Zur Kinetik der Reaktionen
mit Elektrolyten im homogenen System

Von

Rud. Wegscheider

w. M, K, Akad.
Aus dem 1. chemischen Laboratorium der k. k. Universitit in Wien

{Vorgelegt in der Sitzung am 11. Oktober 1917)

Die elektrolytische Dissoziationstheorie ist bald nach ihrer
Aufstellung durch Arrhenius auf Fragen der chemischen
Kinetik angewendet worden und hat auf diesem Gebiet schéne
Bestatigungen erfahren. Am einfachsten sind vom Standpunkt
dieser Theorie jene Fille, in denen nur eines der Ionen eines
weitgehend dissoziierten Elektrolyten an der Reaktion beteiligt
ist. Das ist z. B. bei der Verseifung der Carbonsiureester
durch wésserige Alkalien der Fall, die sich als Reaktion der
Hydroxylionen darstellen 146t. Solche Fille in Verbindung mit
<dem Umstand, daf die Gleichgewichte zwischen lonen und
undissoziierten Molekeln sich unmefibar rasch einstellen, haben
aber zu einer Uberschitzung der Rolle der lonmen in der
chemischen Kinetik gefiihrt. Man suchte zunidchst alle Re-
aktionen mit Elektrolyten als Reaktionen mit Ionen dar-
zustellen und entschloff sich nur zégernd, zuzugeben, daf
auch undissoziierte Molekeln von Elektrolyten mit Geschwindig-
keiten reagieren konnen, die neben der Reaktionsgeschwindig-
keit ihrer Ionen bei derselben Reaktion nicht vernachlissigt
werden diirfen. Als man der Beriicksichtigung der Reaktions-
fahigkeit der undissoziierten Elektrolyte nicht mehr aus dem
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Wege gehen konnte, wurde die Frage meist so gestellt:
»Reagieren undissoziierte Molekeln oder Ionen?« Aber schliefi-
lich sah man sich doch gendtigt, fiir manche Fille zuzugeben,
dafl undissoziierte Molekeln und Ionen desselben Stoffes neben-
einander mit Geschwindigkeiten von gleicher Gréfienordnung
reagieren konnen. Mit dieser Annahme konnte Senter?! die
Einwirkung von Wasser auf Bromfettsduren und Acree? zahl-
reiche Reaktionen von organischen Halogenverbindungen mit
Elektrolyten darstellen. Fiir die katalytische Wirksamkeit von
Sduren in alkoholischer Lésung ist die gleiche Annahme von
H. Goldschmidt? und Bredig* gemacht worden.?

Eine allgemeinere Darstelfung der aus dieser Annahme
flieRenden Folgerungen ist bisher nicht gegeben worden. Zum
Teil hingt dies wohl mit den Schwierigkeiten zusammen, die
{iberhaupt der Anwendung der elektrolytischen Dissoziations-
theorie in der chemischen Kinetik entgegenstehen. Es sind
dies der Umstand, dafi die Dissoziationsgrade durch minde-
stens quadratische Gleichungen bestimmt sind und dadurch die
Geschwindigkeitsgleichungen verwickelte Formen annehmen,
ferner die Ungiiltigkeit des Ostwald’schen Verdiinnungs-
gesetzes bei starken Elektrolyten.® Die von mir mit v. Amann
durchgefithrte Untersuchung der alkoholischen Verseifung der
Phtalsdureester? hat aber gezeigt, daf diese Schwierigkeiten
kein uniiberwindliches Hindernis flir eine weitergehende An-
wendung der Dissoziationstheorie in der chemischen Kinetik
sind. Diese Verseifungen lieflen sich durch die Annahme dar-
stellen, dafl es sich um Reaktionen zwischen undissoziierten
Molekeln (sowohl beziiglich der Base als des Salzes der Ester-
sdure) handelt. Die rechnerische Behandlung wurde dadurch

1 Trans. ch. soc. London, 95, 1838 (1909).

2 Am. chem. j., 48, 352 (1912).

3 7. physik. Ch., 70, 627 (1910).

4 7. f. Elektroch., 18, 539 (1912); siehe auch Snethlage, Z. physik.
Ch., 85, 233 (1913).

5 Vgl. aber Arrhenius und Andersson, Medd, Nobelinst., 2, Nr. 25, S. 9.

8 Darum hat z. B. Acree bei seinen Rechnungen die mittels der Leit-
fihigkeiten fiir die einzelnen Konzentrationen experimentell bestimmten Dis-
soziationsgrade verwendet.

7 Mon. f. Ch,, 36, 549 (1915).
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ermoglicht, daB das Massenwirkungsgesetz auch auf starke
Elektrolyte angewendet wurde, dhnlich, wie es in der Gleich-
gewichtslehre schon friiher mit Erfolg geschehen ist. Dafy das
Massenwirkungsgesetz auch fiir starke Elektrolyte in nicht zu
konzentrierter Losung immerhin als ein Ndherungsgesetz be-
trachtet werden darf, ist kaum zweifelhaft. Die Ungenauigkeit,
die in der Anwendun g des Massenwirkungsgesetzes auf starke
Elektrolyte liegt, ist .aber gerade in der chemischen Kinetik
meist von geringer Be deutung, solange es sich nicht um kon-
zentrierte Losungen handelt;! im folgenden wird an einem
Zahlenbeispiel gezeigt, dal man dieselben Versuche mit sehr
verschieden gewihlten D issoziationskonstanten ungefahr gleich
befriedigend darstellen kann und werden die Ursachen dieser
Erscheinung klargelegt. Die rechnerischen Schwierigkeiten
aber sind tiberwindbar. Die recht verwickelte Geschwindig-
keitsgleichung ~ fiir die alkoholisch-alkalische Verseifung der
Phtalathylestersdure ist sogar noch -geschlossen integrierbar.
Ist die Differentialgleichung nicht geschlossen integrierbar, so
kann man sich immer mit ndherungsweisen numerischen Aus-
wertungen helfen.? Die rechnerische Arbeit bei kinetischen
Untersuchungen wird alle rdings um so schwieriger und mih-
samer, je verwickelte re Fdlle man untersucht; aber das ist in
der chemischen Kinetik nicht anders als in anderen Natur-
wissenschaften, die auf die rechnerische Verarbeitung der
Beobachtungen angewiesen sind, und bietet keine genligende
Veranlassung, dem Ausspruch Rakowski’s® beizupflichten:
»50 endet die chemische Kinetik in einer mathematischen
Sackgasse.«

Nachdem die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes
auf starke Elektrolyte sich bei der erwihnten Untersuchung
Uber die Verseifung der Phtalsdureester sowie bei einer dem-
néchst an dieser Stelle erscheinenden {iber die Verseifung des
Essigsduredthylesters (mit L. Ripper) als zulédssig erwiesen

1 Bei den Phtalsiureestern bei einer Gesamtnatriumkonzentration bis
o né Hierzu war ich z. B. bei den zwei gleichzeitigen Differentialgleichungen
gendtigt, welche die stufenweise Verseifung des Phtalsiuredidthylesters be-

schreiben.
3 Z.f. physik. Ch., 57, 340 (1907).

Chemie-Heft Nr. { und 2

w
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hat, erscheint eine Behandlung der Theorie der Reaktionen
mit Elektrolyten, die sowoh! undissoziiert als in lonenform
reagieren, auf Grund des Massenwirkungsgesetzes am
Platz zu sein.. Dabei spielt fast immer die Frage der Dis-
soziationsbeeinflussung durch gleichionige Elektrolyte eine
Rolle, da sich aus Elektrolyten meist wieder Elektrolyte bilden.
Die Berechnung der Dissoziationsbeeinflussung wird sehr ver-
einfacht, wenn.man die von mir schon bei der Verseifung der
Phtalsdureester benutzte Néiherungsannahmé machen darf, dal
die Dissoziationskonstanten der auftretenden gleichionigen
Elektrolyte gleich sind. Sie darf natiirlich nicht gemacht
werden, wenn Elektrolyte von sehr verschiedener Dissozia-
tionsfahigkeit auftreten; handelt es sich ausschliefilich um
bindre Salze, so ist sie wohl immer genau genug.

Es dirfte nicht leicht sein, ein Schema aufzustellen,
welches alle denkbaren Elektrolytreaktionen umfafit. Ich be-
schranke mich daher vorldufig auf einfache Félle, zumal sie
die praktisch wichtigsten sind. Da ferner die stufenweise
Dissoziation die Rechnungen sehr verwickelt, beschrdnke ich
mich in vielen Teilen der folgenden Darlegungen auf binére
oder wenigstens auf nicht stufenweise dissoziierende Elektro--
lyte. Ubrigens kdnnen auch die nur flir bindre Elektrolyte
abgeleiteteh. Sitze zum Teil auch auf héher zusammengesetzte
angewendet werden, da nicht selten die von mir schon beim
phtalsauren Natron gemachte Néherungsannahme ausreicht,
daBl ein Mol eines solchen Salzes sich verhidlt wie die ent-
sprecheh‘de Anzahl von Aquivalenten enes bindren Elektro-
lyten.

Im folgenden sind Geschwindigkeitskonstanten von Re-
aktionen mit undissoziierten Molekeln mit k,,, von Reaktionen
‘mit Jonen mit %; (libereinstimmend mit Acree) bezeichnet.
K bedeutet Dissoziationskonstanten, o, B, 7,... Dissoziations-
grade. k ist die nach der Bruttoreaktionsgleichung unter Ein-
setzung der Gesamtkonzentrationen der Elektrolyte berech-
nete Geschwindigkeitskonstante.

Die Bruttogleichung der Reaktion sei A+B+C+... =X,
[A]' sei die jeweilige Gesamtkonzentration (ohne Riicksicht auf
die elektrolytische Dissoziation) der Molekelart 4 (oder das
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Produkt der Konzentrationen, wenn 4 eine Summe von
Molekelarten ist, also [A,]"[4,]"..., wenn die Reaktions-
gleichung die Form hat n, 4, +#, 4,+ ... +B8 = X), [B],[C]...
die jeweilige Gesamtkonzentration der Molekelarten B, C,. ...

Zunéchst wird die fiir das Folgende in Betracht kommende
Verinderlichkeit der Dissoziationsgrade wihrend des Reaktions-
ablaufes unter Berlicksichtigung der Dissoziationsbeeinflussung
durch andere Elektrolyte besprochen, dann vier Fille von
Reaktionen. Bei den beiden ersten wird vorausgesetzt, daf
von den an der Reaktion beteiligten Stoffen nur einer nicht
entsprechend seiner Gesamtkonzentration wirkt, beim dritten,
daf} Stoffe, die entsprechend ihrer Gesamtkonzentration wirken,
mit zwei gleichionigen Elektrolyten nebeneinander reagieren, so
dafl das gemeinsame lon an der Reaktion beteiligt ist, beim
vierten, dafl die Reaktion zwischen zwei Elektrolyten stattfindet.

Die Dissoziationsgrade der Elektrolyte und ihr Verhalten
wihrend eines Reaktionsablaufes.!

Bei Umsiétzen, an denen Elektrolyte beteiligt sind, bilden
sich meist wieder Elektrolyte. Diese entstehenden Elektro-
lyte beeinflussen dann den Dissoziationsgrad der Ausgangs-
stoffe. Es ist bekannt,? dafi in einer Losung zweier gleich-
ioniger Elektrolyte von gleichey Dissoziationskonstante jeder
gleich stark, und zwar entsprechend der Gesamtkonzentration
dieser Elektrolyte dissoziiert ist. Nernst® hat hervorgehoben,
dafl aus diesem Grunde bei der Verseifung der Carbonséure-
ester durch wisserige Alkalien der Dissoziationsgrad der Base
trotz der Anderung ihrer Konzentration ungeindert bleibt, da
die Gesamtkonzentration von Base und ihrem Salz durch die
Reaktion nicht verdndert wird, und daf sich hierdurch die
Giiltigkeit der bimolekularen Gleichung bei dieser Reaktion
erklart. Im folgenden soll allgemein untersucht werden, in
welchen Féllen unter Zugrundelegung des Massenwirkungs-
gesetzes diese kinetisch wichtige Unverdnderlichkeit des Dis-
soziationsgrades zu erwarten ist. In den Fillen, wo erhebliche

1 Vgl. Wegscheider, Moun. f. Ch., 36, 560 (1913).

2 Vgl. Nernst, Theor. Chemie, 2. Aufl,, p. 473 (1898).
8 Ebendort, p. 516.
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Dissoziationsbeeinflussungen durch das Auftreten von Hydro-
lyse oder Alkoholyse fehlen, gilt folgendes.

Man habe in derselben Losung gleichionige Elektrolyte,
welche alle ein. und dasselbe gemeinsame Jon enthalten,
wihrend die anderen Ionen verschieden seien. Ihre Formeln
seien Fj,. Gy, Fii Gu,, ..., Wo G das gemeinsame lon, ihre
Konzentrationen [B], [C], [D].... Die Bruchteile 8,7, 8,...
seien unter Bildung der Tonen F dissoziiert, so dafl die Kon-
zentrationen dieser lonen die Form s [B]B haben, die Bruch-
teile 8,4, %,... in anderer Weise (unter Bildung von Pro-
dukten der stufenweisen Dissoziation) zerfallen. K;, K., Kg,. . .
seien die Gleichgewichtskonstanten fiir das Gleichgewicht
zwischen den undissoziierten Molekeln und den bei volliger
Dissoziation entstehenden Ionen. X sei die Konzentration des
gemeinsamen Jons. Dann hat man

. — ()" X" [B]"0~1
b [—g—f ’

usw., woraus folgt

m 13 ", —1
I{c — ('WI“C 7) ¢ X C[C’] ¢
l—y—x

Ky
K.

(my @)™ (1 —y — ") X" " "e[B]"s—1
(me)™e(1— B —F) [C]"e

Die Beziehung zwischen  und 7 hdngt von §/ und y' ab;
es kann daher dariiber ohne ndhere Annahmen iiber die Art
der stufenweisen Dissoziation nichts ausgesagt werden. Ein-
fache Beziehungen erhilt man erst, wenn f/ =4’ =¥ =...=0,
d. h, wenn die nicht gemeinsamen Ionen nur in Form der
undissoziierten Molekeln oder der einfachen Ionen F, aber
nicht als Bestandteile von komplexen oder polymeren Ilonen
vorhanden sind und wenn auflerdem #ip — M, == Mg =—=...= 1
und #p = n,—=uz = ... ist, d. h. wenn die gleichionigen Elektro-
lyte dem gleichen Formeltypus angehdren und das nicht ge-
meinsame lon nur einmal in der Molekel enthalten (Formel
FG,, wo n fur alle anwesenden Elektrolyte gleich). In diesem
besonderen Fall hat man

= M, =

USW. 1)

K o s0—n K _ o BO=®)
o=y & M T ags S
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Setzt man 3/(1--3) = » (woraus B = »/(1+1x) folgt), so
erhdlt man
1= x/(M;+2%), ¥ =x/(Mz+x usw. 1%)

Die Berechnung des Dissoziationsgrades § ist selbst in
diesem einfachen Fall noch nicht allgemein durchfiithrbar. Zu
diesem Zweck mufl X als Funktion der Dissoziationsgrade
dargestellt werden. Dazu mufi bekannt sein, in welchen
Formen das gemeinsame lon auftritt. Wenn es nur in den
undissoziierten Molekeln und als einfaches lon, aber nicht in
Komplexionen oder polymerisiert auftritt (was praktisch wohl
immer der Fall ist, wenn von der eigentlichen stufenweisen
Dissoziation abgesehen werden kann), hat man im allgemeinen
X=up[BIp+n [Cly+mnys[D]8+.... Fuhrt man nun die
Bedingungen ein, unter denen die Gleichungen'12%) gelten, und
den Wert von X in die Gleichung fiir X ein, so erhélt man
Ky =x{u[B]B+u[C]y+...}" und durch Einsetzung der
Werte von 7, 3, ...

K, = Wlx’l"‘l[ 2] ’ [C]‘*"l‘ D] + ... ”. 2

14+x + M, 4+« Mi+x

Selbst wenn bindre Elektrolyte vorliegen (# = 1), ist die

Gleichung bei s gleichionigen Elektrolyten fiir ¥ und auch

flir 8 vom (s-+1)-ten Grad. Flir zwei bindre gleichionige
Elektrolyte nimmt sie die Form an

[B (K, — Kp) 83 +{ Ky [B] + K, [C] + K» (K. — K3)} * —
' — KK —2K)p—K2 = 0. 2a)

Einfach wird die Sache erst, wenn alle vorhandenen
gleichionigen Elektrolyte auflerdem gleiche Dissoziationskon-
stante K (M, == M; = ... =1) haben. Dann wird wegen 1b5)
g=q=4=8=.... Ferner tritt in der Formel 2) nur die Kon-
zentrationssumme £ = n{[{B]+[C]+[D]+ ...} auf, d.i die
Summe der Konzentrationen der in der Losung enthaltenen
gleichionigen Elektrolyte (in gleichem Ma8, und zwar in Aqui-
valenten, wenn G einwertig ist). Man erhélt

K = xn+1 S%)(1 4 x)m, 3)
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Das heifit: Wenn in einer Ldsung gleichionige Elektro-
lyte von gleichem Formeltypus enthalten sind, die
das nicht gemeinsame Ion nur einmal in der Molekel
enthalten, keinerlei Art von stufenweiser Dissoziation
zeigen und gleiche Dissoziationskonstante haben, so
ist ihr Dissoziationsgrad gleich und héngt nur von
ihrer Konzentrationssumme (z. B. ausgedriickt durch den
Gesamtgehalt am gemeinsamen Ion) ab. Daff der Dissoziations-
grad mit steigender Gesamtkonzentration abnimmt, braucht
nicht gesagt zu werden. Elektrolyte, welche diesen Bedin-
gungen geniligen, sollen im folgenden vertretbare gleich-
ionige Elektrolyte genannt werden, weil sie sich gegenseitig
ohne Beeinflussung des Dissoziationsgrades vertreten konnen.

Sind die Elektrolyte bindr (# == 1), so wird Gleichung 3)
quadratisch und man erhélt

K 4%

L i /

Gleichung 3) flihrt fiir die chemische Kinetik der Elektro-
lyte zu der Folgerung: Wenn alle in einem reagierenden
Gemisch auftretenden Elektrolyte dasselbe Ion ge-
meinsam haben, vertretbar sind und ihre Gesamt-
konzentration durch die Reaktion nicht gedndert
wird, so andert sich der Dissoziationsgrad nicht. Die
Konstanz der Konzentrationssumme tritt auf, wenn bei der
Reaktion jeder Elektrotyt Mol flir Mol in einen anderen gleich-
ionigen verwandelt wird und alle Elektrolyte in Ldsung
bleiben! Ein Beispiel ist die Reaktion CICH,COONa+
+ NaOH - OHCH,COONa + NaCl; man hat vier gleichionige
Elektrolyte, deren Konzentrationssumme sich nicht #ndert,
wenn alles geldst bleibt. Denkbar sind auch andere Félle von
Konstantbleiben der Konzentrationssumme der gleichionigen
Elektrolyte wihrend einer Reaktion; z. B. konnte sich bei

1 Das letztere ist durchaus wesentlich, weil andernfalls zwar die Ge-
samtmenge, aber nicht die Gesamtkonzentration ungeéndert bleibt. Auf
die Wichtigkeit des Ausfallens von Salzen fiir den Ablauf von Reaktionen mit
Elekirolyten habe ich schon hingewiesen und auch ein Beispiel beigebracht
(Mon. f. Ch., 36, 569, 578 [1915]).
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Reaktionen mit Metallalkylen die Gesamtmenge der gleich-
ionigen Elektrolyte vermehren, die Konzentrationssumme aber
infolge Ausscheidung von Salzen konstant bleiben.

Es soll nun gezeigt werden, dafl der eben entwickelte
Satz noch betrdchtlich erweitert werden kann. Einfache Ge-
setzmaBigkeiten treten bei vertretbaren Elektrolyten auch noch
auf, wenn die Annahme fallen gelassen wird, daff nur ein
Ion da ist, welches mehreren. Elektrolyten gemeinsam ist. Als
vertretbare Elektrolyte im allgemeinen bezeichne ich
solche, welche alle frither angegebenen Bedingungen mit Aus-
nahme der Gleichionigkeit erfiillen. Sie miissen also dem
gleichen Formeltypus angehdren, keine Art von stufen-
weiser Dissoziation zeigen, gleiche Dissoziationskonstante-
‘haben und, wenn sie nicht gleichionig sind,.bindr sein; denn
sonst wéren nichtgemeinsame Ionen mehr als einmal in der-
Molekel enthalten.

Sollen mindestens zwei Elektrolyte ungleichionig sein, so miissen
mindestens zwei positive und zwei negative Ionen da sein. Wenn sich unter
den gleichgeladenen Ionen solche von ungleicher Wertigkeit befinden, so
konnen nicht alle in der Losung mdglichen Elektrolyte demselben Formel-
typus angehdren und daher auch nicht vertretbar sein. Wenn die Wertigkeit
der Anjonen einerseits, der Kationen andrerseits verschieden ist, so ist die
Anzahl der Anionen und der Kationen in der Molekel eine verschiedene. Es
miissen aber sowohl Elektrolyte auftreten. welche beziiglich des Anions, als
auch solche, welche beziiglich des Kations gleichionig sind, da sich alle
mdoglichen Salze bilden. Nun kann nicht fiir beide zugleich jene Bedingung
der Vertretbarkeit erfiillt sein, derzufolge das nicht gemeinsame lon nur ein-
mal in der Molekel vorkommen darf. Die Bedingung der Vertretbarkeit ist
aber fiir das Zustandekommen einfacher Beziehungen in diesem verwickelteren
Fall notwendig, weil sie schon fiir das Auftreten einfacher GesetzmaBigkeiten
beziiglich der in der Losung auftretenden Gruppen von Elekirolyten mit einem
und demselben gemeinsamen lon nétig ist. Daher miissen alle Ionen dieselbe
‘Wertigkeit haben; dann sind aber alle auftretenden Elektrolyte binir.

Der leichteren Verstdndlichkeit halber soll zuerst ein
besonderer Fall behandelt werden. Die Losung enthalte im
ganzen flinf ionisierbare Radikale O, P, Q, R, S. Es sollen
einerseits O und R, andrerseits P, Q und S die gleiche
Ladung haben. Diese Annahme umfafit Fille, die auf den
ersten Blick verschieden zu sein scheinen. Die Lésung kann
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z. B. bereitet sein aus den drei bezfliglich O gleichionigen
Elektrolyten OP, OQ, OS uater Zusatz des nur mit dem
einen von ihnen gleichionigen RS oder aus den beziiglich P
gleichionigen zwei Elektrolytenn PO und PR unter Hinzu-
figung von OQ und RS, die nur mit je einem der beiden
anderen gleichionig sind, oder aus OP, OQ, PR, QR, von
denen je zwei beziiglich O, P und ( gleichionig sind, unter
Hinzufiigung von RS. Auch der Fall der zwei ungleich-
ionigen Elektrolyte OP, und QR gehort hierher, wobei die
Kenzzntration- -von S Null ist. Die Zusafnmensetzung der
Losung ist immer durch die Gesamtkon zentrationen der finf
Radikale eindeutig gegeben, wobel noch eine derselben durch
die anderen vier bestimmt ist, da die Konzentrationssumme:
der potentiellen Anionen der der potentiellen Kationen gleich
sein mufl. In allen Féllen werden in der LOsung alle mdg-
lichen Elektrolyte enthalten sein, also sechs, wenn Kkein
Radikal die Konzentration Null hat.

Man hat dann folgende Molekelarten und Konzentrationen:

Molekelart. . . .. OP OQ PR QR RS OS O P Q R S

Konzentrationen ¢; ¢ ¢ ¢, ¢35 €5 € €3 €4 € Oy

Die Dissoziationsgleichgewichte geben

B 1% _ %% _ %% _ %% _ “o‘n _ %o
¢ c, C, cy Cy Cg

2

Bezeichnet man die Gesamtkonzentrationen der ionisier-
baren Radikale mit denselben Buchstaben wie ihre chemi-
schen Symbole, so hat man

O =c tc,+c+c, P=c+c+cy Q= ctctoy,
R = ¢+ cy+cy+ ¢y, S = c54cy4cyy,
wobei O+R = P+ Q+S.

