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Когда С в а н т е А р р е н и у с (Arrhcnius) выступил в 1887 году
с своей знаменитой ионной теорией, вскоре появилось множество
работ, развивавших эту теорию дальше. Тем не менее, разработка
о д н о й части этой теории — изучение сил, действующих между
ионами — началась значительно позже. В течение многих лет прене-
брегали действием электрических сил между зарядами ионов. Правда,
в существовании этих м е ж д у и о н н ы х с и л не сомневались, но
по справздливости большее внимание обращали на то характерное
для теории положение, что свободные ионы ведут себя в общем как
нейтральные молекулы. Небольшим различием между свободными
ионами и молекулами, вызванным наличием междуионных сил, обычно
пренебрэгали. В последние десять лет серьезно взялись за разработку
вопроса о междуионных силах, благодаря чему классическая ионная
теория получила новое интересное расширение. В дальнейшем мы
рассмотрим несколько таких работ.

I.

1. Законы К у л о н а и Ф а р а д э я дают следующее выражение
для силы, действующей между двумя ионами:

(Е — заряд, г — расстояние между ионами, D — диэлектрическая по-
стоянная растворителя).

При больших значениях г эта формула несомненно оправдывается.
Когда же г доходит до молекулярных размеров, т. е. когда между
двумя ионами находится лишь очень немного молекул растворителя,
или одна, или их совсем нет, тогда применимость этой формулы ста-
новится сомнительной. Мы здесь не будем заниматься т е о р и е й ди-
электрической постоянной Ό и вопросом о применимости ее обычного

*) Ergebnisse der exakten Naturwissenschaften, В. I. J. Springer. Berlin. 1927
Перевел А. И. Р а б и н о в и ч . Ред.
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значения для малых значений D. Мы удовольствуемся рассмотрением ряда
э к с п е р и м е н т а л ь н ы х данных, указывающих, что вышеуказанное
уравнение сохраняет свою применимость вплоть до самых малых-
расстояний, хотя, быть может, и не вполне точно.

2. В. О с т в а л ь д (Wilh. Ostwald) первый привлек внимание
к одному из действий сил между ионами. В 1892 г. он указа/i, что
вторая константа диссоциации двухосновных кислот всегда меньше
первой. Он объяснил это тем, что электрическое притяжение между
водородным ионом и отрицательным зарядом одноосновного аниона
кислоты (HR-) затрудняет отщепление второго атома водорода. В соот-
ветствии с этим представлением О с т в а л ь д нашел, что различие
между обеими константами диссоциации становится тем больше, чем
ближе друг к другу расголожепы в кислоте оба агома водорода: так,
например, в щавелевой кислоте оно больше, чем в глутаровой.

Качественнее рассуждение О с т в а л ь д а можно превратить в ко-
личественное1). Рассмотрим растворы двухосновной симметрической
кислоты H2R. Вокруг отрицательного иона IIR~~ концентрация водо-
родных ионов больше, чем вокруг молекулы Н2К. По Б о л ь ц м а н у
(Boltzmann) первая концентрация больше второй в

раз (к — константа Б о л ь ц м а и а , Г — абсолютная температура, φ —
работа, котор;ю надо затратить, чтобы удалить ионы НИ" и Н + друг
от друга). По закону К у л о н а (1) эта работа (в достаточно разба-
вленном растворе) равна, как известно:

где г — расстояние между зарядами ионов. Отсюда отношение концен-
траций водородных ионов вокруг HIT" и II2R равно

Это приводит к следующему выражению для отношения между
первой и второй константами диссоциации кислот:

Для более точных расчетов в этой формуле следовало бы заме-
нить г интрамолекулярным расстоянием между водородным атомом и
отрицательным зарядом в однозарядном ионе HR~. Число 4 — стати-
стический множитель, появляющийся потому, что, во-первых, в кислоте

». B j e r r u m . Zeitschr. f. physik. Chemie 106, 219 C1923).
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H2R имеется два отщепляемых иона водорода, а, во-вторых, в анионе
ΙΓ" имеется два места доступных замещению, где могут укрепиться
водородные ионы. Показательное выражение представляет собой соб-
ственно электростатическое действие, возникающее в результате между-
ионных сил между свободными зарядами. Для воды при 18° D — 8 1 , и
уравнение (2) можно написать следующим образом:

>ч£гъ*+*1 (3)
В этой формуле г должно быть выражено в единицах Ангстрема

( 1 = 1 0 - 3 см).
Если по этой формуле вычислить г для нормальных двухосновных

кислот ряда щавелевой кис юты, получаются следующие значения
{см. табл. 1, 4-й столбец):

ТАБЛИЦА 1

Молекулярные размеры нормальных дикарбоновых
кислот ряда щавелевой.
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Из структуры алмаза нам известно, что расстояние между дьуыя
атомами углерода, связанными простой связью, равно приблизительно
1,5 А. Если прибавить еще на каждый кислородный атом по одному

о

А, то для различные кизлот получаются приведенные во вторж
стлбце длины цепи молекулы, измеренные вдоль углеродной цепи.
Истинная длина молекулы по всей вероятности меньше вслед! твие ез
искривленной или зигзагообразной формы. На основании своих опытов
над масляными пленками на воде Л э н г м ю р 1 ) вычислил для длины

О

молекул 1,3 i на каждый углеродный атом (см. 3-й столбец).
За исключением низших членов ряда (с С2 и С3), вычисленные

из констант диссоциации значения г кажутся вполне приемлемыми.
L a n gin u i i . Jouin. Am eric. Chem. Soc. 39, 1843 (1917).
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Числа же для щавелевой и малоновой кислоты на первый взгляд
вызывают впечатление, что здесь нужно было бы считаться с более
низким (примерно вдвое) значением диэлектрической постоянной.
Однако эти отклонения ни в каком случае нельзя объяснить только
тем, что здесь применение обыкновенной диэлектрической постоянной
воды было ошибочным. Кроме собственно электростатического дей-
ствия мы должны еще ожидать влияния атомной цепи (вследствие
смещения электронов). Влияние введения гидроксила и галоидов на
силу органических кислот по всей вероятности объясняется главным
образом смещением электронов через атомную цепь. Если действие
замещения в γ - положении (или в еще более отдаленном) мало, то при
замещениях в а- и ^-положении наблюдается значительное влияние
атомной цепи. Этим влиянием можно объяснить слишком низкие зна-
чения, получающиеся для щавелевой и малоновой кислот.

