empfehlen Sörensen und 
Linderström-Lang die Formel: 0,0831 + (t— 18) 0,00033.
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den. In der zweiten Spalte stehen die direkt gemessenen 
Werte (E), in der dritten die Korrektionen (Kn) für das 
Flüssigkeitspotential in der Kette. Sie wurden nach Hender
son’s Formel berechnet, wie in dem folgenden Abschnitt III 
näher entwickelt wird. In der vierten Spalte stehen endlich 
die für das Flüssigkeitspotential korrigierten Elektroden- 
potentialdifferenzen (Ekorr)-

2. Wenn man die 0,1 mol. KCl-Kalomelelektrode als 
Vergleichselektrode benutzt und eine 3,5 mol. KCl-Lösung 
einschaltet, so ist es notwendig anzugeben, ob man bei der 
Berechnung der Flüssigkeitspotentiale das Flüssigkeitspoten
tial zwischen 0,1 mol. und 3,5 mol. KCl berücksichtigt oder 
vernachlässigt hat. Wir haben uns entschieden, überall die 
Korrektur für dieses Potential vorzunehmen. Setzt man die 
Korrektur für dieses Potential nicht ein, so bezeichnet man 
in Wirklichkeit als 0,1 mol. KCl-Kalomelelektrode die 
folgende Kombination:

Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl.

In entsprechender Weise haben Lewis1 und seine Mit
arbeiter früher die 1 mol. KCl-Kalomelelektrode als

Hg I HgCl, 1,0 mol. KCl | 0,1 mol. KCl 
definiert.

3. Messungen gegen eine 3,5 mol. KCl-Kalomelelektrode 
werden auf eine 0,1 mol. KCl-Kalomelelektrode mit zwischen
geschalteter 3,5 mol. KCl-Lösung einfach durch Subtraktion 
der in Tabelle 9 unter E angegebenen Potentialwerte um
gerechnet. Wenn man dagegen für Flüssigkeitspotentiale 
korrigierte Messungen gegen eine 3,5 molare KCl-Kalomel- 
elektrode auf die 0,1 mol. KCl-Kalomelelektrode umzurech-

1 G. N. Lewis und M. Randall, Journ. Amer. Chem. Soc. 36 (1914), 
1969; G. N. Lewis, T. B. Brighton und R. L. Sebastian, ibid. 39 (1917), 2245.

3 Vidensk. Selsk. Math.-fys.Medd.IX. 1.
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nen hat uni auch gegen diese Elektrode für Flüssigkeits
potentiale korrigierte Elektrodenpotentiale zu erhalten, so 
hat man die Ekorr-Werte in der letzten Spalte der Tabelle 
9 zu subtrahieren.

4. Äusser den Kalomelelektroden mit 0,1 mol. und 
3,5 mol. KCl-Lösung werden in der Litteratur oft Elektro
den mit 1 mol. KCl-Lösung und mit gesättigten KCl-Lös- 
ungen angewandt. Bei der Umrechnung der Messungen 
anderer Forscher haben wir, wo anderes nicht ausdrücklich 
bemerkt ist, folgende Potentialwerte zu Grunde gelegt:

Tabelle 10.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 1 mol. KCl, HgCl | Hg.

t
E

0°
0,04841

18°
0,051e1 2 *

25°
0,0529 8

37°
0,055o1

Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 1 gesättigte KCl-Lösung, HgCl 1 Hg.
t 0° 18° 25° 37°
E 0,07684 0,08755 * 0,0912® 0,1003 7

1 Berechnet aus dem Wert 0,0529 für 25° mit Hilfe des Temperatur
koeffizienten gemessen von T. W. Richards zwischen 0° und 30° (Zeit- 
schr. physik. Chem. 24 (1897), 49). Sörensen und Linderström-Lang 
haben aus diesen Daten die folgende. Formel abgeleitet: E = 0,0516 T 
(t — 18) 0,00018 (Compt. rend. Lab. Carlsberg, 15, Nr. 6 (1924), 12). Bei 
der Berechnung wird vorausgesetzt, dass die thermoelektrischen Kräfte 
in 0,1 mol. und 1 mol. KCl-Lösung gleich gross sind.

2 L. Sauer fand bei 18° 0,0514 (Zeitschr. physik. Chem. 47 (1904),
174).

8 H. S. Harned, Journ. Amer. Chem. Soc. 38 (1916), 1990, findet
0,05287; G. N. Lewis, Th. B. Brighton und R. L. Sebastian, Journ. Amer. 
Chem. Soc. 39 (1917), 2255, finden 0,0529, siehe auch. G. N. Lewis und
M. Randall, Thermodynamics, New-York 1923, 406. W. M. Clark (Deter
mination of Hydrogen Ions 2. Ed., Baltimore 1922, S. 284) findet bei 20°
0,0519 und bei 30° 0,0536 und interpoliert hieraus 0,05275 bei 25°. H. A.
Fales und W. C. Vosburgh (Journ. Amer. Chem. Soc. 40 (1918), 1312) 
finden bei 25° 0,0524 und H. A. Fales und W. A. Mudge (Journ. Amer. 
Chem. Soc. 42 (1920), 2443) bei 25° 0,0533. Der letzte Wert ist un
zweifelhaft zu hoch. Die Werte derselben Forscher bei höheren Tempera
turen sind, vermutlich durch Diffusion, ganz entstellt.
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5. Temperaturkoeffizient der Kalomelelektroden.
Um den Temperaturkoeffizienten der 0,1 mol. KC1- 

Kalomelelektrode zu bestimmen, wurde folgende Kette 
gemessen:

Hg I HgCl, 0,1 mol, KCl | 3,5 mol. KCl | 0,1 mol, KCl, HgCl | Hg 
G t2

In der Kette lag also der Temperatursprung in der 3,5 
molaren KCl-Lösung. Die Elektrode mit der höchsten
Temperatur war positiv. Die Messungen gaben folgende
Resultate:

Ta belle 11.
*i E z/E/z/1

18° 0° 0,0146 0,00080
25° 18° 0,0056 0,00080
37° 25° 0,0097 0,00081

Der Temperaturkoeffizient (z/E/z/t) scheint in dem gan
zen Gebiet von 0° bis 37° konstant und gleich 0,00080 zu 
sein (vgl. letzte Kolumne).

Die Messungen sind streng genommen mit zwei kleinen 
Fehlerquellen behaftet. Erstens ist es möglich, dass ein 
Soret-Effekt Konzentrationsänderungen in der 3,5 molaren 
KCl-Lösung hervorbringt, was eine zeitliche Potential-

4 Bestimmt von uns.
5 Bestimmt von E. A. Guggenheim in unserem Laboratorium (nicht 

publiziert). Nach den Angaben von L. Michaelis in Die Wasserstoffionen- 
konzentration, Berlin 1914, S. 157 berechnet sich 0,0874. Für 20° finden 
Michaelis und Smolczyk (Zeitschr. physik. Chem. 110 (1924), 101) 0,0884.

0 Bestimmt von E. A. Guggenheim in unserem Laboratorium. Nach 
den Angaben in L. Michaelis, Die Wasserstoffionenkonzentration, Berlin 
1914, S. 157 berechnet sich auch 0,0912. H. A. Fales und W. A. Mudge 
(Journ. Amer. Chem. Soc. 42 (1920) 2443) geben 0,0918 an. Dieser Wert 
verdient kein grösseres Zutrauen (Vgl. Fussnote3 und F. Auerbach und 
E. Smolczyk, Zeitschr. physik. Chem. 110 (1924), 100).

’ Berechnet nach den Angaben in L. Michaelis, Die Wasserstoff
ionenkonzentration, Berlin 1914, S. 157 —158.

3
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änderung bedingen wird. Diese theoretisch mögliche Än
derung ist doch bei diesen Versuchen sicher so klein, dass 
sie keine Rolle spielt. Eine andere Fehlerquelle wird da
durch bedingt, dass die 3,5 molare KCl-Lösung bei 0° 
übersättigt ist und Kaliumchlorid ausscheidet, wodurch 
ein kleiner Potentialsprung in der 3,5 molaren KCl-Lösung 
entstanden sein kann. Die Konstanz der Temperatur
koeffizienten deutet jedoch an, dass auch dieser Fehler ohne 
Bedeutung gewesen ist. Aus den obigen und den im vorigen 
Abschnitt besprochenen Messungen der 0,1 mol. KC1- 
Kalomelelektrode gegen der 3,5 mol. KCl-Kalomelelektrode 
berechnet sich der Temperaturkoeffizient der 3,5 molaren 
Elektrode zu 0,00047 zwischen 18° und 25° und zu 0,00046 
zwischen 25° und 37°. Wie die Tabelle 12 zeigt, stimmen 
diese Werte mit früheren Messungen von Richards1, Gjald
bäk2 und Sörensen & Lindf.rström-Lang 3 gut überein.

2 I. K. Gjaldbäk, Kgl. Danske Vid. Selsk. Math.-fys. Meddelelser 5 
(1924), Heft 9.

Tabelle 12.
Temperaturkoeffizienten von Kalomelelektroden.

mit 0,1 mol. mit 1,0 mol. mit 3,5 mol. mit gesätt.
KCl KCl KCl KCl

Richards.......... 0,00079 0,00061
Kolthoff und Tekelen-

bürg4........................... — 0,00059 —
Gjaldbäk........................... 0,00077 0,00045 —
Sörensen und Linder-

ström-Lang................ 0,00079 0,00047 —
Fales und Mudge5........ — — — 0,00022
Bjerrum und Unmack. 0,00080 0,00046 0,00022

1 Th. W. Richards., Zeitschr. physik. Chem. 24 (1897), 49.

8 S. P. L. Sörensen und K. Linderström-Lang, Comp. rend. Lab. 
Carlsberg, Kopenhagen 15 (1924), Heft 6.

4 I. M. Kolthoff und F. Tekelenburg, Rec. trav. chim. Pays-Bas 
4G (1927), 18.

5 H. A. Fales und W. A. Mudge, Journ. Amer. Chem. Soc. 42 (1920), 2445.
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Der Vollständigkeit halber sind in Tabelle 12 die Tem
peraturkoeffizienten der Elektroden mit 1,0 mol. und mit 
gesättigter KCl-Lösung mit angeführt.

III. Untersuchungen über Flüssigkeits
potentiale.

1. Herstellung der leitenden Verbindung zwischen den 
Lösungen.

1. Bei Messungen von Ketten mit verschiedenen sich 
berührenden Lösungen rufen die Flüssigkeitspotentiale zwi
schen den sich berührenden Lösungen bekanntlich be
deutende Schwierigkeiten hervor. Sind diese Flüssigkeits
potentiale gross, ist es überhaupt schwierig gut reproduzier
bare Werte zu erhalten, da die gefundenen Werte von der 
Bildungsweise und von dem Alter der Berührungsfläche 
abhängen. Und gelingt es auch eine hinreichende Reprodu
zierbarkeit zu erlangen, so ist es nicht möglich die wirkliche 
Grösse des Flüssigkeitspotentials zu bestimmen und in 
Rechnung zu bringen.

Wir haben schon auf Seite 22 das von uns bei der 
Herstellung der Berührungsfläche angewandte Verfahren 
beschrieben. Ein Heberrohr von einigen Millimeter Durch
messer, gefüllt mit der verdünnteren (leichteren) Lösung, 
wurde in das Gefäss mit 3,5 mol. KCl-Lösung hineingesteckt. 
Die Flüssigkeitniveaux waren im Voraus so eingestellt, dass 
beim Öffnen des Hahns des Heberrohres die 3,5 mol. KCl- 
Lösung langsam einige Centimeter in das Heberrohr eindrang, 
und die Potentialmessung wurde schnell in Laufe von einigen 
Minuten ausgeführt. Es wurde darauf Gewicht gelegt, dass nicht 
nur die Elektroden selbst, sondern auch die Berührungsflächen 
zwischen den Lösungen die richtige Temperatur besassen. 
Sonst entstehen leicht bedeutende thermoelektrische Kräfte.
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2. Zur Orientierung über die Grösse der thermo
elektrischen Kräfte zwischen elektrolytischen 
Lösungen haben wir folgende Messungen vorgenommen.

Einige Ketten von folgender Art wurden zusammen
gestellt und gemessen:

Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Lösung X | H2Pt

Das Potential dieser Ketten änderte sich bei festgehalle- 
nem tt mit t2 in folgender Weise:

Lösung X z/E/(t2—tj)
0,1 mol. HCl + 0,00035 Volt pro Grad
0,1 mol. NaOH —0,00045 -
0,01 mol. HCl, 0,09 mol. NaCl + 0,00001 -

tt war bei diesen Versuchen 25° oder 37°, t2 0° oder 18°. In 
Salzsäure und in Lauge war die thermoelektrische Kraft 
somit etwa 0,4 Millivolt pro Grad. Dagegen war sie in 
Salzlösungen klein.

3. In den letzten Jahren haben namentlich amerikani
sche Forscher vielfach die zuerst von Lamb und Larson1 
vorgeschlagene »fliessende Verbindung« statt des einfachen 
Eintauchverfahrens angewandt. Wir haben bei einigen orien
tierenden Messungen mit den von uns angewandten Lösungen 
ungefähr dieselben Resultate nach beiden Verfahren erhal
ten und haben es deshalb vorgezogen bei unseren Messun
gen das ältere und leichtere Eintauchverfahren zu benutzen2.

2. Berechnung der Flüssigkeitspotentiale.
1. Um unsere Messungen für die Flüssigkeitspotentiale 

zu korrigieren haben wir vorgezogen, diese nach der Formel

1 A. B. Lame und A. T. Larson, Journ. Amer. Chem. Journ. 42 (1920), 229.
2 Vgl. auch S. P. L. Sörensen und K. Linderström-Lang, Compt. rend. 

Lab. Carlsberg, Kopenhagen 15, Nr. 6 (1924), 16.
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von Henderson zu berechnen. Die Ableitung dieser For
mel ist basiert auf der Annahme der Bildung von Mischungs
schichten, die durch Diffusion noch nicht verändert sind. 
Diese Annahme ist bei unseren, schnell nach der Herstel
lung der Verbindung ausgeführten Messungen wahrschein
lich mit guter Annäherung erfüllt.

Für Lösungen, die Ionen verschiedener Valenz enthalten, 
besitzt Hendersons Formel nach Pfleiderer1 die folgende
F orm :

Et —E2 = --F log e

/ ___ , /

m , - < m
2______________ 1______________ 2_______________i

2? uc — 2 uc + 2? vc' — \ NC
2 12 1

Y uc + Y. vc'
log 2__________ 2

Y. uc + Y? vc'
1 1

(HI, 1)

(c, Äquivalentkonzentration eines Kations, in, seine 
Valenz, u, seine Äquivalentleitfähigkeit, c', m' v die ent
sprechenden Grössen für Anionen. Die Indices 1 und 2 
beziehen sich auf die beiden sich berührenden Lösungen).

Diese Gleichung ist unter der Annahme einer vollstän
digen Dissoziation und ohne Berücksichtigung der interioni
schen Kräfte aufgestellt. Um hierfür wenigstens eine teilweise 
Korrektur anzubringen, wurde sie in folgender Weise an
gewandt. Für c und c' sind die stöchiometrischen Konzentra
tionen (Grammäquiv. pro Liter), für u und v die Ionenbeweg- 
lichkeiten bei der betreffenden totalen Ionenkonzen- 
tration eingesetzt. Die angewandten Leitfähigkeitswerte 
und Überführungszahlen sind dem Buch von Kohlrausch 
und Holborn über die Leitfähigkeit der Elektrolyte, 2. Ausg.

1 A. Stählers Handbuch der Arbeitsmethoden in der anorganischen 
Chemie III (1914), 863.
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(1916) entnommen. Die Werte für 18° wurden auch bei den 
anderen Temperaturen angewandt. Dies ist erlaubt, wenn 
die verschiedenen Ionenleitfähigkeiten denselben Tempera
turkoeffizienten besitzen, was annähernd der Fall ist. Für 
das Kaliumion in Kaliumchlorid ist bei allen Konzentra
tionen mit der Überführungszahl 0,497 gerechnet.

Auf dieser Grundlage sind folgende Formeln abgeleitet: 
Für das Potential: willkürliche Lösung | 3,5 mol. KCl:

_RT _/_! 81_ V lie4- \"vc/M°g 302—log (¿’ne + ¿ve') 
Floge\ ’ m mj 302—(¿uc + ¿vc') (III, 2)

und für das Potential: willkürliche Lösung | 1,75 mol. KCl:

RT
F log e

logjl64 — log (¿uc + ¿ve' ) 
164—(¿uc + ¿vc')

(III, 3)

Positives Vorzeichen bedeutet, dass die betreffende Lösung 
gegen die KCl-Lösung positiv ist.

Für RT/Floge wurden folgende Werte benutzt:
t 0° 18° 25° 37°

RT/Floge 0,0542 0,0577 0,0591 0,0615

2. Nach einer von Rjerrum1 vorgeschlagenen Methode 
eliminiert man das Flüssigkeilspotential, indem man die 
Kette nicht nur mit 3,5 mol. KCl-Lösung (Eg.s), sondern 
auch mit 1,75 mol. KCl-Lösung (£1,75) misst, und das 
korrigierte Potential (Ekorr) nach folgender Gleichung be- 
rechnet: Ekorr = E3,5-./E, • (III, 4)
WO

z/E = El,75—E 3,5. (III, 5)

Dieses Verfahren ist berechtigt unter der Annahme, 
dass das Flüssigkeitspotential gegen 1,75 mol. KCl doppelt 
so gross wie gegen 3,5 mol. KCl ist.

1 N. Bjerrum, Zeitschr. physik. Chem. 5.3 (1905) 428; Zeitschr. f. 
Elektroch. 17 (1911), 389.
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Das Flüssigkeilspotential zwischen einer verdünnten 
Elektrodenflüssigkeit und einer konzentrierten KCl-Lösung 
kann in zwei Teilen aufgelöst werden1. Der eine Teil wird 
durch die mehr oder weniger verschiedene Beweglichkeit 
der Ionen der verdünnten Elektrodenlösung, der andere Teil 
durch den (kleinen) Unterschied in der Beweglichkeit der 
Ionen der konzentrierten KCl-Lösung verursacht. Wenn 
3,5 mol. KCl durch 1,75 mol. KCl ersetzt wird, so wird der 
erste Teil annäherungsweise verdoppelt, während der zweite 
Teil ziemlich unverändert bleiht. Je verdünnter die Elek
trodenlösung ist, um so genauer sind diese Begeht erfüllt. 
Wir dürfen aus diesen Regeln folgern, dass die Extra
polationsmethode fähig ist den Einfluss der ungleichen 
Beweglichkeit der Ionen der verdünnten Lösung zu elimi
nieren. Dagegen erlaubt diese Methode nicht den Ein
fluss der ungleichen Beweglichkeit der K+- und Cl_-Ionen 
zu korrigieren. Da der Unterschied in der Beweglichkeit 
von K+- und Cl~-Ionen indessen klein ist, so spielt dieser 
Mangel gewöhnlich nur eine kleine Rolle. Er ist indessen 
vorhanden, und deshalb haben wir vorgezogen, das Diffu
sionspotential rechnerisch nach Hendersons Formel zu 
eliminieren.

3. Eine Prüfung der Formel von Henderson.
1. Eine experimentelle Kontrolle der Formel von Hen

derson in ihrer Anwendung auf so konzentrierte Lösungen 
wie 3,5 mol. KCl ist wünschenswert. Wir haben diese 
Kontrolle in folgender Weise erhalten. Die Potentiale einer 
Reihe von Ketten wurden unter Zwischenschaltung sowohl 
von 3,5 mol. KCl wie von 1,75 mol. KCl gemessen und die

1 Vgl. N. Bjerrum, 1. c. 
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experimentell gefundenen Differenzen z/E = El,75 — E3,5 mit 
den nach Henderson berechneten verglichen.

Das Material ist in den Tabellen 13—16 gesammelt. Es 
wurde immer eine 0,1 mol. KCl-Kalomelelektrode gegen 
eine Wasserstoffelektrode in einer sauren oder basischen 
Alkalichloridlösung (X) gemessen. In der 1. und 2. Zahlen
kolumne sind die Flüssigkeitspotentiale £3,5 und Ei,75, be
rechnet nach Henderson, angegeben (dabei sind auch die 
Potentiale zwischen 0,1 mol. KCl und 3,5, bzw. 1,75 mol. 
KCl berücksichtigt). Die aus diesen Werten erhaltenen 
Differenzen z/Eber = Ei,75 — £3,5 kommen dann in der 3. 
Kolumne. In der 4. und 5. Kolumne stehen die von 
Sörensen und Lang1, bzw. von uns experimentell gefunde
nen Werte (z/Eexp) für diese Differenz. In der 6. Kolumne 
findet man endlich die Abweichung zwischen den experi
mentell beobachteten und den nach Henderson berechne
ten z/E-Werten (z/Eexp—¿/Eber)- Diese Abweichung zwischen 
Versuch und Berechnung beträgt im allgemeinen nur wenige 
Zehntel Millivolt, abgesehen von Lösungen, in welchen die 
Salzsäurekonzentration gleich 0,05 oder höher ist. Hender
sons Formel findet durch das hier zusammengestellte Ver
suchsmaterial eine Stütze.

1 S. P. L. Sörensen und K. Linderström-Lang, Compt. rend. Lab. 
Carlsberg, Kopenhagen, 15, Heft 6 (1924).

Man darf jedoch nicht vergessen, dass diese Stütze nur 
unvollständig ist. Ein Fehler in der Überführungszahl des 
Kaliumions in Kaliumchlorid übt nämlich annähernd den
selben Einfluss auf die Flüssigkeitspotentiale gegen 3,5 und 
1,75 mol. KCl aus und beeinflusst somit z/E nur wenig. 
Wir haben deshalb in der Übereinstimmung zwischen den 
berechneten und den beobachteten Werten von z/E keine
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Kontrolle für die Richtigkeit der angewandten Überführungs
zahl von Kaliumchlorid.

2. Bei den ausgeführten Berechnungen wurde die Über
führungszahl tj< des Kaliumions in Kaliumchlorid gleich 
0,497 genommen. Dieser Wert ist nach der Meinung anderer 
Forscher zu hoch, namentlich in konzentrierten Lösungen. 
Scatchard 1 gibt an, dass die Formel

1 G. Scatchard, Journ. Amer. Chem. Soc. 47 (1925), 696.
2 Dabei ist das apparente Molvolumen von KCl nach Landolt- 

Börnstein-Roth-Scheel 5. Ausg. S. 426 (1923) gleich 28 genommen.

1 — 2 tK = 0,005 + 0,028 j/m (III, 6)

wo tR die Überführungszahl und m die Molalität (Mol./ 
1000 g. H2O) ist, mit den experimentellen Bestimmungen 
in 0,01, 0,1 und 1,25 molaren Lösungen in Übereinstimmung 
steht. Nach dieser Formel ist ti< in 0,1 molarer Lösung 0,493, 
während es in 3,5 mol. KCl, die 3,892 Mol. pro 1000 g. H2O 
enthält, 0,470 ist.

Für einige ausgewählte Ketten haben wir die Flüssig
keitspotentiale sowohl für tR — 0,497 wie für ti< nach 
Scatchards Formel berechnet. Dabei ist m in der Formel 
für tR gleich dem Mittelwert der Molalität der zwei sich 
berührenden Lösungen gesetzt. Die Resultate der Berech
nungen sind in Tabelle 17 zusammengestellt. Es ist schwie
rig bestimmte Schlüsse aus den Daten der Tabelle zu 
ziehen. Doch scheint jedenfalls die Anwendung von ír = 
0,497 nicht schlechter zu stimmen als die Anwendung von 
tR nach der ScATCHARn’schen Formel.

3. Nach Hendersons Formel ist das Potential zwischen 
einer konzentrierten KCl-Lösung und einer Salzsäurelösung 
stark abhängig von der Konzentration der Salzsäure. Fales
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und Vosburgh1 behaupten indessen experimentell nach
gewiesen zu haben, dass die Flüssigkeitspotentiale zwischen 
einer gesättigten KCl-Lösung und Salzsäuren, deren Kon
zentrationen zwischen 0,1 und 1 molar lagen, gleich Null 
sind. Dieses merkwürdige Resultat ist unserer Meinung 
nach dadurch künstlich hervorgerufen, dass die Verfasser 
bei ihren Überlegungen ohne Berechtigung angenommen 
haben, dass die Aktivitäten der Chlorionen und der Wasser- 
stoffionen in genau gleicher Weise sich ändern, wenn die 
Konzentration der Salzsäure von 0,1 bis 1 molar variiert. 
Diese Annahme ist sicher nicht einwandsfrei.

1 H. A. Fales und W. C. Vosburgh, Journ. Amer. Chem. Soc. 40 
(1918), 1281.

2 G. Scatchard, Journ. Amer. Chem. Soc. 47 (1925), 696.
Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1.

Scatchard2 ist auch der Meinung, dass die Behauptung 
von Fales und Vosburgh unhaltbar ist. Er meint aber 
doch, dass das Flüssigkeitspotential für Säurekonzentra
tionen gleich oder kleiner als 0,1 mol. unabhängig von der 
Säurekonzentration ist.

Für das Flüssigkeitspotential zwischen 0,1 mol. Salzsäure 
und gesättigter (etwa 4,1 mol.) KCl-Lösung berechnet Scat
chard bei 25° einen Wert von 0,0047 Volt, in ausgezeich
neter Übereinstimmung mit dem von uns gegenüber 3,5 mol. 
KCl berechneten Wert von 0,0052 Volt bei 18°. Die Behauptung 
Scatchards, dass derselbe Wert für alle niedrigeren Säure
konzentrationen gelten sollte, ist indessen sehr unwahr
scheinlich. Sie wird experimentell nur durch zwei Messun
gen mit 0,05 molaren Lösungen gestützt, da Scatchards 
eigene Messungen mit 0,01 molarer Salzsäure ausserhalb 
seiner Kurve fallen, und Messungen bei tieferen Konzentra
tionen nicht vorhanden sind. Nach Hendersons Formel 

4
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soll das Potential für HCl-Konzentrationen unter 0,1 molar 
mit abnehmender Konzentration eine deutliche weitere 
Abnahme zeigen.

4. Eine Prüfung des Extrapolationsverfahrens 
von Bjerrum.

1. Nimmt man an, dass Hendersons Formel für das 
Flüssigkeitspotential richtig ist, so kann man aus den Zah
len der Tabellen 13—16 etwas über die Genauigkeit des 
B.jERRUM’schen Extrapolationsverfahrens herauslesen. 1st 
nämlich der experimentell gefundene z/E-Wert gleich dem 
nach Henderson berechneten Wert £3,5 für das Flüssig
keitspotential bei Einschaltung einer 3,5 mol. KCl-Lösung, 
so geben die beiden Verfahren dasselbe Resultat. Sind diese 
Werte dagegen verschieden, so bedeutet dies, dass die bei
den Verfahren mit einander nicht übereinstimmen. In der 
letzten (7.) Kolumne der Tabellen sind die Werte von 
£3,5 — z/Eexp. zusammengestellt. Nach diesen Zahlen zu 
urteilen ist der Fehler bei der BjERRUM’schen Extrapolation 
nicht unbeträchtlich. Er ist jedenfalls nicht klein gegen z/E.

Dieses Resultat stimmt vollständig überein mit den ur
sprünglichen Angaben von Bjerrum, der seine erste Ab
handlung1 mit folgenden Worten schliesst: »... es ist er
laubt anzunehmen . . ., dass man . . . aus dem Unterschiede 
zwischen den mit halbgesättigter und mit gesättigter Chlor
kaliumlösung gefundenen Werten auf die Grössenordnung 
der Fehler schliessen darf, die man begeht, wenn man 
annimmt, dass eine gesättigte Chlorkaliumlösung das Diffu
sionspotential eliminiert. Und ich glaube weiter, dass man 
. . . durch die kleine Extrapolation etwas bessere Werte 
bekommen kann«.

N. Bjerrum, Zeitschr. physik. Chem. 53 (1905), 428.
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IV. Messungen in Mischungen von Salz
säure und Alkalichloriden.

1. Definition von Wasserstoffionenaktivität und von 
Normalwasserstoffelektrode.

1. Die Wasserstoffionenaktivität Ah ist nach G. N. Lewis 
definiert durch die folgende Gleichung:

RT In Ah = W. (IV, 1)

Hier ist R die Gaskonstante, T die absolute Tempera
tur und W die Arbeit, die bei reversibler, isothermer Über
führung von 1 Mol Wasserstoffion von der betreffenden 
Lösung in eine Lösung mit demselben elektrischen Poten
tial und der H+-Aktivität 1 gewonnen wird. Wir rechnen 
mit der Überführung von einem wasserfreien Wasserstoffion, 
trotzdem die Wasserstoffionen in wässriger Lösung sicher 
fast ausschliesslich in hydratisierter Form vorhanden sind. 
An ist deshalb die Aktivität der wasserfreien Wasserstoff
ionen. Sie ist auch als die apparente Wasserstoffionen
aktivität bezeichnet worden1.

Rei der Definition der II+-Aktivität nach Gleichung 
(IV, 1) ist es zuerst willkürlich, welcher Lösung man die 
H+-Aktivität 1 zuerteilt. Es ist möglich diese Wahl in 
solcher Weise zu treffen, dass in genügend verdünnter 
wässriger Lösung H+-Aktivität und H+-Konzentration ein
ander gleich werden:

(IV, 2)

[H+] bezeichnet die Gesammtkonzentration der mehr oder 
weniger hydratisierten Wasserstoffionen. In dieser gewöhn-

1 N. Bjerrum, Zeitschr. anorg. u. allg. Ch. 10t) (1920), 275 und Zeit- 
schr. physik. Chem. 104 (1923), 424.

4* 
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lieh angewandten Weise werden wir auch hier die Aktivi
tätsskala testlegen.

Das Verhältnis Ah/[H+] nennt inan den Aktivitäts
koeffizienten der H+-Ionen. Wir werden diesen Koeffizi
enten mit fn bezeichnen.

2. Die Normalwasserstoffelektrode ist eine Wasserstoff
elektrode, in welcher der Partialdruck des Wasserstoffs 
760 mm. Quecksilber beträgt, und die H+-Aktivität in der 
umspülenden Lösung gleich 1 ist. Wir werden das Potential 
der 0,1 molaren KCl-Kalomelelektrode, gemessen gegen eine 
solche Normalwasserstoffelektrode unter Elimination des 
Flüssigkeitspotentials, mit Eo bezeichnen. Bezeichnen wir 
mit E das entsprechende Potential der Kalomelelektrode 
gegen eine Wasserstoffelektrode mit der H+-Aktivität Ah, 
so gilt nach (IV, 1):

RT In Ah = (Eo — E) F (IV, 3)
oder

Eo = E + lu Ah. (IV, 4)F

Kennt man das Potential Eo, ist es mittels dieser Gleichung 
möglich nach einer experimentellen Bestimmung von E die 
H+-Aktivität der Lösung zu berechnen.

3. Eo lässt sich nun in folgender Weise bestimmen. 
Es sei E das gemessene und für Flüssigkeitspotentiale 
korrigierte1 Potential der Kalomelelektrode gegen eine 
Wasserstoffelektrode in einer Mischung von Salzsäure und 
einem Chlorid. Wir können dann die Grösse Eo, c, cH 
berechnen :

1 Über die Bedeutung der dabei eingeführten willkürlichen Annahme, 
vgl. Teil I, S. 7.

Eo, c, cH = E + RT In cm (IV, 5)
H p
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Hier ist ch die Konzentration der Salzsäure und c die ge
summte Chlorionenkonzentration (Summe der HCl-Konzen- 
tration und der Chlorid-Konzentration).

Bei konstanter Chlorionenkonzentration c ändert sich 
der Wert von Eo, c, cH nur wenig mit der H+-Konzentration 
Ch, namentlich bei kleinen Werten von cn- Es ist deshalb 
möglich mit guter Genauigkeit einen Grenzwert von Eo,c,cH» 
der für salzsäurearme Lösungen gilt, anzugeben. Wir werden 
diesen Grenzwert mit Eo, c bezeichnen :

Eo, c = lim Eo, c, cH. (IV, 6)
cH = o

Eo, c ist eine Funktion der Chlorionenkonzentration, 
und der gesuchte Wert von Eo ist einfach gleich dem Grenz
wert von Eo, c bei abnehmender Chlorionenkonzentration. 
Für genügend kleine Werte von ch gilt nämlich nach (IV, 5)

Eo,c = E + RJ In cm (IV, 7)
F

Aus (IV, 4) und (IV, 7) folgt:

Nach unser Festlegung der AH-Skala (IV, 2) ist

lim In = 0.
c = o ch

(IV, 9)

Folglich hat man auch

lim Eo, c = Eo.
c = 0

(IV, 10)

Hat man für eine Reihe von abnehmenden c-Werten 
Eo, c experimentell bestimmt, so kann man Eo als den 
Grenzwert von Eo, c bei unendlich kleinem c extrapolieren.
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2. Messungen von Wasserstoffelektroden in Mischungen 
von Salzsäure und Kalium- oder Natriumchlorid gegen 

eine 0,1 molare KCl-Kalomelelektrode.
A. Ausführung der Messungen.

1. Die Ausführung der Potentialmessungcn und die 
Herstellung der Kalomel-Elektroden sind schon in der

Einleitung besprochen 
worden. Hier ist nur 
folgendes zuzufügen.

Als Wasserstoff
elektrodengefäss 

wurde das in Fig. 2 ab
gebildete Modell ange
wandt, und die Wasser- 
stofTelektrode wurde mit 
der Kalomelelektrode 

mittels einer KCl-Brücke, 
wie auf S. 22 beschrieben 
verbunden.

Das angewandte Na
trium c h 1 o r i d war von 
Kahlbaum (»geschmol

zen zur Analyse«). In einer 1,5 molaren Lösung aus 
diesem Präparat wurde pu zu etwa 9 bestimmt. Die Lösung 
enthielt eine säureverbrauchende Substanz, zu deren Neu
tralisation pro Liter 0,4-10 4 Mol der zugesetzten Säure 
verbraucht wurden. Diese Zahl wurde durch Titration nach 
dem von Bjerrum1 zur Titration von sehr kleinen Säure- 
und Basemengen ausgebildeten Verfahren bestimmt. In den 
säurearmen (chci = 0,001), salzreichen (cci > 0,1) Lösungen

N. Bjerrum, Ann. Acad. Scient. Fennicæ, A, 29, No. 1 (1927). 
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spielt dieser Sä ure verbrauch eine Rolle und wurde bei der 
Herstellung der Lösungen berücksichtigt.

Das angewandte Kaliumchlorid war aus einem Prä
parat von Merck (»pro analysi«) durch zweimalige Um- 
krystallisation und nachfolgende Schmelzung im Platintiegel 
in einem elektrischen Ofen hergestellt. Eine 1,5 molare 
Lösung hatte einen pH-Wert kleiner als 8,5 und eine darin 
enthaltene Verunreinigung verbrauchte von zugesetzter Säure 
0,2-IO-4 Mol pro Liter. Hierfür wurde korrigiert.

Zur Herstellung der Lösungen wurde eine 1 molare Salz
säure angewandt, die aus umdestillierter Salzsäure hergestellt 
und auf Natriumoxalat nach Sørensen1 eingestellt wurde.

Das zur Herstellung der Lösungen angewandte Wasser 
wurde durch eine besonders sorgfältige Destillation gereinigt 
und besass fast immer eine Leitfähigkeit kleiner als 
0,2-IO“6. Zu den säureärmsten Lösungen (crci < 0,001 m.) 
wurde Wasser angewandt, dessen spezifische Leitfähigkeit 
kleiner als 0,1-IO-6 war.

Wasserstoff wurde elektrolytisch aus 30 %-iger Ka
liumhydroxydlösung dargestellt und mit alkalischer Pyro- 
gallollösung gewaschen.

Um sicher zu sein, dass die Säurekonzentration in dem 
Wasserstoffelektrodengefäss durch Adsorption von Salz
säure an der platinierten Elektrode nicht verkleinert worden 
war, wurde die Elektrodenlösung so lange erneuert, bis 
das Potential bei Erneuerung der Lösung sich nicht mehr 
änderte. In den säureärmsten Lösungen war hierzu eine 
3- oder 4-malige Erneuerung notwendig.

B. Messungsresultate.
Die Messungsresultate sind in den Tabellen 18—25 

zusammengestellt.
1 S. P. L. Sørensen u. A. C. Andersen, Zeitschr. anal. Ch. 44 (1905), 156.
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Die zwei ersten Kolumnen geben die Zusammensetzung 
der Wasserstoffelektrodenlösung. Die 3. Kolumne gibt unter 
der Bezeichnung E760 das Potential der 0,1 mol. KCI-Kalomel- 
elektrode gegenüber einer Wasserstoffelektrode, in welcher 
der Wasserstoffdruck (korrigiert lur den Dampfdruck des 
Wassers) 760 mm beträgt. E-oo wurde aus dem gemessenen 
Potential durch Addition einer Grösse Eßar berechnet:

Eßar
RT

2 F log e log 760
B-p- (IV, 11)

(B = Barometerstand, p = Tension des Wasserdampfes).
In der 4. Kolumne ist die Korrektion Kfi für die zwei 

Flüssigkeitspotentiale angegeben, berechnet in der früher 
angegebenen Weise nach Henderson’s Formel. Das für die 
Flüssigkeitspotentiale korrigierte Potential E ist in Kolumne 
5 angeführt.

In der 6. Kolumne steht der Wert von Eo, c, c , berechnet 
nach der Formel IV, 5; in der 7. Kolumne der Wert der 
totalen Ionenkonzentration c (Summe der Chlorid- und der 
Salzsäurekonzentration), und endlich steht in der letzten 
Kolumne unter der Bezeichnung Eo, c der Mittelwert der 
Eo, c, c-Werte in salzsäurearmen Lösungen bei der betreff
enden Ionenkonzentration.

In Tabelle 26 sind die in HCl, KCl und NaCl gefunde
nen Eo, c-Werte zusammengestellt. Die Eo, c-Werte in HCl sind 
den Tabellen 18—21 entnommen. In diesen Tabellen sind 
nämlich unsere Versuche mit reinen Salzsäurelösungen 
auch angeführt. Die Eo, c, cH-Werte für diese Lösungen 
können natürlich direkt als Eo, c-Werte verwendet werden.
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Tabelle 18.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | gesätt. KCl | HCl + NaCl | H2Pt bei 0°.

1 Die Werte sind berechnet für 3,5 mol. KCl. Die bei 0° gesättigte Lösung ist 
nur wenig schwächer.

Mol pro Liter
HCl NaCl ^760 kFi °- c, cE[

c “0, c

0,01 1,49 0,4329 0,0037 0,4366 0,3282 1,5 0,3288
0,001 1,499 0,4880 0,0040 0,4920 0,3294 f

0,01 0,99 0,4392 0,0028 0,4420 0,3336 1( 1,0 0,3337
0,001 0,999 0,4932 0,0032 0,4964 0,3378 1

0,01 0,29 0,4461 0,0009 0,4470 0,3386 0,3 0,3386
0,001 0,299 0,5000 0,0013 0,5013 0,3387 J

0,01 0,09 0,4472 — 0,0002 0,4470 0,3386 ! 0,1 0,3384
0,001 0,099 0,5003 0,0005 0,5008 0,3382 J

0,003 0,027 0,4743 — 0,0003 0,4740 0,3373 } 0,03 0,3373
0,001 0,029 0,4999 — 0,0001 0,4998 0,3372 /

0,01 0,000 0,4468 — 0,0011 0,4457 0,3373
0,005 0,005 0,4619 — 0,0007 0,4612 0,3365 1 0,01 0,3366
0,001 0,009 0,4998 — 0,0004 0,4994 0,3368 )

0,003 0,000 0,4744 — 0,0006 0,4738 0,3371
0,0009 0,0021 0,5015 — 0,0006 0,5009 0,3359 i 0,003 0,3356
0,0003 0,0027 0,5268 — 0,0006 0,5262 0,3353 J

0,001 0,0000 0,4993 — 0,0006 0,4987 0,3361
0,0001 0,0009 0,5530 — 0,0006 0,5524 0,3356 0,001 0,3356

0,0003 0,0000 0,5272 — 0,0007 0,5265 0,3356

Tabelle 19.
3,5 mol. KCl I HCl + NaCl | H3Pt bei 18°.Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl

Mol pro Liter
HCl NaCl E760 Kpi E E0, c, cH c

0,1 1,488 0,3850 0,0015 0,3865 0,3288 1 1,588
0,01 1,578 0,4413 0,0040 0,4453 0,3299 /

0,01 1,49 0,4412 0,0040 0,4452 0,3298 1 1,5
0,001 1,499 0.4999 0,0042 0,5041 0,3310 J

0,01 0,99 0,4471 0,0030 0,4501 0,3347 1 1,0
0,001 0,999 0,5050 0,0034 0,5084 0,3353 J

E0, c

0,3294

0,3304

0,3350
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Tabelle 19 (Fortsetzung).

Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl 1 HCl + NaCl 1 H2Pt bei 18°.
Mol pro Liter

KFi E0,cHCl NaCl E760 E E0,c,ch c

0,01 0,29 0,4539 0,0009 0,4548 0,3394 j 0,3 0,3397
0,001 0,299 0,5118 0,0014 0,5132 0,3400

0,1 0,1 0,3991 — 0,0038 0,3953 0,3376

0,10 0,00 0,3998 — 0,0047 0,3951 0,3374
0,05 0,05 0,4154 — 0,0024 0,4130 0,3379
0,04 0,06 0,4209 — 0,0019 0,4190 0,3382
0,01 0,09 0,4549 — 0,0002 0,4547 0,3393 } 0,1 0,3393
0,001 0,099 0,5118 0,0005 0,5123 0,3392

0.015 0,015 0,4450 — 0,0012 0,4438 0,3386 I
0,003 0,027 0,4845 — 0,0003 0,4842 0,3386 0,03 0,3385
0,001 0,029 0,5115 — 0,0001 0,5114 0,3383 J

0,010 0,000 0,4546 — 0,0012 0,4534 0,3380
0,009 0,001 0,4576 — 0,0011 0,4565 0,3385
0,007 0,003 0,4635 — 0,0009 0,4626 0,3383
0,005 0,005 0,4717 — 0,0008 0,4709 0,3381 I
0,003 0,007 0,4844 — 0,0006 0,4838 0,3382 Í 0,01 0,3381
0,001 0,009 0,5116 — 0,0004 0,5112 0,3381 J

0,0030 0,0000 0,4839 — 0,0007 0,4832 0,3376
0,0015 0,0015 0,5004 — 0,0006 0,4998 0,3369
0,0009 0,0021 0,5132 — 0,0006 0,5126 0,3369 1 0,003 0,3367
0,0003 0,0027 0,5403 — 0,0006 0,5397 0,3364

0,0010 0,0000 0,5113 — 0,0008 0,5106 0,3375
0,0003 0,0007 0,5408 — 0,0007 0,5401 0,3368 j 0,001 0,3369
0,0001 0,0009 0,5684 — 0,0007 0,5677 0,3369

0,0003 0,0000 0,5412 — 0,0007 0,5405 0,3372

Tabelle 20.
Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 11 3,5 mol. KCl 1 HCl + NaCl | H2Pt bei 25°.

Mol pro Liter
KpiHCl NaCl E760 E E0, c, cH c E0, c

0,1 1,488 0,3862 0,0015 0,3877 0,3286 1 
/ 1,588 0,3392

0,01 1,578 0,4439 0,0041 0,4480 0,3298

0,01 1,49 0,4442 0,0040 0,4482 0,3300 l
/ 1,5 0,3304

0,001 1,499 0,5038 0,0043 0,5081 0,3308
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Tabelle 20 (Fortsetzung).
KCl I HCl + NaCl | H2Pt bei 25°.Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol.