Eliminiert man ¢, bis ¢, mit Hilfe der Gleichgewichts-
bedingungen, so erhdlt man

— Cs+c9+511> o )
O_—»CT(\“' ) PEelly g )
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| Gy . Cg+Cyteyy
0=all+ ) R=alle =g,
. S
S =cy (\1 + c; I{C&).

Hieraus folgt mit Riicksicht auf die Bedingung der Elektro-
neutralitdt (¢,+ ¢, = cg+ cg+¢4y)

O:P:Q:R:S =1c,:c5:¢4:C:6y.

Nun kann man etwa in der Gleichung fir O alle anderen
Ionenkonzentrationen durch ¢, ausdriicken und erhdlt dann
mit Riicksicht auf P+Q+S=0+R

¢, = Oa, wo a = 5()0*—:}?);\ \/ = /

Aus den Verhéltnissen der Ionenkonzentrationen folgt
dann ¢g = Pa, ¢, = Qa, ¢;, = R, ¢;; = Sa.

In gleicher Weise kann man dieselbe Formel fiir beliebig viele ionen-
bildende Radikale ableiten, Man habe m Anionenbildner mit den Gesamt-
konzentrationen A, dy,... 4, und » Kationenbildner mit den Gesamt-
konzentrationen Cy, ..., Cy, wobei ¥4 ==XC. Die Konzentrationen der in
ionisierter Form vorhandenen Anteile seien ay,...4a,,, ¢, ..., &, die Kon-
zentréti_onen der mn undissoziierten Molekeln Uiqy Uiy o tiyy Uogyen oy
Hgy>.... Dann gelten fiir die 4 und C Gleichungen von der Form
Ay =ay—+4-ny 4+ w9+ ...+ #y,;, welche durch Einfiilhrung der Gleich-~
gewichtsbedingungen

a6y @1 % 16y !
K = = == el = 2
“y “19 Hin Ugy

iibergehen in

und wegen Y a-== X¢ in
AjtAg: i GGy i =agtag. L iogicgt.. ..

Hieraus folgt Za=Xc¢==a, 3 A]/4, = ¢; TC|C; und durch Einsetzen
in die Gleichung flir 4, a, = A;a, wo

X ( 1 \/1——1—42‘4) 31
o= ——— | — { s y
2X4 + K )

ferner ag = Jdyo, ..., ay, = 4,0, ¢,=_Ciu,...c, = C,a.
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Die Konzentration jeder undissoziierten Molekelart hat die Form

tyg =4, Co02|K = 4_C (l—u)[S4.1 30)

Das Ergebnis ist: Enthdlt eine Losung beliebig
viele ionenbildende Radikale von gleicher Wertig-
keit, die nur zu vertretbaren Elektrolyten zusammen-
treten kdnnen, so ist der in Ionenform vorhandene
Bruchteil fiir jedes Radikal gleich und hidngt nur von
der Gesamtkonzentration der Elektrolyte ab.

o. ist der gemeinsame Dissoziationsgrad der ionenbildenden
Radikale. Nur dieser hat einen bestimmten Wert, sobald nicht
alle Elektrolyte dasselbe gemeinsame lon enthalten, aber nicht
der Dissoziationsgrad der einzelnen Elektrolyte, da man dje
Ionen in verschiedener Weise zu Salzen gruppieren kann; auf
diesen Punkt komme ich noch zuriick. Aus der Glekichung
fur o folgt

K=a?XA/(1—0a). 3d)

Der Dissoziationsgrad der ionenbildenden Radikale wird also
aus der Gesamtkonzentration der Elektrolyte gerade so be-
rechnet wie der Dissoziationsgrad eines einzelnen Elektro-
lyten aus seiner Konzentration. Hinzugefiligt sei noch der
Differentialquotient

do/d¥A = —02/2aXA+K). 3¢

Man sieht, dal die vorstehende Ableitung nur moglich
ist, wenn in den Ausdriicken fir A usw. ¢ auftritt. Hierflir
ist'erfor_derlich, dafl die Dissoziationsgleichgewichte die voraus-
gesetzte Form haben (also die Elektrolyte bindr sind) und daf
die Dissoziationskonstanten gleich sind. Andernfalls ist der
Dissoziationsgrad der einzelnen Radikale ungleich und hiangt
nicht lediglich von der Gesamtkonzentration ab.

1 Hieraus ergibt sich auch der Einflu, den unter den hier gemachten
Voraussetzungen der Zusatz eines ungleichionigen Elektrolyten A5 By auf den
Dissoziationsgrad eines anderen A;B; hat. Durch den Zusatz wird o« not-
wendig kleiner und daher sowohl die Konzentration der lonen .y und By
als die der undissoziierten Molekeln 4, B, verkleinert, die letztere aber stirker.
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Da die betreffs der anwesenden ionenbildenden Radikale gemachten
Voraussetzungen alle denkbaren Elektrolytkombinationen umfassen, werden
die erwdhnten einfachen Gesetze insbesondere auch dann nicht gelten, wenn
erhebliche Hydrolyse eintritt, Denn in diesem Fall ist auch das Losungs-
mittel oder, was auf dasselbe herauskommt, die Hydrolysenprodukte als an-
wesende Elektrolyte zu beriicksichtigen. Das L&sungsmittel und mindesiens
<in Hydrolysenprodukt sind aber weit davon entfernt, mit Salzen vertretbar

zZu sein.

Flir die Zwecke der chemischen Kinetik ist der frither
formulierte Satz nunmehr in folgender Weise zu erweitern:
‘Wenn die in einem Reaktionsgemisch auftretenden Elektro-
lyte vertretbar und entweder bindr sind oder ein und
dasselbe gemeinsame lon haben, so sind gleiche Bruch-
teile der einzelnen ionenbildenden Radikale in Ionenform vor-
handen. Die Anderungen dieses gemeinsamen Dis-
soziationsgrades widhrend der Reaktion werden nur
durch die Anderung der Gesamtkonzentration der
Elektrolyte bestimmt. Er bleibt daher wéahrend der
Reaktion unverdndert, wenn sich diese Gesamtkon-
zentration nicht dndert. In allen anderen Fillen sind
Anderungen der Dissoziationsgrade wihrend der Reaktion zu
erwarten. Es ist zwar nicht undenkbar, daff auch bei Nicht-
erfillung der erwiéhnten Bedingungen Konstanz des Dissozia-
tionsgrades wahrend des Reaktionsablaufes infolge zufalliger
Kompensation entgegengesetzter Einfliisse auftreten kann. Doch
dirfte dies ein seltener Ausnahmefall und tberdies an be-
stimmte Konzentrationen gebunden sein.

Es wird im folgenden gezeigt werden, daBi eine Reihe
von Reaktionen, bei denen die auftretenden Elektrolyte un-
bedenklich als anndhernd vertretbar angesehen werden kdnnen,
'sich entsprechend dem aufgesteliten Satz verhalten. Andert
sich der Gesamtgehalt an Elektrolyten nicht, so entspricht
«der Reaktionsablauf der Unverdnderlichkeit des Dissoziations-
grades. Bewirkt die Reaktion eine Anderung der Elektrolyt-
konzentration, so entspricht der Reaktionsverlauf der nach
der Theorie zu erwartenden, nur von der Gesamtkonzentration
abhédngigen Anderung des Dissoziationsgrades. Es zeigt sich
aper auch, daf die Forderung der Vertretbarkeit keineswegs
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streng erflillt zu sein braucht. Insbesondere kbénnen Elektro-
lyte, die nicht dem gleichen Formeltypus angehdren, aber
doch in grober Anndherung gleich stark dissoziiert sind, sich
wie vertretbare Elekirolyte verhalten.! Dagegen kénnen schein-
bare Abweichungen von der Theorie eintreten, wenn sich
Salze ausscheiden und diese katalytisch wirken.

Die Frage, wie sich ein Dissoziationsgrad wihrend eines.
Reaktionsverlaufes #ndert, wenn die Elektrolyte nicht an-
ndhernd vertretbar sind, ist nicht einfach zu beantworten.
Die elegante Methode von Arrhenius,?® die Dissoziations-
verhiltnisse aus der Isohydrie abzuleiten, stdfit beim Auf-
treten reziproker Salzpaare auf Schwierigkeiten, wenn die
Frage zu beantworten ist: Welche Dissoziationsgrade ent-
sprechen gegebenen Salzkonzentrationen? Die Schwierigkeit
tiegt darin, daf in diesem Fall die Zusammensetzung der
Ldsungen nur bei Angabe der Mengen der ionenbildenden
Radikale auf eine einzige Art ausgedriickt werden kann,.
dagegen durch Angabe der gelosten Salze auf unendlich
viele verschiedene Arten. Das erhellt daraus, daB zur Dar-
stellung der Zusammensetzung der Losungen reziproker Salz-
paare drei Salze geniigen (die Konzentration des vierten also
Null gesetzt werden kann) oder auch daraus, dafi die in der
Losung vorhandenen Ionen in verschiedener Weise zu Salzen:
gruppiert werden kodnnen.

Eine Losung enthalte die vier ionisierbaren Radikale A, B, C, D; diese
Zeichen sollen zugleich die Mengen in der Raumeinheit bedeuten. A und B
seien gleich geladen; daher A4 -+ B = C + D. Die in ionisierter Form in der
Raumeinheit vorhandenen Mengen seien der Reihe nach m, n, 0, p, wo

1 Ebenso zeigt sich bei der Leitfihigkeit von Gemischen gleichioniger
Salze, daB der Dissoziationsgrad annihernd nur von der Gesamtkonzentration:
der Salze abhingt, auch wenn die Salze nicht demselben Formeltypus an-
gehbren wie K,80; und CuSO, oder das nicht gemeinsame lon mehr als
einmal in dér Molekel enthalten wie K;50, und Na,SO; (A. A. Noyes,
Z. physik. Ch., 52, 635 [1905]; Mackay, J. am. ch. soc., 33, 308 [1911]).
Die Annahme von Noyes, daf es aufl die Gesamtkonzentration der lonen
ankomme, unterscheidet sich hinsichtlich der daraus flieBenden Folgerungemn
nur wenig von der, daff die gesamte Salzkonzentration mafigebend sei (vgl.
Bray und Hunt, J. am. ch. soc., 33, 788 {1911]).

2 Z. physik. Ch., 2, 203 (1888); 5, 7 (1890); vgl. auch 31, 209 (1899).
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g1t 1 = o~ p. Dies sind meSbare Grofien. Nieht mefibar sind die in der
Raumeinheit enthaltenen Gesamtmengen der vier Salze AC, A D, BC, BD,
welche mit a, b, ¢, ¢ bezeichnet werden sollen, und ihre Dissoziationsgrade
Ay, dg, d3, dy. Dagegen miissen ihre Dissoziationskonstanten K, Ky, K3, Ky
bestimmte Werte haben und daber auch die undissoziiert vorhandenen
Mengen uy, 19, ug, #,, welche durch Ky ==mofuy, Ko =mp|uy, Kg=mno]us,
K,=mnp/u,; bestimmt sind. Fiir die Ermittlung der dissoziierten Anteile
ady, bdy, cdy, ed, stehen nur die Gleichungen zur Verfligung m == ad; -+ bd,,
7 == cdy+-¢dy, 0= ad~-~cd;. Die vierte Gleichung p=m+un—0 =
== bdy~-ed, ist aus den drei anderen ableitbar. Es kann daher eines dieser
Produkte willkiirlich gewdhlt werden und, da @ ==uy-+ady, auch die Ge-
samtmenge der vorhandenen Salze. Anders ausgedriickt: Wenn die vor-
stehenden Gleichungen durch bestimmte Werte von ad, usw. befriedigt
werden, so sind auch die Werte ady-+A, bdy—A, cdy—A, ed;-A
Losungen dieser Gleichungen, wobei A willkiirfich ist. Wenn eine bestimmte
‘Wertegruppe ady usw. die Arrhenius’'sche Gleichung ady.ed; = bd,y.cdy
befriedigt, so konnen alle iibrigen, mit den Tatsachen ebenfalls vertrig-
lichen Wertegruppen diese Gleichung nicht befriedigen, da die Gleichung
(ady— A) (edy~ A) = (bdy—A) (cdg—A) mit der vorigen nur fiir A=20
vertriglich ist.

Wie man die Salzkonzentrationen anzunehmen bhat, damit das Isohydrie-
.gesetz unmittelbar anwendbar ist, ergibt sich aus folgendem. Die Mengen
miissen so gewdhlt werden, dafl sie, einzeln zu bestimmten Volumen
wy, vy, vy, vy geldst, gleiche Dissoziationsgrade haben und durch Mischen
dieser LOsungen die gewlinschte Gesamtlosung geben. Ersteres bedeutet
ady vy == bdy[ve = cdg|vg == ed,|v,, letzteres v —-v, 45—, =1, woraus
-auch ady /vy == m—n folgt. Fir die isohydrische Losung des Salzes AC er-
hilt man Ky = (ad;)?[u, v; und wegen vy = ad, [(m—+#) ady==Ku,|{n—mn).
Dann ist @ =mo[K;+ ad,. Ebenso ergeben sich b, ¢, e. Die wirkliche
Berechnung wird aber in vielen Fillen nicht mdglich sein, da meist nur die
Angaben fiir 4, B, G, D vorliegen und diese nicht ausreichen, es wire denn,
-dafl man #; oder m und o mit geniigender Genauigkeit schitzen kann.

Wenn die neben einem reagierenden Elektrolyten vor-
handenen Elektrolyte gleichionige vertretbare Elektrolyte
sind, wenn ferner der reagierende Elektrolyt ebenfalls das
gleiche Jon enthdlt, dem gleichen Formeltypus angehort
und keine stufenweise Dissoziation zeigt (also die
Bedingungen der Vertretbarkeit mit Ausnahme der Gleichheit
der Dissoziationskonstante erfiill) und wenn endlich die
‘Gesamtkonzentration der gleichionigen Elektrolyte (mit
Einschlufi des reagierenden) durch die Reaktion nicht ver-
dndert wird, so nimmt der Dissoziationsgrad des
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reagierenden Elektrolyten B wéhrend der Reaktion zu
oder ab, je nachdem seine Dissoziationskonstante
gréBer oder kleiner ist als die der mit ihm gleich-
ionigen Elektrolyte.

Beweis. Die Bedingung, dal die Gesamtkonzentration der gleichionigen
Elektrolyte sich nicht dndert, wird ausgedriickt durch [B]—+[C]-~[D]+4...= .,
wo 4 konstant. Die angegebenen Voraussetzungen bedingen, daf in Glei-
chung 2) M, =M, =...= M wird. Dritckt man die Summe [C]4+[D]~-. ..
durch A—[B] aus, so erhdlt man

B A—[B]1*
Kb:”nxnﬂ[ 18] -+ [ ]]

14z M-4-x
und daraus

dx {[B][I—J;—x-i—'n] ‘ A—[BD[ME+1)+4] )
4(B) (1—mn2 (M + 22 }”

- nx (M—1)
T () M+

Der Faktor von dx/d[B] ist immer positiv. Das Zeichen der rechten
Seite ist positiv oder negativ, je nachdem M =1. Ferner stimmt das Zeichen
von d3[d[B] mit dem .von dx[d[B] iiberein, Also nimmt wihrend der
Reaktion (d. h. mit abnehmendem [B]) 8 ab oder zu, je nachdem M S|
oder K, 5 K ist, wo K die gemeinsame Dissoziationskonstante der gleich-
ionigen Elektrolyte.

I. Fall

In der Reaktionsgleichung A+ B — X sei 4 eine Molekel-
art oder eine Summe von Molekelarten, die entsprechend ihrer
Gesamtkonzentration reagieren, B ein Elektrolyt, der sowoht
in Form der undissoziierten Molekeln als auch in ionisierter
Form reagiert, und zwar derart, dafl alle bei einem der mog-
lichen Jonisierungsvorginge aus seiner Molekel entstehenden
lonen in dem Verhdltnis an der Reaktion beteiligt sind, in
dem sie bei dem betreffenden lonisierungsvorgang entstehen.

Fiir diesen Fall habe ich vor langer Zeit gezeigt? daf
die Annahmen, es reagiere B im undissoziierten Zustand
oder in Form seiner Ionen, unter Voraussetzung des Massen-

1 Wiirde z. B. Ba(OH), reagieren, so wirden diesen Voraussetzungen
die Reaktionsgleichungen A -+ Ba(OH), = X und A+ Ba" + 2 OH' = X, bei
stufenweiser Dissoziation auch .4 + BaOH" -~ OH/ = X entsprechen.

2 Mon. f. Ch.,, 21, 699, oder Z. physik. Ch., 35, 518 (1900); vgl. auch
Z. f. Elektroch., 14; 133 (1908). ’
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wirkungsgesetzes kinetisch zu den gleichen Ergebnissen
fuhren. Der Vollstidndigkeit halber soll noch bewiesen werden,
daff mit diesen beiden Annahmen auch die Annahme gleich-
wertig ist, daf sowohl die undissoziierten Molekeln als auch
die lIonen, und zwar mit verschiedenen Geschwindigkeits-
konstanten reagieren.

B sei verschiedener Dissoziationen nach den Gleichungen
B=X, B=Y,... fihig, wobei X)7,... die Summen der bei
diesen Reaktionen entstehenden lonen bedeuten. [X], [Y]...
sollen die entsprechenden Konzentrationsprodukte sein, in
denen selbstverstdndlich auch die von gleichionigen Elektro-
lyten gelieferten Anteile enthalten sind. Jeder dieser Dissozia-
tionen entspricht eine Dissoziationskonstante X, K. ... Ist 3
der in irgendeiner Weise dissoziierte Bruchteil von B, so
gelten die Gleichgewichtsbedingungen K,[B]{(1—8) = [X],
K, [B](1-8)=[Y],.... Die Geschwindigkeitsgleichung ist

dx/dt = [Al{kw [BI(1—B) + ke [X ]+ A, [Y]+...} =
— [A[B](1—=B) (b + e Ku+ by K, 4. . .). 4

Das heifit: Die wirkliche Reaktion, bei der die undis-
soziierten Molekeln mit der Geschwindigkeitskonstante £,
und die zugehorigen lonengruppen mit den Geschwindigkeits-
konstanten k., k,,... reagieren, ist identisch mit einer Re-
aktion, bei der nur die undissoziierten Molekeln (Konzentra-
tion [B](1— B)) mit der Geschwindigkeitskonstante &, +%, K.+
+ky Ky+ . .. reagieren. In gleicher Weise kann man die wirk-
liche Reaktion auch als eine ausschliefiliche Reaktion einer
lonengruppe darstellen, z. B, als Reaktion der lonengruppe X
b Ry Ko 4Ry Ky +- .

K, )
Dies gilt fiir ganz beliebige Elektrolyte, wofern nur das
Massenwirkungsgesetz als giiltig betrachtet werden darf.

Die auf Grund der Bruttoreaktionsgleichung unter Ein-
setzung der Gesamtkonzentrationen berechnete Geschwindig-
keitskonstante ist & = (1 —B) (k,, + &, K, =+ . . .). Sie steigt mit
steigender Anfangskonzentration von B oder bei Zusatz be-
liebiger, mit einem der lonen von B gleichioniger Salze, da
hierdurch der Dissoziationsgrad 3 sinkt.

mit der Geschwindigkeitskonstante
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Ob die gewdhnliche Geschwindigkeitskonstante 2 wahrend
eines Reaktionsablaufes konstant bleibt oder nicht, hidngt davon
ab, ob B unter diesen Umstdnden konstant bleibt. % ist gang-
frei, wenn B und die {ibrigen anwesenden Elektrolyte gleich-
ionige vertretbare Elektrolyte sind und ihre Gesamtkonzentra-
tion sich wéhrend der Reaktion nicht #dndert. In fast allen
anderen Fiéllen wird sie einen Gang zeigen. Fiir praktische
Gangfreiheit wird allerdings schon eine gewisse Annidherung
an die erwdhnten Bedingungen genligen.

Uber den Einfluf ungleichioniger Elektrolyte ist fol-
gendes zu sagen. Bilden kann sich ein ungleichioniger Elektro-
Iyt bel den betrachteten Elektrolytreaktionen wohl fast nie.
Das wire nur moglich, wenn zwei Nichtelektrolyte an der
Reaktion beteiligt sind, die miteinander unter Bildung eines
Elektrolyten reagieren! oder wenn ein Nichtelektrolyt unter
der Einwirkung eines Elektrolyten einen mit diesem ungleich-
ionigen Elektrolyten abspaltet, was kaum je eintreten wird.
Es kommt also praktisch nur der Zusatz eines ungleich-
ionigen Elektrolyten in Betracht. Jedenfalls bilden sich in
Gegenwart eines ungleichionigen ZElektrolyten noch zwei
andere Elektrolyte; der Dissoziationsgrad £ des reagierenden
Elektrolyten hat dann keinen bestimmten Sinn, weil die Ionen
in verschiedener Weise auf die vier Elekfrolyte aufgeteilt
‘werden konnen. Wenn einer der zwei neu entstehenden
Elekirolyte ebenfalls reagieren kann,? so liegt der Fall Ill vor
(zwei Reaktionen mit gleichionigen Elektrolyten nebeneinander).
Wenn aber keiner dieser Elektrolyte reagiert, was librigens
selten der Fall sein wird, so ergibt sich der Einfluf des
Zusatzes bei bin#dren vertretbaren Elektrolyten aus
Gleichung 3 %) und 3¢). Man hat

dx
a7 = [A] (B 1ty + ki, 0) =

km \3
Y74 -+ k¢// .

— [4] 4, C 02 (% +ki> = [4] [B]2a2<

1 Das kann z. B. bei der Einwirkung von Halogenen auf metallorga-
nische Verbindungen vorkommen. )
2 Vgl. das Beispiel bei Fall IV, 7, 1.
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Da diese Gleichung auch gilt, wenn die Konzentration
des ungleichionigen Elektrolyten Null ist und e« durch den
Zusatz des letzteren sinkt, bewirkt dieser Zusatz eine Ver-
kleinerung der Reaktionsgeschwindigkeit.

Ist ¥ die Konzentrationssumme der anwesenden Elektro-
Iyte, so ist die gewdhnliche Konstante

_[B}Kz(km ATOUNE:2 R U D
:[B]az(\%-pk;).

Sie héngt also nicht lediglich von der gesamten Elektrolyt-
konzentration, sondern noch aufierdem von der Konzentration
des reagierenden Elektrolyten ab und wird durch steigende
Konzentration des reagierenden und sinkende Konzentration
des ungleichionigen Elektrolyten erhoht. Innerhalb eines Re-
aktionsablaufes zeigt sie bei Gegenwart des ungleichionigen
Elektrolyten in der Regel einen durchwegs fallenden Gang
und mufl bis Nul] abnehmen, weil [B] kleiner und schlieflich
Null wird. Nur eine starke Verminderung der Elektrolytkonzen-
tration durch die Reaktion (fallendes X, daher steigendes a)
kann zu Beginn der Reaktion Gangfreiheit oder einen steigenden
Gang herbeifiihren.

I Fall.

Ein nicht stufenweise dissoziierender Elektrolyt B
vom Formeltypus D E; reagiert sowohl in Form der undis-
soziierten Molekeln als in Form eines seiner Ionen mit einer
Molekel oder Molekelgruppe A, welche die Reaktionsgeschwin-
digkeit proportional ihrer Gesamtkonzentration (beziehungs-
weise dem Produkt der Gesamtkonzentrationen) beeinflufit;
beide Reaktionen sind beziiglich B und 4 je erster Ordnung.

