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Einleitung

Die zufillige Beobachtung L. GaLvanis (1737—1798), dafl ein zwischen zwei leitend
verbundenen Metalldrihten aufgespannter Froschschenkel in heftige Zuckungen gerit
(1791), gab den AnstoB zur Entdeckung der elektrochemischen Stromquellen. A. Vorra
(1745—1827) stellte fest, daB fiir das Gelingen des Experiments die Verwendung zweier
verschiedener Metalle notwendig ist. Er konnte nachweisen, daf in einer Anordnung,
die aus zwei verschiedenen in eine Elektrolytlosung tauchenden Metallen besteht
(= galvanisches Element), stets ein elektrischer Strom flieit, wenn man die beiden
Metalle im ,,AuBeren Stromkreis® leitend verbindet. Zur Elektrisiermaschine trat damit
eine neue Quelle fiir elektrische Energie.

Nachdem man erkannt hatte, daB sich durch Hintereinanderschalten mehrerer
galvanischer Elemente hohe Spannungen erzielen lieen (Vorrasche Siule), konnten
durch Anlegen dieser Spannungen an Elektrolytlésungen chemische Umsetzungen er-
zwungen werden. Eine solche ,,Elektrolyse* war die Zersetzung des Wassers in Wasser-
stoff und Sauerstoff (1800) durch W. Nicmorsox (1753—1815) und A. CARLISLE (1768
bis 1840).

Wihrend noch Vorra die sich an der Beriihrungsstelle der beiden Metalle eines
galvanischen Elementes ausbildende Kontaktspannung als Ursache fiir den Stromfluff
ansah, konnte H.Davy (1778—1829) zeigen, dal der elektrische Strom auf die im
galvanischen Element ablaufende chemische Reaktion zuriickzufiihren ist.

Die ersten quantitativen Untersuchungen zur Elektrolyse unternahm M, FArapay
(1791—1867). Seine Arbeiten iiber den Zusammenhang zwischen der an der Elektrode
umgesetzten Stoffmenge und der transportierten elektrischen Ladung fiihrten zum
Gesetz der ,,elektrochemischen Aquivalente® (1834). FAraDAY prigte auch die noch
heute in der Elektrochemie iiblichen Bezeichnungen wie Elektrolyse, Elektrode, Anode,
Katode usw. Die Entwicklung der quantitativen Untersuchung elektrochemischer
Probleme wurde durch die PoceENDORFFsche Kompensationsmethode fiir Spannungs-
messungen und die WHEATSTONEsche Briickenmethode fiir Widerstandsmessungen in
apparativer Hinsicht und von der theoretischen Seite z. B. durch die Bestimmung des
elektrischen Wirmeidquivalents durch J. JouLE (1818—1889) stark geférdert.

Lange Zeit glaubte man, daf} die in der Fliissigkeit gelosten chemischen Verbindungen
als Molekiile vorliegen, die erst im elektrischen Feld in elektrisch geladene Teilchen
aufgespalten werden. Dazu stand jedoch im Widerspruch, dai viele elektrolytische
Zersetzungen schon beim Anlegen geringster Spannungen an die Elektroden ablaufen.
Untersuchungen von R. Cravsrus (1822-—1888) sowie die Ergebnisse anderer Forscher
fithrten schlieBflich S. ARRHENIUS (1859— 1927) dazu, seine Theorie der elektrolytischen
Dissoziation aufzustellen (1884), fiir die er spiter den Nobelpreis erhielt. Durch diese
Dissoziationstheorie der Elektrolyte wurde die weitere Entwicklung der Elektrochemie
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sehr befruchtet. Sie erlaubte nicht nur eine Deutung der Elektrolyse und des Elektri-
zitdtstransportes in Leitern 2. Klasse, sondern sie ermdglichte auch die Anwendung
des Massenwirkungsgesetzes auf Elektrolytlosungen und eine Erkldrung der galvani-
schen Stromerzeugung.

Die Anwendung der ARRHENIUSschen Dissoziationstheorie fiihrte jedoch in vielen
Fillen zu widerspriichlichen Schliissen. Erst als die Wirkung der gegenseitigen elektro-
statischen Beeinflussung der Ionen auf das Verhalten von Elektrolytlésungen erkannt
und von P, DEBYE (1884 —1966) und E. HickeL quantitativ erfat werden konnte
(1923), war es moglich, die Eigenschaften von Lésungen sog. starker Elektrolyte zu
deuten und zu berechnen. Es zeigte sich jedoch sehr bald, daB diese Theorie auf Elektro-
lytlésungen solcher Konzentrationen, wie sie in der Praxis vorliegen, nicht anwendbar
war.

Als Wegbereiter der Elektrochemie in Deutschland kann F. FoErsTER (1866 —1931)
angesehen werden, der sie als erster als selbstindiges Lehrgebiet behandelte. Sein wissen-
schaftliches Werk auf dem Gebiet der Elektrochemie erstreckt sich von der elektro-
chemischen Thermodynamik bis zu den verschiedensten Zweigen der elektrochemischen
Kinetik, Die groBte Leistung fiir die gesamte Elektrochemie und ihre wissenschaftlich-
technische Entwicklung stellt jedoch sein umfassendes Lehrbuch ,,Elektrochemie wif3-
riger Losungen® dar. Sein Werk wurde von seinem Nachfolger E. MULLER (1870—1947)
fortgesetzt, der sich auch auf den verschiedensten Gebieten der Elektrochemie erfolg-
reich betdtigte. Die Verdienste E. MULLERS liegen insbesondere auf dem Gebiet der
Lehre: Die von ihm ausgearbeiteten elektrochemischen Grundversuche und ihre Zu-
sammenstellung in seinem ,,Elektrochemischen Praktikum® bildeten iiber Jahrzehnte
den Leitfaden fiir die praktische Ausbildung von Elektrochemikern.

MafBgeblich wurde die Elektrochemie durch die Arbeiten W. NErNsTs (1864—1941)
gefordert, der. auf allen elektrochemischen Gebieten theoretische, experimentelle und
methodische Beitrige lieferte. Die grofite Bedeutung jedoch haben seine Arbeiten iiber
die elektromotorischen Krifte und die Theorie der Potentialbildung an Metallelektroden.
Seine theoretischen Vorstellungen fiihrten ihn (1889) zu der nach ihm benannten Glei-
chung fir das Elektrodenpotential, die fiir die gesamte Elektrochemie von grund-
legender Bedeutung ist. Auf ihn geht auch der Vorschlag zuriick, das Potential der
Standard-Wasserstoffelektrode als Bezugspunkt zu wéhlen und Null zu setzen, so daf
damit auch die elektrochemische Spannungsreihe der Metalle in der heute vorliegenden
Form ihm zu verdanken ist.

Nachdem die Elektrochemie von der thermodynamischen Seite her zu einem gewissen
Abschluf8 gelangt war, wirkte das Eindringen reaktionskinetischer Uberlegungen sehr
befruchtend auf ihre Entwicklung. Schon Anfang der 30er Jahre fithrten M. VoLMER
(1885--1965) Kristallwachstumsfragen zu den Vorgidngen an Elektroden. Dabei ent-
standen Arbeiten, die der Elektrodenkinetik wichtige Impulse gaben. Als besonders
anregend hat sich dabei seine Deutung der Wasserstoffiilberspannung erwiesen. In ent-
scheidendem MaBe wurde die Bearbeitung des Gebietes der Elektrodenkinetik von
K. F. BONHOEFFER (1899—1957) beeinfluBt. Nahezu die gesamte moderne Schule der
FElektrodenkinetik wird von seinen Schiilern getragen. Die mit der Entwicklung der
elektronischen Melitechnik verbesserten Untersuchungsmethoden erméglichten dabei
ein immer tieferes Eindringen in die Kinetik der Reaktionen an Elektrodenoberflachen.
Dieses Gebiet ist in den letzten Jahren durch A. N, Frumkin in der UdSSR, durch
J. O’M. Bockris, P. DELAHAY in den USA, durch K.J. VETTER in der BRD und
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andere bedeutende Forscher intensiv gefordert worden. Dabei sind hinsichtlich der
Elektrodenprozesse, an denen das Elektrodenmaterial nicht unmittelbar teilnimmt,
wichtige und gesicherte Erkenntnisse erzielt worden. Hingegen ist die Aussagekraft in
bezug auf Vorgénge, bei denen die Elektrodenoberfliche selbst in nicht kontrollier-
barer Weise verindert wird, stark eingeschrinkt, so daB sich viele SchluBfolgerungen
und theoretische Betrachtungen nicht als tragfihig erwiesen haben. Immerhin zeugt
die fast uniibersehbare Fiille wissenschaftlicher Arbeiten auf diesem Gebiet von dem
steigenden Interesse an der Bearbeitung elektrochemischer Probleme, da von deren
Klirung die Lésung wichtiger Fragen, wie der Korrosion, der Energiespeicherung und
-gewinnung, der automatisierten Analysenmeftechnik, der Wasseraufbereitung u. a. m.
abhéngt.
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Cstarr
Caire

,Gu

SRR ENNS S DU EQ

Alktivitit

mittlere Aktivitit eines Elektrolyten
Minimalabstand zweier Ionen
Arbeit

Stromausbeute

Energieausbeute

Litermolaritit

Konzentration an der Oberfliche
Kapazitit

differentielle Doppelschichtkapazitit
integrale Doppelschichtkapazitat
Kapazitiit der starren Doppelschicht
Kapazitit der diffusen Doppelschicht
Farapay-Kapazitit

Molwirme

Widerstandskapazitit

Radius des StoBkomplexes
Diffusionskoeffizient
Dissoziationsenergie

elektrische Ladung
Elementarladung
Aktivierungsenergie
Elektronenaffinitit

Energie

Elektromotorische Kraft
Standard-EMK

Extinktion

elektrische Feldstirke

Flache

osmotischer Koeffizient
Leitfahigkeitskoeffizient -
Aktivititskoeffizient

mittlerer Aktivititskoeffizient
rationeller Aktivitdtskoeffizient
praktische Aktivititskoeffizienten
Farapavysche Konstante
NEerNsT-Faktor

freie molare Energie

freie molare Enthalpie

partielle molare freie Enthalpie
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GE

(e J(’ﬂl

oA R S S N NS

-

alalla

Pw
pH

freie (YberschuBenthalpie

freie molare Solvatationsenthalpie
freie molare Aktivierungsenthalpie
Hydrolysengrad

molare Enthalpie

partielle molare Enthalpie
Hydratationszahl

molare Solvatationsenthalpie
molare Aktivierungsenthalpie
vanN't Horrscher Faktor
Stromdichte
Austauschstromdichte
Stromstérke

Ionisationsenergie

lonenstirke

Teilchenstrom
BorrzmANKN-Konstante
Geschwindigkeitskonstante
Geschwindigkeitskonstante einer katalysierten Reaktion
Gleichgewichtskonstante
Lislichkeitskonstante
Azidititskonstante
Basizitdtskonstante
thermodynamische Dissoziationskonstante
klassische Dissoziationskonstante
Hydrolysenkonstante
Stabilititskonstante von Komplexen
Ionenprodukt des Wassers

