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Die yon uns eingefiihrte Zerlegung des Gesamtaktivit.~ts- 
koeffizienten in eiaen entropisehen und energetisehen Faktor wird 
atff L6sangen starker Elektroiy~e angewendet. Dabei ergibt sJeh 
ein ~berrasehend hotzer Beitrag der Entropio zum Gesamt- 
effekt, der rund zwei- bis dreimal so gTog ist wie der energetisehe 
Anteil. 

Es wird explizit gezeigt, dab die genannte Zerlegung thermo- 
dynamisch konsistent ist und nicht an eine spezie]le Temperatur- 
abhfi.ngigkeit yon log y• gebunden ist. 

I. 

Der eine yon  uns (M.) hat  in mehreren Arbeiten ~ die Bedeutung des 
entropisehen Aktivit/%skoeffizienten ftir eine vollst/indige Beschreibung 
der Misehphasen hervorgehoben.  

In  lriiheren Arbeiten 2 wurde die Anwendung der drei Aktivi~gts- 
koeffizienten f, fs und fl~ an einigen Beispieler/ organiseher und met, alli- 
seher ){isehphasen erl/~utert. 

* Auszugsweise vorgetragen yon L. Breitenhuber anl/iglieh der Bunsen- 
tagung in Bonn am 27. Mai 1960. 
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Es soil Aufgabe der vorliegenden Abhandlung sein, die Anwendung 
auf ws ElektrolytlSsungen zu erweitern. 

Diese besondere Klasse ist ja bekanntlich dadureh gekennzeiehnet, da8 
die Aktivits (der freien Energie) eine quantitati~r riehtige 
Deutung in der elektrostatisehen Weehselwirkung der Ionen erfahren 
haben (Debye, Hiiclcel u. a. a). 

Der Umst~nd, dab die rein energetisehe Weehselwirkung der Ionen 
in das Grundkonzept der Theorie eingeht, hat dazu beigetragen, da8 in 
der Liter~tur lediglieh die Mischungsw/~rme in Erg/~nzung der Aktivit~ts- 
theorie behandelt wurde. Auf den Umst~nd, dab die Misehungswgrme 
aus der urspriingliehen Debyeschen Theorie nieht riehtig folgte (mit kon- 
stanter Dietektrizit/~tskonstante), wird weiter unten noeh eingegangen 
werden. Diese Sonderstellung ist offenbar aueh die Ursaehe dafiir, dab 
die Klassifikation der Misehungen in ideale, athermisehe, regelm//gige 
and unregelrn/il~ige LSsungen nieht auI die Elektrolyte tibertragen 
wurde ~. 

Es soil in dieser Arbeit gezeigt werden, dab bei starken Elektrolyten 
versehiedener Valenztypen ein bisher in der Literatur nieht beaehteter 
hoher Beitrag der Entropie zur gesamten LSsungsaffinit//t zutage trit t .  
In der Grenze starker Verdiinnung sind die entropisehen Anteile zwei- 
bis dreimal so gro8 wie die energetisehen ~. In diesem Sinne sind die star- 
ken Elektrolyte als ausgesproehen u n r e g e l m / ~ g i g e  Misehungen zu 
betraehten. Bei hSheren Konzentrationen liegen natiirlieh kompliziertere 
Verhs vor, die au~ Vorzeiehemveehsel beruhen und eine eindeutige 
Klassifikation nieht rnehr sinnvoll erseheinen ]assen. Dennoeh ist es 
aueh in diesem Bereieh gereehtfertigt, yon unregelm/~gigen L6sungen 
zu spreehen. Es werden im n/iehsten Absehnitt die formelm/~,gigen Zu- 
sammenhgnge und im dritten Absehnitt einige Anwendungsbeisl0iele 
cliskutiert. 