Mol pro
HCl

Liter
NaCl E7G0 KFi

0,01 0,99 0,4500 0,0031
0,001 0,999 0,5090 0,0035

0,01 0,29 0,4568 0,0009
0,001 0,299 0,5153 0,0014

0,1 0,1 0,4011 — 0,0039

0,10 0,00 0,4009 — 0,0048
0,05 0,05 0,4173 — 0,0025
0,01 0,09 0,4574 — 0,0002
0,001 0,099 0,5162 0,0005

0,015 0,015 0,4471 — 0,0012
0,001 0,029 0,5157 — 0,0001

0,010 0,000 0,4568 — 0,0012
0,007 0,003 0,4670 — 0,0009
0,005 0,005 0,4752 — 0,0007
0,003 0,007 0,4881 — 0,0005
0,001 0,009 0,5157 — 0,0004

0,0030 0,0000 0,4874 — 0,0007
0,0015 0,0015 0,5047 — 0,0006
0,0009 0,0021 0,5175 — 0,0006
0,0003 0,0027 0,5456 — 0,0006

0,0010 0,0000 0,5156 — 0,0007
0,0003 0,0007 0,5456 — 0,0007
0,0001 0,0009 0,5743 — 0,0007

E E0, c, cH c

0,4531 0,3349 1 }
0,5125 0,3352 / ’

0,4577
0,5167

0,3972

0,3395
0,3394

0,3381

0,3350

0,3395

0,3961
0,4148
0,4572
0,5167

0,4559
0,5156

0,4556
0,4661
0,4745
0,4876
0,5153

0,3370
0,3379
0,3390
0,3394

0,3381
0,3383

0,3374
0,3387
0,3385
0,3385
0,3380

j 0,01

0,3392

0,3382

0,3383

0,4867 0,3376
0,5041 0,3372
0,5169 0,3369 ( 3 0 3369
0,5450 0,3368 >

0,5149 0,3376
0,5449 0,3367 I 0 001
0,5736 0,3372 / ’ 0,3370

0,0003 0,0000 0,5461 —0,0008 0,5453 0,3371

Tabelle 21.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol.

Mol pro Liter
HCl NaCl ^760 KF1

0,1 1,488 0,3880 0,0016
0,01 1,578 0,4484 0,0043

0,01 1,49 0,4486 0,0042
0,001 1,499 0,5107 0,0045

KCl I HC1+ NaCl | H2Pt bei 37°.

E E0, c, c£
[

c E0, c

0,3896 0,3281 l 1,588 0,3289
0,4527 0,3297 f

0,4528 0,3298 lÍ 1,5 0,3302
0,5152 0,3307 1
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Tabelle 2 2.

Tabelle 21 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | HCl + NaCl | H2Pt bei 37°.

Mol pro Liter
E760 Kpi E E0,c,ch c E0,cHCl NaCl

0,01 0,99 0,4542 0,0032 0,4574 0,3344 1,0 0,33500,001 0,999 0,5164 0,0036 0,5200 0,3355 /
0,01 0,29 0,4607 0,0010 0,4617 0,3387 0,3 0,33890,001 0,299 0,5220 0,0015 0,5235 0,3390 /

0,1 0,1 0,4024 — 0,0041 0,3983 0,3368

0,10 0,00 0,4022 — 0,0050 0,3972 0,3357
0,05 0,05 0,4194 — 0,0026 0,4168 0,3368
0,01 0,09 0,4612 — 0,0002 0,4610 0,3380 0,1 0,33790,001 0,099 0,5217 0,0005 0,5222 0,3377 /
0,015 0,015 0,4505 — 0,0012 0,4493 0,3371 I
0,003 0,027 0,4926 — 0,0003 0,4923 0,3371 1 0,03 0,3373
0,001 0,029 0,5222 — 0,0001 0,5221 0,3376 J

0,010 0,000 0,4610 — 0,0013 0,4597 0,3367
0,007 0,003 0,4724 — 0,0010 0,4714 0,3389
0,005 0,005 0,4805 — 0,0009 0,4796 0,3381 1
0,003 0,007 0,4929 — 0,0006 0,4923 0,3371 1 ( 0,01 0,3372
0,001 0,009 0,5212 — 0,0004 0,5208 0,3363 )

0,003 0,000 0,4927 — 0,0007 0,4920 0,3368
0,0015 0,0015 0,5111 — 0,0006 0,5105 0,3368 I
0,0009 0,0021 0,5242 — 0,0006 0,5236 0,3363 1I 0,003 0,3363
0,0003 0,0027 0,5530 — 0,0006 0,5524 0,3357 1

0,0010 0,0000 0,5219 — 0,0007 0,5212 0,3367
0,0003 0,0027 0,5541 — 0,0007 0,5534 0,3367 n nm n QQßK
0,0001 0,0029 0,5830 — 0,0007 0,5823 0,3363 / U,Uu 1

0,0003 0,0000 0,5541 — 0,0009 0,5532 0,3365

Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 3,5 mol. KCl 1 HCl + KCl |H 2Pt bei 0°.
Mol pro Liter
HCl KCl E760 KFi E E0, c, C]Í c E0, c
0,01 1,49 0,4417 0,0002 0,4419 0,3335 1 1,5 0,33350,001 1,499 0,4958 0,0004 0,4962 0,3336 1

0,01 0,99 0,4452 0,0001 0,4453 0,3369 \
/ 1,0 0,33680,001 0,999 0,4989 0,0003 0,4492 0,3366
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Tabelle 22 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol.

Mol pro Liter
HCl
0,01
0,001

KCl
0,29
0,299

E760
0,4485
0,5022

Kn

— 0,0002
0,0001

0,01 0,090 0,4485 — 0,0006
0,001 0,099 0,5018 — 0,0001

0,01 0,02 0,4477 — 0,0008
0,001 0,029 0,5006 — 0,0003

0,01 0,000 0,4468 — 0,0011
0,001 0,009 0,5000 — 0,0004

0,003 0,000 0,4744 — 0,0006
0,001 0,002 0,4998 — 0,0006

0,4738 0,3371
0,4992 0,3366 0,003 0,3366

KCl I HCl T KCl I H2Pt bei 0°.

E E0, c, Cj
I

c E0, c

0,4483 0,3399 l 0,3 0,3398
0,5023 0,3397 f

0,4479 0,3395 0,1 0,3393
0,5017 0,3391 1

0,4469 0,3385 l 0,03 0,3381
0,5003 0,3377 1

0,4457 0,3373 1 0,01 0,3370
0,4996 0,3370 /

Tabelle 2 3.
Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl | HCl + KCl | H2Pt bei 18°.

Mol pro Liter
HCl KCl E760 kf1 E E0, c, c.I c E0, c
0,1 1,488 0,3922 — 0,0017 0,3905 0,3328 1,588 0,3335
0,01 1,578 0,4492 0,0003 0,4495 0,3341 J

0,01 1,49 0,4491 0,0002 0,4493 0,3339
( L5 0,3341

0,001 1,499 0,5070 0,0004 0,5074 0,3343 )

0,01 0,99 0,4527 0,0001 0,4528 0,3374 l 1,0 0,3375
0,001 0,999 0,5104 0,0004 0,5108 0,3377 J

0,01 0,29 0,4560 — 0,0003 0,4557 0,3403
1 0,3 0,3403

0,001 0,299 0,5132 0,0002 0,5134 0,3403 1

0,10 0,00 0,3998 — 0,0047 0,3951 0,3374
0,01 0,09 0,4558 — 0,0006 0,4552 0,3398 l 0,1 0,3397
0,001 0,099 0,5128 — 0,0001 0,5127 0,3396 /

0,01 0,02 0,4554 — 0,0009 0,4545 0,3391
1 0,03 0,3389

0,001 0,029 0,5123 — 0,0004 0,5119 0,3388 f

0,010 0,000 0,4546 — 0,0012 0,4534 0,3380
0,001 0,009 0,5111 — 0,0004 0,5107 0,3376 0,01 0,3376

0,003 0,000 0,4839 — 0,0007 0,4832 0,3376
0,001 0,002 0,5112 — 0,0006 0,5106 0,3375 0,003 0,3375
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Tabelle 24.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl 1 :3,5 mol. KCl 1 HCl + KCl 1 H2Pt bei 25°.

Mol pro Liter
HC1 KC1 E760 KFi E E0, c, Cja c E0, c
0,01 1,49 0,4517 0,0002 0,4519 0,3337 1,5 0,3338
0,001 1,499 0,5108 0,0004 0,5112 0,3339 1

0,01 0,99 0,4553 0,0001 0,4554 0,3372 Ii 1,0 0,3372
0,001 0,999 0,5142 0,0004 0,5146 0,3373 i

0,01 0,29 0,4586 0,0003 0,4583 0,3401 I 0,3 0,3401
0,001 0,299 0,5173 0,0002 0,5175 0,3402 f

0,10 0,00 0,4009 — 0,0048 0,3961 0,3370
0,01 0,09 0,4584 0,0006 0,4578 0,3396 ( 0,1 0,3396
0,001 0,099 0,5170 0,0001 0,5169 0,3396 )

0,01 0,02 0,4576 — 0,0009 0,4567 0,3385 I 0,03 0,3384
0,001 0,029 0,5161 — 0,0004 0,5157 0,3384 J
0,010 0,000 0,4568 0,0012 0,4556 0,3374
0,001 0,009 0,5153 — 0,0004 0,5149 0,3376 0,01 0,3376

0,003 0,000 0,4874 — 0,0007 0,4867 0,3376
0,001 0,002 0,5154 — 0,0006 0,5148 0,3375 0,003 0,3375

Tabelle 25.
Hg 11 HgCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KC1 1 HC1+ KCl 1 H2Pt bei 37°.

Mol pro Liter
HC1 NaCl e760 Kpi E E0, c, c.

I
c E0, c

0,01 1,49 0,4557 0,0002 0,4559 0,3329 1 1,5 0,3329
0,001 1,499 0,5169 0,0004 0,5173 0,3328 f

0,01 0,99 0,4592 0,0001 0,4593 0,3363 l LO 0,3363
0,001 0,999 0,5203 0,0004 0,5207 0,3362 /
0,01 0,29 0,4624 — 0,0003 0,4621 0,3391 l 0,3 0,3391
0,001 0,299 0,5234 0,0002 0,5236 0,3391 f

0,10 0,00 0,4022 — 0,0050 0,3972 0,3357
0,01 0,09 0,4624 — 0,0006 0,4618 0,3388 i 0,1 0,3386
0,001 0,099 0,5230 — 0,0001 0,5229 0,3384

0,01 0,02 0,4617 — 0,0010 0,4607 0,3377 1 0,03 0,3375
0,001 0,029 0,5223 — 0,0004 0,5219 0,3374 J
0,010 0,000 0,4610 — 0,0013 0,4597 0,3367
0,001 0,009 0,5215 — 0,0004 0,5211 0,3368 0,01 0,3368
0,003 0,000 0,4927 — 0,0007 0,4920 0,3368
0,001 0,002 0,5219 — 0,0006 0,5213 0,3368 0,003 0,3368
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Tabelle 26.
Eo c in Lösungen von HCl, KCl und NaCl.

c 0,0003 0,001 0,003 0,01 0,03 0,1 0,3 1,0 1,5

c) bei 25°:
in HCl 0,3371 0,3376 0,3376 0,3374 
in KCl 0,3375 0,3376
in NaCl 0,3370 0,3369 0,3383

a) bei 0°:
in HCl 0,3356 0,3361 0,3371 0,3373
in KCl 0,3366 0,3370 0,3381 0,3393 0,3398 0,3368 0,3335
in NaCl 0,3356 0,3356 0,3366 0,3373 0,3384 0,3386 0,3337 0,3288

b) bei 18°:
in HCl 0,3372 0,3375 0,3376 0,3380 0,3374
in KCl 0,3375 0,3376 0,3389 0,3397 0,3403 0,3375 0,3341
in NaCl 0,3369 0,3367 0,3381 0,3385 0,3393 0,3397 0,3350 0,3304

0,3370
0,3384 0,3396 0,3401 0,3372 0,3338
0,3382 0,3392 0,3395 0,3350 0,3304

d) bei 37°:
in HCl 0,3365 0,3367 0,3368 0,3367 
in KCl 0,3368 0,3368
in NaCl 0,3365 0,3363 0,3372

0,3357
0,3375 0,3386 0,3391 0,3363 0,3329
0,3373 0,3379 0,3389 0,3350 0,3302

Tabelle 27.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | HCl + KCl | H2Pt bei 18°.

Messungen von Sörensen und Linderström-Lang. 1924.
Mol pro
HCl

Liter
KCl e760 KFi E E0, c, cH c E0, c

0,001 2,100 0,5040 0,0005 0,5045 0,3314 2,101 0,3314
0,0025 1,800 0,4824 0,0004 0,4828 0,3327 1,802 0,3327
0,003 1,500 0,4799 0,0004 0,4803 0,3347 1 ! 50

0,3360 »
0,3353

0,001 1,500 0,5087 0,0004 0,5091
0,0025 1,200 0,4865 0,0004 0,4869 0,3368 1,20 0,3368
0,001 0,900 0,5114 0,0004 0,5118 0,3387 0,90 0,3387
0,003 0,600 0,4853 0,0002 0,4855 0,3399 ' 0,60 0,3404
0,001 0,600 0,5137 0,0003 0,5140 0,3409
0,025 0,400 0,4335 — 0,0008 0,4327 0,3403
0,010 0,400 0,4561 — 0,0002 0,4559 0,3405
0,005 0,400 0,4735 0,0000 0,4735 0,3407
0,004 0,400 0,4789 0,0001 0,4790 0,3406

0,34070,003 0,400 0,4863 0,0001 0,4864 0,3408 * 0,40

0,0025 0,400 0,4911 0,0001 0,4912 0,3411
0,002 0,400 0,4959 0,0002 0,4961 0,3404
0,001 0,400 0,5142 0,0002 0,5144 0,3413 .
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Tabelle 27 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | HCl + KCl | H2Pt bei 18°.

Messungen von Sörensen und Linderström-Lang. 1924.
Mol pro
HCl
0,0025

Liter
KCl
0,200

e760
0,4910

KFi

0,0000

E

0,4910

E0. c, cH

0,3409

c

0,20

E0, c

0,3409

0,08 0,02 0,4067 — 0,0039 0,4028 0,3395
0,06 0,04 0,4136 — 0,0030 0,4106 0,3401
0,05 0,05 0,4177 — 0,0026 0,4151 0,3400
0,04 0,06 0,4229 — 0,0022 0,4207 0,3400
0,03 0,07 0,4296 — 0,0017 0,4279 0,3400
0,02 0,08 0,4392 — 0,0012 0,4380 0,3400
0,01 0,09 0,4562 — 0,0006 0,4556 0,3402 > 0,10 0,3402
0,003 0,10 0,4861 — 0,0002 0,4859 0,3403
0,0025 0,10 0,4907 — 0,0001 0,4906 0,3405

Tabelle 2 8.

Messungen von Sörensen und Linderström-Lang. 1924.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | HCl + NaCl | H2Pt bei 18°.

Mol pro Liter
E0, c

0,3260

HCl
0,005
0,003

NaCl
2,000
2,000

E7G0
0,4542
0,4667

KFi

0,0047
0,0048

E

0,4589
0,4615

E0, c, c’ H
0,3261 |
0,3259 J

c

2,00

0,005 1,600 0,4587 0,0038 0,4625 0,3301 1,60 0,3301

0,005 1,200 0,4630 0,0036 0,4666 0,3338 )
1 1,20 0,3337

0,003 1,200 0,4755 0,0037 0,4792 0,3336 >

0,005 0,800 0,4673 0,0027 0,4700 0,3372 0,80 0,3372

0,005 0,400 0,4710 0,0016 0,4726 0,3398 ( 0,40 0,3395
0,003 0,400 0,4832 0,0017 0,4849 0,3393 >

0,005 0,200 0,4732 0,0008 0,4740 0,3412 0,2 0,3412

0,100 0,000 0,4011 — 0,0047 0,3964 0,3387 0,1 (HCl) 0,3387
0,010 0,090 0,4553 — 0,0002 0,4551 0,3397
0,005 0,095 0,4725 0,0002 0,4727 0,3399 1
0,003 0,100 0,4849 0,0003 0,4852 0,3396 0,1 0,3399
0,002 0,098 0,4953 0,0004 0,4957 0,3400 1

0,005 0,080 0,4728 0,0001 0,4729 0,3401 0,085 0,3401
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C. Vergleich mit älteren Messungen.

In der Litteratur liegen mehrere Messungen vor, die 
zur Kontrolle der unsrigen dienen können.

Sörensen und Linderström-Lang1 haben bei 18° 
Mischungen von Salzsäure und Kaliumchlorid oder Natrium-

Fig. 3. Messungen von Eo c in HCl, KCl und NaCl bei 18° von S. P. L.
Sörensen und Linderström-Lang und von Bjerrum und Unmack.

chlorid gemessen. Aus ihren Daten haben wir in genau 
derselben Weise wie aus den unsrigen Eo,c-Werte berechnet 
(Tabelle 27 und 28).

Die aus ihren Messungen berechneten Eo,c-Werte sind 
in Fig. 3 mit den unsrigen verglichen. Sowohl in NaCl wie 
in KCl zeigen die beiden Messungsreihen einen ganz ähn
lichen Verlauf. Unsere Messungen liegen aber durchsnittlich

1 S. P. L. Sörensen und K. Linderström-Lang, Compt. rend. Lab. 
Carlsberg, Kopenhagen 15, Heft 6 (1924).

Vidensk.Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 5
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Tabelle 29.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | gesätt. KCl-Lösung | HCl + KCl | H2Pt bei 25°.

Messungen von Bjerrüm 1905.

Mol pro Liter e760 
feuchter

E760 
trockner

KF1 
(4,1 m. E

E0, c, c 
’ H

Eo, c, CH 

Bj. & U.
HCl KCl

h2 h2 KCl) Bj. 1905 1928
0,1 0,4012 0,4016 — 0,0044 0,3972 0,3381 0,3370
0,01 0,09 0,4588 0,4592 — 0,0006 0,4586 0,3404 0,3396
0,03 0,4305 0,4309 — 0,0020 0,4289 0,3389
0,003 0,027 0,4881 0,4885 — 0,0004 0,4881 0,3390 1 0,3384’
0,0003 0,0297 0,5465 0,5469 — 0,0002 0,5467 0,3385
0,01 0,4582 0,4586 — 0,0011 0,4575 0,3393 0,3374

1 0,001 m. HCl in 0,029 m. KCl.

Tabelle 30.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | gesätt. KCl-Lösung | HCl + KCl | H2Pt bei 25°. 

Messungen von Harned 1915 und 1926.
Mol pro 

HCl
lOOOgHo

KCl
O Mol pro

HCl
Liter
KCl

E760 KF1 
(4,1 m. KCl)

E E0, c, e

0,1 3,473 0,0902 3,134 0,3835’ — 0,0006 0,3829 0,3212
0,1 1,441 0,0955 1,376 0,3952’ — 0,0016 0,3936 0,3333
o,l 1,141 0,0964 1,100 0,3968’ — 0,0013 0,3950 0,3350
0,1 0,848 0,0973 0,825 0,3983 ’ — 0,0022 0,3961 0,3363
0,1 0,560 0,0982 0,550 0,3992’ — 0,0026 0,3966 0,3370
0,1 0,2775 0,0991 0,275 0,3999’ — 0,0033 0,3966 0,3373
0,1 0,1380 0,0996 0,1375 0,4001 1 — 0,0037 0,3964 0,3372
0,1 0 0,1 0 0,4004’ — 0,0044 0,3960 0,3369

0,01 3 0,00921 2,763 0,44652 0,0003 0,4468 0,3265
0,01 2 0,00946 1,892 0,45202 0,0002 0,4522 0,3326
0,01 1 0,00972 0,972 0,4575 2 0,0000 0,4575 0,3386
0,01 0,5 0,00986 0,493 0,46062 — 0,0001 0,4605 0,3419
0,01 0,2 0,00994 0,199 0,46122 — 0,0004 0,4608 0,3424
0,01 0,1 0,00997 0,0997 0,46062 — 0,0005 0,4601 0,3418
0,01 0,05 0,00999 0,0499 0,45992 — 0,0008 0,4591 0,3409
0,01 0,02 0,0100 0,0200 0,45942 — 0,0010 0,4584 0,3402
0,01 0 0,0100 0 0,45912 — 0,0011 0,4580 0,3398

1 Umgerechnet von 1 mol KCl- auf 0,1 mol KCl-Kalomelelektrode durch Addi
tion von 0,0509, dem von Harned gefundenen Unterschied, wenn er H2 | 0,1 mol HCl 
gegen beide Kalomelelektroden mass.

2 Umgerechnet von der gesättigten KCl-auf die 0,1 molare KCl-Kalomelelek
trode durch Addition von 0,0912.
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1 Vgl. Note 1 Tabelle 30.
2 Vgl. Note 2 Tabelle 30.

Tabelle 31.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | gesätt. KCl-Lösung | HCl -¡- NaCl | H2Pt bei 25°.

Messungen von Harned 1915 und 1926.
Mol pro -

HCl
1000 g H

NaCl
2O Mol pro

HCl
Liter
NaCl e760 Kpi 

(4,1 m. KCl)
E E0, c. c

E

0,1 1,536 0,0969 1,488 0,387e1 0,0014 0,3890 0,3290
0,1 0,614 0,0987 0,606 0,3963 1 — 0,0011 0,3952 0,3358
0,1 0,564 0,0988 0,562 0,3963 1 — 0,0012 0,3951 0,3357
0,1 0,1867 0,0996 0,186 0,3993 1 — 0,0030 0,3963 0,3371
0,1 0 0,100 0 0,40041 — 0,0044 0,3960 0,3369

0,01 3 0,00948 2,845 0,4337 2 0,0051 0,4388 0,3192
0,01 2 0,00965 1,930 0,4439 2 0,0042 0,4481 0,3290
0,01 1 0,00982 0,982 0,45332 0,0028 0,4561 0,3374
0,01 0,5 0,00991 0,495 0,4577 2 0,0015 0,4592 0,3408
0,01 0,2 0,00996 0,199 0,4591 2 0,0005 0,4596 0,3413
0,01 0,1 0,00998 0,0998 0,4596 2 — 0,0001 0,4595 0,3412
0,01 0,05 0,00999 0,0499 0,45982 — 0,0005 0,4593 0,3411
0,01 0,02 0,01000 0,0199 0,4593 2 — 0,0008 0,4585 0,3403
0,01 0 0,01000 0 0,4591 2 — 0,0011 0,4580 0,3398

etwa ein halbes Millivolt niedriger. Zwischen den Mess
ungen in 0,1 molarer Salzsäure ist der Unterschied beson
ders gross (1,3 Millivolt).

Bei 25° liegen einige Messungen von Bjerrum1 und 
von Harned2 vor. Aus diesen Messungen haben wir die 
Eo c c -Werte berechnet und in den Tabellen 29—31 zu- 
sammengestellt. Bei der Umrechnung wurde berücksichtigt, 
dass wir die Konzentrationen in Mol pro Liter Lösung an
geben, während Harned die Konzentrationen in den älteren 
Abhandlungen teilweise und in den neueren vollständig in 
Mol pro 1000 g. Lösungsmittel angibt. Harneds ältere 
Messungen sind gegen die 1 mol. KCl-Kalomelelektrode 
gemessen. Da er indessen die 0,1 molare Salzsäure auch

1 N. Bjerrum, Zeitschr. physik. Chem. 53 (1905), 430.
2 H. S. Harned, Journ. Amer. Chem. Soc. 37 (1915), 2460; Journ. 

Phys. Chem. 30 (1926), 434.
5
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gegen die 0,1 molare KCl-Kalomelelektrode gemessen hat, 
ist es dadurch möglich seine Messungen auf diese Elek
trode umzurechnen. Der aus IIarneds Messungen berechnete 
Unterschied zwischen der 0,1 und der 1 mol. KCl-Kalomel
elektrode ist merkwürdig klein (0,0509 hei 25°; Lewis, 
Brighton und Sebastian geben 0,0529 an). Harneds 
neuere Messungen von 1926 sind gegen eine Kalomel- 
elektrode mit gesättigter KCl-Lösung gemessen. Wir haben 
sie auf die 0,1 molare Elektrode durch Addition von 
0,0912 umgerechnet.

Äusser den in den Tabellen 30 und 31 benutzten Mes
sungen von 0,1 molaren salzsauren Lösungen, die aus dem 
Jahre 1915 stammen, hat Harneo 1926 einige neuere Mes
sungen mit dieser Säurestärke veröffentlicht. Wir haben von 
einer Umrechnung dieser Daten Abstand genommen, da 
leicht zu konstatieren ist, dass sich die neuen Messungen 
mit seinen älteren in guter Übereinstimmung befinden.

Aus den zwei letzten Kolumnen der Tabelle 29 sieht 
man, das unsere Messungen nicht unwesentlich von Bjer- 
rums älteren Messungen abweichen (bis zu 2 Millivolt in 
0,01 mol. HCl).

Um Harneds Messungen mit den unsrigen vergleichen 
zu können, haben wir in Fig. 4 die Messungen mit KCl 
und in Fig. 5 die Messungen mit NaCl eingezeichnet. Als 
Abscisse ist die totale Ionenkonzentration (c) und als Or
dinate sind die Werte von Eo c c nach Harneo, bzw. unsere 
Werte von Eo,c (d. h. unsere Werte von Eo,c,cH für cn klein 
gegen über c) eingetragen. Ausserdem sind unsere Werte 
für Eo, c,c in reiner 0,01 und 0,1 molarer Salzsäure einge
zeichnet. Harneds Messungen mit 0,1 molaren salzsauren 
Lösungen stimmen mit den unsrigen gut überein. Seine 
Messung mit der reinen Salzsäure stimmt auf 0,1 Millivolt
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Fig. 4. Vergleich zwischen Harneds und unseren Messungen von H2- 
Elektroden in HCl KCl bei 25°. Harneds Messungen in Lösungen mit 

0,1 m. HCl sind etwa 0,0003 Volt (1,3 mm.) zu hoch eingetragen.

mit der unsrigen überein, und seine Werte von Eo,c,cu in 
salzhaltigen Lösungen nähern sich mit wachsendem Salz-

Fig. 5. Vergleich zwischen Harneds und unseren Messungen von Ha- 
Elektroden in HClNaCl bei 25°. Harneds Messungen in Lösungen mit 

0,1 m. HCl sind etwa 0,0003 Volt (1,3 mm.) zu hoch eingetragen.

gehalt unserer Eo,c-Kurve, auf die sie ja auch fallen sollen, 
wenn die anwesende Salzsäure (cn) klein gegenüber der 
vorhandenen Ionenmenge (c) wird.
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Harneds Messungen mit 0,01 molaren salzsauren Lö
sungen stimmen dagegen nicht so gut mit den unsrigen 
überein. Seine Eo, c, cH-Werte sollten für c > 0,1 praktisch 
auf unsere Eo, C-Kurve fallen, liegen aber durchschnittlich 
etwa 2 Millivolt höher, und sein Eo, c, c-Wert in reiner 
0,01 mol. HCl liegt 2,4 Millivolt höher als der unsrige. 
Hätten wir bei der Umrechnung von Harneds Messungen 
den Unterschied zwischen der 0,1 mol. und der gesättigten 
Kalomelelektrode gleich 0,0892 statt 0,0912 gesetzt, so wäre 
die Übereinstimmung gut gewesen. Wir möchten hier daran 
erinnern, dass der Unterschied zwischen der 0,1 mol. und 
der 1 mol. Kalomelelektrode, der bei der Umrechnung 
von Harneds Messungen mit 0,1 molaren salzsauren Lö
sungen angewandt wurde, auch 2 Millivolt kleiner als der 
sonst als richtig angesehene ist (0,0509 statt 0,0529).

3, Berechnung von Eo.
1. Um aus den experimentell bestimmten Eo,c-Werten 

ihren Grenzwert Eo für c = 0 mit einiger Sicherheit berech
nen zu können, muss man das Grenzgesetz, nach welchem 
Eo, c sich diesem Grenzwert nähert, kennen. Nach Gleichung 
(IV, 8) gilt

fn- (IV, 12)

Nach Debye und Höckel1 gilt weiter für fn, den Aktivi
tätskoeffizienten des einwertigen Wasserstoffions, folgen
des Grenzgesetz:

log10 fu = — A/¿i, (IV, 13)

wo A eine Konstante:

1 P. Debye und E. Hickel, Physik. Zeitschr. 24 (1923), 185.
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i / 2/ré6N4
|Z 1000R3D3T3 •log e (IV, 14)

und n die Ionenstärke ist:

(IV, 15)

(¿ = elektrische Elementarladung, N = Avogadrosche Zahl, 
R = Gaskonstante, D = Dielektrizitätskonstante des Lösungs
mittels, T — abs. Temperatur, c¡ molare Konzentration und 
Zi mit Vorzeichen gerechnete Valenz der Ionensorte i). 
Aus (IV, 12) und (IV, 13) erhält man:

wo
Eo, c — Eo + « |/^

a
RT

F log e A‘

(IV, 16)

(IV, 17)

Das Quadratwurzelgesetz (IV, 16) ist ein Grenzgesetz, 
das nur bei extremen Verdünnungen brauchbar ist. Fügt 
man aber hierzu ein lineares Glied —mit einer von den 
anwesenden Ionen abhängigen Konstante ß, so erhält man 
eine Formel, die bei etwas höheren Konzentrationen 
brauchbar ist:

Eo,c = Eo + a|/^ — ßp. (IV, 18)

Wir haben davon Abstand genommen, die kompli
zierteren Formeln von Debye und Hückel zu verwenden, 
in welchen mit dem Ionenradius gerechnet wird. Diese 
Formeln haben sich zwar in den Händen anderer Forscher 
zur Wiedergabe experimenteller Daten geeignet erwiesen. 
Nach ihrer Ableitung können sie aber doch keine strenge 
Gültigkeit beanspruchen, und ausserdem halten wir unser 
Versuchsmaterial für nicht so genau, dass es sich lohnen 
würde auf dasselbe so beschwerliche Formeln anzuwrenden.
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Rechnet man für die Dielektrizitätskonstante des Was
sers, D, mit den ÖRUDE’schen Werten1, so erhält man für 
die Koeffizienten A und a folgende Zahlenwerte:

t
D
A
a

Tabelle 32.
o°

88,2
0,486
0,0263

18°
81,3

0,499
0,0288

25°
78,8

0,504
0,0298

37°
74,7
0,515
0,0316

Die Bestimmung von Eo wurde graphisch durchgeführt,
indem die Werte von y = Eo, c—« |/,a gegen ¡i als Abscisse

P. Drude, Wied. Ann. 54 (1896), 50. 
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aufgetragen wurden (Fig. 6). Da in den untersuchten Lösun
gen die Ionen alle einwertig sind, können wir die Ionen- 
stärke fi gleich der Ionennormalität setzen. Vergleicht man nun 
die Lage der y-Punkte, berechnet für HCl-Lösungen (Kreuze), 
für KCl-Lösungen (Kreise) und für NaCl-Lösungen (Dreiecke), 
so gewinnt man die Überzeugung, dass bei niedrigen Kon
zentrationen (c<0,03) die gegenseitige Lage dieser Punkte 
unregelmässig ist, und dass alle Punkte durch eine einzige 
Kurve reproduziert werden können. Nach Gleichung (IV, 18) 
sollte diese Kurve eine gerade Linie sein. Bis c = 0,03 ist 
es wirklich auch möglich mit genügender Genauigkeit die 
Lage der Punkte durch die gezogenen geraden Linien 
wiederzugeben. Die Schnittpunkte dieser Linien mit der 
Ordinatenachse geben die Werte von Eo und ihre Rich
tungskoeffizienten die Werte von ß für die verschiedenen 
Temperaturen.

In dieser Weise wurden folgende Werte für Eo gefunden: 

t 0° 18° 25° 37°
Eo 0,3351 0,3360 0,3360 0,3354

und folgende Formeln für Eo, c mit Gültigkeit bis ft = 0,03 
in HCl, KCl und NaCl aufgestellt:

t = 0°: Eo c = 0,3351 + 0,0263 Ü“ — 0,068 ¿í.
t = 18°: Eo c = 0,3360 + 0,0288 J/.u —0,076 tu.
t = 25°: E0’c = 0,3360 + 0,0298 J/u — 0,097
t = 37°: E0’c = 0,3354 + 0,0316 |+ —0,124 u.

(IV, 19)

Diesen Formeln für Eo, c entsprechen folgende Formeln 
für pfu (= — log fu) :

t = 0°: pfH = 0,486 \'ft
t = 18°: pfH = 0,499 \ ft
t = 25°: pfH = 0,504 |u
t = 37°: pfH = 0,515 \/ft

(IV, 20)
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Für andere Elektrolyte als HCl, KCl und NaCl und 
namentlich für Elektrolyte mit mehrwertigen Ionen sind 
diese Formeln für Eo, c> und pfn nur mit Vorsicht anzu
wenden, und dies gilt besonders, wenn man die Formeln 
für höhere Ionenstärken als 0,03 anwendet. In Ermangelung 
besserer Daten sind wir doch später mehrmals genötigt, 
diese Formeln unter solchen weniger sicheren Umständen 
zu verwenden.

2. Die für Eo gefundenen Zahlenwerte sind abhängig 
von der für Kaliumion in Kaliumchlorid angenommenen 
Überführungszahl. Doch spielt dabei die Überführungszahl 
in konzentrierten Lösungen > 0,1) nur eine kleine Rolle. 
Die zwei Flüssigkeitspotentiale:

3,5 mol. KCl I 0,1 mol. KCl
und
3,5 mol. KCl I verdünnte Lösung der WasserstofTelektrode 

werden nämlich durch eine Änderung der Überführungszahl 
in konzentrierten Lösungen in ähnlicher Weise geändert, 
und in den gemessenen Ketten heben diese Änderungen 
sich deshalb gegenseitig auf. Dagegen spielt die Grösse der 
Überführungszahl in verdünnten Lösungen eine beträcht
liche Rolle. Wäre die Überführungszahl des Kaliumions in 
verdünnten KCl-Lösungen statt 0,497 gleich 0,487, so würden 
die Eo, c-Werte in 0,0003 mol. HCl und in 0,001 mol. 
KCl und NaCl um etwa 0,0023 Volt kleiner ausfallen. 
In 0,1 mol. KCl und NaCl hätte man dieselben Werte 
erhalten.

Bei Anwendung der Eo-Werte zur Berechnung von 
Dissoziationskonstanten aus elektroinetrischen Messungen 
in Elektrolytgemischen spielt diese Unsicherheit keine Rolle, 
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wenn die Elektrolytgemische in denselben Konzentrations
gebieten gemessen und die Flüssigkeitspotentiale mit der
selben Überführungszahl berechnet werden wie bei der 
Bestimmung von Eo. Es heben sich dann nämlich die durch 
Anwendung einer unrichtigen Überführungszahl entstandenen 
Fehler gegenseitig auf.

3. Betrachtet man die oben für pfø entwickelten For
meln etwas näher, so fällt auf, dass die Koeffizienten 
der linearen Glieder ungewöhnlich gross sind. Nach 
vorliegenden potentiometrischen Messungen von Ketten ohne 
Überführung und nach vorliegenden Löslichkeitsmessungen 
würde man Werte von der Grössenordnung 0,5 erwartet 
haben, während oben Werte von 1,25 bis 2,02 berechnet 
wurden. Hätten wir für Kaliumion in Kaliumchlorid mit 
einer kleineren Überführungszahl gerechnet, so wären die 
Koeffizienten normaler ausgefallen. Wird tK um 0,01 kleiner 
angenommen, so vermindern sich die Koeffizienten des 
linearen Gliedes um etwa 0,8. Man würde zu Koeffizienten 
in der Nähe von 0,5 gekommen sein, wenn man mit den 
folgenden Überführungszahlen gerechnet hätte:

t 0° 18° 25° 37°
tK 0,487 0,487 0,484 0,478

In Fig. 6 fallen die y-Punkte für 0,1 molare Lösungen 
ausserhalb die gezogenen geraden Linien. Hätten wir mit 
den obigen Überführungszahlen gerechnet, so wäre eine 
bedeutende Annäherung dieser y-Punkte an die durch die 
übrigen Punkte bestimmten geraden Linien erreicht worden, 
und man hätte die Anwendung einer Formel von der Form 
(IV, 18) bis zu höheren Konzentrationen als 0,03 molar 
erreicht.
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Fig. 7. Zeigt die Genauigkeit der Darstellung der experimentellen Eo - 
Werte als Funktion der Ionennormalität c durch Kubikwurzelformeln 

(bei 0o).

4. Praktische Interpolationsformeln für Eo, c und pfH, 
geltend bis c = 1,5 normal.

1. Die Formeln (IV, 19) für Eo,c sind bei höheren Kon
zentrationen als 0,03 molar nicht mit Sicherheit anwend
bar. Mit Kubikwurzelausdrücken der folgenden Form:

Eo,c = é + «Vc-/îc (IV, 21)

ist es dagegen möglich alle unsere Messungen darzustellen. 
Aus unseren Messungen haben wir folgende Formeln dieser 
Art abgeleitet:
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Fig. 8. Zeigt die Genauigkeit der Darstellung der experimentellen Eo c-
Werte als Funktion der Ionennormalität c durch Kubikwurzelformeln 

(bei 18°).

J KCl: EO c = 0,3347 + 0,0122 y c— 0,0101c
I NaCl: EO c = 0,3347 + 0,0104 fyc — 0,0122 c

o J KCl: Eo c = 0,3358 + 0,0113 ^c —0,0096 c

I NaCl: EOjC = 0,3358 + 0,0096 yc — 0,0107 c 
25<3 f KCl: EO c = 0,3358 + 0,0105 |/c —0,0091 c

I NaCl: EO c = 0,3358 + 0,0095 ?zc —0,0105 c
/ KCl: EO c = 0,3351 + 0,0096 f/c —0,0086 c
I NaCl: EO c = 0,3351 + 0,0088 ?'c —0,0097 c

(aufgestellt für 0,001 < c < 1,5).

(IV, 22)

In den Fig. 7—10 repräsentieren die eingezeichneten 
Kurven diese Ausdrücke. Diese Kurven sind im Stande die 
eingezeichneten, experimentell bestimmten Werte von Eq,c
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Fig. 9. Zeigt die Genauigkeit der Darstellung der experimentellen Eo c- 
Werte als Funktion der Ionennormalität c durch Kubikwurzelformeln 

(bei 25°).

über das ganze untersuchte Konzentrationsgebiet von 0,001 
bis 1,5 molar wiederzugeben. Die Kubikwurzelformeln 
geben aber das Verhalten in extrem verdünnten Lösungen 
nicht richtig wieder. Sie stehen ja nicht in Übereinstimmung 
mit dem DEBYE-HücKEL’schen Grenzgesetz. Es ist deshalb 
notwendig diese Formeln bei Konzentrationen unter 0,003 
molar nur mit Vorsicht zu verwenden, und sie sind nicht 
zur Bestimmung der E0-Werte brauchbar.

2. Für den Aktivitätskoeffizienten des WasserstoITions 
fu erhält man aus den Gleichungen (IV, 22) durch Sub- 

F log efraktion von Eo und Multiplikation mit —folgende 

Interpolationsformeln :
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Fig. 10. Zeigt die Genauigkeit der Darstellung der experimentellen Eo c- 
Werte als Funktion der Ionennormalität c durch Kubikwurzelformeln

(aufgestellt für 0,001 < c < 1,5).

(bei 37°).

t = 0° Í PfH == 0,225 \ c-
3 r~

-0,187 c —-0,007 in KCl

» PfH == 0,192 Vc--0,207 c-- 0,007 in NaCl
1 PfH == 0,196 ^C-- 0,166 c --0,003 in KCl

t = 18° /
1 PfH == 0,166 \rc--0,185c--0,003 in NaCl

t = 25° Í PfH == 0,178 K--0,154c-- 0,003 in KCl
l PfH == 0,161 1 c--0,178c-- 0,003 in NaCl

t = 37° 1 PfH == 0,156 l c--0,140 c--0,005 in KCl
1 PfH == 0,143 Î c--0,158 c--0,005 in NaCl

(IV, 23)

Wir haben in den folgenden Abschnitten mehrmals die 
H+-Konzentration unserer Lösungen aus gemessenen Was
serstoffelektrodenpotentialen zu berechnen. Diese Berech
nung wird nach folgender Formel ausgeführt:
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log [H+] = ^P(E„-E) + pf„. (IV, 24)

Für pin haben wir dabei vorgezogen die Kubikwurzelfor
meln anzuwenden und zwar für Natriumsalze die NaCl- 
Formeln und für Kaliumsalze die KCl-Formeln. Enthalten 
die Lösungen mehrwertige Ionen, so benutzen wir als c- 
Werte immer die Ionennormalität der Lösung.

5. Vergleich mit älteren Bestimmungen von Eo.
1. In der Litteratur liegen viele Bestimmungen von Eo, 

das Potential der 0,1 molaren KCl-Kalomelelektrode gegen 
eine Normal-Wasserstoffelektrode, vor. Eine Zusammen
stellung dieser Werte wird im Folgenden gegeben. Dabei 
sind auch Angaben, die für andere Kalomelelektroden gellen, 
mit einbezogen, indem sie auf die 0,1 molare Elektrode 
mit Hilfe der Angaben in Abschnitt II umgerechnet worden 
sind. Die unten angegebenen Werte gelten alle für trocknen
Wasserstoff von 760 mm
N. T. M. Wilsmore 1900L..
N. Bjerrum 1905—081 2 3 

1 N. T. M. Wilsmore, Zeitschr. physik. Chem. 35 (1900), 301.
2 N. Bjerrum, Ibid. 53 (1905), 432; 59 (1907), 342. Studier over basiske 

Kromiforbindelser, Diss. Kopenhagen 1908, S. 91.
3 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, Kopenhagen 8 (1909), 

25; Ergebnisse d. Physiol. 12 (1912), 418.
4 N. E. Loomis und S. F. Acree, Amer. Chem. Journ. 46 (1911), 585.
° L. Michaelis, Die Wasserstoffionenkonzentration Berlin 1914, S. 157.
6 A. A. Noyes und J.H. Ellis, Journ. Amer. Chem. Soc. 39 (1917), 2541.
7 I. A. Beattie, Ibid. 42 (1920), 1128.

S.P. L. Sørensen 1909—128. . {

Loomis und Acree 19114...

L. Michaelis 1914 5 i

A. A. Noyes u. J. H. Ellis 1917 6
I. A. Beattie 1920 7 

Hg-Druck.
25° : 0,336

0°: 0,3367 25° : 0,3371 75° : 0,3315
18° 20° 30° 40° 50° 60°

1,3380 0,3378 0,3370 0,3359 0,3344 0,3321 
25°: 0,3394 (bzw. 0,3359).

15° 18° 25° 37°
0,3384 0,3380 0,3374 0,3334

25° : 0,3353
25° : 0,3355 

(Messungen von Noyes u. Ellis).
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Bei den bis jetzt referierten Bestimmungen von Eo wurde 
als H -Aktivität die H -Konzentration angewandt, die man 
nach Arrhenius aus Leitfähigkeitsmessungen berechnet. Bei 
den nachfolgenden Bestimmungen wurde dagegen die H+- 
Aktivität nach neueren Prinzipen berechnet. Die schon refe
rierten Zahlen von Noyes und Ellis (1917) und Beattie 
(1920) bilden in so fern einer Übergang zu der folgenden 
Gruppe, als bei ihrer Berechnung die H+-Aktivität nur bei 
einer recht verdünnten Salzsäure (0,00378 m.) aus der Leit

Bjerrum und Unmack 1929 

Lewis und Randall 19235 6 .........................