Kraft

Linge

Ionenbeweglichkeit
Ionenbeweglichkeit bei unendlicher Verdiinnung
Induktivitdt

Léslichkeitsprodukt
phidnomenologischer Koeffizient
Masse

Kilogrammolaritit (Molalitdt)
Molmasse

Molzahl

elektrochemische Wertigkeit
Anzahl der Teilchen ¢ pro cm?
Avogaprosche Zahl

Druck

Polarisationsspannung
Pufferindex

Pufferwert

konventioneller pH-Wert

13

1) Im Symbolverzeichnis vom Band 1 sind die thermodynamischen AktivierungsgréBen mit
G*, H*, 5* bezeichnet worden; im Text wurden aber die hier angegebenen Symbole G, H,, S,
verwendet.
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patl = —Ilgay : negativer dekadischer Logarithmus der Wasserstoffionenaktivitit

pK, = —lg K,: negativer dekadischer Logarithmus der thermodynamischen Dissoziations-
konstanten

pK,, = —lg K,: negativer dekadischer Logarithmus des Ionenproduktes des Wassers

Py Kapillardruck

I Molpolarisation

q Querschnitt

Q Ladungsmenge

Q molare Wiarmemenge

(49 Sublimationswirme

&o erste Losufgswiirme

Q Uberfiithrungswiirme

r Abstand

R Widerstand

Ry Reaktionswiderstand

Ry Radius einer Ionenwolke

R Gaskonstante

Rp Durchtrittswiderstand

s Frequenzfaktor

8 Sedimentationskonstante

s molare Entropie

K partielle molare Entropie

84 molare Solvatationsentropie

8.1 molare Aktivierungsentropie

t Zeit

t; Uberfithrungszahl des Ions

v i absolute Temperatur

u; Wanderungsgeschwindigkeit des Ions ¢

2 Spannung, Zellspannung

oo Standard-Zellspannung

Uy, Klemmenspannung

U molare innere Energie

Ug Gitterenergie

v, V Volumen

v Geschwindigkeit

w Reibungswiderstand

w Wasseriiberfiihrung

W "Wahrscheinlichkeit

W, = —¥W, Reaktionsenthalpie, Wirmeténung

x, Molenbruch

X, verallgemeinerte Kraft

Y Leitwert

z Impedanz

z; Ladungszahl des Ions ¢ (2; > O fiir Kationen, z; < 0 fiir Anionen)

x Durchtrittsfaktor

x Dissoziationsgrad

x Polarisierbarkeit

o reales Potential

op Dicke der PraNDTLschen Stromungsschicht

1) 5. FuBnote S. 13
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Oy

TE®™ETE

L€8S®~~qamo y.®

g €=

Dicke der Ner~stschen Diffusionsschicht
Celsiustemperatur
Dielektrizititskonstante
Influenzkonstante

molarer Extinktionskoeffizient
Elektrodenpotential, Galvanispannung
Standardpotential
Gleichgewichts-Elektrodenpotential
Diffusionspotential

elektrokinetisches Potential

Viskositiit

Wirkungsgrad

Uberspannung

Diffusionsiiberspannung
Durechtrittsiiberspannung
Kristallisationsiiberspannung
Reaktionsiiberspannung

spezifische Leitfihigkeit
Aquivalentleitfihigkeit
Aquivalentleitfahigkeit bei unendlicher Verdinnung
molare Leitfahigkeit

Dipolmoment

chemisches Potential

elektrochemisches Potential

chemisches Standardpotential

Frequenz

stéchiometrische Aquivalenzzahl
osmotischer Druck

Dichte

Raumladungsdichte

spezifischer Widerstand
Grenzflichenspannung

Relaxationszeit

Verweilzeit

Phasenwinkel

Verdiinnung

inneres elektrisches Potential einer Phase (Galvanipotential)
Galvanispannung

elektrisches Oberflichenpotential einer Phase
duberes elektrisches Potential einer Phase (VorLTa-Potential)
Kreisfrequenz
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) I} Grundbegriffe: Grofen und Gesetze der Elektrizitéitsiehre

1.1. Elektrische GroPen und Einheiten

Beim Rechnen auf dem Gebiet der Elektrizititslehre kann man mit den drei in der
Mechanik definierten GrundgréoBen — Masse, Lénge und Zeit — nicht auskommen,
sondern muBl noch eine vierte GrundgroBe einfiihren. Das ist der Ausdruck dafiir, dafl
sich die elektrischen Erscheinungen nicht auf mechanische zuriickfithren lassen. Als
vierte GrundgriBe dient die elektrische Stromstdrke. Die Einheit der elektrischen Strom-
stirke wird nach dem heute giiltigen Internationalen Einheitensystem (SI) [1.1] mit
Hilfe der Kraftwirkung definiert, die zwei stromdurchflossene Leiter aufeinander aus-
iiben:

Ein Ampere (A) ist die Stirke eines zeitlich unverdanderlichen elektrischen Stromes durch zwei
geradlinige, parallele, unendlich lange Leiter der relativen Permeabilitdt 1 und von vernachlissig-
barem Querschnitt, die einen Abstand von 1 Meter haben und zwischen denen die durch den Strom
elektrodynamisch hervorgerufene Kraft im leeren Raum je 1 Meter Linge der Doppelleitung
2.1077 N betrigt.

Dureh diese Definition wird das ,,internationale Ampere abgelost, das auf der
elektrolytischen Abscheidung einer Silbermenge von 0,001118 g pro Sekunde beruhte.

Die iibrigen in der Elektrizitdtslehre gebriduchlichen Gréflen ergeben sich nun als
abgeleitete GroBen; ihre Einheiten lassen sich auf die drei mechanischen Grundein-
heiten (kg, m, s) und auf die Stromstiirkeeinheit (A) zuriickfithren. So gilt beispiels-
weige fiir 1 Volt als Einheit der elektrischen Spannung:

Das Volt ist die elektrische Spannung zwischen zwel Punkten eines homogenen und gleichmaBig
temperierten meteallischen Leiters, in dem bei einem zeitlich unverinderlichen Strom der Stirke
1 Ampere zwischen den beiden Punkten eine Leistung von 1 Watt umgesetzt wird.

Es gilt also die Beziehung

1V=1—= (1.1)

durch die das Volt auf die vier Grundeinheiten zuriickgefiihrt wird!). Tabelle 1.1 gibt
eine Zusammenstellung der wichtigsten elektrischen GréBen, ihrer Symbole und Ein-
heiten sowie die Zuriickfithrung der Einheiten auf die Grundeinheiten. Auf die physika-
lische Bedeutung der einzelnen GréBen wird bei der Besprechung der GesetzmilBig-
keiten eingegangen, in denen sie eine Rolle spielen.

1) Im ,,System Internationaler Einheiten* ist die EMK eines WEsTON-Normalelementes auf
1,0183 ,,internationale Volt** = 1,086 V bei 20°C festgelegt (s. S. 155 u. Anhang, Tab. 1).

2 Schwabe Bd. 2
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Tabelle 1.1
Zusammenstellung der wichtigsten elektrischen GroBen und ihrer Einheiten

GréBe Symbol Einheit Definition der Einheit
Stromstirke i I A (Ampere) siehe Text
S U V (Volt) AR AR R
i : Hliaiimie
v kg - m?
Widerstand R Q (Oh 10=1—=
iderstan (Ohm) I P
A At.g?
Leitwert ¥ S (Siemens) 18=1—=
v kg - m®
: " -m kg - m*
spezif. Widerstand o Qm*) 10m =1—— =1
A Az.g?
S A A?. g8
spezif. Leitfahigkeit S/m*) Ul T .
. m Vem kg - m3
Ladung 4 TR C (Coulomb) 1C=1A.s
! i : \i kg - m
elektrische Feldstirke ¢ V/m l—=1—
m A-g
A-s AP . g8
Kapazitét C F (Farad) 1F=1 =1
v kg - m®
Vs kg - m?
Induktivitit L H (He I1H=1—=1——
nduktiv: , (Henry) 3 AT

*) In der Elektrochemie wird im allgemeinen die hundertmal kleinere Einheit Q- em bzw. die
hundertmal gréere S - em~! verwendet.

Da bei elektrochemischen Messungen oft mit sinusférmigem Wechselstrom gearbeitet
wird, sollen noch einige in der Wechselstromtechnik gebrauchliche Begriffe erliutert
werden [1.2], [1.3]. Als zweckmiBig zur mathematischen Behandlung von Wechsel-
stromkreisen hat sich die Einfiihrung der komplexen Rechnung erwiesen. Werden
Stromstirke und Spannung als komplexe Grofien § und 11 aufgefalt, dann sind sie
durch je zwei Zahlen charakterisiert (Betrag und Phase oder Realteil und Imaginér-,
teil). i

Mit Hilfe der so definierten Gréflen lassen sich nun ebenfalls komplexe Werte des
Widerstandes 3R, des Leitwertes ) und der Leistung ‘B einfiithren, wie das in Tab. 1.2
(obere Zeile) dargestellt ist. Durch Benutzung der komplexen Rechnung lassen sich
diese Gesetze, die zundchst nur fiir OHMsche Widerstinde gelten, auf beliebig kompli-
zierte Netzwerke erweitern, die aus Widerstinden, Induktivititen und Kapazititen
bestehen [1.2]. Dabei ist jedoch zu beachten, dafi zwischen den Ommschen Wider-
stinden R einerseits und den Kapazititen ¢' und Induktivititen L andererseits ein
prinzipieller Unterschied besteht, Bei einem Ommschen Widerstand sind Wechselstrom
und Wechselspannung stets ,,in Phase‘ (Phasenverschiebung Null). Das fiihrt dazu,
daB der Ormsche Widerstand der Spannungsquelle stindig Energie entzieht und diese
irreversibel in Wiarme umwandelt, Man spricht deshalb von einem Wirkelement (Wirk-
widerstand, Wirkleitwert) und nennt die in der Zeiteinheit umgesetzte Energiemenge
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Wirkleistung. Bei Kapazititen und Induktivititen dagegen besteht zwischen Strom
und Spannung eine Phasenverschiebung von 7/2. In der einen Halbperiode des Wechsel-
stroms entziehen diese Schaltelemente der Spannungsquelle Energie und speichern sie
in Form von elektrischer bzw. magnetischer Feldenergie. In der anderen Halbperiode
wird die Feldenergie wieder abgebaut und der Spannungsquelle vollstindig zuriick-
gegeben, Im zeitlichen Mittel iiber eine Periode verbrauchen diese Schaltelemente also
keine Energie, weshalb man von Blindelementen (Blindwiderstand, Blindleitwert) und
von Blindleistung spricht. In der komplexen Schreibweise entspricht dem Blindanteil
der Imaginirteil der komplexen Zahlen und dem Wirkanteil der Realteil. Der Betrag
der komplexen Zahl wird als Scheingréfe bezeichnet (Scheinwiderstand, Scheinleitwert,
Scheinleistung). Tabelle 1.2 gibt einen Uberblick iiber diese Bezeichnungsweise.

Tabelle 1.2.

Ubersicht zur Bestimmung der komplexen Werte von Widerstand, Leitwert und Leistung
in einem Wechselstromkreis

u R
R= K] V= 1 B=u.3*
komplexe Gréfie komplexer Widerstand komplexer Leitwert  komplexe Leistung
(Impedanz) {Admittanz)
Betrag Scheinwiderstand Scheinleitwert Scheinleistung
Realteil Wirkwiderstand Wirkleitwert Wirkleistung
(Resistanz) (Konduktanz)
Imaginiirteil Blindwiderstand Blindleitwert Blindleistung
(Reaktanz) (Suszeptanz)

5* = konjugiert komplexe GrofBe zu ¥

1.2, Elektrochemische Grundbegriffe

1.2.1. Blektrolyte und Dissoziation

Der Transport des elektrischen Stromes kann einmal mittels Elektronen und zum
anderen mittels elektrisch geladener Materieteilchen, sogenannter Ionen, erfolgen. Im
ersten Falle sprechen wir von Leitern 1. Klasse oder metallischen Leitern, weil die
wichtigsten Vertreter dieser Art von Stromleitung die Metalle, die intermetallischen
Verbindungen und die Legierungen sind; im zweiten Falle von Leitern 2. Klasse oder
Ionenleitern. Stoffe, in denen der Stromtransport durch Ionen erfolgt, werden als
Elektrolyte bezeichnet. Sie kénnen sich dabei im festen, geschmolzenen oder geldsten
Zustand befinden. Nach ihremx Bindungszustand in der reinen Phase werden die Elek-
trolyte in echte Elektrolyte und potentielle Elektrolyte unterteilt.

Echte Elektrolyte liegen bereits in reinem Zustand in Form von Ionen vor und
bilden als feste Korper Ionengitter. Hierzu gehéren praktisch alle Salze, wenn man
von einigen Ausnahmen wie HgCly,, Hg(CN),, FeF; oder Fe{(SCN), absieht, bei denen
der kovalente Bindungsanteil sehr grof} ist.

2%
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Potentielle Elektrolyte liegen als reine Phase nicht ionogen vor und leiten den elek-
trischen Strom nur im geldsten Zustand, da die Bildung der Ionen erst durch Reaktion
mit dem Loésungsmittel erfolgt. Ihr Bindungszustand erstreckt sich in reiner Phase
von der semipolaren bis zur homdopolaren Bindung mit hohem Dipolmoment.
Zu ihnen gehoren fast alle sogenannten schwachen Elektrolyte und viele starke
Sauren,

In einem polaren Lésungsmittel geldst, Liegt der Elektrolyt teilweise oder vollstindig
in Form voneinander getrennter ITonen mit positiver und negativer Ladung vor. Die
Bildung frei beweglicher Ionen unter dem Einfluf} eines Lésungsmittels bezeichnet man
als elektrolytische Dissoziation. Nach ihrem Dissoziationsverhalten unterscheidet man
starke und schwache Elektrolyte.

Starke Elektrolyte sind in Lésung praktisch vollstindig dissoziiert. Zu ihnen gehoren
alle echten Elektrolyte und viele potentielle Elektrolyte, die, wie z. B. HCI, in waf-
riger Lésung nahezu vollstindig dissoziieren (alle starken Siuren und Basen). Wie
spiter noch gezeigt werden wird, ist in sehr konzentrierten Lsungen auch die Dissozia-
tion der starken Elektrolyte unvollsténdig.

