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Die von uns eingefithrte Zerlegung des Gesamtaktivitdts-
koseffizienten in einen entropischen und energetischen Faktor wird
auf Losungen starker Elektrolyte angewendet. Dabei ergibt sich
ein tberraschend hoher Beitrag der Entropie zum Gesamt-
effekt, der rund zwei- bis dreimal so gro8 ist wie der energetische
Anteil.

Es wird explizit gezeigt, dafl die genannte Zerlegung thermo-
dynamisch konsistent ist und niché an eine spezielle Temperatur-
abhingigkeit von log v, gebunden ist.

I

Der eine von uns (M.) hat in mehreren Arbeiten! die Bedeutung des
entropischen Aktivititskoeffizienten fiir eine vollstdndige Beschreibung
der Mischphasen hervorgehoben.

In fritheren Arbeiten? wurde die Anwendung der drei Aktivitéts-
koetfizienten f, fs und f an einigen Beispielen organischer und metalli-
scher Mischphasen erldutert.

* Auszugsweise vorgetragen von L. Breitenhuber anlaflich der Bunsen-
tagung in Bonn am 27. Mai 1960.
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Es soll Aufgabe der vorliegenden Abhandlung sein, die Anwendung
auf wibrige Blektrolytlésungen zu erweitern.

Diese besondere Klasse ist ja bekanntlich dadurch gekennzeichnet, da3
die Aktivitdtskoeffizienten (der freien Energie) eine quantitativ richtige
Deutung in der elekirostatischen Wechselwirkung der Ionen erfahren
haben (Debye, Hiickel u. a.3).

Der Umstand, dafl die rein energetische Wechselwirkung der Ionen
in das Grundkonzept der Theorie eingeht, hat dazu beigetragen, daf in
der Literatur lediglich die Mischungswérme in Ergénzung der Aktivitéts-
theorie behandelt wurde. Auf den Umstand, daBl die Mischungswérme
aus der urspriinglichen Debyeschen Theorie nicht richtig folgte (mit kon-
stanter Dielektrizitdtskonstante), wird weiter unten noch eingegangen
werden. Diese Sonderstellung ist offenbar auch die Ursache dafiir, daB
die Klassifikation der Mischungen in ideale, athermische, regelméfige
und unregelméiBige Losungen nicht auf die Elektrolyte ubertragen
wurde®.

Es soll in dieser Arbeit gezeigt werden, dall bei starken Elektrolyten
verschiedener Valenztypen ein bisher in der Literatur nicht beachteter
hoher Beitrag der Entropie zur gesamten Losungsaffinitét zutage tritt.
In der Grenze starker Verdilnnung sind die entropischen Anteile zwei-
bis dreimal so grofl wie die energetischen®. In diesem Sinne sind die star-
ken Elektrolyte als ausgesprochen unregelméfige Mischungen zu
betrachten. Bei hoheren Konzentrationen liegen natiirlich kompliziertere
Verhiltnisse vor, die auf Vorzeichenwechsel beruhen und eine eindeutige
Klassifikation nicht mehr sinnvoll erscheinen lassen. Dennoch ist es
auch in diesem Bereich gerechtfertigt, von unregelmifigen Losungen
zu sprechen. Es werden im nichsten Abschnitt die formelméfigen Zn-
sammenhinge und im dritten Abschnitt einige Anwendungsbeispiele
diskutiert.
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I1: Der energetische und entropische mittlere
Tonenaktivitdtskoeffizient

In fritheren Arbeiten? wurde der Aktivititskoeffizient der freien
Energie f-in einen entropischen und energetischen Faktor aufgespalten

J=Ffs fn (1)
wobei die drei Aktivitdtskoeffizienten mit den partiellen molaren
Mischungsfunktionen (UbersehuBfunktionen) durch folgende Gleichungen
verkniipft sind:

Auf=RTlf,

Ah; = RT In fip (2)
As# = —R lnf'ls:
welche ihrerseits durch die Gleichung
A=Al —TAsi® (3)

zusammenhingen. Bei den Elektrolyten haben sich eine Reihe von wei-
teren Aktivitdtskoeffizienten eingebiirgert. Je nach dem Konzentrations-
maf unterscheidet man bekanntlich rationale und praktische sowie indi-
viduelle und mittlere Ionenaktivititskoeffizienten.