Die Reaktionsgleichungen sind dementsprechend A+D; £y —
=X und A4+D =[X —tE— (s—1) D]. Die Geschwindigkeits-
gleichung ist dx/dt = [A][B][ky (1 —B)+s=f] = ist die Ge-
schwindigkeitskonstante der Reaktion mit den lonen D), wenn
die Konzentration in der gewoOhnlichen Weise ausgedriickt
wird. Es soll nun »s durch % ersetzt werden, wobei &; die
Geschwindigkeitskonstante der Ionen I) bedeutet, wenn mau

Chemie-Heft Nr. 1 und 2. 3
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ihre Konzentration in der Einheit D; (d. h. durch den un-
dissoziierten Molekeln dquivalente Mengen) ausdriickt. Hier-
durch erhilt man die Gleichung
dxjdt = [A][B}[ka (1—8) + k], 3)
welche fur den praktisch wichtigsten Fall der bindren Elektro-
lyte schon von Senter, Goldschmidt, Acree, Bredig und
anderen angewendet worden ist.! Diese Formel gilt auch dann,
wenn das Massenwirkungsgesetz flir die Dissoziation der
Elektrolyte nicht gilt. Wird %; = 0, so geht dieser Fall in
Fall I Uiber. Dagegen nimmt %, == 0 keine Sonderstellung ein.
Fiir rechnerische Zwecke wird sie meist besser in der Form

dxjdt = [A|[B][kn— 8 (b — k)] - 8)

verwendet. Im folgenden wird immer %; als Mafl der Ge-
schwindigkeit der Ionenreaktion betrachtet. Flr Elektrolyte
von der Formel DE;, wo D das reagierende lon, sind iibrigens
k; und » identisch. .

Vom Fall 1I sind drei Unterfdlle zu unterscheiden.

1. Der Reaktionsverlauf entspricht vdllig der
Bruttogleichung der Reaktion, d. h. die gewdhnliche
Konstante k = &,,— 8 (k,,— k;) zeigt innerhalb eines Reaktions-
ablaufes keinen Gang und ist von den’Anfangskonzentrationen
(auch von denen zugesetzter gleichioniger Salze) unabhéngig.?
Da 2 von den Konzentrationen abhidngt, ist die notwendige
und hinreichende Bedingung dafiir &, = %;, d. h. Gleichheit
der Geschwindigkeitskonstanten der Reaktion mit den un-
dissoziierten Molekeln und der mit den lonen.? Die Aus-
scheidung von Salzen wihrend der Reaktion hat in diesem
Fall auf den Reaktionsablauf keinen Einflufi.

Niherungsweise tritt dieser Fall auch auf, wenn § nédhe-
rungsweise als unverdnderlich betrachtet werden kann (auch

1 Einige Formen, welche diese Gleichung in Einzelfallen annehmen kann,
finden sich in meiner demnichst an dieser Stelle erscheinenden Mitteilung »Uber
chemische Kinetik und Konstitution wisserig-alkoholischer Natriumalkylat-
16sungen. «

2 In dem Sonderfall, da 4 nicht eine Gruppe von Molekeln, sondern
eine einzelne Molekelart ist, gilt in diesem Fall bei Einsetzung der Gesamt-
konzentration von B streng das Gesetz der bimolekularen Reaktionen.

3 Dies hat schon Acree (Am. chem. J., 48, 359 [1912]) ausgesprochen.
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beim Wechsel der Anfangskonzentrationen) und %,, kleiner
oder mindestens nicht wesentlich grofler ist als #,1 oder wenn
ky grof ist gegen B (k,— k). Annahernde Unverdnderlichkeit
von B (B~ 1) liegt bei Reaktionen sehr stark dissoziierter
Elektrolyte in verdlinnter Losung (z. B. bei der Verseifung
der Carbonsdureester durch wisserige Alkalien in verdlinnter
Lésung) vor? Die zweite Moglichkeit kann entweder dadurch
zustande kommen, daf die Bedingung #, = %; nicht genau,
aber ndherungsweise erfiillt ist, oder auch in nicht zu ver-
diinnten Loésungen dadurch, daff der reagierende Elektrolyt
wenig dissoziiert ist und sein Ion langsamer oder nicht viel
rascher reagiert als die undissoziierten Molekeln.

Aufler bei der Esterverseifung durch wisserige Alkalien und verwandten
Reaktionen liegt dieser Fall vor bei der Einwirkung von Natriummethylat
oder -dthylatd auf o-Dinitrobenzol,4 bei der Einwirkung von Kaliumxantho-
genat auf Chloracetamid in wis seriger Ldsung? und bei der Verseifung des
Benzoesiiurephenylesters durch alkoholisches Natron.t

Auch bei den hier angefiihrten Reaktionen in wisseriger Lisung ist es
sebr zweifethatt, ob die Annahme, dafi nur die Tonen reagicren (%,, = 0),
durchwegs ausreicht. Bei der Einwirkung von Kaliumxanthogenat auf Chlor-
acetamid hat Holmberg die bimolekulare Konstante bei Kaliumkonzentra-
tionen zwischen 0-025- und 0-40-n. von der Metallkonzentration unabhingig
gefunden (mit einer Abweich ung von = 10/;). Wenn man aus seinen Zahlen
eine Abhdngigkeit der Konstante von der Konzentration herauslesen will, so
kinnte hichstens ein Steigen der Konstante mit der Kalijumkonzentration
angenommen werden. Die A nnahme einer reinen lonenreaktion fordert aber
ein Sinken der Geschwindi gkeitskonstante mit steigender Kaliumkonzentration,
und zwar um ungefdhr 109/, fiir die angegebenen Konzentrationsgrenzen,
wenn man die Dissoziationsgrade in der iiblichen Weise aus der Leitfihigkeit
erschliefit, ein sehr viel stirkeres, wenn man das Massenwirkungsgesetz als

1 Andernfalls wiirden auch kleine Anderungen von P % stark beein-
flussen,

2 Daher ist die Unabhingigkeit der Konstante von mitgeldsten glejch-
ionigen Salzen nur ndherungsweise erfiilit,

5 Uber Reaktionen mit alkoholischen Nalronlosungen siehe Weg-
scheider und v. Amann, Men. f. Ch,, 36, 558 (1915), sowie meine dem-
nédchst ebendort erscheinen de Mitteilung »Uber chemische Kinetik und Kon-
stitution wisserig-alkoholischer Natriumalkylatlosungenc,

i Steger, Rec. trav. chim., 18, 13 (1899); Z. physik. Cl., 49, 329 (1904).

5 Holmberg, Z. physik. Ch., 88, 397 (1914).

6 McCombie u. Scarborough, J. chem. soc., 705, 1304 (1914).



36 R. Wegscheider,

giiltig annimmt. Hier kommt also die Annahme, daf Ionen und undissozijerte
Molekeln mit gleicher Geschwindigkeit reagieren, sehr ernstlich in Betracht.
Fiir die hier angefiibrten Reaktionen in alkoholischer Ldsung ist sie woht
unvermeidlich.

2. Die gewdhnliche Geschwindigkeitskonstante % ist inner-
halb eines Reaktionsablaufes gangfrei, hangt aber von der
Anfangskonzentration des reagierenden und der mit
ihm gleichionigen Elektrolyte ab.

Man hat hier die bisweilen als befremdlich! empfundene
Erscheinung, dafi die Salzbildung wdhrend der Reaktion die
Konstante anscheinend nicht beeinfluit, wohl aber ein anfing-
licher Salzzusatz, und dafi fiir eine bestimmte Konzentration
der reagierenden Stoffe die Reaktionsgeschwindigkeit ver-
schieden ist, je nachdem diese Konzentration die Anfangs-
konzentration oder erst im Verlauf der Reaktion entstanden ist.

Die Bedingung fiir diesen Fall ist offenbar, dafi der Dis-
soziationsgrad § weder aus der Geschwindigkeitsgleichung
herausfillt, noch anndhernd einfluBlos ist (also &, =k und
Nichterfillung der fiir das anndhernde Zutreffen des Falles 1
angegebenen Bedingungen), aber sich innerhalb eines Re-
aktionsablaufes nicht dndert. Das letztere wird in der Regel
nur zutreffen, wenn B und die vorhandenen oder wahrend
der Reaktion auftretenden, mit B gleichionigen Elektrolyte
vertretbare Elektrolyte sind und sich ihre Gesamtkonzentration
wiéhrend der Reaktion nicht dndert. Als gleichionige Elektro-
lyte kommen nur solche in Betracht, welche das nicht
reagierende lon gemeinsam haben. Ist ndmlich das reagierende
Jon gemeinsam, so reagiert auch der andere Elektrolyt und
man hat nicht Fall 1, sondern HI.

Sieht man von dem immerhin denkbaren, aber unwahr-
scheinlichen Fall ab, daff B innerhalb des Reaktionsablaufes
auch bei nicht veriretbaren Elektrolyten konstant bleiben
kann, so ergibt sich der Einfluf der Anfangskonzentrationen
auf % in folgender Weise. Da ¥ = [B]4[C]+... sich
wihrend der Reaktion nicht #ndern Soll, kann man in

1 Vgl Euler, Ber. D. ch. G., 39, 2732 (1906); Burke und Donnan,
Z. physik. Ch,, 69, 148 (1909); Donnan und Potts, J. chem. soc.,, 97,
1883 (1910).
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Gleichung 3) auch die Summe der Anfangskonzentrationen
einsetzen. Der Dissoziationsgrad und damit auch die gewdhn-
liche Geschwindigkeitskonstante hidngt also nur von der
Summe der Anfangskonzentrationen des reagierenden Elektro-
lyten und der damit gleichionigen Salze ab.

Dafi 2 nur von der Gesamtkonzentration der gleichionigen
Elektrolyte abhidngt, hat Holmberg! an den sich &hnlich
verhaltenden, aber zu Fall IV gehdrenden Reaktionen mit so-
genannter Kationenkatalyse erkannt. Gegeniiber dieser Er-
kenntnis bedeutet die Darstellung von Robertson und
Acree? keinen Fortschritt. Sie nahmen eine Neutralsalz-
wirkung an, welche sie durch die empirische Formel

B = Rif A b (1—B) X [1+F(Csars)]

darstellten. Holmberg hat zuerst eine empirische Funktion
£ = Const X C% benutzt, spiter unter Annahme der Giltigkeit
des Massenwirkungsgesetzes und Einfithrung von Vernach-
ldssigungen eine lineare Funktion 2 = P+ QC abgeleitet, die
aber der Forderung der Theorie, dafi P von der Natur des
anderen Ions unabhidngig sein solle, schlecht entsprach.
Gleichung 6) unterscheidet sich von der Holmberg'schen
dadurch, dafi sie nicht direkt die Salzkonzentration, sondern
den Dissoziationsgrad enthdlt und, wie schon erwidhnt, die
Gliltigkeit des Massenwirkungsgesetzes fiir die elektrolytische
Dissoziation nicht voraussetzt.

Der Dissoziationsgrad f ist um so kleiner, je hoher die
Anfangskonzentration des reagierenden Elektrolyten und der
mit ihm gleichionigen Salze ist. Aus Gleichung 6) sieht mag,
daf§ fir &, > k; die gewohnliche Geschwindigkeitskonstante %
mit sinkendem B, also mit Erhdhung der Anfangskonzentration
des reagierenden Elektrolyten oder der damit gleichionigen
Salze steigt, dagegen flir k,, << k; durch Erhohung der Kon-
zenfrationen sinkt. Kommt es erst im Verlauf der Reaktion
zur Ausscheidung von gleichionigen Salzen, so witd dadurch
das Gesetz des Reaktionsablaufes gedndert.

1 Z. physik. Ch.,, 79, 156 (1912); 84, 471 (1913).
2 J. am. chem. soc. 37, 1903 (1915.)
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Beispiele fiir den Fall k,, << k; sind verschiedene Umsetzungen zwischen
nicht dissoziationsfahigen - organischen Halogenverbindungen und bindren
Hydroxyden oder Salzen, bei denen durch doppelte Umsetzung das Anion
des Elektrolyten unter Bildung eines Nichtelekirolyten an die Stelle des Halo-
gens tritt, wibrend das Metall des Hydroxyds oder Salzes sich mit dem Halo--
gen zu einem 18slichen Salz verbindet: X Hig +- Me' ¥/ = XY 4 Me' Hlg/.
Die beiden auftretenden Elektrolyte konnen als vertretbar betrachtet werden;
ihre Gesamtkonzentration wird durch die Reaktion nicht gedndert. Somit:
bleibt § innerhalb eines Reaktionsablaufes konstant. Hierher gehort die Ein-
wirkung von Jodalkylen auf alkcholische Natronidsungen. Hecht, Conrad
und Briicknerl haben die Gangfreiheit der gewdhnlichen bimolekularen
Konstante und ihre Abhidngigkeit von den Anfangskonzentrationen erkannt;
Steger? hat den EinfluB gleichioniger Salze nachgewiesen; Robertson
und Acreed haben gezeigt, daB %, bei Anwendung von K-, Na- und Li-
Athylat ungefihr gleich grof herauskommt, k,, dagegen verschieden, wie es
nach der Theorie zu erwarten ist, da die reagierenden lonen in den drei
Fillen dieselben 'sind, die undissoziierten Molekeln dagegen verschieden.
Hierher gehdren ferner die Einwirkung von alko holischem Natron auf Dinitro-
halogenbenzolet sowie die Reaktionen von Halogenalkylen mit Salzen von
Oximen,® Thiourazolsalzen® und Phenolaten.?

Von besonderem Interesse ist der Fall %, > k. Denn er steht im
Widerspruch mit der Auffassung, die Snethlage8 gelegentlich seines.
wuchtigen Angriffes gegen die elektrolytische Dissoziationstheorie an deren
Stelle setzen wollte und der zufolge die Wirksamkeit eines Mols eines Elektro-
lyten entweder von der Konzentration unabhingig sein oder mit steigender
Konzentration abnehmen soll. Er liegt vor bei der Verseifung des Essigsdure-
athylesters durch eine Ldsung von Natron in 96°4 prozentigem Alkohol.%

1 Z. physik. Ch., 5, 289 (1890).

2 Rec. trav. chim., 18, 34 (1899).

3 J. am. chem. soc., 37, 1902 (1915).

4 Lulofs, Z. physik. Ch., 49, 341 (1904). Die Ubercinstimmung der
Versuche von Steger und Lulofs mit der Annahme einer gleichzeitigen
Reaktion des undissoziierten Natriumalkylats und der Alkylationen hat Acree
(J. am. chem. soc., 37, 1909 [1915]) durch eine Neuberechnung nachgewiesén.

5 Shepherd, Dynamische Untersuchungen {ber die Alkylierung der
Oxime, Kristiania 1909 (Diss., Freiburg i. d. Schweiz). Die vom Verfasser
gemachte Annahme, dafl nur die Jonen reagieren, notigte dazu, den Grad der
Alkoholyse anders anzunehmen, als er sich aus der Leitfibigkeit ergab.

6 Nirdlinger, Rogers und Acree, Chem. Zentr, 1913, I, 1283;
Chandler und Acree, Z. physik. Ch., 91, 607 (1916).

7 Robertson und Acree, Chem. Zentr.,, 1913, II, 474; Segaller,
Chem. Zentr., 1913, I, 341; Shroder und Acree, Chem. Zentr., 1915, II, 251.

8 Z. physik. Ch., 90, 38 (1915).

9 Siehe die demnichst in den Mon. f. Ch. erscheinende Mitteilung von
Wegscheider und L. Ripper.
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Die Bedingung fiir Gangfreiheit ist dadurch ecfiillt, daf der bindre starke
Elektrolyt NaHO sich Mol fiir Mol in das bindre, geldst bleibende Natrium-
acetat verwandelt. Die bimolekulare Konstante steigt mit zunehmender Ge-
samtnatriumkonzentration (bei 25° %, : k; = 2-3). Das Gleiche gilt fiir die
Verseifung des Phtalsduredidthylesters durch alkoholisches Natron (X 45+
~+ NaOH = X /I Na - 1 OH), da das phtalestersaure - Salz gelost bleibt.
Solange die zweite Reaktionsstufe sich nicht stark bemerklich macht, ist die
bimolekulare Konstante wirklich ungefihr konstant.l Diese Reaktion kann
iibrigens zu Fall I gerechnet werden, da sie sich mit ;== 0 berechnen liefi;
die Bedingung fir Gangfreiheit (Konstanz von § wilrend des Reaktions-
ablaufes) ist ja in beiden Fillen dieselbe. Erinnert man sich ferner, dafi die
alkoholische Verseifung des Benzoesiiurephenylesters ungefibr %, == £, fordert,
so sieht man, daf das Verhiltnis %,,: %, seclbst bei nahe verwandten Re-
aktionen stark wechseln kann. Friiher? erschien das wesentlich verschiedene
Verhalten der Phtalsduredthylester und des Benzoesiurephenylesters bei der
alkoholischen Verseifung auffillig. Das ist nicht mehr der Fall, seitdem in
der Verseifung des Essigsiureithylesters ein Zwischenglied aufgefunden wurde.

In groflerer Zahl sind Reaktionen mit %, > &;, die mit den An-
schauungen von Snethlage ebenfalls im Widerspruch stehen, bei &hnlichen
Reaktionen, an denen zwei Elektrolyte beteiligt sind (Fall IV, 1, 2, sogenannte
Kationenkatalyse), bekannt. Selbstverstdndlich stehen auch etwaige Reaktionen,
die dem Fall I entsprechen, also durch die Annahme dargestellt werden
kénnen, daff nur undissoziierte Molekeln reagieren, mit seiner Auffassung im
Widerspruch.

3. Die gewdhnliche Konstante % ist nicht blofi von den
Anfangskonzentrationen des reagierenden und der damit
gleichionigen FElektrolyte abhédngig, sondern zeigt auch
innerhalb eines Reaktionsablaufes einen Gang. Das ist der
Fall, wenn k%, = k; ist und die Bedingungen fiir das nédhe-
rungsweise Eintreten des Falles 1 nicht erfiillt sind und
wenn auBerdem der Dissoziationsgrad 73 des reagierenden
Elektrolyten sich wéhrend des Reaktionsablaufes #dndert.

Sind der reagierende und die damit gleichionigen, in der
Ldsung vorhandenen Elektrolyte vertretbar, so kann eine
Anderung von 3 durch die Reaktion nur eintreten, wenn sie
ihre Gesamtkonzentration % dndert. Der gewdhnliche Fall ist
der, daB die Anderung durch Ausfallen von gleichionigen
Reaktionsprodukten bewirkt wird und § dadurch ansteigt;

1 Wegscheider und v. Amann, Mon. f. Ch., 36, 607 (1915).
2 Wegscheider, ebendort, p. 579.
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doch kann in besonderen Fillen auch die Uberfithrung eines
Ions in eine nicht jonisierbare Bindung (z. B. bei der An-
lagerung von HCl an Doppelbindungen) oder der umgekehrte
Vorgang (z. B. bei CH;COOH+ Cl, = CH,CICOOH + HC})
wo allerdings die Elektrolyte nicht vertretbar sind) durch die
Reaktion bewirkt werden. Es kommt natiiriich nur darauf an,
daffi und wie diese Vorgidnge im ganzen X wihrend des
Reaktionsablaufes dndern. Fallen von ¥ bewirkt Steigen von §
und umgekehrt.

Handelt es sich um nicht vertretbare Elektrolyte, so kann
sich ¢ durch Anderung von ¥, aber auch bei unverinder-
lichem ¥ &ndern. So wird B wiahrend der Umsetzung zu-
nehmen, wenn sie stark dissozilerte Elekirolyte in .gleich-
ionige schwach dissoziierte {iberfiihrt. Das ergibt sich aus
dem frither abgeleiteten Satz iiber die Anderung des Dis-
soziationsgrades bei Umwandlung in einen Elektrolyten von
anderer Dissoziationskonstante. Umgekehrt nimmt § ab, wenn
die Reaktion ohne Anderung von I einen schwachen Elekiro-
lyten in einen starken verwandelt.

Fir die Abhidngigkeit der gewoOhnlichen Konstanten #
von den Konzentrationen des reagierenden Elektrolyten und
der mit ihm gleichionigen gilt im wesentlichen dasselbe wie
bei 2. Sind diese Elektrolyte alle vertretbar, so héngt k nur
von ihrer Gesamtkonzentration ab, sind sie es nicht (was
abweichend von 2. bei 3. ebenso leicht vorkommen kann wie
das Gegenteil), von den einzelnen Konzentrationen. Da §
jedenfalls mit steigender Konzentration des reagierenden oder
der mit ihm gleichionigen Elektrolyte abnimmt, steigt oder
fallt auch hier & bei Erhdhung einer dieser Konzentrationen,
je nachdem £k, = &; ist.

Fir den Gang innerhalb eines Reaktionsablaufes gilt, dafl
bei steigendem [ % einen fallenden oder steigenden Gang
zeigt, je nachdem k, = k; ist. Bei fallendem [ ist es um-
gekehrt.

Ein Beispiel, bei welchem @8 wihrend des Reaktionsablaufes sowohi
infolge Anwachsens von X als auch insbesondere infolge Bildung eines
stirker dissozilerten gleichionigen Elektrolyten abnimmt, liefert die Einwirkung
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~von Wasser auf o-Brompropionsiurel nach CHy;CHBrCOOH + Hy0 =
= CH;CHOHCOOH -+ HBr, Da die Konzentration des Wassers als unver-
inderlich betrachtet werden kann, wire ein Reaktionsverlauf erster Ordnung
zu erwarten, wenn die Siure entsprechend ihrer Gesamtkonzentration wirksam
wire. In der Tat sinki aber die monomolekulare Konstante mit der Zeit. Ver-
suche mit verschiedenen Anfangskonzentrationen sind leider nicht gemacht.
Zusatz von HBr vermindert die Reaktionsgeschwindigkeit stark. Hierdurch
ist Fall I ausgeschlossen und Fall Il mit &, > %, dargetan. Dieses Verhiitnis
der beiden Geschwindigkeitskonstanten in Verbindung mit dem Fallen des 3
muff den sinkenden Gang der Konstanten hervorrufen, der wirklich beob-
achtet wurde. Die Werte von %, und ‘%, hat Senter aus Versuchen mit
groffem Bromwasserstoffiiberschufi, beziebungsweise tiber die Umsetzung des
brompropionsauren Natrons mit Wasser ermittelt und ersteren in der Tat
sehr viel kleiner gefunden.

Zua den Fillen, in denen P wihrend des Reaktionsverlaufes ansteigt,
gehiren Reaktionen nach dem Schema X Hlg -+ Ag NO; = Ag Hlg + X NO;,
‘wenn X Hlg und X NO,; Nichtelektrolyte sind. Da das Halogensilber sich
ausscheidet, ist das Silbernitrat das einzige in Ldsung befindliche Silber-
salz; sein Dissoziationsgrad nimmt daher beim Fortschreiten der Reaktion
zu. Die Giiltigkeit der entwickelten Regeln ist in diesem Fall nicht unbedingt
zu erwarten; denn Senter? hat gezeigt, dafl das ausgeschiedene Halogen-
silber erheblich katalytisch beschleunigt. Dieser Umstand wirkt auf ein An-
steigen der gewdohnlichen Konstante & wihrend des Reaktionsablaufes hin.
Es darf daher in den Beobachtungen von Burke und Donnan,3 Donnan
und Potts4 sowie Pearce und Weigled iiber die Einwirkung von Silber-
nitrat auf Jodithyl in alkoholischer Ldsung eine Bestitigung der hier ge-
gebenen Darlegungen erblickt werden. Die bimolekulare Konstante steigt
durch den Zusatz von Salpetersdure oder Nitraten (Burke und Donnany
sowle mit der Anfangskonzentration des Silbernitrats (Burke und Donnan,
Pearce und Weigle), und zwar bei der Einwirkung auf verschiedene Alkyl-
Jjodide in gleicher Weise. Daher ist &, > k;. Da § wihrend des Reaktions-
ablaufes steigt, soll die bimolekulare Konstante einen fallenden Gang zeigen.
“Wenn auch die bimolekulare Konstante ungefdhr konstant ist (Burke und
Donnan), so zeigte sie doch nach diesen Autoren in einigen Fillen eine

1 Senter, Trans. chem. soc. London, 95, 1828, 1835 (1909); 99, 1053
(1911). Die in der zweiten Abhandlung gegebene Berechnung scheint nicht
einwandfrei zu sein. Ebenso verhilt sich auch die Einwirkung von Wasser
auf Brombernsteinsdure (W. Miiller, Z. physik. Ch., 47, 483 [1902]), bei der
wuch die Abnahme der monomolekularen Konstante mit steigender Anfangs-
konzentration nachgewiesen ist.

2 Trans. ch. soc. London, 97, 350, 358 (1910); 99, 1057 (1911).

8 Ebendort, 85, 555 (1904); Z. physik. Ch., 69, 148 (1909).

+ Trans. ch. soc., 97, 1882 (1910).