Schwache Elektrolyte sind in Losung nur wenig dissoziiert. So liegt das Dissozia-
tionsgleichgewicht z. B. der Essigsidure weitgehend auf der Seite der undissoziierten
Molekiile HAz:

HAz + zH,0 = H' + 4z'.

Schwache Elektrolyte sind vor allem die schwachen — vorwiegend organischen —
Sduren und Basen sowie einige wenige Salze (s. 0.).

Das Dissoziationsverhalten eines Elektrolyten hédngt auBler von ihm selbst auch
vom Loésungsmittel ab. So dissoziiert z. B. N(CH,),Cl — ein echter Elektrolyt — in
wiiBriger Losung nahezu vollstindig und stellt hier einen starken Elektrolyten dar.
In Benzen geldst, bildet dieses Salz jedoch sog. fonenpaare und zerfallt praktisch nicht
in selbstindige Ionen. Wie noch gezeigt werden wird, erfolgt auch in konzentrierten
wirigen Losungen echter Elektrolyte auf Grund interionischer Wechselwirkung Ionen-
paarbildung.

Diese Ionenpaare kénnen ungeladen (Elektrolytmolekiil dissoziiert nicht und wird
als Ganzes solvatisiert bzw. hydratisiert) oder geladen sein (Molekiil eines terndren oder
quartiren Elektrolyten dissoziiert unvollstindig, z. B. AlICl," oder AICI”). Da poten-
tielle Elektrolyte nur im dissoziierten Zustand ionogen vorliegen, bezeichnet man deren
undissoziierte Molekiile nicht als Ionenpaare, sondern spricht von unvollstandiger Disso-
ziation. Allgemein kann man sagen, dal der Dissoziationsgrad x, der zum Ausdruck
bringt, welcher Bruchteil der urspriinglichen Molekiile in Ionen zerfallen ist, mit ab-
nehmendem polaren Charakter des Lisungsmittels und zunehmender Elektrolytkon-
zentration geringer wird.

Wie schon angedeutet wurde, sind die Ionen in Lésung mehr oder weniger stark
solvatisiert. Unter Solvatation versteht man die Anlagerung von Losungsmittelmole-
killen an geloste Stoffe (Ionen, Ionenpaare, Molekiile, Kolloide). Die entstandenen
Produkte heifien Solvate. Von Hydratation bzw. Hydraten spricht man, wenn als Losungs-
mittel Wasser fungiert. Wesentlich fiir die Solvatationsfdhigkeit eines Losungsmittels
ist das Dipolmoment seiner Molekiile, weil die Solvatation meistens eine Folge von
Ion-Dipolwechselwirkungen (bei Ionen) bzw. Dipol-Dipol-Wechselwirkungen (bei Mole-
kiilen und Kolloiden) ist. Dabei kénnen durch das starke elektrische Feld des Ions in
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den Losungsmittelmolekiilen Dipolmomente induziert werden und kovalente Bindungs-
anteile zwischen Losungsmittelmolekiil und Ion eine Rolle spielen.

Da der Hydratationsvorgang meist mit einer betrachtlichen Abnahme der Enthalpie
bzw. freien Enthalpie verbunden ist, z. B.:

K+ 4+ 1H,0 - K’ AH ~ —146,5 kJ
H* 4+ 4H,0 - HY) 46 ~ —1110kJ

unterscheidet sich der Zustand des hydratisierten Ions stark von dem der ,nackten®
Ionen. Zur Unterscheidung gibt man bei unhydratisierten Ionen die Anzahl der ab-
gegebenen bzw. aufgenommenen Elektronen und damit den positiven bzw. negativen
Ladungsiiberschuf8 durch die entsprechende Zahl und ein + bzw. — Zeichen, bei
hydratisierten Ionen durch die entsprechende Zahl und einen Punkt bzw. ein Komma
rechts oberhalb des Symbols an.

Wenn ein Elektrolyt der allgemeinen Zusammensetzung Ka*A]-~ in wilBriger
Loésung in seine Ionen zerfdllt?):

Keirt & + 2H,0 > 7, Ket' + v 4%,
so gilt wegen der Elektroneutralititsbeziehung
voczy =v_clz| =7,

n, ist die elektrochemische Wertighkeit®).
In diesem Zusammenhang soll an einigen Beispielen noch auf die Benennung der
Elektrolyte nach Zahl und Ladung der Jonen hingewiesen werden:

Beispiel:
Na(l binér 1 — 1wertig uni — univalent
BaCl, ternir 2 — lwertig bi — univalent
AlCl, quartdr 3 — Iwertig tri — univalent
CuSO,; bindr 2 — 2wertig bi — bivalent
K,S80, ternir 1 — 2wertig uni — bivalent
nusw.
1.2.2. Elektrochemische Vorgdnge an den Elektroden — Elektrodenprozesse

Wird ein Elektrolyt, der sich im geldsten oder geschmolzenen Zustand befindet, vom
elektrischen Strom durchflossen, so findet eine Zersetzung des Elektrolyten statt.
Dieser Prozell wird als Elektrolyse bezeichnet. Es handelt sich dabei um Reduktions-
Oxydations-Vorginge, die sich an den Elekéroden, die mit einer Gleichspannungsquelle

1) Beim BeschuB von Wasserdampf mit Protonen entstehen HyO,*-Ionen, wie massenspektro-
metrisch nachgewiesen werden konnte.

%) Ka sei ein beliebiges Kation; die Ladungszahl wird im allgemeinen durch die Zahl der -+ oder —
bzw. -oder ’ bezeichnet: Al*++ bzw. Al'" oder 8O,~~ bzw. SO,".

3),n, hat die Dimension Val - mol-1 (s. 8. 33), wenn die Zahl der umgesetzten Aquivalente be-
trachtet wird. Ein Aquivalent entspricht einem Mol positiver oder negativer Elementarla-
dungen,
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verbunden sind und in die Losung bzw. Schmelze eintauchen, abspielen. Allgemein
bezeichnet man den Teil eines metallischen Leiters, der der Zufiihrung des elektrischen
Stromes in eine Fliissigkeit, ein Gas, ein Vakuum oder auf einen Festkorper dient, als
Elektrode. Im elektrochemischen Sinn versteht man unter einer Elektrode ein System,
das aus mehreren hintereinander geschalteten leitenden Phasen besteht, wobei die eine
Endphase ein Elektronenleiter, die andere ein Elektrolyt ist. Beim Elektrolyseprozell
ist die negative Elektrode die Kalode und die positive Elektrode die Anode. Unter dem
Einfluf des zwischen Anode und Katode herrschenden Potentialgefilles wandern die
positiv geladenen Kationen zur Katode und werden dort teilweise oder vollstindig
entladen, d. h. an der Katode findet der Reduktionsvorgang statt. Durch katodische
Reduktion kénnen auch neutrale Molekiile, die durch Diffusion an die Katode gelangen,
negativ aufgeladen werden.

Beispiele fiir katodische Prozesse

Ag' + e — Ag + zH,0 vollstéindige Entladung eines Kations

Cr” + e — Cr"” unvollstindige Entladung eines Kations
Clo,” - 6H" 4 6e- = CI' + 3H,0 Reduktion eines Anions
Cly + 2~ — 2CV

H,0 + e — OH’ + % H,1) } Reduktion sines Molekiils

An der Anode finden unter Elektronenabgabe des Elektrolyten die Oxydations-
vorginge statt. Dabei kann sich die Anode entweder direkt am Oxydationsproze
beteiligen, indem ihre Metallatome zu Kationen oxydiert werden (in diesem Fall sprechen
wir von einer ldslichen Elektrode), oder sie fungiert lediglich als Elektronenacceptor,
indem an ihr die zugewanderten Anionen (negativ geladene Ionen), neutrale Molekiile
oder positive Ionen niederer Oxydationszahl oxydiert werden (sog. unangreifbare Elek-
trode).

Beispiele fiir Anodenprozesse

a) Ag - Ag + e Die Elektrode nimmt am Prozef} teil
1 .
b) 80" + Hy0 > H,50, + 5 0y + 2677)

1
H,0 > 2H + = 0, + 2
Cr" > Cr” + e

Typische unangreifbare Elektroden sind z. B. Graphit und Platin.

Bei den meisten Elektrolyseverfahren werden Anoden- und Katodenraum durch ein
Diaphragma getrennt. Das Diaphragma ist eine porése Membran aus moglichst unan-
greifbarem Material (z. B. Ton, Polyethen), das die Vermischung von Anolyt und
Katolyt verhindern soll. Neuerdings werden dafiir auch Ionenaustauschermembranen

1) Eine katodische Reduktion des Wassers erfolgt z. B. bei der Elektrolyse von reinem Wasser.
In diesem Fall werden keine H' entladen, sondern H,0 wird reduziert, da die Eigendissoziation
des Wassers nach H,O — H' + OH’ zu langsam verlduft. .

2) Diese Reaktion entspricht nicht dem Mechanismus, mit dem der Elektrodenprozefli abliuft,
sondern stellt die Bruttoreaktion dar.
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verwendet, die den Durchgang (Permeation) von Kationen oder Anionen spezifisch
verhindern. Die Elektrolytldsung im Bereich der Katode bezeichnet man als Kafolyt
(Abkiirzung fiir katodischer Elektrolyt), die im Bereich der Anode als Anolyt (Ab-
kiirzung fiir anodischer Elektrolyt).

Damit die Elektrolyse ablaufen kann, ist eine Mindestspannung, die Zersetzungs-
spannung, erforderlich, Als Mafl fiir den Verlauf von Elektrolysen ist die Stromdichie
t = I/F (F = Anoden- bzw. Katodenfliche) in Afcm? besser geeignet als die Gesamt-
stromstirke /, da sie einen direkten Vergleich zwischen Elektrolysen mit verschieden
grofen Elektroden ermdglicht. Sie bestimmt im wesentlichen die Abscheideform und
evtl. auch die Zusammensetzung der Elektrolyseprodukte. Fiir den Elektrolyten inter-
essiert die Stromkonzentration, das ist die Stromstérke je Volumeneinheit des Elektro-
lyten Ifv in Ajem®. Mit ihrer Hilfe kann man z. B. die zeitliche Anderung der Zu-
sammensetzung der Elektrolytlésung berechnen. Die Abweichungen der wirklich um-
gesetzten Menge (m) von der theoretisch nach dem Farapavschen Gesetz (vgl. Kap.
1.3.5.) geforderten Menge (myne...) bei einem bestimmten Elektrodenvorgang werden
durch die Stromausbeute beschrieben.

m

- 1009, = prozentuale Stromausbeute.
Mneor.

Die Stromausbeute von Elektrodenprozessen lifit sich mit Hilfe eines Coulometers
bestimmen. Wird in einem Coulometer die Masse m,,, eines Stoffes mit der Aqui-
valentmasse A, abgeschieden, wihrend m, Gramm eines Stoffes mit der Aquivalent-
masse A, durch den interessierenden ElektrodenprozeB umgesetzt wurden, so ergibt
sich die (auf Coulomb bezogene) Stromausbeute an diesem Stoff zu:

4, = Mg - Acoul

= - 1009%,.
f{: s Mo /0

Unter der Energieausbeute A versteht man das Verhaltnis von theoretisch erforder-
licher Spannung (U,yeor.) multipliziert mit der nach dem Farapayschen Gesetz (vgl.
Kap. 1.3.5.) zur Umsetzung einer bestimmten Masse des Stoffes bendtigten Ladungs-
menge (Qneor.), dividiert durch das Produkt aus tatsidchlich angewandter Spannung U
und Ladungsmenge

cheor. i Ur.heor. i 100% it Utheor. il 1 100%] = Ag.

U.-@ U - myper.

Die theoretisch notwendige Spannung ist die im reversiblen Gleichgewicht gemessene
bzw. aus der thermodynamischen Beziehung U = —AG/[zF berechnete Zellspannung.
Meist wird jedoch — nicht ganz korrekt — die Zersetzungsspannung des Elektrolyten
als Upeor. verwendet (s. S. 148).

Die bei der Elektrolyse durch den elektrischen Strom erzwungenen chemischen
Reaktionen kénnen in umgekehrter Richtung freiwillig unter Stromabgabe ablaufen.
Man bezeichnet Anordnungen, die die Energie spontan ablaufender chemischer Pro-
zesse zur Stromlieferung ausnutzen, als galvanische Elemente, galvanische Zellen oder
galvanische Ketlen.