Setzt man nicht véllig dissoziierte Elektrolyte voraus, so kommt noch
der Begriff der stochiometrischen Aktivitdtskoeffizienten hinzu. Es ist
fiir diese Arbeit nicht notwendig, auf diese Unterschiede einzugehen, ins-
besondere weil die Zerlegung (1) fiir alle Aktivitdtskoeffizienten gleich
lautet.

Im folgenden beniitzen wir den wohl am meisten gebrauchlichen mitt-
leren Tonenaktivititskoeffizienten y_. Fiir einen Elektrolyten vom
Typus (AZ+),, (BZ-), hingt er mit der Aktivitdt durch die Gleichung
zZusammen :

e S
a=vyymg mit y_ = l/ Y+t y-- und my = V mytm -
Wir setzen also inshesondere
Ye TR Ys (4)
v = mittlerer Tonenaktivitdtskoeffizient

vs = entropischer Aktivitdtskoeffizient
vr = energetischer Aktivitdtskoeffizient.

Diese Zerlegung ist eindeutig, wie aus dem Zusammenhang von In vy
mit der Temperaturabhingigkeit von Iny__ hervorgeht:

dlnvy,
ST T ®)

Der Logarithmus des entropischen Aktivititskoeffizienten folgt dann aus
der Differenz

ln'\{h:—

Inys=1Iny, —Invyy, {6)

Monatshefte fiir Chemie, Bd. 83/5 68
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die man am besten graphisch bestimmt. Wéhrend bei den organischen
und metallischen Mischungen die GroéBen A pf, A &, T'A s¢ einen adidqua-
ten Vergleich gestatten, ist es iiblich, bei den Elektrolyten einmal -+
sowie die relative partielle molare Enthalpie Ly anzugeben, welche Grofe
keinen unmittelbaren Vergleich mit v, gestattet.

Der Zusammenhang mit dem Temperaturkoeffizienten ist bekanntlich
durch L, :——vRTz-?% gegeben, eine Beziehung, die von der
Definition von vy, abhingt (Faktor v!j.

Demgegeniiber hat die Einfithrung des energetischen Alktivitits-
koeffizienten den Vorteil, daBl die Relation zu vy, @iber Gleichung (5)
universell gilt.

Im Anschlufl an den diesbeziiglichen Tagungsvortrag® hat B. Haase
gegen die Allgemeingiiltigkeit unserer Zerlegung v, = yn'ys; Bedenken
geduBert, die sich dem wesentlichen Inhalt nach mit einer analogen
Bemerkung in dessen Monographie deckt®. Dort stellt B. Haase in Zusam-
menhang mit hochmolekularen Loésungen fest, daB die Zerlegung von
Inf in einen Entropie- und Enthalpieterm eine bestimmte spezielle
Temperaturabhingigkeit voraussetzt.

Die Bemerkung schlieBt sich an den halbempirischen Ansatz von
Huggins fiir die Partialdrucke

1
P1 = po1 (1 — @) exp [(1-7) 9+ X@Z]

P2 = poz g exp [(1 —7) (1 — ) + ry (1 —9)?]
' ¢ = Volumsbruch

an, welcher dem Ausdruck fiir die freie Zusatzenthalpie

’G“E
i = rel—0)

entspricht. In einer FuBnote auf S. 464 schreibt R. Haase unter anderem
., Machen wir an Stelle von Gleichung (95) den néchst einfachen Ansatz
{(vgl. § 81 und Anhang 3)

X:oc—‘r%+ylnT, (P = const.)

worin y eine weitere empirische Konstante ist, so ergibt sich:
8= —Rla+y(l+0Dled—0)
H*=RE—yT)e(l—0)

¢ R. Haase, Thermodynamik der Mischphasen, Springer—Ver]ag 1956,
S. 462—469 (besonders Fulinote von S. 464).
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Da die Konstante vy hier sowohi in SE als auch in H? auftritt, kann von
einer Aufspaltbarkeit des Parameters y in einen ,Enthalpieterm’ und in
einen ,Entropieterm’ nicht mehr die Rede sein.*

Der wesentliche Punkt in der Schluffolgerung von Haase ist das
Auftreten der Konstante y in beiden Funktionen.