3. Применимость формулы (3) прекрасно подтверждается на при-
мере ф е н о л ф т а л е и н а . Для этой двухосновной кислоты Р о з е н -

ш т е й н (Rosenstein) нашел — 1 = 4. Так как, согласно формуле
2

фенолфталеина, г нужно принять равным 8 А, из уравнения (3) можно

было ожидать -~ = 1 0 (приблиз.). (4)
2

Отсюда я заключил (loc. cit.), что дважды заряженный ион фенол-
фталеина лишь на 40°/0 находится в бесцветной форме, отвечающей
недиссоциированной кислоте. Если принять для расчета концентрацию

ТС
этой формы, получается - ^ - = 1 0 . Остальные 6 0 % должны присут-

ствовать в виде превращенной красной хиноидной формы. Э к ρ и и
Б э р д ж 1 ) на основании колориметрических измерений полагают, что
около 4 4 % дважды заряженного иона присутствуют в виде превра-
щенного окрашенного иона, что подтверждав мои рассуждения.

4. В спиртах, диэлектрическая постоянная которых меньше, чем
у воды, различие между первой и второй константами диссоциации
одной и той же кислоты (с одинаковым значением г) должно быть,
согласно теории, больше, чем в воде. Так например, в метиловом
спирте (Ό = 35) должно быть:

log =1 = log Ή — ~ ·og

Из определений Э б ер τ а 2) констант диссоциации янтарной и
пробковой кислоты в метиловом спирте можно вычислить г по фор-
муле (4). Найденные значениями, табл. 1, Е-й столбец) приблизи-

') A c r e e a n d B i r g e . Journ. Americ. Chemie. Soc. 41, 1031 (1919).
2) L. E b e r t . Berichte der Deutsch. Chem. Ges. 38, 175 1925.
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тельно такие же, как в воде, но все же немного их превышают. Этого
можно было ожидать, так как действие через углеродную цепь здесь
должно играть относительно меньшую роль, чем в водном растворе,
в виду сильного влияния свободных зарядов в спиртовом растворе.

5. Совершенно так же, как о т р и ц а т е л ь н ы й з а р я д затруд-
няет отщепление положительно заряженного водородного иона, п о л о -
ж и т е л ь н ы й з а р я д облегчает его отщепление. Поэтому положи-
тельные заряды делают кислоту сильнее. На это действие можно
распространить уравнение (3); однако нужно иметь в виду, что стати-
стический множитель не всегда равен 4, а должен быть определен
в каждом отдельном случае. Приведем следующие примеры.

Первая и вторая константы гидролиза г е к с а к в о х р о ми-иона
определены при 17° приблизительно в 1.1о~4 и 0,006.10 41

/) Эти кон-
станты относятся к отщеплению водородного иона от

(Y(H 2 O) 6

+ J ^ и от Сг (Л2())5О11+-.

Так как статистический множитель здесь вероятно нужно при-
12 10

нять равным ^ р : - — , из отношения констант гидролиза получается

значение для г (расстояние между ионизирующимися водородными
атомами и центром тяжести комплекса), равное 1,7 А, что довольно
вероятно.

Константа гидролиза д их л о р о те τ р а к в οχ ρ о ми-иона при 2Г>°
равна 4.10""6. Поэтому этот ион можно рассматривать как кислоту-),
значительно более слабую, чем гексаквохроми-ион, хотя он и содержит
два электро-отрицательных атома хлора. Это неожиданное обстоятель-
ство легко объясняется тем, что он обладает лишь одним положитель-
ным зарядом, а гексаквохроми - ион — тремя.

6. Вышеприведенные электростатические соображения могут быть
распространены также на амфолиты.

Авто] ом 3) была выведена формула:

KS-KB n

Здесь Ks и Кв — константы диссоциации кислой и основной групп
амфолита, χ — доля недиссоциированного амфолита, присутствующая
в виде амфотерного иона, η — множитель, выражающий этношение кон-
стант диссоциации к и с л о т

XH.-R.COOH и ΝΗ,-^-Κ-

ι) B j e r r u m . Zeitsch. fur physik. Chem. 73, 724 (1910).
2 ) Ср. определение кислот у B r o n s t e d , Rec trav. chim. Pays-Bas 42, 71S

(1922), или в Zeitschr. phys. Chem. 108, 185 (1924).

a) B j e r r u m . Zeitschr. fur physik. Chem. 104, 148 (1923).
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Если ввести вместо и его электростатическое выражение и про-
логарифмировать, получим

log
кн,о

г (6)

Трудность проверки этой формулы заключается в том, что χ
обыкновенно неизвестно.

По приведенным раньше основаниям можно считать, что для
аминобензойных кислот χ лежит между 0,1 и 0,9. По исследованиям
P o p д а м а 1 ) , в этой части не очень точным, для орто-кислоты χ ле-
жит близ 6, для пара-кислот—близ 0,4. Недавно Э й л е р нашел, что
χ должно быть очень мало. Но на самом деле оно вряд ли меньше 3/4.
Если положить χ (1 — х) приблизительно равным 0,2, то из известных
констант диссоциации мэжно вычислить следующее:

г (аминобензойная кислота) .

г (фталевая кислота)

о - кислота

1,4

1,6

ш - кислота

3,3

6,7

ρ - кислота

1 , Γ ι

Для сравнения приведены вычисленные по формуле (3) значения г
для фталевой и изофталевой кислоты.