1 G. N. Lewis u. M. Randall, Journ. Amer. Chem. Soc. 36 (1914), 1975.
2 N. E. Loomis, Journ. Physic. Chem. 19 (1915), 660.
8 G. N. Lewis, Th. B. Brighton u. R. L. Sebastian, Journ. Amer. 

Chem. Soc. 39 (1917), 2259.
4 N. Bjerrum und I. K. Gjaldbäk, Kgl. Vet. og Landbohøjskoles Aars- 

skrift, Kopenhagen 1919, S. 73.
8 G. N. Lewis u. M. Randall, Thermodynamics, New-York 1923, S. 406.
6 S. P. L. Sörensen u. K. Linderström-Lang, Compt. rend. Lab. Carls

berg, Kopenhagen 15 Heft 6 (1924), 36.
' J. M. Kolthoff u. W. Bosch, Rec. trav. chim. Pays-Bas. 24 (1927), 430.
8 Y. Katsu, Journ. Biophysics 2 (1927), 95. Ref. nach Chem. Zentral

blatt 1928, II, 735. Der Verfasser gibt die folgende Formel an:
Eo = 0,337096 — 0,000054 t — 0,000001 t2.

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1.

Sörensen u. Linderström-Lang 1924° .. .
I. M. Kolthoff u. W. Bosch 1927 7 8 

fähigkeit berechnet wurde.
Lewis und Randall 19141 . . ..................
Loomis 19152
Lewis, Brighton u. Sebastian 1917 3 . . . .

Bjerrum und Gjaldbäk 1919 4 

2. Da die Bestimmung von Eo unsicher 
vorgeschlagen worden, für sie mit konventionell angenom
menen Werte zu rechnen.

18°: 0,3357
18° : 0,3359

0° 18°
0,3371 0,3358
0,3351 0,3360

25° 0,3309
25° 0,3361
25° 0,3357
25° 0,3348 (nach Sörensens

Messungen).
25° 0,3346 (nach Bjerrums

Messungen).
25° 0,3351

25° 37°
0,3351 0,3337
0,3360 0,3354

ist, so ist

6
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Von F. Auerbach1 wurde 1912 die Anwendung von 
0,337 zwischen 0° und 30 empfohlen.

W. M. Clark2 schlägt 1922 folgenden Wertesatz zur 
konventionellen Annahme vor:

0° 18° 20° 25° 30° 37° 37,5° 40°
(0,3376) 0,3380 0,3379 0,3376 0,3372 (0,3365) 0,3364 0,3360

Die eingeklammerten Werte wurden von uns nach densel
ben Annahmen neuberechnet, die Clark bei seiner Berech
nung angewandt hat. Diese Annahmen führen zur folgenden 
Formel :

Eo = 0,3380 — 0,0000278 (t — 18) — 0,0000029 (t — 18)2

Der Wert für 30° wird von Clark S. 285 richtig zu 0,3372, 
aber S. 287 unrichtig zu 0,3373 angegeben. Von Sörensen 
und Linderström-Lang wird der Wert 0,3373 zitiert.

Sörensen und Linderström-Lang (1924)3 empfehlen 
die konventionelle Annahme dieser Werte.

Die mit diesen konventionellen Werten berechneten Was- 
serstoffionenexponenten werden am besten fortwährend mit 
pu bezeichnet. Dagegen bezeichnet man nach einem Vor
schlag von C. Fauriiolt4 die Werte von —log Ah, die mit 
dem im Augenblick wahrscheinlichsten Wert von Eo be
rechnet sind, besser als pAn- Dieser Unterscheidung zwischen 
pu und pAn haben Sörensen und Linderström-Lang sich 
angeschlossen.

1 F. Auerbach, Zeitschr. f. Elektroch. 18 (1912), 13.
2 W. Mansfield Clark, Determination of Hydrogen Ions, Baltimore 

1923, S. 286, 196.
8 S. P. L. Sörensen u. K. Linderström-Lang, Compt. rend. Lab. 

Carlsberg, Kopenhagen 15 Heft 6 (1924) 36.
4 C. Faurholt, Studier over vandige Opløsninger af Kuldioxyd og 

Kulsyre. Diss. Kopenhagen 1924, S. 20. Gedruckt in Kgl. Vet. og Landbo
højskoles Aarsskrift 1924 mit kurzer deutscher Übersicht, französisch in 
Journ. de chimie physique 21 (1924), 413.
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V. Messungen in Natriumhydroxyd und 
Kaliumhydroxyd. Die Dissoziations

konstante des Wassers.
1. Einleitung.

1. In einer wässerigen Lösung stellt sich das folgende 
Gleichgewicht augenblicklich ein:

II+ + OII H2O,

und nach dem Massenwirkungsgesetz gilt deshalb:

Ah • Aqh
Ah2o

= Ko. (V, 1)

Hier ist Ah die im Teil IV, 1 definierte (apparente) 
Wasserstotfionenaktivität, Aon die entsprechend definierte 
Aktivität von Hydroxylionen, und Ah2o die Aktivität des 
Wassers. Für das Wasser werden wir die Aktivitätsskala 
in der Weise festsetzen, dass die Aktivität des Wassers in 
reinem Wasser gleich eins wird, und können dann für die 
Aktivität des Wassers in einer Lösung das Verhältnis p/p0 
setzen, wobei p der Dampfdruck der Lösung und p0 der 
Dampfdruck des reinen Wassers ist.

Die Konstante Ko ist die (vollständige) Dissoziations
konstante des Wassers. Direkt können wir mittels (V, 1) 
diese Konstante nicht bestimmen. Wir können zwar Ah 
elektrometrisch bestimmen1, Aon ist aber unmittelbar nicht 
bestimmbar. Wir kennen indessen in Lösungen von Alkali
hydroxyden coh, die Konzentration der Hydroxylionen, 
(vollständige Ionisation vorausgesetzt) und können somit

1 Über die Bedeutung der dazu notwendigen Annahmen vgl. I, S. 7—11. 
6
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für diese Lösungen eine unvollständige Dissoziationskon
stante K,

Ah • ch — K, (V, 2)
bestimmen.

Aus (V, 1) und (V, 2) folgt

(foH = Aoh/coh ist der Aktivitätskoeffizient der Hydro xyl- 
ionen). Ahso und fon nähern sich definitionsmässig bei zu
nehmender Verdünnung eins, und Ko ist somit der Grenzwert, 
an welchen K bei zunehmender Verdünnung sich nähert. 
Bestimmt man also K, die unvollständige Dissoziations
konstante des Wassers, bei verschiedenen Verdünnungen 
und berechnet durch Extrapolation ihren Wert bei unend
licher Verdünnung, so erhält man den Wert von Ko, der 
vollständigen Dissoziationskonstanten des Wassers.

2. Messungen von Wasserstoffelektroden in Mischungen 
von NaOH + NaCl, bzw. KOH + KCl gegen die 0,1 mol. 

KCl-Kalomelelektrode.
A. Ausführung der Messungen.

1. Die Messungen in den alkalischen Lösungen wurden 
in ähnlicher Weise ausgeführt wie die Messungen in den 
sauren Lösungen. Doch war es notwendig besondere Vor
sichtsmassregeln gegen Verunreinigung durch Kohlen
dioxyd anzuwenden. Alle gebrauchten Flaschen und 
Elektrodengefässe wurden zuerst mit kolilendioxydfreier 
Luft gefüllt, und alle Umfüllungen der alkalischen Lösun
gen wurden mit Hilfe von Hebern und in kohlendioxyd
freiem Luftstrom ausgeführt.

(V, 3)
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Uni Verunreinigungen vom Glass zu vermeiden waren 
alle Flaschen, die zur Herstellung oder Aufbewahrung der 
alkalischen Lösungen angewandt wurden, paraffiniert. Die 
Elektrodengefässe selbst wurden nicht paraffiniert. Sie waren 
schwierig zu paraffinieren, und das Paraffin löste sich be
sonders bei 37° leicht von Glass ab. Bei einigen Vorversuchen 
wurden bei 18° und 25° selbst nach achtstündigem Stehen 
dieselben Resultate in paraffinierten und in nicht paraffi
nierten Gefässen erhalten. Dagegen -wurde bei 37° nach 
2—3 Stunden eine schwache Wirkung der freien Glasober
fläche konstatiert. Um sicher zu sein, dass bei unseren 
Hauptversuchen die alkalischen Lösungen von der Glas
oberfläche nicht merkbar verunreinigt worden waren, wurden 
Messungen zuerst bei 18°, dann bei 0°, 25° und 37° angestellt 
und zuletzt das Elektrodengefäss noch einmal auf 18° zu
rückgeführt und gemessen.

Von Natriumchlorid und Kaliumchlorid wurden die
selben Präparate wie bei den Säuremessungen angewandt. 
Die Güte des Wassers war auch dieselbe wie dort.

Die zur Herstellung der Lösungen angewandte karbonat
freie Lösung von Natriumhydroxyd wurde zuerst nach 
Sörensen1 gewonnen, indem die Schwerlöslichkeit von 
Natriumkarbonat in einer gesättigten Lösung von Natrium
hydroxyd ausgenützt wurde. Es wurde gefunden, dass eine 
solche Lauge etwa ein halbes Äquivalent Karbonat pro 100 
Äquivalente Lauge enthielt. Die Stammlösung von Kalium
hydroxyd und bei den letzten Versuchen mit Natriumhy
droxyd auch die Stammlösung von Natriumhydroxyd wur
den aus elektrolytisch hergestelltem Amalgam gewonnen. 
Die Amalgame wurden durch Elektrolyse von Karbonat-

1 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, Kopenhagen 8 
(1909), 36.
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lösungen hergestellt, sorgfältig gewaschen und mit reinem 
Wasser zersetzt. Die in dieser Weise hergestellten Laugen 
enthielten weniger als 1 Äquivalent Karbonat pro 1000 
Äquivalente Lauge.

B. Die Messungsresultate.

1. In den Tabellen 33—40 sind die Messungsresultate 
gesammelt. In den zwei ersten Kolumnen ist die Zusammen
setzung der alkalischen Lösung angegeben. E76O ist die ge
messene elektromotorische Kraft, umgerechnet auf 760 mm. 
Wasserstoffdruck, Kfi die Korrektion für die zwei in der 
Kette vorhandenen Flüssigkeitspolentiale, E das für die 
Flüssigkeitspotentiale korrigierte Elektrodenpotential. In der 
6. Kolumne ist der negative Logarithmus der Wasserstoff- 
ionenaktivität angegeben:

-log A„ = (E-E0)^p. (V.4)

Für Eo wurden die durch Quadratwurzelextrapolation berech
neten Werte angewandt (siehe IV, S. 73). In der 7. Kolumne 
stehen die daraus berechneten Werte für die unvollständige 
Dissoziationskonstante des Wassers (—log K = —-logCoH“ 
log Ah). In der 8. Kolumne steht die totale Ionenkonzen- 
tration c und in der 9. Kolumne die für die verschiedenen 
Ionenkonzentrationen berechneten Mittelwerte der unvoll
ständigen Dissoziationskonstante (— log K). Bei ihrer Be
rechnung wurden überall nur die Messungsresultate, die 
mit Lösungen gewonnen wurden, die mehr Salz als freies 
Alkali enthielten, angewandt.
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Tabelle 3 3.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | gesätt. KCl | NaOH + NaCl | H2Pt bei 0°

1 Diese abweichenden Werte sind bei der Mittelwertbildung von — log K nicht 
berücksichtigt worden.

Mol pro Liter
e760 KFi E - log Ajj — log K c

— JOg 
MittelNaOH NaCl (Eo=O,3351) wert

0,01 1,49 1,0164 0,0044 1,0208 12,651 14,651 1,50 14,651

0,01 0,99 1,0185 0,0035 1,0220 12,673 14,673 1,00 14,673

0,01 0,29 1,0252 0,0017 1,0269 12,764 14,764 0,30 14,764

0,10 0,00 1,0808 0,0031 1,0839 12,815 14,815
0,03 0,07 1,0543 0,0013 1,0556 12,293 14,816 1

0,10 14,8180,01 0,09 1,0291 0,0008 1,0299 12,819 14,819 /

0,030 0,000 1,0563 0,0012 1,0575 13,328 14,851
0,015 0,015 1,0412 0,0008 1,0420 13,042 14,866 »
0,009 0,021 1,0296 0,0004 1,0300 12,821 14,867 > 0,03 14,863
0,003 0,027 1,0037 — 0,0002 1,0035 12,332 14,855 '

0,010 0,000 1,0326 0,0003 1,0329 12,875 14,875
0,005 0,005 1,0172 0,0000 1,0172 12,585 14,886 J
0,003 0,007 1,0021 — 0,0001 1,0020 12,304 (14,827)4 0,01 14,882
0,001 0,009 0,9790 — 0,0001 0,9789 11,878 14,878 J

0,0030 0,0000 1,0061 — 0,0003 1,0058 12,375 14,898
0,0009 0,0021 0,9776 — 0,0004 0,9772 11,847 14,893 1

14,899 / 0,003 14,896
0,0003 0,0027 0,9522 — 0,0005 0,9517 11,376

0,0010 0,0000 0,9811 — 0,0006 0,9805 11,908 14,908
0,0003 0,0007 0,9527 — 0,0007 0,9520 11,382 14,905 0,001 14,905
0,0001 0,0009 0,9235 — 0,0007 0,9228 10,843 (14,843)1

0,0003 0,0000 0,9512 — 0,0008 0,9504 11,352 14,875

Tabelle 34.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | NaOH + NaCl | H2Pt bei 18°.

Mol pr
NaOH

o Liter
NaCl

E760

0,01 1,49 1,0223

0,01 0,99 1,0243

0,01 0,29 1,0302

Kn

0,0044

0,0035

0,0017

E - lOg Ajj -logK c
— log K 
Mittel

(E0= 0,3360) wert
1,0267 11,971 13,971 1,50 13,971

1,0278 11,990 13,993 1,00 13,993

1,0319 12,061 14,061 0,30 14,061
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0,10 14,113

14,151

0,01 14,157

14,200

14,194

bei 18°.
-logK 
Mittel
wert

j 0,001

Tabelle 34 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KOI | NaOH + NaCl | H2Pt

j 0,003

[ 0,03

cMol pro Liter
E760 Kpi E -log Ah — log K

NaOH NaCl (E0= 0,3360)
0,10 0,00 1,0900 0,0030 1,0930 13,120 14,120
0,08 0,02 1,0849 0,0026 1,0875 13,024 14,021
0,06 0,04 1,0783 0,0021 1,0804 12,901 14,123
0,05 0,05 1,0738 0,0019 1,0757 12,820 14,121
0,04 0,06 1,0682 0,0017 1,0699 12,719 14,117
0,03 0,07 1,0609 0,0014 1,0623 12,588 14,111
0,02 0,08 1,0510 0,0011 1,0521 12,411 14,110
0,01 0,09 1,0340 0,0009 1,0349 12,113 14,113

0,03 0,00 1,0621 0,0011 1,0632 12,603 14,126
0,015 0,015 1,0466 0,0008 1,0474 12,329 14,153
0,009 0,021 1,0343 0,0004 1,0347 12,109 14,155
0,003 0,027 1,0069 — 0,0002 1,0067 11,624 14,147

0,01 0,00 1,0383 0,0003 1,0386 12,177 14,177
0,008 0,002 1,0326 0,0002 1,0328 12,076 14,173
0,007 0,003 1,0285 0,0001 1,0286 12,003 14,158
0,006 0,004 1,0254 0,0001 1,0255 11,950 14,172
0,005 0,005 1,0220 0,0000 1,0220 11,889 14,190
0,004 0,006 1,0155 — 0,0001 1,0154 11,775 14,173
0,003 0,007 1,0057 — 0,0001 1,0056 11,605 14,128
0,002 0,008 0,9970 — 0,0002 0,9968 11,452 14,151
0,001 0,009 0,9811 — 0,0002 0,9809 11,177 14,177

0,003 0,000 1,0098 — 0,0003 1,0095 11,672 14,195
0,0009 0,0021 0,9798 — 0,0004 0,9794 11,151 14,197
0,0003 0,0027 0,9527 — 0,0005 0,9522 11,679 14,202

0,0010 0,0000 0,9834 — 0,0006 0,9828 11,210 14,210
0,0003 0,0007 0,9533 — 0,0007 0,9526 10,686 14,209
0,0001 0,0009 0,9240 — 0,0007 0,9233 10,179 14,179
0,0003 0,0000 0,9525 — 0,0010 0,9515 10,667 14,190

Tabelle 3 5.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | NaOH + NaCl | H2Pt bei 25°.

Mol pro Liter
e76O KFi E -log Ah — log K c

-logK 
Mittel

NaOH NaCl (E;0= 0,3360) wert
0,01 1,49 1,0246 0,0045 1,0291 11,728 13,728 1,5 13,728
0,01 0,99 1,0267 0,0036 1,0303 11,748 13,748 LO 13,748
0,01 0,29 1,0323 0,0017 1,0340 11,810 13,810 0,3 13,810
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Tabelle 35 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | NaOH + NaCl | H2Pt bei 25°

Mol pro Liter
E760 KF1 E

(E
log

0 = 0,3360)
— log K c

-logK
Mittel
wertNaOH NaCl

0,10 0,00 1,0938 0,0031 1,0969 12,875 13,875
0,05 0,05 1,0764 0,0019 1,0783 12,560 13,861
0,03 0,07 1,0640 0,0014 1,0654 12,342 13,865 1
0,01 0,09 1,0363 0,0009 1,0372 11,865 13,865 J 0,10 13,865

0,030 0,000 1,0666 0,0011 1,0677 12,381 13,904
0,015 0,015 1,0490 0,0008 1,0498 12,078 13,902
0,009 0,021 1,0371 0,0004 1,0375 11,870 13,916 1
0,003 0,027 1,0088 — 0,0002 1,0086 11,381 13,904 j 0,03 13,910

0,010 0,000 1,0408 0,0003 1,0411 11,931 13,931
0,007 0,003 1,0299 0,0001 1,0300 11,743 13,898
0,005 0,005 1,0230 0,0000 1,0230 11,624 13,925 1
0,003 0,007 1,0081 — 0,0001 1,0080 11,371 13,894 0,01 13,918
0,001 0,009 0,9825 — 0,0002 0,9823 10,936 13,936 '

0,0030 0,0000 1,0120 — 0,0003 1,0117 11,433 13,956
0,0009 0,0021 0,9813 — 0,0004 0,9809 10,912 13,958 |
0,0003 0,0027 0,9536 — 0,0005 0,9531 10,442 13,965 / 0,003 13,962

0,0010 0,0000 0,9847 — 0,0006 0,9841 10,966 13,966
0,0003 0,0007 0,9542 — 0,0007 0,9535 10,448 13,971 )
0,0001 0,0009 0,9245 — 0,0007 0,9238 9,946 13,946 / 0,001 13,959

0,0003 0,0000 0,9535 — 0,0010 0,9525 10,431 13,954

3 6.

1,50

1,00 13,363

0,30 13,421

0,10 13,481l 
J

2Pt bei 37°.
-logK 
Mittel
wert
13,347

c

Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl | NaOH + NaCl | H

Mol pro Liter
E760

NaOH NaCl KFi E
(E

-log Ah 
o=O,3354)

— log K

0,01 1,49 1,0285 0,0047 1,0332 11,347 13,347

0,01 0,99 1,0305 0,0037 1,0342 11,363 13,363

0,01 0,29 1,0360 0,0018 1,0378 11,421 13,421

0,10 0,00 1,1000 0,0032 1,1032 12,485 13,485
0,05 0,05 1,0824 0,0019 1,0843 12,197 13,478
0,03 0,07 1,0692 0,0015 1,0707 11,956 13,479
0,01 0,09 1,0406 0,0010 1,0416 11,483 13,483 _
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Tabelle 3 6 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | NaOH -¡- NaCl | H2Pt bei 37°.

Mol pro Liter E7 go EF1 E lof? aii — log K c
- log K
MittelNaOH NaCl (E0=0,3354) wert

0,03 0,00 1,0718 0,0012 1,0730 11,994 13,517
0,015 0,015 1,0520 0,0009 1,0529 11,667 13,491 I
0,009 0,021 1,0416 0,0004 1,0420 11,490 13,536 1 0,03 13,516
0,003 0,027 1,0120 — 0,0002 1,0118 10,999 13,521 1
0,01 0,00 1,0447 0,0003 1,0450 11,538 13,538
0,007 0,003 1,0317 0,0001 1,0318 11,324 13,479
0,005 0,005 1,0269 0,0000 1,0269 11,244 13,545 1
0,003 0,007 1,0112 — 0,0001 1,0111 11,987 13,510 1 0,01 13,536
0,001 0,009 0,9846 — 0,0002 0,9844 10,553 13,553 I
0,0030 0,0000 1,0148 — 0,0003 0,0145 11,043 13,566
0,0009 0,0021 0,9835 — 0,0004 0,9831 10,532 13,578 1
0,0003 0,0027 0,9551 — 0,0005 0,9546 10,069 13,592 / 0,003 13,585

0,0010 0,0000 0,9867 — 0,0006 0,9861 10,581 13,581
0,0003 0,0007 0,9558 — 0,0007 0,9551 10,077 13,600 1
0,0001 0,0009 0,9250 — 0,0007 0,9243 9,576 13,576 / 0,001 13,588

0,0003 0,0000 0,9548 — 0,0011 0,9537 10,054 13,577

Tabelle 3 7.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | KOH + KCl | H2Pt bei 0°.

Mol pro Liter
E760 Kpi E -log Ah — logK c

— log K 
MittelKOH KC1 (E0= 0,3351) wert

0,01 1,49 1,0286 0,0006 1,0292 12,806 14,806 1,50 14,806
0,01 0,99 1,0279 0,0005 1,0284 12,791 14,791 1,00 14,791
0,010 0,290 1,0290 0,0003 1,0293 12,808 14,808 1
0,001 0,299 0,9744 0,0002 0,9746 11,799 14,799 f 0,30 14,803

0,01 0,09 1,0305 0,0003 1,0308 12,836 14,836 )
0,001 0,099 0,9768 0,0000 0,9768 11,839 14,839 / 0,10 14,838

0,010 0,020 1,0323 0,0002 1,0325 12,867 14,867 |
0,001 0,029 0,9787 — 0,0001 0,9786 11,873 14,873 J 0,03 14,870

0,010 0,000 1,0333 0,0001 1,0334 12,884 14,884
0,001 0,009 0,9807 — 0,0003 0,9804 11,906 14,906 0,01 14,906
0,001 0,002 0,9808 — 0,0005 0,9803 11,904 14,904 0,003 14,904
0,001 0,000 0,9810 — 0,0006 0,9804 11,906 14,906
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Tabelle 38.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl | KOH + KCl | H2

Mol pro Liter
KOH KCl E760 kf1 E

(E
~ log Ah
0=0,3360)

— log K

0,01 1,49 1,0338 0,0006 1,0344 12,104 14,104

0,01 0,99 1,0328 0,0005 1,0333 12,085 14,085

0,010 0,290 1,0336 0,0004 1,0340 12,097 14,097 '
0,001 0,299 0,9754 0,0002 0,9756 11,085 14,085

0,100 0,000 1,0914 0,0025 1,0939 13,135 14,135
0,010 0,090 1,0352 0,0003 1,0355 12,123 14,123 '
0,001 0,099 0,9780 0,0000 0,9780 11,127 14,127 i

0,010 0,020 1,0374 0,0002 1,0376 12,157 14,159 '
0,001 0,029 0,9802 — 0,0001 0,9801 11,163 14,163 ,

0,010 0,000 1,0385 0,0001 1,0386 12,177 14,177
0,001 0,009 0,9824 — 0,0003 0,9821 11,198 14,198

0,001 0,002 0,9827 — 0,0005 0,9822 11,199 14,199

0,001 0,000 0,9831 — 0,0006 0,9825 11,205 14,205

¡Pt bei 18°.

c
- log K 
Mittel
wert

1,5 14,104

1,0 14,085

j 0,3 14,091

}o.l 14,125

j 0,03 14,161

0,01 14,198

0,003 14,199

Tabelle 39.
Hg 1 HgCl,

Mol pro Liter

0,1 mol.

E760

KCl 1 3,5 mol. KCl 1 KOH + KCl 1 H2Pt bei 25°.

Kpi E
(E

- i°g ah 
o=O,336O)

— log K c
- log K 
Mittel

wertKOH KCl
0,01 1,49 1,0361 0,0006 1,0367 11,856 13,856 1,50 13,856

0,01 0,99 1,0350 0,0005 1,0355 11,835 13,835 1,00 13,835

0,010 0,290 1,0358 0,0004 1,0362 11,848 13,848 1> 0,30 13,8350,001 0,299 0,9754 0,0002 0,9756 10,822 13,822

0,100 0,000 1,0955 0,0026 1,0981 12,895 13,895
0,010 0,090 1,0375 0,0003 1,0378 11,875 13,875 I> 0,10 13,8780,001 0,099 0,9790 0,0000 0,9790 10,880 13,880

0,010 0,020 1,0398 0,0002 1,0400 11,912 13,912
> 0,03 13,9060,001 0,029 0,9803 — 0,0001 0,9802 10,900 13,900

0,010 0,000 1,0433 0,0001 1,0434 11,970 13,970
0,001 0,009 0,9836 — 0,0003 0,9833 10,953 13,953 0,01 13,953

0,001 0,002 0,9838 — 0,0005 0,9833 10,953 13,953 0,003 13,953

0,001 0,000 0,9839 — 0,0006 0,9833 10,953 13,953
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Hg 1 HgCl, 0,1 mol.
Tabelle

KCl 1 3,5 mol. KCl
40.

2Pt bei 37°.1 KOH + 1KCl 1 H

Mol pro Liter
E760 KFi E -log An — log K c

— log K 
Mittel

KOH KCl (E o=O,3354) wert
0,01 1,49 1,0399 0,0006 1,0405 11,465 13,465 1,50 13,465
0,01 0,99 1,0391 0,0005 1,0396 11,451 13,451 1,00 13,451
0,010 0,290 1,0394 0,0004 1,0398 11,454 13,454 [ 0,30
0,001 0,299 0,9771 0,0002 0,9773 10,438 13,438 13,446

0,100 0,000 1,1008 0,0027 1,1035 12,490 13,490
0,010 0,090 1,0413 0,0003 1,0416 11,483 13,483

J o,io0,001 0,099 0,9799 0,0000 0,9799 10,480 13,480 13,481

0,010 0,020 1,0437 0,0002 1,0439 11,521 13,521 j 0,03
0,001 0,029 0,9825 --0,0001 0,9824 10,521 13,521 13,521

0,010 0,000 1,0448 0,0001 1,0449 11,537 13,537
0,001 0,009 0,9851 --0,0003 0,9848 10,560 13,560 0,01 13,560
0,001 0,002 0,9850 --0,0005 0,9845 10,555 13,555 0,003 13,555
0,001 0,000 0,9855 -- 0,0006 0,9849 10,561 13,561

Tabelle 41.
Die unvollständige Dissoziationskonstante des Wassers (—log K = pK) 
in Lösungen von NaOH, NaCl, KOH, KCl. Bei der Berechnung sind die 
durch Quadratwurzelextrapolation gewonnenen E0-Werte angewandt

worden.
Ionen- I
konz. 1 0,0003 0,001 0,003 0,01 0,03 0,1 0,3 1,0 1,5

a) bei 0°:
in NaOH 14,875 14,908 14,898 14,875 14,851 14,815
in NaCl 14,905 14,896 14,882 14,863 14,818 14,764 14,673 14,651
in KOH 14,906 14,884
in KCl 14,904 14,906 14,870 14,838 14,803 14,791 14,806

b) bei 18°:
in NaOH 14,190 14,210 14,195 14,177 14,126 14,120
in NaCl 14,194 14,200 14,157 14,151 14,113 14,061 13,993 13,971
in KOH 14,205 14,177 14,135
in KCl 14,199 14,198 14,161 14,125 14,091 14,085 14,104

c) bei 25°:
in NaOH 13,954 13,966 13,956 13,931 13,904 13,875
in NaCl 13,959 13,962 13,918 13,910 13,865 13,810 13,748 13,728
in KOH 13,953 13,970 13,895
in KCl 13,953 13,953 13,906 13,878 13,835 13,835 13,856
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Tabelle 41 (Fortsetzung).
Ionen- ) 
konz. /

d) bei

0,0003 0,001

37°:

0,003 0,01 0,03 0,1 0,3 1,0 1,5

in NaOH 13,577 13,581 13,566 13,538 13,517 13,485
in NaCl 13,588 13,585 13,536 13,516 13,481 13,421 13,363 13,347
in KOH 13,561 13,537 13,490
in KCl 13,555 13,560 13,521 13,481 13,446 13,451 13,465

2. In Tabelle 41 sind die Werte für die unvollständige 
Dissoziationskonstante des Wassers in NaOH, in NaCl, in 
KOH und in KCl zusammengestellt. Die Werte, die für 
reine Lösungen von NaOH und KOH gelten, sind den 
Kolumnen 7 der Tabellen 33—40 entnommen.

C. Vergleich mit älteren Messungen.

1. Unter den älteren Messungen von Wasserstoffelek
troden in alkalischen Lösungen sind namentlich einige 
Messungen von Sörensen1 und von Harned2 mit den uns- 
rigen vergleichbar.

Sörensen hat eine Reihe Mischungen von Natrium
hydroxyd und Natriumchlorid, die alle 0,1 molar in Bezug 
auf Natrium waren, bei 18° gemessen. In Tabelle 42 sind 
seine Messungen mit den unsrigen zusammengestellt. Ab
gesehen von einer Messung in 0,05 m NaOH+ 0,05 m NaCl 
ist die Übereinstimmung gut (mittlere Abweichung 0,0003 
Volt).

2. Harneds Messungen sind nicht direkt mit den uns
rigen vergleichbar. Erstens benutzt Harned gesättige KC1- 
Lösung, wo wir 3,5 mol. KCl-Lösung einschalten, und zwei
tens untersucht er nicht dieselben Mischungen wie wir. Von

1 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, Kopenhagen 8, 31 
(1909).

2 H. S. Harned, Journ. Amer. Chem. Soc. 37 (1915), 2460; Journ. 
Phys. Chem. 30 (1926), 434.
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Tabelle 4 2.
Sörensens Messungen aus dem Jahre 1909.

Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | NaOH + NaCl | H2Pt bei 18°.

Messungsresultaten. Da Sörensens Zahlen für feuchten Wasserstoff von 760 mm. 
gelten, sind seine Zahlen auf trocknen Wasserstoff von 760 mm. durch Addi
tion von 0,003 umgerechnet.

Mol pro Liter E760 1 E760 Differenz
NaOH NaCl (Sörensen) (Bj. u. U.) Bj. u. U.—S.

0,10 0,00 1,0894 1,0900 0,0006
0,06 0,04 1,0781 1,0783 0,0002
0,05 0,05 1,0713 1,0738 0,0025
0,04 0,06 1,0685 1,0682 — 0,0003
0,02 0,08 1,0508 1,0510 0,0002
0,01 0,09 1,0338 1,0340 0,0002

Die Zahlen sind Mittelwerte aus den vielen von Sörensen angegebenen

Tabelle 43.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl 1 konz. KCl 1 NaOH 4- NaCl 1 H2Pt bei 25°.

Mol pro
H2

1000 g.
0 Mol pro Liter

E760
E7G0 für 0,01 Mol
NaOH pro Liter

Differenz
Bj. u. U.-

HarnedNaOH NaCl NaOH NaCl Harned Harned ’Bj. u. U.
0,01 1,724 0,00970 1,672 1,0225 1,0233 1,0240 0,0007
0,01 1,288 0,00977 1,259 1,0240 1,0246 1,0254 0,0008
0,01 0,853 0,00985 0,840 1,0264 1,0268 1,0277 0,0009
0,01 0,572 0,00990 0,566 1,0280 1,0283 1,0297 0,0014
0,01 0,362 0,00993 0,360 1,0301 1,0303 1,0314 0,0011
0,01 0,302 0,00994 0,300 1,0303 1,0304 1,0321 0,0017
0,01 0,1462 0,00997 0,1458 1,0321 1,0322 1,0348 0,0026
0,01 0,0621 0,00999 0,0620 1,0343 1,0343 1,0373 0,0030
0,01 0 0,01000 0 1,0397 1,0397 1,0408 0,0011

Tabelle 44.
Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 1 konz. KCl 1 KOH 4- KCl 1 H2Pt bei 25°.

Mol pro 1000 g. 
h2o Mol pro Liter

E7 6 0
E7G0 für 0,01 Mol

KOH pro Liter
Differenz
Bj. u. U.—

HarnedKOH KCl KOH KCl Harned Harned Bj. u. U.
0,01 1,830 0,00951 1,740 1,0332 1,0345 1,0371 0,0026
0,01 1,051 0,00971 1,021 1,0322 1,0329 1,0350 0,0021
0,01 0,4889 0,00986 0,4822 1,0322 1,0326 1,0350 0,0024
0,01 0,1928 0,00994 0,1917 1,0336 1,0337 1,0364 0,0027
0,01 0,1026 0,00997 0,1023 1,0355 1,0356 1,0374 0,0018
0,01 0,0496 0,00998 0,0495 1,0367 1,0368 1,0384 0,0016
0,01 0 0,01000 0 1,0403 1,0403 1,0433 0,0030
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Harneds Messungen mit 0,1 molarem NaOH und KOH 
werden wir nur die ohne Salzzuzatz zur Vergleich heran
ziehen. Für die Kette

Hg I HgCl, gesätt. KCl-Lösung | 0,1 mol. KOH | H2, Pt bei 25° 

findet Harned 1926 E76O = 1,0040.
Umgerechnet auf die 0,1 mol. KCl-Kalomelelektrode er

hält man hieraus für die Kette

Hg I 0,1 mol. KCl I gesätt. KCl | 0,1 mol. KOH | H2, Pt bei 25° 

1,0040 + 0,0912 = 1,0952. In guter Übereinstimmung damit 
finden wir für die Kette

Hg I 0,1 mol. KCl I 3,5 mol. KCl | 0,1 mol. KOH | H2, Pt bei 25° 

1,0955. Entsprechend berechnet sich aus Harneds Mes
sungen von 0,1 mol. NaOH 1,0031 +0,0912 = 1,0943, wäh
rend wir 1,0938 finden.

In den Tabellen 43 und 44 sind Harneds Messungen 
in 0,01 molaren alkalischen Lösungen mit den unsrigen zu
sammengestellt. In der ersten und der zweiten Kolumne ist 
die Zusammensetzung der Lösungen in Mol pro 1000 g. 
Wasser nach Harned angegeben. Diese Angaben haben 
wir in Kolumne 3 und 4 auf Mol pro Liter Lösung um
gerechnet, indem die Molarvolumina von KCl und NaCl 
in den Lösungen gleich 28 und 18 angenommen wur
den. Die E760-Werte in Kolumne 5 wurden von Harneds 
gesättiger auf die von uns angewandte 0,1 molare KCl-Ka
lomelelektrode durch Addition von 0,0912 umgerechnet. In 
der 6. Kolumne sind Harneds Werte von E760, die für 
Lösungen mit etwas weniger als 0,01 Mol Hydroxyd pro 
Liter Lösung gelten, auf Lösungen mit genau 0,01 Mol 
Hydroxyd pro Liter nach Nernsts Formel umgerechnet. 
Endlich stehen in der 7. Kolumne die entsprechenden 
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aus unseren Messungen durch graphische Interpolation be
rechneten Werte von E760. Die in der 8. Kolumne berech
neten Differenzen zwischen unseren und Harneds Resul
taten sind zum Teil recht beträchtlich (bis 3 Millivolt). Sie 
können nicht dadurch erklärt werden, dass Harned gesät
tigte (4,1 molare) KCl-Lösung einschaltet, während wir 3,5 
molare KCl-Lösung als Zwischenlösung einschalten. Dieser 
Unterschied wird nämlich in den meisten Lösungen nur 
ganz geringfügige Unterschiede herbeiführen können.

' 3. Die Dissoziationskonstante des Wassers.
1. Nach Gleichung (V, 3) hat man den folgenden 

Zusammenhang zwischen der vollständigen Dissoziations
konstante, Ko, des Wassers und der unvollständigen Dis
soziationskonstante K :

pK = pKo —pfoH + pAn2o. (V, 4 a)

Für pfoH rechnen wir mit der folgenden Formel (vgl. 
Teil IV, S. 71):

pfoH = A |//z — Bj^. (V, 5)

Hier bei ist A die DEBYE-HücKEL’sche Konstante, deren 
Zahlenwerte für verschiedene Temperaturen in Tabelle 32, 
S. 72 angegeben sind, und B ist eine aus unseren Messungen 
bestimmbare Konstante. pAn2o können wir in nicht zu 
konzentrierten Lösungen proportional der Gesamtkonzen
tration c von Alkali + Salz setzen, und diese Gesamtkon
zentration ist in den untersuchten Lösungen gleich der 
Ionenstärke /<. Wir können deshalb setzen:

PAh2o — B2Jw (V, 6)

und erhalten somit, indem wir für B1 + B2 B schreiben: 

pK — pKo — Aj/^TB/z (V, /) 
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Wir kennen A und die Werte von pK für verschiedene 
Werte von ¡u und können deshalb pKo und B graphisch 
bestimmen. Die Werte von pK + A|/^ werden als Ordinate 
gegen /t als Abscisse eingezeichnet und eine gerade Linie

Fig. 11. Werte von pK -f- A |/p. in ihrer Abhängigkeit von der Ionenstärke u 
(K = unvollständige Dissoziationskonstante des Wassers).

durch die eingezeichneten Punkte gezogen. Der Schnittpunkt 
dieser Linie mit der Ordinatenachse gibt uns den Wert 
von pKo und ihr Richtungskoeffizient den Wert von B 
(vgl. Fig. 11). In dieser Weise wurden folgende Werte für 
die vollständige Dissoziationskonstante des Was
sers erhalten:

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 7
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t 0° 18° 25° 37°
pK0 14,926 14,222 13,980 13,590

Auf der Grundlage dieser Werte haben wir folgende Formel 
abgeleitet

pKo = 14,926 — 0,04201 + 0,0001612 (V, 7 a)

2. Für die unvollständige Dissoziationskon
stante, K, des Wassers wurden folgende Formeln erhalten, 
geltend von /z = 0 bis — 0,1 in Lösungen von NaOH, 
KOH, NaCl oder KCl:

t = 0° pK = 14,926 — 0,486 1/^7+0,56 ¡u
t = 18° pK = 14,222 — 0,499 |++0,58 ¡u
t = 25° pK = 13,980 —0,504 1++ 0,58 ^ í (V, 8)
t = 37° pK = 13,590 —0,515 1++0,58^ |

Man kann bei der Anwendung dieser Formeln damit 
rechnen, pK-Werte mit zwei richtigen Decimalen zu erhalten 
(0,5 Millivolt entspricht 0,008 in pK).

3. Um die Konzentrationsdissoziationskonstante 
des Wassers, Kc(=ch,Coh), zu erhalten, hat man die 
unvollständige Konstante K durch den Aktivitätskoeffizienten 
des Wasserstoffions íh zu dividieren. Mit Hilfe der Formeln 
(IV, 20) für pfu und der obigen Gleichungen (V, 8) für pK 
erhält man folgende Formeln für die Konzentrations- 
dissoziationskonstante des Wassers, die von ft = 0 
bis /i — 0,03 gelten:

t

0° pKc =
18° pKc =
25° pKc =
37° pKc =

14,926 — 0,972 u + 1,81 iz
14,222 — 0,998 fiu + 1,90 ¿z 
13,980— 1,008 1++ 2,22 ft
13,590 — 1,030 1++ 2,60 zz

(V, 9)
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4. Interpolationsformeln für die unvollständige 
Dissoziationskonstante und für die Konzentrations
dissoziationskonstante des Wassers bis zu hohen 

Konzentrationen geltend.
1. Während die Formeln mit einem Quadratwurzel

glied nach Debye und Höckel selbst mit einem zugefügten 
linearen Glied nur für Lösungen mit bis zu etwa 0,1 molar 
anwendbar sind, so ist es möglich alle unsere Messungen 
bis zu den höchsten angewandten Konzentrationen (1,5 
molar) mit befriedigender Genauigkeit mittels einer Inter
polationsformel, die ein Kubikwurzelglied und ein lineares 
Glied enthält, auszudrücken.

Aus unseren Messungen haben wir folgende Kubikwur
zelformeln für die unvollständige Dissoziationskonstante des 
Wassers (K) abgeleitet (c ist die Ionennormalität) :

0° f NaCl : pK == 14,937 --0,263 Vc + 0,008 c
l KCl: pK == 14,937 --0,230 Vc + 0,085 c

18° Í NaCl: pK == 14,239 --0,295 Vc + 0,047 c
l KCl: PK == 14,239 -- 0,270 1 c + 0,116c

25° 1 NaCl: pK == 13,999 -- 0,290 3/— 1Vc + 0,040 c
l KCl: pK == 13,999 --0,275 Vc + 0,112c

37° 1 NaCl: pK == 13,615-- 0,320 Vc + 0,067 c
l KCl: pK == 13,615-- 0,310 Vc + 0,140 c

Diese Ausdrücke für pK sind infolge ihrer Ableitung in 
NaCl- und KGI-Lösungen in dem Konzentrationsintervall 
von etwa 0,001 bis 1,5 molar anwendbar.

Aus Tabelle 45 kann man die Genauigkeit beurteilen, 
mit welcher diese Formeln die gemessenen Werte repro
duzieren (Mittelfehler 0,009, 0,5 Millivolt entsprechend). 
Da Messungen in 0,001 mol. KCl-Lösung nicht ausgeführt 
worden sind, so haben wir an ihrer Stelle in der Tabelle 45

7
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Tabelle 45.
Werte von pK (K = die unvollständige Dissoziationskonstante des Was
sers). Die berechneten Werte sind nach den Formeln (V, 10) berechnet.

Ionenkonz. 0,001 0,003 0,01

a) Bei 0°:
( gef. 14,905 14,896 14,882

In NaCl I ber 14)9U 14)899 14>88O

Í gef. (14,906)14,904 14,906
in KCl I ber 14 914 14>904 i4>888

18°:
gef. 14,194 14,200 14,157 
ber. 14,209 14,197 14,176

gef. (14,205) 14,199 14,198 
ber. 14,212 14,200 14,182

25°:
gef. 13,959 13,962 13,918 
ber. 13,970 13,957 13,937
gef. (13,953) 13,953 13,953 
ber. 13,972 13,959 13,941

d) Bei 37°:
I gef. 13,588 13,585 13,536 In NaCl !I ber. 13,583 13,569 13,547

Í gef. (13,561) 13,555 13,560 
!n KCl I ber 13>584 13>571 43,55o

0,03 0,1 0,3 1,0 1,5

14,863 14,818 14,764 14,673 14,652
14,855 14,816 14,763 14,682 14,648

14,870 14,838 14,803 14,791 14,806
14,868 14,839 14,808 14,792 14,801

14,151 14,113 14,061 13,993 13,971
14,149 14,107 14,056 13,991 13,972

14,161 14,125 14,091 14,085 14,104
14,158 14,126 14,093 14,085 14,104

13,910 13,865 13,810 13,748 13,728
13,910 13,868 13,817 13,749 13,727
13,906 13,878 13,835 13,835 13,856
13,917 13,883 13,849 13,836 13,853

13,516 13,481 13,425 13,363 13,347
13,518 13,473 13,423 13,362 13,349

13,521 13,481 13,446 13,451 13,465
13,523 13,485 13,449 13,445 13,471

b) Bei 
In NaCl { 

In KCl {

c) Bei 

In NaCl j 

In KCl Í

die Messungsresultate in 0,001 mol. KOH-Lösung eingefügt 
(eingeklammert). Bei so kleiner Konzentration ist ein merk
barer Unterschied zwischen Chlorid und Hydroxyd nicht 
zu erwarten.