5 Am. chem. J., 48, 243 (1912).
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deutlich fallende Tendenz, die wobl als reell zu betrachten ist, da sie auch
von Pearce und Weigle sowie Senter® beohachtet worden ist. Daf der
fallende Gang nicht ausgepriigter ist, kommt teils von der Kkatalytischen
Wirkung des Jodsilbers, teils aber auch daher, daff die Reaktion von einer
betrdchtlichen Salpetersdurebildung begleitet ist (Burke und Donnan). s
tritt eben auch die Reaktion X Hlg + AgNO, + H,0 = X OH + AgHlg 4-
~+HNO; ein, bei der die Gesamtmenge der vertretbaren Elekirolyte un-
gedndert bleibt und die daher fiir sich allein eine gangfreie bimolekulare
Konstante liefern wiirde. Hierdurch wird das Sinken von % abgeschwicht.
Ersetzt man das Silbernitrat durch Silberlaktat, so ist der fallende Gang sehr
ausgeprigt (Donnan und Potts), ‘obwoh! die Bildung von freier Milchsiure
ungefiihr ebenso betrdchilich ist wie die der Salpetersiure bei Anwendung
von Silbernitrat. Das ist leicht verstindlich. Denn die Milchsdure ist viel
weniger dissoziiert als Salpetersiure und daher kein mit Silberlaktat an-
nahernd vertretbarer Elektrolyt. Sie hemmt das Ansteigen des Dissoziations-
grades des Silbersalzes wiihrend der Reaktion viel weniger als die Salpeter—
sdure,

Es sei noch darauf aufmerksam gemacht, daf die all-
gemeinen Gesetze des I Falles von der Annahme der Giiltig-
keit des Massenwirkungsgesetzes fiir die elektrolytische Dis-
soziation unabhingig sind; diese Annahme wird nur bei der
Erdrterung der Frage benutzt, welcher Gang der gewdhn-
lichen Konstante in den einzelnen Fillen zu erwarten ist.

IIL. Fall.

Fine Molekel oder eine Gruppe von Molekeln, die die
Reaktionsgeschwindigkeit entsprechend ihrer Gesamtkonzen-
tration beeinflussen, reagiere nebeneinander mit zwei oder
mehreren gleichionigen Elektrolyten, die teils in Form der
undissoziierten Molekeln, teils in Form des gemeinsamen Ions.
einwirken. Hierher gehort auch der Fall, dafi zu einem reagie--
renden System mit einem KElekfrolyten PQ, der teils in Form
der undissoziierten Molekeln, teils in Form der Ionen £
reagiert, ein ungleichioniger Elektrolyt 7S hinzugefiigt wird..
Denn dann hat man in der Losung auch den Elektrolyten P.S,
der mindestens durch sein Ion P an der Reaktion teilnimmt;;

1 Trans. ch. soc., 97, 357 (1910).
2 Aus diesem Grunde ist bei Fall II der Zusatz eines ungleichionigen:
Elektrolyten nicht besprochen worden.



Kinetik der Reaktionen mit Elekirolyten. 43

in der Regel wird aber auch das undissoziierte PS reaktions-
fahig sein.

Die reagierenden Elekirolyte sollen zundchst als binar
vorausgesetzt werden. Man habe die Reaktionsgleichungen
A+POQ =X A+PR =Y, A+P'S'=Z, ..., A+P —
= (X—0").' Die Geschwindigkeitsgleichungen der einzelnen
Reaktionen sind

dujdt = [A)[Blk, (1—p), dv/dt = [A][B'] ¥ (1—F) usw.,

ferner
dw/dt = [A]([B]8+[B'|¢/ +B"]1"+...) k.

Die durch den Gesamtverbrauch von 4 gemessene gesamte
Reaktionsgeschwindigkeit ist daher

dxfdt = [AI{[B] [k (1— )+ ki B] +
A [B] [F (1—8") -+ ks ']+
+[B I H (=) + BB+ . . b 7y

Die Gleichung zeigt, daff die Reaktionsgeschwindigkeit
im allgemeinen von den einzelnen Konzentrationen der reagie-
renden Elektrolyte und daher selbst bei gleicher Gesamt-
konzentration von ihrem Mengenverhiltnis abhéngt. Von den
Mengenverhaltnissen wird die Reaktionsgeschwindigkeit un-
abhédngig, wenn in der Geschwindigkeitsgleichung nur die
Summe [B]+ [B']+[B”]+ ... auftritt. Hierfiir ist erforderlich
By = Ry = ... und entweder k&, = & oder f = § ==.... Die
erste Bedingung sagt, daf alle undissoziierten Molekeln gleich
rasch reagieren milssen. Der erste Fall der zweiten Bedingung
fordert, dafi dies auch fiir die Ionen gilt. Der zweite Fall
fordert jedenfalls, dall alle auftretenden Elektrolyte (auch die
durch die Reaktion gebildeten oder von Anfang an zugesetzten
nicht reagierenden) vertretbar sind. Da fast immer beziiglich
Pungleichionige Elektrolyte gebildet werden, sind fiir die weitere
Erorterung des zweiten Falls statt der § die Dissoziations-
grade o der einzelnen ionenbildenden Radikale einzufiihren.

1 Die Zeichen der elektrischen Ladungen kdnren auch vertauscht werden.
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Fiir vertretbare bindre Elektrolyte nimmt Gleichung 7)
folgende Gestalt an. Die Gleichungen 30) und 3c¢) geben
[B1(1—B) = [P1[Q]+%/K, [B1(1—¢) = [P][R]=*/K usw,
ferner [B]B+[B']1f'+... = [P]a.[P], [Q]... bedeuten die
Gesamtkonzentrationen der betreffenden Radikale, « héngt nur
von der Gesamtkonzentration der - Elektrolyte ab. Hiermit
erhdlt man

%— — [A][P]{%; [km [Q]+F, [R]+ .. -}-!-kio'-} —
= [A|([B]+[B']+.. )k Ta)

wo k wie immer die (in diesem Fall von den Konzentrationen
abhingige) gewdhnliche Konstante bedeutet.

In das Glied von der Form X%, Q sind alle vorhandenen
ionenbildenden Radikale einzusetzen, welche als Ionen mit Q
gleiche Ladung haben, gleichgiiltig, ob sie in Verbindung mit P
oder in anderer Form zugeselzt wurden. Denn diese Radikale
(z. B. U) geben undissoziiertes PU usw. und diese undis-
soziierten Verbindungen werden ebenfalls reaktionsfihig sein.

Von dieser Gleichung wird in dem Abschnitt iiber Kationen-
katalyse Gebrauch gemacht werden. Die Abhidngigkeit der
gewdhnlichen Geschwindigkeitskonstante 2 von den Mengen-

verhiltnissen driickt sich darin aus, daff [@], [R],... in der
Gleichung anders als in Form der Summe vorkommen, wenn
nicht &, = kb, = ... ist. Man sieht jetzt, dafi behufs Un-

abhingigkeit des % von den Mengenverhiltnissen auch a
davon unabhingig sein muf. Die Bedingung flir die Un-
abhingigkeit der gewohnlichen Konstante £ von den Mengen-
verhiltnissen ist daher, daf alle reagierenden undissoziierten
Molekeln gleich rasch reagieren und dafi entweder dasselbe
fiilr die Ionen gilt oder daf alle auftretenden Elektrolyte binir
und vertretbar sind.

In dem besonderen Fall, daBl %, — k&, — ... ist, kann
man o2k, /K herausheben, so dafl die Konzentrationssumme
[Q]+[R]+...= EQ, d. h. die Gesamtkonzentration der vor-
handenen Elektrolyte, auftritt. Diese Konzentrationssumme ist
in der Regel von [P] verschieden. Aufler P werden noch
andere ionenbildende Radikale von gleicher Ladung da sein,
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da die hierhergehtrenden Reaktionen meist so verlaufen, daf§ P
in nicht ionisierbare Form {ibergeht und daflir ein frither nicht
ionisierbares Radikal ionisierbar wird (z. B. XCl4+-MeOH =
= MeCl+ XOH, wo XCI und XOH nicht ionisierbar). Solche
mit P gleichgeladene lonen kd&nnen aber auch durch Zusatz
eines nicht reagierenden Elektrolyten zur Losung hinein-
gebracht sein. Ist die Konzentrationssumme dieser mit P
gleichartigen Radikale [P'], so ist [P]+[P'] = £Q. Da ferner
nach Gleichung 3d) 22([P]+[P'])/K = 1—a ist, erhilt man
dx / o? 7;,,”72 0 A

S = AP TR e =

= [ANBI+ B+ )k (=) + k). TY)

Uber die Abhingigkeit der gewdhnlichen Konstanten #
von den Anfangskonzentrationen 148t sich in den allgemeineren
Fallen keine Regel geben. Erhdhung von [Q], [R],... ver-
kleinert zugleich 2, so daf der Einfluff dieser Erh6éhung nur
fiir bestimmte Zahlenwerte von k,, &,,... und k; angegeben
werden kann. Auch der Einfluf eines ungleichionigen Salzes
U T’ 1a6t sich nicht allgemein beurteilen. Denn in diesem
Fall bildet sich auch P" 77, welches reaktionsfihig sein kann
und dessen Einflu daher von seinem £k, abhédngt. Das gilt
auch flir den einfachen Fall, dafi der Einfluf des ungleich-
ionigen Elektrolyten auf die Reaktion zwischen 4 und einem
einzigen Elektrolyten P(Q untersucht werden soll. Der Zusatz
von UT vermindert jedenfalls o. Aber wenn PT ein grofies £,
hat, kann die Reaktionsgeschwindigkeit trotzdem steigen.

In dieser Weise kann die von Abell aufgefundene Beschleunigung der
Oxydation des Natriumthiosulfats mit Wasserstoffsuperoxyd durch Barium-
salze in mit Essigsdure verseizter LOsung gedeutet werden. Wenn auch die
auftretenden Salze den theoretischen Bedingungen der Vertretbarkeit nicht
entsprechen, kann doch ein beildufiger Uberblick {iber die zu erwartenden
Erscheinungen durch Untersuchung des bei vertretbaren Salzen zu erwartenden
Verhaltens gewonnen werden. Sind keine Bariumsalze zZugesetzt, so hat man
FallII. Da die gewdhnliche Geschwindigkeitskonstante selbst durch. bedeutende
Zusidtze von Natriumsalzen nicht verdndert wird, ist anzunehmen, dafi

1 Mon. f. Ch., 34, 171 (1913).
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'§,0-Tonen und undissozijertes NaySy041 gleich rasch reagieren, Wird ein
Bariumsalz hinzugefiigt, so kann sich Bariumthiosulfat bilden. Nun' gilt
Gleichung 7a), in der bedeutet {P] die Gesamtkonzentration des Thiosulfat-
radikals, [Q] die Gesamtkonzentration des Natriums, [R] die des Bariums.
Ferner ist %y, ==k; zu setzen. Der Einfluff des Bariums ergibt sich, indem
man die Anderung der gewdhnlichen Konstante durch Anderung von [R] bei
ungedndertem [P] und [Q] untersucht. Man erhilt

dk do {k <1+ 2a[Q] jﬁ— 2 akl, [R]'J_{—g.?k;n

A[R]  d[R] K K K

/

Unter Benutzung der Gleichung 3¢) und unter Beriicksichtigung des
Umstandes, daffl Y A4 == [Q]+ [R], dujd[R]=du|dL A X dZA|d[R] =
= do{dZ A ist, ist in dieser Gleichung de/d[R] durch

—o2/ {20 ([0 4+ [R)+ K}

zu ersetzen. Damit & mit steigendem Bariumgehalt zunimmt, muf} der Differen-
tialquotient positiv oder

., [1_ 2 a[R] ‘J> B (K+20[0])
T 2e Q) [RD +K |7 20 ([Q]-F[R) - K

sein, woraus einfach &}, = k; folgt.

Die hier gemachten Annahmen sind aber nicht nur geeignet, diese
Bariumionenkatalyse qualitativ zu erkliren, sondern sie stellen sie auch
quantitativ recht befriedigend dar, wenn man bedenkt, dafi die theoretischen
Voraussetzungen nicht durchwegs zutreffen und die Versuche vorliufige sind,
bei denen nur die Titerdinderung nach drei Minuten beobachtet wurde. Abel
hat hervorgehoben, dafi die Beschleunigung viel langsamer wiachst als die
Bariumkonzentration und daf ihr Wert beil derselben Bariumkonzentration
dem Produkt der Wasserstoffperoxyd- und Thiosulfatkonzentration anndhernd
proportional ist. Das zweite folgt unmittelbar aus der hier benutzten Ge-
schwindigkeitsgleichung, weil in ihr das den EinfluB der Bariumionen aus-
driickende Glied noch mit der HyO,- und Thiosulfatkonzentration multipliziert
ist. Das erstere ergibt sich am deutlichsten aus der folgenden Berechnung
einiger bei 24°5° ausgeflihrter Versuche.

Die als k sef Dezeichnete gewdshnliche onstante habe ich ebenso wie
Abel? aus der Differentialgleichung unter Einsetzung der Differenzen statt
der Differentiale und der mittleren Konzentrationen wihrend der Versuchszeit
‘berechnet. Die Anfangskonzentrationen gebe ich alle in Molen/Liter an. Bei

1 Dabei ist angenommen, dafi die Essigsdure keinen erheblichen Teil
des Natriums in Anspruch nimmt. Diese Annahbme rechtfertigt sich dadurch,
dafl die Thioschwefelsdure eine wesentlich stirkere Sdure ist als Essigsiure
(vgl. z. B. Bottger, Qualitative Analyse, 2. Aufl,, 256).

2'A.a. O, p. 182.
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der Rechnung ist die Konzentration des Natriums auf Na, zu beziehen, wenn
die des Bariums auf Ba bezogen wird. Als Dissoziationskonstante habe ich
die aus der Leitfdhigkeit des Mg SO, in verdiinnter Lésung folgende Zahl
K = 0'08 verwendet, Berechnet wurden die Versuche 6 bis 12, 17 und 48.
Aus Versuch 6 ergibt sich ,=2-620, aus den Versuchen 8 bis 1l im
Mittel 2}, = 138, Mit diesen Werten wurden die %, . erhalten.

Versuch H,0, Na, 5,04 Ba X, kqef kber
8 0-0515 0-0238 0 2:62 2+62

7 0-0515 00238 0-00475 3-18 280

8 00515 00288 0-0238 458 4-98

9 0-0515 0-0238 0+0476 549 5-32

10 0-0515 0-0238 0 0952 616 664
11 00515 0-0238 0-1428 680 748
12 0+0515 0-0238 0258 9-45 851
17 00543 00382 0-143 5-81 7-21
48 0+02185 00952 0143 4-63 641

Die Ubereinstimmung zwischen gefundenen und berechneten Werten
ist bei den derselben Versuchsreihe angehdrenden Versuchen 6 bis 11 ziem-
lich befriedigend. Daffi bei dem derselben Versuchsreihe angehdrenden Ver-
such 12 der gefundene Wert betrichtlich hoher ist als der berechnete, ent-
spricht der auch sonst gemachten Erfahrung, dafi fiir Konzentrationen von
ungefihr 0+3-n. aufwirts die Voraussetzung des Massenwirkungsgesetzes
nicht mehr ausreicht. Bei den einer anderen Versuchsreihe angehdrenden
Versuchen 17 und 48, bei denen das Produkt der Konzentrationen von Hy0,
und Na, 5,0, ungefihr gleich war, ist dje Ubereinstimmung aus unbekannten
Griinden mangethaft. Diesbeziiglich muf darauf hingewiesen werden, daf die
gefundenen Konstanten im Vergleich mit Versuch 11, der dieselbe Barium-
konzentration hatte, auffallend niedrig sind. Jedenfalls aber sieht man, da8
auch nach der Theorie der Einfluffl des Bariums bei diesen beiden Versuchen
ungefibr gleich ist und dafl der von der Theorie geforderte Unterschied sich
auch in den Versuchszahlen findet.

Auch die Erscheinung, dafi die Bariumwirkung durch Zusatz bindrer
Natriumsalze nicht wesentlich veriindert (wenn auch deutlich abgeschwichi)
wird, ist auf Grund dieser Theorie nicht unverstindlich. Die durch Natrium-
salze bewirkte Dissoziationsinderung des Natriumthiosulfats ist ohne Einfluf,
weil Tonen und undissoziierte Molekeln gleich rasch reagieren. Die Menge
-des Bariumthiosulfats aber wird nicht allzu sehr vermindert, da dieses Salz
viel weniger dissoziiert ist als die Salze mit einem zwei- und zwei ein-
wertigen Jonen, die beim Zusatz eines bindren Natriumsalzes daraus ent-
stehen konnen.

Somit ist die Annahme einer Lkatalytischen Wirkung des Bariums in
-diesem Fall entbehilich. Einer Erkldrung bediirftig bleibt aber, warum nur
Barium, aber nicht Magnesium oder Zink diese Wirkung haben. Diesbeziig-
dech wird man nach wie vor mit Abel anzunehmen haben, daf das Barium
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als Sauerstoffiibertriger wirkt. Nur braucht man diese Wirkung nicht auf das.
Auftreten von vierwertigen Bariumionen zurfickzufiihren, sondern kann sie
als eine innerhalb der Molekel des Bariumthiosulfats infolge der individuellen:
Yigenschaften des Bariumatoms auftretende auffassen.

Hierher gehdrt auch der Zusatz eines ungleichionigen
Elektrolyten bei einer dem [ Fall entsprechenden Reaktion..
Da eine Reaktion nach Fall I immer so dargestellt werden
kann, als wenn nur die undissoziierten Molekeln reagieren
wiirden, ist nur in den Formeln des Falles III %2 =0 zu
setzen. Es gilt also auch hier, daB bei einer Reaktion des.
Elektrolyten PQ der EinfluB eines Zusatzes des ungleich-
ionigen Elektrolyten UT wegen der Bildung der Elektro-
iyte PT und UQ, die mbglicherweise auch reaktionsfahig
sein kénnen, nur bei Kenntnis der ihnen zukommenden k,,
beurteilt werden kann. Der Fall, dafi ihre %, Null sind, ist
bereits bei [all I besprochen.

Nur wenn die Bedingungen der Gleichung 75) (Gleich-
heit der Reaktionsgeschwindigkeiten der undissoziierten Mole-
keln, Abwesenheit nicht vertretbarer Elektrolyte) erfiillt sind,.
liegen die Verhaltnisse dhnlich wie beim Il Fall. Die gewdhn-
liche Konstante hidngt dann nur von der Konzentrationssumme:
samtlicher Elektrolyte ab; die Art der Abhédngigkeit wird durch
k,,,%ki bestimmt. Fiir die Gangfreiheit der Konstante innerhalb-

eines Reaktionsablaufes ist erforderlich, daB diese Konzentra-
tionssumme durch diese Umwandlung nicht verdndert wird.

Sonst ist fiir die Gangfreiheit wihrend eines Reaktions-
ablaufes die Vertretbarkeit der Elektrolyte und die Konstanz.
der Rinzelwerte von [Q], [R],... wahrend des Reaktions-
ablaufes erforderlich. Hierdurch ist von selbst die Konstanz.
der Gesamtkonzentration der Elektrolyte und damit die Kon-
stanz von o gegeben. Unverdnderlichkeit der erwéhnten Kon-
zentrationen wihrend des Reaktionsablaufes liegt vor, wenn
die entstehenden Stoffe die Radikale Q, R, ... wieder in ioni-
sierbarer Form enthalten und in Lésung bleiben. Etwaige
zugesetzte, nicht reagierende Elektrolyte bleiben naturgeméfs:
ungeandert und stéren daher die Konstanz der Konzentrations-
summe nicht.
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Sind die Elektrolyte nicht bindr, so treten einigermafien
einfache Verhéltnisse nur auf, wenn die Reaktionsgleichungen
die Form haben A+P, Q= X, A+P,R=Y,..., A+P =
= (X—~P, 1—Q) oder A+PQ,—=X, A+PR,=Y,...,
A+P=(X—0Q,). Auch hier gilt Gleichung 7). Denn die
Geschwindigkeitsgleichungen flir die undissoziierten Molekeln
haben dieselbe Form wie frither, die fiir die Ionen hat im
zweiten Fall ebenfalls dieselbe Form, im ersten die Form
dw/dt = [Alnn{[B]1g+[B1¢+[B"]¢"+...} und nimmt
durch Einfihrung von & = n» (wie bei Fall II) die frithere
Form an. Gegen den Fall der bindren Elektrolyte besteht aber
der Unterschied, dafi die Gleichungen 38) und 3¢) nicht
anwendbar sind. Aber auch Gleichung 3) kann im zweiten
Fall tiberhdupt nicht, im ersten nur dann eingeflhrt werden,
wenn alle Reaktionsprodukte Nichtelektrolyte sind und auch
keine anderen Elektrolyte als die reagierenden zugesetzt sind.
Dafi die Reaktionsprodukte Nichtelektrolyte sind, wird aber
fast nie zutreffen. Gewdhnlich entstehen bei diesen Reaktionen
wieder Elektrolyte von der Formel Q7, RT usw., also solche,
die das Ton P nicht enthalten und daher Gleichung 3) un-
anwendbar machen. Die gewdhnliche Konstante wird daher
nicht gangfrei sein, weil Konstanz von § wédhrend des Re-
aktionsablaufes nicht zu erwarten ist. Das gilt auch flir den
Sonderfall %, — ¥, —.... Nur im Fall der Anwendbarkeit
der Gleichung 3) fithrt diese Bedingung wieder auf dx/d¢ —
= [AJ([B]+[B']+.. ) [k (1 —F)+ %] und damit zu dem
Schlu8, dafi die gewdhnliche Konstante mit steigenden Kon-
zentrationen der reagierenden Stoffe steigt oder fillt, je nach-
dem k,, = k.

IV. Fall.

Zwei Elektrolyte B und C reagieren miteinander. Von
jedem Elektrolyten sind sowohl undissoziierte Molekeln als
Jonen an der Reaktion beteiligt.

Alles folgende gilt auch noch, wenn aufier den beiden
Elektrolyten auch eine Molekel oder Molekelgruppe 4 an der
Reaktion beteiligt ist (Reaktionsgleichung A-+B+C = X,
welche die Reaktionsgeschwindigkeit proportional ihrer Ge-
samtkonzentration (beziehungsweise dem Produkt der Gesamt-

Chemie-Heft Nr. 1 und 2. 4
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konzentrationen) beeinflufit. Es ist dann bloB der jeweilige
Ausdruck fiir die Reaktionsgeschwindigkeit noch mit [4] zu
multiplizieren.

Die Dissoziationsgrade der beiden Elektrolyte seien §
und . Bezeichnet man die undissoziierten Molekeln mit
B, Cu, die reagierenden Ionen oder lonengruppen mit B;, C;,
so sind vier Reaktionsgleichungen entsprechend den Kombina-
tionen B+ Cy, B;+ Gy, B+ C;, B;+C; mdglich. Die Ge-
. schwindigkeitsgleichung ist

dx)dl = b[B](1—B) [C|(1—7)+ & [BI[C](1—r)+
+ BB (1[Gl + KIBIICL.  8)

[B:] und [(;] sind die Produkte der Konzentrationen der in
der Reaktionsgleichung auftretenden lonen, § und ¢ die in
irgendeiner Weise dissoziierten Bruchteile der beiden Elektro-
lyte. Die Gleichung nimmt verschiedene Formen an, je nach-
dem die Elektrolyte in Form aller ihrer lonen oder nur eines
Teiles derselben reagieren.