a p .  Debye und E. Hi~ckel, PhysikM. Z. 24, 185, 305 (1923); P. Debye, 
ebda. 25, 97 (1924); O. Sch~rer, ebda. 25, 145 (t924); P. Debye und McAulay, 
ebda. 26, 22 (1925); E. Hi4ckel, ebda. 26, 93 (1925); L. Onsager, ebda. 27, 388 
(1926); 28, 277 (1927) ; P. Debye und H. Fallcenhagen, ebda. 29,121,401 (1928); 
T. H. Gronwall, V. La Mer und K. Sandved, ebda. 29, 358 (1928); H. Falken- 
hagen, ebda. 32, 353, 745 (1931); G. Scatchard, ebda. 33, 22 (1932); A T. B]errum, 
Det kgl. danske Vidensk. selskab, Math.-fys. Medd. VII, Nr. 9 (1926); J. N. 
Br6nsted und V. K. La Met, J. Amer. Chem. Soc. 46, 555 (1924); E. Hi~clcel, 
Ergebn. exaktell Naturwiss. 3, 199 (1924); W. Orthmann, ebda. 6, 155 (1927); 
H. Falkenhagen, ebda. 14, 130 (1935); K. Jellinek~ Lehrbuch physikal. Chem., 
Bd. 3, S. 561--65i (1930); H. Falkenhagen, Elektrolyte, Leipzig 1953. 

A. ~/lusil, 0sterr. Chemiker-Ztg. 42, 371, 395 (1939); 44, 125 (1941). 
Wiener Chemiker-Ztg. 45, 217 (1942). )/ih. Chemie 99, 488 (1959). 

5 A. Musil und L. Breitenhuber, Z. Elektrochem. Ber. Bunsenges. physik. 
Chem. 64, 1103 (1960). 
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II :  De r  e n e r g e t i s c h e  u n d  e n ~ r o p i s c h e  m i t t l e r e  
I o n e n ~ k t i v i t g t s k o e f f i z i e n t  

In friiheren Arbdten  ~ wurde der Aktivitgtskoeffizient der freien 
Energie f in einen entropischen und energetischen Faktor  ~ufgespalten 

f = f s  "fa, (1) 

wobei die d r e i  Aktivitg~skoeffizienten mit dml partiellen molaren 
Misehungsfunktionen (13berschuf~funk~ionen) durch folgende Gleichungen 
verkniipft sind: 

A ~zl e = R T  In fl 
A hi = R T  In fi~ (2) 
A s d  = - - R l n f i s ,  

welche ihrerseits durch die Gleichung 

A tzV = Ah~ - -  T A s l  e (3) 

zusammenhgngen. Bei den Elektrolyten haben sieh eine Reihe yon web 
teren Aktivitgtskoe.ffizienten eingebtirgert. Je nach dem Konzentrations- 
maS unterscheidet man bekanntlich rationale und praktisehe sowie indi- 
viduelle und mi%lere Ionenaktivitgtskoeffizienten. 

Setzt man nicht v611ig dissoziierte Elektrolyte vor~us, so kommt noch 
der Begriff der st5chiometrischen Aktivitgtskoeffizienten hinzu. Es ist 
fiir diese Arbeit nicht notwendig, auf diese Unterschiede einzugehen, ins- 
besondere well die Zerlegung (1) fiir a l le  Aktivitgtskoeffizienten gleich 
laute~. 

Im folgenden bentitzen wir den wohl ~m meisten gebrguchlichen mitt- 
leren Ionenuktivi~gtskoeffizienten T~- Fiir einen Elektrolyten yore 
Typus (AZ+)~+ (BZ-), c hgngt er mit der Aktivitgt durch die Gleichung 
zusammen : 

~+ + '~ v+ + 

Wir setzen also insbesonde, re 

"~- = y~" ys (4) 

T• = mittlerer Ionenaktivitgtskoeffizient 
Ts ~- entropischer Aktivitgtskoeffizient 
Ta = energetischer Ak~ivitgtskoeffizient. 