Daza miissen wir feststellen, dafl die von uns eingefiihrte Zerlegung
Yy = YsYr bzw. Iny, =Invys 4 Invy, vollig allgemein und thermo-
dynamisch konsistent gemeint ist. Wir machen dabei keinerlei Voraus-
setzung iiber die speziello Abhdngigkeit der drei Gréflen von irgend-
welchen Parametern. Um die Situation besser zu charakterisieren und
um beim Leser nicht den Eindruck aufkommen zu lassen, daB es sich
etwa um die Besonderheiten der hochmolekularen bzw. Elektrolytldsungen
handelt (wie schon Haase feststellte), erliutern wir die Allgemeingiiltig-
keit unserer Zerlegung ganz allgemein durch die Annabme einer Tem-
peraturabhingigkeit des Aktivititskoeffizienten in der Form

1nf:a+5+il’17
T Tn
n=2
Dann folgt fiir den entropischen bzw. den energetischen Anteil:

In fs :OC—E——-—Yﬂ (;n—l)

Yn

Hétten wir uns auf den einfacheren Ansatz mit vy, = 0 beschrinkt, so
wire o der entropische Anteil, 8 der energetische Anteil im Sinne von
R. Haase. Wir haben unsere Zerlegung aber niemals auf die Xonstanten
in einer Entwicklung bezogen, sondern meinen immer die physikali-
schen Grofen, welche Temperaturabhingigkeit diese auch haben mogen.
Unsere Zerlegung wird dann durch Auftreten der Konstanten v, in beiden
Funktionen log f; und log f3 iiberhaupt nicht beriihrt.

Natiirlich sind die Temperaturabhéingigkeitén von Inf; und Inf,
nicht voneinander unabhingig, sondern durch eine Bezichung mitein-
ander verkniipft, welche lautet

olnfs Inf, 0olnf, 7
o7 ~ T T or @

Sie entspricht der bekannten Verkniipfung der Temperaturabhingigkeit
von Entropie und Enthalpie

' 68) 1 ( 6h)
) = 7
(GT rp T \0T/p ( )
7 Siehe die unter 2b zitierte Abhandlung.
68*
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durch die Molwarme. Wie man sofort sieht, ist diese Relation mit
8lnfs_2n(n—1)«{n

oT Pn+1
abhingigkeit « + %
wendig vy, = 0 voraus. Damit ist der Hinweis von R. Haase® auf die
Notwendigkeit einer zweimaligen Anwendung des zweiten Hauptsatzes
von vornherein unaktuell, weil die betreffende Konsistenz implicite
gegeben ist.

erfilllt. Im Falle der speziellen Temperatur-

ist sie trivial erfiillt, setzt aber keineswegs not-

Bevor im dritten Abschnitt auf einige spezielle Losungen eingegangen
wird, mégen hier einige allgemeine Ziige vorangestellt werden. Fiir
héhere Konzentrationen

ist eine Deutung des

il komplizierten Verlaufes

— der thermodynamischen
- Funktionen kaum wmehr
\ 7 oder nur mehr mit ziem-
\ lichem rechnerischem
\ Aufwand méglich. Die
\ Schmiegsamkeit  durch
\ Einfiihfung mehrerer Pa-
\\\‘ ) 1oy 32 rameter beeintrichtigt ja
o B auch die Schliissigkeit der
\\\ i Modelle. Besonders iiber-

Yok sichtlich hingegen sind

Abb. 1. Die Logarithmen der Aktivitdtskoeffizienten in der die Verhdltnisse in der
urspriinglichen Debyeschen Theorie (schematisch)

Grenze unendlich grofler
Verdiinnung, dem Giiltigkeitsbereich der klassischen Debyeschen
Theorie.