В виду ненадежности числового материала можно сказать, что
найденные для о - и т - аминобензойных кислот значения вполне
приемлемы. Наоборот, найденное для ρ -кислоты низкое значение
г должно побудить к новым определениям констант диссоциации и
χ этой кислоты. То обстоятельство, что для т - фталевой кислоты
получилось более высокое значение, чем для ш-аминобензойной,
объясняется тем, что ионизированные карбоксильные группы фталевой
кислоты одинаково заряжены и потому отталкиваются, тогда как иони-
зированные алино - и карбоксильная группы в аминобензойной кис-
лоте обладают зарядами противоположного знака и поэтому притя-
гиваются. В виду этого в первом случае молекула растягивается,
а во втором сгибается.

Предшедствующее рассмотрение аминокислот дает нам пример
того, как можно вычислить электростатические действия в молекулах
с н е о д и н а к о в о с в я з а н н ы м и , ионизирующимися атомами водо-
рода.

7. Электростатический способ рассмотрения может быть положен
в основу вычислений также и в тех случаях, когда дело идет о π о-

II. N. К. I! о г (1 а ш. Studies on Activity. Dissertation. Kopenha^en, 1925.
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с л е д о в а т е л ь н ы х о т щ е п л е н и я х других ионов,'кроме водо-
рода. В качестве примера рассмотрим комплексные константы хроми-
р о д а н и д о в 1 ) . Здесь происходит отщепление шести групп родана
в комплексе CrRlie , причем на место ЕЬ~ становится Н30 и в конце
концов получается гексаквохроми-ион:

ί Ί· Ιί1ιΒ -* (Ί· Iih-a - (V Ιίϊι3<ι<{3 - C'rlihza

- r r a q 6 + — .

В следующей табл. 2 во втором столбце стоят вычисленные зна-
чения для шести констант диссоциации.

ТАБЛИЦА 2

К о н с т а н т ы д и с с о ц и а ц и и г е к с а р о д а н о х р о м и к о м п л е к с а

п р и 50°

log

log

log

log

log

log

Λ',

Λ'>

Λ'ί

/vs

А'з

И ь о ρ ρ у

0,3!)

0,09

— 0,29

— 0,66

- 1 24

— 2,52

ν Попра1 лено

1,6

0,7

— 0..J

ι --1,0

-1,7

Статниич.

мгожатедь

6 ι

' 2

ϊ ,

4

- ^

Игцравлоио
ьводоштсм
статистч.
множителя

0,Ь ι

— 0,1

- 0,0

— 1,3

— 2,5

и,

.i 3

V J , "

0,7

0.")

ил
1.0

J, 1 'j.'i .1

При вычислении этих значений вместо активностей принимались
во внимание концентрации. Если их перечислить, насколько это в на-
стоящее время возможно, в активности, что равнозначно с экстра-
поляцией этих значений до концентрации ионов равной пулю, то по-
лучатся числа третьего столбца. Из статистических соображений эти
константы должны относиться как дроби, стоящие в четвергом столбце.
Если внести соответствующие поправки, получатся числа пятого
столбца. Если объяснить падение эти\ чисел с ростом номера кон-
станты, как следствие возрастающего положительного заряда комплекса,
зависящего от отщепления родан-иона, то действие каждого заряда
можно будет измерить приведенными в шестом столбце разностями.
Из их среднего арифметического, равного 0,6, можно вычислить

') B j e r r u m . Ze tschr. anoig. Cbemie, 119. 169(1921).
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г = 5,5 А. Это значение слишком велико, однако по порядку величины
оно приемлемо. То, что оно слишком велико, во всяком случае не по-
казывает, ч.то нужно принимать для воды значение D меньшее обык-
новенного, даже для иона родана, который, так сказать, прикасается
к комплексу хрома.

8. Междуионные силы проявляются не только в условиях хими-
ч е с к о г о р а в н о в е с и я , но и на с к о р о с т я х химических ре-
а к ц и й .

В 1898г. Э м и л ь Ф и ш е р (Глш1 Fischor) сообшил о своем наблю-
дении, что ионы гидроксила обыкновенно производят более сильное
омыляющее или расщепляющее действие на нейтральные вещества,
чем на аналогичные вещества с кислыми свойствами. Так, например,
диметилацетоуксусный эфир омыляется скорее, чем кислый ацетоуксус-
ный эфир. Ф и ш е р добавляет, что В а н т Г о ф ф обратил его внима-
ние на возможное объяснение этого явления тем, что к и с л ы е ф о р м ы
в щелочном растворе находятся в виде отрицательных ионов, напр.

сивсо—.сн-соос2н5.

Отрицательный заряд этих ионов отталкивает ионы гидроксила
и этим затрудняет их расщепляющее действие.

В 1909 году Ю л и у с М е й е р (Julius Meyer) снова выступил с этой
мыслью. Как было указано раньше, в сложных эфирах двухосновных
кислот второй алкил всегда труднее омыляется, чем первый. М е й е р
объяснил это тем, что анион полу-эфира электрически отталкивает
ионы гидроксила.

Количественно электростатический взгляд может быть выражен
в следующей форме:

log ξ} = log 2 + 3 — О)

(-STj и К2 — константы скорости омыления первого и второго алкилов).
Для констант диссоциации справедливо уравнение:

l(.g^- = l.g 4 + 3 ' 1 (8)
Δ

Согласно формулам (7) и (8) собственно электростатическое дей-
ствие одинаково для констанкт омыления и диссоциации. Все разли-
чие между этими двумя формулами сводится к тому, что статистиче-
ский множитель для констант омыления равен 2, а для констант
диссоциации — 4.

С к р а б а л ь (Skrabal), подробно изучавший в последние годы про-
цессы омыления, вывел из своих опытов чисто эмпирическое заключе-
ние, что менаду отношением констант диссоциации двухосновных
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кислот и отношением констант скорости омыления соответствующих
сложных эфиров существует параллелизм. Он заметил также, что
отношение констант омыления с увеличением расстояния между
кислотными группами в молекуле приближается к 2 J ) . Эти наблюде-
ния хорошо согласуются с формулами (7) и (8).