2. Um Ausdrücke für die p-Werte der Konzentrations
dissoziationskonstante zu erhalten, hat man von den p- 
Werten der unvollständigen Konstante (Formeln (V, 10)) die 
Ausdrücke (IV, 23) für pfH (Seite 79) zu subtrahieren und 
erhält dadurch:
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(V,11)

nach ihrer Ableitung für NaCl- 
und KCI-Lösungen in dem ganzen Konzentrationsintervall 
von 0,001 bis 1,5 molar gültig.

t = 0° 1 NaCl: PKC =
1 KCl: pKc =

t = 18° ; NaCl: pKc =
l KCl: pKc =

t = 25° Í NaCl: PKC =
l KCl: PKc =

t = 37° 1 NaCl: pKc =
l KCl: PKC =

Diese Ausdrücke sind

5. Der Aktivitätskoeffizient des Hydroxylions.
1. Aus der Änderung der unvollständigen Dissoziations

konstante des Wassers mit der Konzentration kann man 
den Aktivitätskoeffizienten des Hydroxylions berechnen. 
Wir haben nämlich folgenden Zusammenhang :

pfoH —pAh2o = pKo —pK. (V, 12)

Wir werden für pAh2o, das nur ein kleines Korrek
tionsglied ist, mit der Näherungsformel für ideale verdünnte 
Lösungen rechnen:

pAh2o = l°g e “ 0,016 (V, 13)

(die Ionenmolarität kann hier gleich der doppelten Ionen- 
stärke (2/i) gesetzt werden).

Rechnen wir weiter für pK mit den Quadratwurzel
formeln (V, 9), so erhalten wir folgende Ausdrücke für den 
Aktivitätskoeffizienten des Hydroxylions:

t = o° 
t = 18° 
t = 25° 
t = 37°

pfOH = 0,486 \'u — 0,54 ja 
pfOH = 0,499 |/^7 — 0,56 zz 
pfoH = 0,504 |/li — 0,56 p, 
pfOH = 0,515 0,56^

(V, 14)



102 Nr. 1. Niels Bjerrum und Augusta Unmack:

(Aufgestellt für Lösungen von NaOH, KOH, NaCl, KCl 
mit 0 < < 0,1). Rechnen wir für pK mit den Kubik
wurzelformeln (V, 10), so erhalten wir die in Tabelle 45 a 
zusammengestellen Ausdrücke.

Tabelle 4 5 a.
Ausdrücke für pfOH gültig in dem Konzentrationsintervall 0,001 < c < 1,5.

t in NaCl
0° 0,263 + 0,008 c —0,011

18° 0,295 y/c—0,031 c —0,017
25° 0,290 — 0,024 c — 0,019
37° 0,320 |/c — 0,051 c — 0,025

in KCl
0,230 |/c — 0,069 c — 0,011

0,270 — 0,100 c — 0,017
0,275 ^c~— 0,096 c — 0,019
0,310 fyc — 0,124 c — 0,025

2. Wir haben in den folgenden Abschnitten mehrmals 
O H~-Konzentrationen in Lösungen aus gemessenen 
Wasserstollelektrodenpotentialen (E) zu berechnen. Da

K = con • Ah , (V, 15)

so können wir diese Berechnung nach folgender Formel 
ausführen:

PCOH = pK - (E _ E„). (V, 16)

Für pK benutzen wir in diesen Rechnungen die Kubik
wurzelausdrücke (V, 10) und zwar für alle Natriumsalze 
die für NaCl gültigen Ausdrücke. Auch wenn die Lösung 
mehrwertige Ionen enthalten, rechnen wir mit der Ionen- 
normalität (c).

5. Die Neutralisationswärme.
1. Aus der Temperaturabhängigkeit der Dissoziations

konstante des Wassers kann man die Neutralisationswärme 
von vollständig dissoziierten Säuren und Basen nach fol
gender Formel berechnen:
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Qc
RT^dpKc =_4 57 T2dpKc
log e dT ’ dT

(V, 17)

Hier ist Kc die Konzentrationsdissoziationskonstante in 
einer bestimmten Salzlösung (c) und Qc die Neutralisations
wärme in derselben Salzlösung (Säure und Base gelöst in 
grossen Mengen der Salzlösung).

Aus der Änderung von pKc zwischen 0° und 18° und 
zwischen 18° und 37° nach den Formeln (V, 9) erhält man 
folgende Ausdrücke für Qc (in Kilogrammkalorien):

t = ( 0 + 18)/2 = 9° : Qc = 14,22 + 0,53^— 1,82
t = (18 + 37)/2 = 27,5°: Qc = 13,73 + 0,70|+—15,21 zz( ( ’ '

Die Gleichungen dürfen wie die Gleichungen (V, 9), aus 
denen sie abgeleitet sind, nur für verdünnte Lösungen (bis 
¡i —■ 0,03) angewandt werden. Für höhere Konzentrationen 
(bis c — 1,5) erhält man aus den Formeln (V, 11):

t =

t =

9°
Í NaCl
I KCl

I NaCl 
27,5°: ¿

I KCl

Qc

Qc

Qc

Qc

14,18+0,12 Vc —0,34 c
14,18 + 0,22 Vc —0,20 c

13,52 + 0,04 Vc+ 0,15 c
13,52 + 0,04 c

(V, 19)

Wir können diese berechneten Neutralisationswärmen 
durch einige kalorimetrische Messungen kontrollieren, in
dem wir Qc mit der Neutralisationswärme von c normalen 
Lösungen von Säure und Base vergleichen. Dies ist natür
lich nur annäherungsweise erlaubt; die Annäherung ist 
aber wahrscheinlich gut, da j die Erhöhung der Konzen
tration des gebildeten Salzes von c/2 auf c normale Lö
sung nur mit einer kleinen Wärmetönung verbunden ist 
(beispielsweise von 0,1385 n auf 0,277 n 0,018 kcal für 
KCl und 0,020 kcal für NaCl nach Richards und Rowe1).

1 Vgl. N. Bjerrum, Zeitschr. physik. Chem. 119 (1926), 159.
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A. Wörmann1 hat die Neutralisationswärme von HC1 
mit NaOH und mit KOH bei 0°, 6°, 18° und 32 gemessen 
und dabei Säure- und Baselösungen mit Normalitäten von 
Vso bis 1 angewandt. Seine Resultate sind in Tabelle 46 
zusammengestellt.

Tabelle 46.
Neutralisationswärmen nach Wörmann in Kilogrammkalorien.

Normalität der |
Säure und Base f

0°
6°

18°
32°

0°
6°

18°
32°

Vio J/4 7s V2 1
NaOH + HCl

14,604 14,580 14,984
14,331 14,359 14,352

13,631 13,693 13,714
12,980 12,922 12,974

KOH + HCl
14,709 14,707 14,805

14,448 14,463 14,473
13,887 13,957 13,937
13,160 13,171 13,155

WÖRMANNS Messungen zeigen, dass sich die Neutralisa
tionswärme mit der Konzentration nur wenig ändert. Dieses 
Resultat steht in guter Übereinstimmung mit unseren Berech
nungen. Die Koeffizienten in der Ausdrücken (V, 19) sind 
ja auch nur klein. Weder Wörmanns Messungen noch 
unsere Berechnungen sind so genau, dass man etwas Sicheres 
über die Änderung mit der Konzentration in verdünnter
Lösung aussagen kann.

Aus Wörmanns Messungen haben wir Mittelwerte 
für das Konzentrationsintervall Vio—Vs normal gebil
det und daraus Werte für 9° und 27,5° interpoliert. Diese 
Werte sind in Tabelle 47 mit den aus unseren Formeln

1 A. Wörmann, Ann. d Physik. (4) 18 (1905), 775. In Wörmanns Ta
belle 43, Seite 791 sind die Konzentrationen bei den Temperaturen 6°, 
18° und 32° fehlerhaft halbiert angegeben. Dieser Fehler ist in Landolt- 
Börnsteins Tabellenwerk 5. Aufl. 1923 übergegangen.



Elektrometrische Messungen mit Wasserstoffelektroden. 105

(V, 19) für Và normale Lösungen berechneten Neutralisa
tionswärmen zusammengestellt. Die Übereinstimmung ist 
so gut, wie man nach der Genauigkeit der Messungen er
warten durfte.

Tabelle 4 7.
Die Neutralisationswärme in etwa V< normalen Lösungen.

Nach Wörmann Nach Bj. u. U.
Mittelwerte für Werte in

Vio—Vi n Lösungen V* n Lösung
NaOH 4- HCl 14,20 kcal 14,17 kcal

KOH + HCl 14,33 — 14,27
NaOH + HCl 13,19 — 13,58 —

KOH + HCl 13,41 — 13,53 —

7. Übersicht über die älteren Bestimmungen der 
Dissoziationskonstante des Wassers.

A. Berechnung aus Messungen von Säure-Alkali-Ketten.
1. Die Dissoziationskonstante des Wassers wurde zum 

ersten Mal von W. Ostwald 1893 aus der elektromotorischen 
Kraft der Säure-Alkali-Kette berechnet. Diese Methode ist 
später von vielen anderen Forschern angewandt worden1.

In Tabelle 48 haben wir eine Auswahl der Resultate 
dieser Untersuchungen zusammengestellt.

1 W. Ostwald, Zeitschr. physik. Chem. 11 (1893), 521. S. Arrhenius, 
ibid. 11 (1893), 826. W. Nernst, ibid. 14 (1894), 155. R. Löwenherz, ibid. 20 
(1896), 283. R. Lorenz und A. Böhi, ibid. 66 (1909), 733. S. P. L. Sörensen, 
Compt. rend. Lab. Carlsberg 8 (1909), 32, Biochem. Zeitschr. 21 (1909), 
131. G. Poma und B. Tanzi, Zeitschr. physik. Chem. 79 (1912), 55. 
L. Michaelis und P. Roña, Biochem. Zeitschr. 49(1913), 238. L. Michaelis, 
Die Wasserstoffionenkonzentration, Springer, Berlin 1914, S. 8. I. M. Mc. 
Bain und H. E. Martin, Journ. Chem. Soc. 10» (1914), 961. G. N. Lewis 
und M. Randall, Journ. Amer. Chem. Soc. 36 (1914), 1978. W. Palmaer 
und K. Melander, Zeitschr. Elektroch. 21 (1915), 418. Fr. C. Frary und 
A. H. Nietz, Journ. Amer. Chem. Soc. 37 (1915), 2263. G. N. Lewis, T. B. 
Brighton und R. L. Sebastian, ibid. 39 (1917), 2260. J. N. Brönsted, 
ibid. 42 (1920), 784. G. N. Lewis und M. Randall, Thermodynamics, New 
York 1923, S. 486.
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Tabelle 48.
Werte von pK0 (Ko = die vollständige Dissoziationskonstante des Wassers). 

Berechnet aus Messungen von Säure-Alkali-Ketten.
Statt Ionenaktivitäten sind Ionenkonz. Ionenaktivitäten
aus Leitfähigkeitsmessungen berechnet thermodynamisch

angewandt. berechnet.Temp.______________ _____________________ ____________________

50° 13,06

Lorenz
u. Böhi

S. P. L.
Sörensen

Poma u.
Tanzi Michaëlis

Lewis u.
Randall

Bjerrum 
u. Un mack

0° 14,87 14,945 14,926
18° 14,15 14,14 14,13 14,239 14,222
25° 13,92 13,91 13,89 13,998 13,980
30° 13,76 13,72
37° 13,50 13,590
40° - 13,41 13,42

R. Lorenz und A. Böhi (1909) massen die Kette 

H2 I 0,1 mol. HCl I 0,1 mol. KCl | 0,1 mol. KOH | H2, 

berechneten die Flüssigkeitspotentiale nach Planck’s For
mel und benutzten statt Ionenaktivitäten die ^-Konzen
tration in der Säure und die OH--Konzentration in der Base, 
aus Leitfähigkeitsmessungen nach Arrhenius berechnet. 
S. P. L. Sörensen (1909) mass die folgenden Ketten:

H2 I 0,1 molare Mischungen von NaOH und NaCl | 1,75 

bzw. 3,5 mol. KCl | 0,1 mol. KCl, HgCl | H2

II21 0,1 molare Mischungen von HCl und NaCl | 1,75 

bzw. 3,5 mol. KCl | 0,1 mol. KCl, HgCl | H2.

Er bestimmte die Flüssigkeitspotentiale nach Bjerrum und 
verfuhr sonst wie Lorenz und Böhi. Poma und Tanzi 
(1912) massen die folgenden Ketten:

H2 I 0,05 mol. HCl I 1,75 bzw.3,5mol. KCl | 0,05 mol. KOH | H2
- I — — I — - — — I — NaOH I -
- I — HBr I — - — — I — KOH | -
- | 0,1 mol. HCl I — - — — I 0,1 mol. NaOH I -
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Sie berechneten ihre Resultate wie Sörensen. Michaëlis 
(1914) macht keine näheren Angaben über die von ihm 
gemessenen Ketten. Sie scheinen den von Sörensen gemes
senen Ketten ähnlich gewesen zu sein. Die Berechnung 
wurde nach Sörensen durchgeführt. G. N. Lewis und M. 
Randall (1925) gingen aus von Lewis’s Messungen der Kette

H2 I 0,1 mol. KOH I 0,1 mol. HCl, HgCl | Hg

und Lewis, Brighton und Serastian’s Messung der Kette

H2 I 0,01 mol. KOH | 0,01 mol. KCl, HgCl | Hg, 

kombiniert mit Ellis und Linhart’s Messungen der Kette 

H2 I 0,01 mol. HCl, HgCl | Hg.

Sie benutzten thermodynamisch berechnete Aktivitätskoeffi
zienten für die Ionen, berechnet in der Annahme, dass der 
Aktivitätskoeffizient eines Ions durch die Ionenstärke voll
ständig bestimmt ist. Nachdem sie in dieser Weise den Wert 
der Dissoziationskonstante bei 25° bestimmt hatten, be
rechneten sie ihre Werte bei 0° und 18° thermodynamisch 
mit Hilfe von Wörmann’s Neutralisationswärme. Aus ihren 
Angaben folgt für die Dissoziationskonstante:

pK" “ tTÏ73Ï + 26,676 log (t + 273,1) “,3’424- (v> 20)
Tabelle 48 zeigt, dass unsere Werte für pKo recht be

trächtlich (etwa 0,06) von den älteren mittels Leitfähigkeits
dissoziationsgraden berechneten Werten abweichen. Dagegen 
stimmen sie bedeutend besser (auf etwa 0,018) mit den von 
Lewis und Randale berechneten Werten überein. Wir sehen 
in der guten thermodynamischen Übereinstimmung unserer 
unabhängig von einander bei 4 verschiedenen Temperaturen 
bestimmten pKo-Werte ein Argument für die Genauigkeit 
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unserer Zahlen. Mehr als zwei richtige Dezimalen darf man 
aber in unseren Zahlen kaum erwarten. Höher schätzen auch 
Lewis und Randall ihre Zahl nicht ein. Die vorhandene 
Übereinsstimmung ist in sofern als genügend zu betrachten.

2. Poma und Tanzi haben äusser den Messungen, die 
in Tabelle 48 ausgewertet sind, auch einige Messungen 
mit Salzzusätzen zu ihren Säure- und Baselösungen gemacht. 
Aus diesen Messungen haben wir die Konzentrations
dissoziationskonstante (Kc) des Wassers berechnet und mit 
den nach unseren Formeln (V, 11) berechneten Werten 
verglichen.

Tabelle 4 9.
Werte von pKc (Kc = die Konzentrationsdissoziationskonstante des

Wassers). Berechnet aus Messungen von Säure-Alkali-Ketten. 25°.

X

0,05 n HCl + xnKCl
0,05 nKOH+xn KCl

0,05 n HCl + x n NaCl
0,05 n NaOH+xn NaCl

0,05 n HBr+ xn KBr
0,05 n KOH+ xnKBr X

0,1 n HCl + x n N
0,1 n NaOH+ x n N

P. u. T. Bj. u. U. P. u. T. Bj. u. U. P. u. T. ! . • . P. u. T. Bj. u.

0 13,835 13,848 13,851 13,847 13,864 0 13,746 13,81
1,71 13,907 13,924 13,888 13,843 1 13,787 13,77
2,55 14,098 14,071 13,998 13,955 14,155 2 13,954 13,88

3 14,083 14,02
4 14,281 14,17

Bei der Anwendung der Formeln (V, 11) ist vorausge
setzt, dass die vorhandene Säure-, bzw. Basenmenge nur 
klein int Verhältnis zur vorhandenen Salzmenge ist. Diese 
Annahme ist bei den Ketten ohne Salzzusatz (x = 0) gar 
nicht erfüllt. Auch die für grosse Salzzusätze (x = 2, 
2,55, 3 und 4) aus den Formeln (V, 11) berechneten pKc- 
Werte sind etwas unsicher, da sie auf einer bedeutenden 
Extrapolation beruhen. Selbst wenn man diese Umstände 
in Betracht zieht, ist die Übereinstimmung zwischen Poma 
und Tanzi’s und unseren Messungen doch nicht ganz 
befriedigend.
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3. Harned hat zusammen mit seinen Schülern viele 
Ketten mit Wasserstoffelektroden in sauren und basischen 
Salzlösungen gemessen1.

Sein Verfahren erlaubt ihm nicht die Dissoziationskon
stante des Wassers selbst zu berechnen; dagegen berechnet 
er aus seinen Messungen eine Grösse

hifoH
an2o

(V, 21)

(/ = Aktivitätskoeffizient, a = Aktivität), die nichts anderes 
ist als die Änderung der Konzentrationsdissoziationskon
stanten mit der Zusammensetzung der Lösung

(V, 22)

In Tabelle 50 haben wir Harneds Resultate für 
Lösungen von KCl und NaCl mit den unsrigen zusammen
gestellt. Der Vergleich ist ein wenig beschwerlich, weil 
Harned mit Gewichts-, wir dagegen mit Volumenkonzen
trationen rechnen. Wir bezeichnen mit m die Konzentra
tion in Mol pro 1000 g. Wasser und mit c die Konzentration 
in Mol pro Liter Lösung bei 18°. Km ist die Konzentra
tionskonstante, berechnet mit m-Konzentrationen, und Kc 
dieselbe Konstante, berechnet mit c-Konzentrationen. Auch 
die vollständige Dissoziationskonstante nimmt, wenn man 
mit m-Konzentrationen rechnet, einen etwas anderen Wert 
(Km, o) an, als wenn man mit c-Konzentrationen rechnet 
(Ko). Da 1000 g. Wasser bei 18° 1002 cm3 einnehmen, hat 
man folgende Beziehung zwischen den beiden Konstanten:

1 H. S. Harned, Journ. Amer. Chem. Soc. 47 (1925), 930 (KCl und 
NaCl); H. S. Harned und F. E. Swindells, ibid. 48 (1926), 126 (LiCl); 
G. Àkerlôf ibid. 48 (1926), 1160 (K2SO4 und Na2SO4); H. S. Harned und 
G. M. James, Journ. Physical Chem. 30 (1926), 1060 (KBr und NaBr).
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= l,0022. (V, 23)Ko

In der ersten Kolumne der Tabelle 50 ist die in-Konzen
tration angegeben. Dann folgt der Wert von pKm, o — pK m be
rechnet aus Harneds IÇ(s)-Wertenfür KCl-bzw. NaCl-Lösun- 
gen, die 0,01 Mol Säure oder Base pro 1000 g. Wasser und 
ausserdem so viel Salz enthielten, dass die totale Ionenkon- 
zentration m war. In der dritten Kolumne steht der entspre
chende Wert für Lösungen mit 0,1 Mol Säure oder Base pro 
1000 g. Wasser. Mehrere dieser Werte wurden von uns durch 
graphische Interpolation aus Harneds Angaben bei nahe lie
genden Konzentrationen erhalten. In der 4. Kolumne ist die 
c-Konzentration der Ionen in der Lösung angeführt. Sie wurde 
aus der m-Konzentration unter der Annahme, dass 1000 g. 
Wasser = 1002 cm3 und dass die scheinbaren Molvolumina in 
den Lösungen für KCl 29 und für NaCl 18 cm3 betragen, 
berechnet. Die anwesenden kleinen Mengen Säure oder Base 
wurden als KCl bzw. NaCl gerechnet. In der 5. Kolumne 
stehen die Werte von pKo — pKc nach den Formeln (V, 11) 
berechnet, und daraus sind die Werte von pKm, o — pKm (6. 
Kolumne) durch Addition von 21og(m/c) — 0,002 berechnet. 
In der 7. Kolumne stehen endlich die Differenzen zwischen 
den pKni( o pK m" Werten nach Harned und nach uns. 
Aus der Grösse dieser Differenzen geht hervor, dass die 
Übereinstimmung nicht gut ist. Die Messungen geben jedoch 
unmittelbar nur Differenzen zwischen pKm,o—pKm-Werten. 
Es ist deshalb mit Harneds Messungen vollständig ver
träglich alle pKm, o — pKm-Werte um dieselbe Zahl zu verklei
nern. Ziehen wir 0,055 ab, so wird Übereinstimmung für alle 
KCl-Lösungen erreicht (in = 0,01 ausgenommen), und auch 
die Zahlen für NaCl-Lösungen (die Messung für m — 0,01 
ausgenommen) vertragen sich weit besser mit den unsrigen.
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Tabelle 50.
Die Änderung der Konzentrationsdissoziationskonstante des Wassers mit
der Konzentration bei 25° nach Harned und nach Bj errum und Unmack.

PKm.O—PKm
pK0-pKcm

(Mol pro 
1000 g 
H2O)

nach Harned c
(Mol pro 
1000 ccm.
Lösung)

PKm, 0
PKm 
nach

Bj. u. U.

Differenz

0,01 m. 
Säure 

und Base

0,1 m.
Säure 

und Base

nacli 
Bj. u. U.

Harned—
Bj. u. U.

a) KCl :
0,01 0,080 — 0,00998 0,073 0,073 0,007
0,02 0,137 — 0,01996 0,096 0,096 0,041
0,03 0,166 — 0,0299 0,111 0,112 0,054
0,05 0,199 — 0,0498 0,132 0,133 0,066
0,1 0,232 0,232 0,0995 0,162 0,165 0,067
0,2 0,256 0,257 0,1984 0,190 0,196 0,060
0,3 0,271 0,269 0,296 0,202 0,212 0,058
0,5 0,274 0,277 0,492 0,205 0,219 0,056
0,75 0,259 0,262 0,733 0,191 0,209 0,051
1 0,232 0,237 0,970 0,165 0,191 0,043
2 0,111 0,105 1,886 0,017 0,066 0,042
3 — 0,045 — 0,055 2,754 — 0,177 -— 0,105 0,055

b) NaCl:
0,01 0,082 — 0,00998 0,070 0,073 0,009
0,02 0,143 — 0,01996 0,096 0,096 0,047
0,03 0,173 — 0,0299 0,111 0,112 0,061
0,05 0,205 — 0,0499 0,133 0,134 0,071
0,1 0,244 0,244 0,0996 0,165 0,167 0,077
0,2 0,266 0,273 0,199 0,198 0,201 0,068
0,3 0,278 0,281 0,2975 0,215 0,220 0,059
0,5 0,284 0,287 0,495 0,227 0,235 0,050
0,75 0,280 0,278 0,738 0,244 0,256 0,023
1 0,260 0,260 0,981 0,211 0,227 0,033
2 0,158 0,154 1,928 0,109 0,139 0,017
3 0,047 0,044 2,84 — 0,026 0,020 0,025

Die Differenzen zwischen Harneds und unseren Zah
len können somit auf einen noch nicht erklärten Unter
schied unserer H2-Elektroden in salzfreier 0,01 molarer 
Säure und Base zurückgeführt werden.
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B. Berechnung aus der Leitfähigkeit des reinen Wassers.
1. Das Verfahren zur Bestimmung der Dissoziation des 

Wassers, dass am nächsten liegt, ist wohl die Berechnung 
aus der Leitfähigkeit des reinen Wassers1. Die Anwendung 
dieser Methode scheiterte zuerst an der Unmöglichkeit der 
Herstellung von genügend reinem Wasser. Das Verfahren 
hat bis jetzt nur in den Händen von R. Kohlrausch und 
A. Heydweiller2 brauchbare Resultate ergeben. Es gelang 
zwar diesen Forschern nicht, vollständig reines Wasser her
zustellen. Ihr reinstes Wasser enthielt noch Verunreinigun
gen, deren Leitfähigkeit bei 18° etwa 15 % von der Eigen
leitfähigkeit des reinen Wassers betrug. Indem sie aber die 
Leitfähigkeit dieses Wassers in dem Temperaturintervall 
von — 2 bis 50° bestimmten, gelang es ihnen die Dissozia
tionskonstante des Wassers in folgender Weise zu berechnen. 
Sie machten die Annahme, dass der Temperaturkoeffizient 
der Leitfähigkeit der Verunreinigungen die für Neutralsalze 
gewöhnlich geltende Grösse besitzt, und berechneten einen 
Temperaturkoeffizienten für die Eigenleitfähigkeit des reinen 
Wassers aus der bekannten Neutralisationswärme von star
ken Säuren und Basen. Aus der beobachteten Temperatur
abhängigkeit der Leitfähigkeit ihres Wassers konnten sie 
dann die Bruchteile der Leitfähigkeit, die auf das Wasser 
selbst sowie die, die auf die Verunreinigungen fallen, be
rechnen. Bei einer Neuberechnung der Messungen mit Hilfe 
von Wörmanns Neutralisationswärmemessungen kam Heyd
weiller 1909 zu folgender Formel für die Dissoziations
konstante:

1 Vgl. S. Arrhenius, Zeitschr. physik. Chem. 5 (1890), 1, 11 (1893), 
823 und W. Ostwald, ibid. 11 (1893), 521.

2 R. Kohlrausch und A. Heydweiller, Wied. Ann. 53 (1894), 234, 
Zeitschr. physik. Chem. 14 (1894), 330; A. Heydweiller, Ann. d. Physik. 
(4) 28 (1909), 503.
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6094 6
pKo = 2734^ + 24’25los<273 +1)-66,4678. (V, 24)

Die in Tabelle 51 unter der Bezeichnung Kohlrausch- 
Heydweiller angeführten Werte sind nach dieser Formel 
berechnet. Zum Vergleich sind unsere Werte angeführt. 
Die Übereinstimmung lässt nichts zu wünschen übrig, wenn 
man die unsicheren Annahmen bedenkt, auf welchen Kohl
rausch und Heydweillers Berechnung der Eigenleitfähigkeit 
des reinen Wassers beruht.

Tabelle 51.
Werte von pK0 (Ko = die vollständige Dissoziationskonstante des Wassers).

Temp. 0° 18° 25° 37°
pK0 (Kohlrausch—Heydweiller) 14,934 14,225 13,984 13,609
pK0 (Bjerrum—Unmack) . 14,926 14,222 13,980 13,590

C. Berechnung aus Hydrolysenmessungen.
1. In einer dritten Gruppe von Verfahren zur Bestim

mung der Dissoziationskonstante des Wassers geht man 
von Hydrolysenmessungen von Salzen schwacher Säuren oder 
noch besser von Salzen schwacher Säuren und schwacher 
Basen aus. Das Prinzip dieser Verfahren wurde 1890 
von S. Arrhenius entwickelt1, aber erst 1893 erhielt 
Arrhenius durch Shields Messungen der Hydrolyse in 
Natriumacetatlösungen die zu einer Durchführung der 
Berechnung notwendigen Daten2. Später ist das Verfahren 
von mehreren anderen Forschern angewandt worden3.

1 S. Arrhenius, Zeitschr. physik. Chem. 5 (1890), 16. Vgl. W. Nernst, 
ibid. 11 (1893), 349.

2 S. Arrhenius, Zeitschr. physik. Chem. 11 (1893), 823.
3 G. Bredig, ibid. 11 (1893), 829. C. W. Kanolt, Journ. Amer. Chem. 

Soc. 21) (1907), 1414. H. Lundén, Journ. chim. phys. 5 (1907), 589. 
A. A. Noyes und H. C. Cooper, Carnegie Inst. Publ. No. 63 (1907), Part V. 
A. A. Noyes und Y. Kato, ibid. Part VI, auch Zeitschr. physik. Chem. 
73 (1910) 20. A. A. Noyes und R. B. Sosman, Carnegie Inst. Publ. No. 63 
(1907) Part VII, auch Zeitschr. physik. Chem. 73 (1910), 20.

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 8
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In Tabelle 52 haben wir die Resultate der wichtigsten 
dieser Untersuchungen mit unseren Zahlen zusammen
gestellt.

Werte von pK0 (Ko = die vollständige Dissoziationskonstante des
Tabelle 52.

Wassers). Berechnet aus Hydrolysenmessungen von Salzen.
lonenaktivitäten lonenaktivitäten berech- Bjerrum und

berechnet aus Leit- net nach der Formel Unmacks
fähigkeitsmessungen pf = 0,3 î'c elektrometrisch

Kanolt Lundén Kanolt Lundén Werte
0° 15,05 14,99 14,926

10° 14,51 14,47 14,521 1
15° 14,34 14,30 14,333 1
18° 14,34 14,27 14,222
25° 14,09 13,98 14,03 13,94 13,980
40° 13,53 13,49 13,496 1
50° 13,29 13,25 13,191

1 Graphisch interpoliert, bzw. extrapoliert.

Kanolt bestimmt die Hydrolyse des Ammoniumsalzes 
des Diketotetrahydrothiazols und Lundén die Hydro
lyse von «-«-/-Trimethylpyridinium-p-nitrophenolat. Beide 
Forscher benutzen statt lonenaktivitäten die nach Ar
rhenius aus Leitfähigkeitsmessungen berechneten Ionen- 
konzentrationen. Um zu sehen wie gross die dadurch 
eingeführte Unsicherheit ist, haben wir die Daten dieser 
Forscher einer Neuberechnung unterworfen, wobei die 
Ionenaktivitätskoeffizienten nach der Näherungsformel 
pf = 0,3 ( c (c die Ionennormalität) berechnet wurden 
(siehe Tabelle 52). Dadurch ändern sich die erhaltenen 
Werte um 0,04 bis 0,07 Einheiten. Von den umgerechneten 
Werten für pKo liegen Kanolts Werte etwa 0,06 über und 
Lundéns Werte bei 10°—25° etwa 0,04 unter den unsrigen.
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D. Andere Verfahren.
1. Von anderen Verfahren zur Bestimmung der Ioni

sation des Wassers ist zu nennen das Verfahren von Wijs1.
Es beruht auf der Bestimmung der Hydrolysengeschwin

digkeit von Methylacetat in reinem Wasser und benutzt 
namentlich die Geschwindigkeit in dem Minimum von 
Geschwindigkeit, das nach einiger Zeit beobachtet wird. 
Wijs berechnet bei 25° pKo = 13,84. Das Verfahren ist 
jedoch nur wenig genau.

2. Eine Berechnung der Dissoziationskonstante des 
Wassers von Dolezalek2 in einer Abhandlung über die 
Theorie des Blei-Akkumulators beruht auf einen Trugschluss.

VI. Messungen in Phosphatgemischen, 
Die Dissoziationskonstanten der 

Phosphorsäure.
1. Messungen.

1. Die untersuchten Lösungen wurden aus den folgen
den vier Stammlösungen hergestellt:

Lösung A. Eine 0,1 molare Salzsäure, die in Bezug auf 
Natriumchlorid 0,1 molar war. Sie war aus einer auf 
Natriumoxalat eingestellten 1 molaren Salzsäure unter Zu
satz einer abgewogenen Menge Natriumchlorid (Kahlbaums 
»zur Analyse«) hergestellt.

Lösung B. Eine 0,05 molare Lösung von primärem 
Natriumphosphat, die ausserdem 0,05 Mol Natriumchlorid 
pro Liter enthielt. Sie war aus einer genau abgewogenen 
Menge sekundärem Natriumphosphat (Kahlbaums Marke 
»Sörensen«) unter Zusatz von 50 ccm. 1 molarer Salzsäure

1 I. I. A. Wijs, Zeitschr. physik. Chem. 11 (1893), 492, 12 (1893), 
514, 14 (1894), 189.

2 F. Dolezalek, Zeitschr. Elektroch. 5 (1899), 533. 
8
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pro Liter Lösung hergestellt. Nach unseren später zu 
referierenden Messungen zu schliessen scheint diese Lösung 
ein wenig sekundäres Phosphat zu enthalten (pro Mol 
H3PO4 nicht 1, sondern 1,0024 Mol NaOH). Diese even
tuelle kleine Ungenauigkeit in der Zusammensetzung haben 
wir bei unseren Berechnungen vernachlässigt.

Lösung C. Eine 0,05 molare Lösung von sekundärem 
Natriumphosphat. Sie war aus Kahlbaums sekundärem Na
triumphosphat Marke »Sörensen« hergestellt. Aus unseren 
späteren Messungen schliessen wir, dass diese Lösung sehr rein 
war und höchstens eine Spur von primärem Phosphat ent
hielt (Neutralisationsgrad der Phosphorsäure 1,999 statt 2,000).

Lösung D. Eine 0,1 molare Lösung von Natrium
hydroxyd aus gesättigter Natronlauge nach den Angaben 
von S. P. L. Sörensen1 hergestelll. Alle angewandten Präpa
rate wurden nach Sörensen auf Reinheit geprüft.

2. Die Resultate der Potentialmessungen sind in den 
Tabellen 54—65 zusammengestellt. In der ersten Kolumne 
sind die bei der Herstellung der Phosphatlösung angewand
ten Stammlösungen und das Volumenverhältnis, in welchem 
sie angewandt wurden, angegeben. Ob die Mischung un
verdünnt oder in einem bestimmten Volumenverhältnis ver
dünnt gemessen wurde, ist am Kopf der Tabelle angeführt. 
Hier ist auch die Temperatur, bei welcher die Messungen 
vorgenommen wurden, angegeben. In der 2. Kolumne wird 
N, der Neutralisationsgrad der Phosphorsäure (Mol NaOH 
pro Mol H3PO4) angegeben. In der 3. Kolumne E760 stehen 
die gemessenen Spannungen in Volt, umgerechnet auf trock
nen Wasserstoff von 760 mm. Druck. E in der 4. Kolumne 
ist das für die Flüssigkeitspotentiale korrigierte Ketten
potential. Die Flüssigkeitspotentiale wurden nach den An-

1 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, 8 (1909), 36.



Elektrometrische Messungen mit Wasserstoffelektroden. 117

gaben in Teil III berechnet. Für die Äquivalentleitfähig
keiten der verschiedenen Phosphationen wurden die in 
Tabelle 53 angegebenen Werte angewandt. Diese Werte sind

Tabelle 53.
Äquivalentleitfähigkeiten bei 18°.

Ionennormalität (cNa) 0,1 0,03 0,01 0,003

vh2po4-................... 17,6 20,9 23,4 24,6
vhpo4 ................. 28,8 37,2 43,6 48,3
vpo4.......................... 40,0 53,5 63,8 72,0
vNa+.................................. 36,4 38,9 40,5 41,6

55,8 59,2 61,5 63,0ci ..................................
vh+.......................... 294 303 307 310
VOH~................................ 157 163 167 169

berechnet aus Abbott und Bray’s 1 Messungen der
fähigkeit von Na2HPO4- und NaH2PO4-Lösungen. Für 
Natrium-, Chlor-, Wasserstoff- und Hydroxylionen wurden 
die Beweglichkeiten dem Buch von Kohlrausch und Hol- 
born über das Leitvermögen der Elektrolyte, 2. Ausgabe 
1916, entnommen. Nachdem durch eine erste vorläufige Be
rechnung angenäherte Werte für die Konzentrationen der 
Wasserstoff-, bzw. der Hydroxylionen und der verschiedenen 
Phosphationen erhalten worden waren, wurde mit diesen 
Werten die endgültige Berechnung der Flüssigkeitspoten
tiale durchgeführt.

Die pH-Werte der 5. Kolumne der Tabellen sind mit 
den konventionellen SÖRENSEN-CLARK’schen E0-Werten be
rechnet (vgl. Teil IV, S. 82). Dagegen wurden bei der Be
rechnung der pAn-Werte in der 6. Kolumne unsere eigenen 
E0-Werte angewandt. Die in der 7. Kolumne angegebenen 
H+- und OH_-Konzentrationen wurden aus den gemessenen 
E-Werten nach den Formeln (IV, 24) und (V, 16) berechnet.

1 G. A. Abbott und W. C. Bbay, Journ. Amer. Chem. Soc. 31 (1909), 729. 
Die Beweglichkeit des tertiären Phosphations (vpO4—---- ) wurde unter der
Annahme berechnet, dass VpOj------- — VHPO4 " = VHPO4 — VH2PO4— 
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Diese Konzentrationen sind nur angegeben, wenn sie grösser 
als etwa 1 pro mille der totalen Phosphatkonzentration 
und somit von Bedeutung für die Berechnung der Flüssig
keitspotentiale und des Zustandes der Phosphorsäure sind.

Tabelle 54.
Hg I HgGl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt

18°. Unverdünnte Mischungen. cNa = 0,1 mol.
Mischung N e760 E PH pah CH
1 A + 2 B 0,000 0,4438 0,4432 1,823 1,858 0,01581
1 A + 4 B 0,500 0,4651 0,4649 2,199 2,234 0,00664
1 A+ 6 B 0,667 0,4774 0,4773 2,414 2,449 0,00405

B 1,000 0,5995 0,5994 4,530 4,565 0,00003
39 B+ 1 C 1,025 0,6399 0,6398 5,231 5,265
38 B + 2 C 1,050 0,6573 0,6572 5,532 5,567
37 B + 3 C 1,075 0,6672 0,6671 5,704 5,738

9 B+ 1 C 1,100 0,6747 0,6745 5,832 5,867
8 B + 2 C 1,200 0,6951 0,6949 6,185 6,220
7 B+ 3 C 1,300 0,7090 0,7087 6,425 6,459
6 B 4- 4 C 1,400 0,7200 0,7196 6,614 6,648
5 B 4- 5 C 1,500 0,7303 0,7298 6,790 6,825
4 B 4- 6 C 1,600 0,7407 0,7401 6,969 7,003
3 B 4- 7 C 1,700 0,7519 0,7513 7,163 7,198
2 B 4- 8 C 1,800 0,7661 0,7654 7,407 7,442
1 B 4- 9 C 1,900 0,7864 0,7856 7,757 7,792
3 B 4- 37 C 1,925 0,7943 0,7935 7,894 7,929
2 B 4- 38 C 1,950 0,8041 0,8032 8,062 8,097 COH

C 2,000 0,8712 0,8703 9,225 9,260 0,00001
6C4- 1 D 2,333 0,9960 0,9952 11,390 11,425 0,00206
4 C 4- 1 D 2,500 1,0103 1,0096 11,640 11,674 0,00366
2 C 4- 1 D 3,000 1,0363 1,0360 12,097 12,132 0,01050

Tabelle 5 5.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt 
18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3:10. cN = 0,03 mol.

Mischung
1 A4- 2 B

N
0,000

e760
0,4658

E
0,4652

PH
2,204

pah
2,239

CH
0,00638

1 A 4- 6 B 0,667 0,4931 0,4928 2,683 2,718 0,00212
5 B 4- 5 C 1,500 0,7385 0,7381 6,934 6,969 COH
6 C 4- 1 D 2,333 0,9947 0,9943 11,374 11,409 0,00182
2 C4- 1 D 3,000 1,0233 1,0232 11,875 11,910 0,00574
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Tabelle 56.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt 

mol.18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1:10. cNa = 0,01
Mischung N E760 E PH PAII CH
1 A + 2 B 0,000 0,4875 0,4870 2,582 2,617 0,00261
1 A+ 4 B 0,500 0,5019 0,5014 2,832 2,867 0,00146
1 A + 6 B 0,667 0,5110 0,5106 2,991 3,026 0,00101

B 1,000 0,6474 0,6470 5,355 5,390 0,00004
38 B + 2 C 1,050 0,6744 0,6740 5,823 5,858

9 B + 1 C 1,100 0,6909 0,6905 6,109 6,144
8 B + 2 C 1,200 0,7110 0,7106 6,458 6,492
7 B + 3 C 1,300 0,7236 0,7231 6,674 6,709
6 B + 4 C 1,400 0,7350 0,7345 6,872 6,906
5 B T“ 5 C 1,500 0,7444 0,7439 7,034 7,069
4 B + 6 C 1,600 0,7549 0,7544 7,217 7,251
3 B + 7 C 1,700 0,7651 0,7646 7,393 7,428
2 B + 8 C 1,800 0,7792 0,7787 7,638 7,672 COH

C 2,000 0,8698 0,8693 9,208 9,243 0,00001
6 C + 1 D 2,333 0,9823 0,9813 11,159 11,194 0,00104
4 C + 1 D 2,500 0,9911 0,9907 11,312 11,347 0,00148
2 C + 1 D 3,000 1,0072 1,0069 11,593 11,627 0,00282

Tabelle 57.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt 

18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 100. c^a = 0,003 mol.
Mischung N E760 E Ph pah CH

1 A + 2 B 0,000 0,5135 0,5129 3,031 3,066 0,000904
1 A + 6 B 0,667 0,5355 0,5349 3,412 3,447 0,000374
5 B + 5 C 1,500 0,7476 0,7470 7,088 7,123 COH
6C-J-1D 2,333 0,9569 0,9563 10,716 10,750 0,000357
2 C + 1 D 3,000 0,9845 0,9840 11,196 11,231 0,000108

Tabelle 5 8.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt

25°. Unverdünnte Mischungen. cNa ~ 0,1 mol.
Mischung N E760 E PH pah CH
1 A + 2 B 0,000 0,4467 0,4462 1,837 1,864 0,01545
1 A+ 4 B 0,500 0,4691 0,4689 2,222 2,249 0,00631
1 A4- 6 B 0,667 0,4819 0,4818 2,440 2,467 0,00387

B 1,000 0,6140 0,6139 4,675 4,702 0,00002
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Tabelle 58 (Fortsetzung).
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt

25°. Unverdünnte Mischungen. cNa = 0,1 mol.
Mischung N E7 60 E PH pah CH

38 B + 2 C 1,050 0,6629 0,6628 5,503 5,530
7 B + 3 C 1,300 0,7165 0,7162 6,406 6,433
5 B + 5 C 1,500 0,7382 0,7377 6,770 6,797
3 B + 7 C 1,700 0,7604 0,7598 7,144 7,171
2 B + 38 C 1,950 0,8124 0,8115 8,019 8,046 COH

C 2,000 0,8794 0,8785 9,152 9,179 0,00002
6 C + 1 I) 2,333 1,0042 1,0035 11,267 11,294 0,00267
4 C+ 1 D 2,500 1,0179 1,0173 11,501 11,528 0,00457
2 C 4- 1 I) 3,000 1,0419 1,0416 11,912 11,939 0,01178

Tabelle 59.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KOI | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt 
25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 10. cNa — 0,03 mol.

Mischung N E760 E PH PAH CH
1 A + 2 B 0,000 0,4691 0,4685 2,215 2,242 0,00634
1 A + 6 B 0,667 0,4972 0,4969 2,695 2,723 0,00208
5 B 4- 5 C 1,500 0,7469 0,7464 6,917 6,944 COH
6C4-1D 2,333 1,0001 0,9997 11,203 11,230 0,00209
2 C 4- 1 I) 3,000 1,0274 1,0273 11,670 11,697 0,00615

Tabelle 60.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt 
25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 10. cKa = 0,01 mol.