Wenn ein Elektrolyt (ebenso wie im Fall 1) nur undis-
sozilert oder in Form aller seiner bei einer bestimmten Art
“der Dissoziation entstehenden lonen reagiert, vereinfacht sich
die Gleichung entsprechend dem allgemeinen Satz, dafi ein
solcher Elektrolyt sich immer so verhdlt, als wenn nur die
undissoziierten Molekeln reagieren wirden. Wenn z. B. B
sich so verhdlt, so hat man K, = [B;]/[B](1—B). Hiermit
geht Gleichung 8) {iber in

dy/dt = [B}(léﬁ){(k1+ kB Kp)[CY(1—7) +
+ (ky+ 5, Kp) [C]} =
= Bl = {k,[CI1—1)+k[C]}. 9)

Ein Beispiel eines Elektrolyten, der sich so verhdlt, bildet
das Wasser in jenen Fiallen, wo nicht seine lonen einzeln
reagieren. '

F{r. einen Elektrolyten, der (wie bei Fall II) teils un-
dissozijert, teils in Form eines Teiles seiner lonen reagierrt,
ergibt sich keine allgemeine Vereinfachung der Geschwindig-

keitsgleichung, selbst wenn der Elektrolvt bindr ist.
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Diese beiden Fille des Verhaltens von Elektrolyten konnen
nun auf drei Arten kombiniert werden, je nachdem sich beide
Elektrolyte entsprechend Fall I oder einer entsprechend Fall I,
der andere entsprechend Fall I oder beide entsprechend Fall II
verhalten. In allen Féllen gilt, dafi die Einfliisse von B und C
voneinander nicht unabhédngig sind, da der Dissoziationsgrad
des einen Elektrolyten durch den anderen beeinfluft wird,
gleichgliltig, ob sie gleichionig sind oder nicht.. Sind sie
ungleichionig, so entsteht noch. eine Verwicklung dadurch,
dafl sie durch doppelte Umsetzung noch zwei Elektrolyte
bilden. Die Reaktionsgeschwindigkeit hdngt dann davon ab,

-ob diese Umsetzungsprodukte ebenfalls reaktionsfdhig sind,
und bejahendenfalls, wie grofi ihre Dissoziations- und Ge-.
schwindigkeitskonstanten sind. Dasselbe gilt auch fiir den
Zusatz ungleichioniger El ektrolyte zu einem Reaktionsgemische
mit zwei gleichionigen Reaktionsteilnehmern. In der Regel
werden nicht alle diese Umsetzungsprodukte reaktionslos sein.
Da die Verhéltnisse bei zwei nebeneinander verlaufenden
Reaktionen schon ziemlich verwickelt sind, wenn nur je ein
Reaktionsteilnehmer ein Elektrolyt ist (Fall III), beschrdnke
ich mich hier fast durchwegs auf die Reaktionen zwischen
zwei gleichionigen Elektrolyten. -

Unterfall . B und € reagieren teils undissoziiert, teils
in Form aller ihrer bei einer bestimmten Art der Dissoziation
entstehenden lonen. Dann erhdlt man

dy/di =
= (BI(1—3[CI(I—)(by+ by Ky + by K, + &, K K;) =
= [BIICI(1— 81—, 10)

wo K eine wirkliche Konstante ist. Die gewdhnliche Ge-
schwindigkeitskonstante ist 2= (1 —5)(1—7).

Sind die reagierenden Elektrolyte gleichionig, so erhoht
Erhohung der Konzentration jedes der reagierenden Elektro-
Iyte sowie Zusatz von mit beiden gleichionigen Elektrolyten
die gewohnliche Konstante, da § und t hierdurch Kkleiner
werden. Ihr Grenzwert flir unendlich kleine Konzentrationen ist
Null. Sind nur vertretbare gleichionige Elektrolyte da, so wird
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der Einfluf der Konzentrationen auf 2 nur durch ihre Kon-
zentrationssumme bestimmt. Sind auch ungleichionige Elektro-
lyte da, aber alle vertretbar, so kann der Einfluf der Kon-
zentrationen dhnlich wie bei Fall I und dem entsprechenden
Teil des Falles III untersucht werden.

Man konnte vielleicht versucht sein, aus Gleichung 10) auch bei
Ungleichionigkeit von B und C zu schliefien, daf Erhhung ibrer Anfangs-
konzentrationen unter allen Umstdnden die gewdhnliche Konstante erhdhen:
misse. Daff dies aber nicht allgemein zutrifft, soll an einem willkiirlichen:
Zahlenbeispiel gezeigt werden. Es sollen zwei ungleichionige vertretbare:
Elektrolyte reagieren, dagegen die durch doppelte Umsetzung aus ihnen ent-
stehenden Elektrolyte nicht. Weitere Elektrolyte sollen nicht zugegen seinj
das ist jedenfalls zu Béginn der Reaktion der Fall, wenn keine anderen als
die reagierenden Elektrolyte zugesetzt wurden. Dann ist die Geschwindigkeits—
gleichung unter Benutzung der Gleichungen 3 b) und 3 ¢)

dx[dt = ky, tiy g9 = kyy A; C{ Ay Cy 0t K2,

Zu Beginn der Reaktion ist 4, = Cy =[B], 4y =C,=[C|. Die gewihn-
liche Konstante ist daher %k =k, [B]1[C]ot/K2. Es sei k, =1, K=1,
[B]==1. Rechnet man die gewdshnliche Konstante fiir die {C]—'Werte 01,
-1 und 10, so erhidlt man der Reihe nach 0-013, 0-062, 0-045. Steigerung-
der Konzentration von C unter sonst gleichbleibenden Umstdnden bewirkt
also keineswegs ein fortwihrendes Ansteigen der gewShnlichen Geschwindig-
keitskonstante, sondern diese durchlduft fiir einen bestimmten C-Wert cin
Maximum. Dies beruht darauf, daf bei kleinem Ay und C; und selr
grofiem A, und C, Ay und C;, soweit sie nicht als Ionen da sind. fast voll-
standig in undissoziiertes 4,Cy und Ay C; {ibergehen; die Konzentration des
undissoziierten 4, C; sinkt dann stdrker, als die des undissoziierten .o Cy
steigt.

Uber den Gang von k wilbrend eines Reaktionsablaufes.
146t sich wenig Allgemeines sagen. Das der Abnahme von [B]
und [C] wihrend der Reaktion entsprechende Fallen wird
hidufig nicht eintreten, da sich in der Regel durch die Reaktion
gleichionige Elektrolyte bilden. Die Konstante wird gangfrel
sein, wenn alle auftretenden Elektrolyte vertretbar sind und
ihre Gesamtkonzentration (nicht ihre Gesamtmenge, wenn
nicht alles geldst bleibt) durch die Reaktion nicht gedndert:
wird. Ein steigender Gang der Konstante ist z. B. moglich,
wenn die Reaktion einen schwach dissoziierten Elektrolyten:
in einen stark dissoziierten verwandelt.
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Ein hierhergehiriges Beispiel ist die Verseifung des phtaldthylester-
sauren Natriums durch alkoholisches Natron nach X COO A COO Na +
~-Na OH = X (COO Na), + 4 OH.1 Der Reaktionsverlauf lief sich durch die
Annabme darstellén, -daff nur die undissoziierten Verbindungen reagieren. Es
ist auch gezeigt worden, dafl das in wasserhaltigem Alkohol geldste Natron
wie ein einziger Elektrolyt behandelt werden darf, obwohl es die zwei
Molekelarten Na OH und Na OC, H; bilden kann.2 Man kann' daher die
Reaktion als eine zwischen zwei bindren stark dissoziierten Elektrolyten
betrachten. Diese konnen mindestens anndhernd als vertretbare gleichionige
Elektrolyte aufgefafit werden. Das bei der Reaktion entstehende phtalsaure
Natrium gehort einem anderen Formeltypus an und entspricht daher nicht
den theoretischen Bedingungen fiir die Vertretbarkeit mit den reagierenden
Elektrolyten, ist aber ebenfalls stark dissoziiert. Es hat sich gezeigt, daB
die Beobachtungen mit der Annabhme im Einklang stehen, dafi es ebenfalls
als  vertretbarer Flektrolyt angesehen und ein Mol davon wie zwei
Mole eines bindren Salzes in Rechnung gestellt werden darf. Somit ist
Gleichung 8 a) anwendbar. Die gewdhnliche Konstante mufl also durch
Erhohung der Konzentration der Reaktionsteilnehmer steigen, wird aber nicht
von ihren einzelnen Konzentrationen, sondern nur von der Gesamtnatrium-
konzentration bestimmt. Hiermit stelien die Versuche im Einklang, Der Gang
der gewdhnlichen (bimolekularen) Konstante muff davon abhingen, ob das
phtalsaure ‘Natrium sich ausscheidet oder in Losung bleibt. Bei den Ver-
suchen mit hoheren Konzentrationen schied sich das phtalsaure Natrium
zum grofiten Teil ab; in diesem Fall spielt die Frage, ob dieses Salz als
ein verlretbarer Elektrolyt betrachtet werden darf, keine Rolle. Man hat dann
wibrend des Reaktionsablaufes abnehmende Gesamtnatriumkonzentration,
daher steigenden Dissoziationsgrad und fallende Konstante. Dementsprechend
haben die Versuche IV und V eine fallende bimolekulare Konstante ergeben.
Daf das Fallen bei Versuch I nicht deutlich bervortritt, kommt daher, da8
das Natron in grofiem Uberschuf war und daher die Natriumkonzentration
anndhernd konstant blieb. Bleibt das phtalsaure Natrium in Losung (Ver-
suche Il und liI), so bleibt die Gesamtnatriumkonzentration wihrend des
Reaktionsablaufes unveriindert, daher auch der Dissoziationsgrad .und die
bimolekulare Konstante. Dementsprechend war sie bei Versuch III gangfrei,
Bei Versuch II hat die damals gegebene Berechnung allerdings einen fallenden
Gang gezeigt. Dieser riihrt aber offenbar von einem kleinen Febler in den
Anfangskonzentrationen her, da der erste Konstantenwert viel hoher ist als
die foigenden. Rechnet man von der ersten Titration ab, so erhdlt man fiir
die bimolekulare Konstante der Reihe nach 100 % == 062, 091, 0-90, 0-62,
1-04, 0-78, 0-60, 0°74, 0'80, 0°57, also keinen ausgesprochenen Gang.
Dafl hier keine Abweichung von den gemachten Voraussetzungen vorliegt,
geht librigens auch aus der in der Arbeit gegebenen, auf diesen Voraus-

1 Wegscheider und v. Amann, Mon. I Ch., 36, 565 (1915).
? A.a. 0, p.o 558
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setzungen beruhienden Riickrechnung des Sdureverbrauches hervor, die mit
den gefundenen Zahlen gut {ibereinstimmt.

Unterfall 3. Ein Elektrolyt (z. B. B) reagiere teils un-
dissoziiert, teils in Form samtlicher lonen, der andere (C)
teils undissoziiert, teils in Form eines Teiles seiner lonen.

Der aligemeinste hierher gehdrende Fall fiihet nicht zu
einer Vereinfachung der Gleichung 9). Wenn aber C nicht
stufenweise dissoziiert und nur je eine Art von Anionen und
Kationen enthélt (also kein in Losung zerfallendes Doppel-
salz ist) und wenn ferner das reagierende lon nur mit einem
Mol in der Reaktionsgleichung vorkommt, so kann C; durch
n{C] ersetzt werden, wo #n die Zahl der gleichen reagierenden
fonen in der undissoziierten Molekel ist und wie bei Fall II
in %; einbezogen werden kann. So erhidlt man fiir die gesamte
Reaktionsgeschwindigkeit

dz/dt = [B](1—B)[C]{kw— (R — 1) 1}, 11}

worin ky, == k,+ky Ky, ki — n(ky+ ky Kp).
Fur die Abhidngigkeit der gewdhnlichen Konstante

b= (1—8) {ku—w—k) 7}

von den Konzentrationen folgt aus letzterer Formel folgendes.
Ist %, = k&;, so erhdht bei Gleichionigkeit der reagierenden
Elektrolyte Erhdhung der Konzentrationen von B oder C die
Konstante, weil hierdurch B und 7y, die in diesem Fall beide
in negativen Gliedern stehen, kleiner werden. Fir &, — &; gilt
noch dasselbe. Nicht so einfach liegt die Sache, wenn &, << k;
ist. Denn die Erhohung der Konzentrationen vergrdfiert dann
{1—5), verkleinert aber die y enthaltende Klammer, da 7 nun-
mehr in einem positiven Glied steht. In den verdiinntesten
Eosungen mufl die Konstante jedenfalls vom Grenzwert Null
an mit steigender Konzentration der reagierenden Elektrolyte
steigen, da dann § und 7 nahezu eins sind und ihre Ande-
rungen {1—@) sehr stark, v dagegen nur wenig beeinflussen.
Das Steigen mufl aber nicht bis zu den hochsten Konzentra-
tionen andauern, bei denen schlieflich k2 = &, wird. Vielmehr
sind Maxima fiir bestimmte Werte von [B] und [C] denkbar.
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Fiir vertretbare Elektrolyte kann man die Bedingungen fiir dieses
Maximum der. Geschwindigkeitskonstente angeben. Unter Benutzung der
Bezeichnungen der Gleichungen 3 ) und 3¢) hat man bei bindren vertret-
baren Elektrolyten, wenn beispielsweise das Kation das gemeinsame lon ist,

dx Ay Ay C1
—eem= gy (R gy = Ry dy) = S (/{m Cra—+ K k).
at K2

Ay = [B] und A, =[C)] sind identisch mit den Gesamtkonzentrationen
der beiden reagierenden Stoffe, falls nicht Elektrolyte mit denselben Anionen,
“aber anderem Kation zugesetzt sind, ein Fall, der aus dem Rahmen dieser
Betrachtungen herausfallen wiirde. C; ist die Gesamtkonzentration des beiden
Stoffen gemeinsamen ionisierbaren Radikals und  kann infolge Gegenwart
anderer gleichioniger Elektrolyte grofier sein als [B]+ [C]. Die gew0hn-

liche Konstante ist

Cio8
k= ~ (kg oo~ K I

e i 12)

Zur Ermittlung, ob sie ein Maximum hat, ist dk/dC, =0 zu setzen.
Wenn alle vorhandenen Elektrolyte dasselbe gemeinsame lon haben, so ist
identisch mit dem ¥ . der Formel 3 ). Hiermit erhdlt man als Bedingung
fiir ein Maximum oder Minimum oder einen Wendepunkt mit zur Abszissen-
achse paralleler Tangente

2 K ki (ki — k)
(hi— 2 k)2

Man sieht, daf ein ausgezeichneter Wert von & nur fiir %; > &, ein-
treten kann, da andernfalls der zugehdrige C,-Wert negativ wird. Ein un-
mbglicher C;-Wert (c0) ergibt sich auch flic &, =2 &y, . Tst 2 ky, >k, > k0
so hat % beim ausgezeichneten Punkt den Wert

=2 (k= hy) (Ll Ry — 283, — k2)1RZ;

der zugehorige Dissoziationsgrad ist o= (2 &y, — ;) /%; . Piir k> 2 ky, gilt
beim ausgezeichneten Punkt k== k2/4(k; — k), == (k; —2 k)| 2 (k; — kp);
letzterer Dissoziationsgrad muf notwendig zwischen 0 und 0°5 liegen. Man
itberzeugt sich leicht, dafi im ersteren Fall der ausgezeichnete Wert von %
kleiner ist als k&, (der Wert fiir sehr grofle Konzentrationen) und daher nicht
einem Maximum, sondern einem Wendepunkt entspricht. Dagegen tritt bei
k; > 2 ky, ein Maximum der gewshnlichen Konstante fiir den angegebenen
C-Wert auf. Die Maximumbedingung kann man {ibrigens einfacher und
etwas allgemeiner (auch fiir nicht bindre vertretbare gleichionige Elekirolyte)
aus dem aus Gleichung 11) folgenden & -Wert ableiten, worin wegen Gleichung 3)
und 15) B =1 ist. Man erhiilt d&/d3 = —2k,, 4+ &, 4 2 8 (R, — k). Dieser
Ausdruck ist fir 2 %,, >k, stets negativ, d. b. & nimmi bei steigenden
Konzentrationen (negativem 4f) stets zu. Der Differentialquotient wiirde nur
positiv sein, wenn &; 4 2 kg, B> 2 (%, + k; B) wire, woraus

B2 (2 kyy— ;)12 (R — ;)
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folgt, je nachdem £, = &,. Im ersteren Fall wire 8 =1, im letzteren negativ,
was nicht moglich ist.! Wenn aber 2 k,, < k; ist, hat % ein Maximum fiir
b= (k; ~ 2 k)2 (k; — k), wie frither gefunden. Fiir bindre Elektrolyte
ergibt sich dann durch Heranziehung der Gleichung 3 2) derselbe Wert der
Konzentration der gleichionigen Elektrolyte beim Maximum wie friiher.

Was den Gang der gewohnlichen Konstante innerhalb
eines Reaktionsablaufes betrifft, so wird sie bei &, = k; einen
steigenden oder fallenden Gang zeigen, je nachdem die Dis-
soziationsgrade § und 7 ab- oder zunehmen. Hierauf haben
wie immer auch die Reaktionsprodukte Einflug, falls sie
Elektrolyte sind. Ein fallender Gang wird insbesondere in
der Regel auftreten, wenn die Gesamtkonzentration der mit
den reagierenden gleichionigen Elektrolyte durch die Reaktion
vermindert wird (z. B. durch Ausscheidung schwerldslicher
Salze) oder wenn Elekirolyte von grofierer Dissoziations-
konstante in solche von kleinerer Dissoziationskonstante iiber-
gehen. Flr %, < k; 148t sich nichts Aligemeines sagen.

Sind die Elektrolyte vertretbar, so 1Bt sich die Frage des Ganges voil-
stindig behandeln. Sind alle auftretenden Elckirolyte gleichionige vertretbare
Elektrolyte, so folgt aus Gleichung 11), beziehungsweise dem zugehorigen
k-Wert mit Riicksicht auf @==7v, daf die gewdhnliche Konstante gangfrei
ist, wenn die Gesamtkonzentration der Elektrolyie sich niclit indert. Andert
sich die gesamte Elektrolytkonzentration durch die Reaktion, so kommt es
wieder auf den schon angegebenen Differentialquotienten dk/dp an. Dieser
ist, wie schon gezeigt, fiir &, << 2%, und, wie man leicht sieht, auch flir
k;== 2, negativ. Wenn wihrend der Reaktion § zunimmt (Verminderung
der Elektrolytkonzentration, etwa durch Ausfallen von Salzen, Umwandlung
schwach dissoziierter in stark dissoziierte Elektrolyte), mufi % einen fallenden
o

3 ab, einen steigenden. Ist dagegen %, > 2%y, so

Gang zeigen, nimmt §

~

kommt es auch auf den Zahlenwert von % und daher auf die jeweilige
Gesamtkonzentration der Elektrolyte S an. Filr d4[dX =0 kann ein aus-
gezeichneter Punkt auftreten. Nun ist 4k]dE==dk/d3.dB|dE Da dB/dX
nie Null wird, ist die Bedingung fiir einen ausgezeichneten Punkt dk/dB =0
und daher wie frither @:(;’éi*~27cm)[2 (k; — ky,). Diese Bedingung gibt
immer einen zwischen Null und 0°5 legenden -Wert und ist daher erfiillbar.
Fiir bindre Elekirolyte erhilt man unter Zuziehung der Gleichung 3 4) als
Elektrolytkonzentration beim ausgezeichneten Punkt
X = 2 K k(b loyyy) | (B 2 By)?.

1 Andever Beweis: Ist Xy, = %;, so ist 2 ky— k; > 2 (kp,— ;) und
bestimmt das Zeichen, da § héchstens gleich eins. Fiir k,, <<k, << 2%y ist
sowohl das & entbaltende als das davon freie Glied negativ.
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Der ausgezeichnete Punkt ist immer ein Maximum von %. Nimmt ¥ wiihrend

-der Reaktion ab, so ist 4 positiv; ferner ist fiir sehr grofie £ § nahezu

Null und dk[d 3 positiv. & steigt also von dem Anfangswert fiir sehr groBe
Y (fy) an. Ist T durch die Reaktion sebr klein geworden, so ist 8 nahezu
eins und d%/d§ negativ; mit Riicksicht auf das positive 43 nimmt also %
schiiefilich ab (bis gegen Null). Es ist unmittelbar klar, dali es sich ebenfalls
um ein Maximum bandelt, wenn Z wiihrend der Reaktion wichst, also die
Kurve in umgekehrter Richtung durchlaufen wird. Beobachtbar muf aber
dieses Maximum nicht sein. Ist die zugehorige Elektrolytkonzentration hier-
tir zu groff oder zu klein, so wird man bei Verminderung der Elektrolyt-
konzentration durch die Reaktion nur den fallenden oder nur den steigenden
Gang beobachten, bei Vermehrung des ¥ nur den steigenden im ersten, den
falienden im zweiten Fall.

Das Gesamtergebnis fiir vertretbare gleichionige Elektro-
lyte ist: Bleibt ihre Konzentrationssumme wihrend der Reaktion
unveridndert, so ist die gewodhnliche Konstante gangfrei. Sonst
zeigt sie fiir k; =< 2k, einen fallenden oder steigenden Gang,
Jje nachdem die Konzentrationssumme ab- oder zunimmt, fiir
ki=> 2k, einen anfangs steigenden, dann fallenden Gang, falls
die Konzentrationsdnderung gentigend grofi ist.

Unterfall 7. Beide Elektrolyte reagieren teils undissoziiert,
teils in Form eines Teiles ihrer lonen. Im allgemeinsten Fall
gilt Gleichung 8). Wenn die beiden Elektrolyte nicht stufen-
weise dissoziieren, jeder nur je eine Art von Anionen und
von Kationen enthilt und die reagierenden Ionen nur mit je
einem Mol in der Reaktionsgleichung vorkommen, so sind fiir
beide Elektrolyte B und C jene Substitutionen durchzufiihren,
welche im Unterfall 8 nur fiir C gemacht wurden; man
erhilt so

drfdt = [BI[CT{k(1—F) (1—1)+ & B(1 -7+
+ly(L—B)r+ R B} 13)

Die gewdhnliche Konstante ist dann durch die grofe
Klammer gegeben. Dieser Fall wird im folgenden allein be-
riicksichtigt. Das Verhalten der gewdhnlichen Konstante kann
wieder von dreierlei Art sein.

1. Die gewohnliche Konstante ist gangfrei und von den
Anfangskonzentrationen unabhingig,
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Hierflr ist erforderlich, daf alle Dissoziationsgrade heraus-
fallen, da andernfalls die Konstante mindestens von den An-
fangskonzentrationen abhidngen miiffite. Diese Fordérung wird
allgemein erfiillt durch 2, = &, == &, = k,, d. h. die dissoziierten
und undissoziierten Teile beider Elekirolyte miissen gleich
rasch reagieren. Sind alle anwesenden Klektrolyte vertretbar,
so ist § == v. Dann ist die Erfiillung der vorigen Bedingung
_nicht erforderlich, sondern es genligt &, — %,, 2% =k, +k, —
= k,+k,, d. h. die Geschwindigkeitskonstanten der Reaktionen
zwischen den beiden undissoziierten Molekeln einerseits, den
beiden Ionen andrerseits sind gleich groffi und halb so grof}
als die Summe der beiden Geschwindigkeitskonstanten, die
sich auf die zweil Reaktionen zwischen einer undissoziierten
Molekel und einem Jon beziehen. In beiden Fillen geht die
Geschwindigkeitsgleichung in dx/df = k& [B}[C] iber.

N#herungsweise kann dieses Verhalten der gewdhnlichen
Konstante auch eintreten, wenn B und 7 ndherungsweise als
konstant betrachtet werden kodnnen, und zwar auch bei einer
Verdnderung der Anfangskonzentrationen, also in verdiinnien
Lésungen starker Elektrolyte, wenn aufierdem der Einfluff der
tibrigen Glieder gegen %, 87 zurlcktritt, oder auch in kon-
zentrierteren LOsungen wenig dissoziierter Elektrolyte, wenn.
‘das Glied mit 2, gegen die {ibrigen iiberwiegt.