Wiihrend bei der Elektrolyse der katodische Prozell an der negativen Elektrode und
der anodische Prozell an der positiven Elektrode ablaufen, ist im galvanischen Element
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die Elektrode, an der die katodische Reaktion abldauft, positiv und die, an der die
anodische Reaktion ablduft, negativ (A4bb. 1.1). i

Wichtigste Kenngroe eines galvanischen Elements ist die elektromotorische Kraft
oder EMK.

it St
' Sy
— T =M LT =
E BE &
g 5 XN 3
z el el Z il

[=]
—
o
-

Abb. 1.1: a) Elektrolysezelle b) Galvanische Zelle

H — Katode = negative Elektrode K = Katode = positive Elektrode z. B. Cu in CuS0,
A = Anode = positive Elektrode A = Anode = negative Elektrode, z. B. Zn in ZnS0,
D = Diaphragma I = Diaphragma

Die EMK ist definiert als Quotient aus der Anderung der freien Enthalpie 4G fiir
die betreffende Reaktion und dem Produkt aus Farapay-Konstante F und Zahl der
ausgetauschten Elektronen z

E = ﬁ (1.2)
z-F

Je nachdem, ob eine Reaktion freiwillig (4G < 0) oder unfreiwillig (4G > 0) ver-
lauft, ist die EMK negativ oder positiv. Es handelt sich bei der EMK nicht um eine
Kraft im herkémmlichen Sinne, sondern um eine Spannung. Eine Spannung kann man
jedoch nur fiir einen freiwillig verlaufenden Prozel8 messen. Dieser Tatsache wird durch
die Einfithrung der Begriffe Ketten- oder Zellspannung U Rechnung getragen. Zwischen
EMK und Kettenspannung besteht die Beziehung

U=—F (1.3)

weshalb die Kettenspannung fiir eine freiwillig verlaufende Reaktion immer positiv
ist.
Die EMK bzw. Zellspannung ist gleich der Differenz der Elekirodenpotentiale:
E=¢— e, (1.4)

wobei ¢4 das Elektrodenpotential der Anode, z. B. Zn/ZnS0,, und &, das Elektroden-
potential der Katode, z. B. Cu/CuSQ,, bedeuten.

Das Elektrodenpotential, das mit der Bezeichnung Galvanispannung identisch ist,
ist die Potentialdifferenz zwischen den Endphasen einer Elektrode (Metall/Elektrolyt).
Elektrodenpotentiale sind einzeln nicht meBbar, so daBl alle Zahlenwerte die EMK
zwischen dem betreffenden Elektrodenpotential und einem Bezugspotential (z. B.
Standardwasserstoffelektrode, vgl. Kap. 4.) darstellen,



Grundgesetze . 25

1.3. Grundgesetze

Die Gesamtheit der elektromagnetischen Erscheinungen wird durch das Mawxwellsche
Gleichungssystem [1.4] vollstindig beschrieben. Vielfach liegen so spezielle Verhiltnisse
vor (Beschrinkung auf punktférmige Ladungen und stromdurchflossene Leiter), daB
die sehr allgemeinen MAXWELLschen Gleichungen durch speziellere Beziehungen ersetzt
werden kénnen. Die wichtigsten von ihnen sollen hier besprochen werden.

I 805 S Coulombsches Gesetz

Besitzen zwei punktférmige Ladungen @, und @, im Vakuum den Abstand r vonein-

ander, so beeinflussen sie sich gegenseitig mit einer Kraft &, die sich aus der Beziehung
1 Ql i Qﬂ (1'5)

4350 r2

ergibt. Gleichung (1.5) wird als Coulombsches Gesetz bezeichnet. Die Kraft ist an-

ziehend, wenn die beiden Ladungen verschiedenes Vorzeichen haben; sie ist ab-
stoBend, wenn die beiden Ladungen gleiches Vorzeichen haben. & hat den Zahlenwert

®_ und wird als Influenzkonstante bezeichnet.
m

Q:—

A
8,8542 . 10-12
A

Setzt man den Proportionalitiatsfaktor 4ms, gleich 1, 1dBt sich die Ladung als abgeleitete GréBe
auf eine Kraft und eine Linge zuriickfiihren. Die Ladungseinheit Q" im elektrostatischen C'GS-
Systém ist die Ladung, die auf eine gleichgroBe zweite Ladung die Kraft von 1 dyn ausiibt
(1 dyn = 10~® N), wenn sich beide Ladungen im Abstand von 1 c¢m im Vakunum gegeniiber-
stehen:

1@) =1 den «cm?® = 1 em?®/2 . g1f2 . g1,

Die Umrechnungsfaktoren zwischen den elektrostatischen und gesetzlichen SI-Einheiten sind
im Anhang (T'ab. 6) angefiihrt. Man kann die in diesem Buch vorkommenden Gleichungen in die
vor allen Dingen in der &lteren Literatur iibliche Form fiir elektrostatische GréBen und Einheiten
iberfithren, indem &, durch 1/4 IT ersetzt wird.

1.3.2. Ohmsches Gesetz

Fiir viele elektrische Leiter sind Stromstirke I und angelegte Spannung U einander
proportional. Der Proportlonallta.tsfaktor R wird als Okmscher Widerstand bezeichnet.

Die Beziehung
- U=R-.1 (1.6)

heiBt Ohmsches Gesetz,

Der Oumsche Widerstand eines Leiters ist proportional zur Linge ! und umgekehrt
proportional zum Querschnitt ¢ dieses Leiters. Weiterhin hingt er von der Art des
Materials ab, aus dem der Widerstand besteht. In der Gleichung

!
R=oc— | . (1.7)
q
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ist der spezifische Widerstand o eine Materialkonstante. Die Verbindung zur Leiifdhig-
keit (auch Leitwert) ¥ und zur spezifischen Leitfdhigkeit » wird durch die Beziehungen

1 1
Y=— = — 1.8
p oy (1.8)
hergestellt.

1.3.3. Kirchhoffsche Sdtze

1. Kirchhoffscher Satz (Knotenpunkisatz):

Die Summe der Zweigstrome, die in einem Knotenpunkt (Stromverzweigungspunkt) zusammen-
treffen, ist gleich Null.

2. Kirchhoffscher Satz (Maschensatz):

Die Summe aller Spannungen in einer geschlossenen Masche (geschlossener Stromkreis) ist gleich
Null.

I,
A Knotenpunktsatz
1 Io "_If ‘fIz
l I l I
Parallelschaltung von Widerstinden
Up == Ry ﬂe[] A A4 A Y=Y,
2 Hf+ R 1t N
Stromfteilerregel
a} Ig Ry+R; Y+ Ye
Ip Ry Moschensatz
———
— Ug = Uy + U,
U
Reihenschoaltung von Widerstanden
Uy—= Il J TR AP A
i .R—Rf-i'.Rz; Y Y1+Y2
2
—_— Spannungsteilerregel
R, ﬂ= fsllnnmnyz
b} Uo R, "R? Yf + YZ

Abb. 1.2: Zur Erliuterung der KircHHOFFschen Sitze und ihrer Anwendungen

Zur Erlduterung der beiden Sétze dient die 4bb. 1.2. Der Knotenpunktsatz ist die
Kontinuitétsgleichung des elektrischen Stromes. Er kann auch folgendermafBen formu-
liert werden : Die Summe der zuflieBenden Strome ist gleich der Summe der abfliefenden
Stréme eines Knotenpunktes. Der Maschensatz ist ein Spezialfall der aus den MAXWELL-
schen Gleichungen resultierenden Aussage, dafl das elektrische Feld wirbelfrei ist.
Seine dquivalente Formulierung lautet: In einer geschlossenen Masche ist die Summe
der Urspannungen gleich der Summe der Spannungsabfélle.
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Aus den KircHHOFFschen Sitzen und dem OmMschen Gesetz lassen sich eine Reihe
weiterer wichtiger Beziehungen der Elektrotechnik ableiten. Durch einfache Rechnung
findet man z. B. Beziehungen, nach denen sich der Gesamtwiderstand einer Schaltung
berechnen ldfit, die aus der Parallelschaltung mehrerer Widerstinde bzw. aus der
Reihenschaltung mehrerer Widerstinde besteht (vgl. 4bb. 1.2). Im Falle der Reihen-
schaltung addieren sich die Einzelwiderstinde zum Gesamtwiderstand, wihrend sich
im Falle der Parallelschaltung die Einzelleitwerte zum Gesamtleitwert addieren. Weiter-
hin lassen sich Beziehungen ableiten, aus denen der Spannungsabfall iiber dem Teil-
widerstand einer Reihenschaltung (Spannungsteilerregel) sowie der Teilstrom einer
Parallelschaltung (Stromteilerregel) errechnet werden kann. Bei der Reihenschaltung
ist das Verhiltnis des Spannungsabfalls U, zur Gesamtspannung U, gleich dem Ver-
héltnis des entsprechenden Widerstandes R, zum Gesamtwiderstand R. Bei der Parallel-
schaltung ist das Verhédltnis von Teilstrom I, zum Gesamtstrom I, gleich dem Ver-
héltnis von Teilleitwert ¥, zu Gesamtleitwert ¥. Die angegebenen Beziehungen lassen
sich ohne Schwierigkeiten auf die Reihenschaltung bzw. Parallelschaltung von mehr
als zwei Widerstinden erweitern [1.5].

1.3.4. Wechselstromgeseitze

Bei der Berechnung von Wechselstromkreisen mufl beriicksichtigt werden, daB sich
im Kreise auBer Ohmschen Widerstinden R auch Induktivititen L und Kapazititen C
befinden. Die genannten Schaltelemente geniigen folgenden Grundgleichungen:

U=R.I (1.9a)

AN (1.9Db)
di
dl

U=L.— 1.9
= (1.9¢)

Wie im Kap. 1.1. bereits erwahnt, erfolgt die mathematische Erfassung von L und
C im Wechselstromkreis mit Hilfe der komplexen Rechnung. Zu diesem Zwecke fassen
wir die Stromstirke und die Spannung in den Formeln (1.9) als komplexe Gréfien auf:

U1l = Upelot+od; [ g, — I,eiwt+er, (1.10)

Stromstdrke und Spannung sind durch ihre Maximalwerte (I,, bzw. U,), ihre Phase
(@; bzw. @,) und ihre Frequenz w vollstandig charakterisiert. Setzen wir die Beziehungen
(1.10) in die Gleichungen (1.9) ein und fiithren die Differentiationen aus, dann ist es
fiir alle drei Fille moglich, den Quotienten 11/¥ zu bilden. Wir definieren

u
R = — 1.11
= | (L.11)
und nennen R den komplexen Widerstand (Impedanz) des Schaltelementes. Es ergeben

sich die drei Beziehungen

R =R, R = Wirkwiderstand (1.12a)
1 1
= ——, -— = kapatzitiver Blindwiderstand : (1.12b)
joC ol i

R = jwL, oL = induktiver Blindwiderstand (1.12¢)
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Die Einfithrung des komplexen Widerstandes % erweist sich als sehr vorteilhaft,
da mit seiner Hilfe die GesetzmaBigkeiten der 4bb. 1.2 sowie das OHMsche Gesetz auf
wechselstrombelastete Induktivititen und Kapazititen erweitert werden kénnen. Da-
durch ist es moglich, Wechselstromkreise mit algebraischen Gleichungen anstelle der
Differentialgleichungen (1.9) zu beschreiben. Es sind lediglich in den bisher abgeleiteten
Beziehungen alle Strome, Spannungen und Widerstinde durch die entsprechenden
komplexen GréBen zu ersetzen.

Wir wollen das an einem Beispiel niher erliutern. Eine harmonische Wechselspan-
nung von der Form

U{” = Um cos wi {1.13)

wird an die Reihenschaltung eines Ommschen Widerstandes und einer Induktivitdt
angelegt. Gesucht ist die GroBe des Wechselstromes 1), der durch die beiden Schalt-
elemente flieBt. Wir transformieren zunichst die Spannung ins Komplexe, indem wir
zum Realteil noch einen Imaginérteil hinzufiigen:

Wy = Up cos wt + jU, sin wt = Uper®t. (1.14)

Danach berechnen wir den komplexen Widerstand der Reihenschaltung. Dieser er-
gibt sich auf Grund der Beziehungen R = R, + R, (4bb. 1.2), R, = R (Gl. 1.12a) und
R, = joL (Gl 1.12¢) zu

R =R + joL. (1.15)

Fiir die weitere Rechnung ist es giinstig, i in der Form R = |R| e/ zu schreiben,
wobei sich || und ¢ nach den Rechenregeln fiir komplexe Zahlen zu
IR =VR: + (wL)?* und tgg =g; (1.16)
ergeben. Zur Ermittlung des komplexen Stromes $;, verwenden wir das OHMsche
Gesetz in der komplexen Form (1.11):
u 1) U et U i
Y = =2 = -2 _ = _2 gjlat—g) (1.17
S RGBT asedi o )
Das endgiiltige Ergebnis erhidlt man nach Riicktransformation in den reellen Be-
reich:

U
i 58, t — 1.18
o R cos (w @) ( )

mit [R| und ¢ nach Gleichung (1.16).