In Zusammenhang mit der Frage der Eindeutigkeit unserer Zer-
legung ist es lehrreich, die Ergebnisse dieser Theorie in der Terminologie
unserer Aktivitdtskoeffizienten zu beleuchten. In der einfachsten Form
dieser Theorie besteht ein einfacher Zusammenhang zwischen den
Aktivitdtskoeffizienten vp, vs und v :

3 1
lnYhzglnyi, lanz——anYh, somit Inyp=-—3Iny,. (8)

In Abb. 1 ist der Konzentrationsverlauf dieser Funktionen schematisch
dargestellt. Der Aktivitatskoeffizient vy _ kommt in der urspriinglichen
Debgreschen Theorie als Superposition einer negativen Energie mit einer
negativen Entropie zustande, der dem Betrag nach ein Drittel so grofi
ist, wie der energetische Beitrag zum Gesamteffekt.
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Es haben schon Bjerrum?®, Groff und Halpern® auf den Umstand hin-
gewiesen, dafl die Debyesche Theorie thermodynamisch nicht konsistent
ist, da zwar der Aktivitdtskoeffizient, nicht aber dessen Temperatur-
koeffizient richtig wiedergegeben wird. Das legt daran, daf in der ge-
nannten Theorie die Dielektrizititskonstante des Wassers in unzuléssiger
Weise temperaturunabhingig angenommen wurde. Berticksichtigh man
diese, so folgt in der Grenze kleiner Konzentrationen ein sehr einfacher
Zusammenhang zwischen den energetischen und entropischen Effekten

1 3 dlne 3 dine
— o N & I i )
Inys = (z+2 dlnT)ln“’ Iy 2(1 | dlnT)lnY: ®)

Da die neuere Fagsung die Grofle des Gesamtaktivitdtskoeffizienten nicht
beriihrt, war es naheliegend, sie in (9) als Vergleichsgriéfie heranzuziehen.
Die Angaben iiber die Temperaturabhingigkeit der DK in der Literatur
iiber Elektrolyte sind keineswegs einheitlich. In diesem Zusammenhang
kommt es aber nur auf die, GroBenordnung an und wir beniitzten die
Entwicklung bei Lewis-Randall
e = 88,23 — 0,4044 - £ — 0,0001035 - #2 (t in ° C).
Bei 25°C wird dann j%r% gleich —1,7. Mit diesem Wert stehen die
Aktivitatskoeffizienten in der Beziehung
Inys= +2ny,, Inyp=—ny,.

Es ist tiberraschend, dafl die Mischunggsentropie jetzt das Doppelte der
Energie ausmacht, wihrend sie frither ein Drittel der Energie betrug.
Sie dndert sich gegeniiber der
dlteren Debyeschen Theorie um  _ 2ire
den Faktor 6, mit Bezug auf 2%/
die freie Energie um den Fak-
tor 4. Dies kommt daher,
daB bei der Uberkompensa-

dlne

dlnT
in den Klammern von (9) die

tion durch den Term

. N '; \
Entropie um den Faktor 3 77e 7 PR 0%

starker beriihrt wird. Wiahrend  Abb. 2. Die Temperaturabhingigkeit des Temperatur-
10 . p koeffizienten der Dielektrizititskonstanten des Wassers
Eucken® diesen Sachverhalt in der Form — dlne/dIn T

mit Beschrinkung auf die
Energie diskutiert, schien es uns notwendig, den eklatanten Einflul der
Entropie herauszustellen, der bisher in der Literatur nicht beachtet wurde.

8 N. Bjerrum, Z.physik. Chem. 119, 145 (1926).
® Ph. Grofi und O. Halpern, Physikal. Z. 26, 403 (1925).
10 A. Eucken, Lehrb. chem. Physik 1I/2, 8. 1045f., Leipzig 1944.
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Bei héheren Konzentrationen werden die Ergebnisse erwartungs-
gemil weniger einheitlich. Es treten Vorzeichenwechsel auf, und die
theoretischen Anséitze werden immer uniibersichtlicher. Die im folgenden
von uns diskutierten Beispiele werden aber zeigen, dafl auch in dem
Bereich héherer Konzentrationen die Elektrolyte als ausgesprochen
unregelmifBige Losungen zu bezeichnen sind.