Diese Zerlegung ist eindeutig, wie aus dem Zusammenhang yon In yh 
mi~ der Temperaturabhgngigkeit yon in y< hervorgeht: 

lnT• 
In Th ~ 9 in T (5) 

Der Logarithmus des entropischen Aktivitgtskoeffizienten folgt dann aus 
der Differenz 

In ~'s = In ~'j: - -  In yh, (6) 
Monatshefte ffir ~hemie, Bd. 93/5 68 
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die man am besten gr~phisch bes~immt. Wghrend bei den organischon 
und motallisehen Misehungen die Gr6Ben A ~z e, A h, T A s e einen ad'~qu~- 
ten Vergleieh gestatten, 1st es iiblich, bei den Elektrolyten einmal y• 

sowie die relative partielle molare Enthalpie Lz anzugeben, welche Gr61]e 
keinerL unmittelbaren Vergleieh mit y• gestattet. 

Der Zusammenhang mit dem Temperaturkoeffizien~en ist bekannflieh 

dureh L--2 = -  ~ R T  2 81ny~ gegeben, eine Beziehung, die v o n d e r  
8 T  

Definition yon y~ abh/ingt (Faktor v!). 
Demgegeniiber hat die Einfiihrung des energetischen Aktivit/~ts- 

koeffizienten den Vorteil, dab die Relation zu y+ fiber Gleichung (5) 
universell gilt. 

Im Anschlu$ an den diesbezfiglichen Tagungsvortrag 5 hat R.  Haase  

gegen die Allgemeingfiltigkeit unserer Zerlegung y• = ,;n u Bedenken 
ge/~uSert, die sich dem wesentlichen Inhalt naeh mit einer analogen 
Bemerkung in dessen Monographie deekt s. Dort  stellt R.  Haase  in Zusam- 
menhang mit hochmolekularen LSsungen lest, dab die Zerlegung yon 
ln f in einen Entropie- und Enthalpieterm eine bestimmte spezielle 
Temperaturabh/~ngigkeit voraussetzt. 

Die Bemerkung sehlieBt sieh an den halbempirischen Ansatz von 
Huggins  ffir die Partialdrucke 

P~ = Po2 q~ exp [(1 - - r )  (1 - -  ~p) + r ;( (1 - -  q~)2] 

q~ = Volumsbrueh 

an, weleher dem Ausdruek fiir die freie Zusatzenthalpie 

R T  --  ~L ~ (1 - -  ~) 

entspricht. In einer Fuf3note auf S. 464 schreibt R.  Haase  unter anderem 
,,Maehen wir an Stelle yon Gleichung (95) den n~chst einfaehen Ansatz 
(vgl. w 81 und Anhang 3) 

X = ~ § PT + Y In T,  (P = const.) 

worin y eine weitere empirische Konstante ist, so ergibt sich: 

s R.  Haase, Thormodynamik der Mischphasen, Springer-Verls~g 1956, 
S. 462--469 (besonders FuBno~e yon S. 464). 
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Da die Konstante 7 hier sowohl in ~E als auch in  ~E  auftritt ,  kann yon 
einer Aufspaltbarkeit des Parameters Z in einen ,Enthalpieterm' nnd in 
einen ,Entropieterm' nicht mehr die gede  sein." 

Der wesent!iehe Punkt  in der Schlul]folgerung yon Haase ist das 
Auftreten der Konstante 7 in b e i d e n  Funktionen. 

Dazu mfissen wir feststellen; dab die yon uns eingeffihrte Zertegung 
Y• ---- ys 7n bzw. in 7m = In Ys + In 7h vSUig allgemein u n d  thermo- 
dynamiseh konsistent gemeint ist. Wir maehen dabei keinerlei Voraus- 
setzung fiber die spezielle Abh/ingigkeit der drei Gr6gen yon irgend- 
welehen Parametern. Um die Situation besser zu eharakterisieren und 
um beim Leser nieht den Eindruck auNommen zu lassen, dal~ es sieh 
etwa um die Besonderheiten der hoehmolekularen bzw. Elektrolytl6sungen 
handelt (wie sehon Haase feststellte), erl/~utern wir die Allgemeingiiltig- 
keit unserer Zertegung ganz allgemein durch die Annahme einer Tem- 
peraturabh/~ngigkeit des Aktivitgtskoeffizienten in der Form 