1.3.5. Faradaysche Geselze

In den Jahren 1833 und 1834 entdeckte Michael FARADAY zwei wichtige Beziehungen
zwischen der bei einer Elektrolyse geflossenen Ladungsmenge @ und der Masse m des
dabei abgeschiedenen’ Stoffes. Nach dem ersten Faradayschen Gesetz sind geflossene
Ladungsmenge und abgeschiedene Masse einander proportional, wihrend sich nach
dem zweiten Faradayschen Gesetz die Massen zweier von der gleichen Ladungsmenge
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abgeschiedener Stoffe wie deren Aquivalentmassen verhalten. Man kann beide Gesetze
in der Gleichung

Q=F.a (1.19)

zusammenfassen. Hierin bedeutet a die Zahl der Aquivalente, das heit die Masse des
abgeschiedenen Stoffes, geteilt durch die Aquivalentmasse. Fiir alle Stoffe ist die ge-
flossene Ladungsmenge der Zahl der abgeschiedenen Aquivalente proportional. Pro-
portionalititsfaktor ist die GréBe F, die als Faradaysche Konstante bezeichnet wird.
Wird gerade ein Aquivalent abgeschieden (@ = 1), dann wird hierzu die Ladungs-
menge @ = F bendtigt. Genaue Messungen haben den Wert

F — 96484,56 C/Vall)

ergeben. Die Farapaysche Konstante ist eine der grundlegendsten Konstanten in der
Elektrochemie. |

Die Anzahl der Teilchen, die sich in einem Aquivalent eines Stoffes befinden, ist
aus anderen Messungen bekannt (Avocaprosche Zahl N,, s. Band 1, S. 28). Aus ihr
1aB8t sich die Ladung berechnen, die ein einzelnes Ion trigt. Beim Vorliegen einwertiger
Jonen wird hierzu die FAraDpAYsche Konstante durch die Avoecaprosche Zahl geteilt.
Es ergibt sich ein Wert von 1,602 - 107*? C. Dieser Zahlenwert ist gut bekannt als der
Wert e, der elektrischen Elementarladung, wie er z.B. aus der Kraftwirkung eines
elektrischen Feldes auf elektrisch geladene Oltropfchen (MILLiKaN-Versuch [1.5]) er-
mittelt werden kann. Die elektrische Elementarladung ist die kleinste mogliche elek-
trische Ladung. Das Elektron ist Trédger dieser negativen elektrischen Elementar-
ladung. Zwischen Farapavscher Konstante, AvocaprRoscher Zahl und Elementar-
ladung besteht also die wichtige Beziehung

7. P, - A (1.20)

Diese Gleichung vermittelt uns grundlegende Kenntnisse iiber den Aufbau der Ionen
als Triger der elektrischen Stromleitung im Elektrolyten. Wenn der Quotient aus der
zur Abscheidung eines Aquivalents benétigten Ladungsmenge F und der in diesem
Aquivalent vorhandenen Teilchenzahl N, fiir ein einwertiges Ion gleich der elektrischen
Elementarladung ist, dann liegt es nahe, jedem Ion eine Elementarladung zuzuordnen.
Wird mit der gleichen Elektrizititsmenge nur ein halbes Mol, d. h. Ny/2 Teilchen eines
Stoffes abgeschieden, so besitzen diese Ionen zwei Elementarladungen (zweiwertige
Ionen). Diese Erkenntnis stimmt mit unseren Vorstellungen von der Entstehung der
Ionen aus neutralen Molekiilen iiberein. Bei der Aufspaltung (Dissoziation) der Mole-
kiile erhalten die entstehenden Ionen entweder einen Elektroneniiberschull (negative
Tonen) oder einen Elektronenunterschull (positive Ionen). Dabei kann es sich nur um
ganze Vielfache der Elementarladung handeln.

Die Giiltigkeit der FarapAvschen Gesetze ist unabhingig von Druck, Temperatur,
Konzentration und der sonstigen Beschaffenheit der Elektrolytlssung. Die Gesetze
gelten nicht nur fiir den Fall eines von auBlen erzwungenen Stromflusses durch die
elektrolytische Zelle, sondern auch fiir freiwillig in galvanischen Elementen unter Strom-
lieferung ablaufende Umsetzungen.

AbschlieBend wollen wir einige Anwendungen besprechen. Auf der Grundlage des
ersten FaraDAYschen Gesetzes ist es moglich, Ladungsmengen zu bestimmen, indem

!) Diese Ladungsmenge wird auch als 1 Faraday bezeichnet.
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die Masse eines durch diese Ladungsmenge elektrolytisch abgeschiedenen Stoffes er-
mittelt wird. Gerite dieser Art heilen Coulometer. Es gibt verschiedene Ausfithrungen.
Bei den Gewichtscoulometern (Silbercoulometer, Kupfercoulometer) wird die ab-
geschiedene Stoffmenge gewogen, wihrend bei den Volumencoulometern (Knallgas-
coulometer, Stiazihler) das Volumen einer abgeschiedenen Gasmenge bzw. Quecksilber-
menge in einem kalibrierten Rohr gemessen wird. Bei den Titrationscoulometern wird
die umgesetate Stoffmenge mit einem geeigneten Mittel titriert und die Ladungsmenge
aus der zugegebenen Menge des Titrationsmittels bestimmt.

Es soll hier kurz das Titrationscoulometer von LiNGANE und SmaLL besprochen
werden, In einem lichtdicht abgeschlossenen und mit CO,-freier Luft gespiilten Elek-
trolysegefdfl befinden sich eine Silberanode, eine Platinkatode und als Elektrolyt eine
wibrige Losung, die 0,03 molar an KBr und 0,1 molar an K;80; ist. Bei Stromfluf}
lduft der Bruttovorgang

2Ag + 2Br’ + 2H,0 = 2AgBr + H, + 20H’

ab. Die an der Katode entstehenden Hydroxylionen werden mit HCI titriert. Ist die
HCl-Lésung gerade 0,01035 molar, dann entspricht einem Kubikzentimeter des Titra-
tionsmittels eine Ladungsmenge von einem Coulomb. Der Endpunkt der Titration
(Aquivalenzpunkt der Neutralisationsreaktion) kann mit einer Glaselektrode (s. Kap.
4.7.2.) empfindlich angezeigt werden.

Ebenfalls auf dem 1. Farapayschen Gesetz beruht eine coulometrische Analysen-
methode (Coulometrie) [1.6], [1.7], bei der die Masse eines unbekannten Stoffes aus der
geflossenen Ladungsmenge bestimmt wird. Der zu bestimmende Stoff wird entweder
direkt an einer Elektrode abgeschieden, oder es wird elektrolytisch eine Substanz er-
zeugt, die sich stéchiometrisch mit dem in unbekannter Menge vorhandenen Stoff
umsetzt. Dann spricht man von coulometrischer Titration. Die Ermittlung des End-
punktes kann visuell, konduktometrisch (s. Kap. 2.8.) oder potentiometrisch (s. Kap.
4.7.5.) erfolgen. Diese Methode gestattet es, aullerordentlich kleine Stoffmengen mit
relativ groBler Genauigkeit zu bestimmen, weil nach dem Farapavschen Gesetz einem
Coulomb rund 1073 Val (1/96500 Val) entsprechen und sich Elektrizititsmengen von
10-% Coulomb noch genau messen lassen. Allerdings ist dafiir Voraussetzung, dafl die
geflossene Elektrizititsmenge nur die eine gewiinschte Stoffumwandlung, z. B. die
Bildung von OH’, durchfiihrt (s. 8. 330). Mit Hilfe solcher Coulometer 1aBt sich die
Stromausbeute (s. S. 23) bestimmen, sie liefern mc,.
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Elektrolytische Leitfahigkeit, d. h. Elektrizitidtstransport durch Ionen, kann sowohl in
reinen festen Elektrolyten als auch in Schmelzen und in Lésungen auftreten. Wilrige
Elektrolytlosungen sind wegen ihrer groflen praktischen Bedeutung am eingehendsten
untersucht worden. Uber das Leitvermégen solcher Lésungen liegt ein riesiges experi-
mentelles Material vor [2.5, 2.21, 2.22]. Die theoretische Deutung wifiriger Elektrolyt-
l6sungen stoft allerdings wegen der besonderen Eigenschaften des Wassers auf beson-
dere Schwierigkeiten (s. S. 123). Generell liegen in Mischphasen aus einem Lésungs-
mittel und einem Elektrolyten die Ionen des Elektrolyten als Assoziate (Solvate) mit
einem oder mehreren Losungsmittelmolekiilen vor (s. 8. 116 f). Wir werden uns zunéchst
mit solchen Elektrolytlésungen befassen.

2.1. Natur und Wanderungsgeschwindigkeit der Ladungstrdger

Reine Fliissigkeiten haben, sofern sie nicht selbst Tonen bilden wie das Wasser, eine
auflerordentlich geringe elektrische Leitfahigkeit. Wenn sie feste Elektrolyte zu losen
vermégen, steigt die Leitfahigkeit mit deren Konzentration stark an. Der Elektrizitits-
transport wird dann offenbar von den Ionen des Elektrolyten iibernommen. Da diese
entgegengesetzt geladen sind, werden sie unter dem Einflul einer Gleichspannung im
Gegensatz zu den Elektronen des Metalls in verschiedener Richtung wandern; sowohl
das Kation als auch das Anion wird zum Stromtransport beitragen. Die Geschwindig-
keit, mit der sie im elektrischen Feld wandern, wird daher die Stromstirke bestimmen.
Letztere 146t sich aber nicht aus dem lonenradius berechnen, den man etwa aus den
rontgenoptischen Daten des Kristalls entnimmt (,,GoLpscEMIDTSCher Ionenradius®)
(s. Tabellenanhang), denn durch die Bildung von Solvaten wird das Volumen der Ionen
vergroBert. Die solvafisierten (bei Bindung von Wassermolekiilen hydratisierten) Ionen
unterscheiden sich daher in der Wanderungsgeschwindigkeit, in thermodynamischen
und anderen Eigenschaften ganz wesentlich von den Ionen in der Gasphase oder im
Kristall. Man kann die Wanderungsgeschwindigkeit aber aus der Stromstirke und der
Spannung berechnen; dabei erhélt man zunichst die Summe der Geschwindigkeiten
von Kation und Anion. Aus den Uberfiihrungszahlen ergeben sich dann die Einzel-
geschwindigkeiten (s. S. 34). Damit ist die elektrische Leitfahigkeit zwar eine kine-
tische Grofle, denn sie wird ja von der Geschwindigkeit der Tonen bestimmt, sie ist
aber selbst zeitinvariant.



32 Elektrolytische Leitfahigkeit in Losungen

22, Zusammenhang zwischen Wanderungsgeschwindigkeit und Leitfahigkeit

Um den Zusammenhang zwischen Leitvermdgen einer Elektrolytlosung und Geschwin-
digkeit der Ionen zu finden, betrachten wir ein Gefa8, z. B. ein Glasrohr der Linge [,,
das vollstindig mit einem Elektrolyten gefiillt ist und an den Enden von zwei parallelen
Elektroden des Querschnitts ¢ abgeschlossen wird. Zwischen diesen Elektroden soll die
Spannung U, liegen (Abb. 2.1). Das elektrische Feld zwischen den Platten sei homogen,
die elektrische Feldstirke € fiir jeden Querschnitt des Rohres ergibt sich dann zu
€ = U[l. Um die Kraft zu erhalten, mit der ein Ion von der entgegengesetzt geladenen
Elektrode angezogen wird, hat man die Feldstirke mit der Ladung @ des Ions zu
multiplizieren. Wenn es sich um ein Kation mit der Ladungszahl z, handelt, so ist
@ = z, - €5, mithin -

®=0- =@.€=@gy:z,»€, (2.1)

U
l

Da das Ion von annéhernd gleich groBen Fliissigkeitsmolekiilen umgeben ist, wird
es sich unter dem EinfluB dieser Kraft auch nur mit grofier Reibung bewegen kénnen.
Seine Geschwindigkeit wird sich also als Quotient aus Kraft und Reibungswiderstand
Ry darstellen lassen:

& 2, €-107
L E; — +_0‘R’“,_u—- (cm S-l). (2.2)

Dabei ist e, die Elementarladung in Coulomb (1,6021892 C) und € die Feldstirke in
Volt/em ; der Faktor 107 ergibt sich aus den Einheiten, wenn man die Geschwindigkeit
in cm s~1 ausdriickt, '

Abb. 2.1: Skizze zur Ableitung des Zusammen-
q hangs zwischen Wanderungsgeschwindigkeit
q i und Leitfahigkeit
lo

i
T

Um eine GréoBe fiir die Geschwindigkeit der Ionen zu besitzen, die unabhingig von
der Feldstirke ist, dividiert man v, durch € und erhdlt die auf die Feldstirke 1 V em™1
normierte Geschwindigkeit, die als Wanderungsgeschwindigkeit u, des betreffenden
Ions bezeichnet wird:

v, 2,-€-107

il s nlEsin friaia RS (2.3)

u = ——
e Ry

Die Wanderungsgeschwindigkeit ist fiir festgelegte Bedingungen eine fiir das Ion
charakteristische Grofe.