Mischung N E760 E Ph pah cn
1 A 4- 2 B 0,000 0,4917 0,4912 2,599 2,626 0,00255
1 A 4- 4 B 0,500 0,5064 0,5059 2,848 2,875 0,00143
1 A 4- 6 B 0,667 0,5160 0,5156 3,012 3,039 0,000982

B 1,000 0,6541 0,6537 5,349 5,376 0,000004
7 B 4- 3 C 1,300 0,7318 0,7313 6,662 6,689
5 B 4- 5 C 1,500 0,7531 0,7526 7,022 7,049
3B + 7C 1,700 0,7745 0,7740 7,384 7,411 COH

C 2,000 0,8779 0,8774 9,134 9,161 0,00002
6 C4- 1 D 2,333 0,9851 0,9847 10,949 10,976 0,00110
4 C4- 1 D 2,500 0,9937 0,9933 11,095 11,122 0,00154
2 C4- 1 D 3,000 1,0095 1,0093 r 11,365 11,393 0,00288
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Tabelle 61.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt

25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 100. cNa — 0,003 mol.
Mischung N E760 E PH pah CH
1 A4- 2 B 0,000 0,5180 0,5174 3,042 3,069 0,00893
1 A4- 6 B 0,670 0,5408 0,5402 3,428 3,455 0,00366
5 B4- 5 C 1,500 0,7566 0,7560 7,080 7,107 COH
6 C4- 1 D 2,333 0,9588 0,9582 10,501 10,528 0,000372
2 C4- 1 D 3,000 0,9849 0,9844 10,944 10,971 0,00104

Tabelle 62.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt

37°. Unverdünnte Mischungen. cNa = 0,1 mol.
Mischung N E760 E Pli pah CH
1 A 4- 2 B 0,000 0,4520 0,4515 1,870 1,888 0,01439
1 A4- 4B 0,500 0,4753 0,4751 2,254 2,272 0,00596
1 A 4- 6 B 0,667 0,4895 0,4894 2,486 2,504 0,00348

B 1,000 0,6170 0,6169 4,559 4,577 0,00003
38 B 4- 2 C 1,050 0,6739 0,6738 5,485 5,502

7 B4- 3 C 1,300 0,7290 0,7287 6,372 6,390
5 B 4- 5 C 1,500 0,7512 0,7507 6,735 6,753
3 B 4- 7 C 1,700 0,7743 0,7737 7,109 7,127
2 C4- 38 B 1,950 0,8298 0,8289 8,007 8,025 COH

C 2,000 0,8939 0,8930 9,049 9,067 0,00004
6 C 4- 1 B 2,333 1,0178 1,0171 11,067 11,085 0,00407
4C4- 1 B 2,500 1,0307 1,0302 11,280 11,298 0,00665
2 C + 1 B 3,000 1,0515 1,0513 11,623 11,641 0,01469

Tabelle 6 3.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt
37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 10. cj,Ja = 0,03 mol.

Mischung N e760 E PH pah CH
1 A 4- 2 B 0,000 0,4749 0,4744 2,242 2,260 0,00597
1 A4- 6 B 0,667 0,5038 0,5035 2,715 2,733 0,00200
5 B4- 5 C 1,500 0,7605 0,7601 6,888 6,906 COH
6 C4- 1 D 2,333 1,0083 1,0080 10,919 10,937 0,00262
2 C 4- 1 D 3,000 1,0347 1,0347 11,353 11,371 0,00715
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Tabelle 64.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Phosphatmischung | H2Pt
37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1:10. cNa — °’01 mol.

Mischung N E760 E PH pah CH
1 A + 2 B 0,000 0,4983 0,4978 2,623 2,641 0,00243
1 A + 4 B 0,500 0,5137 0,5132 2,873 2,891 0,00136
1 A + 6 B 0,677 0,5236 0,5232 3,036 3,054 0,000935

B 1,000 0,6633 0,6629 5,307 5,325 0,000005
7 B + 3 C 1,030 0,7449 0,7444 6,633 6,650
5 B + 5 C 1,050 0,7670 0,7665 6,992 7,010
3 B 4- 7 C 1,070 0,7895 0,7890 7,358 7,376 COH

C 2,000 0,8892 0,8887 8,979 8,997 0,00003
6C+ 1 D 2,333 0,9901 0,9897 10,621 10,639 0,00124
4C+ 1 D 2,500 0,9975 0,9971 10,741 10,759 0,00163
2 C + 1 D 3,000 1,0149 1,0147 11,028 11,046 0,00315

Tabelle 6 5.
Hg 1 HgCL, 0,1 mol. KCl 1 .3,5 mol. KCl 1 Phosphatmischung | H2Pt

37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 100. Cjça — 0,003 mol.
Mischung N E760 E PH PAH CH
1 A + 2 B 0,000 0,5228 0,5252 3,068 3,086 0,000851
1 A + 6 B 0,667 0,5493 0,5487 3,450 3,468 0,000352
5 B + 5 C 1,500 0,7707 0,7701 7,050 7,068 COH
6 C + 1 D 2,333 0,9602 0,9596 10,132 10,150 0,000380
2 C + 1 D 3,000 0,9876 0,9870 10,577 10,595 0,00106

2. Die erste Dissoziationskonstante der Phosphorsäure.
1. Für die 1. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure 

unterscheiden wir zwischen der vollständigen Konstante 
K'o, der unvollständigen Konstante K' und der Konzentra
tionskonstante Kc. Diese Konstanten sind definiert durch

Ah • AhjPo,— (VI, 1)
Ah3po4

Ah-[H2PO4~]
(VI, 2)[h3po4]

[H+] [H2PO4-] 
|h3po4] (VI, 3)
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Tabelle 66.
Die unvollständige 1. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure, K'. 
1) t = 18°:

|H2PO/*1
pah

PK'
cNa CP N CH loS [H,PO<] PK' + A
0,100 0,03333 0,000 0,01581 — 0,045 1,858 1,903 0,1158 2,073

0,04000 0,500 0,00664 4- 0,300 2,234 1,934 0,1066 2,097
0,04286 0,667 0,00405 + 0,503 2,449 1,946 0,1041 2,107

0,030 0,01000 0,000 0,00638 + 0,246 2,239 1,993 0,0364 2,088
0,01286 0,667 0,00212 + 0,693 2,718 2,025 0,0321 2,114

0,010 0,00333 0,000 0,00261 4- 0,558 2,617 2,059 0,0126 2,115
0,00400 0,500 0,00146 + 0,808 2,867 2,059 0,0115 2,112
0,00429 0,667 0,00101 + 0,965 3,026 2,061 0,0110 2,113

0,003 0,001000 0,000 0,000904 + 0,975 3,066 2,091 0,00390 2,122
0,001286 0,667 0,000374 + 1,350 3,447 2,097 0,00337 2,126

2) t = 25°:
0,100 0,03333 0,000 0,01545 — 0,064 1,864 1,928 0,1155 2,099

0,04000 0,500 0,00631 4- 0,284 2,249 1,965 0,1063 2,129
0,04286 0,667 0,00387 4- 0,493 2,467 1,974 0,1039 2,136

0,030 0,01000 0,000 0,00634 + 0,239 2,242 2,003 0,0363 2,099
0,01286 0,667 0,00208 4- 0,683 2,723 2,040 0,0321 2,130

0,010 0,00333 0,000 0,00255 4- 0,514 2,626 2,112 0,0126 2,168
0,00400 0,500 0,00143 4- 0,779 2,875 2,096 0,0114 2,150
0,004286 0,667 0,000982 + 0,934 3,039 2,105 0,0110 2,158

0,003 0,001000 0,000 0,000893 4- 0,922 3,069 2,147 0,00389 2,178
0,001286 0,667 0,000366 4- 1,288 3,455 2,167 0,00337 2,196

3) t = 37°:
0,100 0,03333 0,000 0,01439 — 0,119 1,888 2,007 0,1144 2,181

0,04000 0,500 0,00596 4- 0,267 2,272 2,005 0,1060 2,173
0,04286 0,667 0,00348 4- 0,472 2,504 2,032 0,1035 2,196

0,030 0,01000 0,000 0,00597 4- 0,171 2,260 2,089 0,0360 2,187
0,01286 0,667 0,00200 + 0,664 2,733 2,069 0,0320 2,161

0,010 0,00333 0,000 0,00243 4- 0,431 2,641 2,210 0,0124 2,268
0,00400 0,500 0,00136 4- 0,720 2,891 2,171 0,0114 2,226
0,004286 0,667 0,000935 4- 0,885 3,054 2,169 0,0109 2,223

0,003 0,001000 0,000 0,000851 4- 0,756 3,086 (2,330) 0,00385(2,362)
0,001286 0,667 0,000352 4- 1,196 3,468 2,272 0,00335 2,302

Aus unseren Messungen berechnen wir zuerst K'. Zu 
dieser Berechnung wurden diejenige Versuche der Tabellen 
54—65 herangezogen, in welchen der Neutralisationsgrad
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(N) der Säure kleiner als 1 war (Mischungen von primären 
Phosphat und Salzsäure).

Eine Übersicht der Berechnung ist in Tabelle 66 gegeben. 
Aus den vier ersten Kolumnen geht die Zusammensetzung 
der Lösungen hervor. C\a ist die Natriumionenkonzentration, 
cp die Gesamtkonzentration der Phosphorsäure (freie + 
gebundene), N der Neutralisationsgrad der Phosphorsäure 
(Mol NaOH pro Mol H3PO4) und Ch die H+-Konzentration. 
Aus diesen Zahlen wurden die Werte von log ([H2PO4~]/ 
[H3PO4]) in der 5. Kolumne nach folgender Formel berechnet:

log
[HsPOr]
[H3PO4]

N'Cp + chnor---------------------------------8(1 —N) cp-ch (VI, 4)

Bei der Ableitung der Formel wurde angenommen, dass 
die Menge von HPO4~~ in den Lösungen vernachlässigt 
werden konnte. Eine Überschlagsrechnung zeigt leicht, dass 
diese Vernachlässigung erlaubt ist.

Die Werte von pAh (6. Kolumne) sind den Tabellen 
54—65 entnommen. Aus ihnen wurden die Werte von pK' 
in der 7. Kolumne berechnet:

pk' = -Io8T^T+pAh- (vi’5)

Die Werte von pK' können namentlich in den H + -reichen 
Lösungen keine grosse Genauigkeit beanspruchen, weil die 
Bestimmung von log ([H2PO4—]/[H3PO4]) nicht sehr genau 
ist. Auf mehr als einige Einheiten in der zweiten Decimale 
darf man nicht rechnen. Der von den anderen Werten 
ziemlich stark abweichende, bei 37° gefundene Wert für 
CNa = 0,003 und N = 0 ist in Parenthese gesetzt und bei 
den späteren Berechnungen ausgelassen.
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2. K's Abhängigkeit von der Ionenkonzentration der
Lösung ergibt sich aus der folgenden Gleichung:

K' = K'o (VI, 6)
1h2PO4

(K'o die vollständige 1. Dissoziationskonstante, fi^po« und 
fn2po4 die Aktivitätskoeffizienten von H3PO4 und H2PO4—). 
Rechnet man für die Aktivitätskoeffizienten mit folgenden
Formeln :

i pfH3PO4------BOiu, (VI, 7)

pfn2po4 = A ]/p—B1/u, (VI, 8)
und setzt

Bt-B0 = B, (VI, 9)

so erhält man für K' folgenden Ausdruck

pK' = pKó — A|/ju4 B/z. (VI, 10)

Hier ist A die aus der Debye—HücKEL’schen Theorie sich
ergebende Konstante, deren Zahlenwerte in Tabelle 32, S. 72 
angegeben sind, B ist eine für K' und die anwesenden 
Ionen spezifische Konstante, und ¡/ ist die Ionenstärke. 
Da die Lösungen nur einwertige Ionen enthalten, so fällt 
die Ionenstärke mit der Ionennormalität zusammen, und 
wir haben:

!< — CNa + cn. (VI, 11)

Die Werte von [a sind in der 8. Kolumne der Tabelle 66 
angegeben.

Um pK'o und B zu bestimmen, haben wir die Werte von 
PK' + A \/[.i (siehe 9. Kolumne der Tabelle 66) gegen ¿z als 
Abscisse eingezeichnet (Fig. 12) und gerade Linien durch 
die erhaltenen Punkte gezogen. Die Schnittpunkte dieser 
Linien mit der Ordinatenachse geben uns die Werte von 
pK'o und ihre Richtungskoeffizienten die Werte von B.
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Fig. 12. Werte von pK7A [/¡w in ihrer Abhängigkeit von der Ionen- 
stärke u (K' = unvollständige 1. Dissoziationskonstante der 

Phosphorsäure).

3. In dieser Weise wurden folgende Werte für die 
vollständige 1. Dissoziationskonstante K'o der 
Phosphorsäure gefunden :

t
PK'O(= — log K'o)

18°
2,120

25° 37°
2,161 2,232

oder bei t° C. :
pK'o = 2,120+ (t—18)0,0059. (VI, 12)

Wir halten diese Werte auf 1 bis 2 Einheiten in der 
2. Decimale für richtig.

4. Für die unvollständige 1. Dissoziationskon
stante wurden folgende Formeln erhalten:

t =
18°
25°

■ 37°

pK' = 
pK' = 
pK' =

2,120 — 0,499 — 0,34 (u
2,161 — 0,504^—0,43 u
2,232 — 0,515 |//7— 0,54 u.t

(VI, 13)
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Diese Gleichungen können für Ionenstärken von 0 bis 
etwa 0,1 angewandt werden.

Wir haben auch die Änderung der unvollständigen 
Dissoziationskonstante mit der Ionenkonzentration mit Hilfe 
von Formeln, die die Kubikwurzel der Ionennormalität c 
enthalten, ausgedrückt, und sind dabei zu folgenden Inter
polationsformeln gekommen :

t = 18° pKz = 2,175 — 0,52 fyc

t = 25° pKz = 2,239 — 0,59
t = 37° pKz = 2,331 — 0,68 ^/c
(gültig von c = 0,003 bis c = 0,1).

(VI, 14)

In dem Konzentrationsgebiet von c = 0,1 bis c — 0,003 
sind diese einfachen Kubikwurzelformeln gut brauchbar. Bei 
kleineren Konzentrationen sind sie aber nicht zuverlässig, 
und deshalb sind sie zur extrapolatorischen Bestimmung 
des Wertes der Konstante K' bei der Ionenkonzentration 
Null nicht geeignet.

Sowohl die Ausdrücke (VI, 13) wie die Ausdrücke 
(VI, 14) sind auf Grund unserer Versuche mit NaCl-haltigen 
Natriumphosphatlösungen aufgestellt und sind für andere 
Lösungen mit Vorsicht anzuwenden.

5. Um die Konzentrationsdissoziationskonstante 
zu erhalten, haben wir die unvollständige Dissoziations
konstante durch den Aktivitätskoeffizienten des Wasserstoff- 
ions zu dividieren. Es gilt somit:

pK« = pK'-pfn. (VI, 15)
Wir führen für pK' die Ausdrücke (VI, 13) bzw. (VI, 14) 

ein und benutzen für ptfi die Ausdrücke (IV, 20) bzw. 
(IV, 23), die früher auf der Grundlage unserer Messungen in 
salzsäurehaltigen NaCl-Lösungen aufgestellt wurden, und 
erhalten dadurch, je nachdem wir mit Quadratwurzel
oder mit Kubikwurzelformeln rechnen:
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t = 18° pKj. = 2,120 — 0,998 f/7+ 0,98 p
t = 25° pK'c = 2,161 — 1,008 1,21 jU
t = 37° pK'c = 2,232 — 1,030 |++1,48//

(gültig von u — 0 bis 0,03) 
oder

t = 18° pK'c = 2,178 —0,35 f c+0,18 c
t == 25° pl+ = 2,242 —0,43 ̂ c+0,18 c
t = 37° pKJ. = 2,336 —0,54 Vc+0,16 c

(gültig von c = 0,003 bis 0,1).

(VI, 16)

(VI, 17)

Auch für diese Formelsätze gilt natürlich der Vorbehalt 
für ihre Anwendung auf andere als die von uns angewand
ten Salzlösungen, den wir für (VI, 13) und (VI, 14) gemacht 
haben.

3. Vergleich mit älteren Bestimmungen.
Rothmund und Drucker1 haben schon 1903 aus 

Ostwalds Leitfähigkeitsmessungen von Phosphorsäurelö
sungen die erste Dissoziationskonstante der Phosphorsäure 
zu 0,009 bei 25° berechnet (pK' = 2,05). Etwas später haben 
Abbott und Bray2 aus Noyes und Eastmans Leitfähigkeits
messungen bei 18° Werte, die von 0,012 (pK' = 1,92) in 0,1 
molarer Lösung von Phosphorsäure bis 0,0063 (pK' = 
2,20) in 0,0002 molarer Lösung variieren, berechnet. Bei 
diesen Berechnungen wurde der damals unbekannte Unter
schied zwischen Leitfähigkeitskoeffizient und Aktivitäts
koeffizient nicht berücksichtigt. Noyes und Sherrill3 haben 
deshalb neulich dieselben Leitfähigkeitsmessungen einer 
Neuberechnung unterworfen, bei welcher dieser Unterschied 
berücksichtigt wurde. Sie fanden dadurch K'o = 0,0083 bei 
18° pK'o — 2,081 entsprechend. Dieser Wert für pK'o ist 
um 0,039 niedriger als der unsrige (2,120).

1 V. Rothmund und K. Drucker, Zeitschr. physik. Chem. 46(1903), 860.
2 G. A. Arrott und W. C. Bray, Journ. Amer. Chem. Soc. 31 (1909), 729.
3 A. A. Noyes und M.S. Sher rill, Journ. Amer.Chem. Soc. 48 (1926), 1864.
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4. Die zweite Dissoziationskonstante der Phosphorsäure.
1. Die unvollständige zweite Dissoziationskonstante K" 

der Phosphorsäure ist definiert durch

„ = [HPO4“~jAn
[h2po4 ] (VI, 18)

Sie wurde aus denjenigen Versuchen der Tabellen 54—65 
berechnet, in welchen der Neutralisationsgrad der Phosphor
säure N zwischen 1 und 2 lag (Mischungen von primärem 
und sekundärem Phosphat). In der Tabelle 67 sind die 
Berechnungsdaten zusammengestellt.

Die Bedeutung der drei ersten Kolumnen cn«, Cp und N 
ist dieselbe wie in Tabelle 66. Die Werte von log ([HPO4 ]/ 
[H2PO4 ]) in der 4. Kolumne wurden nach der Formel 

ö [H.,PO4 (VI, 19)

berechnet. Bei der Ableitung dieser Formel sind sowohl 
die H+-Konzentrationen, wie die Konzentrationen von H3PO4 
und PO4 in den Lösungen vernachlässigt, was wegen 
ihrer Kleinheit erlaubt ist. Die Werte von pK" in der
6. Kolumne wurden nach folgender Formel berechnet:

"K" = -i“»'Zvi+pA|1' (vi>20)
2. Für die Abhängigkeit der unvollständigen 2. Disso

ziationskonstanten K" von der Ionenstärke wurde die fol
gende Formel angenommen:

pK" = pK'o' —3 A J/Ç7+B/t. (VI,21)

Hier ist K'o' die vollständige 2. Dissoziationskonstante, A 
die auf S. 71 definierte DEBYE-HücKEL’sche Konstante und

Vidensk.Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 9
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Tabelle 6 7.
Die unvollständige 2. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure, K".

1) t = 18°:

cNa
0,100

CP
0,050

N

1,025

[HPOr - ]
loS íh2po4-]

— 1,591
pah

5,265
pK"
6,856

A*
0,1013

pK" 
-3 A |/|U 

(7,332)
» » 1,050 — 1,279 5,567 6,846 0,1025 (7,325)
» » 1,075 — 1,091 5,738 6,829 0,1038 (7,311)
» » 1,100 — 0,954 5,867 6,821 0,1050 7,306
» » 1,200 — 0,602 6,220 6,822 0,1100 7,319
)) » 1,300 — 0,368 6,459 6,827 0,1150 7,334
» » 1,400 — 0,176 6,648 6,824 0,1200 7,342
» » 1,500 0,000 6,825 6,825 0,1250 7,355
» » 1,600 0,176 7,003 6,827 0,1300 7,367
» » 1,700 0,368 7,198 6,830 0,1350 7,381
» » 1,800 0,602 7,442 6,840 0,1400 7,400
» » 1,900 0,954 7,792 6,838 0,1450 7,408
» » 1,925 1,091 7,929 6,838 0,1463 (7,411)
» » 1,950 1,279 8,097 6,818 0,1475 (7,393)

0,030 0,015 1,500 0,000 6,969 6,969 0,0375 7,259
0,010 0,005 1,050 — 1,279 5,858 7,137 0,0103 (7,288)

» » 1,100 — 0,954 6,144 7,098 0,0105 7,251
» » 1,200 — 0,602 6,492 7,094 0,0110 7,251
» » 1,300 — 0,368 6,709 7,077 0,0115 7,237
» » 1,400 — 0,176 6,906 7,082 0,0120 7,247
» » 1,500 0,000 7,069 7,069 0,0125 7,237
» » 1,600 0,176 7,251 7,075 0,0130 7,246
» » 1,700 0,368 7,428 7,060 0,0135 7,234
» » 1,800 0,602 7,672 7,070 0,0140 7,247

0,003 0,0015 1,500 0,000 7,123 7,123 0,00375 7,214
2) t = 25°:

0,100 0,050 1,050 — 1,279 5,530 6,809 0,1025 (7,293)
» » 1,300 — 0,368 6,433 6,801 0,1150 7,314
» » 1,500 0,000 6,797 6,797 0,1250 7,327
» » 1,700 0,368 7,171 6,803 0,1350 7,359
» » 1,950 1,279 8,046 6,767 0,1475 (7,348)

0,030 0,015 1,500 0,000 6,944 6,944 0,0375 7,237
0,010 0,005 1,300 — 0,368 6,689 7,057 0,0115 7,219

» » 1,500 0,000 7,049 7,049 0,0125 7,218
» » 1,700 0,368 7,411 7,043 0,0135 7,218

0,003 0,0015 1,500 0,000 7,107 7,107 0,00375 7,199
3) t = 37°:

0,100 0,050 1,050 — 1,279 5,502 6,781 0,1025 (7,275)
» » 1,300 — 0,368 6,390 6,758 0,1150 7,282
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3) t = 37°:

Tabelle 67 (Fortsetzung).
Die unvollständige 2. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure, K".

cNa Cp N , [hpo4—] 
•°g [H2PO4-] pah PK"

pK" _ 
~3 A |/íz

0,100 0,050 1,500 0,000 6,753 6,753 0,1250 7,300
» » 1,700 0,368 7,127 6,759 0,1350 7,328
» » 1,950 1,279 8,025 6,746 0,1475 (7,339)

0,030 0,015 1,500 0,000 6,906 6,906 0,0375 7,206
0,010 0,005 1,300 — 0,368 6,650 7,018 0,0115 7,183

» » 1,500 0,000 7,010 7,010 0,0125 7,183
» » 1,700 0,368 7,376 7,008 0,0135 7,187

0,003 0,0015 1,500 0,000 7,068 7,068 0,00375 7,162

B eine Konstante. Man gelangt zu dieser Formel, wenn 
man für die Aktivitätskoeffizienten fH2PO4- und fiipo4-- der 
primären und der sekundären Phospliationen die folgenden 
Ausdrücke annimmt:

pÍHjPO«“ — A |//¿ — 

pfHPo4- - = 4A|//t — B2(u,

(VI, 22)

(VI, 23)

diese Ausdrücke in die Formel:

pK" = pK'J + pfH1Po4----pfnpo4— (VI, 24)

einführt und B2 — Bt — B setzt.
In der 7. Kolumne der Tabelle 67 stehen die Ionen- 

stärken p, der Lösungen nach folgender Formel berechnet:

= CNa 0,5 (N + 1). (VI, 25)

In der 8. Kolumne sind die Werte von pK" + 3A|//¿ ange
geben. Diejenige Werte von pK" + 3 A j/¿í, für welche N 
kleiner als 1,1 oder grösser als 1,9 ist, sind eingeklammert 
und bei den folgenden Berechnungen nicht berücksichtigt. Wir 
nehmen an, dass sie weniger genau als die anderen Werte sind 
(Unsicherheit in der Bestimmung von [HPO4 ]/[H2PO4 ]).

9*
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Die Werte von pK”^3A|//z sind in Figur 13 gegen /z als 
Abscisse eingezeichnet, und für jede Temperatur ist die 
Gerade gezogen, die so gut wie möglich durch die ein
gezeichneten Punkte geht. Die Schnittpunkte dieser Linien 
mit der Ordinatenachse geben uns die Werte von pK'o' und 
ihre Richtungskoeffizienten die Werte von B.

Fig. 13. Werte von pK." 3 A f zz in ihrer Abhängigkeit von der Ionen- 
stärke [j. (K" = unvollständige 2. Dissoziationskonstante der 

Phosphorsäure).

3. In dieser Weise wurden folgende Werte für die 
vollständige 2. Dissoziationskonstante der Phos
phorsäure gefunden :

t 18° 25° 37°
pK" 7,227 7,207 7,165

oder bei t C:

pK'o' - 7,228 — (t — 18) 0,0033. (VI, 26)

Wir halten diese Werte bis auf eine Einheit in der 2. 
Decimale für richtig.
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4. Für die unvollständige 2. Dissoziationskon
stante wurden folgende Formeln erhalten:

t = 18°: pK" = 7,227 — 1,497 1//?+1,04/z
t = 25°: pK" = 7,207 — 1,512 )//?+1,07/z
t = 37°: pK* = 7,165 —1,545 |//?+1,12/z

(Gültig von /z — 0 bis /z = etwa 0,1).

(VI, 27)

Benutzt man zur Darstellung der Abhängigkeit der 
Dissoziationskonstante von der Ionenkonzentration Formeln, 
die die Kubikwurzel der Ionennormalität c1 enthalten, so 
kommt man zu folgenden Interpolationsformeln:

1 c ist in allen diesen Lösungen gleich cNa.

t = 18°: pK" = 7,274 —0,96 Vc
t = 25°: pK" = 7,252 — 0,97 |/c
t = 37°: pK" = 7,223 — 1,00

(VI, 28)

(Gültig von c = 0,003 bis c — etwa 0,1).

Als Interpolationsformeln für das Konzentrationsgebiet 
0,003—0,1 normal ziehen wir diese einfachen und be
quemen Formeln mit der Kubikwurzel der Ionennormalität 
denjenigen mit der Quadratwurzel der Ionenstärke und 
einem linearen Glied vor. Zum Beispiel ist in 0,1 nor
maler Lösung die von letzteren Formeln geforderte Ab
hängigkeit von der Ionenstärke nicht vorhanden. Dagegen 
sind die Kubikwurzelformeln zur extrapolatorischen Bestim
mung des Wertes der Konstante bei der Ionenkonzentration 
Null nicht geeignet.

5. Die Kon zent ratio ns ko listante erhalten wir aus 
der unvollständigen Dissoziationskonstante durch Division 
durch den Aktivitätskoeffizienten des Wasserstoffions. Es 
gilt also:

pKc = pK" — pfh. (VI, 29)



134 Nr. 1. Niels Bjerrum und Augusta Unmack:

Wir führen nun für pK" die Ausdrücke (VI, 27) bzw. (VI, 28) 
ein und benutzen für pfn die Ausdrücke (IV, 20) bzw. 
(IV, 23), die früher auf der Grundlage unserer Messungen in 
salzsäurehaltiger NaCl-Lösung aufgestellt wurden, und er
halten, je nachdem wir mit Quadratwurzel- oder mit Kubik
wurzelformeln rechnen, die folgenden Formeln:

oder

t = 18°: pKg = 7,227 — 1,996 QT-j- 2,36 u
t = 25°: pKg = 7,207 —2,016 J//T+2,71 ¿í

t = 37°: pK" = 7,165 —2,060 17z’+3,14^
(Gültig von (U = 0 bis u = 0,03)

t = 18°: pK" = 7,277 — 1,13 + 0,185 c
t = 25°: pKg = 7,255 — 1,13 ̂ /c+0,178 c
t = 37°: pK" = 7,228 —1,14 f/c+0,158 c

(Gültig von c = 0,003 bis c = 0,1).

(VI, 30)

(VI, 31)

Die Formelsätze (VI, 27) und (VI, 28) für pK" gellen 
streng genommen nur in den von uns untersuchten NaCl- 
haltigen Natriumphosphatlösungen, und die Formelsätze 
(IV, 20) und (IV, 23) für pfn nur in den untersuchten salz
säurehaltigen NaCl-Lösungen. Es ist somit nicht ganz exakt 
diese letzteren Formeln bei der Ableitung der Ausdrücke 
(VI, 30) und (VI, 31) für pKé" in NaCl-haltigen Natrium
phosphatlösungen zu verwenden. Wir glauben aber, dass 
die dadurch in die erhaltenen Formeln eingeführte Unsicher
heit nur klein ist. Wenn die Formeln für pK" und pKc 
ausserhalb der angegebenen Gültigkeitsgrenzen oder in 
Anwesenheit anderer Salze angewandt werden, so muss 
mit einer grösseren Unsicherheit gerechnet werden. Die 
Formeln werden aber selbst in diesen Fällen eine wert
volle Orientierung geben können.
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5. Vergleich mit älteren Bestimmungen.
Die zweite Dissoziationskonstante der Phosphorsäure 

ist bei 18° von mehreren Forschern nach derselben elektro- 
metrischen Methode bestimmt worden, die wir angewandt 
haben.

Michaelis und Garmendia1 erhielten für die vollständige 
Dissoziationskonstante (als Grenzwert von K" bei unend
licher Verdünnung) 0,88-10“ 7 (pK'o' = 7,06). Später berech
neten Michaelis und Krüger2 den Wert K'o' = 0,80-10“7 
(pK'o' = 7,10). Eine Berechnung von Prideaux und Ward3, 
die teils auf eigenen, teils auf MichaElis’s Messungen basiert, 
gab im Mittel K'o' = 6,86-IO-8 (pK'o' = 7,16). Endlich hat 
Cohn4 aus MichaElis’s und Sörensens Messungen den 
Wert K'o' = 0,69-10-7 (pK'J = 7,16) berechnet5 *. Um alle 
diese Werte mit den unsrigen vergleichbar zu machen, 
muss man zu ihnen 0,03 addieren. Bei ihrer Berechnung 
wurden nämlich pn-Werte und nicht pAn-Werte angewandt, 
d. h. alle diese Forscher haben Eo = 0,3380 gesetzt, während 
wir mit Eo = 0,3360 gerechnet haben. Unten sind die korri
gierten Werte mit den unsrigen zusammengestellt:

1 L. Michaelis und T. Garmendia, Biochem. Zeitschr. 67 (1914), 431.
2 L. Michaelis und R. Krüger, Biochem. Zeitschr. 119 (1921), 307.
3 E. B. R. Prideaux und A.T. Ward, Journ.Chem. Soc. 125, I. (1924), 425.
4 E. J. Cohn, Journ. Amer. Chem. Soc. 49 (1927), 182.
5 Der Wert von E. Blanc (Journ. chim. phys. 18 (1920), 28) ist

nicht mit angeführt, da er nach einer unrichtigen Formel berechnet ist.

Michaelis und Garmendia 
Michaelis und Krüger «. 
Prideaux und Ward...........
Cohn  
Bjerrum und Unmack ....

pK(j bei 18° 
(für Eo = 0,3360)

1914 7,09
1921 7,13
1924 7,19
1927 7,19
1928 7,227
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Für die unvollständige Dissoziationskonstante K" gibt 
Cohn den folgenden Ausdruck (wir haben 0,03 addiert um 
von pn auf—log An-Werte umzurechnen):

pK" = 7,19------ Ks/t. (VI, 32)
1 + 1,5

Hier ist [i die Ionenstärke, und Ks ist eine von dem 
Neutralisationsgrad N ( = Mol NaOH pro Mol H3PO4) der 
Phosphorsäure abhängige Konstante:

N 1,125 1,333 1,500 1,667 1,750 1,833 1,900
Ks 0,12 0,07 0,03 —0,05 —0,11 —0,18 —0,25

Unser Ausdruck für die unvollständige Dissoziations
konstante ist dagegen :

pK" = 7,227 — 1,497 J//7+1,04 (bei 18°). (VI, 33)

Cohns Ausdruck ist auf seinen eigenen Messungen in 
konzentrierten Lösungen (bis — 2,8) basiert. Es ist in so 
konzentrierten Lösungen notwendig, die Abhängigkeit von K 
nicht nur von p sondern auch von N zu berücksichtigen. 
Bei unseren Messungen, die sich höchstens bis fi = 0,1475 
erstrecken, haben wir es nicht notwendig gefunden, die 
Abhängigkeit von K" von N zu berücksichtigen. Sobald an
dere Salze als NaH2PO4 und Na2HPO4 vorhanden sind, 
ist diese Berücksichtigung kaum auszuwerten.

In Tabelle 68 haben wir für einige abgerundete Werte 
der Ionenstärke die Werte von pK", die sich nach unse
rer und nach Cohns Formel ergeben, zusammengeslellt.

Tabelle 68.
Vergleich zwischen Cohns und Bjerrum und Unmacks Formeln für die
unvollständige 2. Dissoziationskonstante der Phosjjhorsäure. t = 18°.

u 0,00 0,01 0,03 0,1
pK" (Bj. u. U.)............ 7,23 7,09 7,00 6,86

I N = 1,1 7,19 7,06 6,99 6,88
pK" (Cohn) 7,19 7,06 6,99 6,87

1 N = 1,9 7,19 7,06 6,98 6,84
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Wie man sieht, sind die Unterschiede zwischen den 
Formeln für Lösungen mit /i < 0,1 nur klein.

Angaben über pn-Werte in Mischungen von primärem 
und sekundärem Phosphat, die zur Berechnung einer 
Dissoziationskonstante nicht angewandt worden sind, findet 
man an vielen Stellen1. Wir werden jedoch auf solche Daten 
nicht näher eingehen.

In einer Arbeit vom Jahre 1909 haben Abbott und Bray2 
aus der Verteilung von Ammoniak zwischen einer wässerigen 
Lösung von NaNH4HPO4 und Chloroform die 2. Dissozia
tionskonstante der Phosphorsäure zu 1,95* 10-7 (pK'¿ = 6,71) 
bei 18° berechnet. Dieser Wert stimmt gar nicht mit dem 
von uns gefundenen Wert (pK'o' = 7,227) überein. Abbott 
und Bray berechneten aber auch die Dissoziationsgrade der 
Salze aus Leitfähigkeitsmessungen, einem Verfahren, das 
jetzt als unrichtig erkannt worden ist. Sie geben mit der 
Bezeichnung »approximate values« auch Werte für die 
Konstante an, bei deren Berechnung sie mit vollständiger 
Dissoziation der Salze gerechnet haben. Eine nähere Betracht
ung lehrt, dass es erlaubt ist, diese Werte als Bestimm
ungen der Konzentrationskonstante Ké' zu betrachten.

Tabeile 69.
Die 2. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure bei 18°.

Cp 0,05 0,1
pKf (Abbott u. Bray) . . . . . 6,46 6,43
pK" (B.J. u. Unmack)8 . . . 6,72 6,63
pK" ( - - — ) . . . . . . 6,78 6,69
pK'o' (- - - ).... 7,23

1 S. P. L. Sorensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg 8 (1909), 399;
E. L. Walbum, Biochem. Zeitschr. 107 (1920), 219; I. M. Kolthoff und
F. Tekelenburg, Rec. trav. chim. Pays-Bas, 46 (1927), 33.

2 G. A. Abbott und W. C. Bray, Journ. Amer. Chem. Soc. 31 (1909), 729.
8 Berechnet nach Gleichung (VI, 31) für eine Ionennormalität c = 2 cp.
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In der Tabelle 69 sind die von Abbott und Bray 
angebenen Werte (»approximate values«) mit den nach 
unseren Messungen berechneten Werten der Konzentra
tionskonstante zusammengestellt. Zum Vergleich sind auch 
unsere Bestimmungen der unvollständigen Konstante und 
der vollständigen Konstante mit angeführt. Die Tabelle 
zeigt, dass Abbott und Bray’s Resultate auch in dieser 
Weise interpretiert sich mit unseren Messungen nicht 
vertragen.

6. Die dritte Dissoziationskonstante der Phosphorsäure.
1. Zur Bestimmung der dritten Dissoziationskonstante 

der Phosphorsäure wurden diejenige Messungen herangezogen, 
bei welchen der Neutralisationsgrad N der Phosphorsäure 
grösser als 2 war (Mischungen von sekundärem Phosphat 
mit Natriumhydroxyd). In Tabelle 70 sind die Daten der 
Berechnungen zusammengestellt.

Die Bedeutung der drei ersten Kolumnen cxa, cp, N ist 
dieselbe wie in Tabelle 66. In Kolumne 4 ist der Wert der 
OH~-Konzentration angegeben (entnommen aus den Tabellen 
54—65). Die Werte von log ([PO4 ]/[HPO4 ~—]) in der
5. Kolumne wurden nach der Formel

cp (N — 2) — cqh 
cp (3 — N) + cqh

(VI, 34)

berechnet. Bei der Ableitung dieser Formel wurden die Kon
zentrationen von H3PO4 und H2PO4 vernachlässigt, was 
wegen ihrer Kleinheit erlaubt ist. Für die stark verdünnte 
Lösung mit c\a = 0,003 und N = 3 ist die berechnete OH - 
Konzentration unmöglich gross, und es ist deshalb nicht 
möglich einen Wert von log ([PO4 ]/[HPO4 ]) zu berech
nen. Die angegebenen Werte dieser Grösse für die Lösungen 
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mit CNa = 0,003 und N = 2,333, bzw. CNa = 0,01 und N = 3 
sind wegen der Unsicherheit in der Bestimmung der OH~- 
Konzentration wenig zuverlässig und sind deshalb ebenso 
wie die aus ihnen berechneten Konstanten eingeklammert. 
Die Werte von pK " in der 7. Kolumne wurden nach fol
gender Formel berechnet

PO------ 1

pK'" = - log [HPo^=j + pAh. (VI, 35)

K'" ist somit die unvollständige dritte Dissoziationskonstante 
der Phosphorsäure, definiert durch

= [P()4 ]-An
[hpo4—] ■ (VI, 36)

2. Für die Änderung der unvollständigen 3. Dissozia
tionskonstante K'" mit der Ionenstärke nehmen wir folgende 
Formel an:

pK'" = pK'o" - 5 A [>- B/z. (VI, 37)

K'o" ist die vollständige 3. Dissoziationskonstante, A die 
auf Seite 71 definierte DEBYE-HüciiEL’sche Konstante und B 
eine spezifische Konstante. Man gelangt zu dieser Formel, 
wenn man für die Aktivitätskoeffizienten fnpo4---- und
fpo4-------der sekundären und der tertiären Phosphationen
die folgenden Formeln annimmt:

pfHPO4---- = 4 A ]/¡i— B2/z , (VI, 38)

pfpo4-------= 9A|/>-B3ju, (VI, 39)

diese Ausdrücke in die Formel

pK'" = pK'o" + pfHpo4--------pfpo4------- (VI, 40)

einführt und B3 — B2 = B setzt.
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Tabelle 7 0.
Die unvollständige 3. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure, K"'.

1) t = 18°:

cNa Cp N
[PO«-“

COH lo§ [HPO«— i pah PK"'
TT /// ph

+ 5 A
0,100 0,04286 2,333 0,00206 -- 0,399 11,425 11,824 0,1673 12,844

» 0,04000 2,500 0,00366 --0,161 11,674 11,835 0,1727 12,873
» 0,03333 3,000 0,01050 0,337 12,132 11,795 0,1790 12,850

0,030 0,01286 2,333 0,00181 --0,624 11,409 12,033 0,0478 12,579
» 0,01000 3,000 0,00574 --0,130 11,910 12,040 0,0485 12,589

0,010 0,00429 2,333 0,00104 --1,001 11,194 12,195 0,0151 12,502
» 0,00400 2,500 0,00148 --0,826 11,347 12,173 0,0150 12,480
» 0,00333 3,000 0,00282 (-- 0,740) 11,627 (12,367) 0,0143 (12,666)

0,003 0,001286 2,333 0,000357 (-- 1,227) 10,750 (11,977) 0,0044 (12,142)
» 0,001000 3,000 0,00108 11,231

2) t = 25°:
0,100 0,04286 2,333 0,00267 — 0,430 11,294 11,724 0,1661 12,752

» 0,04000 2,500 0,00457 — 0,202 11,528 11,730 0,1709 12,771
» 0,03333 3,000 0,01178 0,262 11,939 11,677 0,1764 12,738

0,030 0,01286 2,333 0,00209 — 0,685 11,230 11,915 0,0473 12,464
» 0,01000 3,000 0,00615 — 0,203 11,697 11,900 0,0477 12,449

0,010 0,00429 2,333 0,00110 — 1,079 10,976 12,055 0,0150 12,362
» 0,00400 2,500 0,00154 — 0,896 11,122 12,018 0,0149 12,325
» 0,00333 3,000 0,00288 (— 0,806) 11,393 (12,199) 0,0142 (12,299)

0,003 0,001286 2,333 0,000372 (— 1,334) 10,528 (11,862) 0,0044 (12,028)
» 0,001000 3,000 0,00104 10,971

3) t = 37°:
0,100 0,04286 2,333 0,00407 — 0,504 11,085 11,589 0,1633 12,639

» 0,04000 2,500 0,00665 — 0,300 11,298 11,598 0,1667 12,649
)) 0,03333 3,000 0,01469 0,103 11,641 11,538 0,1706 12,601

0,030 0,01286 2,333 0,00262 — 0,826 10,937 11,763 0,0462 12,317
» 0,01000 3,000 0,00715 — 0,400 11,371 11,771 0,0457 12,322

0,010 0,00429 2,333 0,00124 — 1,334 10,639 11,973 0,0147 12,285
» 0,00400 2,500 0,00163 — 0,992 10,759 11,751 0,0147 12,060
» 0,00333 3,000 0,00315 (— 1,243) 11,046 (12,289) 0,0137 (12,590)

0,003 0,001286 2,333 0,000380 (— 1,402) 10,150 (11,552) 0,0044 (11,722)
» 0,001000 3,000 0,001062 10,595

Um die Werte von pK'o" und B zu bestimmen haben 
wir die Werte von pK"' + 5A/^ gegen die Ionenstärke // 
als Abscisse eingezeichnet und für jede Temperatur eine 
Gerade gezogen, die so gut wie möglich durch die einge
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zeichneten Punkte geht (Fig. 14). Die Schnittpunkte dieser 
Linien mit der Ordinatenachse geben uns die Werte von 
pK'o" und ihre Richtungskoeffizienten die Werte von B. Die 
angewandten Werte von [t und von pK^' + öA)/^ sind in 
der 8. und der 9. Kolumne der Tabelle angegeben. Zur

Fig. 14. Werte von pK'" + 5 A in ihrer Abhängigkeit von der Ionenstärke 
zz ( K'" = unvollständige 3. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure).

Berechnung von p kann man die folgende Formel anwenden:

¡i = 3 CNa — 3 cp — 2 con- (VI, 41)

Die eingeklammerten, unsicheren Werte von pK ^ öAJ // 
sind in Fig. 14 nicht eingetragen.

3. In dieser Weise wurden folgende Werte für die 
vollständige 3. Dissoziationskonstante der Phos-
phorsäure K'o" gefunden:

t 18° 25° 37°

PC 12,465 12,325 12,180
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oder bei t°:
pK'o" = 12,45 —(i—18)0,015. (VI, 42)

Wir schätzen die Unsicherheit in diesen Werten auf 3 bis
4 Einheiten in der 2. Decimale.