In / = ~ + + Tn 
n : 2  

Dann folgt fiir den entropischen bzw. den energetischen Anteil: 

In/s  = ~ - -  

Yn (n 1) 
Tn 

ln/i~ = + T" 

Hgtten wit uns auf den einfacheren Ansatz mit 7n = 0 beschr/inkt, so 
wgre = der entropische Anteil, ~ der energetische Anteil im Sinne yon 
R. Haase. Wir haben unsere Zerlegung aber niemals auf die Konstanten 
in einer Entwicklung bezogen, sondern meinen immer die p h y s i k a l i -  
s c h e n  Gr613en, welche Temperaturabh/~ngigkeit diese aueh haben m6gen. 
Unsere Zerlegung wird dann durch Auftreten der Konstanten Tn in beiden 
Funktionen log fs und log fh iiberhaupt nicht berfihrt. 

Natiirlieh sind die Temperaturabhgngigkeiten yon ln fs und ln fa 
nicht voneinander una.bhgngig, sondern dutch eine Beziehung mitein- 
ander verkniipft, welche lantet 

in ]s hi ]h 0 In ]~ 
0 T - T + -0  T (7) 

Sie en~spricht der bekannten Verkniipfung der Tempernturabh/ingigkeit 
yon Entropie und Enthalpie 

Siehe die unter 21~ zitierte Abhandlung. 
68* 
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dureh die Molw/irme. Wie man sofort siehf, is~ diese Relation mit 
0 1 n / s  ~ n  (n--1)Xn erfiillt. Im Falle der speziellen Temperatui- 
tT T n+1 

abh/~ngigkeit ~ + ~T ist sie trivial erfiillt, setzt aber keineswegs not- 

wendig Xn = 0 voraus. Damit is~ der Hinweis yon R. Haase 6 auf die 
Notwendigkeit einer zweimaligen Anwendung des zweiten Hauptsatzes 
yon vornherein unaktuell, weil die betreffende Konsistenz implieite 
gegeben ist. 

Bevor im dritten Abschnit% auf einige spezielle LSsungen eingegangen 
wird, mSgen bier einige allgomeino Ziige vorangestellt werden. Ftir 

h6hero Konzentrationen 
l ist eine Deutung des 

~ . ~  ~ z o j ~  komplizierten Verlaufes 

/ "  
/ "  

\ \  

\ \ \ \ \  

" Zoy~ 

Abb. 1. Die Logarithmen der Aktivit~tskoeffizienten in der 
ursprfinglichen Debyeschen Theorie (schematisch) 

der thermodynamisehen 
Funktionen kaum mehr 
oder nur mehr mit ziem- 
lichem reehnerisehem 
Aufwand mSglieh. Die 
Sehmiegsamkeit dureh 
Einfiihrung mehrerer Pa- 
rameter beeintr/~ehtigt ja 
aueh die Sehliissigkeit der 
Modelle. Besonders iiber- 
siehtlich hingegen sind 
die Verh~ltnisse in der 
Grenze unendlieh groger 
klassischen Debyesehen Verdiinnung, dem Gtiltigkeitsbereich der 

Theorie. 

In Zusammenhang mit der Frage der Eindeutigkeit unserer Zer- 
legung ist es lehrreieh, die Ergebnisse dieser Theorie in der Terminologie 
unserer Aktivits zu beleuchten. In der eirffachsten Form 
dieser Theorie besteht ein einfacher Zusammenhang zwischen den 
Aktivits ~'h, ~(s und ,(• : 

3 1 
l n x ~ = ~ ! n y ~ ,  l n x s = - - ~ l n x ~ ,  somit l n y ~ = - - 3 1 n y s ,  (8) 