Verwenden wir nun einen beliebigen Elektrolyten mit der elektrochemischen Wertig-
keit n, = v, - z, = »_- |z_| und bezeichnen die Zahl der Kationen bzw. Anionen in cm?
mit N, bzw. N_, so ergibt sich die Stromstarke als die Summe der je Zeiteinheit durch
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den Querschnitt ¢ wandernden Elementarladungen

I = qz,eeN v, + [2_| egN_v). (2.4)
Fiihren wir die oben definierte Wanderungsgeschwindigkeit ein, so erhalten wir

I =q- e €(z.Nou, + |z_| N_u_). (2.5)
Mit

i .1
R = I Ll 6_3 Pl (2.6)
I | q
wird
1

g = A (2.7
eolz N, + 2| N_u_)
Wenn wir die spez. Leitfdhighkeit x als reziproken Wert des spez. Widerstandes ¢ ein-
fithren, erhalten wir fiir »

'% =% = eg(z,. N,u, + |z_| N_u). (2.8)
Die Leitfahigkeit eines cm3-Wiirfels des Elektrolyten ist also um so gréfer, je mehr
Teilchen der betreffenden Ionenart in der Losung vorhanden sind und je gréfer ihre
Wanderungsgeschwindigkeit und Ladungsezahl sind. Sie ist jedoch unabhéngig von der
Feldstiirke ; sonst wire es auch nicht moglich gewesen, das Ormsche Gesetz auf Leitungs-
vorginge im Elektrolyten anzuwenden.
Zur Berechnung der spezifischen Leitfahigkeit ist die Kenntnis der Teilchenzahl
(N,, N_) in einem cm3Wiirfel erforderlich. Sie kann aus der bekannten Konzentration
nach

'N?=ME N_:L'M (2.9)
1000 1000
berechnet werden.
Damit wird
% = BDINOB(‘)G (vizuy + v_ [z_| wl). (2.10)
Beriicksichtigt man,dal », -z, = v_ - |z_| = n,, so erhdlt man fiir die spezifische Leit-
fahigkeit
€y * Ng * My c
= —u w.). 2.11
% 1000 ( + +u) (2.11)

Nach (2.9) ist dabei vorausgesetzt, daB der Elektrolyt voéllig in seine Ionen zerfallen
ist. Bei unvollstindiger Dissoziation (s. S. 66) gilt somit die Beziehung (2.11) nicht.

Mit ey - Ng = F (vgl. 1.20) und nach Einfithrung der Ionenbeweglichkeiten) (nach
KouLRAUSCH) [, und I_ durch die Beziehungen

I, =u,-F,; ILL=w -F (2.12)

1) Die Ionenbeweglichkeiten haben, wie man leicht aus einer Dimensionsbetrachtung sieht, die
Dimension (em? - Q-! Val-1), bezichen sich also stets auf ein Aguivalent Ionen, d. h. auf die
Anzahl von Ionen, die 6,203 - 10** Ladungen tragen.

Iga-- = 50 cm® 27 Val! stellt somit die Beweglichkeit von ! Mol Ca™-Ionen dar.

3 Schwabe Bd. 2
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kann man auch schreiben:

e

10;); (L 41) (Qem™). (2.13)

o =

n, - ¢ ist die Aquivalentkonzentration, die Zahl der Aquivalente einer Verbindung
pro Liter. Die Summe der Ionenbeweglichkeiten nennen wir Aquivalentleitfihigkeit A.

1
A=l 41 = e, PR B (2.14)

N - €

Die Aquivalentleitfahigkeit ist also der Quotient aus der spez. Leitfihigkeit und der
Zahl der Aquivalente in einem cm? oder das Produkt von spez. Leitfihigkeit und der
Verdiinnung g, d. i. die Zahl der ¢cm?, in der ein Aquivalent gelést ist. Zur anschaulichen
Vorstellung kann man sagen, daB die Aquivalentleitfihigkeit gemessen wird, wenn man
1000/n, - ¢ em®-Wiirfel des Leiters nebeneinander zwischen zwei Elektrodenplatten (die
also den Abstand 1 em haben) anordnet.

Aus Leitfahigkeitsmessungen ist nur die Summe der Ionenbeweglichkeiten zuging-
lich. Die Ermittlung der einzelnen Wanderungsgeschwindigkeiten, die der Bestimmung
des Beitrags der Kationen und Anionen zum Stromtransport entspricht, wird in dem
Kapitel ,,Uberfiihrungszahlen* behandelt. Die Uberfiihrungszahlen ¢, und t_ eines bindren
Elektrolyten geben das Verhéltnis des durch die positiven bzw. negativen Ionen trans-
portierten Stromes zur insgesamt geflossenen Strommenge an. Es mul} gelten:

t, +i_=1, (2.15)
w, L,

t, = — =1 f_. 2.16

i w, + u_ I, + 1 . ( )

Fiir einen beliebigen Elektrolyten Kaf:'Af:’ oder in einem Gemisch mehrerer Elek-
trolyte ist der Anteil des Ions ¢ am Stromtransport:

23] ¢id;
j

2/ 1zl ety

t; = ] (2.17)

wenn als ¢; die Konzentration des betreffenden Ions eingesetzt wird. Fithrt man die
Konzentration des jeweiligen Elektrolyten cg ein, gilt:

v; J24l egly

} i
2 vilzil cgl;

a

£, =

(2.18)

Die experimentelle Bestimmung von Uberfiihrungszahlen in gemischten Elektro-
lyten ist praktisch kaum moglich, wir beschranken uns daher im wesentlichen auf das
Verhalten von Losungen eines bindren Elektrolyten.

Die molare Leitfahigkeit 2’ ist ganz analog der Aquivalentleitfihigkeit definiert und
errechnet sich zu:

A=21-n = bl % (em? Q1 mol™1). (2.19)
c
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Wenn die Beweglichkeiten der Ionen unabhéangig von der Konzentration wiren und
der Elektrolyt bei jeder Konzentration vollstindig in Ionen zerfallen wire, miiBten die
Aquivalentleitfahigkeit und die molare Leitfdhigkeit von der Konzentration unabhingig
sein (s. aber S. 40).

2.3. Leitfahighkeitsmessungen

Die Leitfahigkeit von Elektrolytlosungen in Wasser ist fir die Technik von grofier
Bedeutung, weil solche Losungen bei der Herstellung von Chlor, Natronlauge, anorga-
nischen und organischen Salzen, in der Galvanotechnik, bei der elektrolytischen Raffi-
nation von Metallen usw. in grofem Umfang eingesetzt werden und der Energieaufwand
fiir die betreffenden elektrochemischen Prozesse wesentlich von ihrer Leitfahigkeit ab-
hingt. Die MeBmethoden sind von denen zur Bestimmung des Widerstandes von Leitern
1. Art verschieden. Wir gehen deshalb etwas niher darauf ein,

23.1. Methoden zur Messung der elektrolytischen Leitfihigkeit

Wenn man den Widerstand des Elektrolyten in A4bb. 2.1 mifit, kann man seine spez. Leitféhigkeit
aus dem Abstand der Elektroden ! und ihrem Querschnitt g und bei Kenntnis der Aquivalent-
konzentration auch seine .Aquiva.lentleit.ﬁihigkéit berechnen.

1
x = ﬁ- (2.20}

Widerstandskapazitdt

Nun ist aber die Genauigkeit der Messung von ! und g nicht sehr groB, und man kann im all-
gemeinen keine geometrisch so einfache Leitfihigkeitszelle verwenden, wie sie in Abb. 2.1 gezeigt
wird, sondern muBl die Gefdfe dem jeweiligen Zweck entsprechend konstruieren (s. S. 39). Dann
kann man nicht mehr einfach  und g ausmessen und greift zu der Bestimmung des Verhiltnisses
l/g = €, der sogenannten Widerstandskapazitdt, mit Hilfe der Widerstandsmessung eines Elek-
trolyten bekannter spezifischer Leitfihigkeit. Dabei konnen z. B. die Werte der spezifischen Leit-
fihigkeit fiir widBrige KCl-Losungen verwendet werden, die KoHLrRAUSCH bei verschiedenen
Konzentrationen und Temperaturen sehr genau gemessen hat (s. Tab. 7.1.2). Nach dieser
Eichung darf natiirlich an der Leitfihigkeitszelle (z. B. Stellung und Gréfle der Elektroden)
nichts mehr geindert werden, weil sich sonst auch die Widerstandskapazitit indert. Bei bekannter
Widerstandskapazitit kann man durch Widerstandsmessung die unbekannte Leitfihigkeit von
Elektrolyten messen:

=
0
x| &

(2.21)

Widerstandsmessung

Aus Stromstirke-Spannungsmessungen nach R = U/I 1aBt sich der elektrische Widerstand nur
in besonderen Fillen (Widerstinde > 104Q und Spezialschaltung) priiziser bestimmen als mit
der im allgemeinen viel genaueren Wheatstoneschen Brickenmethode. Abb. 2.2 zeigt eine Schalt-
skizze, die fiir Messungen der Leitfihigkeit von Elektrolyten brauchbar ist. Die Berechnung des
unbekannten Widerstandes R, beruht auf einer Anwendung des OEMschen Gesetzes und der

3*
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Kmmorrorrschen Sitze; wenn der Schleifkontakt K so steht, daB durch das Nullinstrument N
kein Strom flieBt, so gilt:

BRI, Rl
Ru-l v B !I 2

R (2.22)
R,=R, El

]
R, = Vergleichswiderstand.

Die Widerstdnde R, und R, sind Teile eines Geféllsdrahtes, der Querschnitt ¢ und der spezifische
Widerstand ¢ sind iiber den ganzen Draht hin konstant, so daB wir bei 100 em Drahtlinge schrei-
ben konnen:

b

R, =R, ———.
T * 100 — §

(2.23)

Die Messungen miissen mit Wechselstrom nicht zu kleiner Frequenz durchgefiihrt werden,
damit keine Verinderungen im Elektrolyten und an den Elektroden (Abscheidungsvorginge,
Polarisation) auftreten. Der Elektroneniibergang zwischen Losung und Elektrode erfordert eine
zusitzliche Spannung, die Polarisationsspannung p (s. Kap. 6.), die nicht fir den Transport der

O~ O

Abb. 2.2: WaEATsSTONEsche Briicke zur Messung der elektrolytischen” Leitfahigkeit

ij-----
WHEATSTONE sche
Brucke (Ry+R3)

Anode

Gitter-
elektrode

[
|

Glihkatode

Abb. 2.3 Prinzipschaltskizze zur Bestimmung der elektrolytischen Leitfahigkeit
mit sinusférmigem Wechselstrom
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Tonen durch die Losung zur Verfiigung steht. Wird p bei der Berechnung des Widerstandes nicht
durch

beriicksichtigt bzw. durch Verwendung von Wechselstrom eliminiert, erhélt man einen fehler-
haften Wert fiir B. Hochfrequenter Wechselstrom 146t die geladenen Teilchen — ihre Wirme-
bewegung soll auller Betracht bleiben, weil sie regellos und deshalb ohne Einflul ist — dicht um
die Ausgangslage schwingen, wihrend langzeitige StromstoBe die Ionen iiber groBere Strecken
in einer Richtung bewegen. Netzwechselstrom ist nur fiir grobe Messungen verwendbar (50 Hz).
Dagegen ist der Strom eines Funkenindulktors (mehrere 1000 Hz) brauchbar. Am giinstigsten ist
ein Rohrengenerator (Prinzipschaltskizze 2.3), der die Erzeugung sinusférmigen Wechselstromes
(im Gegensatz zum Funkeninduktor) von in weitem Bereich veriinderlicher Frequenz' gestattet.