К сожалению С к р а б а л ь производил большую часть своих изме-
рений с растворами, концентрация ионов в которых превышала 0,1 норм.,
а так как концентрация ионов оказывает сильное влияние, в особен-
ности на вторую константу омыления [катионный катализ Г о л ь м-
б е р г а (Holmberg)], от определений С к р а б а л я трудно перейти
с уверенностью к константам скорости при концентрации ионов, рав-
ной нулю. Кроме того, С к р а б а л ь произвел ряд своих опытов в смеси
50°/0 спирта и 5 0 % воды. Эти обстоятельства затрудняют количе-
ственное применение обширного и интересного экспериментального ма-
териала, добытого С к р а б а л е м .

Если держаться преимущественно определений при малых кон-
центрациях солей, то измерения Г о л ь д ш м и д т а (Goldschmidt) и
Ш о л ь ц а , Ю. М е й е р а и С к р а б а л я (Seholz, Jul. Meyer und
Skrabal) дают для отношения первой и второй констант омыления
следующие значения:

щавелевая кислота 19 000 (высокая конц. соли),
малоновая кислота — около 100,
янтарная кислота — около 10.

Отсюда по формуле (7) можно вычислить помещенные в табл. 1
в последнем стобце значения г, хорошо совпадающие с определен-
ными по другим методам.

9. В общем, можно сказать, что материал, приведенный на пре-
дыдущих страницах, дает нам право с достаточным приближением
вычислять силы, действующие между двумя ионами на основании за-
кона К у л о н а , принимая обычную диэлектрическую постоянную рас-
творителя, даже для ионов, расположенных очень близко друг от друга.

II.

10. Особенно интересно влияние междуионных сил на о с м о т и -
ч е с к о е д а в л е н и е , на действующую массу или а к т и в н о с т ь
и на э л е к т р о п р о в о д н о с т ь ионов. Уже В а н Л а а р (Van Laar),
М а л ь м ш т р ё м (Malmstrom), С ё з е р л а н д (Sutherland), Б ь е р р у м
(Bjerrum) и К ь е л л и н (Kjellin) обратили внимание назначение между-
ионных сил в этой области. Однако только Миль не ρ (Milftor) (1913)
затронул ядро этого явления, лежащее в г р у п п и р о в к е ионов

») S k r a b a l uad S i n g e r , Akatl. Wjen, Sitzungsber. d. Mathem-natuiw.

Klasse II b. 129, 335 (1920).

Успехи физических наук. Т. VII, вып. 3—4. Η
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в растворе: противоположно заряженные ионы в среднем расположены
несколько ближе друг к другу, чем одинаково заряженные.

Только Дебаю и Г г о к е л ю 1 ) удалось в 1923 году составить
достаточно простые и для разбавленных растворов совершенно точные
формулы, выражающие действие междуионных сил.

Эти ученые исходят из закона Ф а р а д э я - К у л о н а , ведут расчет
с шарообразными ионами диаметра а, несущими заряд в центре, и
приходят к следующему уравнению для к о э ф ф и ц и е н т а а к т и в -
н о с т и f (=активности, деленной на концентрацию) иона:

-log/- = 0,50
1 + (/ μα

(9)

В этом уравнении численные значения взяты для воды при IS0;

г представляет собою валентность иона и μ — V - c ^ 2 — введенная

в науку об электролитах Л ь ю и с о м и Р а н д а л л е м (Lewis and
Randall) величина— „ионная Kpenocib". При малой ионной крепости
(малых концентрациях ионов) можно пренебречь знаменателем; при
этом — log/, имеющий положительное значение, изменяется с разбавле-

нием пропорционально квад-
ратному корню μ и прибли
жается к нулю; следователь-
но, /' меньше единицы и с
падением концентрации при-
ближается к единице по тому
же закону. Д е б а й и Гк-
к е л ь составили соответ-
ствующую формулу для осмо-
тического давления ионов
и сходную, хотя и более
сложную формулу для их
электропроводности(подвиж-
ности).

11. Работы Μ и л ь п е р а
и Д е б а я и Г ю к е л я по-

казывают, что междуионные силы не позволяют принять постоянного
отношения между осмотическим действием ионов (или их активностью)
и их концентрацией. Подвижности ионов также не являются незави-
симыми от концентрации. Наоборот, мы должны ожидать, что все эти
величины уменьшаются с ростом концентрации ионов.

Уменьшение этих величин с ростом концентрации ионов, как
известно, действительно наблюдается у всех электролитов. Это умень-

Рпс. 1. Зависимость между коэффициентом актив-
ности f n ионной крепостью в одноодновалентной
соли [(NO2) (CNS> (NH3)j Со]- [0.204) (N02'2 (NH3)3 Co]
в присутствии др^пх солей. Прямая линия пред-
ставляет теоретические значения но Д е б а ю и
Г ю к е л ю. (Из раСот Б ρ о и с τ е д а и Л а Мер).

Do b y e und H u ck el. Phjsik. Zeitschs 24, 185, 305 (1923).
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шение сначала толковалось как признак неполной диссоциации — как
для слабых, так и для сильных электролитов. Но если сравнить экспери-
ментально найденные понижения с вычисленными по теории Дебая и
Г ю к е л я, то оказывается, что для с и л ь н ы х э л е к т р о л и т о в наблю-
дается полное согласие тех и других, и ничего не приходится объ-
яснять неполной диссоциацией. Приведем несколько примеров этого
совпадения.

Самый точный метод для измерения активности ионов это —
в настоящее время — определение растворимости солей. Этим путем
Б р б н с т е д и Л а Мер 1 ) нашли для активности значения, прекрасно
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Рис. 2. Зависимость между коэффициентом актив-
ности f it лонной крепостью у одаодвувалснтиой
соли ){C.201)(NH3)iCo]9 — S/>(, в присутствии дру-
гих сояей. Прямая вычислена по формуле Д е б а я

и Г ю к е я я. (По Б р а н с т е д у и Л а М е р).

Рис. 3. Зависимость между коэф-
фициентом активности /' к ион-
ной крепостью у треходновалент-
иой соли [(ХН3)С Со]-[(СА) (Nfyb
(NH:i)2 Co]? u присутствии других
солей. Прямая вычислена по фор-
муле Д е б а я и I' ю н е л я. (IIo

Б ρ о н с τ е д у π Л a Me p).

-совпадающие с вычисленными по формуле Дебая и Гюкеля в раз-
бавленных растворач примерно до 0,01 молярной концентрации. Это
видно на рис. 1—3.