4. Für die unvollständige 3. Dissoziationskon
stante wurden folgende Formeln abgeleitet:

bei 18°: pK'" = 12,465 — 2,495 1^+ 2,25
bei 25°: pK"' = 12,325 — 2,520 f+ 2,42
bei 37°: pK'" = 12,180 — 2,575 2,63 jU

(gültig von u = 0 bis u = 0,17).

(VI, 43)

Benutzt man zur Darstellung der Abhängigkeit der 
Dissoziationskonstante von der Ionenkonzentration Formeln, 
die die Kubikwurzel aus der lonennormalität c1 enthalten, 
so kommt man zu folgenden Interpolationsformeln:

bei 18° pK' ' = 12,502 — 1,48 f/c
bei 25° PK" ' = 12,313 — 1,30 f/c

bei 37° pK' ' = 12,150 — 1,26 K,

(gültig von c = 0,003 bis c — 0,1).

(VI, 44)

Als Interpolationsformeln für das Konzentrationsgebiet 
0,003—0,1 normal sind die Formeln mit der Kubikwurzel 
aus der lonennormalität den Formeln mit der Quadrat
wurzel aus der Ionenstärke vorzuziehen. Sie sind bequemer 
anzuwenden und schliessen sich wenigstens ebenso gut an 
die Messungen an. Dagegen sind sie natürlicherweise zur 
extrapolatorischen Bestimmung des Wertes der Konstante 
bei der Ionenkonzentration Null den anderen unterlegen.

5. Die 3. Konzentrationsdissoziationskonstante 
erhalten wir aus der unvollständigen Konstante durch Divi
sion durch den Aktivitätskoeffizienten des Wasserstoffions. 
Es gilt also

c ist in allen diesen Lösungen gleich cNa.



Elektrometrische Messungen mit Wasserstoffelektroden. 143

pK'c" = pK'" —pfH. (VI, 45)

Benutzen wir für pK'" die Ausdrücke (VI, 43) bzw. 
(VI, 44) und für pfn die Ausdrücke (IV, 20) bzw. (IV, 23), 
so erhalten wir, je nachdem wir mit Quadratwurzel- oder 
mit Kubikwurzelformeln rechnen, die folgenden Formeln:

oder

t = 18°: pKg' = 12,465 — 2,994 + 3,57
t = 25°: pKg' = 12,325 — 3,024 177+4,06^
t = 37°: pK"' = 12,180 — 3,090 V++4,65

(Gültig von u = 0 bis ii = 0,03)

t = 18°: pK'c" = 12,505 — 1,65 Vc+0,185 c
t = 25°: pKg' = 12,316 — 1,46 Vc+0,178 c
t = 37°: pK"' = 12,155 — 1,40 I 7+0,158 c

(Gültig von c = 0,003 bis c = 0,1).

(VI, 46)

(VI, 47)

Die Anwendung der für NaCl-Lösungen abgeleiteten 
pfH-Formeln auf Natriumphosphat-Lösungen ist bei der 
Berechnung der 3. Konzentrationsdissoziationskonstante 
vielleicht noch unsicherer als bei der Berechnung der 2. 
Konzentrationsdissoziationskonstante. Wir können aber z. Z. 
nichts Besseres tun. Wendet man die Formeln für pK"' 
und pK'c" ausserhalb der angegebenen Gültigkeitsgrenzen 
oder in Anwesenheit von anderen als den von uns angewand
ten Salzen an, so ist die dadurch entstandene Unsicher
heit wesentlich grösser als die oben besprochene. Nichts 
desto weniger ist es jedoch oft wertvoll, sich der durch 
diese Formeln gegebenen Orientierung bedienen zu können.

7. Vergleich mit älteren Bestimmungen.
Prideaux und Ward1 haben aus ihren Wasserstoff

elektrodenmessungen in 0,02 molaren Phosphatlösungen die

1 E. B. R. Piudeaux und A. T. Ward, Journ. Chem. Soc. 125, I 
(1924), 425.
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vollständige 3. Dissoziationskonstante berechnet und den 
Wert K'o" — 1,15 • 10—12 (pK'o" = 11,94) bei 18° erhalten (Mittel
wert aus zwei Messungen). Bei der Berechnung benutzten 
sie Ionenaktivitätskoeffizienten, die nach den Angaben von 
Lewis und Randall in ihren Thermodynamics geschätzt 
waren. Prideaux und Ward’s Wert für pK'o" ist bedeutend 
kleiner als der von uns gefundene (pK'o" = 12,465).

Für die unvollständige Konstante berechneten Prideaux 
und Ward aus ihren eigenen Messungen und aus den Messun
gen anderer Forscher die in Tabelle 71 angegebenen Werte.

Tabelle 71.
Die 3. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure bei 18°.

Í7 /,ZPK pK'"
TT ///pK Nach (Bj. u. U.) (Bj. u. U.)

CP N (Prid. u. W y Messungen Kubik Quadrat
von wurzelf. wurzelf.

0,067 2,0 11,58 Sørensen 11,74 11,71
ca. 0,1 2,03—2,33 11,55 Ringer, Salm, Prid. 11,61 11,78

0,02 2,5 11,81 Prid. u. Ward. 11,96 11,92
0,02 3,0 11,70 — — 11,92 11,87
0,075 2,67 11,61 Ringer 11,64 11,78
0,06 3,0 11,28 — 11,66 11,78
0,012 3,0 11,64 Blanc 12,01 11,96

Zum Vergleich haben wir in der Tabelle auch die Werte 
von pK'" nach unseren Formeln angegeben. Die Überein
stimmung mit unseren Werten ist nicht gut. Zu bemerken 
ist aber, dass Sørensens Messung bei N — 2 zu einer Be
rechnung von pK'" wenig geeignet ist, dass die zwei Werte 
nach Ringers Messungen unter einander schlecht überein
stimmen, und dass die Messung von Blanc1 eine recht 
rohe kolorimetrische Messung ist. Eine vereinzelte Bestim
mung von Michaelis und Mizutani2 gab pK" — 11,53 bei

1 E. Blanc, Journ. chim. phys. 18 (1920), 28.
2 L. Michaelis und M. Mizutani, Zeitschr. physik. Ch. 116 (1925), 146.
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14° in 0,01 molaren Lösung von Natriumphosphat mit 
N = 2,5. Dieser Wert ist weit niedriger als nach unseren 
Messungen zu erwarten war.

Abbott und Bray1 haben die dritte Dissoziationskon
stante der Phosphorsäure aus der Verteilung des Ammo
niaks zwischen wässerigen Lösungen von Na2NH4PO4 und 
Chloroform zu K'o" = 3,6-10~13 (pK'o" = 12,44) bei 18° be
stimmt. Dieser Wert fällt mit dem unsrigen fast zu
sammen (pK'o" = 12,465). Da Abbott und Bray indes
sen bei ihrer Berechnung die Dissoziationsgrade der Salze 
aus Leitfähigkeiten in einer Weise, die wir jetzt als un
richtig betrachten, berechneten, darf man ihren Wert nicht 
ohne weiters annehmen. In ihrer Abhandlung geben sie 
unter der Bezeichnung »approximate values« einige Zahlen
werte für die 3. Dissoziationskonstante an, die sie unter der 
Annahme vollständiger Dissoziation der Salze berechnet 
haben. Diese Werte dürfen wir als Werte der Konzen
trationskonstante Kc" betrachten. In Tabelle 72 sind die 
entsprechenden pKc'-Werte mit den aus unseren Daten 
berechneten Werten von pKé", pK'" und pK'o" zusammen
gestellt. Unsere Werte wurden nach den Kubikwurzel
formeln (VI, 47) bzw. (VI, 44) berechnet, indem die 
Ionennormalität der Lösung gleich 2 cp gesetzt wurde (eine 
Na2NH4PO4-Lösung ist ja nahezu vollständig in Na2HPO4 
+ NH3 hydrolysiert).

Abbott und Bray’s Werte für pKé" sind bedeutend 
grösser als unsere Werte.

Abbott und Bray haben auch einige Werte für K aus 
Messungen der Leitfähigkeitszunahme von Na2HPO4-Lösun- 
gen bei Zusatz eines Überschusses von Ammoniak berechnet. 
Bei der Berechnung dieser Werte haben sie indessen die

1 G. A. Abbott und W. C. Bbay, Journ. Amer. Chem. Soc. 31 (1909), 729.
Vidensk. Selsk. Math.-fys. Nedd. IX, 1. 10
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Tabelle 7 2.
Die 3. Dissoziationskonstante der Phosphorsäure bei 18°.

CP 0,02 0,05 0,1
pKg' (Abbot-r u. Bray) . . . 12,22 12,11 12,14
PKc" (Bj. u. U.)................ 11,95 11,76 11,58
pK'" (Bj. u. U.)................ 12,00 11,82 11,64

pK'o" (Bj. u. U.)................ 12,465

Hydrolysenwerte zugrundegelegt, die sie aus ihren Vertei
lungsversuchen mit Na2NH4PO4-Lösungen berechnet hatten. 
Wie eine nähere Betrachtung lehrt, bedeutet die gefundene 
Übereinstimmung der berechneten Konstanten mit ihren aus 
Verteilungsversuchen gefundenen Konstanten in Wirklichkeit 
nur, dass die Leitfähigkeitszunahme annähernd proportional 
der Quadratwurzel der Ammoniakkonzentration ist. Diese 
Gesetzmässigkeit ist zu erwarten, wenn die Hydrolyse von 
Na2NH4PO4 gross (über 90 °/o) ist. Aus der Übereinstimmung 
kann deshalb nur geschlossen werden, dass dies der Fall 
ist. Abbott und Bray’s Leitfähigkeitsmessungen von 
Na2HPO4-Lösungen mit zugesetztem Überschuss von Am
moniak geben deshalb keine neue, unabhängige Bestimmung 
der 3. Dissoziationskonstante.

8. Die Aktivitätskoeffizienten der Phosphationen.
1. Aus den entwickelten Formeln für die unvollstän

digen Dissoziationskonstanten der Phosphorsäure kann 
man Formeln für die Aktivitätskoeffizienten der drei Phos
phationen H2PO4 , HPO4 und PO4 ableiten, wenn 
man annehmen darf, dass der Aktivitätskoeffizient der 
undissoziierten Phosphorsäure H3PO4 gleich eins gesetzt 
werden kann. Diese letzte Annahme repräsentiert natürlich 
nur eine Annäherung. Sollte es später gelingen den Aktivi
tätskoeffizienten von H3PO4 zu messen, so wird es leicht 
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sein, die unten angegebenen pf-Werte durch Addition von 
pfH3po4 hierfür zu korrigieren.

Es gelten folgende Formeln:

pfH2PO4— —pfiispo4 = pK'o —pK' (VI, 49)

pfnpo4-------- pfn2po4“ = pK'o' —pK" (VI, 50)

pfpo4------- pfHPO4-----= pK'o" — pK
Setzen wir

fn3po4 = 1, also pfn3po4 = 0,

(VI, 51)

(VI, 52)

so erhalten wir, je nachdem wir für die Dissoziationskon
stanten die früher aufgestellten Quadratwurzel- oder die 
Kubikwurzelformeln einführen :

PfH2PO4“ Pfiipo4------ Pfpo4—

18°: 0,499 j/^’+ 0,34 ¿z; 1,996 j/u —0,70^; 4,491 pÿT— 2,95 zz
25°: 0,504 ^4-0,43«; 2,016^—0,64^; 4,536 ^—3,06^
37°: 0,515 J/¿z + 0,54 ¿z; 2,060/¿z —0,58/z; 4,635 3,21 ¿z

(aufgestellt für 0 < u < 0,1 - 0,2)
oder

18°:
25°:
37°:

PfII2PO4—

0,52 ^c —0,055
0,59 fyc — 0,078
0,68 ?'c — 0,099

Pfnpo4—■

1,48 ¡ c — 0,102
1,56 ^c — 0,123
1,68 |c — 0,157

PfPO4—

2,96 |/c —0,139
2,86 fyc — 0,111
2,94 |/c —0,127

(aufgestellt für 0,003 < c < 0,1).

(VI, 53)

(VI, 54)

Diese Formeln gelten nur bei ziemlich kleinen Konzen
trationen einigermassen genau (0 < [i < 0,03, 0,003 < c < 0,1). 
Sie sind auf der Grundlage von Messungen in Lösungen, die 
von Metallionen nur Natriumionen enthielten, aufgestellt. 
Wendet man die Formeln auf Lösungen mit anderen 
Kationen an, so bedeutet dies eine vergrösserte Unsicherheit. 
Die gemessenen Lösungen haben verschiedene Anionen

io
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enthalten (H2PO4 , HPO4 , P()4 , Cl , OH ) und
es ist nicht möglich bestimmte Anionen anzugeben, für 
welche die Formeln am besten sind. Es ist ja aber glück
licherweise so, dass die spezifischen Ioneneigenscliaften 
(abgesehen von der Valenz) sich nur bei höheren Konzen
trationen stark geltend machen.

9. Die Reaktion der Stammlösungen von primärem 
und von sekundärem Phosphat.

1. Mit Hilfe der jetzt bestimmten Dissoziationskon
stanten der Phosphorsäure ist es möglich die H+-Aktivitäten 
in reinen Lösungen von primärem und von sekundärem 
Natriumphosphat zu berechnen und mit den in unseren 
Stammlösungen von diesen Salzen, B und C, gemessenen 
H+-Aktivitäten zu vergleichen.

In einer reinen 0,05 molaren Lösung von NaH2PO4 
sind die H+- und OH -Konzentrationen so klein, dass man 
setzen darf:

[H,POJ = [HPO4“■ ]. (VI, 55)

Aus den Definitionsgleichungen für K' und K" folgt dann: 

pAn = |(pK' + pK"). (VI, 56)

In reiner 0,05 molarer Na2HPO4 sind die H+- und OH - 
Konzentrationen so klein, dass man setzen darf:

[H2PO41 = [PO4 ]. (VI, 57)

Aus den Definitionsgleichungen für 1\ und K'" folgt dann:

pAH = (pK" + pK"'). (VI, 58)
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In Tabelle 73 sind die in den Stammlösungen B und C 
gemessenen Werte von pAH (aus den Tabellen 54, 58 und 
62) mit den nach den obigen Gleichungen berechneten 
Werten zusammengestellt. Die Konstantenwerte in den 0,1 
normalen Lösungen wurden nach den Kubikwurzelformeln 
berechnet. Die Unterschiede zwischen den gemessenen und 
den berechneten pAu-Werte sind recht beträchtlich (bis 
0,319).

Tabelle 73.
Werte von pAH in den Stammlösungen B und C.

37°18° 25°
Lösung B (0,05 mol. NaH2PO4 + 0,05 mol. NaCl):

gemessen................................................................ 4,565 4,702 4,577
berechnet................................................................ 4,381 4,383 4,387

Lösung C (0,05 mol. Na2HPO4):
gemessen................................................................ 9,260 9,179 9,067
berechnet................................................................ 9,322 9,256 9,162

2. Diese Unterschiede zwischen gemessenen und berech
neten Werten von pAii bedeuten indessen nur geringfügige 
Abweichungen in der Zusammensetzung der Stammlösungen.

Aus den bei 18" gemessenen Werten von pAn lässt sich 
die genaue Zusammensetzung dieser Lösungen berechnen. 
Rechnen wir für 18° und 0,1 normale Na+-Lösungen mit 
pfu = 0,056, pK' = 1,934, pK" = 6,829, pK'" = 11,815, 
pK (H2O) = 14,107 (alle Konstanten berechnet nach den 
früher aufgestellten Kubikwurzelformeln), so ergeben sich 
folgende Zusammensetzungen :

Stammlösung B (primäres Phosphat): [H+] = 0,00003, 
[H3PO4] = 0,00012, [H2PO4_] = 0,04961, [HPO4 ] = 0,00027.

Stammlösung C (sekundäres Phosphat): [H2PO4—] = 
0,00018, [HPO4 ] =.0,04968, [PO4 ] = 0,00014, [OH ] 
= 0,00001.

Aus diesen Zahlen folgt, dass der Neutralisationsgrad 



150 Nr. 1. Niels Bjerrum und Augusta Unmack:

N der Phosphorsäure in B 1,0024 (statt 1,0000) und in C 
1,9994 (statt 2,0000) ist. Diese Abweichungen von den 
theoretischen Werten sind so klein, dass wir von einer 
Korrektur abgesehen haben. Ihre Geringfügigkeit im Ver
gleich mit den relativ grossen Abweichungen in pAn 
zeigt augenfällig die geringe Pufferwirkung, die für reine 
Lösungen von primärem und von sekundärem Phosphat 
charakteristisch ist.

Die Berechnung von Dissoziationskonstanten aus pn- 
Messungen in Phosphatlösungen mit Neutralisationsgraden 
gleich 1 oder 2 (oder in der Nähe von diesen Werten), 
also in primärem oder in sekundärem Phosphat, muss 
folglich sehr ungenau sein.

10. Die drei Dissoziationswärmen der Phosphorsäure.
1. Aus der Temperaturabhängigkeit der Dissoziations

konstanten der Phosphorsäure kann man die Wärme
tönungen bei der Abdissoziierung der drei Wasserstoffionen 
der Säure berechnen. Wir haben hierzu die folgende Formel:

O = _RT2dføK = 4 57T2d^K (VI,59)

Für dpK/dT in dieser Formel werden wir den Wert von 
z/pK/z/T im Temperaturintervall von 18° bis 37° einsetzen 
und erhalten dann die für eine mittlere Temperatur 
von f (18° + 37°) = 27,5° gültigen Dissoziationswärmen. 
Die berechneten Werte sind in Tabelle 74 gesammelt. Es 
sind Werte sowohl für unendlich verdünnte, wie für 0,1 
normale Lösungen berechnet worden. Bei der Berechnung 
der letzteren Werte wurden Kc-Werte, die aus den Kubik
wurzelformeln erhalten wurden, angewandt.
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Tabelle 74.
Die drei Dissoziationswärmen der Phosphorsäure in grossen Kalorien.

Berechnetaus
dpK0/dT

Berechnetaus
dpKc/dt

Berechnet aus 
kalorimetrischen

Messungen
Temp. 18°—37° 18o—37° 18°

1 onennormalität 0 norm. 0,1 norm. etwa 0,1 norm.

Q' 2,43 1,46 1,55
Q" — 1,35 — LU — 1,47
Q"' — 6,20 — 5,15 — 4,27

2. Es ist möglich diese Dissoziationswärmen mittels 
einiger thermochemischer Messungen von Julius Thomsen1 
zu kontrollieren.

Thomsen hat eine Lösung von 1 Mol Phosphorsäure, 
gelöst in 600 Mol H2O, (etwa 0,0925 molar) mit einer 
Lösung von Natriumhydroxyd in Wasser (200 H2O pro 
NaOH) neutralisiert und hat dabei mit 1, 2 und 3 Mol 
NaOH folgende Wärmetönungen erhalten:

14,829 Kal. 27,078 Kal. 34,029 Kal.

Die Wärmetönungen Qt, Q2, Q3, die mit dem ersten, 
dem zweiten und dem dritten Mol NaOH entwickelt 
werden, betragen hiernach:

Qt = 14,829, Q2 = 12,249, Q3 = 6,951.

In der von Thomsen angewandten 0,0925 molaren 
Phosphorsäurelösung sind 28,5 % der Säure nach folgen
der Gleichung dissoziiert:

h3po4 -> h+ + h2po4_.

Bei 18° in 0,025 ionennormaler Lösung ist nämlich pKc = 
1,980, und daraus berechnet sich der oben genannte Disso-

1 Julius Thomsen, Termokemiske Undersøgelsers Resultater, Køben
havn 1905, S. 73.
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ziationsgrad. Nach Zusatz von 1 Mol NaOH enthält die 
TnoMSEN’sche Lösung praktisch ausschliesslich Na+ + 
H2PO4 . Nach Zusatz von 2 Mol NaOH enthält die Lösung 
praktisch nur 2 Na+ + HP()4 . Dagegen ist das nach
Zusatz vom 3. Mol NaOH gebildete tertiäre Phosphat nach 
folgender Gleichung zu 26,4% hydrolysiert:

PO4 +H2O -> HPO4 ~ + OH \

Dieser Hydrolysengrad wurde berechnet aus den Werten 
pK'" = 11,736 und pK (H2O) = 14,099, die sich für eine 
0,139 normale Na+-haltige Lösung bei 18° nach unseren 
Kubikwurzelformeln ergeben.

Nennen wir die Neutralisationswärme der NaOH-Lös- 
ung mit einer starken, vollständig dissoziierten Säure Q, 
und bedeuten Q', Q" und Q" die Dissoziationswärmen der 
drei Wasserstoffatome der Phosphorsäure, dann haben wir 
nach den obigen Entwickelungen die folgenden Beziehungen :

Qi = Q +(1 -0,285) Q',
Q-2 = Q + Q"
Qb = (1 - 0,264) (Q + Q'").

Für Q können wir nach Thomsens Messungen 13,720 
setzen (Mittelwert von Messungen mit HCl, HBr, HJ und 
HNO3). Die TnoMSEN’schen Werte für Qn Q2 und Q3 sind 
schon mitgeteilt. Führen wir diese ein und berechnen Q', 
Q", Q'", so erhalten wir die Zahlen, die in der letzten 
Kolumne der Tabelle 74 mitgeteilt sind.

Diese Werte stimmen sowohl dem Vorzeichen wie der 
Grössenordnung nach mit den aus der Temperaturabhängig
keit der Dissoziationskonstanten berechneten Werten überein. 
Eine genaue Übereinstimmung ist wegen der Unsicherheit 
beider Bestimmungsverfahren natürlich nicht zu erwarten.
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VIL Messungen in Citratgemischen. 
Die Dissoziationskonstanten der 

Citronensäure.
1. Messungen.

1. Die untersuchten Citratlösungen wurden aus den 
folgenden drei Stammlösungen hergestellt:

Lösung A. Eine 0,1 molare Salzsäure, die in Bezug 
auf Natriumchlorid 0,1 molar war. Sie wurde aus einer 
auf Natriumoxalat eingestellten 1 molaren Salzsäure unter 
Zusatz einer abgewogenen Menge Natriumchlorid (Kahl
baums Marke »zur Analyse«) hergestellt.

Lösung B. Eine 0,05 molare Lösung von sekundärem 
Natriumcitrat, hergestellt aus 0,05 Mol Citronensäure (Kahl
baums Marke »Sörensen«), 100 cm3 1 molarem Natrium
hydroxyd (aus gesättigter Natronlauge) und verdünnt auf 
1000 cm3 mit Wasser.

Lösung C. Eine 0,1 molare Lösung von Natrium
hydroxyd, hergestellt aus gesättigter -Natronlauge nach den 
Angaben von S. P. L. Sörensen1.

Die angewandten Präparate wurden nach Sörensen auf 
Reinheit geprüft.

In allen drei Stammlösungen ist die Na+-Konzentration 
0,1. Die Mischungen wurden bei den Temperaturen 18°, 
25°, 37° teils direkt und teils nach Verdünnung zu C\a+ = 
0,03, 0,01 und 0,003 gemessen.

Die Ionennormalität ist in den meisten Lösungen gleich 
der Na+-Konzentration. Nur in den zur Bestimmung der 
ersten Dissoziationskonstanten angewandten, relativ sauren 
Mischungen kann die H^-Konzentration nicht vernach-

1 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, 8 (1909), 36.
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lässigt werden, und es ist notwendig die Ionennormalität 
gleich CNa+ + cu zu setzen.

2. Die mit Citratlösungen erhaltenen Resultate sind in 
den Tabellen 75—86 zusammengestellt. In der ersten Ko
lumne sind die bei der Herstellung der Citratlösung an
gewandten Stammlösungen und ihr Volumenverhältnis 
angegeben. Ob die Mischung unverdünnt oder in einem 
bestimmten Verhältnis verdünnt angewandt wurde, ist am 
Kopf der Tabelle angegeben. Hier ist auch die angewandte 
Temperatur angeführt. In der 2. Kolumne (N) wird der 
Neutralisationsgrad der Citronensäure (Mol NaOH pro Mol 
Citronensäure) angegeben. Ein negativer Wert von N be
deutet, dass die Lösung Überschuss an Salzsäure enthält. 
In der 3. Kolumne (E76O) stehen die gemessenen Spannungen 
in Volt, umgerechnet auf trocknen Wasserstoff von 760 mm. 
Druck. E in der 4. Kolumne ist das für Flüssigkeits
potentiale korrigierte Kettenpotential. Die Flüssigkeitspoten
tiale wurden nach den Angaben in Teil III berechnet. Die 
dabei angewandten Äquivalentleitfähigkeiten sind in Ta
belle 74 a zusammengestellt.

Tabelle 7 4a.
Äquivalentleitfähigkeiten bei 18°.

Ionennormalität (cNa) 0,1 0,03 0,01 0,003
vH,Ci-................................... 18 22 24 26

19 29 34 39
Vr;............ ................................. 21 35 51
VC1-............................. 55,8 59,2 61,5 63,0
vNa+............................. 36,4 38,9 40,5 41,6
VH+........................................ 294 303 307 310
VOH—..................................... 157 163 167 169

Die Äquivalentleitfähigkeiten des sekundären und des 
tertiären Citrations (HCi , Ci ) bei 25° wurden aus 
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Waldens1 Leilfähigkeitsmessungen von Na2HCi und Na3Ci 
berechnet, und mit Hilfe von Noyes und Johnstons2 
Messungen von K3Ci bei 18° und 25° auf 18° umgerechnet. 
Wegen der grossen Hydrolyse der primären Citrate ist es 
schwierig aus Waldens Leitfähigkeitsmessungen von NaH2Ci 
die Leitfähigkeit des primären Citrations (H2Ci ) zu be
rechnen. Wir haben vorgezogen diese Grösse unter der 
Annahme zu berechnen, dass

VHCi-------—Vh.C" — VCi--------------— VHCi--------- • (VII, 1)

Die Äquivalentleitfähigkeiten der Chlor-, Natrium-, Was
serstoff- und Hydroxylionen wurden Kohlrausch und 
Holborns Buch über das Leitvermögen der Elektrolyte
2. Ausgabe 1916 entnommen.

Die endgültigen Werte für die Flüssigkeitspotentiale 
wurden erst berechnet, nachdem angenäherte Werte für die 
Konzentrationen des Wasserstoff-, bzw. des Hydroxylions 
und der verschiedenen Citrationen erhalten worden waren.

Die pH-Werte der 5. Kolumne der Tabellen sind mit 
den konventionellen SÖRENSEN-CLARK’schen E0-Werten be
rechnet (vgl. Teil IV, S. 82). Bei der Berechnung der pAn- 
Werte in der 6. Kolumne wurden unsere eigenen Werte 
für Eo angewandt. Die in der 7. Kolumne angegebenen 
H+- und OH -Konzentrationen wurden aus den gemessenen 
E-Werten nach den Formeln (IV, 24) und (V, 16) berechnet. 
Diese Konzentrationen sind im Allgemeinen nur angege
ben, wenn sie grösser als 1 pro mille der totalen Citrat
konzentration und somit von Bedeutung bei der Berech
nung der Flüssigkeitspotentiale und namentlich des Zustan
des der Citronensäure sind.

1 P. Walden, Zeitschr. physik. Chem, 8 (1891), 433.
2 A. A. Noyes und J. Johnston, Journ. Amer. Chem. Soc. 31 (1909), 987.
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Tabelle 7 5.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Citratmischung | Hg, Pt

t = 18°. Unverdünnte Mischungen ■ cNa — 0,1 mol.
Citrat- 

mischung N E7G0 E PH PAII CH
4 A + 3 B — 0,667 0,4434 0,4428 1,816 1,851 0,0161
1 A4- 1 B 0,000 0,4716 0,4716 2,315 2,350 0,00507
9 A 4- 11 B 0,364 0,4980 0,4982 2,776 2,811 0,00175
3 A4- 4B 0,500 0,5083 0,5085 2,955 2,990 0,00116
1 A 4- 2 B 1,000 0,5502 0,5502 3,678 3,712 0,00022
1 A 4- 4 B 1,500 0,5903 0,5899 4,366 4,400 0,00005

B 2,000 0,6299 0,6288 5,040 5,075 0,00001
9 B 4- 1 C 2,222 0,6478 0,6467 5,350 5,385
4 B 4- 1 C 2,500 0,6698 0,6686 5,730 5,7 64
7 B4- 3 C 2,857 0,7140 0,7128 6,496 6,530 COH
2 B + 1 C 3,000 0,8618 0,8606 9,057 9,092 0,00001

13 B 4- 7 C 3,077 0,9998 0,9988 11,452 11,487 0,00238
2 B 4- 3 C 5,000 1,0688 1,0695 12,678 12,712 0,0400
1 B + 4 C 10,000 1,0816 1,0835 12,920 12,955 0,0698

Tabelle 76.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol . KCl 1 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H.2, Pt

t = 18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3:10. cNa — 0,03 mol.
Citrat- 

mischung N e7G0 e Pil pah CH
3 A 4- 4 B 0,500 0,5168 0,5166 3,095 3,130 0,000819
1 A 4“ 4 B 1,500 0,5974 0,5970 4,489 4,523 0,000033
4 B 4- 1 C 2,500 0,6820 0,6813 5,950 5,984 0,000001

Tabelle 77.
Hg I IlgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt

t = 18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 10. cNa = 0,01 mol.
Citrat- 

mischung N E760 E PH PAH CH
9 A + 11 B 0,364 0,5209 0,5204 3,161 3,196 0,000686
3 A 4- 4 B 0,479 0,5269 0,5264 3,265 3,300 0,000538
1 A 4- 4 B 1,500 0,6036 0,6031 4,594 4,629 0,000025

B 2,000 0,6472 0,6465 5,347 5,381 0,000005
4 B 4- 1 C 2,500 0,6905 0,6898 6,097 6,132
/ B 4- 3 C 2,857 0,7339 0,7333 6,851 6,886 COH
2 B 4- 3 C 5,000 1,0158 1,0155 11,742 11,776 0,00397
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Tabelle 78.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt

t = 18°. Mischungen
Citrat- N

mischung

verdünnt

E760

im Verhältnis 3 : 100. cNa = 0,003 mol.

CHE Pli ■PAH
3 A T 4 B 0,500 0,5424 0,5417 3,530 3,565 0,000286
1A + 4B 1,500 0,6083 0,6075 4,671 4,705 0,0000206
4 B + 1 C 2,500 0,6973 0,6965 6,213 6,248 0,0000006

Tabelle 7 9.
Hg 1 HgCl,

t =
, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt
25°. Unverdünnte Mischungen • cNa — 0,10 mol.

Citrat
mischung N e760 E Pli pah CH
4 A + 3 B -0,667 0,4457 0,4451 1,819 1,846 0,0162
1 A + 1 B 0,000 0,4738 0,4738 2,305 2,332 0,00527
3 A + 4 B 0,500 0,5112 0,5114 2,941 2,968 0,00122
1 A + 2 B 1,000 0,5535 0,5535 3,653 3,680 0,00024
1 A 4- 4 B 1,500 0,5955 0,5951 4,357 4,384 0,00005

B 2,000 0,6362 0,6351 5,034 5,061 0,00001
9 B + 1 C 2,222 0,6549 0,6537 5,349 5,376
4 B + 1 C 2,500 0,6780 0,6768 5,739 5,766
7B + 3C 2,857 0,7232 0,7220 6,504 6,531 COH
2 B + 1 C 3,000 0,8671 0,8659 8,939 8,966 0,00002

13 B+ 7 C 3,077 1,0008 0,9997 11,203 11,230 0,00231
2 B+ 3C 5,000 1,0718 1,0726 12,437 12,464 0,0395
1 B + 4C 10,000 1,0851 1,0870 12,680 12,707 0,0692

Tabelle 80.
Hg| I 

t = 25°.
4gCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt

; 0,03 mol.Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 10. cNa -
Citrat

mischung N E7 6 0 E Ph pah CH
3 A + 4 B 0,500 0,5200 0,5198 3,083 3,110 0,000857
1 A + 4 B 1,500 0,6032 0,6028 4,487 4,514 0,0000337
4 B+ 1 C 2,500 0,6904 0,6897 5,958 5,985 0,0000011
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Tabelle 81.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt

t = 25°.
Citrat-

Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 10. cNa — 0,01 mol.

mischung N E760 E PH pah CH
3 A + 4 B 0,500 0,5305 0,5300 3,255 3,283 0,000559
1 A + 4 B 1,500 0,6092 0,6086 4,585 4,613 0,0000261

B 2,000 0,6538 0,6531 5,338 5,365 0,0000046
4 B+ 1 C 2,500 0,6978 0,6971 6,083 6,110 0,0000008
7 B + 3 C 2,857 0,7435 0,7428 6,856 6,883 0,0000001

COH
2 B + 3 C 5,000 1,0175 1,0172 11,499 11,526 0,00389

Tabelle 82.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt

t — 25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 100. cNa = 0,003 mol.
Citrat-• i Nmischung E? (5 0 E Pil PAH CH

3 A + 4 B 0,500 0,5464 0,5457 3,521 3,548 0,000296
1A4-4B 1,500 0,6140 0,6132 4,663 4,690 0,0000213
4 B 4- 1 C 2,500 0,7066 0,7054 6,223 6,250 0,0000006

Tabelle 83.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Citratmischung | H2, Pt

t — 37°. Unverdünnte Mischungen. cNa — 0,10 mol.
Citrat

mischung N e760 E PH pah CH
4 A -J- 3 B — 0,667 0,4493 0,4487 1,824 1,842 0,0160
1 A + 1 B 0,000 0,4774 0,4774 2,291 2,309 0,00545
3 A 4- 4 B 0,500 0,5167 0,5169 2,933 2,951 0,00125
1 A 4- 2 B 1,000 0,5605 0,5605 3,642 3,660 0,00024
1 A 4- 4 B 1,500 0,6045 0,6041 4,351 4,369 0,00005

B 2,000 0,6469 0,6457 5,028 5,046 0,00001
9 B 4- 1 C 2,222 0,6672 0,6660 5,358 5,376
4 B 4- 1 C 2,500 0,6921 0,6908 5,761 5,779
7 B 4- 3 C 2,857 0,7383 0,7370 6,512 6,530 COH
2 B 4- 1 C 3,000 0,8821 0,8808 8,850 8,868 0,00002

13 B 4- 7 C 3,077 1,0028 1,0016 10,815 10,833 0,00228
2 B 4- 3 C 5,000 1,0760 1,0767 12,036 12,054 0,0380
1 B 4- 4 C 10,000 1,0912 1,0931 12,302 12,320 0,0702
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Tabelle 84.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl 1 Citratmischung | H2, Pt

t = 37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : iO. cNa = 0,03 mol.
Citrat

E760 PAHmischung N E PH CH
3 A+ 4 B 0,500 0,5260 0,5257 3,076 3,094 0,000873
1 A + 4 B 1,500 0,6125 0,6120 4,480 4,498 0,0000344
4 B + 1 C 2,500 0,7038 0,7030 5,959 5,977 0,0000011

Tabelle 85.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol . KCl 1 3,5 mol. KCl 1 Citratmischung | H2, Pt

t = 37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 10. cNa = 0,01 mol.
Citrat

mischung N E760 E PH pah CH
3 A + 4 B 0,500 0,5372 0,5367 3,255 3,273 0,000564
1A + 4B 1,500 0,6193 0,6187 4,589 4,607 0,0000262

B 2,000 0,6659 0,6652 5,345 5,363 0,0000046
4 B+ 1 C 2,500 0,7143 0,7136 6,132 6,150 0,0000006
7 B + 3 C 2,857 0,7601 0,7594 6,876 6,894 0,0000001

2 B + 3 C 5,000 1,0194 1,0191 11,099 11,117
COH

0,00372

Tabelle 86.
Hg| HgCl, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl 1 Citratmischung | H2,Pt

t = 37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 100. cN =: 0,003 mol.
Citrat

mischung N E760 E PH PAII CH
3A + 4B 0,500 0,5536 0,5529 3,519 3,537 0,000301
1 A + 4 B 1,500 0,6239 0,6231 4,660 4,678 0,0000220
4B+ 1 C 2,500 0,7228 0,7220 6,268 6,286 0,0000005

2. Die Dissoziationskonstanten der Citronensäure.
1. Bei der Berechnung der Dissoziationskonstanten der 

Citronensäure wurde folgendes Verfahren angewandt.
Als vorläufiger Wert für das Flüssigkeitspotential wurde 

der Wert für eine NaCl-Lösung mit derselben Na+-Konzen- 
tration genommen und damit aus den Messungen Werte 
für pAn und für ch oder cqh berechnet. Daraus wurden 
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(erste Approximation) Werte der drei Dissoziationskonstanten 
unter der Annahme berechnet, dass in jeder Lösung die 
Citronensäure nur in zwei Formen vorhanden ist. Nimmt 
man dies an, so kann man aus dem Mischungsverhältnis 
und der H+-Konzentration die Konzentrationen der Citrat
formen und daraus mit Hilfe von pAn die unvollständigen 
Dissoziationskonstanten K', K" und K'" berechnen.

Mit den durch diese erste Approximation erhaltenen 
Kenntnissen wurden dann die Berechnungen wiederholt. 
Zuerst wurden neue, genauere Werte für das Flüssigkeits
potential und für pAn, cn und coh berechnet. Dann wurde 
K' und K'" unter Berücksichtigung des angenäherten 
Wertes für K" bestimmt, darauf wieder K" mit Hilfe der 
neuen K' und K"'-Werte und so weiter, bis die bei diesen 
Berechnungen erhaltenen gleich den angenommenen Wer
ten wurden.

2. Bei diesen Berechnungen wurden folgende Formeln 
angewandt :

[H3Ci] + [H2Ci ] + [HCi ] + [Ci“ ] - cci, (VII, 2)

[H2Ci ] + 2[HCi ] + 3 [Ci ] — Ccí*N + ch — con, (VII, 3)

(VII, 4)

(VII, 5)

(VII, 6)

cci ist die totale molare Konzentration der Citronensäure, 
N ist der Neutralisationsgrad der Säure (Mol NaOH pro 
Mol Citronensäure).
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Aus den drei Gleichungen (VII, 4), (VII, 5), (VII, 6) 
berechnen wir die Konzentrationen der drei Citrationen 
und führen die drei Ausdrücke in (VII, 2) und (VII, 3) ein 
und erhalten :

[H3Ci] + [HaCi] ~ + [H3Ci] ' ' ' -t [H8Ci]—= ccl (VII, 7)
Ah

tz' K' K"
[H3Ci]—+ 2[H3Cí]^hí--I 3[H3Ci] K' K" K'"

Ah3
= Cci N 4- CH — COH •

(VII, 8)

Wird (VII, 8) durch (VII, 7) dividiert, so erhält man weiter

Bezeichnen wir die rechte Seite dieser Gleichung mit f:

(VII, 10)

so können wir (VII, 9) in folgender Weise umformen:

K' K" K"'

(f~3) Ah3 =0‘ (VII,11)
Wir kennen f und Ah und können somit mittels dieser 
Gleichung jede der drei Dissoziationskonstanten berechnen, 
wenn die zwei anderen bekannt sind.

Sobald die Werte einer Dissoziationskonstante bei den 
vier angewandten Verdünnungen berechnet waren, wurde 
eine Formel für die Abhängigkeit dieser Konstante von der 
Ionenkonzentration aufgestellt. Mittels dieser Formel konnten 
dann ihre Zahlenwerte in Lösungen mit anderen Konzen-

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX. 1. 11
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a

trationen berechnet werden. Diese Werte wurden bei den 
nachfolgenden Berechnungen der anderen Dissoziations
konstanten angewandt.

Wir haben dabei die Konstanten als Funktionen der 
Ionenstärke mittels Formeln, die ein DEBYE-HüCKEL’sches 
Quadratwurzelglied und ein lineares Glied mit einer geeig
net gewählten Konstante enthalten, ausgedrückt (genau wie 
bei der Phosphorsäure in Teil VI):

pK' = pK'o — A J/^ + B' (VII, 12)

pK" = pK'o'— 3A|/^+B'> (VII,13)

pK"'= pK'o"— 5Aj/^+B"> (VII,14)

(A = 0,499 bei 18°, 0,504 bei 25°, 0,515 bei 37°).
Die Anwendung dieser Formeln ist recht beschwerlich, 

weil die Ionenstärken für jede Approximationsstufe neu 
berechnet werden müssen und recht mühsam zu berechnen 
sind. Wir haben dazu die folgende Formel:

, ch , c« FK7Ah + 4K'K7Ah2 + 9K'K"K"7Ah3 4 * * * „1

3. Zur Kontrolle haben wir die Rechnungen mit Kubik
wurzelformeln, die die lonennormalität statt der Ionenstärke 
enthalten, durchgeführt. Diese Rechnungen sind wesentlich 
leichter. Wir sind in dieser Weise bis auf einige Einheiten 
in der 3. Decimale zu denselben Konstantenwerten wie bei 
der zuerst angewandten Methode gekommen.

4. In den Tabellen 87—89 ist die letzte Stufe unserer
Annäherungsrechnungen mitgeteilt. Aus der Übereinstimm
ung zwischen den angenommenen und den erhaltenen
Konstantenformeln ist zu schliessen, dass das Ziel der An
näherungsrechnung erreicht worden ist.

CN« + 2 + r + k7Áh + ¿, k"/ah^ + K'-¿^'"/Ah8 - Nf <VI1’ 15>
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Tabelle 87.
Die Dissoziationskonstanten der Citronensäure bei 18°.

1) Letzte Berechnung der 1. unvollständigen Konstante.

Annahme: pK" = 4,769 — 1,497 /u+1,24^, pK"' =: 6,398-- 2,495 l+ + 2,,20 (U.

PK" pK'" pK' pK'
cNa cCi N CH f PAH an- an- er 1 A 1/..genom. genom. halten

0,1 0,02750 0,3636 0,0018 0,4291 2,811 0,1020 4,417 5,826 2,963 3,122
» 0,02857 0,5000 0,0012 0,5425 2,990 0,1017 4,417 5,826 2,966 3,125

0,03 0,00857 0,5000 0,00082 0,5963 3,130 0,03101 4,544 6,027 3,016 3,104
0,01 0,002750 0,3636 0,00069 0,6145 3,196 0,01075 4,626 6,163 3,046 3,100

» 0,002857 0,5000 0,00054 0,6895 3,300 0,01062 4,628 6,165 3,032 3,083
0,003 0,000857 0,5000 0,000286 0,8343 3,565 0,00333 4,686 6,260 3,049 3,078

Resultat: ]pK' = 3,087 — 0,499 /u + 0,40 p.

Berechnung der 2. unvollständigen Konstante.2) Letzte

Annahme : pK' = 3,087 — 0,499 /p + 0,40 1u, pK'" = 6,398 — 2,495 /p + 2,20 p.

pK' pK'" pK" pK"
cNa cCi N CH f pah 1“ an- an- er

genom. genom. halten +3 A p

0,1 0,0400 1,5 0,0001 1,503 4,400 0,1218 2,962 5,795 4,398 4,920
0,03 0,0120 1,5 0,00003 1,503 4,523 0,0364 3,007 6,001 4,520 4,806
0,01 0,0040 1,5 0,00003 1,508 4,629 0,01218 3,037 6,151 4,621 4,786
0,003 0,0012 1,5 0,000021 1,518 4,705 0,00367 3,058 6,254 4,682 4,773

Resultat: pK" = 4,769 -— 1,497 1/u + 1,24 p.

3) Letzte Berechnung der 3. unvollständigen Konstante.

Resultat: pK'" = 6,398 — 2,495 /^+2,20^.