Man kénnte versucht sein, die Einwirkung von Silbernitrat auf Halogen--
fettsdurenl in wihsseriger Losung hierher zu rechnen, da hierbei gute, vom
den Anfangskonzentrationen fast unabhidngige Konstante-auftreten. Man hat.
cine Reaktion zwischen zwei ungleichionigen Elektrolyten, die sich zu
Salpetersiure und dem Silbersalz der Fettsdure umsetzen konnen. Es ist.
vielleicht zuldssig, trotzdem blofi eine Reaktion anzunehmen. Denn die-
Salpetersdure gibt zu einer Reaktion keine Veranlassung. Feiner wird mit
Rileksicht auf das Stdrkeverhidltnis der beiden Sduren die Bildung des Silber--
salzes der Fettsiure nur in geringem Maf eintreten. Wenn nun das Silber-
salz der Fetisiure nicht wesentlich rascher reagiert als die. freie Sdure {was.
allerdings sehr zweifelhaft ist, zumal flir seine Reaktion die Mitwirkung des
Silbernitrats gar nicht erforderlich ist), so kann seine Reaktionsfihigkeit wegen:
seiner geringen Konzentration vernachldssigt werden. Trotzdem entsprechien.
diese Umwandlungen nicht dem hier in Rede stehenden Fall. Denn gleich-

1 Euler, Ber. D. ¢h. G., 39, 2727 (1806); Senter, Trans. ch. soc., 97,
346 (1910).
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ionige Elekirolyte (Sduren) vermindern die gewdhnliche Konstante stark, was
nicht mdglich ist, wenn die Dissoziationsgrade einflufilos sind. Hier kommt
eben die von Senter nachgewiesene katalytische Beschleunigung durch das
gebildete Halogensilber in Betracht. Da diese je nach dem Dispersitdtsgrad
des Halogensilbers sehr verschieden ausfillt, ist eine theoretische Deutung
dieser Versuche nicht moglich. In alkoholischer Losung, wo der katalytische
Kinflu} des Halogensilbers gering ist, gibt dieselbe Reaktion eine stark
fallende bimolekulare Konstante.l

2. Die gewdhnliche Konstante ist innerhalb eines Re-
aktionsablaufes gangfrei, hidngt aber von den Anfangskonzen-
trationen ab.

Hierfiir ist vor allem erforderlich, dafl die Bedingungen
fir 1. nicht erfillt sind. Die Gangfreiheit der Konstante kann
dann auf zwei im allgemeinen verschiedenen Ursachen be-
ruhen. Entweder bleiben beide Dissoziationsgrade wihrend
des Reaktionsablaufes unverandert oder es bleibt nur einer
unveréndert, wihrend der andere aus der Gleichung heraus-
falit. Fur das Herausfallen von .3 ist erforderlich &, = %,,
ky = k,, flr das von 7 &, = &, k, = k,.* Das bedeutet wieder,
dal Dbei einem der beiden- Elektrolyte die undissoziierten
Molekeln und die Ionen gleich rasch reagieren; dann sind
die Bedingungen des Falles II gegeben.

In der Regel wird Konstanz des Dissoziationsgrades
wéhrend der Reaktion nur eintreten, wenn die Elektrolyte
vertretbar sind. Dann gibt es aber nur einen gemeinsamen
Dissoziationsgrad und es kommt daher nur die erstere Mog-
lichkeit in Betracht. Sind alle anwesenden Elektrolyte ver-
tretbar und die zwei reagierenden aufilerdem gleichionig, so
hat man unter Benutzung der Gleichung 3 5) und ¢) und der
dort gebrauchten Bezeichnungen

dx

o= gty o+ Ry oyt g+ Ry co Ry 0, =

R, A2C, C, ot (ky+2) A, C, C, a3
1712 2 3/ 31 V1 Ve ;
P+ 2 4B C Gy, 14)

1 Senter und Porter, Trans. ch. soc., 99, 1049 (1911).

2 Eine notwendige, aber bei Verschiedenbeit von @ und ¢ noch nicht
hinreichende Bedingung ist daher ky -+ ky == kg — k3.
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C, und C,; sind die Gesamtkonzentrationen der als lonen
reaktionsfdhigen Radikale und sind daher als Mafi fir die
Konzentrationen der reagierenden Elektrolyte zu betrachten.
Daher ist die gewdhnliche Konstante

kAo (k) Ao
k= o2 IKg“-+(- I? 1”+k41'

Sie héngt ab von der Gesamtkonzentration des den
beiden reagierenden Elektrolyten gemeinsamen ionisierbaren
Radikals A, (wobei auch etwaige sonstige gleichionige Saize
einzurechnen sind) und auflerdem von der Gesamtkonzentra-
tion aller Elektrolyte, falls sie von A, verschieden ist, weil o
davon abhingt.

Dieses % ist gangirei, wenn sich der Gesamtgehalt der
Losung an dem gemeinsamen Jon und an Elektrolyten {iber-
haupt wihrend der Reaktion nicht &ndert. Haben alle vor-
handenen Elektrolyte ein gemeinsames lon, so sind beide
Bedingungen identisch und ergibt sich dasselbe unmittelbar
aus Gleichung 13), da fiir den Fall gleichioniger vertretbarer
Elektrolyte § = 7 ist, die Gangfreiheit Konstanz von § fordert
und diese eintritt, wenn die Konzentration der gleichionigen
Elektrolyte sich nicht dndert.

Der Einflu8 der Anfangskonzentrationen auf 2 ergibt sich
folgendermafien. Fiir sehr kleine Konzentrationen (B ~ 7 ~ 1)
wird % ~ k,, fir sehr grofie (f ~7~0) &~ %, Im grofien
ganzen wird daher 2 mit steigender Konzentration der reagie-
renden oder mit ihnen gleichionigen Elektrolyte wachsen oder
abnehmen, je nachdem £k, =k, also je nachdem die un-
dissoziierten Molekeln oder die Ionen rascher reagieren. Jedoch
kann zwischen diesen Endwerten ein Maximum oder Mini-
mum liegen. Sind nur gleichionige vertretbare Elekirolyte da,
so ist der Einflul der Konzentrationen lediglich ein Einflufl
der gesamten Elektrolytkonzentration ¥. Mit wachsendem X
fallt der gemeinsame Dissoziationsgrad [. Steigende Kon-
zentration wird also ein Anwachsen von %2 bewirken, wenn
der Differentialquotient d%/d3 negativ ist, ein Sinken, wenn
er positiv ist.
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Nun ist dk/df=—2h~+ho+ly+23(hy—ky — 3 4-%ky. Ist in
dieser Formel sowohl das von 8 freie als das mit 8 multiplizierte Glied

h

positiv, so wird & jedenfalls mit steigender Konzentration sinken. Die
Bedingung hierfiir ist ky— kg > ko -+ k3 > 2 ky, wobei auch eines der beiden
Ungleichheitszeichen durch ein Gleichheitszeichen ersetzt werden kann. Ebenso
findet man, da % jedenfalls mit steigender Konzentration steigt, wenn
ki~ ky << kg 4 Ry << 2 ky ist, wobei ebenfalls eines der beiden Ungleichheits-
zeichen durch ein Gleichheitszeichen ersetzt werden kann. Zwei Gleichheits-
zeichen kommen nicht in Betracht, weil dann Fall 1 vorliegen wiirde. Ist
keine dieser beiden Bedingungen erfiillt, so gewinnt auch § und damit der
Wert der Elektrolytkonzentration Einfluf auf das Zeichen des Differential-
quotienten. Dann ist das Auflreten eines Maximums oder Minimums von k
denkbar. Die Bedingung hierfiir ist

2 oy ey — kg

2 (hyA= by — hyg— R3)

[ ——
o=

Diese Bedingung hat nur eine Bedeutung, wenn sie fiir 8 einen zwischen
Null und Eins liegenden Wert liefern kann. Das ist der Fall fiir ky -+ kg > 2 /iy
und ky—+ kg > 2%y, ferner fiir kg kg <<2 %, und ky-i-ky <<2k,, Uber
das in den einzelnen Fillen zu erwartende Verhalten von & geben die Werte
Aufschiul, welche 4% /4B bei sehr grofen und sehr kleinen Konzentrationen
einnimmt. Da fiir =1 dr/dB =20k —ky—ky, fiir =0 dL/dP =
== —— 2 ky 4 kg + kg ist, findet man folgendes:

Zeichen von

dk/dB fiir Anderung von %
F=1 8=0 mit steigendem X
by kg Z 2 hy hy~-hy <20y ~+ -+ fallend
foy =g > 2k kg kg =217, 0 =+ fallend
hod-hy=>2k; g+ lky=>210 — -+ bis zu einem Maximum
steigend, dann fallend
kg kg < 2ky hgtky <20y —+ — bis zu einem Minimum
) fallend, dann steigend
ko —hg << 2k ky-+hy =2k, 0 — steigend
ko 4=k S 20k hog-Tg=>210y — — steigend

Durchgiingiges Fallen der Konstante mit steigender Konzentration tritt
also ein fiir 2y 4 2y > 2 %y und entweder &y <4~ kg << Ry~ ky oder 2 2 > kg -
— kg >k~ k4. Die Bedingung &y -~ ky <C ky~+ky ist also fiir das Fallen
nicht notwendig. In den Fillen, wo sie zatrifft, ist aber notwendig ebenfalis
2 ky > ky—~4-ky. Denn man hat

hy = hy = hy kg
ky << (kg = Fg) |2
ky = (kg 4-kg) | 2
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Die Fdlle, in denen Steigen der Konzentration Fallen der
Konstante bewirkt, sind also durch 2k, >k, + k&, > 2k,
gekennzeichnet, d. h. die Reaktion zwischen den Ionen muf
am raschesten, die zwischen den undissozilerten Molekeln
am langsamsten gehen; das arithmetische Mittel der Ge-
schwindigkeitskonstanten der beiden zwischen Ionen und
undissoziierten Molekeln eintretenden Reaktionen mufy in der
Mitte stehen, darf aber auch mit einer der beiden anderen
Konstanten gleich sein.

Ebenso ergibt sich als notwendige und hinreichende
Bedingung fir das Steigen der gewohnlichen Konstante mit
steigenden Konzentrationen 2%k, <<k, + &k, <<2k,, d. h. die
Reaktion zwischen den undissoziierten Molekeln mufi am
raschesten, die zwischen den Jonen am langsamsten gehen;
fiir die Geschwindigkeiten der Reaktionen zwischen lonen und
undissoziierten Molekeln gilt dasselbe wie frither.

Ansteigen mit steigender Konzentration bis zu einem
Maximum und Sinken bei gréfieren Konzentrationen tritt ein
fir 2k, <k, +k, > 2%k, d h. das arithmetische Mittel der
‘Geschwindigkeitskonstanten der Reaktionen zwischen undis-
soziierten Molekeln und fonen mufl grofler sein als die Ge-
schwindigkeitskonstante der Reaktion zwischen den undis-
sozilerten Molekeln und der zwischen den Ionen. Die ent-
gegengesetzte, durch ein Minimum fithrende Anderung tritt
ein flir 2k, >k, +%, <<2%,.

Die Elektrolytkonzentration, bei der das Maximum oder
Minimum eintritt, kann man fiilr bindre Elektrolyte aus dem
ausgezeichneten Wert von § unter Heranziehung der Glei-
chung 3 a) berechnen. Man findet

o 2K @y k) (kB k)
- @l by By

Fir k, =k, erhalt man einfach ¥ = 2 K.

Reagieren bei einem der beiden Elektrolyte lonen und undissoziierte
Molekeln gleich rasch, so liegt, wie schon erwihnt, Fall II vor, da dieser
eine Elektrolyt dann gem#f seiner Gesamtkonzentration wirksam - ist. Ist B
dieser Elektrolyt, so geht die Geschwindigkeitsgleichung 13) durch Einfiibrung
der Bedingungen %, == &, ky = ky tiber in dx|di = [B] [C]{k{ (1-—7) 4Ty},
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welehe mit Formel 3) identisch ist. Fiir den Einfluf der Konzentrationen gilt
daher das bei Il Gesagte. Dasselbe gilt bei vertretbaren Elektrolyten auch
noch in dem allgemeineren Fall k% == &y -+ kg, bei dem fiir keinen der
beiden Elektrolyte Gleichheit der Reaktionsgeschwindigkeiterr der undisso-
ziierten Molekeln und der Ionen aufireten muf. Die Bedingungen fiir Maxima
und Minima ecrweisen sich in diesen TFéllen als nicht erfiillbar.

Von dieser Art sind die Reaktionen, die Holmberg als
Kationenkatalyse bezeichnet hat und die im folgenden be-
sprochen werden.

3. Die gewdhnliche Konstante hdngt von den Anfangs-
konzentrationen ab und ist innerhalb eines Reaktionsablaufes
nicht gangfrei.

Dies tritt ein, wenn die Bedingungen fir den Fall 1
(Herausfallen der Dissoziationsgrade aus der Geschwindig-
keitsgleichung oder anndhernde Unverdnderlichkeit derselben
auch bei wechseinden Konzentrationen) nicht erfillt sind und
wenn ferner die Gesamtkonzentration der Elektrolyte durch die
Reaktion gedndert wird oder die Klektrolyte nicht vertretbar
sind. Ob im letzteren Fall nicht bisweilen durch gegenseitige
Aufhebung verschieden gerichteter Stérungen ein einfacheres
Verhalten (z. B. anndhernde Gangfreiheit) auftreten kann, lasse
ich dahingestellt,

Sind alle anwesenden Elektrolyte gleichionig und ver-
tretbar, so gilt flir die Abhéngigkeit der gew6hnlichen Kon-
stante von den Konzentrationen dasselbe wie bei 2. Die dort
gegebenen Regeln bestimmen dann sowohl die Abhidngigkeit
von den Anfangskonzentrationen als den Gang innerhalb eines
Reaktionsablaufes. Es kann daher fallender oder steigender
Gang sowie ein Maximum oder Minimum auftreten. Reagiert
einer der beiden Elektrolyte entsprechend seiner Gesamt-
konzentration (d. h. im dissoziierten und undissoziierten Zu-
stand gleich rasch), so geht dieser Fall in II, 3 tiber.

Vielleicht bietet die schon erwidhnte Einwirkung von
Ag NO, auf Halogenfettsduren ein hierhergehdriges, auf nicht
vertretbare Elektrolyte bezfigliches Beispiel.

Die Einreihung einer Reaktion mit zwei Elektrolyten in
eine dieser Gruppen kann in allen Fallen auf Grund der
quantitativen Abhingigkeit der gewdhnlichen Konstante von
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den Dissoziationsgraden, beziehungsweise Konzentrationen
geschehen. Ist diese Abhéngigkeit nicht genligend vol'lstéindig'
erforscht, so kdnnen noch immerhin einige auffallendere Er-
scheinungen Anhaltspunkte geben. Zum Beispiel kann ein
Reaktionsverlauf, welcher durchwegs dem nach der Brutto-
gleichung zu erwartenden entspricht; in der Regel nur im
Fall IV, v, 1, auftreten, eine durchgingige Erniedrigung der
Konstante mit steigender Anfangskonzentration nur bei IV,
(doch kann sie bei IV, § vorgetduscht werden, wenn ein
Maximum bei einer sehr kleinen Konzentration auftritt), ein
Maximum bei bestimmten Konzentrationen bei IV, 5 und v,
ein Minimum nur bei IV, 7. Bei IV, & und 3, mufi sich die
gew'c')hnliche Konstante mit abnehmender Konzentration dem
Wert Null nahern; bei IV, 7 ist dies nur der Fall, wenn die
lonen nicht miteinander reagieren (k, — 0). Daffi die Kon-
stante innerhalb eines Reaktionsablaufes einen Gang mit Maxi-
mum hat, kann nur bei [V, B und %, vorkommen, ein Gang
mit Minimum nur bei IV, y. Es ist jedoch zu beachten, daf§
der wirkliche Gang durch Versuchsfehler sehr leicht entstellt
werden kann. Daffi die Konstante mit steigender Anfangs-
konzentration steigt sowie dafi sie innerhalb eines Reaktions-
ablaufes einen durchwegs steigenden oder durchwegs fallenden
Gang zeigt, kann in allen Unterfdllen von IV vorkommen.

Die Kationenkatalyse.

Zu Fall 1V, ¢, 2, gehorent die Fille, welche Holmberg
als Kationenkatalyse bezeichnet, aber auch schon (allerdings
unter Einfithrung unnétig weitgehender Vernachldssigungen)
auf die Dissoziationsverhiltnisse zurilickgefiihrt hat. Insbeson-
dere gehdrt hierher die Reaktion von Basen in wésseriger
Losung auf viele halogensubstituierte Sduren, welche z. B.
nach der Gleichung Br H X (COO Na), +Na HO = Na Br+
+ (OH) H X (COO Na),, [oder X (COO Na),+H,0]* erfolgt.

1 Vgl. Acree, Am. chem. J.; 78, 361 (1912).

2 Die Natur der Produkte ist, wenn sie nicht an Simultanreakiionen:
beteiligt sind oder katalytisch wirken, entgegen mancher gelegentlich ge-
duBerter Ansicht nurinsofern von Bedeutung, als die gebildeten Stoffe dben
Dissoziationsgrad der reagierenden Elektrolyte beeinflussen.



Kinetik der Reaktionen mit Elektrolyten. 83

Sie st beispielsweise von Schwab,! Euler,? Senter?
Johannson,* Holmberg? an der Chlor- und Bromessig-
sdure, von Holmberg® an der rac-Dibrombernsteinsiure,
i-Dichlorbernsteinsdure, «3-Dibrompropionsdure und af-Di-
brombuttersdure, von Johannson? an der Mesodibrombern-
steinséure, Dichlorbernsteinsdure (Schmelzpunkt 210°) und
Brombernsteinsdure, von Smith® an der B-Chlor-e-milchsdure
und B-Phenyl-a-chlor-g-milchsédure untersucht worden., Ab-
gesehen von der Brombernsteinsdure® zeigt die Reaktion in
allen diesen Fillen denselben Charakter.l® Die Reaktions-
gleichung zeigt zunichst, dafi alle auftretenden Elektrolyte
das Metallatom gemeinsam haben und seine in ionisierbarer
Form vorhandene Menge durch die Reaktion nicht gedndert
wird. Da die Salze alle 16slich sind, dndert sich auch die in
Aquivalenten gerechnete Konzentrationssumme ‘der ionisier-
baren Metallverbindungen nicht. Bei Verwendung der Natrium-
salze einbasischer halogensubstituierter Sduren ist daher
ohne weiteres zu erwarten, dafl die gewohnliche Geschwindig-
keitskonstante innerhalb eines Reaktionsablaufes keinen Gang
zeigen wird. Denn das Na HO und die Natriumsalze der auf-
tretenden Sduren sind ungefdhr gleich stark dissoziiert und
diirfen, da sie auch die iibrigen Bedingungen. erfiillen, als
vertretbare Elektrolyte behandelt werden. Im Fall der mehr-
basischen Sduren kann dies allerdings nicht von vornherein
angenommen werden. Die Gangfreiheit ergibt sich aber, wenn

Van’t Hoff-Cohen, Studien zur chemischen Dynamik, p. 15.
Ber. D. ch. G., 39, 2726 (1906), o
Trans. ch. soc., 95, 1832 (1909); Z. physik. Ch., 70, 513 (1910).
Z. physik. Ch., 79, 621 (1912).

Z. physik. Ch., 88, 388 (1914).

Z. physik. Ch., 79, 147; 80, 573 (1912).

Z. physik. Ch., 79, 621 (1912).

Z. physik. Ch., 81, 357 (1913).

Bei dieser fritt vielleicht eine Nebenreaktion auf.

10 Wesentlich anders verhalten sich die a-Brompropionssure und e-Brom-
buttersdure (Senter; vgl. auch Holmberg, Z. physik. Ch,, 80, 590 [1912];
&4, 451 [1913]), weil bei ihpen die Reaktion mit Wasser, die einem anderen
‘Typus angehdrt, gegeniiber der mit Alkalien iiberwiegt.

[

@w ® -1 & &

Chemie-Heft Nr. 1 und 2. ]
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man von der gelegentlich der Verseifung der Phtalsidureester
durch alkoholisches Natron bewahrten Naherungsannahme
Gebrauch macht, dafl ein Mol des Natriumsalzes der zwei-
basischen Séure sich beziiglich seiner Dissoziation und des
Einflusses auf den Dissoziationsgrad der (ibrigen Natrium-
verbindungen wie zwei Mole eines Salzes einer einbasischen
Sdure verhélt.

Tatsdchlich zeigt die gewdhnliche Geschwindigkeits-
konstante auch bei den zweibasischen Sduren keinen Gang.
Sie wichst mit steigender Anfangskonzentration und (bei Ver-
wendung der Na-Verbindungen) durch Zusatz von Natrium-
salzen (Schwab, Euler), und zwar durch verschiedene
Natriumsalze in gleicher Weise (Senter)! Mafigebend fiir
die gewdhnliche Geschwindigkeitskonstante ist nur die Ge-
samtkonzentration des Metalls (Holmberg). Verschiedene
Basen wirken verschieden stark (Holmberg). Aus der Ver-
schiedenheit der Wirkung verschiedener Basen? und dem
Einfluf des Zusatzes gleichioniger Salze geht die Beteiligung
der undissoziierten Molekeln an der Reaktion hervor. Dafl
die gewodhnliche Konstante nur von der Natur des Metalls
und seiner Gesamtkonzentration abhédngt, beweist, dafl es
berechtigt ist, die vorhandenen Elektrolyte auch im Fall der
zweibasischen Séuren als anndhernd vertretbar zu betrachten.

Nicht anders.liegen die Verhaltnisse auch in alkoholischer
Losung.? Fiir Bromessigsédure ist ebenfalls die Gangfreiheit der
bimolekularen Konstante, ihr Steigen mit der Anfangskonzentra-
tion des alkoholischen Natrons und durch Zusatz von NaBr
sowie das verschiedene Verhalten von Kalium und Natrium
nachgewiesen. Die a-Brompropionsdure und Brombernstein-
sdure zeigen dieselbe Ausnahmestellung wie in wisseriger
Lésﬂmg.

1 Eine Ausnahme bildet nach Senter das Natriumformiat. Das ist
unschwer zu erkldren, da dieses Salz ebenfalls mit der halogensubstituierten
Siure reagieren kann, und zwar mit einer gegen die der Base nicht zu ver-
nachldssigenden Gesc‘hvﬁndigkei‘c. Diese Annahme ist allerdings nicht gepriift..

2 Vgl. Bredig, Z.f. Elektroch., 18, 539 (1912).

3 Madsen, Chem. Zentr.,, 1913, 1I, 1133, und insbesondere Senter
und Wood, ebendort, 1915, II, 941; 1916, II, 996.
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Da die Konstante mit steigender Konzentration steigt,
kann der Mechanismus der Reaktion nur aus dem quantita-
tiven Gesetz dieses Steigens erschlossen werden. Aus diesem
Grunde und um zu sehen, wie weit die hier gemachten
Niherungsannahmen den Versuchen auch quantitativ geniigen,
habe ich einige Versuche von Holmberg berechnet. Zunéchst
wurden einige vorldufige Berechnungen gemacht, die einerseits
zeigen sollten, inwieweit die Wahl des Wertes der Dissozia-
tionskonstante die Ergebnisse beeinflufit, andrerseits die Ein-
reihung der Reaktion in einen der zu Fall IV gehdrenden
Unterfille erméglichen sollten., Hierzu wurden die Versuche
von Holmberg Uber die Einwirkung von Natriumhydroxyd
auf rac-Dibrombernsteinsdure benutzt, und zwar die Tabellen
8, 10, 12 bis 14, 16, 18, zum Teil auch 9, 11 und 172

Im Fall IV, o tritt nur eine einzige Konstante auf
[Gleichung 10)]; diese wurde aus Tabelle 10 berechnet, die
zwei Konstanten der Félle IV, 3 [Gleichung 11)] und 1V, v, 2,
unter Annahme, dafi einer der Elektrolyten proportional seiner
Gesamtkonzentration wirkt [Gleichung 3)], aus Tabelle 8
und 10, die drei Konstanten des allgemeinen Falles IV, 7, 2
[Gleichung 14)], aus Tabelle 8, 10 und 16. Die Rechnung
wurde sowohl mit K = 0-2, was etwa der Leitfdhigkeit des
Natriumhydroxyds in verdinnter Losung éntspricht, als auch
mit K = 0-6 geflihrt. Die Konstanten der Gleichung 5) wurden
aufferdem mit K = 0-2 aus den Tabellen 8 bis 14 und
16 bis 18 nach der Methode der kleinsten Quadrate gerechnet.
Man erhielt:

Gleichung 10) Gleichung 11) Gleichung 14)

K k' kg % ky  koky ky
Q-2 87-07 — 16:65 1545 727 4-8  1-086
06 1847 —181-5 4-38-7 4-8 10+37 1-0724

Gleichung 35)
aus Tabelle 8, 10 Meth. d. kI. Qu.