Летом 1925 года Родебуш и Г о в о р к а 2 ) произвели чрезвы-
чайно точные криоскопические измерения в очень разбавленных
водных растворах 0,001 — 0,01 молярной концентрации. Их результаты
приведены на рис. 4 и 5. Сплошные кривые представляют собою зна-
чения, вычисленные по Дебаю и Гюкелю. Слабый изгиб, который
наблюдается на этих кривых, показывает, что Родебуш и Г о в о р к а
приняли во внимание диаметр ионов; иначе это были бы прямые,

B r o n s t c d and L a M e r , Jouvn. of the Amerio. Cheinic. Soc. 46, 55") (,192-K
R o d e b u s h and H o v o r k a. Jourti. of the Vmeiic. Chem. Soc. 4/, 1(514 (1925).

&*
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соприкасающиеся с начерченными кривыми при концентрации равной
нулю. Авторы выбрали такие диаметры (а) ионов, чтобы кривые про-
ходили через точки, соответствующие наибольшей измеренной концен-
трации.

Были приняты следующие диаметры ионов:

соль КС1

я в ед. А: 2.32

CsN03 K2SO4

2,32 1,09

Ba(NO3)2

1,01

MgSO4

2,22

r u S 0 4

1,59

La,

3,00

Рис. 4 и 5 показывают, что и о с м о т и ч е с к и е с в о й с т в а
ионов могут быть поняты, не вводя допущения о том, что в исследо-
ванных соляных растворах находятся заметные количества педиссоци-
ированных молекул.

1.1

1.0

0,5

0.8

0J

0,6
О Q.01 0,04 0,06 0.08 О,! ОД 0,14

Рис. 5. Зависимость осмотического коэф-
фициента от j/μ по Р с м е б у ш у и

Г о в о р к а .
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sNO}

щ)г

и SO,,

О 0,02 Ο,ΟΊ ΰ,Ού 008 0,1 0,12 CJ4

Рис. 4. Зависимость осмотического коэф-
фициента от j /μ по Р о д е б у ш у и

Г о в о р к а .

Этот Hie вывод следует из недавно опубликованной работы Ш ре й-
н е р а и Ф р и в о л ь д а 1 ) о понижении температур замерзания хлори-
стого лития в циклогексаноле.

Сложнее всего применение этой теории к электропроводности.
Но и здесь теория Д е б а я и Г ю к е л я оказалась способной объяснить
поведение сильных электролитов в разбавленных растворах, не при-
бегая к частичной ионизации.

12. Как известно, уже раньше2) было выведено заключение о том,
что так называемые сильные электролиты практически сполна диссо-
циированы в растворах. К этому привели исследования оптических и
каталитических свойств растворов электролитов, а также удивитель-
ное совпадение степеней диссоциации для всех сильных электролитов,
вычисленных по классической теории. Вычисленные таким способом
степени диссоциации определяются главным образом электрическими

f) S c h r e i n e r und F r i ν ο 1 d. Die Naturwissenschaften, 13, 859 (1925).
2) B j e r r u m . Proc. VII. bternat. Congr. App]. Chem. London, 1909, Section X,

см. также Zeitschr. fiir Elektrochemie, 24, 321 (1918).
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свойствами системы (зарядом и концентрацией ионов, диэлектрической
постоянной растворителя). Работы Дебая и Гюкеля превратили
гипотезу о практически полной диссоциации сильных электролитов
в экспериментально установленный факт.

При современном состоянии наших знаний мы должны считать

ошибкой, если коэффициент электропроводности —̂ — сильного электро-
μ с/э

лита рассматривают как степень его диссоциации и пытаются приме-
нить к нему закон действия масс.

Для слабых электролитов, напротив, — нужно все еще рас-
сматривать как степень диссоциации. Здесь концентрация ионов так
мала, что можно пренебречь действием сил между ионами и считаться
с постоянной подвижностью ионов.

Для электролитов средней силы можно (как было показано
в 1916 году для пикриновой кислоты в алкоголе г) вычислить истин-
ную степень диссоциации из коэффициента электропроводности, если
внести в него поправки, учитывающие влияние сил между ионами.
Чем сильнее электролит, тем больше поправка, и тем менее точно
вычисление степени диссоциации.

13. Теперь, когда мы познакомились с влиянием сил менаду
ионами на активность ионов, интересно вернуться к значению этих
сил для скорости ионных реакций. Мы уже говорили, как при помощи
междуионных сил можно объяснить, почему отрицательный ион слабее
действует на группу, сидящую в отрицательном ионе, чем на такую же
группу в нейтральной молекуле или в положительном ионе. Рассмо-
трим теперь в л и я н и е к о н ц е н т р а ц и и ионов на к о н с т а н т у
с к о р о с т и х и м и ч е с к о й р е а к ц и и .

В ряде очень интересных работ Гольмберг показал, что целый
ряд реакций, при которых ионы г и д р о к с и л а (или другие отрица-
тельные ионы) реагируют с о т р и ц а т е л ь н о з а р я ж е н н ы м и ио_
нами каталитически,ускоряются прибавлением солей. Особенно сильно
влияние солей с многовалентными катионами (катионный катализ).
Как пишет Гольмберг 2 ) , это явление можно объяснить с точки
зрения полной диссоциации солей тем, что междуионные силы увели-
чивают скорость реакции. Гольмберг однако не развил эту мысль
дальше.

В интересной работе Б р о н с т е д 3 ) показал, что не только в рас-
смотренных Гольмбергом случаях, но и для других ионных реак-

' ) B j e r r u m , Verhandl. bei der 16. stand. Naturforscberzusammenkunft, 1916
Zeitchr. fur Elektrochem. 24, 321 (1918).