Zur Anzeige der Stromlosigkeit in der Briicke sind Wechselstrominstrumente im allgemeinen
nicht geeignet. Wenn man im Bereich der Horfrequenz (2000..-3000 Hz) arbeitet, kann man
als Nullinstrument ein Telefon mit geringem Eigenwiderstand verwenden. Selbst sehr kleine
Stromstirken (bis 10-* A) verursachen noch ein hérbares Summen, so daB man den Briicken-
abgleich sehr genau durch das Tonminimum feststellen kann. Der Verlauf der Intensitit I des
Tones mit der Stellung I, des Schleifkontaktes in Abb. 2.2 geht aus der Kurve 4 (4bb. 2.4) hervor.
Die Stromempfindlichkeit eines leistungsfihigen Telefons kann nur von einem Wechselstrom-
verstiirker erreicht werden, der jedoch oft Riickkopplungseffekte auf das gesamte System ausiibt.
Legt man in den Briickenzweig CK (Abb. 2.2) einen Réhrenverstirker oder Transistorverstéirker,
so kann man einen Lautsprecher benutzen und bekommt dann ein sehr scharfes Minimum, das
sich allerdings u. U. nicht leicht finden 1aBt (4bb. 2.4, Kurve B).

Abb. 2.4: Verlauf der Intensitit I des Tones
- in Abhédngigkeit von der Stellung I,
L des Schleifkontaktes

Man kann auch den Wechselstrom in ('K gleichrichten und dann ein Drehspulgalvanometer
als Nullinstrument verwenden. Bei jeder Art der Gleichrichtung geht Energie verloren, die
Empfindlichkeit des Gleichstrominstrumentes mufl daher sehr groB sein, und auBerdem erhdlt man
ein flaches Minimum (A4bb. 2.4, Kurve (), das eine genaue Messung erschwert.

Mit Hilfe der BRauNschen Réohre eines Katodenstrahloszillographen kann man das Minimum der
Amplitude des Wechselstromes bei Briickenabgleich direkt sichtbar machen, beim magischen Auge
sind die dunklen Zonen bei Stromlosigkeit besonders groB.

Bei Verwendung von Wechselstrom treten zu dem Ommschen Widerstand (Wirkwiderstand,
Realwiderstand) als Blindwiderstand (Reaktanz) noch der induktive (Induktanz) und kapazitive
Widerstand (Kapazitanz).
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Fiir den Wechselstromwiderstand, die Impedanz Z, ergibt sich:

1 2
= 2 o= . -
z VR 4t (2mL 2;;»0) (2.24)

R ist der Oamsche Widerstand, v die Frequenz des Wechselstromes, L der Selbstinduktions-

koeffizient und C die Kapazitit fiir den betrachteten Stromkreis. Da nur der Wirkwiderstand

des Elektrolyten interessiert, miissen die anderen Glieder (der Blindwiderstand) eliminiert werden.
Beim Abgleich der WaHEATSTONESchen Briicke ist nur gesichert, daB

Z, il Z,
Z, Z,

ist. Damit muB aber nicht die Gl. (2.22)
Rl R}‘ |
B R

erfiillt sein.

Die Selbstinduktion spielt bei Elektrolyten keine Rolle. Die Kapazitit mufl aber vor allem
bei schlechten Leitern beriicksichtigt werden. Man kann diesen Fehler experimentell ausgleichen,
indem man einen verinderlichen Kondensator dem Vergleichswiderstand R, parallel schaltet und
die beiden Kapazititen gegeneinander abgleicht; auBerdem erdet man verschiedene Teile des
Leitersystems (JowEes- und JosEpHS-Schaltung, A4bb. 2.5). Die Bestimmung des Wirkwider-
standes gelingt am besten, wenn man den Wechselstromwiderstand bei verschiedenen Frequenzen
miBt und ihn in einem (Frequenz-) Bereich bestimmt, wo er frequenzunabhingig ist. In diesem
Fall kann der Blindwiderstand keine groBe Rolle spielen.

Als Vergleichswiderstand kann man z. B. einen Stépsel-, einen Kurbelrheostaten oder einen
Dekadenwiderstand verwenden, der in weiten Grenzen (meBbar) variabel ist, damit der Schleif-
kontakt etwa auf der Mitte des Gefillsdrahtes steht, wenn Stromlosigkeit erreicht wird. (Statt
eines Gefillsdrahtes werden heute bei Priizisionsmessungen Kurbelwiderstiinde verwendet, oder
der Briickenzweig wird fest auf die Mitte eingestellt.)

In diesem Fall tritt bei der Berechnung von R, (Gl. (2.22)) der geringste Fehler auf. Die Wider-
standsdrihte von R, sind bifilar gewickelt, damit die Selbstinduktion unterdriickt wird; der
kapazitive Widerstand der metallischen Leiter kann durch Verwendung von isolierten Bindern
(Isolator z. B. Glimmer) an Stelle der Drihte weitgehend ausgeschaltet werden. Bis zu Frequenzen
von 3000 Hz und Widerstinden von 1000 Q sind die Abweichungen des gemessenen Wertes von R,

- T~ O
Erdi
(e _ H—Erde

5 - Scholter

€ C- Kondensotor ~ Abb. 2.5: Jongs- und Josepas-Schaltung
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gegentiber dem wirklichen Wert nur gering. Handelt es sich um die Messung sehr hoker Wider-
stinde (z. B. bei der Leitfahigkeitsmessung unpolarer organischer Fliissigkeiten wie Benzen oder
Tetrachlorkohlenstoff), muB wegen des hohen Wirkwiderstandes!) der Elektrodenabstand még-
lichst klein gehalten werden. So aber erhilt man eine zu groBe Kapazitit und damit einen zu
hohen Blindwiderstand. Man verwendet daher in solchen Fillen Gleichstrom und ermittelt die
Stromstirke bei verschiedenen Spannungen. Der spezifische Widerstand wird durch Extrapolation
auf die Spannung Null ermittelt. In bestimmten Fillen bringt die Messung der Hochfrequenz-
leitfihigkeit (Wechselstrom im MHz-Bereich) Vorteile. Sie stellt eine ,,elektrodenlose* Leitfihig-
keitsmessung dar®) und ist besonders geeignet fiir Systeme, in denen das Elektrodenmaterial
Stérungen verursachen wiirde, so z. B. in aggressiven Medien oder in speziellen Anordnungen, in
denen die Anbringung von Elektroden zu Schwierigkeiten fiithrt, z. B. bei der Siulenchromato-
graphie. Diese Methode ist zur Charakterisierung des betreffenden Stoffes, nicht aber zur Messung
des Wirkwiderstandes geeignet.

Leitfahighkeitszellen

Die Form der GefiBe ist den speziellen Anforderungen beziiglich der GroBenordnung der Leit-
fihigkeit, der Fernhaltung von Luft usw. angepaBt (Abb. 2.6 bis 2.8). Als Elektrodenmaterial
wird meist Platin oder auch Silber verwendet. Je groBer die Stromdichte ist, desto stédrker tritt
Polarisgtion ein; deshalb wihlt man die Oberfliche méglichst gro8.

N

= N %

Abb. 2.6: MeBzelle fiir hohe Leitfihigkeit Abb. 2.7 : MeBzelle fiir geringe Leitfahigkeit

Thermostaten-
flissigkeit

Stromzu -
\4 fihrungen
Ringraum
fir Elektrolyt

Pt-Elektroden Abb. 2.8: MeBzelle fiir sehr kleine Leitfahigheit

von 2.8, 1mm ptd mit Thermostatenmantel
Abstond

1) Reinst-Benzen besitzt bei Zimmertemperatur einen spezifischen Widerstand von 10 . cm.
2) Die Elektroden werden auBerhalb der MeBfliissigkeit, z. B. auf der duleren GefiBwand, ange-
ordnet.
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Pt-Elektroden erhalten durch einen Uberzug von Pt-Schwarz eine groBe Oberfliche. Diese
oberflichenreiche Schicht nimmt jedoch leicht Verunreinigungen auf, die in der MeBlésung wieder
abgegeben werden konnen. Bei kleinen Elektrolytwiderstinden fillt ein Fehler durch Polarisation
natiirlich besonders ins Gewichf. ZahlenméBig kann man etwa festlegen, dal3 bei einer Elektroden-

oberfliche von n cm?® Widerstinde genau meBbar sind, die mindestens einen Wert von i Q
besitzen. i

Der Widerstand von Elektrolyten nimmt mit der Temperatur stark ab (ungefihr 29 je °C).
Die Temperatur der Leitfahigkeitszelle muB aus diesem Grund mit einer Genauigkeit von min-
destens +0,05°C konstant gehalten werden. Die LeitfahigkeitemeB8zelle muB daher in einen
Thermostaten mit entsprechender Temperaturkonstanz eingehiingt werden.

Leitfdhigkeit des Losungsmatiels

Meist werden wiBrige Elektrolytlésungen untersucht. Besonders bei sehr verdinnten Lésungen
muB neben der Leitfihigkeit des untersuchten Stoffes ein Anteil des Losungsmittels beriicksichtigt
werden. Wirklich reines Wasser besitzt eine sehr geringe spezifische Leitfahigkeit sy.. Fiur ge-
wohnliches aqua destillata liegt sie aber schon etwa 3 Zehnerpotenzen héher, weil CO, aus der
Luft, Alkaliionen aus dem Vorratsglas und Spuren von anderen Elektrolyten darin enthalten
sind. Fir Leitfihigkeitsmessungen muB man bei einigen Anforderungen an die Genauigkeit
zumindest doppelt destilliertes Wasser verwenden. Die erste Destillation erfolgt iiber Kalium-
permanganat und Schwefelsiure zur Entfernung organischer Verunreinigungen, die zweite iiber
Bariumoxid, um das geléste Kohlendioxid zu entfernen. Zur Aufbewahrung von Leitfihigkeits-
wasser sind Silber- und ZinngefiBe geeignet.

Spezifische Leitfihigkeit bei 20°C

reinstes Wasser ey &~ 4+ 1078071 em™1
fir Leitfahigkeitsmessungen

geeignet my < 1-107%Q-1. ¢m™?
aqua destillata wy ~ 44510501 . em—?
tiber Mischbettaustauscher i

gereinigtes Wasser #py &~ 1007 Q-1 em?t

Um die Leitfihigkeit des Wassers zu beriicksichtigen, muB man von der Aquivalentleitfihig-
keit A der gelosten Verbindung, von der ein Aquivalent in @ cm?® enthalten ist, den Wert g - %y
abziehen,

(pxdwanr = Zkorr = 4 — @ - %y (2.25)
Vor allem wegen der Verunreinigungen des Losungsmittels gelingt es nur sehr schwer, den
MeBfehler fiir die Leitfahigkeit unter 0,19, herabzusetzen. Bei weniger sorgfaltiger Vorbereitung

der Zelle und des Elektrolyten muB man sich mit einer Genauigkeit von 0,1 bis 0,39, begniigen
(Niheres s. Kap. 8., LA [11], und LB [3], [4¢ ] und [5]).

2.3.2. Ergebnisse der Leitfahigkeitsmessungen

Die Konzentrationsabhdngigkeit der Leitfahigkeit

Nach den Gleichungen (2.13) bzw. (2.14) erhilt man beim Auftragen der spezifischen
bzw. der Aquivalentleitfihigkeit eines Stoffes iiber der Konzentration die Kurven-
bilder 4 in 4bb. 2.9 und 2.10. Die experimentelle Nachpriifung zeigt jedoch ein anderes
Ergebnis; man findet eine Abhinigkeit der Leitfahigkeit von der Konzentration, die
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von Elektrolyt zu Elektrolyt verschieden ist, meist aber ungefihr den Kurvenbildern B
entspricht. Die spezifische Leitfahigkeit nimmt mit steigender Konzentration lang-
samer zu als der Linearitit entspricht, die Aquivalentleitfdhigkeit wird durch Konzen-
trationssteigerung herabgesetzt. Die Abweichungen von den erwarteten Ergebnissen
konnen durch eine Abnahme der Zahl oder der Wanderungsgeschwindigkeit der Tonen
erkliart werden (P. WALDEN). Wir werden spéter untersuchen, wie sich die beiden Ein-
fliisse auswirken, Dabei wird sich zeigen, daB bei schwachen Elektrolyten in erster Linie
die Abnahme der Zahl der Ionen, bei starken Elektrolyten dagegen die Abnahme ihrer
Beweglichkeit mit der Konzentration fiir den experimentellen Verlauf von » bzw. 1 als
Funktion von ¢ verantwortlich ist. Erst bei hohen Konzentrationen spielt bei starken
Elektrolyten (insbesondere mit mehrfach geladenen Ionen, z. B. MgSO,) auch die
Bildung elektrisch neutraler Teilchen eine Rolle (s. S. 97).

pe A
A A
B
B
5 &
Abb. 2.9: Spezifische Leitfihigkeit » Abb. 2.10: Aquivalentleitfahigkeit 4
in Abhéngigkeit von der Konzentration ¢ in Abhéingigkeit von der Konzentration ¢

Allgemeine GesetzmiBigkeiten, die fiir alle Elektrolyte in einem groSen Konzen-
trationsbereich Giiltigkeit haben, sind nicht bekannt. In wifrigen Losungen nimmt 1
mit sinkender Konzentration sowohl starker als auch schwacher Elektrolyte monoton,
aber in verschiedener Weise zu. In nichtwilBrigen Losungen werden manchmal Extrem-
werte von A gefunden, die auf Komplexbildung zuriickzufiihren sind. Fiir starke Elek-
trolyte in sehr verdiinnten Losungen fand KOHLRAUSCH eine lineare Abnahme der
Aquivalentleitfahigkeit mit der Wurzel aus der Konzentration. Dieses nach ihm be-
nannte Quadratwurzelgesetz:

A=4,—~4'Ve, (2.26)

wo A, den Grenzwert von 4 bei unendlicher Verdiinnung (¢ — 0) darstellt, ist in 4bb. 2.11
fiir verschiedene starke Elektrolyte gezeigt; A, erhalt man durch Extrapolation auf

Vc_—) 0 als Ordinatenabschnitt. Man sieht aus der Steigung der Geraden, daf die Kon-
stante A’ mit wachsendem Produkt der Ladungszahlen von Anionen und Kationen
stark zunimmt, wiahrend sie bei gleichem z, - z_ von der Art des Elektrolyten nur wenig
abhingt. Diesen Einfluf der Ladungszahl der Ionen kann man als einen Beweis fiir das
Bestehen einer elektrostatischen Wechselwirkung ansehen.