Fun k ; R k;
490 0-98 +-896. 1-016
8+60 110

1 Z. physik. Ch., 29, 154.
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Hieraus sieht man zunédchst, dafl der Fall IV, § nicht
vorliegen kann, da die Anwendung der Gleichung 11) auf
negative Werte der einen Geschwindigkeitskonstante fiihrt,
Diese Konstantenwerte wiirden ibrigens auch ein Maximum
der gewdhnlichen Geschwindigkeitskonstante bei einer Gesamt-
natriumkonzentration von 0-07 bis 0-08 verlangen, welches
in Wirklichkeit nicht auftritt.

Mit Hilfe der obigen Konstantenwerte wurden die ge-
wohnlichen Konstanten der einzelnen Versuchsreihen berechnet.
Die folgende Zusammenstellung enthilt die Ergebnisse dieser
Berechnungen, ferner die Gesamtkonzentrationen der einzelnen
Versuchsreihen, die gefundenen Werte der gewdhnlichen Kon-
stante %, endlich die von Holmberg nach seiner Potenz-
formel () und seiner linearen Formel (II)} berechneten. Die
zweite Holmberg’sche Berechnung ist flir die Tabellen 16 bis 18
von mir ergénzt. Nach Gleichung 5) finden sich entsprechend
den beiden Konstantenberechnungen zwei Berechnungen.
1 beruht auf den Tabellen 8 und 10, II auf den nach der
Methode der kleinsten Quadrate erhaltenen Werten.

Tabelle
8’ 9 10 11 17 18 16 12—14

Gesamt-Na-Konzentration 1
0037 0052 0°074 0°093 0°096 0-097 0-110 0-1126
k gefunden
1-51 1-64 185 1-95 2-08 213 2-11 2-07, 2-19, 2-19

kyo nach Gleichung 10)

(K=10"2)

069 105 1:85 245 2°54 2-58 2:95 304
(K=0"6)

0-85 — 1-85 — — 2:87 344 357

kyep nach Gleichung 14)

(K=0-2)

1°51  1-84 .1-8 2700 2-02 2-03 2-11 2-18
(K:O“G)

1-51 — 1-85 — — 2-03 211 2-13

1 Die Zahlen sind behufs Raumersparnis gekiirzt. Gerechnet wurde mil
den genauen, von Holmberg angegebenen Zahlen.
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ko nach Gleichung 3)

(H=0"2) L
1-61 — 1-85 — — 2:01  2-09 2-10
(K=10-6)
1-51 — 1-85 — — 2-08 2712 2-14
K=02) 1L
-85  1°70 1-88% 201 2:03 2:04 2-11 2+13
kper Holmberg 1.
1-47 1-66 1-86 201 203 2:04 2-i2 214
ko, Holmberg IL
1-51  1-64 1-82 1-98 200 2-01 2-11 2-14

Die Zusammenstellung zeigt zun#chst, daB eine betridcht-

liche Veranderung des Wertes der Dissoziationskonstante das
Ergebnis der Rechnung nur sehr wenig beeinflufit. Die Zahlen-
werte der in den Formeln auftretenden wirklichen Geschwindig-
keitskonstanten werden zwar zum Teil sehr stark gedndert;
aber die allein beobachtbaren gewothnlichen Konstanten der
einzelnen Versuchsreihen kommen nahezu gleich heraus, wenn
man K == 0-2 oder 0°'6 setzt., Bei der Rechnung nach
 Gleichung 14) ist die Ubereinstimmung sogar eine vollige;
bei der nach Gleichung 5) sind die Abweichungen der beiden
Rechnungen kleiner als der Einfluf der Versuchsfehler. Nur
bei Gleichung 10) unterscheiden sich die beiden Rechnungen
etwas mehr; aber auch hier sind die Unterschiede klein gegen-
tiber denen, die bei Annahme eines anderen Reaktionsmecha-
nismus auftreten. ' ‘

Was den Reaktionsmechanismus betrifft, so verlangt
Gleichung 10) ein viel stdrkeres Ansteigen der gewdhnlichen
Konstante mit der Anfangskonzentration, als es die Versuche
zeigen.! Daraus und aus der Unbrauchbarkeit der Gleichung 11)
folgt, dafl jeder der beiden Elektrolyte nur in Form der un-
dissozilerten Molekeln oder eines seiner lonen (im vorliegenden
Fall -des Sdureanions und Hydroxylions) reagiert. Die dreis
konstantige Formel 14) stellt die Versuche sehr gut dar. Das

1 Dasselbe ergibt sich, wenn auch in abgeschwichtem Mafe, wenn man

nicht das Massenwirkungsgesetz, sondern die aus der Leitfiihigkeit erschlossenen
Dissoziationsgrade bindrer Salze zugrunde legt.
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ist begreiflich, da sich die Versuche iiber einen ziemlich kleinen
Konzentrationsbereich erstrecken. Aber auch die zweikonstan-
tige Formel 5) stellt die Versuche recht gut dar., Es ist
daher die Annahme mdglich, dafl einer der beiden reagierenden
Stoffe (aber nicht beide, da sonst & von den Anfangs-
konzentrationen unabhidngig sein mifite) im undissoziierten
und ionisierten Zustand gleich rasch reagiert. Notwendig ist
diese Annahme aber nicht, da die Berechnung nach Glei-
chung 14) zu Konstantenwerten fiihrt, die dieser Bedingung
nicht entsprechen. Die nach Gleichung 14) gerechneten Kon-
stanten zeigen, dafl die lonen untereinander jedenfalls am
langsamsten reagieren. Das kann in Ubereinstimmung mit
Holmberg darauf zuriickgefliihrt werden, dafi sie gleiche
Ladungen tragen und sich daher abstofien. Ob aber die
Reaktion zwischen zwei undissoziierten Molekeln oder zwi-
schen einer undissoziierten Molekel und einem Ion rascher
geht, bleibt unentschieden, da die Rechnungen mit KX =0-2
und X =06 diesbezliglich entgegengesetzte Ergebnisse liefern,

Daff die Gleichung 14) imstande sein werde, auch alle
librigen einschldgigen Versuche darzustelle'n, ist mit Riick-
sicht auf ihre gute Ubereinstimmung mit den bisher be-
sprochenen Versuchen und die grofie Zahl ihrer Konstanten
so gut wie sicher. Wohl aber wurde noch gepriift, ob auch
Gleichung 5) allen zu stellenden Anforderungen entspricht.
Diesbeziiglich kommt zunfchst in Betracht, daffi der Wert
von k; auch fiir die Versuche mit KHO gelten mufi. Unter
der Voraussetzung, daf auch flir Kalisalze K = 0-2 ist,
berechnet sich aus Tabelle 19 und 20 mit %2, = 1'016 fur
KOH k,, = 4°123 und 4163 (im Mittel 4°143), also sehr gut
Ubereinstimmend.

Holmberg hat auch Versuche ausgefithrt, bei denen K
und Na nebeneinander anwesend waren (Tabelle 36 bis 39),
und hat zur Darstellung der gleichzeitigen Einwirkung zweier
Basen eine empirische Potenzformel benutzt. Wenn man auf
Grund der bisher bestitigten Gliltigkeit der Gleichung 3)
annimmt, daf das dibrombernsteinsaure Salz entsprechend
seiner Gesamtkonzentration reagiert, liegt Fall III dieser Mit-
teilung vor. Die dort gegebene Gleichung 7a) ist gerade mit



Kinetik der Reaktionen mit Elektrolyten, 71

Riicksicht auf den vorliegenden Fall abgeleitet worden. Inwie-
weit sie den Tatsachen gerecht wird, zeigt folgende Zusammen-
stellung der gefundenen sowie der von Holmberg und von
mir berechneten gewohnlichen Konstanten (K—=0-2, k; — 1-016,
&, — 4-896, k), — 4°143):

Tabelle ............o..t. 36 37 38 39

L gefunden .............. 1-93  2-13  1-89 1-93
Tpey Wegscheider ...... 1489 203 193 193
ko Holmberg.......... 1'89 2:07 1-94 1-96

Die hier entwickelte Theorie einschliefilich der dabei
gemachten Ndherungsannahmen stellt also die Beobachtungen
vollig ausreichend dar. Nur bei der Einwirkung gemischter
Basen stimmt sie vielleicht ein wenig schlechter als die
empirische Formel von Holmberg; aber die Abweichungen
zwischen den Dbeiden Berechnungen sind kleiner als die
zwischen der Holmberg'schen Berechnung und den Versuchen.

Bei den Holmberg'schen Versuchen mit NaOH und
Dibrombernsteinsdure war die hochste Metallkonzentration
0-113 Aqu./Liter. Da sich bei der Verseifung des Phtalsdure-
diithylesters und Essigesters durch alkoholisches Natron
herausgestellt hatte, dafl die hier benutzten N&herungs-
annahmen bei Na-Konzentrationen von 0-'3 aufwirts nicht
mehr zutreffen, habe ich auch die Versuche von Holmberg
iiber die Einwirkung von KOH auf Chloressigsdure! berechnet.
Holmberg hat die Konstante seiner linearen Formel aus den
Versuchen mit den Kalikonzentrationen 0-05 und 0-'5 be-
rechnet und damit die Versuche darstellen kénnen. Legt man
bei Anwendung der hier gegebenen Formeln dieselben Ver-
suche zugrunde (Berechnung I, %, = 0-0387, %, = 0-0116),
so ist die Ubereinstimmung mangelhaft. Dagegen erhilt man
bis zur Konzentration 0-3-n. eine ganz ausreichende Uberein-
stimmung, wenn man der Berechnung die Konzentrationen
0-05 und 0°2 zugrunde legt (Berechnung II, %, = 0-0304,
k; = 0-0133). Bei der hoéchsten Konzentration wird dann der
berechnete Wert zu niedrig, was mit den bei den Verseifungen

1 Z. physik, Ch., 88, 388 (1914), Tabelle 1 bis 5.
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in alkoholischer Losung gemachten Erfahrungen tibereinstimmit.
Dies zeigt folgende Zusammenstellung, bei der wieder K =02
gesetzt ist:

Tabelle. .. ............ 6 7 1—5 8 9
K-Konzentration. ...... 0:05 010 0720 030  0°50
k gefunden ........... 0°0162 0-0171 0-0198 00217 0-0261
Fper Holmberg ...... 0°0162 0-0173 0-0195 0°0217 0-0261

ke Wegscheider T.. 0-0162 0:0189  0-0220 0-0238. 00261
kper Wegscheider II.. 0:0162 0-0179 0-0198 0°0210 00225

Ebenso wie die meisten Reaktionen zwischen halogen-
substituierten, Sduren und freien Basen verhalten sich auch,
soweit dies untersucht ist, die Einwirkung von Thiosulfaten
auf Salze der Chlor- und Bromessigsdure,! die Verseifung der
acetylglykolsauren Salze durch Basen? und die Einwirkung
von:Xanthogenaten auf chloressigsaure Salze.® Im ersten und
dritten Beispiel tritt der Thiosulfat-, beziehungsweise Xantho-
genatrest an "die Stelle des Hydroxyls bei .den frither be-
sprochenen Reaktionen, im zweiten CH,COO an die des
Halogens. Bei allen diesen Reaktionen zeigt die bimolekulare
Konstante keinen Gang und steigt mit steigender Gesamt-
konzentration des Metalls:*

Die scheinbare Reaktionsordnung der Elektrolytreaktionen.

Als scheinbare Reaktionsordnung bezeichne ich jene, die
man erhilt; wenn man die Reaktionsgeschwindigkeit propor-
tional den  Gesamtkonzentrationen der reagierenden Stoffe
(ohne Riicksicht auf ihre elektrolytische Dissoziation) ansetzt.
Eine mit der Bruttoreaktionsgleichung nicht dbereinstimmende
scheinbare Reaktionsordnung ist identisch mit einem Gang der
gewdhnlichen Konstante & Ein sinkender Gang von k bedeutet,
dafi. die scheinbare Reaktionsordnung hoher ist als die der

1 Krapiwin, J. chim. phys., 10, 289 (1912); Z. physik. Ch., 82, 439
(1913).

2 Holmberg, Z. physik. Ch., 84, 453 (1913).

% Holmberg, Z. physik. Ch., 88, 385" (1014).

4 Auffallend’ ist, daf ein Versuch von Krapiwin mit Bromessigsiure
(Z. physik. Ch., 82, 448, Tabelle 7) sich dieser Regel nicht fiigt, wihrend
bei der Chloressigsdure diese Unregelmifigkeit nicht auftritt.
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Bruttogleichung der Reaktion entsprechende, ein steigender
das umgekehrte, falls man in {iblicher Weise annimmt, daf}
die behufs Erzielung einer Konstante hinzuzufiigenden Kon-
zentrationen mit dem Fortschritt der Reaktion abnehmen. Flgt
man der der Reaktionsgleichung entsprechenden Geschwindig-
keitsgleichung mit der Zeit zunehmende Konzentrationen hinzu,
so ist die aus dieser Annahme folgende Reaktionsordnung
niedriger als die der Reaktionsgleichung, wenn % einen fallenden
Gang . hat.

Ist [C] das Konzentrationsprodukt der in der Bruttoreaktionsgleichung
vorkommenden, -an der Reaktion beteiligten Stoffe und ist in dx[di="%[C]
L nicht konstant, so wird man in vielen Fillen eine innerhalb des Reaktions-
ablaufes konstant bleibende Grofe %' dadurch erhalten konnen, dafi man in
die Geschwindigkeitsgleichung noch eine weitere Konzentration [C'], erhoben
zu einer positiven oder negativen Potenz # (oder ein Produkt solcher Kon-
zentrationen von der Dimension #),- binzufiigt, also setzt dx|d#=1'[C] [C"]".
1 ist-dann’ die Abweichung der scheinbaren Reaktionsordnung von der nach
der Bruttogleichung zu erwartenden. Von [C'] nimmt man in der Regel an,
dafl es mit dem  Fortschritt der Reaktion abnimmt. Da in A"[C'}* =}

' konstant sein soll, muf man bel fallendem % » positiv wiihlen, d. h. die
schembale Reaktionsordnung ist gréBer als die der Brutiogleichung ent-
sprechende. Wenn man aber Autokatalyse! oder Simultanreaktionen annehmen
kann, besteht auch die Moglichkeit, [C'] mit dem Fortschritt der Reaktion
steigend zu wihlen, wodurch # sein Zeichen wechselt.

Ist dk die Anderung von k&, A die Anderunv von [C' ], so folgt aus
' [C'}”-—k und 2 ([C' ]—{-—A)” =het-dk dk=F {(C"]+Qyr—[C')" Y}
Hlexaus elveben sich die moglichen Fille:

Reaktions-

ordnun g‘
A c’ 1 erscheint ak &
negativ. abnehmend  positiv  vergrofiert negativ  fallend
» I negativ  verkleinert  positiv - steigend
positiv.  zunehmend  positiv  vergréBert > >
> > negativ  verkleinert negativ  fallend

Die Grofie- der maoglichen Abweichung der scheinbaren
Reaktiohsordn‘u‘nv"'Von der nach der Bruttoreaktionsgleichung
zw erwartenden ergibt sich fiir bindre Vertretbare Elektro-
iyte du1ch Betrachtung der Fille mit sehr groﬁem odet” sehr

1 Uber die Systematik autokatalytischer Prozesse vgl. Zawidzki, Bull.
Ac. Cracovie, 1916, série 4, p. 339.
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kleinem Dissoziationsgrad. Aus der Formel 3a) folgt, daB fiir
grofie 4 X/K, also kleine Dissoziationsgrade, niherungsweise

B = \/ﬁ ist, da eins neben 4 X/K und ebenso neben der
Wurzel vernachldssigt werden kann. 1—f ist dann von 1
wenig verschieden, Ein mit 1—§ multipliziertes Glied in der
Geschwindigkeitsgleichung gibt also zu einer wesentlichen
Anderung der Reaktionsordnung keine Veranlassung. Auch
ein mit B multipliziertes (also auf die Reaktion eines lons
bezligliches) Glied dndert die Reaktionsordnung nicht, wenn %
wihrend des Reaktionsablaufes konstant ist. Ist dagegen £
verdnderlich, so bewirkt ein mit § multipliziertes Glied bei
fallendem ¥ eine Herabsetzung, bei steigendem eine Erhohung
der Reaktionsordnung, und zwar hochstens um 1/, fiir jede
auf ein Ion bezligliche Konzentrationspotenz, da die Ge-
schwindigkeitsgleichung im Grenzfall die Form dx/di =
= P[C]E~ 93" annimmt. Eine nach der Reaktionsgleichung
bimolekulare Reaktion, bei der nur eine Ionenkonzentration zur
ersten Potenz in Betracht kommt, kann also bei fallendem %
ungefdhr von der 1'3-ten Ordnung werden, bei zwei lonen-
konzentrationen von der ersten Ordnung.! Bei grofem Dis-
soziationsgrad (4 /K klein gegen 1) gibt die Reihenentwick-
lung der Wurzel anndhernd 3 = 1—X/K, was von 1 wenig
verschieden ist, und 1—p2 = £/K. In diesem Fall dndern die
Glieder mit 3 die Reaktionsordnung nicht erheblich, die mit
1—3 édndern sie (im Grenzfall um je 1 fiir jede Potenz von
1—p), falls ¥ verdnderlich ist; bei fallendem ¥ erhohen sie
die Reaktionsordnung. Im ganzen gilt also bei fallendem %
und bindren vertretbaren Elektrolyten, dafi die Jonenreaktionen
die Ordnung erniedrigen, die der undissoziierten Molekeln sie
erhohen; der Einfluf der Reaktionen zwischen undissoziierten
Molekeln und Jonen [Glieder mit B(1—f)] wird bei Kleiner
Dissoziation wesentlich durch die Ionen, bei grofier durch die
undissoziierten Molekeln bestimmt. Bei nicht vertretbaren
Elektrolyten kann eine scheinbare, von der Bruttoreaktions-
gleichung abweichende Reaktionsordnung auch auftreten, wenn
die gesamte Elektrolytkonzentration sich nicht andert.

1 Vgl. Wegscheider, Mon. f. Ch., 36, 638 (1915).
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Die wirkliche Abweichung der scheinbaren Reaktions-
ordnung von der der Bruttoreaktionsgleichung bleibt in der
Regel hinter den angegebenen Grenzwerten stark zurlick, da
die Voraussetzungen fiir das Auftreten der Grenzwerte ‘besten-
falls in grober Anndherung erfiillt sind und daher der Einfluf
der Jonen und der undissoziierten Molekeln im entgegen-
,gesetztén Sinn wirkt. Die grofiten Abweichungen sind zu
erwarten, wenn wesentlich nur die Ionen oder nur die un-
dissozijerten Molekeln reagieren.

An der Hand dieser Erdrterungen moge auch der frither! hervor-
gehobene Befund besprochen werden, daf die Verseifung des phialathyl-
estersauren Natriums durch alkoholisches Natron, welche als Reaktion der
beiden undissoziierten Molekelarten dargestellt werden kann, meist dem
Gesetz der trimolekularen Reaktion unter der Annahme, dafi sie beziiglich
des NaOH von der zweiten Ordnung sei, gehorcht, wihrend nach der
Reaktionsgleichung ein bimolekula:er Verlauf zu erwarten war, Bei den Ver-
suchen I und V bedarf dies, wie schon frither erwédhnt, keiner Erkldrung, da
das Alkali in groBem Uberschuf und seine Konzentration daher als anndhernd
konstant zu betrachten war. Nach den ‘hier gegebenen Darlegungen ist
-eine Erhohung der Ordnung iiber 2 bei jenen Versuchen zu erwarten, bei
denen infolge Auskrystallisierens des phtalsauren Natriums eine Verminderung
Jder gesamten Elektrolytkonzentration eintrat, alsc aufler bei I und V nur
‘bei IV. Da in der Geschwindigkeitsgleichung der Faktor (1-—@)2 auftritt,
wiirde bei sebr grofien Dissoziationsgraden nahezu eine Erhdhung der Ord-
nung um 2, also eine quadrimolekulare Reaktion auftreten kdnnen. Da aber
der Dissoziationsgrad nur ungefdhr 1/, ist, geht die Stérung der Reaktions-
cordnung mnicht so weit. Die Versuche II und III, bei denen die Gesamt-
konzentration der Elektrolyte unverdndert bleibt, sollen bimolekular ver-
laufen. Das ist bei III auch der Fall. Bei II hat die damals gegebene
Berechnung trimolekularen und nicht bimolekularen Reaktionsablauf gegeben.
‘Es ist bei Fall IVa schon erwdhnt worden, dafi dies nur von einem
kleinen Fehler in den Anfangskonzentrationen herkommt; wenn man von der
ersten Titration ab rechnet, findet man bimolekularen Verlauf. Demgemifi
zeigt die trimolekulare Konstante bei dieser Rechenweise trotz des grofien
Einflusses der Versuchsfehler einen unverkennbaren Gang (0°58, 0-86, 0-85,
070, 1-25, 0-97, 079, 1-14, 148, 1-29). .

Auch bei Versuch IV ist die Anfangskonzentration vermutlich etwas
zu hoch. Es konnte daher der Verdacht entstehen, dafi auch hier die
-angegebenen Ginge der Konstanten durch Fehler der Anfangskonzentrationen
hervorgebracht sind, so dafl zwischen den Versuchen II und IV nicht der
mnach der Theorie zu erwartende Unterschied bestehen wiirde. Es wurden

1 Wegscheider und v. Amann, Mon. f. Ch., 36, 586 (1915).
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daher auch von dieser Versuchsreihe einige Konstantenberechnungen von der
ersten Titration ab ausgefiihrt. Sie ergaben:

Zeit.......... ... 295 81'5° 205 404-5 16515 16635 61385
Bimol. Konst.)(100 2-3  2-1 1-9 1-8 4 15 1o
Trimol, Konst.)100 45 29 37 38 40 41 45

Auch die verinderte Berechnung dndert nichts daran, daf die bimole-
kulare Konstante einen fallenden Gang zeigt, die irimolekulare dagegen:
ziemlich gangfret ist. ‘ )

Einfluffi des Zahlenwertes der Dissoziationskonstanten auf
die Berechnung kinetischer Versuche.

In dem Abschnitt {iber Kationenkatalyse ist an einem
Beispiel gezeigt worden, daf§ man die Versuche mit wesent-
lich verschieden gewidhlten Werten der Dissoziationskonstante-
der Elektrolyte ungefihr gleich ‘gut darstellen kann. Da die
Frage nicht ohne Wichtigkeit ist, in welchem Umfang das Auf-
treten dieser Erscheinung zu erwarten ist, ist es wiinschens-
wert, in ithre Ursachen Einblick zu bekommen.

Alle Kkinetischen Gleichungen flir Elektrolyte enthalten
Dissoziationsgrade als Faktoren, deren Werte eben von der
Dissoziationskonstante abhidngen. Fiir die Unempfindlichkeit
kinetischer Berechnungen gegen Anderungen der Dissozia-
tionskonstanten kommt in Betracht, daf die Dissoziations-
grade sich bei méfBigen Anderungen der Konstante nicht stark
dndern.

Filir bindre Elektrolyte gilt ‘folgendes. Differenziert man Gleichung 3 a)
und eliminiert ¥, so erhdlt man dB3/dK = B (1—8)/K (2—P) und fiir das
Verhiltnis der relativen Anderungen des Dissoziationsgrades und der Dis-
aplp _ 1--B |
dR|E ~ 23 )
steigendem 3 fertwihrend ab; sein grofiter Wert ist 1f,. Die relative Ande-

soziationskonstante Der letztere Ausdruck nimmt mit

rung des Dissoziationsgrades ist daher hochstens die Hilfte der relativen
Anderung der Dissoziationskonstante und ist in stark dissoziierten Lésungen
sehr gering. Das letztere ist darum wichtig, weil gerade bei den starken
Elektrolyten beziiglich der Dissoziationsverhdlinisse Unsicherheit herrscht.

Dies allein wiirde aber die grofie Unempfindlichkeit kine-
tischer Rechnungen gegen Abidnderungen der Dissoziations-
konstanten nicht ‘erkldren. Es kommt noch sehr wesentlich
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in Betracht, daff der Einfluf der K-Werte auf kinetische
Berechnungen meist viel kleiner ist als der auf die Dissozia-
tionsgrade. Der Einfluf wird um so kleiner, je weniger die
Geschwindigkeitskonstanten der undissoziierten Molekeln und
der Ionen sich unterscheiden und je kleiner der in Betracht
kommende Konzentrationsbereich ist. Das erstere folgt daraus,
dafl bei Gleichheit der beiden Geschwindigkeitskonstanten der
Dissoziationsgrad einfluBilos wird.