2) B. H o l m b e r g , Zeitshr. fur physikal. Cheraie 97, 134 (1921).
») B r o n s t e d , Zeitchr. fur pbysikal. Chemie, 102, 169 (1922\
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цин влияне концентрации солей можно количественно выразить про-
стой формулой:

Ъ = К-Ф- (Ю)
' 1 2

здесь к и 1с0 — константы скорости в солевом растворе и соотв.
при бесконечно малой концентрации ионов; f: и f2— коэффициенты
активности реагирующих ионов (молекул): /" ] 2— коэффициент актив-
ности иона, заряд которого равен сумме зарядов реагирующих ионов.
Относительно вывода и толкования этой важной формулы между
Б р о н с т е д о м и автором существуют некоторые разногласия; однако
мы согласны в том, что эта формула правичьно выражает влияние
концентрации соли на скорость ионной реакции.

Если в формулу (10) Б р о н с т е д а ввести выражение Д е б а я и
Г ю к е л я для коэффициента активности по формуле (9), получается:

'•ν. 1 + (),327ΐ μα

Oj и ζ2 — число электрических зарядов обоих реагирующих комплек-
сов, считая их с соотв. знаками).

14. Может быть наиболее непосредственное объяснение влияния
концентрации солей дается следующим рассуждением. Рассмотрим
один из случаев катионного катализа Г о л ь м б е р г а — влияние
ионов гидроксила на анион ГНа Вг СЦ Вг ('00 — дибромпропионовой
кислоты. Вблизи этого иона концентрация ионов гидроксила вслед-
ствие междуионных сил ниже, чем в остальном растворе. Если при-
нять, что а - бром является тем местом в молекуле, где начинается

реакция, и что его расстояние от отрицательного заряда равно г А,
то получается, что концентрация ионов гидроксила вблизи а-брома в

Е*

с kTD>' = iOJ:,--
раз меньше, чем в остальном растворе. Когда концентрация ионов
в растворе увеличивается, электрическая сила, исходящая от иона
дибромпропионата, распределяется не только на гидроксильные ионы,
ко и на все присутствующие ионы. Чем больше имеется ионов, тем
меньше становится действие на каждый отдельный ион, и тем больше
концентрация ионов гидроксила вблизи дибромпропионат-нона.
Таким образом, действие соли заключается в том, что прибавленная
соль уменьшает электростатическое действие. Если провести количе-
ственный расчет, то оказывается, что для разбавленных растворов
солевое действие не зависит от г, если г не слишком велико.

При высоких концентрациях соли и больших значениях г его
влияние становится все же заметным, и простой формулой (11) поль-
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зоваться уже нельзя. По всей вероятности у веществ с высоким зна-
чением г (т. е. большим расстоянием между зарядом и реагирующей
группой) можно будет констатировать, что отношение между скоростью
реакции в бедной ионами и в богатой ионами среде приближается

•лл

к пределу 10 ~ с ростом концентрации ионов. Б этом случае можно

будет также определить этим путем размер молекулы г.

III.

15. До сих пор думали, что с новыми взглядами на сильные
электролиты можно бороться доказательствами присутствия в том или
ином сильном электролите немногих недиссоциированных молекул.
Это однако неверно.

Нужно заранее быть готовым к тому, чтобы встретить в природе
все возможные переходы от диссоциированных на 100% электролитов
через средние и слабые — вплоть до типичных неэлектролитов.

В зеленом д и х л о р о х р о м и х л о р и д е имеется недиссоциирован-
ный хлор, что можно доказать азотнокислым серебром, а в концентри-
рованных растворах х л о р н о й м е д и — хлорокомплексы, на что указы-
вает их цвет.

Особенный интерес представляет степень диссоциации галоидо-
водородиых кислот. Исходя из каталитического действия х л о р и -
с т о г о в о д о р о д а в спирту, Ш р е й н е р 1 ) определил константу
диссоциации этой кислоты в спиртовом растворе /; = 10~~2 (приблизи-
тельно), а так как константа диссоциации кислот в воде обыкновенно
в 10" раз больше, чем в спирту, он вывел заключение, что в воде она
равна 104. Преломляющая способность концентрированной соляной
кислоты также указывает, по мнению Ш р е й н е р а , на неполную
диссоциацию; этим путем он находит для константы значение 10\
Третий метод для приближенного определения константы диссоциации
хлористого годорода дал Э б е ρ τ 2). Экстраполируя ряд С3117 С11; С2 И 5(Ί,,
*'П3('1 до НС1, он вычисляет растворимость недиссоциированыого
11(1 в воде. Так как упругость пара НС1 над нормальной соляной
кислотой известна, Э б е р т находит концентрацию недиссоциирован-
ного хлористого водорода в соляной кислоте и отсюда — константу
диссоциации соляной кислоты. Этим способов получено £ = 1 0 ' .
Э б е р т указывает однако, что этот метод должен давать слишком
высокие значения вследствие характера экстраполяции.

Таким образом, совершенно различными путями получается ре-
зультат, указывающий на неполную диссоциацию соляной кислоты;

|) Е. S c h r e i n e r . Zeitschr. fiir physikal. (Jhe n. Ill, 119 (1924). Die Nati.rwisscn-
sctnftcn. 18. 245 (1925Κ

-) L Ε lie r t . Di< Xaturwissenschaften. 13, 393 (19251
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однако речь идет о присутствии даже в нормальном растворе очень
малых количеств недиссоциированного хлористого водорода (1057—Ю^6

мол. в литре).

По коэффициенту электропроводности—-— НС1, HHr, IIJ — оди-

наково сильные электролиты; если же измерять по способу Э б е р т а ,
их константы диссоциации относятся как 1:100:250. Эти большие
различия находятся в согласии с значительными расхождениями в кис-
лотных свойствах, которые установил Г а н ч 1 ) между этими кислотами
в безводном состоянии. Если константа диссоциации йодистого водо-
рода в 230 раз больше, чем хлористого водорода, это означает, что
различие в силе между хлористоводородной и иодистоводородной кис-
лотами больше, чем между уксусной и монохлоруксусной.

Тогда как прежние, вычисленные из электропроводности кон-
станты диссоциации сильных электролитов были совсем не специфичны
и определялись, главным образом, валентностью ионов, новые кон-
станты диссоциации отличаются своей специфичностью, столь харак-
терной для констант химического равновесия, и изменяются от электро-
лита к электролиту.