In Abb. 1 ist der Konzentrationsverlauf dieser Funktionen sehematisch 
dargestellt. Der Aktivit~tskoeffizient ~(• kommt in der urspriinglichen 
De~schen  Theorie Ms Superposition einer negafiven Energie mit einer 
negativen Entropie zustande, der dem Betrag naeh ein I)rittel so grog 
ist, wie der energetische Beitrag zum Gesamteffekt. 
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Es haben schon Bjerrum s, Grofi und Halpern 9 auf den Umstand  hin- 
gewiesen, dab die Debyesehe Theorie thermodynamisch nicht konsistent 
ist, da zwar der Aktivitgtskoeffizient, nichs aber dessen Temperatur-  
koeffizient richtig wiedergegeben wird. Das liegt daran, dab in der ge- 
nannten Theorie die Dielektrizit/itskonstante des Wassers in unzul~ssiger 
Weise temperaturunabh/~ngig angenommen wurde. Beriieksiehtigt man 
diese, so folgt in der Grenze kleineI Konzentrationen ein sehr einfaeher 
Zusammenhang zwisehen den energetisehen und entropisehen Effekten 

l n y s = - -  : ~ + ~  d l n T / l n y •  ln , ( l~=-2 l + d l n  ln2% (9) 

Da die neuere Fassung die GrSBe des Gesamtaktivit/~tskoeffizienten nieht 
beriihrt, war es naheliegend, sie in (9) als Vergleiehsgr6ge heranzuziehen. 
Die Angaben iiber die Temloeraturabh~ngigkeit der D K  in der Literatur  
fiber Elektrolyte sind keineswegs einheitlieh. In  diesem Zusammenhang 
kommt  es aber nur auf die, Gr6Benordmmg an und wir bentitzten die 
Entwieklung bei Lewis-Randall  

z = 88,23 - -  0,4044 o t - -  0,0001035 �9 t 2 (t in o C). 

d ] n z  
Bei 25~ wird dann ~ t 1 ~  g le ich- -1 ,7 .  Mit diesem Wert stehen die 

Ak~ivitittskoeffizienten in der Beziehung 

l a y s =  @2]n~ ( •  l n ? ' h = - - I n ~ ( •  

Es ist iiberrasehend, dab die Mischungsentropie jetzt das Doppelte der 
Energie ausmacht,  w/ihrend sie frtiher ein Drittel der Energie betrug. 
Sie/~ndert sieh gegeniiber der 
itlteren Debyeschen Theorie um 
den Faktor  6, mit  Bezug auf 
die freie Energie um den Fak- 
tor  4. Dies kommt  daher, 
daft bei der l~berkompensa- 

d ln  
tion durch den T e r m -  

d l n T  
in den Klammern  yon (9) die 
Entropie um den Faktor  3 
st/trker beriihrt wird. W/thrend 
Eucken 1~ diesen Saehverhalt 
mit  Besehr/~nkung auf die 

_ a{zz~ [ 

",o o too zoo 5ooc 

Abb. 2. Die Temperaturabh~2ngigkeit des Temperatur~ 
koeffizienten der Dielektrizit~itskonstanten des Wassers 

in der Form -- d In z/d In T 

Energie diskutiert, schien es uns notwendig, den eklatanten EinfluB der 
Entropie herauszus~ellen, der bisher in der Literatur  nicht beachtet wurde. 

s N. B]errum, Z. physik. Chem. 119, 145 (1926). 
9 Ph. Gro[3 und O. Halpern, Physik~l. Z. 26, 403 (1925). 

lo A. Eucken, Lehrb. chem. Physik II/2, S. 1045f., Leipzig 1944. 
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Bei h6heren Konzentrationen werden die Ergebnisse erwartungs- 
gen~g woniger einheitlich. Es treton Vorzeichenwechsel auf, und die 
theoretischen Ans/itze werden immer uniibersichtlicher. Die im folgenden 
yon uns diskutierten Beispielo werden abet zeigen, dab aueh in dem 
Bereich h6heror Konzentrat ionen die Elektrolyte Ms allsgesprochen 
unregelm/~Bige L6sungen zu bezeichnen sind. 

-o,~ 

"'I --Z 

. .  