Das KonrravscHsche Gesetz wird nur von Losungen starker Elektrolyte bis etwa
¢ = 1072 mol |71 befolgt. Seine Bedeutung liegt vor allem darin, dafl es die Moglichkeit
eroffnet, durch lineare Extrapolation 2., zu bestimmen. Bis zu etwas héheren Konzen-
trationen (¢ = 0,1 mol 1"1) wird die Konzentrationsabhangigkeit der Aquivalentleit-
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fiahigkeit durch die empirische Beziehung

L

wiedergegeben, die Konstante B ist dabei vom Elektrolyten abhingig.

Starke Elektrolyte geniigender Ldéslichkeit zeigen ein Maximum der spezifischen
Leitfahigkeit mit steigender Konzentration, wie Abb. 2.12 zeigt. Offenbar mufl die mit
der Konzentration wachsende Zahl der Ladungstrdger durch einen anderen Effekt
iiberkompensiert werden. '

150
——a_
= Hor 80r
;6 AgNO, Jui
n LaCi i
S 130+ ! T 60f Hy S0,
E <t T
oy <
L
i CaCl, e 40k
120 IE KOH
Nay$ R
az. 0{, %
110 201
Mg 594 - /\ CaCl,
100 L 1 1 1 1 1 I | | L 1 1 1
AR AR MR ERACRES ARLHACE- UL 00 - 0 3 6 9 22001 s
_ 102/C (mol?/2.1-172) ne-¢ (Val-1™7)
Abb. 2.11; Zum Quadratwurzelgesetz Abb. 2.12: Abhingigkeit der spezifischen
von KOHLRAUSCH Leitfahigkeit starker Elektrolyte von der
Konzentration

Wenn man davon ausgeht, daf sich das Dissoziationsgleichgewicht des Elektrolyten
mit dem Kation Ka** und dem Anion 4%-:

v.Ka*+ + v A* = Ka, A,

bei wachsender Konzentration nach rechts verschiebt (vgl. Band 1, S.371), wobei
offen bleibt, ob das Teilchen Ka, 4, ein Molekiil oder ein nach auBen elektroneutrales
., Jonenpaar® darstellt, so kann man den Dissoziationsgrad « durch das Verhéltnis der
Aquivalentleitfihigkeit bei der betreffenden Konzentration 1, zu 1, ausdriicken:

& =—, (2.27)

Es wiire im Prinzip denkbar, daB die wachsende Konzentration an Elektrolyt beim
Maximum von » durch den Riickgang von « iiberkompensiert wird, denn dann wire ja
in (2.13) I, + l_ = A, zu ersetzen durch « - 4, weil bei der Ableitung von (2.13) voll-
stindige Dissoziation vorausgesetzt war. In Wirklichkeit mufl man aber neben der Ab-
nahme der Ladungstriger bei wachsender Konzentration auch eine Abnahme der Be-
weglichkeiten durch Zunahme der gegenseitigen Behinderung bzw. Beeinflussung und
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der Viskositit der Losung annehmen (s. S. 62). In jedem Fall ist aber die Kenntnis
des Grenzwertes A, bel dem sowohl vollstindige Dissoziation als auch vollstindige
Unabhéngigkeit der Ionen voneinander vorausgesetzt sind (ideales Verhalten einer un-
endlich verdiinnten Lésung, s. Band 1, S. 241) sehr wichtig. Unter den eben genannten
Voraussetzungen, die zuerst KoELRAUSCH formuliert hat, ist in diesem Grenzfall i;,.
fiir alle Verbindungen mit dem Kation Ka' und I, fiir alle Verbindungen mit dem
Anion 4’ gleich. Das ist das Geselz der unabhdngigen Ionenwanderung von KoHLRAUSCH.
Mit seiner Hilfe kann man

a) Differenzen von Beweglichkeiten gleichsinnig geladener Ionen,
b) die Leitfahigkeit bei unendlicher Verdiinnung fiir schwache Elektrolyte errechnen, die keine
experimentelle Bestimmung erlauben?), z. B. (die Werte von 1, gelten fir 25°C):

aa) AkBreo = Ik o + IBre = 151,92 cm? Q-1 Val-1
AKClo = Koo 1 loree = 149,86 cm?® Q- Val-?

Ibre — loreo = 2,06 cm® Q-1 Val-?

bb) Bekannt sind die Werte von A, fiir Salzsiiure, Kaliumchlorid und Kalziumazetat, gesucht
wird A, fiur Essigsiure:

Ancle = o + lore = 426,16 cm? Q-1 Val-!

+AkAzeo = IK-co T daz'co = 114,42 cm? Q-1 Val-?
—AkCloe = K oo + lg1'e = 149,86 cm?® Q-2 Val™?

AAzo = Mrw + laz’ e = 390,72 cm2 (-1 Val2

DaB das Gesetz der unabhingigen Ionenwanderung gut erfiillt ist, zeigt T'ab. 2.1, wo 1, fiir
verschiedene Kalium- und Natriumsalze sowie (in Klammern) die Differenzen von A, zwischen
Salzen mit gleichem Kation und (in der 4. Spalte) die Differenzen zwischen Salzen mit gleichem
Anion eingetragen sind.

Tabelle 2.1

Gesetz der unabhia‘mgige'n Tonenwanderung von KOHLRAUSCH
An (em?® Q-1 Val-?) bei 18°C

Anion Kaliumsalz | Natriumsalz
X’ Ao =g + lx oo Ao = a0 + Ix700 IK o — oo
F 111,2 90,1 21,1
+ (18,8) (18,8)

cr 130,0 108,9 21,1

(31,5) (31,5)
10, 98,5 77,4 21,1

(27.,8) (27,8)
NO,’ 126,3 105,2 21,1

1) Fiir schwache Elektrolyte wird « erst bei sehr hohen Verdiinnungen, bei denen keine genauen
Messungen mehr moglich sind, anndhernd gleich 1. ¥
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Tabelle 2.2 -

yl A A
Elektrolyt 1., (25°C) = fiir = fiir = fiir
A FI o

(cm?20-1Val-l) ¢=0,006mol-1"1 ¢=0,01mol-1"! ¢=0,1 mol - 1-1

HCl 426,16 0,981 0,972 0,92
HNO, 421,24 0,980 0,969 0,92
CH,CO0H 390,72 0,057 0,041 0,0134
NaOH 247,7 0,948 0,933 0,905
NH,0H 271,0 0,055 0,041 0,0131
KO 149,86 0,956 0,940 0,859
NaCl 126,45 0,953 0,936 0,852
LiCl 115,03 0,951 0,933 0,848
MgS0, 133,06 0,740 0,669 0,449
K,Fe(CN), 184,5 0,889 0,853 0,530

Mit Hilfe des Gesetzes der unabhingigen Ionenwanderung war es mdglich, die
A-Werte fiir starke und schwache Elektrolyte bei verschiedenen Temperaturen und
auch fiir verschiedene Lésungsmittel zu gewinnen. In T'ab. 2.2 sind einige Werte und

. ! A
daraus fiir endliche Konzentrationen errechnete Gréfen von — zusammengestellt.

Es fillt auf, daB A, fiir Siuren und Basen erheblich groBer als 2, fiir Salze ist (s. S. 58).

Viskositdt und Leitfahigheit

Untersuchungen an Losungen groBier Ionen, z. B. Tetraalkylammonium- und Pikrat-
ionen, in verschiedenen Losungsmitteln deckten einen sehr einfachen Zusammenhang
zwischen der Leitfahigkeit und der Viskositdtskonstante des Losungsmittels auf. Nach
ihrem Entdecker wird diese Beziehung die Waldensche Regel genannt:

2:“';‘ i1 (fiir einen bestimmten Elektrolyten) (2.28)

Aoz m

A1 * h = '1002 + He
A1 Ay — Leitfihigkeit in zwei Losungsmitteln
Tys N — Viskosititskonstante der beiden Losungen

In T'ab. 2.3 kann man die Genauigkeit verfolgen, mit der die WaLDENsche Regel fiir
Tetraethylammoniumiodidlésungen bei 25°C und 0°C befolgt wird.

Gleichung 2.28 ergibt sich auch aus dem StoxESschen Gesetz fiir die Reibungskraft &
eines kugelférmigen Teilchens mit dem Radius r und der Geschwindigkeit v; & =6an r-v.
Nach Gleichung (2.2) und (2.14) ist die Aquivalentleitfahigkeit bei konstanter Ladung
ein MaB fiir v, muB also (fiir »r = konstant) der Viskositdt umgekehrt proportional sein.
An sich ist allerdings fiir die Anwendung des Gesetzes von SToKES Voraussetzung, daf}
der Radius der Teilchen grof im Verhéltnis zu dem der Teilchen des umgebenden
Mediums ist. Das trifft auf die Ionen nicht ohne weiteres zu. Viele Ionen befolgen daher
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die WarDpENsche Regel nicht; auerdem kénnen Wechselwirkungen zwischen Ionen
und Lésungsmittelmolekiilen diese Abweichungen hervorrufen (s, S. 99).

Auch die Anderung der Leitfihigkeit mit dem Druck kann zum Teil auf eine Viskosi-
tatsinderung des Losungsmittels zuriickgefithrt werden; dazu kommt aber noch die
Abhingigkeit von ¢, « und f; (s. S. 72) vom Druck.

Tabelle 2.3
Ionisierungsmittel  bei 256°C bei 0°C

oo ‘100 N ""oo Moo auo Neo * Am

(Pa - s) (em? Q-1 Val-1) (Pa - s) (em? Q-1 Val-1)
Aceton 0,000316 225 0,711 0,000397 177 0,707
Acetonitril 0,000346 200 0,692 0,000442 158 0,698
Methylalkohol 0,000580 124 0,719 0,000846 88 0,742
Nitromethan 0,000619 120 0,743 0,000829 90 0,745
Ethylalkohol 0,001 08 60 0,648 0,00179 37 0,662
Benzonitril 0,00125 56,6 0,706 0,001 94 35,5 0,689
Furfurol 0,00149 50 0,745 0,00248 30 0,743
Nitrobenzen 0,001 82 40 0,728 0,00307 25 0,768
Benzylcyanid 0,00193 36 0,695 0,00338 19 0,642

Mittel &~ 0,7 Mittel &~ 0,7

Die Temperaturabhdangigkett der Leitfihigheit

Die mit steigender Temperatur stets zu beobachtende Leitfdahigkeitszunahme kann
nicht auf eine erhohte thermische Bewegung. der Teilchen zuriickgefiihrt werden, da
diese regellos erfolgt und einer gerichteten Bewegung sogar entgegenwirkt. Eine wesent-
liche Ursache fiir die Leitfdhigkeitserh6hung ist jedoch die mit der Temperatur expo-
nentiell erfolgende Abnahme der Viskositat:

i
n="1""* gBTl).

In waBriger Losung gilt annihernd eine lineare Beziehung zwischen der Aquivalent-
leitfihigkeit starker Elektrolyte und der Temperatur:

Ao = e[l + A(® — 18)]. (2.29)

Ay bzw. A4 ist die Aquivalentleitféhigkeit bei der Temperatur ¢ bzw. 18°C. 4 ist eine

Konstante, die innerhalb bestimmter Gruppen von Elektrolyten etwa den gleichen
Wert besitzt:

fiir starke Sduren 4 ~ 0,0164
fiir starke Basen A 20,0190
_fiir Salze A a2 0,0220

1) Vgl. Band 1, S. 432.