Новые взгляды привлекли наше в шмание к задаче определения
к о н с т а н т д и с с о ц и а ц и и э л е к т р о л и т о в д - и с с о ц и и р о в а н -
ных п о ч т и на 100%. Немалая заслуга этих взглядов заключается
в том, что благодаря им мы можем найти меру для истинной силы
этих электролитов.

В качестве последнего примера не сполна диссоциированного силь-
ного электролита я приведу е д к и й н а т р . Активность гидроксильного
иона в растворах едкого натрия значительно меньше, чем в растворах
едкого калия 2). Если бы диссоциация была полной, отношение должно
было бы быть обратным, так как в других солях активность иона
натрия больше, чем калия. Это объясняется тем, что ион натрия гидра-
тирован и ноэтому имеет больший объем, чем ион калия. Поэтому
я принимаю, что малая активность гидроксильного иона в едком натре
может быть объяснена его неполной диссоциацией. Х а р н е д 3 ) вывел
из своих измерений аналогичное заключение.

Если обратить внимание на одинаковое строение Н2О и ОН~,
то окажется вполне естественным, что склонный к гидратации ион,
как натрий, может соединяться также и с гидроксильными ионами.
Следует даже ожидать, что между гидратацией катионов и слабостью
их оснований будет наблюдаться определенный параллелизм. В связи

») H a n t s c h . Her. d. Deutsch. Chem. Ges. 58, (И2 (1925).
2 ) Иоьа неопубликованные измерения У н м а к (Frl. Unmack). H a r r i e d (Journ.

Ainer. Chem. Soc. 47, 684, 689 (1925) показал, ч ю средний коэффициент активности

едкого натрия меньше, чем едкого калия.

») H a r n e d . Zeitschr. fur physical. Chemie. 117, 49 (1925).
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с этим следует упомянуть, что К о л ь т х о ф и Г ь а л ь д б е к 2) доказали,
что гидрат окиси магния в воде не вполне диссоциирован. Г ь а л ь д -
б е к нашел для второй константы диссоциации гидрата окиси магния
значение, приблизительно равное 10~"2л, тогда как первую он считает
бесконечно большой.

Некоторые, еще неопубликованные измерения электропроводности
метилата магния и различных других магниевых солей в метиловом
спирте, выполненные Ц е х м е й с т е р о м (L. Zeehmeistev) в лаборатории
автора, показали, что метилат магния в метиловом спирте также не
сполна диссоциирован; он проводит ток гораздо хуже, чем хлористый
магний и сходные с ним электролиты в метиловом спирте. Ион магния
соединяется, таким образом, не только с Н20 и 0Н~, но и с близким
к Н20 ионом СН3О~.

16. В своей в общем превосходной книге „The Properties of Ele-
ctrically Conducting Systems", New-York, 1922, K p a y c (Ch. A. Kraus)
высказывается против новейших взглядов на электролиты главным
образом по двум основаниям: он считает, что очень большие измене-
ния коэффициента электропроводности —-— с концентрацией, наблю-
даемые даже у самых сильных электролитов в растворителях с низ-
кими диэлектрическими постоянными, например, в воде при высокой
температуре (вблизи критической), не могут быть объяснены между-
ионными силами. Он не видит возможности найти объяснение ано-
мальному росту коэффициента электропроводности с ростом концен-
трации в растворителях с очень малой константой диссоциации.

В действительности же с помощью междуионных сил можно объ-
яснить также и эти явления, если принять во внимание вызванную
этими силами ассоциацию ионов.

Ясно, что при одинаковой концентрации противоположно заря-
женные ионы в результате действия междуионных сил чаще будут
находигься в непосредственной близости друг к другу, чем нейтраль-
ные молекулы. Чтобы оценить значение этого факта, нужно рассмо-
треть его с количественной стороны.

Элементарное рассуждение указывает, что число нейтральных
молекул, в данном растворе находящихся друг от друга на расстояниях
от г до r-\-dr, для малых значений г (малых по сравнению со сред-
ним расстоянием молекул) пропорционально гНг. Для противоположно

заряжешшх ионов соответствующее число пропорциональо r2drekinr

а для одноименно заряженных ионов пропорционально r2dr e
J0L·

kTDr

') J. Μ. K o l t h o f f . Reeueil des travaux chim. des Pajs-Bas, -12, 9 6 9 ( 1 9 2 3 .

J . K. G j a l d b a c k . Zcitschr. fur anoiy. Chem. 144, 283 (1925).
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На рис. 6 даны кривые, показывающие частоту появления пар: I—не-
заряженных молекул, II—одноименно заряженных ионов и III—разноимен-
но заряженных ионов в водном растворе при обыкновенной температуре.
Абсциссы — расстояния между компонентами пары, ординаты — частота
появления пар с соответствующим расстоянием между компонентами.

На кривой ионных пар, состоящих из противоположно заряжен-
ных ионов (II) при 3,5 А наблюдается ясный минимум. Сходный мини-
мум наблюдается также и в других растворителях. Он находится всегда

при таком расстоянии между ионами,
при котором работа разделения
ионов равна 2 кТ, т. е. четырех-
кратной средней кинетической энер-
гии на степень свободы. Ионные пары
с таким расстоянием встречаются
реже, чем пары с большим или
меньшим расстоянием. Если ионы
в растворе настолько малы, что
могут приблизиться друг к другу
значительно ближе, чем на это рас-
стояние, то частота густо ассоцииро-
рованных ионных пар становится
значительной, и эту ассоциацию
нужно принять во внимание для полу-
чения правильного выражения влия-
ния междуионных сил. В водных
растворах хлористого натрия и ка-
лия заряды ионов не могут на-
столько сблизиться. Если же ионы

значительно меньше или обладают несколькими зарядами, или если
растворитель обладает зчачительно более низкой диэлектрической
постоянной, чем вода, то ассоциация может иметь место.