Annahme: pK' = 3,087 — 0,499 /^+0,40^, pK" = 4,769 — 1,497 /u 4“ 1,24 p.

cNa cCi N = f pah
pK' 

angenom.
pK" 

angenom.
pK'"

erhalten
pK'"

+ 5 A/
0,1 0,0450 2,222 5,385 0,1678 2,949 4,363 5,744 6,767

» 0,0400 2,500 5,764 0,1796 2,947 4,357 5,716 6,774
» 0,0350 2,857 6,530 0,1955 2,944 4,349 5,746 6,849

0,03 0,0120 2,500 5,984 0,0543 2,999 4,487 5,944 6,525
0,01 0,0040 2,500 6,132 0,01802 3,027 4,590 6,096 6,430

» 0,0035 2,857 6,886 0,01953 3,025 4,583 6,104 6,453
0,003 0,0012 2,500 6,248 0,00539 3,053 4,667 6,215 6,397

11
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Fa belle 8 8.
Die Dissoziationskonstanten der (Zitronensäure bei 25°.

1) Letzte Berechnung der 1. unvollständigen Konstante.

Annahme: pK" = 4,759 — 1,512 FL + 1,25 u, pK'" = 6,400 —2,520 FL + 2,23 u.

cNa cCi N CH f

0,1 0,02857 0,5 0,0012 0,5425
0,03 0,00857 0,5 0,00086 0,6009
0,01 0,002857 0,5 0,00056 0,6965
0,003 0,000857 0,5 0,000296 0,8460

pah u
pK" 
an- 

genom.

TZ'"pK 
an- 

genom.

PK' 
er

halten
P«' _ 

+ A \ p.
2,968 0,1019 4,403 5,822 2,943 3,104
3,110 0,03107 4,531 6,026 2,986 3,075
3,283 0,01064 4,616 6,164 3,001 3,053
3,548 0,00334 4,675 6,261 3,002 3,031

Resultat: pK' = 3,057 — 0,504 + 0,41 p.

2) Letzte Berechnung der 2. unvollständigen Konstante.

Annahme : PK' = 3,057 — 0,504 1 4~ 0,41 p., pK'"’ = 6,400 — 2,520 + 2,23 p.

pK' pK'" pK" pK"
cNa cCi N CH f PaH i“ an- an er I Q A I . .

genom. genom. halten ~r o A y ¿¿
0,1 0,0400 1,5 0,0001 1,503 4,384 0,1217 2,931 5,790 4,384 4,913
0,03 0,0120 1,5 0,00003 1,503 4,514 0,0364 2,976 5,999 4,513 4,802
0,01 0,0040 1,5 0,00003 1,508 4,613 0,01219 3,006 6,149 4,605 4,772
0,003 0,0012 1,5 0,000021 1,518 4,690 0,00367 3,028 6,254 4,667 4,759

Resultat: pK" = 4,759-— 1,512 1¿L + 1,21

3) Letzte Berechnung der 3. unvollständigen Konstante.

Resultat: pK'" = 6,400 — 2,520 F« -f- 2,23 u.

Annahme: pK' = 3,057 — 0,504 ¡'¡u + 0,41 u, pK" = 4,759 — 1,512 ¡¡u 1,25 u.

cNa cCi N = f PAH ia
pK' 

angenom.
pK" 

angenom.
pK'" 

erhalten
pK'"

+ 5 A ¡'p
0,1 0,0450 2,222 5,376 0,1677 2,919 4,348 5,740 6,773

» 0,0400 2,500 5,766 0,1800 2,917 4,342 5,719 6,790
» 0,0350 2,857 6,531 0,1958 2,913 4,332 5,747 6,866

0,03 0,0120 2,500 5,985 0,0544 2,961 4,472 5,947 6,535
0,01 0,0040 2,500 6,110 0,01789 2,996 4,578 6,073 6,411

» 0,0035 2,857 6,883 0,01957 2,994 4,571 6,101 6,455
0,003 0,0012 2,500 6,250 0,00540 3,022 4,654 6,218 6,402
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Tabelle 89.
Die Dissoziationskonstanten der Citronensäure bei 37°.

1) Letzte Berechnung der 1. unvollständigen Konstante.

6,424 — 2,575 \p + 2,29 p.Annahme: pKz/ = 4,747 — 1,545 \ p 4~ 1,27 p, pK'"

cNa cCi N CH f pah
pK" 
an- 

genom.

pK'" 
an- 

genom.

pK' 
er

halten
pK'_ 

+ A |/jtz

0,1 0,02857 0,5 0,0013 0,5460 2,951 0,1017 4,383 5,836 2,920 3,084
0,03 0,00857 0,5 0,00087 0,6021 3,094 0,03111 4,514 6,042 2,968 3,059
0,01 0,002857 0,5 0,00056 0,6965 3,273 0,01065 4,602 6,169 2,992 3,045
0,003 0,000857 0,5 0,000301 0,8518 3,537 0,00334 4,661 6,283 2,978 3,008

Resultat: pK' = 3,042 — 0,515 \p + 0,42 p.

2) Letzte Berechnung der 2. unvollständigen Konstante.

Resultat: pK" = 4,747 — 1,545 |/u1,27

Annahme: pK' = 3,042 — 0,515 ]/p 4~ 0,42 p, pK/z/ = 6,424 — 2,575 ]/p T 2,29 p.

cNa cCi N CH f PAII
pK' 
an

genom.

pKzzz 
an- 

genom.

pK" 
er

halten
PK" _ 

+3 A \' p

0,1 0,0400 1,5 0,0001 1,503 4,369 0,1217 2,913 5,804 4,366 4,905
0,03 0,0120 1,5 0,00003 1,503 4,498 0,0364 2,959 6,015 4,494 4,785
0,01 0,0040 1,5 0,00003 1,508 4,607 0,01205 2,995 6,169 4,597 4,767
0,003 0,0012 1,5 0,00022 1,518 4,678 0,00367 3,013 6,275 4,652 4,747

Resultat: pK/zz = 6,424 — 2,575 \'p 2,29 p.

3) Letzte Berechnung der 3. unvollständigen Konstante.

Annahme: pK ' = 3,042 — 0,515^4-0,42^, pK" = 4,747 — 1,545 j/^4- 1,27 p.

cNa cCi N = f pah PK'
angenom.

pK" 
angenom

pK'"
. erhalten

pK'" _ 
+ 5 A \ p

0,1 0,0450 2,222 5,376 0,1672 2,901 4,327 5,747 6,800
» 0,0400 2,500 5,779 0,1800 2,900 4,321 5,736 6,828
» 0,0350 2,857 6,530 0,1954 2,896 4,312 5,746 6,884

0,03 0,0120 2,500 5,977 0,05396 2,946 4,458 5,939 6,536
0,01 0,0040 2,500 6,150 0,01803 2,981 4,563 6,117 6,462

» 0,0035 2,857 6,894 0,01951 2,978 4,556 6,112 6,473
0,003 0,0012 2,500 6,286 0,00544 3.006 4,640 6,257 6,448
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In den Figuren 15—17 haben wir die Werte von pK' + 
AJ//*, pK" ’+ 3 A |/¿¿, pK'"+5Aj/¿í (entnommen aus den Ta-

O.O2 0,00 0,06 O,OS 0,10

3,10
37°

______

3,05

3,00

------

3,10 25° Js-------------------

3,05 ---T— + t3,00

3,75

■ i
18°

--------------- -- —■
3,10 ■ f -

4- +
3,05 ■ A —*

Fig. 15. Werte von pK'-|- A j/¡u in ihrer Abhängigkeit von der Ionen- 
stärke fj, (K' = unvollständige 1. Dissoziationskonstante der Citronensäure).

bellen 87—89) als Funktionen der Ionenstärke eingezeichnet 
und gerade Linien durch die erhaltenen Punkte gezogen. Die 
Schnittpunkte dieser Linien mit der Ordinatenachse geben

Fig. 16. Werte von pK" -j- 3 A y/i in ihrer Abhängigkeit von der Ionen
stärke u (K"= unvollständige 2. Dissoziationskonstante der Citronensäure).
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uns die pK0-Werte und ihre Neigungen die B-Werte. Aus 
den Abständen der experimentell bestimmten Punkte von 
den gezogenen Linien können wir auf die Genauigkeit

Fig. 17. Werte von pK'" T 5 A in ihrer Abhängigkeit von der Ionen- 
stärke (K"' = unvollständiges. Dissoziationskonstante der Citronensäure).

schliessen, mit welcher Formeln wie (VII, 12)—(VII, 14) 
unsere Messungen reproduzieren können. Es handelt sich 
im allgemeinen um eine Genauigkeit von 1 bis 2 Einheiten 
in der 2. Decimale der pK-Werte.

5. Tabelle 90 gibt eine Zusammenstellung der voll-
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ständigen Dissozialionskonstanten der Citronen
säure, bestimmt als die Grenzwerte von pK bei ~ 0.

Tabelle 90.
pK0-Werte für Citronensäure (K'o, K'o' und K'o" sind die 1., 2. und 3. 

vollständige Dissoziationskonstante).
t 18° 25° 37°

pK'o.......... . . . . 3,087 3,057 3,042
PK'o.......... .... 4,769 4,759 4,747
PK'o"........ . . . . 6,398 6,400 6,424

Die gefundenen Werte für die vollständigen Dissoziations
konstanten können annähernd durch folgende Formeln 
wiedergeben werden:

pK'o = 3,081 —(t—18)0,0024 ' 
pKÖ = 4,769 —(t—18)0,0012 > 
pK'o" = 6,395+ (t —18)0,0014 .

(VII, 16)

6. Für die unvollständigen D i ss oz ia ti o n s k o li
sta n ten sind wir zu folgenden Formeln gekommen:

t = 25°

t = 37°

t = 18°
pK' := 3,087 --0,499 + 0,40
pK" = 4,769 --1,497 + 1,24
pK'" = 6,398 -- 2,495 1« + 2,20
pK' := 3,057 -- 0,504 j/« + 0,41
pK" = 4,759 -- 1,512 1 p + 1,25 V
pK'" := 6,400-- 2,520 l'/U + 2,23 u
pK' = 3,042 --0,515 1 " + 0,42 ¡U

PK" — 4,747 -- 1,545 lu + 1,27 ¡u
PK'" = 6,424-— 2,575 J/^ + 2.29

(aufgestellt für 0 <7 u <C 0,1—0,2 in Natriumcitraten).

Wie schon bemerkt, haben wir auch die unvollständi
gen Dissoziationskonstanten der Citronensäure als Funk
tionen der Ionennormalität c mittels Kubikwurzelformeln 
ausgedrückt und dabei folgende Formeln erhalten:
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t = 25°

t - 37°

t = 18°
pK' = 3,106 — 0,30 )’ c
pK" = 4,803 — 0,86 1¡/c

pK"'= 6,427 — 1,53 i’ c
pir - 3,077 — 0,30 ÍÍ C

PK" = 4,796 — 0,88 Í'/c

pK" ' = 6,440 - 1,55 Íf/c
pK' = 3,060 — 0,30 1l/c

pK" = 4,788 — 0,89 Í{/c

PK" ' = 6,457 — 1,57 j1 c

(VII, 18)

(aufgestellt für 0,003 < c < 0,1 in Natriumcitraten).

7. Aus den unvollständigen Dissoziationskonstanten 
kann man die Konzentrationskonstanten durch 
Division durch den Aktivitätskoeffizienten des Wasserstoff - 
ions erhalten:

pK — pfH = pKc. (VII, 19)

Benutzen wir für pK die Ausdrücke (VII, 10) und für 
pfn die Formeln (IV, 20), aufgestellt für 0 < p< 0,03 in 
HCl, KCl und NaCl, so erhalten wir für die Konzentrations
dissoziationskonstanten der Citronensäure folgende Formeln:

pK¿ = 3,087 — 0,998 ^+ 1,72 ,u ’
t = 18° < pKg = 4,769 — 1,996 J//7+ 2,56 p 

pK"' = 6,398 — 2,994 j/p + 3,52 p 
pK¿ = 3,057 — 1,008 J yz + 2,05 p

t = 25° pK" = 4,759 —- 2,016 \p + 2,89 p 
pK"' = 6,400 — 3,024 )//?+ 3,87 p 
pKj, = 3,042 — 1,030 1/7+ 2,44 p

t = 37°

G

pK" = 4,747 — 2,060 7/7+ 3,29 /z 
pK'c"= 6,424 — 3,090 |//7+ 4,31 p .

\ufgestellt für 0 < p < 0,03).

(VII, 20)

Benutzt man dagegen für pK die Kubikwurzelformeln 
(VII, 17) und für phi die Kubikwurzelausdrücke von 
(IV, 23), die für NaCl-Lösungen gelten, so erhält man für
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die Konzentrationsdissoziationskonstanten der Citronensäure 
folgenden Formeln:

t = 18°

t = 25°

t = 37°

pK¿ = 3,109 — 0,47 fyc + 0,19 c
pK" = 4,806 — 1,03 f c+ 0,19 c
pKg' = 6,430 — 1,70 y c + 0,19 c
pK¿ = 3,080 — 0,46 f/c + 0,18 c
pK" = 4,799 — 1,04 l'c + 0,18 c
pKg'= 6,443 — 1,71 ^/c 4-0,18 c 
pKc' = 3,065 —0,44 f 4-0,16 c 
pK" = 4,793 — 1,03 Ve 4- 0,16 c 
pKg'= 6,462 — 1,71 ^/c4- 0,16 c

(aufgestellt für 0,003 < c < 0,1).

(VII, 21)

3. Vergleich mit älteren Bestimmungen.
1. Die erste Dissoziationskonstante der Citronen

säure ist von mehreren älteren Forschern aus der Leitfähig
keit der freien Citronensäure berechnet worden. Ihre 
Resultate sind in Tabelle 91 mit den unsrigen verglichen.

Tabelle 91.
Werte von pK'o aus Leitfähigkeitsmessungen (K'o — 1. vollständige 

Dissoziationskonstante der Citronensäure).

P. Walden 18921 ................
0° 18° 25°

3,086
35°

J. Walker 18922.................. 3,097
Jones und White 19108 .. 3,161 3,076 3,070 3,041
Bj. u. U. (elektrometrisch). 3,1304 3,087 3,057 3,045

Die Dissoziationskonstanten sind aus der Leitfähigkeit 
nach Arrhenius berechnet, also ohne Berücksichtigung 
des Unterschiedes zwischen Ionenleitfähigkeitskoeffizienten

1 P. Walden, Zeitschr. physik. Chem. 10 (1892), 568.
2 J. Walker, Journ. Chem. Soc. 61 (1892), 705.
8 H. C. Jones und White, Amer. Chem. Journ. 44 (1910), 197, 

Publ. of Carnegie Inst. Nr. 170 (1912).
4 Extrapoliert.
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und Ionenaktivitätskoefl’izienten. Auch der mehrsäurige 
Charakter der Säure ist unberücksichtigt gelassen. Die gefun
dene Übereinstimmung ist deshalb vollständig genügend.

2. Die 2. und 3. Dissoziationskonstante wurden 
zum ersten Mal von Smith1 aus der Geschwindigkeit, mit 
welcher Rohrzucker bei 100° von primärem und von 
sekundärem Natriumcitrat hydrolysiert wird, berechnet. 
Seine Werte pK" — 4,495 und pK'" = 6,155, bestimmt in 
Ü64 und Vias molaren Lösungen, sind wahrscheinlich als 
Konzentrationskonstanten aufzufassen. Für // = 0,01 und 
100° berechnet sich aus unseren Formeln (VII, 16 und 17) 
durch lineare Extrapolation pK'c' — 4,46, pKé" = 6,16, in 
ausgezeichneter Übereinstimmung mit Smith’s Werten.

3. Elektrometrische Bestimmungen der Dissoziations
konstanten der Citronensäure wurden später von vielen 
Seiten ausgeführt2. Wir geben in Tabelle 92 eine Zusammen
stellung der erhaltenen Resultate.

Die Angaben der verschiedenen Forscher sind so weit 
möglich in unsere pAH-Skala umgerechnet. Deshalb sind 
die pK-Werte von Hastings und van Slyke um 0,02 ver- 
grössert. Diese Forscher legen ihre pn-Skala fest, indem sie 
0,1 molare Salzsäure messen und darin mit ph= 1,085 rechnen. 
Sie messen mit zwischengeschalteter gesättigter KCl-Lösung 
und setzen keine Korrektur für Flüssigkeitspotentiale ein.

1 W. A. Smith, Zeitschr. physik. Chem. 25 (1898), 257.
2 J. E. Enklaar, Zeitschr. physik. Chem. 80 (1912), 623. A. B. Hastings 

und D. D. van Slyke, Journ. Biol. Chem. 53 (1922), 269. Fr. Auerbach 
und E. Smolczyk, Zeitschr. physik Chem. 110 (1924), 115. H. S. Simms, 
Journ. Physical Chem. 32 (1928), 1128, 1512. C. Morton, Trans. Faraday 
Soc. 24 (1928), 14. I. M. Kolthoff und Wouter Bosch, Becueil Trav. 
Chim. Pays-Bas, 47 (1928), 558. Ausserdem findet man Angaben über 
PH-Werte in Citratgemischen bei S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. 
Carlsberg 8 (1909), 32, L. E. Walbum, Biochem. Zeitschr. 107 (1920), 219, 
und I. M. Kolthoff und F. Tekelenburg, Bec. trav. chim. Pays-Bas 
4(5 (1927), 33.
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Tabelle 92.
pK-Werte der Citronensäure elektrometrisch bestimmt. K', K", K"' 
unvollständige Dissoziationskonstanten, Kg , Kg, Kg' vollständige Disso
ziationskonstanten. Die Werte sind in unsere pA^-Skala umgerechnet.

t
Enklaar 1912....................... 18°
Hastings und v. Slyke 1922 20°
Auerbach u. Smolczyk 1924 20°

Morton 1928 ....................... 30°
Bj. u. U................................. 30°

Simms 1928 .......................... 25°
Bj. u. U................................. 25°

Kolthoff u. Bosch..........  18°
Bj. u. U................................. 18°

c pK' PK" pK'"
bis 0,5 norm. 3,114 — —
bis 0,14 » 3,10 4,41 5,51
bis 0,053 » 2,97 4,58 5,80

pK'o PK'o pK'o"
3,059 4,593 5,893
3,050 4,754 6,410

3,10 4,76 6,28
3,057 4,759 6,400

3,075 4,752 6,407
3,087 4,769 6,398

Für die Kette

Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | 0,1 mol. HCl | H2Pt 

haben wir bei 18° 0,3998 und bei 25° 0,4009 gemessen. 
Hieraus folgt für 20° 0,4001. Rechnet man wie Hastings 
und van Slyke mit pH = 1,085 in 0,1 mol. HCl, so erhält 
man hieraus Eo = 0,3371. Unser E0-Wert ist um 0,0011 
niedriger. Einem 0,0011 kleineren E0-Werl entsprechen 
0,019 höhere pu und pK-Werte. Auerbach und Smolczyks 
Werte sind um 0,02 erniedrigt. Diese Forscher rechnen mit 
dem BjERRUM-GjALDBÄK’schen E0-Wert 0,3348 statt mit 
0,3300. Mortons pK-Werte sind um 0,023 vergrössert. Wir 
nehmen an, dass er mit dem konventionellen Eo von 
Sörensen und Clark gerechnet hat. Dieser E0-Wert ist bei 
30° 0,0014 grösser als der unsrige. Simms Werte sind um 0,02 
erhöht. Dieser Forscher legt seine pH-Skala in ähnlicher 
Weise wie Hastings und van Slyke fest. Er arbeitet jedoch 
bei 25° und rechnet mit pu = 1,075 in 0,1 mol. Salzsäure.
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Daraus berechnet sich sein E0-Wert zu 0,3374, während wir 
mit 0,3360 rechnen. Seine pn- und pK-Werte sind deshalb 
um 0,02 vergrössert worden. Kolthoff und Bosch’s Werte 
sind nicht korrigiert. Diese Forscher rechnen zwar zuerst 
mit dem konventionellen SÖRENSEN-CLARK’schen E0-Wert, 
korrigieren aber später selbst ihre Werte durch Addition 
von 0,037. Die von unseren Messungen geforderten Korrek
tion ist fast genau dieselbe (0,035).

In den älteren Untersuchungen von Enklaar, von 
Hastings und van Slyke und von Auerbach und Smolczyk 
sind nur unvollständige Dissoziationskonstanten (K) berech
net. Wir haben davon abgesehen, diese Werte mit den 
nach unseren Formeln berechneten zu vergleichen. Sie sind 
aus Messungen bei recht verschiedenen Ionenkonzentrationen 
berechnet, und die Änderungen der Konstanten mit der 
Ionenkonzentration sind bei den Ausrechnungen nicht 
berücksichtigt. Abgesehen von Auerbach und Smolczyks 
pK'-Wert scheinen die anderen Werte mit unseren Messungen 
verträglich zu sein.

In den drei 1928 publizierten Untersuchungen über 
die Dissoziationskonstanten der Citronensäure sind dagegen 
vollständige Dissoziationskonstanten berechnet (Ko). Mor
ton benutzt bei seinen Berechnungen Ionenaktivitätskoeffi- 
zienten, berechnet nach der Formel von Debye-Hückel, 
jedoch ohne die angewandten Ionendurclunesser anzugeben. 
Die Abweichung zwischen seinen und unseren pK'o- und 
pK'0"-Werten stammen wahrscheinlich von den von ihm 
angewandten Aktivitätskoeffizienten für HCi - und 
Ci -Ionen. Simms berechnet seine pK0-Werte von pK- 
Werten in 0,01 molarer Citratlösung ohne und mit 0,0125 
bzw. 0,025 mol. MgCl2, indem er zu der Ionenkonzentra
tion Null mit Hilfe von DEBYE-HücKEL-Formeln extra
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poliert. Diese Extrapolation muss indessen etwas unsicher 
sein. Dadurch kann man den Unterschied zwischen seinem 
pK0"-Wert und dem unsrigen erklären. Kolthoff und 
Bosch nehmen an, dass es erlaubt ist in ihren verdünntesten 
Lösungen (0,00125 molar) die Ionenaktivitätskoeffizienten 
nach Debye-Hückels Quadratwurzel-Grenzgesetz zu be
rechnen. Ihre Werte stimmen innerhalb der Fehlergrenze 
der angewandten Methoden mit den unsrigen überein.

Die Abhandlungen von Simms und namentlich von 
Kolthoff und Bosch enthalten viele Bestimmungen von pK- 
Werten bei verschiedenen Ionenkonzenlrationen und in ver
schiedenen Salzlösungen. Da diese Messungen indessen nicht 
unmittelbar mit unseren Messungen vergleichbar sind, sehen 
wir davon ab, auf sie näher einzugehen.

4. Die Aktivitätskoeffizienten der Citrationen.
1. Aus den Formeln für die unvollständigen Dissozia

tionskonstanten der Citronensäuren haben wir Formeln für 
die Aktivitätskoeffizienten (f) der drei Citrationen abgeleitet 
und zwar unter der Annahme, dass der Aktivitätskoeffizient 
der undissozierten Citronensäure gleich eins gesetzt wird. 
Diese letzte Annahme ist natürlich nur eine Annäherung.

Wir haben folgende Beziehungen :

pfn2ci — — pfmci = pK'o -pK'. (VII, 22)

phici—— pfH2ci- =pK'o'—pK". (VII, 23)

pfci— — pfiici----= pK'o" —pK'". (VII, 24)
Setzen wir

pfn3ci = 0,

so erhalten wir, je nachdem die pK-Werte als Funktionen 
der Ionenstärke fi mittels Quadratwurzelformeln oder als 
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Funktionen der Ionennormalität c mittels Kubikwurzel
formeln ausgedrückt werden :

(aufgestellt für 0 < li < 0,1 bis 0,2 in Natriumcitratlösung)

Tabelle 93.
PfH,Ci~ PfHCi~ Pfci-

18°: 0,499 ¡/(U — 0,40 u 1,996 — 1,64 p 4,491 3,84 p
25°: 0,504 |)7—0,41 p, 2,016 J/jW — 1,66 M 4,536 ÿp — 3,89
37°: 0,515 J/^—0,42 ¿z 2,060 j/p — 1,69 p 4,635 J/Ç—3,98

(aufgestellt für 0,003 < c< 0,1 in Natriumcitratlösung).

oder
Tabelle 93a.

PfH2Ci~ PfHCi PfCi- --
18°: 0,30 fyc — 0,019 1,16 f/c — 0,053 2,69 [ c — 0,082
25°: 0,30 ^'c —0,020 1,18 t c —0,057 2,73 c — 0,097
37°: 0,30 t/c —0,018 1,19 f/c — 0,059 2,76 Vc — 0,092

Wird später der Aktivitätskoeffizient der undissoziierten 
Citronensäure in Salzlösungen genau bestimmt, so ist es 
eine leichte Sache die obigen pf-Werte durch Addition von 
pfHsci zu korrigieren.

5. Die drei Dissoziationswärmen der Citronensäure.
Die Dissoziationskonstanten der Citronensäure sind nur 

wenig temperaturempfindlich, und wir können daraus 
schliessen, dass die Wärmetönungen bei der Abdissoziierung 
der Wasserstoffionen nur klein sind.

Aus den Daten der Tabelle 90 berechnet man für die 
Temperaturkoeffizienten der pK0-Werte der Citronensäure: 

SÄ = _0,0024; -0,0012; = 0,0014 (VII, 25)

(gültig für das Temperaturintervall von 18° bis 37°).

Aus diesen Temperaturkoeffizienten erhält man mittels 
der Formel
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Q = — RT2 = 4,57 T2 (VII, 26)

folgende Werte für die Dissoziationswärmen (Qo) der drei 
Wasserstoffatome der (Zitronensäure bei unendlich kleiner 
Ionenkonzentration in grossen Kalorien:

Q'o = -1,02; Qö = -0,52; Q'o" = 0,60 (VII, 27) 
(gültig für t = (18 —|— 37)/2 — 27,5°).

Es erscheint recht unerwartet, dass hiernach die Wärme
entwickelung, die Abnahme der Gesamtenergie, bei der Ab- 
dissoziierung des dritten Wasserstoffatoms am grössten ist. 
Die Abnahme der freien Energie ist ja, unter vergleich
baren Umständen in Bezug auf Konzentrationen, für das 
dritte Wasserstoffatom am kleinsten (KJ' < Ko < K'o).

VIII. Messungen in Glycinlösungen. 
Die Dissoziationskonstanten des Glycins.

1. Messungen.
1. Die untersuchten Glyeinlösungen wurden aus den 

folgenden drei Stammlösungen hergestellt:
Lösung A. Eine 0,1 molare Salzsäure, hergestellt aus 

einer auf Natriumoxalat eingestellten 1 molaren Säure.
Lösung B. Eine 0,1 molare Glycinlösung, die in Bezug 

auf Natriumchlorid 0,1 molar war. Sie war aus Glycin 
»Sörensen« und Natriumchlorid »zur Analyse« von Kahl
baum hergestellt.

Lösung C. Eine 0,1 molare Natriumhydroxydlösung, 
hergestellt aus einem auf 1 molare Salzsäure eingestellten 
1 molaren Natriumhydroxyd. Das 1 molare Natriumhydroxyd 
war aus gesättigter Natronlauge nach Sörensen1 hergestellt.

1 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg, 8 (1909), 36.
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Alle angewandten Präparate wurden nach Sörensen 
auf Reinheit geprüft.

In Mischungen von den drei Stammlösungen ist die 
Ionennormalität c immer 0,1. Dass Salzsäure oder Natrium
hydroxyd sich mit Glycin verbinden, ändert ja nicht die 
Ionenkonzentration. Die Mischungen wurden bei 0°, 18, 
25° und 37° teils unverdünnt und teils nach Verdünnung 
zu den Ionennormalitäten 0,03, 0,01 und 0,001 gemessen.

2. Die erhaltenen Resultate sind in den Tabellen 95—110 
zusammengestellt. In der ersten Kolumne ist das Volumen
verhältnis der bei der Herstellung der Lösungen ange
wandten Stammlösungen angegeben. In der 2. Kolumne 
ist der Neutralisationsgrad N des Glycins angegeben (in 
Mol NaOH pro Mol C1-NH3- CH3-COOH). N ist also gleich 
Null im salzsauren Glycin, gleich 1 im freien Glycin und 
gleich 2 im Natriumsalz des Glycins. E760 in der 3. Kolumne 
ist die gemessene Spannung in Volt, auf trocknen Wasser
stoff von 760 mm. Druck umgerechnet. E in der 4. Kolumne 
ist das in Rezug auf die Flüssigkeitspotentiale korrigierte 
Kettenpotential.

Die Flüssigkeitspotentiale wurden nach den Angaben 
in Teil III berechnet. Die dabei angewandten Äquivalent
leitfähigkeiten sind in Tabelle 94 zusammengestellt.

Tabelle 94.
Äquivalentleitfähigkeiten bei 18°.

Ionennormalität 0,1

303 307

0,03 0,01 0,003 0,001
34,3 36,4 38,0 39,0
23,4 26,5 28,9 30,1
59,2 61,5 63,0 64,0
38,9 40,5 41,6 42,6

310 311
163 167 169 171

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 12
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Die Äquivalentleitfähigkeiten der Glycinionen wurden 
aus Winkelblech’s1 Messungen berechnet. Winkelblech 
bestimmt die Aquivalentleitfähigkeiten von salzsaurem Gly
cin H2G1C1 und von Natriumglycinat NaGl bei 25°, indem 
er die Hydrolyse durch Zusatz eines Überschusses von Gly
cin HG1 zurückdrängt. Aus seinen Werten sind die von uns 
angewandten bestimmt, indem die Umrechnung auf unsere 
Ionenkonzentrationen graphisch und die Umrechnung auf 
18° mit Hilfe eines Temperaturkoeffizienten 0,02 vor
genommen wurde (Division durch 1,14). Die Äquivalentleit
fähigkeiten der Chlor-, Natrium-, Wasserstoff- und Hydroxyl- 
ionen wurden dem Buch von Kohlrausch und Holborn 
über das Leitvermögen der Elektrolyte 2. Ausgabe 1916 
entnommen. Die endgültigen Werte für die Flüssigkeits
potentiale wurden erst berechnet, nachdem angenäherte 
Werte für die Konzentrationen der Wasserstoff- bzw. der 
Hydroxylionen und der verschiedenen Glycinionen erhalten 
worden waren.

Die pH-Werte der 5. Kolumne der Tabellen 95—110 
sind mit den konventionellen SÖRENSEN-CLARK’schen Eo- 
Werten berechnet (vgl. Teil IV, S. 82). Bei der Berechnung 
der pAH-Werte in der 6. Kolumne wurden dagegen unsere 
eigenen Werte für Eo angewandt (Teil IV, S. 73). Die in 
der 7. Kolumne angegebenen H+- und OH -Konzentrationen 
wurden aus den gemessenen E-Werten nach den Formeln 
(IV, 24) und (V, 16) berechnet. Diese Konzentrationen sind 
nur angegeben, wenn sie bei der Berechnung der Flüssig
keitspotentiale und des Zustandes des Glycins von Bedeu
tung sind.

1 K. Winkelrlech, Zeitschr. physik. Chem. 36 (1901), 546.
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Tabelle 95.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 0°. Unverdünnte Mischungen, c = 0,1 mol.
Glycin

mischung N E760 E PH pah CH
6 A-j- 4 B — 0,500 0,4261 0,4248 1,609 1,655 0,02547
5A + 5B 0,000 0,4431 0,4426 1,937 1,983 0,01194
1 A4- 2 B 0,500 0,4746 0,4748 2,531 2,577 0,00303
2 A4-8B 0,750 0,4983 0,4987 2,972 3,018 0,001102
1 A4- 9 B 0,889 0,5212 0,5217 3,397 3,443 0,000415

COH
9 B4- 1 C 1,111 0,8495 0,8500 9,454 9,500 0,000005
8 B 4- 2 C 1,250 0,8734 0,8738 9,893 9,939 0,00001
2B+ 1 C 1,500 0,8991 0,8994 10,365 10,411 0,00004
5 B 4- 5 C 2,000 0,9851 0,9853 11,950 11,996 0,00152
4 B 4- 6 C 2,500 1,0463 1,0472 13,092 13,138 0,02104

Tabelle 9 6.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 0°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 10. c = 0,03 mol.
Glycin

mischung N E760 E PH PAH CH
6 A+ 4B — 0,500 0,4490 0,4482 2,041 2,087 0,00912
1 A + 2B 0,500 0,4809 0,4807 2,640 2,686 0,00229
2 A + 8 B 0,750 0,5014 0,5013 3,020 3,066 0,000955
1 A4- 9 B 0,889 0,5222 0,5222 3,406 3,452 0,000394

COH
9 B4- 1 C 1,111 0,8500 0,8500 9,454 9,500 0,000004-
8 B4- 2C 1,250 0,8743 0,8743 9,902 9,948 0,00001
2 B + 1 C 1,500 0,9000 0,8999 10,375 10,421 0,00004
4 B 4- 6 C 2,500 1,0193 1,0196 12,583 12,629 0,00594

Tabelle 97.

12*

Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung |'H2Pt 
t = 0°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1:10. c = 0,01 mol.

Glycin
mischung N E760 E Pli pah CH
6 A4-4B — 0,500 0,4682 0,4676 2,399 2,445 0,003864
1 A 4~ 2 B 0,500 0,4917 0,4913 2,836 2,882 0,001413
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Tabelle 97 (Fortsetzung).
Glycin

mischung N E760 E PH pah CH

2 A + 8 B 0,750 0,5069 0,5065 3,116 3,162 0,000740
1 A + 9 B 0,889 0,5270 0,5267 3,489 3,535 0,000314

COH

9 B + 1 C 1,111 0,8527 0,8524 9,498 9,544 0,000004
8 B + 2 C 1,250 0,8754 0,8751 9,917 9,963 0,00001
2 B 4- 1 C 1,500 0,9006 0,9003 10,382 10,428 0,00004
G B + 4 C 2,500 0,9970 0,9968 12,162 12,208 0,00213

Tabelle 98.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 0°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 100. c = 0,001 mol.
Glycin

mischung N e760 E PH PAH CH
9 A + 1 B — 8,000 0,5027 0,5020 3,033 3,079 0,000855
5 A 4- 5 B 0,000 0,5186 0,5179 3,327 3,373 0,000435
1 A + 2 B 0,500 0,5289 0,5282 3,517 3,563 0,000281
2 A 4- 8 B 0,750 0,5417 0,5410 3,753 3,799 0,000163
1 A4-9 B 0,889 0,5591 0,5584 4,074 4,120 0,000078

COH
8 B 4- 2 C 1,250 0,8741 0,8734 9,886 9,932 0,0000105
2 B 4- 1 C 1,500 0,8980 0,8973 10,327 10,373 0,0000290

Tabelle 99.

1 Die in Klammern zugefügten E7,0-Werte sind die von S. P. L. Sörensen 
(Compt. rend. Lab. Carlsberg 9 (1909), 41) angegebenen Werte, auf trockenen 
Wasserstoff durch Addition von 0,0003 umgerechnet.

Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt
t = 18°. Unverdünnte Mischungen . c = 0,1 mol.

Glycin
mischung N e7G0 1 E PH pah CII
6 A 4- 4 B — 0,500 0,4316 (0,4329) 0,4303 1,600 1,634 0,02630
5 A 4- 5 B 0,000 0,4487 (0,4495) 0,4482 1,910 1,945 0,01288
1 A4- 2 B 0,500 0,4803 0,4805 2,470 2,504 0,00355
2 A 4- 8 B 0,750 0,5055 (0,5066) 0,5059 2,910 2,945 0,00129
1 A 4- 9 B 0,889 0,5298 (0,5308) 0,5303 3,333 3,367 0,00049

COH
9 B 4- 1 C 1,111 0,8533 (0,8532) 0,8538 8,939 8,974 0,000007
8 B 4- 2 C 1,250 0,8780 (0,8783) 0,8784 9,366 9,400 0,00002
2 B 4- 1 C 1,500 0,9056 0,9059 9,842 9,877 0,00006
5 B 4- 5 C 2,000 0,9904 (0,9903) 0,9907 11,312 11,347 0,00172
4 B 4- 6 C 2,500 1,0524 (1,0534) 1,0533 12,397 12,432 0,02094
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Tabelle 10 0.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol . KCl 1 3,5 mol. KCl 1 Glycinmischung 1 H2Pt

t = 18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 :: 10. c = 0,03 mol.
Glycin

mischung N E760 E Pli PAH CH
6 A+ 4 B — 0,500 0,4554 0,4546 2,021 2,055 0,00971
1 A-J-2B 0,500 0,4883 0,4881 2,601 2,636 0,00255
2 A + 8 B 0,750 0,5094 0,5093 2,969 3,003 0,00109
1 A+ 9 B 0,889 0,5314 0,5314 3,352 3,386 0,00045

COH
9 B + 1 C 1,111 0,8551 0,8551 8,962 8,997 0,000007
8 B+ 2 C 1,250 0,8797 0,8797 9,388 9,423 0,00002
2 B+ 1 C 1,500 0,9073 0,9072 9,865 9,899 0,00006
4 B 4- 6 C 2,500 1,0245 1,0247 11,901 11,936 0,00610

Tabelle 101.
Hg 1 HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t — 18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 :: 10. c = 0,01 mol.
Glycin

mischung N E760 E PH PAH CH

6 A+ 4B — 0,500 0,4764 0,4758 2,388 2,423 0,00404
1 A+ 2 B 0,500 0,5004 0,5000 2,808 2,842 0,00154
2 A+ 8 B 0,750 0,5166 0,5162 3,088 3,123 0,000804
1 A+ 9 B 0,889 0,5378 0,5375 3,458 3,492 0,000344

COH

9B+1C 1,111 0,8568 0,8565 8,986 9,021 0,000007
8 B + 2 C 1,250 0,8808 0,8805 9,402 9,437 0,000018
2 B+ 1 C 1,500 0,9083 0,9080 9,879 9,913 0,000054
4 B + 6 C 2,500 1,0004 1,0002 11,477 11,511 0,002153

Tabelle 102.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 18°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 100. c = 0,001 mol.
Glycin- 

mischung N E760 E PH pah CH
9 A + 1 B — 8,000 0,5149 0,5141 3,052 3,087 0,000845
5 A + 5 B 0,000 0,5312 0,5305 3,336 3,371 0,000440
1 A-|- 2 B 0,500 0,5414 0,5407 3,513 3,548 0,000292
2 A + 8 B 0,750 0,5559 0,5552 3,764 3,799 0,000164
1 A + 9 B 0,889 0,5738 0,5731 4,075 4,109 0,000080

COH
8B+ 2C 1,250 0,8811 0,8803 9,399 9,433 0,000017
2 B + 1 C 1,500 0,9022 0,9014 9,764 9,799 0,000039
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Tabelle 10 3.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 25°. Unverdünnte Mischungen, c = 0,1 mol.
Glycin

mischung N E760 E PH pah CH
6 A + 4 B — 0,500 0,4334 0,4321 1,599 1,626 0,02679
5 A + 5 B 0,000 0,4513 0,4508 1,915 1,942 0,01291
1 A + 2 B 0,500 0,4830 0,4832 2,464 2,491 0,00366
2 A + 8 B 0,750 0,5088 0,5092 2,904 2,931 0,00133
1 A + 9 B 0,889 0,5336 0,5341 3,325 3,352 0,00051

COH
9B4-1C 1,111 0,8545 0,8550 8,755 8,782 0,000008
8 B 4~ 2 C 1,250 0,8798 0,8802 9,181 9,208 0,000022
2 B+ 1 C 1,500 0,9083 0,9086 9,662 9,689 0,000066
5 B+ 5C 2,000 0,9956 0,9959 11,139 11,166 0,00199
4 B+ 6 C 2,500 1,0556 1,0565 12,164 12,191 0,02109

Tabelle 104.
Hg 1 HgCl,, 0,1 mol. KCl 1 3,5 mol. KCl 1 Glycinmischung | H2Pt

t = 25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 : 10. c = 0,03 mol.
Glycin

mischung N e7GO E PH pah CH
6 A + 4 B — 0,500 0,4582 0,4574 2,027 2,054 0,00971
1 A4-2B 0,500 0,4913 0,4911 2,597 2,624 0,00261
2 A + 8 B 0,750 0,5132 0,5131 2,970 2,997 0,00111
1 A + 9B 0,889 0,5357 0,5357 3,352 3,379 0,00046

COH
9 B + 1 C 1,111 0,8564 0,8564 8,778 8,805 0,000008
8 B + 2 C 1,250 0,8816 0,8816 9,205 9,232 0,00002
2 B + 1 C 1,500 0,9102 0,9101 9,687 9,714 0,00006
4 B + 6 C 2,500 1,0268 1,0270 11,665 11,692 0,00605

Tabelle 105.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt 

t = 25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1:10. c = 0,01 mol.
Glycin

mischung N e7G0 E Pli PAH CH
6 A 4- 4 B — 0,500 0,4800 0,4794 2,399 2,426 0,00401
1 A + 2 B 0,500 0,5048 0,5044 2,822 2,849 0,00151
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Tabelle 105 (Fortsetzung).
Glycin

mischung N E760 E Pli PAH CH
2 A + 8 B 0,750 0,5207 0,5203 3,091 3,118 0,00081
1 A T 9 B 0,889 0,5428 0,5425 3,467 3,494 0,00034

COH
9 B+ 1 C 1,111 0,8585 0,8582 8,809 8,836 0,000008
8 B + 2 C 1,250 0,8830 0,8827 9,223 9,250 0,00002
2 B 4- 1 C 1,500 0,9109 0,9106 9,695 9,723 0,00006
4 B 4- 6 C 2,500 1,0023 1,0021 11,244 11,271 0,00216

Tabelle 10 6.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 25°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 100. c = 0,001 mol.
Glycin

mischung N E760 E PH pah CH
9 A 4- 1 B — 8,000 0,5195 0,5187 3,064 3,091 0,000834
5 A4- 5 A 0,000 0,5370 0,5363 3,362 3,389 0,000420
1 A4- 2 B 0,500 0,5478 0,5471 3,545 3,572 0,000276
2 A 4- 8 B 0,750 0,5621 0,5614 3,787 3,814 0,0001581
1 A4- 9 B 0,889 0,5801 0,5794 4,091 4,118 0,0000783

COH
8 B 4- 2 C 1,250 0,8823 0,8815 9,203 9,230 0,000018
2 B + 1 C 1,500 0,9048 0,9040 9,584 9,611 0,000044

Tabelle 10 7.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KCl | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 37°. Unverdünnte Mischungen, c = 0,1 mol.
Glycin

mischung N E760 E PH PAII CH
6 A 4- 4 B — 0,500 0,4356 0,4344 1,592 1,610 0,02723
5 A4- 5 B 0,000 0,4534 0,4528 1,891 1,909 0,01368
1 A4- 2 B 0,500 0,4841 0,4842 2,402 2,420 0,00423
2 A4- 8 B 0,750 0,5125 0,5129 2,868 2,886 0,00144
1 A4- 9 B 0,889 0,5377 0,5382 3,280 3,298 0,00056

COH
9 C4- 1 D 1,111 0,8554 0,8559 8,446 8,463 0,00001
8 C 4- 2 D 1,250 0,8817 0,8821 8,872 8,889 0,00003
2 C-f- 1 D 1,500 0,9110 0,9113 9,346 9,364 0,00008
5 C4- 5 D 2,000 0,9989 0,9992 10,776 10,794 0,00208
4 C 4- 6 D 2,500 1,0600 1,0609 11,779 11,797 0,02104
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Tabelle 108.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 3 :.10. c = 0,03 mol.
Glycin- 

mischung N E7 60 E Ph pah CH
(i A + 4 B — 0,500 0,4616 0,4607 2,020 2,037 0,00914
1 A + 2 B 0,500 0,4953 0,4950 2,577 2,595 0,00275
2 A + 8 B 0,750 0,5175 0,5174 2,941 2,959 0,00118
1 A + 9 B 0,889 0,5407 0,5406 3,319 3,337 0,00050

COH
9 B + 1 C 1,111 0,8575 0,8574 8,470 8,488 0,000009
8 B + 2 C 1,250 0,8836 0,8835 8,894 8,912 0,000025
2 B + 1 C 1,500 0,9131 0,9130 9,374 9,392 0,000075
4 B + 6 C 2,500 1,0304 1,0305 11,285 11,302 0,00609

Tabelle 10 9.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 10. c = 0,01 mol.
Glycin

mischung N E760 E Ph pah CH
6 A + 4 B — 0,500 0,4836 0,4829 2,380 2,398 0,00336
1 A + 2 B 0,500 0,5095 0,5090 2,805 2,823 0,00159
2 A + 8 B 0,750 0,5255 0,5251 3,067 3,085 0,00087
1 A + 9 B 0,889 0,5485 0,5481 3,441 3,459 0,00037

COI1
9 B+ 1 C 1,111 0,8596 0,8592 8,499 8,517 0,000009
8 B + 2 C 1,250 0,8853 0,8849 8,917 8,935 0,000024
2 B+ 1 C 1,500 0,9137 0,9133 9,379 9,397 0,000071
4 B + 6 C 2,500 1,0050 1,0047 10,865 10,883 0,00217

Tabelle 110.
Hg I HgCl, 0,1 mol. KC1 | 3,5 mol. KCl | Glycinmischung | H2Pt

t = 37°. Mischungen verdünnt im Verhältnis 1 : 100. c = 0,001 mol.
Glycin

mischung N E76O E Ph PAII CH
9 A + 1 B — 8,000 0,5260 0,5252 3,068 3,086 0,000837
5 A + 5 B 0,000 0,5431 0,5423 3,346 3,364 0,000442
1 A + 2 B 0,500 0,5544 0,5536 3,530 3,548 0,000289
2 A 4- 8 B 0,750 0,5695 0,5687 3,776 3,794 0,000164
1 A + 9 B 0,889 0,5878 0,5870 4,073 4,091 0,000083

COH
8 B + 2 A 1,250 0,8846 0,8837 8,898 8,915 0,000021
2 B+ 1 A 1,500 0,9080 0,9071 9,278 9,296 0,000052
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2. Die Dissoziationskonstanten des Glycins.
1. In saurer Lösung ist Glycin HG1 hauptsächlich in 

Form des positiven Glyciniumions H2G1+ vorhanden. Mit 
abnehmender H+-Konzentration spaltet dieses Ion zuerst 
ein WasserstoiTion ab und bildet HG1. Später wird noch 
ein Wasserstoffion abgespalten und das negative Glycinat- 
ion Gl gebildet. Wir können somit in Übereinstimmung 
mit einer von Brönsted1 eingeführten Bezeichnungsweise 
das Glycination als zweisäurige Säure bezeichnen.