Es soll der Fall ndher betrachtet werden, dafl die ge-
-wohnliche Konstante der Formel %= k,—(k,,—%;)2 ent-
spricht. Fiir zwei verschiedene Konzentrationen X, und I,
und einen bestimmten Wert der Dissoziationskonstante X
seien die Dissoziationsgrade 3, und §,, ferner seien flir diese
zwei Konzentrationen die Werte der gewdhnlichen Konstante &,
und k,; ermittelt worden. Aus diesen beiden Versuchen sollen
k,, und k; berechnet werden. Man findet

kl——'kQ B o ko ST TR Bi(k )
3 P27 e 1 )
B-Z_Bl P‘ ™
Die so erhaltenen Werte von %, und %; verwendet man
dann, um % fir eine andere Konzentration X, beziehungsweise
-einen anderen Dissoziationsgrad § auszurechnen. Dabei wird

km —_ ]35 joweeny

m—E
k= ly+ 22—k, — k).
2 @

Hat man die ganze Rechnung mit einem anderen Wert
der Dissoziationskonstante K’ durchgefiihrt, so 4andern sich
alle &; die mit K gerechneten 3-Werte sollen mit p’ bezeichnet
‘werden. %, und %, bleiben als durch den Versuch gegebene
‘Grofien natlirlich unverdndert. Man erhdlt daher

s =enf=f - 2%

Die beiden in der grofien Klammer stehenden, die § ent-
‘haltenden Briiche werden nun in der Regel durch eine Ande-
rung des X viel weniger gedndert als die § selbst. Daher hat
die Klammer meist einen sehr kleinen Wert oder mit anderen
“Worten, % unterscheidet sich nur wenig von 2 Am einfachsten
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sieht man das bei bindren Elektrolyten, wenn alle in Betracht
kommenden Dissoziationsgrade entweder nahezu 1 oder sehr
klein sind. Im ersteren Fall ist jedes B3, = 1—2X,,/K (n#herungs-
B—f _ BB _ 2%
3’2_3/1 o 132_f31 - 21_22,
#’ = k. Die Wahl des Zahlenwertes der Dissoziationskonstante
ist also auf die Berechnung von % ndherungsweise ohne Ein-
flu, obwohl bei der gleichen Anndherung { davon abhidngt.
Dasselbe gilt auch fir sehr kleine Dissoziationsgrade, bei
denen B = \/Kfi gesetzt werden kann.

Diese Grenzfille zeigen, daf der Einfluf von K auf die
Berechnung von % auflerordentlich klein und viel kieiner als.
der Einfluf auf den Dissoziationsgrad sein kann; aber sie
entsprechen in der Regel nicht den wirklich vorkommenden
Verhéltnissen. In den Einfluf des K-Wertes auf kinetische
Berechnungen bei mittleren Dissoziationsgraden kann man in
folgender Weise. Einblick gewinnen. Wenn %, und %, fehler-
frei bestimmt sind und X richtig gewdhlt ist, so ist

daher auch

weise) und daher

kl = kp— (km - kz) Bly kg = Ry— (km ”*ki) Bg

und daher kb, —k, = (ky,—k;) (B,—B;). Setzt man diesen Wert
in die vorige Formel ein, so erhdlt man

P—Fk o (Bg_’“lg:[) (@/1—_31) n n—
7km—k£ - B;MB; | P1+p -

M

Darin ist ¢ der Fehler des mit einem unrichtigen Wert
der Dissoziationskonstante berechneten k-Wertes, ausgedriickt
in Bruchteilen des Unterschiedes der Geschwindigkeitskon-
stanten der undissoziierten Molekeln und Ionen.

Uber die Werte von = geben am einfachsten Zablenbeispiele Aufschluf.
Da der Dissoziationsgrad bei bindren Elekirolyten nur von K[X abhingt,
gilt die folgende, nach Dissoziationsgraden geordnete Tabelle fiir beliebige
bindre, dem Massenwirkungsgesetz gehorchende Elektrolyte, wenn nur durch
Wahl des erforderlichen ¥ der angegebene Dissoziationsgrad hergestellt ist.
Die erste Reihe enthilt den Wert von K[, die zweite den zugeh&rigen, mit
dem richtigen K-Wert berechneten Dissoziationsgrad B, die dritte den mit
dem falschen Wert K'==2 K berechneten Dissoziationsgrad B'. Jede folgende
Reihe gibt die ¢ an, welche man erhdlt, wenn man mit der falschen
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Dissoziationskonstante K'=2 K %, und %, aus jenen Versuchen berechnet,
die in der Tabelle durch ¢ =0 gekennzeichnet sind.

KiZ....0 1j12 05 2-25 0
B.......0 0-25 05 0-75 1
B 0 0-333 0:619 0-842 |

& ....... 0 0 0036 0-119 025
.., 0 — 0019 0 0-070  0-193
T 0 — 0047 —0-051 0 0-108
i, 0 —0'083 —0-119 —0-092 0
B 0-125 0 — 0071  —0-072 0
S 0-078 0 — 0031 0 0095

Solange es sich um Interpolation handelt, betridgt der durch Verdopplung
der Dissoziationskonstante entstehende Fehler in der Regel nur einige Pro-
zente des Unterschiedes der beiden Geschwindigkeitskonstanten und erreicht
nur in dem Fall, daB die Interpolation iiber alle Konzentrationen zwischen
Nult und Unendlich erstreckt wird, den Wert von B—8' und damit im
ungiinstigsten Fall etwa 12 0/,. Extrapolationen geben im allgemeinen grifiere
Fehler; doch wird 1290/, nur bei sehr groflen Extrapolationen iiberschritten.
In den praktisch in Betracht kommenden! Konzentrationshereichen und bei
Ermittlung der Konstanten aus weit auseinanderliegenden Beobachtungen sind
die Fehler sehr klein. Das zeigt noch deutlicher das folgende Beispiel, welches
flir den besonderen Wert K==0-2 dem Konzentrationsbereich £ =03 bis
¥ =0-01 entspricht.

K|S E :

2/3 0-549 0-667 0-018
1 0618 0-732 0

43 0667 0775 —0°008
2 0732 0-828 — 0016
225 075 0-842 — 04015
4 0-828 0899 —0-013
6-667 0-883 0-931 —0°003
10 0-916 0955 QO

20 0955 0-976 40011

Der Fehler von % infolge einer doppelt zu grofi gewihlten Dissoziations-
konstante erreicht in diesem Fall bei der Interpolation und bei méfliger Extra-
polation nirgends 20/, des Unterschiedes der Geschwindigkeitskonstanten der
undissoziierten Molekeln und der Ionen.

1 Die Begrenzung ergibt sich dadurch, daf bei zu hohen Konzentra-
tionen die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auch bei kinetischen
Rechnungen unzuléissig ist und bei sehr niedrigen Konzentrationen nicht mit
geniigender Genauigkeit gemessen werden kann,

2 Fiir K'=2K
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Die Sachlage wird fiir die Anwendung des Massen-
wirkungsgesetzes in der Kinetik noch gilinstiger durch den
Umstand, dafi der praktisch wichtige Fall nicht der ist, daf
man statt eines bestimmten richtigen Wertes der Dissozia-
tionskonstante einen anderen unrichtigen anwendet. Wenn
der aus der Leitfahigkeit abgeleitete Dissoziationsgrad der
richtige' ist und man trotzdem das Massenwirkungsgesetz
auch bei statken Elektrolyten benutzt, so verwendet man
statt eines inkonstanten K ein konstantes. Der hierdurch ent-
stehende Fehler ist noch kleiner. Hierdurch wird es begreif-
lich, daBl die Gesetze fiir vertretbare Elektrolyte bei starken
Elektrolyten héufig selbst dann noch einen Reaktionsablauf
richtig darstellen, wenn die Bedingungen fiir die Vertretbar-
keit nicht erfiillt sind. Die Zahlenwerte der wirklichen Ge-
schwindigkeitskonstanten fallen allerdings je nach den An-
nahmen Uber die Dissoziationsgrade recht verschieden aus.

Diese” Verhilinisse werden durch »folgendesy Zahlenbeispiel erldutert.
Es wird angenommen, daff der Dissoziationsgrad des KCl aus den dlteren
Messungen von Kohlrausch! unter Annahme der Endleitfihigkeit 131:2
richtig berechnet werden kann. Diese Annahme ist besonders ungiinstig, da
die neueren Messungen von Kohlrausch und Maltby geringere Ab-
wceichungen vom Massenwirkungsgesetz ergeben. Die Zusammenstellung ent-
hilt unter ¥ die Konzentration der Ldsungen, unter KX und 3 die aus der
erwihnten Annahme folgenden Dissoziationskonstanten und Dissoziations-
grade, unter B' die mit K== 0'2 berechneten Dissoziationsgrade, unter ¢ die
durch die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes mit X = 02 entstehenden
Fehler der gewdhnlichen Geschwindigkeitskonstante in Bruchteilen von %, —%;,
unter ¢ die friiher angegebenen Fehler, welche entstehen, wenn man bei einem
dem Massenwirkungsgesetz folgenden Elektrolyten von der Dissoziationskon-
stante K =02 K =04 setzt.

h K g g e s
0°001 0-034 0-973 0-995 0033 —
0-01 0-13 §-934 0-954 40007 -+ 0011
002 018 0°915 0-917 0 0
003 025 0+902 0883 —0°002 —0°003
005 0-34 0-884 0-8283 — 0004 — 0013
0-1 0°49 0-853 0-732 — 0004 —0-016
02 075 T 0-821 0°618 0 o
03 0-98 0-803 0-549 0004 ~+0-018
05 1-38 0°780 0483 -+ 0°008 —

1 Kohlrausch-Holborn, Leitverm8gen der Elekirolyte, p. 159.
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Innerhalb des Konzentrationsbereiches 0-01 bis 0'5 bleibt ¢ durch-
wegs unter 10/,. Wie stark aber die Zahlenwerte der wirklichen Geschwindig-
keitskonstanten von den Annahmerr iiber die Dissoziationsverhdlinisse ab-
hingen, zeigt folgendes Beispiel. Wenn fiir die Konzentrationen 0:02 und
0+2 die gewthnlichen Geschwindigkeitskonstanten 1°4265 und 1-895 gefunden
wurden, so berechnet sich unter Zugrundelegung der angegebenen, aus den
Leitfahigkeiten abgeleiteten Dissoziationswerte k,, = 6, k;==1, dagegen mit
K=0°2 k,, = 2866, k;=1"295.

Diese Erorterungen, welche zeigen, daff ¢ meist klein ist,
bediirfen noch einer Ergédnzung. Fir die Brauchbarkeit eines
berechneten Z-Wertes kommt es ndmlich nicht auf s, sondern
auf seinen Fehler in Bruchteilen des eigenen Wertes an.
Dieser kann Kkleiner oder grdfier sein als s, Hierflir ist das
Verhiltnis zwischen %, und k; mafigebend. Sehr grofien Ein-
fluf haben die Fehler von K nur, wenn in stark dissoziierten
Loésungen ganz iiberwiegend die undissoziierten Molekeln
oder in wenig dissoziierten Lésungen ganz iiberwiegend die
fonen reagieren. Im ersteren Fall kommt es auf 1—f, im
letzteren auf B an; die relativen Anderungen von 1—§ sind
in stark dissoziierten, die von B in wenig dissoziierten
Lb6sungen besonders grof.

Setzt man by, = uk;, soist k=k;u—m—1)p, ¥ —k =
—k(n—1)e und

/
i:l—%—
k

m

7%
7—1

2

Soll (F'—k)/k = === sein, so muf #/(n—1)—p3 = =1,
daher entweder # = 14+1/B oder # = (1—B)/(2—§) sein.
Liegt n zwischen diesen Grenzen, so ist der Absolutwert
von (k'—Fk)/k Kleiner als der von e. Dafiir ist ndmlich er-
forderlich, dafl »/(m—1)—p eine positive oder negative Zaht
ist, deren Absolutwert grofler ist als 1. Fiir # > 1 hat
man dann #/(n—1)—p>=>1 oder n<<141/8, fir #<1
n/m—1)—8 << —1 oder u>=>(1—f)/(2—pB). Die Grenzen,
innerhalb deren die Fehler von # in Bruchteilen von % Kkleiner
sind als e, sind '

B 0 1/4 1/2 3/4 1
n 05—oc0 3/7—5 1/3—3 1/5—7/3 0-2

Chemie-Heft Nr. 1 und 2. 6
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Zwischen # = 0-5 und 2, d. h. wenn %; héchstens doppelt
und mindestens halb so grof ist als %,, ist daher der Fehler
von ¥ in Bruchteilen von % unter allen Umstinden kleiner
als z. Die grofiten Fehler treten auf, wenn # — co oder # = 0
ist, wenn also nur die undissoziierten Molekeln oder nur die
Ionen reagieren. Reagieren nur die undissoziierten Molekeln,
so wird (B'— k)/k = ¢/(1— B), welcher Ausdruck mit steigender
Dissoziation von s bis oo zunimmt; fir =07 ist sein
Wert 3-33 ¢, flir f = 09 10 &. Reagieren nur die Ionen, so ist
(¥—k)/k = —¢c/B, dessen Absolutwert mit steigender Dis-
soziation von oo bis ¢ abnimmt (fiir § = 01 10, fir p =0-3
3:33¢).

In dhnlicher Weise kann man die Betrachtung auch fiir gegebene
Werte von # durchfifhren. (&'—#k) [k ist gleich ~-¢ fiir 3 =1](#—1) und
B=(1—2n)](1—mn). Der Absolutwert von ('—=%) % ist kleiner als der
von s, wenn 3 auBerhalb dieser Grenzen liegt. Die Gebiete, in denen der
Absolutwert von (&X'—=%) [k kleiner ist als der von s, stellen sich dann
folgendermaBen dar:

n oo 10 5 3 25 2-0'5 04 03 01 0
B — 0—1/9 0—1/4 0—1/2 0—2/3 0—1 1/3—1 4/7—1 89—1 —

Ubrigens wird man auch aufferhalb dieser Gebiete die
Versuche sehr oft mit unrichtigen K-Werten gut darstellen
konnen. Wenn e nur ungefdhr 0-01 ist, wird auch (3'—%)/% =
= 5& noch eine genligende Anndherung geben. Der Bereich,
in welchem dieser Fehler nicht dberschritten wird, ist aber
viel grofler. Durch &dhnliche Betrachtungen wie friiher findet
man, daff dieser Fehler nicht {iberschritten wird fliir § =0
bei #=1/6 bis co und dafl von B =02 aufwirts dieser
Fehler fiir beliebige #-Werte nicht iiberschritten wird. Schon
bei B == 0'2 wird der Fehler 5= nur bei # =— 0 erreicht und
der Fehler 2¢ nur fiir # == 0 bis # == 0-23 {iberschritten.

Wenn die gewdhnliche Geschwindigkeitskonstante durch die einkon-
stantige Formel % ==« (1—8) auszudriicken ist, ist der Einfluf unrichtiger
Annahmen {iber die Dissoziationsverhilinisse wesentlich grofier als in dem
bisher besprochenen Fall. Aus einer Beobachtung findet man == k{[(1—8y)
und berechnet dann die iibrigen % nach % = &, (1—)[(1—@,). Mit unrichtigen
Annahmen iiber die Dissoziationsgrade findet man k&'= kg (1—3")/(1—Bj).
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B =EN (0B . . : .

Daher ist — = ———————-"-, Dieser Ausdruck wird zwar im Bereich
o (1—B) (1—B)) .
grofier Dissoziationsgrade (§ ==1—ZX/K) 1, daher von K unabbingig und
auch im Bereich sehr kleiner Dissoziationsgrade (B:\/m) von 1 nur
wenig verschieden. Aber wenn auch mittlere Dissoziationsgrade dazukommen,
sind die Abweichungen betridchtlich, und zwar gerade am gréfiten im wichtigen
Fall der Ungiiltigkeit des Massen wirkungsgesetzes. Dies zeigen die folgenden
zwel, den frilheren #bnlichen Beis piele. Das erste bezieht sich auf einen dem
Massenwirkungsgesetz gehorchenden Elektrolyten, bei dem B' mit K'=2K
gerechnet wird, das zweite auf einen Elektrolyten, der die frither angegebenen
Dissoziationsverhiltnisse des K Cl zeigt und bei dem mit K'=0-2 ge-
rechnet wird.
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Allgemeines.

Aus den hier gegebenen Darlegungen geht hervor, dafi
bei Reaktionen mit einem oder zwei Elektrolyten sehr ver-
schiedene Arten des Reaktionsablaufes eintreten konnen, und
zwar selbst dann, wenn man sich auf Elektrolyte beschrinkt,

. welche gleiche Dissoziation skonstante haben und das Massen-
wirkungsgesetz befolgen. Es ist daher zu hoffen, dafi man
auf diesem Wege viele katalytische Wirkungen und auch
einen, wenn auch nicht sehr betrdchtlichen Teil der Neutral-
salzwirkungen wird erkldren kénnen. Dafi es viele Neutral-
salzwirkungen gibt, die offenbar mit Dissoziationsdnderungen
nichts zu tun haben und daher nicht auf dem hier beschrittenen
Weg erkldrt werden konnen (z. B. die Wirkung der Neutral-
salze auf die Loslichkeit von Nichtelektrolyten), braucht nicht
naher ausgefiihrt zu werden.

Selbstverstindlich kénnen die hier gegebenen Betrach-
tungen auch angewendet werden, wenn ein Elektrolyt an
einer Reaktion nur als positiver Katalysator beteiligt ist.
Aufler den hier besprochenen Reaktionsformen kommt dann

1 Vgl. Wegscheider, Mon. f. Ch., 27, 702, oder Z. physik. Ch., 35,
520 (1900).
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noch die in Betracht, daf seme beiden fonen in Neben-
reaktionen katalytisch wirken.

Besonders bemerkenswert ist, dafi die Anwendung des
Massenwirkungsgesetzes auch bei starken Elektrolyten
fiir nicht zu hohe Konzehtratiohen (bis etwa 0-3-n.) jetzt
schon in mehreren . Fillen quantitativ befriedigende Ergeb-
nisse geliefert hat’,‘ und zwar selbst dann, wenn die theoreti-
schen Bedingungen der Vertretbarkeit nicht durchwegs ertiillt
waren. Es ist daher zuldssig, dieses Gesetz in solchen Fillen
in ausgedehnterem Mafie anzuwenden, als es bis jetzt ge-
schieht. Man darf daraus nicht schlieffen, daf das Massen-
wirkungsgesetz flir die Dissoziation der Elektrolyte ‘in wesent-
lich groferem Umfang gilt, als man jetzt annimmt. Denn es
hat sich gezeigt, dafl die Ergebnisse kinetischer Rechnungen
mindestens hdufig durch Anderungen der Annahmen iiber die
Dissoziationskonstanten nur wenig beeinflufit werden, Aber
immerhin geben diese Verhéltnisse eine gewisse Berechtigung
zu vermuten, daff die Abweichungen der starken Elektrolyte
vom Massenwxrkungsgesetz kleiner sind, als es die aus der
Leitfahigkeit mit konstanter (von der Konze nfration unabhidn-
giger) Endl eltfahxgkeﬁ berechneten D1ssozxat1onsgrade ergeben_
Glelchgultng, wie diese anoe schliefilich gelost werden wird,.
kann auch die Kinetik der Elektrolyte im Geoensatz zu der
von Snethlage kiirzlich vertretenen Ansicht im ganzen nur
als eine. Bestdtigung der elektrolytischen Dissozia-
tionstheorie kbetrachtet wérden; es gibt verschiedene Re-
aktionen, deren Verlauf mit den Ansichten von Snethlage
im W1delspruch steht, dagegen von der Dissoziationstheorie
befrledlgend erklart wird.

Endhch sei noch dalauf hmgeww sen, dafl in mehreremn
Fillen die Annahme genligt, daf undissoziierte Molekeln und.
Ionen . gleich rasch reagieren. Dies ist geeignet, die Vor-
stellung, dafl vorw1egend die Ionen die Trdger chemlscher
Umwandlunoen seien, noch weiter einzuschrinken, als “es
durch die Anerkennung der Reaktionsfdhigkeit der undis-
soziierten Molekeln schon geschehen ist. Denn wenn diese
Annahme geniigt, so folgt daraus, daff bisweilen der Ein-
tritt einer elektrischen Ladung statt eines Radikals
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die Reaktionsfahigkeit des Restes praktisch voll-
stindig unverdndert 148t, ebenso wie es ja auch bei
einer konstitutiv so empfindlichen Eigenschaft wie die Farbe
der Fall ist.

Zusammenfassung.

1. Als vertretbare Eléktrolyte werden solche bezeichnet,
‘welche dem gleichen Formeltypus angehoren, keine stufen-
weise Dissoziation- zeigen, gleiche Dissoziationskonstante
‘haben und auferdem entweder ein - gemeinsames lon 'und
das nicht gemeinsame nur einmal in der Molekel haben oder
bindr sind. Fiir den Fall, daB alle in der Losung an-
wesenden - Elektrolyte vertretbar sind, wird gezeigt, dafi alle
denselben Dissoziationsgrad haben und dieser nur von der
Gesamtkornizentration der Elektrolyte abhédngt. Bei urgleich-
ionigen Elektrolyten ist der Dissoziationsgrad mnicht auf die
Flektrolyte, sondern auf die vorhandenen ionenbildenden Radi-
kale zu beziehen. Wenn wihrend einer chemischen Reaktion
aufler Nichtelektrolyten nur Elektrolyte der bezeichneten Art
vorhanden sind, dndert sich der Dissoziationsgrad nicht, wenn
die Reaktion die Gesamtkonzentration der Elektrolyte unver-
dndert 148t. Allgemein ist der Verlauf der Elektrolytreaktionen
verschieden, je nachdem wéahrend der Reaktion Elektrolyte
zur Ausscheidung kommen oder nicht. Ferner wird ein Satz
iiber die Anderung des Dissoziationsgrades eines nicht ver-
tretbaren Elektrolyten neben vertretbaren widhrend eines Re-
aktionsablaufes bei konstanter Gesamtelektrolytkonzentration
abgeleitet. ,

2. Es wird das Verhalten der gewdhnlichen (d. h. der
nach der Bruttoreaktionsgleichung unter Einsetzung der Ge-
samtkonzentrationen der Elektrolyte berechneten) Geschwindig-
keitskonstanten auf Grund des Massenwirkungsgesetzes fiir
Reaktionen untersucht, an denen nur ein Elektrolyt teils mit
seinen undissoziierten Molekeln, teils entweder mit allen seinen
fonen oder nur mit einer Molekel eines lons beteiligt ist,
ferner flir nebeneinander verlaufende Reaktionen mit . gleich-
ionigen Elektrolyten, endlich fiir Reaktionen, an denen zwei
Elektrolyte beteiligt sind. Die gefundenen Regeln werden an
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Beispielen erortert. An der Bariumkatalyse von Abel und der
Kationenkatalyse von Holmberg wird gezeigt, dafl die er-
haltenen Formeln trotz Gegenwart starker Elektrolyte die Ver-
suche auch quantitativ darstellen. Es zeigt sich, dafi auf dieser
Grundlage verschiedene katalytische Wirkungen erkldrt werden
konnen, dafi die elektrolytische Dissoziationstheorie durch die
chemische Kinetik nicht nur nicht widerlegt, sondern geradezu
gestiitzt wird und daf§ die Auffassung von der tiberwiegenden
Bedeutung des Ionenzustandes fiir die Reaktionsfdhigkeit noch
weiter eingeschrankt werden muf), als es bisher geschehen ist

3. Es wird gezeigt, von welchen Umstinden die Ab-
weichung der beobachteten Reaktionsordnung von der nach
der gewdhnlichen Reaktionsgleichung zu erwartenden bei
Elektrolyten abhingt und worauf die Unempfindlichkeit kine-
tischer Berechnungen gegen Ungenauigkeiten in den An-
nahmen iber die Dissoziationsgrade beruht.