Д е б а й и Г ю к е л ь в своих формулах для более концентрирован-
ных растворов не обращают достаточного внимания на эту ассоциацию.
Я пробовал провести более точный расчет, причем ионы, расстояние
которых было меньше, чем соответствующее минимуму на кривой
ассоциации, не причислялись к свободным ионам. Этил путем, как
кажется, действительно можно пойти несколько дальше; в другом
месте я попытался развить эту мысль подробнее1). Согласно этому
взгляду можно объяснить, почему междуионные силы сводят активную
массу ионов, их осмотическое действие и их электропроводность в раств ,-
рителях к небочьшим долям тех значений, которые отвечали бы совер-
шенно свободным ионам. Таким образом отпадает первое возражение
К р а у с а против новейших воззрений на сильные электролиты.

υ l i j e i r u m . Mat.-Phjs. Medd. Kgl. Dansk. Vid. S Isk. Kopenhagen. 1026.

Рис. 6. Относительная частота появления
о

пар с расстоянием г Л между компонен-
тами. I — незаряженные молекулы: II —
противоположно заряженные одновалент-
ные ионы в воде; Ш-одноименно заря-

женные одновалентные ионы в воде.
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Эгот способ расчета приближает современную картину раствора
электролита к классической, так как здесь с т е п е н ь а с с о ц и а ц и и
заменяет прежнюю степень диссоциации.

Однако не следует забывать, что различие между свободными и
ассоциированными ионами имеет скорее математический характер и
не обладает характерной для химических процессов резкостью.
С другой стороны, интересно отметить, что новая картина объясняет
нам, почему классическая картина „степени диссоциации" не только
не теряет вполне своей применимости, но в тех случаях, где между-
ионные силы вызывают сильную ассоциацию, даже выигрывает.

Применимость и полезность модели попарно ассоциированных
ионов не растет непрерывно с ростом вышеупомянутых „ассоциирую-
щих" внешних факторов (большое число зарядов и большая концент] а-
ция ионов, малый размер ионов и низкая диэлектрическая постоянная).
Если попарная ассоциация сильна, то междуионные силы необ-
ходимо вызывают дальнейшую ассоциацию в высшие многоионные ком-
плексы, особенно, если раствор уже не очень разбавлен. Таким пу-
тем объясняются доказанные В а л ь д е н о м (Waldeu) высокие степени
ассоциации сильных электролитов в растворителях с низкими диэлек-
трическими постоянными.

При ясно выраженной п о п а р н о й ассоциации электропровод-
ность ионов мала. В растворителях с очень низкой диэлектрической
постоянной, при бесконечно большом разведении, говоря теоретически,
ионы, правда, будут совершенно свободны и не ассоциированы; но при
наименьших доступных измерению концентрациях (0,0001—0,01 молярн.)
попарная ассоциация будет еще очень велика, и электропроводность
поэтому мала. В концентрированных растворах при таких обстоятель-
ствах междуионные силы могут вызвать повышение электропроводности
с концентрацией. Ионные пары с ростом концентрации будут сбли-
жаться, их взаимное воздействие начнет их разрушать, чаще начнут
появляться тройные и более высокие продукты ассоциации, и благо-
даря этому электропроводность повысится. С ростом концентрации
мы приближаемся к характерному для расплавленных солей состоянию,
где ионы ассоциированы очень сильно, но не только попарно; поэтому
они способны к передвижению и к переносу электрического тока.

Приведенные ниже схемы I и Ш дают наглядное представление
о состоянии разбавленного раствора ионов с попарной ассоциацией
и о состоянии расплавленной соли с высокой, но не попарной ассо-
циацией; И изображает промежуточную ступень сравнительно крепкого·
раствора

I:
И:

Ш:
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В области с преобладающей попарной ассоциацией наблюдается
низкая электропроводность, соединенная с сравнительно значитель-
ными осмотическими действием. Если же имеет место ассоциация
высшего порядка (в многоионные комплексы), то можно наблюдать
значительную электропроводность и малое осмотическое действие.

17. Суммируя вышесказанное, мы приходим к заключению, что
х а р а к т е р н о й ч е р т о й сильных э л е к т р о л и т о в является не-
свобода ионов. В кристалле хлористого калия ионы связаны очень
крепко. Но и в кристаллическом состоянии хлористый калий является
типичным сильным электролитом. Нет, характерным для сильных
электролитов является то, что их ионы не соединяются между собой
в химические молекулы с существенным изменением их свойств. На-
оборот: их ионы могут о ч е н ь т е с н о с б л и з и т ь с я , не де-
ф о р м и р у я з а м е т н о друг друга. И д е а л ь н ы м сильным
э л е к т р о л и т о м можно назвать такой электролит, ионы кото-
рого вообще не деформируют друг друга. Теория таких электролитов
и была разработана в новейших теориях и сравнена с опытными
данными.

18. В согласии с представлениями К о с е е л я (Kossel) и некоторых
других исследователей-физиков можно себе представить, что сущест-
вует н е п р е р ы в н ы й п е р е х о д от больших, мало деформирующихся
и плохо ассоциирующихся ионов через меньшие, немного легче
ассоциирующиеся и деформирующиеся, к совсем маленьким ионам,
образующим типичные химические комплексы при сильном изменении
своих свойств. Так, должен существовать непрерывный переход от
практически не ассоциирующегося КС1 через слабо ассоциирующийся
KNO3 — к комплексным ионам типа Сг(СЛ~Б)6 и дальше до S04 ,
где можно себе представить шестивалентный положительный ион серы
связанным с 4 двухвалентными отрицательными ионами кислорода.
При рассмотрении существующего экспериментального материла мне
кажется однако более вероятным, что существует более или менее
резкое различие между п р о д у к т а м и а с с о ц и а ц и и слабо дефор-
мирующихся ионов с одной стороны и более или менее устойчивыми
х и м и ч е с к и м и к о м п л е к с а м и , построенными из сильно дефор-
мированных или совершенно распавшихся ионов, с другой стороны.

Быть может, химическое комплексообразование связано с тем,
что известные электроны, связанные в свободном ионе с одним ядром,
становятся общей собственностью двух атомных ядер. Я считаю наи-
более вероятным, что такой переход не совершается непрерывно,
а происходит так, что электрон в определенном положении внезапно
перескакивает на совершенно новую орбиту, связывающую его с обо-
ими ядрами.