1 

J,5 

f S  / t 

0,Z 0,5 fN~ 

J P-+ 

Abb. 3 Abb. 4 

Abb. 3. Die Logarithmen des energotischon, entropischen und Gesam~-Ak~ivi~iitskoeffizienten bei 
Magnesium- und Bariumchlorid in Wasser als Funktiott tier Wurzel aus der Konzentration 

Abb. 4. Die Ak~ivi%iitsko~ffizienten yon Kupfer- und Zinksulfa~ in Wasser 

I I I .  A n w o n d u n g  de r  A k t i v i t g t s k o e f f i z i e n t e n  au f  s p e z i e l l e  
E l e k t r o l y t e  

In  der Grenze kleiner Konzentrat ionen kommen die individuellen 
Eigenschaften der Ionen noch nicht zum Ausdruck. Fiir etwas h6here 
Konzentrat ionen mach~ sich in der bekannten Interpolationsformel 

A Viz§ z_ 
- -  log T • --  I = Ionenst~rke (1 O) +B/Y 

der Einflug des Nenners (Ionenradius) schon bemerkbar,  del zu dem 
Abbiegen der Kurve  yon - - l o g  ~(• naeh oben fiihrt. Fiir uns ist hier 
wesentlieh, dab in guter N/iherung fiir nieht zu hohe Konzentrationen 
nur der Faktor  A temperaturabh/~ngig ist. Dana  bleib~ alas gegenseitige 
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o,5 

Verh/iltnis yon In y,~ und in 7h erhalten. Dies ist in Abb. 3 bis 6 ll gr6Ben- 
ordnungsmggig aueh fiir relativ hohe Konzentrationen erkennbar. 

Im grogen und ganzen kommen die individuellen EigensehMten der 
Ionen bei dem rein energetisehen und rein entropisehen Aktivits 
koeffizien~en d e u t d i e h e r  zum Ausdruek ats bei In y• eine ~ueh sonst 
beobaehtete Erset~einm~g. 

_ - - -  [i 

/ / ~ 1 -  Z~ 

-2] \ " ~ .  

Abb. 5 Abb. 6 

/ /  

/ 
/ /  

/ / 
/ 

/ /  
/ 

/ f- 

/ /  

- /  

Abb, 5. Die Aktivltgtskoeffizien~en won Lithium- und Kaliumsulfat in Wasser 
Abb. 6. Die Aktivit~tskoeffizienten yon Schwefels~ure in Wasser 

Beim Magnesium- und Bariumehlorid (Abb. 3) sind die Unlber- 
sehiede im energetisehen Effekt gering. Die individuellen Untersehiede 
im Gesamteffekt In y• gehen auf den Einflug der Enta'opie zuriiek. 

Beim Vergleich der Kurven flit Kupfer- und ZinksuIfat (Abb. 4) sind 
die Untersehiede in der Enthalpie grSBer, wenn aueh yon derselben 
Gr6genordnung wie die Entropie, so dug sich beide Gr6gen in ihrem 
EinfluB auf In y• kompensieren. 

Eine derartige Kompensation ist aueh beim Vergleieh yon Lithium- 
und Kaliumsulfat (Abb. 5) erkennbar. 

~1 H.  S. Harned nnd B. B.  Owen, Physical Chem. of Electrolytic Sol., 
New York 1950. 
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Ein gu~ untersuchtes System, bei dem D~ten bei h 6 h e r e n  Kon- 
zentr~tionen zur Verfiigung stehen, ist Sehwefels~ture--Wassor (Abb. 6). 
Die bei dieser L6sung bekannte Wgrmet6nung wird durch einen ebenso 
groSen entropischen Effekt prsktisch kompensiert, so daft insbesondere 
bei 14 m L6sung ein p s e u d o i d e a l e s  Verh~lten vorliegt 12. 

12 W. Nernst, Ann. Phys. [3] 53, 57 (1894); siehe auch Theor. Chemie 11. 
bis 15 Aufl., S. 169, Enke (Stuttgart) 1926. J. N.  Br6nsted, Z. physik. Chem. 
68, 693 (1910); siehe ~ueh Z. physik. Chem. 64, 641 (1908). K. Jellinek, 
Lehsb. physik. Chemie 4, 467--468 (1933). 