7 —
S 4
eI 8"
e 2 T
- | /////// ————————
: 7z % I =
X il | |
-\ \ a7 092 493 Jm
\ \
N ~
N 25\
e Y, N\
N 7 N\
N> log P N
AN 7 N log pu
NN A N
~0~. NG
~.Z B;” log 7 \t\\ 7n
T~
ADD. 3 Abb. 4 ‘

Abb. 3. Die Logarithmen des energetischen, entropischen und Gesamt-Aktivitdtskoeffizienten bei
Magnesiam- und Bariumchlorid in Wasser als Funktion der Wurzel aus der Konzentration

Abb. 4. Die Aktivititskoeifizienten von Kupfer- und Zinksulfat in Wasser

IT1. Anwendung der Aktivitdtskoeffizienten auf spezielle
Elektrolyte

In der Grenze kleiner Konzentrationen kommen die individuellen
Rigenschaften der Tonen noch nicht zum Ausdruck. Fiir etwas hohere
Konzentrationen macht sich in der bekannten Interpolationsformel

AYIZ,Z_

— I = Ionenstirke (10)
1+ BYI

—logy. =

der EinfluB des Nenners (Ionenradius) schon bemerkbar, der zu dem
Abbiegen der Kurve von —log vy, nach oben fithrt. Fiir uns ist hier
wesentlich, daB in guter Niherung fiir nicht zu hohe Konzentrationen
nur der Faktor A temperaturabhiingig ist. Dann bleibt das gegenseitige
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Verhiltnis von In y; und In v; erhalten. Dies ist in Abb. 8 bis 61 gréfien-
ordnungsméfig auch fiir relativ hohe Konzentrationen erkennbar.

Im groBlen und ganzen kommen die individuellen Eigenschaften der
Ionen bei dem rein energetischen und rein entropischen Aktivitdts-
koeffizienten deutlicher zum Ausdruck als bei In vy, eine auch sonst
beobachtete Brscheinung.

e o e
-_— —

\ ’ ’ lag p;
A\ -\

\. ~.
\ /7 Z - ~
\ ~ v Lo gt ~
.\ T~ \2074.\
S 99 % 75
N/ B
Abb. B Abb. 8

Abb, 5. Die Aktivititskoeffizienten von Lithium- und Kaliumsulfat in Wasser
Abb, 6. Die Aktivititskoeffizienten von Schwefelsiure in Wasser

Beim Magnesium- und Bariumchlorid (Abb. 3) sind die Unter-
schiede im energetischen Effekt gering. Die individuellen Unterschiede
im Gesamteffekt In v, gehen auf den Einfluf der Entropie zuriick.

Beim Vergleich der Kurven fiir Kupfer- und Zinksulfat (Abb. 4) sind
die Unterschiede in der Enthalpie gréBer, wenn auch von derselben
GroBenordnung wie die Entropie, so daB sich beide GréSen in ihrem
EinfluB} auf In v, kompensieren.

Eine derartige Kompensation ist auch beim Vergleich von Lithium-
und Kaliumsulfat (Abb. 5) erkennbar.

" H. S. Harned und B. B. Owen, Physical Chem. of Electrolytic Sol.,
New York 1950.
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Ein gut untersuchtes System, bei dem Daten bei héheren Kon-
zentrationen zur Verfiigung stehen, ist Schwefelséure—Wasser (Abb. 6).
Die bei dieser Losung bekannte Warmeténung wird durch einen ebenso
groBen entropischen Effekt praktisch kompensiert, so dafl insbesondere
bei 14 m Losung ein pseudoideales Verhalten vorliegt'2,

12 W. Nernst, Ann. Phys. [3] 53, 57 (1894); siehe auch Theor. Chemie 11.
bis 15 Aufl., S. 169, Enke (Stuttgart) 1926. J. N. Bronsted, Z. physik. Chem.
68, 693 (1910); siehe auch Z. physik. Chem. 64, 641 (1908). K. Jellinek,
Lehrb. physik. Chemie 4, 467—468 (1933).