2. Die zwei Dissoziationskonstanten des Glyciniumions 
lassen sich aus unseren Messungen in folgender Weise 
berechnen. Für jede Dissoziationskonstante haben wir 
zwischen der unvollständigen (K), der vollständigen (Ko) 
und der Konzentrationskonstante (Kc) zu unterscheiden. 
Diese drei Konstanten sind durch folgende Formeln de
finiert :

(VIII, 2)

(VIII, 3)

Hier sind [HS] und [S] die Konzentrationen und Ans 
und As die Aktivitäten der Säure HS und des Säurerestes S.

Zur Bestimmung der unvollständigen 1. Dissoziations
konstante K' benutzen wir die Messungen, bei welchen der 
Neutralisationsgrad N des Glyciniumions zwischen 0 und 1 
liegt und haben dann (cgi = Totalkonzentration des Glycins) :

[HG1] = cgiN + Ch (VIII, 4)

1 J. N. Brönsted, Bec. trav. chim. Pays-Bas, 42, (1923), 718.
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Tabelle 111.
Die unvollständige 1. Dissoziationskonstante des Glycins (die Dissoziationskonstante

1) t = 0°: der Karboxylgruppe), K'.

C = jti CG1 N cH-105 [H2Gl+]-105 [HG13-1O5 PAH
K' PK'

p V Mittelwert
pK'_

—Ay7,«
0,1 0,0667 0,500 303 3032 3638 2,577 2,497 I I

» 0,0800 0,750 110 1890 6110 3,018 2,509 ) 2,509 2,355
» 0,0900 0,889 41 958 8042 3,443 2,520 J 1

0,03 0,02000 0,500 229 771 1229 2,686 2,483 1 I
» 0,02400 0,750 95 505 1895 3,066 2,491 2,485 2,401
» 0,02700 0,889 39 261 2439 3,452 2,481 J 1

0,01 0,00667 0,500 141 192 475 2,882 2,489 1 I
» 0,00800 0,750 74 126 674 3,162 2,433 1 2,458 2,409
» 0,00900 0,889 31 69 831 3,535 2,454 1 1

0,001 0,000667 0,500 28,1 5,2 61,5 3,563 2,491 i I
» 0,000800 0,750 16,3 3,7 76,3 3,799 2,481 (2,498) (2,471)
» 0,000900 0,889 7,8 2,2 87,8 4,120 2,523 J 1

2) t = 18°:
0,1 0,0667 0,500 355 2978 3689 2,504 2,411 I

» 0,0800 0,750 129 1871 6129 2,945 2,430 2,427 2,269
)) 0,0900 0,889 49 951 8049 3,367 2,439 1

0,03 0,0200 0,500 255 745 1255 2,636 2,409 i
» 0,0240 0,750 109 491 1909 3,003 2,413 > 2,409 2,323
» 0,0270 0,889 45 255 2445 3,386 2,404 J

0,01 0,00667 0,500 154 179 488 2,842 2,410 i
» 0,00800 0,750 80,4 120 680 3,123 2,368 >• 2,389 2,339
» 0,00900 0,889 34,4 66 834 3,492 2,388 ’

0,001 0,000667 0,500 29,2 4,1 62,6 3,548 2,533 ]
» 0,000800 0,750 16,4 3,6 76,4 3,799 2,471 > (2,492) (2,465)
» 0,000900 0,889 8,0 2,0 88,0 4,109 2,471 1

3) t = 25°:
0,1 0,0667 0,500 366 2967 3700 2,491 2,395 J

» 0,0800 0,750 133 1867 6133 2,931 2,414 > 2,411 2,252
» 0,0900 0,889 51 950 8050 3,352 2,424 J

0,03 0,0200 0,500 261 739 1261 2,624 2,382 j
» 0,0240 0,750 111 489 1911 2,997 2,405 2,394 2,307
» 0,0270 0,889 46 254 2446 3,379 2,395 J

0,01 0,00667 0,500 151 181,9 485 2,849 2,423 |
» 0,00800 0,750 81 118,5 681,5 3,118 2,359 > 2,391 2,341
» 0,00900 0,889 34 65,6 834,4 3,494 2,390 J

0,001 0,000667 0,500 27,6 5,7 60,9 3,572 2,544 i
» 0,000800 0,750 15,81 4,19 75,8 3,814 2,556 /’ (2,537) (2,509)
» 0,000900 0,889 7,83 2,17 87,8 4,118 2,511 1
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4) t = 37°: Tabelle 111 (Fortsetzung).

C = CG1 N CH’10" [H2Gl+]-105 [HG1J-105 pah
K' PK'

P V Mittelwert
pK'_

— A/u
0,1 0,0667 0,500 423 2910 3757 2,420 2,309 1

» 0,0800 0,750 144 1856 6144 2,886 2,366 2,349 2,186
» 0,0900 0,889 56 954 8046 3,298 2,372 1

0,03 0,0200 0,500 275 725 1275 2,595 2,349 I
» 0,0240 0,750 118 482 1918 2,959 2,359 1 2,351 2,262
» 0,0270 0,889 50 250 2450 3,337 2,346 I

0,01 0,00667 0,500 159 174 492 2,823 2,273 1
» 0,00800 0,750 87 113 687 3,085 2,302 } 2,295 2,243
» 0,00900 0,889 37 63,2 837 3,459 2,310 1

0,001 0,000667 0,500 28,9 4,4 62,2 3,548 2,398 1
» 0,000800 0,750 16,4 3,5 76,4 3,794 2,462 > (2,414) (2,386)
» 0,000900 0,889 8,3 1,7 88,3 4,091 2,381 J

Tabelle 112.
Die unvollständige 2. Dissoziationskonstante des Glycins (die Dissoziationskonstante

1) t = 0o: der Ammoniumgruppe), K".

C = jU CG1 N cOH*105 [HG1J-105 [Gl-]- 10s pah
R" PK"

P V Mittelwert
pK"_

+ A Vp
0,1 0,0900 1,111 0,5 8000 1000 9,500 10,403 I

» 0,0800 1,250 1 6000 1999 9,939 10,416 > 10,410 10,564
» 0,0667 1,500 4 3337 3329 10,411 10,412 J

0,03 0,0270 1,111 0,4 2400 299,6 9,500 10,403 I
» 0,0240 1,250 1 1801 599 9,948 10,427 ; 10,418 10,502
» 0,0200 1,500 4 1004 996 10,421 10,425 1

0,01 0,00900 1,111 0,4 800 99,5 9,544 10,449 1
» 0,00800 1,250 1 601 198,8 9,963 10,443 } 10,443 10,492
» 0,00667 1,500 4 337 330 10,428 10,438 J

0,001 0,000800 1,250 1,05 61,05 18,95 9,932 10,440
» 0,000667 1,500 2,9 36,24 30,43 10,373 10,449 j 10,445 10,472

2) t = 18°:
0,1 0,0900 1,111 0,7 8001 999 8,974 9,877 »

» 0,0800 1,250 2 6002 1998 9,400 9,877 ¡ 9,878 10,036
» 0,0667 1,500 6 3340 3327 9,877 9,879 1

0,03 0,0270 1,111 0,7 2401 299,3 8,997 9,901 J
» 0,0240 1,250 2 1802 598,1 9,423 9,902 [ 9,902 9,988
» 0,0200 1,500 6 1006 994,1 9,899 9,904 1

0,01 0,00900 1,111 0,7 800,7 99,3 9,021 9,928 1
» 0,00800 1,250 1,8 601,8 198,2 9,437 9,920 j 9,925 9,975
» 0,00667 1,500 5,4 339 328 9,913 9,927 J

0,001 0,000800 1,250 1,7 61,7 18,3 9,433 9,960 1
» 0,000667 1,500 3,9 37,2 29,4 9,799 9,901 J 9,930 9,957
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Tabelle 112 (Fortsetzung).

C =

0,1
CG1

0,0900

N

1,111

eon-10J

0,8

[HG11-105

8001

[GF ]-105

999
PAH
8,782

PK" Mi
9,685 ]

PK" 
ttelwert

pK" 
+ A jju

» 0,0800 1,250 2,2 6002 1998 9,208 9,685 [ 9,687 9,846
» 0,0667 1,500 6,6 3341 3326 9,689 9,691 1

0,03 0,0270 1,111 0,8 2401 299,2 8,805 9,709 »
» 0,0240 1,250 2 1802 597,9 9,232 9,711 [ 9,715 9,802
» 0,0200 1,500 6 1006 994 9,714 9,724 I

0,01 0,00900 1,111 0,8 801 99,2 8,836 9,743 |
» 0,00800 1,250 2 602 198 9,250 9,733 9,738 9,788
» 0,00667 1,500 6 339,5 327 9,723 9,739 J

0,001 0,000800 1,250 1,8 61,82 18,18 9,230 9,761 1
» 0,000667 1,500 4,4 37,72 28,95 9,611 9,726 J 9,743 9,771

4) t = 37°:
0,1 0,0900 1,111 1 8001 999 8,463 9,366 |

» 0,0800 1,250 3 6003 1997 8,889 9,366 9,366 9,529
» 0,0667 1,500 8 3342 3325 9,364 9,366 J

0,03 0,0270 1,111 0,9 2401 299 8,488 9,392 J
» 0,0240 1,250 2,5 1802 597,5 8,912 9,392 [ 9,394 9,483
» 0,0200 1,500 7,5 1007 992,5 9,392 9,398 1

0,01 0,00900 1,111 0,9 801 99,1 8,517 9,425 |
» 0,00800 1,250 2,4 602,4 197,6 8,935 9,421 [ 9,420 9,472
» 0,00667 1,500 7,1 340,5 326,2 9,397 9,415 >

0,001 0,000800 1,250 2,1 62,15 17,85 8,915 9,456 |
» 0,000667 1,500 5,2 38,50 28,17 9,296 9,432 J 9,444 9,472

[H2G1+] = cgi(1-N)-ch (VIII, 5) 
also
pK' = pAh — log (cGiN + cH) + log (cgi (1 — N)—ch). (VIII, 6)

Die Dissoziationskonstanten des Glycins liegen so weit 
von einander, dass die zwei Dissoziationsgebiete vollständig 
von einander isoliert sind. Die Konzentration des Glycinat- 
ions ist deshalb für N < 1 so klein, dass sie vernachlässigt 
werden kann. Auch die OH -Konzentration ist in diesem 
Umschlagsgebiet so klein, dass man sie nicht zu berück
sichtigen braucht.

Zur Berechnung der 2. Dissoziationskonstante (K) hat 



Elektrometrische Messungen mit Wasserstoffelektroden. 189

man in entsprechender Weise für Neutralisationsgrade N 
des Glyciniumions zwischen 1 und 2:

[Gl-] = cgi(N-1)-coh (VIII, 7)

[HG1] = cgi(2-N) + coh (VIII, 8) 
und somit

pK = V
pAn—log (cgi(N—-1)—coh)+log (cgi(2—N) + coh) J ’

3. In den Tabellen 111 und 112 sind die Daten der 
Berechnungen gesammelt. Hier findet man nach einander 
angegeben: Die Ionennormalität c der Lösungen (sie ist 
zugleich die Ionenstärke /¿, da mehrwertige Ionen nicht 
vorhanden sind), die Totalkonzentration des Glycins cgi, 
den Neutralisationsgrad N des Glyciniumions (pro Mol 
H2G1C1 zugesetzte Mol NaOH), die H+, bzw. OH -Konzen
tration, die Konzentrationen der vorhandenen Glycinformen 
und die Werte von pAn und von pK' bzw. pK". Die not
wendigen Daten sind den Tabellen 95—110 entnommen.

4. Aus den pK-Werten, die in Lösungen von derselben 
Ionennormalität gefunden wurden, haben wir Mittelwerte 
gebildet und in den Tabellen angeführt, indem wir davon aus
gegangen sind, dass die Änderung der pK-Werte hauptsächlich 
durch die Änderung der Ionennormalität (hier gleich der 
Ionenstärke) bedingt ist. Die pK"-Werte, die für die 2. Disso
ziationskonstante in Tabelle 112 berechnet sind, besitzen 
eine recht grosse Sicherheit. In den stärkeren Lösungen 
sind die 2. Decimalen im Allgemeinen sicher, und selbst 
für die ganz verdünnten 0,001 normalen Lösungen haben 
wir wahrscheinlich nur mit einer Unsicherheit von einigen 
Einheiten in der 2. Decimale zu rechnen.

Dagegen ist die Bestimmung der 1. Dissoziationskonstante 
(in Tabelle 111) bedeutend unsicherer. Dies steht damit in 
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Zusammenhang, dass diese Konstante ziemlich gross (etwa 
2,5) und die H+-Konzentration in den Lösungen deshalb 
bedeutend ist. Vergleicht man in Tabelle 111 die Wasser- 
stoiTionenkonzentration mit der Glyciniumionenkonzentra- 
tion, so sieht man, dass diese Konzentrationen schon in 
0,01 normaler Lösung von derselben Grössenordung sind, 
und dass in 0,001 normaler Lösung die H+-Konzentration 
4—7 mal grösser als die Glyciniumionenkonzentration ist. 
Da nun diese letztere Konzentration durch Abzug der H+- 
Konzentration von einer grösseren Zahl (cgi(1— N)) erhal
ten wird, so muss die procentische Unsicherheit in ihr 
4—7 mal grösser als die procentische Unsicherheit in der H+- 
Konzentration sein. Ein Fehler von 3% in der H+-Konzen- 
tration wird somit 12—21% Fehler in der Glyciniumionen
konzentration verursachen, was 0,06 bis 0,10 in dem 
pK-Wert bedeutet. Dazu kommt die Unsicherheit in dem 
Wert von cgi (1 — N), die in demselben Massstabe multipli
ziert wird. Wir haben deshalb die pK'-Werte, berechnet 
für 0,001 normale Lösungen, eingeklammert und bei den 
späteren Rechnungen nicht berücksichtigt. Auch bei den 
pK'-Werten, berechnet für 0,01 normale Lösungen, müssen 
wir mit einer Unsicherheit von vielen Einheiten in der 2. 
Decimale rechnen. Nur für die 0,1 and 0,03 normalen Lö
sungen können wir mit einiger Sicherheit auf die Richtig
keit der 2. Decimale in pK' rechnen.

5. Um Formeln für pK' und pK" aufzustellen, die eine 
Extrapolation auf unendlich verdünnte Lösungen mit einiger 
Sicherheit erlauben, müssen die Grenzgesetze ihrer Änder
ungen bei kleinen Konzentrationen bekannt sein. Nehmen 
wir an, dass bei kleinen Konzentrationen die Aktivitäts
koeffizienten der drei Glycinformen dem Debye-Hückel- 
schen Quadratwurzelgesetz folgen, und fügen wir dazu für
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höhere Konzentrationen ein lineares Glied hinzu, so er-
halten wir für die Aktivitätskoeffizienten:

pfH,Gi+ = A|/^ — Bt/i (VIII, 10)

pfiiGi = — B2 p (VIII, 11)

pfGi~ =A|//í-B3/í. (VIII, 12)

Fig. 18. Werte von pK' — A|u in ihrer Abhängigkeit von der Ionen- 
stärke p, (K' = unvollständige 1. Dissoziationskonstante des Glycinium- 
Ions = unvollständige Dissoziationskonstante der Karboxylgruppe des 

Glycins).

Für die unvollständigen Dissoziationskonstanten ergeben 
sich dann folgende Ausdrücke: 

pK' = pK'0+A|/^—(Bx—62)^ = pK'o+Aj/^—B> (VIII, 13) 

pK" = pK"— AJ/7+(B3— B2)¿í = pK"— Aj/^+B>. (VIII, 14)

Hier ist A die von Debye und Höckel bestimmte 
Zahlenkonstante, deren Werte in Tabelle 32 angegeben sind, 
¿í ist die Ionenstärke, die bei diesen Messungen gleich der 



192 Nr. 1. Niels Bjerrum und Augusta Unmack:

Ionennormalität ist, und B' und B" sind Konstanten, die 
mittels der Versuchsdaten zu bestimmen sind.

Um die pK0- und die B-Werte zu bestimmen, haben 
wir in Fig. 18 und 19 die Werte von pK' — A J/jm und

Fig. 19. Werte von pK" A j/^tz in ihrer Abhängigkeit von der Ionen- 
stärke u (K" = unvollständige 2. Dissoziationskonstante des Glycinium- 
Ions = unvollständige Dissoziationskonstante der Ammoniumgruppe des 

Glycins).

pK" 4-AI/jU gegen als Abscisse eingezeichnet und für jede 
Temperatur gerade Linien gezogen, die so nahe wie 
möglich durch die erhaltenen Punkte gehen. Die Schnitt
punkte dieser Linien mit der Ordinatenachse geben uns 
die pK-Werte und ihre Richtungskoeffizienten die B-Werte. 
Beim Ziehen der Linien wurde das grösste Gewicht auf die 
Bestimmungen bei den höheren Konzentrationen gelegt. 
Für die 2. Dissoziationskonstante ist die Lage der Linien 
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durch die bestimmten Punkte recht genau angegeben. Da
gegen ist die für die 1. Dissoziationskonstante eingezeichnete 
Lage der Linien etwas willkürlich, weil die bestimmten 
Punkte in mehreren Fällen ziemlich weit von einer gera
den Linie entfernt liegen. Wir haben uns beim Zeichnen 
der Linien etwas davon leiten lassen, dass die Neigung der 
Linien sich wahrscheinlich regelmässig mit der Temperatur 
ändert. Wie früher entwickelt, ist ja auch die Genauigkeit 
der einzelnen pK -Werte ziemlich klein.

6. In dieser Weise haben wir für die vollständigen 
D i s s o z i a t i o n s k o n s t a n t e n folgende pK0-Werte erhalten :

pK0-Werte für Glycin (K'o die erste und Kq die zweite vollständige
Tabelle 113.

Dissoziationskonstante des Glyciniumions).
t 0° 18° 25° 37°

PK'o 2,420 2,347 2,332 2,276
pKo 10,478 9,965 9,779 9,466

Die gefundenen Werte können annähernd durch fol
gende Formeln wiedergegeben werden:

pK'o = 2,420 —0,0039t (VIII, 15)

pKÖ = 10,478—0,0295 t + 0,00006 t2. (VIII, 16)

7. Für die unvollständigen Dissoziationskon
stanten werden folgende Werte erhalten:

Í pK' = 2,420 + 0,486 1/^ — 0,65^ 
I pK" = 10,478 — 0,486 |/^ + 0,86

18° / pK = 2,347 + 0,499 — 0,78 <“
l pK" = 9,965 — 0,499 \Çi + 0,71 u

25o 1 pK' = 2,332 + 0,504 — 0,80 u
l pK" = 9,779 —0,504 1++0,67 u

37ol pK' = 2,276 + 0,515 ¡/^ — 0,90 u 
l pK" = 9,466 —0,515 |/ü+0,63 u
(aufgestellt für 0 < p < 0,1).

(VIII, 17)

Vidensk. Selsk. Math.-fys. Medd. IX, 1. 13
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Wir haben auch die p-Werte der unvollständigen Disso
ziationskonstanten des Glycins als Funktionen der Ionen- 
normalität c mittels Kubikwurzelformeln dargestellt und

Fig. 20. Werte von pK" in ihrer Abhängigkeit von der Kubikwurzel der 
Ionennormalität c (K" = unvollständige 2. Dissoziationskonstante des 
Glycinium-Ions = unvollständige Dissoziationskonstante der Ammonium

gruppe des Glycins).

sind auf graphischem Wege (vgl. Fig. 20 und 21) zu fol
genden Formeln gekommen:

Tabelle 114.
Kubikwurzelformeln für die unvollständigen Dissoziationskonstanten des

Glycins, 
t pK'
0° 2,424 + 0,188 f/c

18° 2,369 + 0,126 ̂ c
25° 2,356 + 0,120 y/c
37° 2,311 + 0,082 fc

Aufgestellt für 0,01 < c < 0,1

PR// ?/-
10,455 — 0,094 y c

9,955 — 0,162 y/c
9,777 — 0,188 f/c
9,465 — 0,208 ^'c
0,001 < c <[0,1.
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8. Die Konzentrationskonstanten Kc erhält man 
aus den unvollständigen Konstanten K mittels der Gleichung

pKc = pK — pfn. (VIII, 18)

Führen wir für pK die Quadratwurzelausdrücke (VIII,
17) und für pfn die Formeln (IV, 20), aufgestellt für

Fig. 21. Werte von pK' in ihrer Abhängigkeit von der Kubikwurzel der 
Ionennormalität c (K' = unvollständige 1. Dissoziationskonstante des 
Glycinium-Ions = unvollständige Dissoziationskonstante der Karboxyl- 
gruppe des Glycins). -¡- sind Messungen bei 0°, O bei 18°,  bei 25°, 

A bei 37°.

0 > p > 0,03 ein, so erhalten wir für die zwei Konzentra
tionsdissoziationskonstanten des Glycins:

pK'c = 2,420 + 0,60
pK" = 10,478 — 0,972 fyz + 2,11 

pK'c = 2,347 + 0,54 a
pK" = 9,965 — 0,998 \~p + 2,03 ¿z 

pKg — 2,332 0,84 ¿¿
pK" = 9,779 — 1,008 fa + 2,31 p 

pK; = 2,276 ¿-1,12 a
pK" = 9,466 — 1,030 |/ü + 2,65 p 

(Aufgestellt für 0 <Z p < 0,03).

(VIII, 19)

13
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Benutzen wir dagegen für pK die Kubikwurzelaus
drücke in Tabelle 114 und für pfn die Kubikwurzelformeln, 
die in NaCl-Lösungen gellen (IV, 23), so erhalten wir die 
in Tabelle 11.5 zusammengestellten Ausdrücke:

Tabelle 115.
Kubikwurzelformeln für die Konzentrationsdissoziationskonstanten des 

Glycins.

Aufgestellt für 0,01 <Z c < 0,1

t pK'c

0° 2,431 — 0,004 |-Zc + 0,21 c
18° 2,372 — 0,040 f/c+ 0,19 c
25° 2,359 — 0,041 Í* c + 0,18 c
37° 2,316 — 0,061 |zc+ 0,16 c

pK'J

10,462 — 0,286 ]/c + 0,21 c
9,958— 0,328 f/c-f- 0,19 c 
9,780 — 0,349 |zc + 0,18 c
9,470— 0,351 |/c+ 0,16 c

0,001 < c < 0,1.

9. Wünscht man den Hydrolysengrad des Natrium- 
glycinats oder die OH -Konzentration in seiner Lösung zu 
berechnen, so ist es bequem die Basendissoziationskon
stante (k) der Amingruppe des Glycinat-Ions zu kennen.

Die Dissoziation des Glycinat-Ions als Base geschieht 
nach folgender Gleichung:

Gl + ILO = HG1 + OH” (VIII, 20)

Die dieser
staute

Gleichung entsprechende Konzentrationskon-

[HG1] [OHQ
[GC

(VIII, 21)

können wir aus der unvollständigen Dissoziationskonstante 
des Wassers K (H.2O) und aus der unvollständigen 2. Disso
ziationskonstante des Glycins nach folgender Gleichung 
berechnen :

pke = pK (H2O) —pK". (VIII, 22)
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Führen wir hier für pK (H2O) und pK" die Quadrat
wurzelausdrücke (V, 8) und (VIII, 17) ein, so erhalten wir 
für die Konzentrationsdissoziationskonstante des Glycinat- 
ions als Base (Dissoziation nach (VIII, 20)):

0° pkc = 4,448 —0,30 u
18° pkc = 4,257 —0,13 u
25° pkc = 4,201 — 0,09 (u
37° pkc = 4,124 — 0,05 u

(Aufgestellt für 0 < (zz < 0,1).

(VIII, 23)

Benutzen wir dagegen für pK (II2O) und pK" die Kubik
wurzelausdrücke (V, 10 und Tabelle 114), so erhalten wir 
folgende Formeln:

0°; pkc = 4,482 —0,169 Vc 4-0,01 c 

18°: pkc = 4,284 —0,133 f/c+0,05 c 

25°: pkc = 4,222 —0,102 ^c+0,04 c 

37°: pkc = 4,150— 0,112 ^/c-f-0,07 c

(Aufgestellt für 0,001 < c < 0,1).

(VIII, 24)

3. Vergleich mit älteren Bestimmungen.
1. Sehr frühzeitig hat J. Walker Messungen der ersten 

Dissoziationskonstante des Glyciniumions ausgeführt1. Auf 
diese älteren Bestimmungen werden wir jedoch nicht näher 
eingehen. Die beiden Dissoziationskonstanten wurden zum 
ersten Mal von K. Winkelblech2 bestimmt.

Aus der Leitfähigkeit von Glyciniumchloridlösungen be
rechnet er in genügender Übereinstimmung mit unserem 
Wert (pK'o = 2,332) für die erste Dissoziationskonstante 1/st3 
bei 25° (pK'o = 2,367). Aus der Leitfähigheit von Natrium-

1 J. Walker, Zeitschr. physik. Chem. 4 (1889), 338. Journ. ehern. 
Soc. 67 (1895), 576 (mit E. Aston).

2 K. Winkelblech, Zeitschr. physik. Chem. 36 (1901), 546. 
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glycinatlösungen berechnet er für die Basendissoziations
konstante k0 des Glycinat-Ions Vssooo bei 25° (pk0 = 4,447). 
Unser Wert ist pk0 = 4,201. Der grosse Unterschied zwi
schen den beiden Bestimmungen lässt sich durch die Un
sicherheit der von Winkelblech angewandten Methode 
erklären. Da Natriumglycinat nur wenig in Glycin und 
Natriumhydroxyd gespalten ist, so ist es schwierig durch 
Leitfähigkeitsmessungen eine genaue Bestimmung des Spal
tungsgrades zu erhalten.

2. L. Michaëlis und P. Rona1 haben elektrometrisch 
die Dissoziationskonstanten des Glycins bei 17,5° in 0,1 mol. 
KCl bestimmt. Ihre Berechnung der Messungen ist nach 
den jetzigen Anschauungen nicht ganz einwandfrei. Wir 
haben deshalb eine Umrechnung vorgenommen. Dabei 
haben wir erstens ihre pn-Werte um 0,035 vergrössert, um 
sie von der konventionellen pn-Skala in unsere pAn-Skala 
überzuführen. Zweitens sind die molaren Konzentrationen 
der Glycinformen in den salzsauren Lösungen nach fol
genden Gleichungen:

[H2G1~] = ciici — ch,

[HG1] = cgi —[H2G1+],

und in den alkalischen Lösungen nach folgenden Gleichungen 
berechnet :

[Gl ] = CxaOII — Con,

[HG1] = CGI-[GF].

chci. cxaou und cgi bedeuten hier die Konzentrationen 
der bei der Herstellung der Lösungen angewandten Stoffe, 
vorausgesetzt, dass sie nicht mit einander reagiert hatten,

1 L. Michaelis und P. Rona, Biochem. Zeitschr. 49 (1913), 242. 
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und ch und coh sind die elektrometrisch bestimmten H+- 
und OH -Konzentrationen. Wir haben in dieser Weise 
folgende pK-Werte erhalten:

pK': 2,446, 2,441, 2,452 im Mittel 2,446

pK": 9,886, 9,877, (9,801x) im Mittel 9,881.

Für 18° in 0,1 ionennormalen Lösungen haben wir 
selbst gefunden:

pK' = 2,427 pK" = 9,878.

Die Übereinstimmung ist recht zufriedenstellend.
3. Michaelis2 hat später zusammen mit Mizutani eine 

neue Bestimmung der Dissoziationskonstanten des Glycins 
veröffentlicht. Nach dieser Bestimmung ist bei 19,5° in 
0,01 ionennormalen Lösungen:

pK' = 2,633 und pK" = 9,81.

Fügen wir zu diesen Werten 0,03, um sie zu unserer pAn- 
Skala umzurechnen, so erhält man:

pK' = 2,66 und pK" = 9,84.

Nach unseren Messungen hat man bei 19,5° in 0,01 
ionennormalen Lösungen:

pK" = 2,386 und pK" = 9,882.

1 Dieser abweichende Wert ist bei der Mittelwertbildung nicht mit
gerechnet. Auch Michaelis und Rona haben diesen Versuch nicht be
rücksichtigt.

2 L. Michaelis und M. Mizutani, Zeitschr. physik. Chem. 116 (1925), 
153.

8 Die Verfasser geben 2,54 an. Aus dem angegebenen Potentialwert 
ergibt sich aber nach dem von den Verfassern angewandten Rechnungs
verfahren 2,63.
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Der grosse Unterschied zwischen den pK-Werten von 
Michaelis und Mizutani und von uns ist leicht erklärlich. 
Michaëlis und Mizutani haben nämlich nicht berücksich
tigt, dass in ihrer Lösung von 0,01 mol. Glycin + 0,01 mol. 
Glyciniumchlorid eine grosse Menge des Chlorids in Salz
säure und freies Glycin gespaltet ist. Die entsprechende 
Spaltung des Glycinsalzes in einer alkalischen Lösung von 
0,01 mol. Glycin+ 0,01 mol. Natriumglycinat ist nur gering
fügig. Deshalb stört es hier nicht so viel, dass die Spaltung 
des Glycinsalzes vernachlässigt wird.

4. S. Kawai1 hat den Einfluss von Salzzusätzen auf die 
Dissoziationskonstanten des Glycins elektrometrisch unter
sucht.

Messungen von pn-Werten in Glycinmischungen, die zur 
Berechnung von Dissoziationskonstanten nicht angewandt 
worden sind, liegen von vielen Seiten' vor. Wir sehen 
indessen davon ab auf sie einzugehen.

Endlich ist zu nennen, dass Kolthoff3 eine kolorime
trische Bestimmung der Dissoziationskonstanten ausgeführt 
hat.

4. Die Aktivitätskoeffizienten der Glycinionen.
1. Aus den Formeln für die unvollständigen Dissozia

tionskonstanten des Glycins kann man in gewohnter Weise 
die Differenzen zwischen den p-Werten der Aktivitäts-

1 S. Kawai, Journ. of Biochemistry (Japan), G (1926), 101. Bef. nach 
Chem. Zentralblatt 1926 II, 1621.

2 S. P. L. Sörensen, Compt. rend. Lab. Carlsberg 8 (1909), 32; E. L. 
Walbum, Biochem. Zeitschr. 107 (1920), 219; Compt. rend. Soc. Biol. S3 
(1920), 707; H. Eckweiler, H. M. Noyes und K. G. Falk, Journ. Gen. 
Physiology, 3 (1921), 291 (Zentralbl. 1921, I, 614); L. J. Harris, Proc. 
Royal Soc. London, B, 97 (1925), 364; I. M. Kolthoff und F. Tekelen- 
burg, Rec. trav. chim. Pays-Bas 4G (1927), 33.

3 I. M. Kolthoff, Rec. trav. chim. Pays-Bas 39 (1920), 672.
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koeffizienten der Glycinformen berechnen. Wir 
gende Gleichungen :

haben fol-

pfiiGi — pfH2Gi+ = pK'o — pK' (VIII, 25)

p foi-----pfHGi = p K'o' — p K' '. (VIII, 26)

Setzen wir den Aktivitätskoeffizienten der ungeladenen
Form HG1 gleich 1, also

pfiiGi = 0, (VIII, 27)
so erhalten wir:

pfu,Gi+ = pK'— pK'o (VIII, 28)

pfui- = pK'()'— pK". (VIII, 29)

Je nachdem man die pK-Werte als Funktionen der 
Ionenstärke mittels der Quadratwurzelformeln (VIII, 17) oder 
als Funktionen der Ionennormalität mittels der Kubik
wurzelformeln (Tabelle 114) ausdrückt, erhält man die in 
Tabelle 116 oder die in Tabelle 117 zusammengestellten 
Ausdrücke für die pf-Werle.

Tabelle 116.
PfH2Gl + PfGl~

0° 0,486 ¡(tt — 0,65 p 0,486 \p — 0,86 p
18° 0,499 p — 0,78 u 0,499 ]/p — 0,71 p
25° 0,504 1 p — 0,80 p 0,504 \p — 0,67 p
37° 0,515 \ ~p — 0,90 p 0,515 |/p —- 0,63 p

Aufgestellt für 0 < p <C 0,1 0 < p< 0,1.

Tabelle 1 1 7.
PfH2Gl + PfGl-

0° 0,188 y'c+ 0,004 0,094 f/c + 0,023

18° 0,126 ?/c -f- 0,022 0,162 | c+ 0,010
25° 0,120 f/c+ 0,024 0,188 f/c+ 0,002
37° 0,082 |/c + 0,035 0,208 | c+ 0,001

Aufgestellt für 0,01 < c < 0,1 0,001 < c < 0,1.
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5. Die zwei Dissoziationswärmen des Glyciniumions.
1. Das Glyciniumion NH^-CH2*COOH kann zwei Was- 

serstofTionen nacheinander abspalten. Wir können die damit 
verbundenen Wärinetönungen aus den Temperaturkoeffi
zienten der Dissoziationskonstanten mittels der folgenden 
Formel berechnen:

Q =  RT2 = 4,57 T2 ‘ • ,’k . (VIII, 30)

Durch Einführung der Ausdrücke für pKc von (VII, 19) 
oder von Tabelle 115 kann man Formeln für die Wärme
tönung in verschieden konzentrierten Lösungen ableiten. 
Wir wollen jedoch davon absehen diese Ausdrücke aufzu
stellen und nur durch Einführung der Ausdrücke für pK0 
die Dissoziationswärme in unendlich verdünnten Lösungen 
berechnen.

Nach den Gleichungen (VIII, 15) und (VIII, 16) hat man:

= —0,0039 und = — 0,0295 + 0,00012 t. (VIII, 31)

Durch Einsetzen dieser Werte in (VIII, 30) erhält man für 
18° Cels.:

Q'o = — 1,51 und Qq = — 10,57 (grosse Kalorien). (VIII, 32)

Die Wärmetönung bei der Abspaltung des ersten Was- 
serstoffions ist also nur klein. Dagegen ist die Wärme
tönung bei der Abspaltung des zweiten Wasserstoffions 
gross und fast von derselben Grössenordnung wie die 
Neutralisationswärme der starken Säuren und Basen (13,7).

6. Die Konstitution des Glycins.
1. Über die Konstitution der zwei Glycinionen ist man 

kaum je in Zweifel gewesen. Das positive Glyciniumion 
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muss als NH^-CH2-COOH und das negative Glycination 
als NH2-CH2-COO~ aufgefasst werden. Dagegen liegt die 
Sache für das ungeladene Glycin anders. Lange Zeit 
hat man dieser Form die Konstitution NH2 • CH2 • COOH 
zuerteilt. Neuere Untersuchungen1 haben indessen gezeigt, 
dass das Glycin hauptsächlich als AmphoionNH^ • CH2 • COO 
vorhanden sein muss.

1 E. Q. Adams, Journ. Amer. Chem. Soc. 38 (1916), 1503 und N. 
Bjerrum, Zeitschr. physik. Chem. 104 (1923), 147.

Nach der alten Auffassung ist K' die Dissoziationskon
stante einer Ammoniumgruppe und K” die Dissoziations
konstante einer Karboxylgruppe. Die Zahlenwerte von pK' 
und pK" (etwa 2,4 und 10,0) stimmen aber gar nicht mit 
dieser Auffassung überein. Denn für aliphatische Ammo
niumgruppen liegen die pK-Werte gewöhnlich bei 9 bis 11 
und für Karboxylgruppen bei 3 bis 5. Dagegen stimmen die 
gefundenen pK-Werte ausgezeichnet mit der neuen Ausfas
sung überein, wonach K' die Dissoziationskonstante einer 
Karboxylgruppe und K" die Dissoziationskonstante einer 
Ammoniumgruppe wird. In der Tat ist diese Erwägung ja 
auch ein Hauptargument für die neue Auffassung gewesen.

Die Temperaturabhängigkeiten von K' und K" sprechen 
auch für die neue Auffassung.

Die Dissoziationskonstanten von Karboxylsäuren sind 
gewöhnlich wenig temperaturemplindlich und die entspre
chenden Dissoziationswärmen klein. Dass die 1. Dissozia
tionskonstante des Glycins in Gegensatz zu der 2. wenig 
temperaturempfindlich und die entsprechende Dissozia
tionswärme klein ist, spricht deshalb dafür, dass das 
erste Wasserstoffion von der Dissoziation einer Karboxyl
gruppe herrührt.
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Die Basendissoziationskonstanten von Ammoniak und 
von Aminen sind gewöhnlich auch wenig temperatur
empfindlich. Deshalb müssen die Säuredissoziationskon
stanten des Ammoniumions und der substituierten Ammo
niumionen eine starke Temperaturveränderlichkeit von ähn
licher Grösse wie die der Dissoziationskonslante des Was
sers zeigen, und mit der Abdissoziierung eines Wasserstoff- 
ions einer Ammoniumgruppe muss eine Wärmetönung von 
ähnlicher Grösser wie die Neutralisationswärme starker 
Säuren und Basen (13,7 kcal.) verbunden sein. Nun ist 
gerade pK" für Glycin stark temperaturveränderlich und die 
ihr entsprechende Dissoziationswärme gross (10,6 kcal.). 
Dieses spricht dafür, dass das zweite und letzte Wasser- 
stoffion, das von dem Glyciniumion abgespalten wird, 
von seiner Ammoniumgruppe herrührt. I. Al. Kolthoff1 
und später L. Ebert2 haben aus der verschiedenen Tempe
raturveränderlichkeit der zwei Dissoziationskonstanten des 
Glycins auf ihre Zugehörigkeit zur Dissoziation der Karboxyl
und der Ammoniumgruppe geschlossen.

Die Werte für die Aktivitätskoeffizienten der Glycin- 
ionen, die in VIII, 3 berechnet wurden, sprechen auch für 
die neue Auffassung. Die berechneten pf-Werte sind näm
lich ungewöhnlich klein. Für einwertige Ionen (abgesehen 
von den anormalen H+- und OH~-Ionen) pflegt man in 
Formeln vom Typus

pf = AJ/7-BjU, (VIII, 33)

B von der Grössenordnung 0,4 und in Formeln vom Typus

pf = A'j/c, (VIII, 34)

1 I. M. Kolthoff, Bec. trav. chim. Pays-Bas, 44 (1925), 68.
■ L. Ebert, Zeitschr. physik. Chem. 121 (1926), 385.
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A' von der Grössenordnung 0,3 zu finden. Für die Glycin- 
ionen haben wir dagegen B-Werte von der Grössenordnung 
0,7 und A-Werte von der Grössenordnung 0,15 gefunden. 
Bei der Berechnung dieser Werte wurde indessen die An
nahme gemacht, dass der Aktivitätskoeffizient des ungela
denen Glycinmoleküls gleich Eins ist. Ist nun das un
geladene Glycinmolekül ein Amphoion, so werden seine 
zwei räumlich getrennten Ladungen auf die umgebenden 
Ionen Kräfte ausüben. Dadurch entstehen zwei Wirkungen. 
Erstens wird der Aktivitätskoeffizient des Amphoions von 
den anwesenden Ionen verkleinert, und zweitens werden 
die Aktivitätskoeffizienten der vorhandenen Ionen von den 
anwesenden Ampholytmolekülen verkleinert. Die erste 
Wirkung bewirkt, dass ’ der pf-Wert des Glycinmoleküls 
grösser als Null wird. Berücksichtigt man dies bei der 
Berechnung der pf-Werte der Glycinionen, so erhält man 
grössere und somit normalere pf-Werte. Die zweite Wirkung 
bedeutet, dass die Anwesenheit von Glycinmolekülen in 
einer Lösung auf die Aktivitätskoeffizienten der Ionen in 
derselben Richtung wie eine Vergrösserung der Ionen- 
stärke wirkt.

Ist der Abstand zwischen den elektrischen Ladungen 
im Amphoion klein im Vergleich zu dem mittleren Ab
stand zwischen den Ionen und dem Durchmesser der Ionen- 
atmosphären um die Ionen, so werden die oben genann
ten Wirkungen nur klein sein. In genügend verdünnter 
Lösung wird es deshalb erlaubt sein das Debye-Hückel- 
sche Grenzgesetz zu verwenden, und die Aktivitätskoeffizien
ten als von der Bruttoladung der Moleküle und der Ionen- 
stärke bestimmt zu betrachten. Wir meinen deshalb, dass 
unsere extrapolatorischen Bestimmungen von pK'o und pK'o' 
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für Glycin, die auf die Richtigkeit der DEBYE-HücKEL’schen 
Grenzgesetze beruhen, zuverlässig sind.

Dagegen ist es theoretisch unrichtig gewesen Formeln 
für pK' und pK" in stärkeren Lösungen aufzustellen, in 
welchen nur die Ionen- und nicht die Ampholyt-Konzentra- 
tionen berücksichtigt wurden. Zu unserer Entschuldigung 
haben wir nur anzuführen, dass die vorliegenden Messun
gen kaum erlauben exaktere Formeln abzuleiten.
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