Theorie von Debye-Hückel


Anschauliche Überlegungen

Warum sinkt der Aktivitätskoeffizient mit steigender Konzentration?
       Auf welche Weise behindern sich die gelösten Ionen gegenseitig?
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Das Ziel von Erich Hückel und Peter Debye war, die Aktivitätskoeffizienten für verdünnte Lösungen starker Elektrolyte berechenbar zu machen. 

Für ihre Theorie machten sie folgende Annahmen:

· vollständige Dissoziation des Elektrolyten
· sämtliche Abweichungen vom idealen Verhalten sind auf interionische/ elektrostatische Wechselwirkungen zurückzuführen

· unendliche bzw. starke Verdünnung der Lösung
Die Debye-Hückel-Theorie basiert auf der Vorstellung, dass das einzelne Ion in einer Lösung nicht nur in der bekannten Weise solvatisiert (in unsrem Fall hydratisiert) ist, sondern auch von einer "Wolke" entgegengesetzt geladener Ionen umgeben wird.
Jedes Ion ist also gleichzeitig Zentralion und Bestandteil der Ionenwolke seiner Nachbarn.

[image: image52.png]


Legt man nun eine Spannung an, so versucht natürlich die Ionenwolke entgegengesetzt zum gerade anders geladenen Zentralion zu wandern. Das Zentralion schleppt seine Ionenwolke mit sich und verliert zwangsläufig auch Teile davon.
Die Nahordnung, die sich in Form der Ionenwolken ausgebildet hatte, wird damit zerstört und so würde eine thermodynamisch ungünstigere Verteilung auftreten, wenn sich die Ionen nicht ständig neu anordnen würden. Dieses ständige "Neusortieren" bedarf jedoch einer gewissen Frist - die Ionenwanderung als solche wird also verlangsamt.

Man bezeichnet dieses Phänomen als den Relaxationseffekt - er verstärkt sich mit steigender Konzentration der Elektrolyt-lösung.

Darüber hinaus ist der elektrophoretische Effekt zu nennen, der darin besteht, dass die Solvat-/ 
Ionenwolken der einzelnen Zentralionen aneinander "reiben".

Ordnungszustand in einer Elektrolytlösung

Durch die Coulomb’schen Wechselwirkungen zwischen den Ionen bildet sich in der beschriebenen Weise eine Nahordnung aus. Eine Fernordnung kann trotz der elektrostatischen Anziehung nicht entstehen: Lösungsmittel und Ionenwolken schirmen die Potentiale zu stark gegeneinander ab - ihre Reichweite ist zu gering, um eine einheitliche Struktur in der gesamten Lösung zu bewirken. Außerdem verhindert die thermische Bewegung der Teilchen eine weitreichende Ordnung im Elektrolyt.


Leitfähigkeit starker Elektrolyte

Als starke Elektrolyte werden im Folgenden Salze und Säuren bezeichnet, die auch in konzentrierten wässrigen Lösungen vollständig dissoziiert vorliegen.
Die Frage nach der Aktivität, also nach der Berechnung des Aktivitätskoeffizienten f einer Elektrolytlösung, soll in der Hauptsache am Beispiel der Leitfähigkeit erörtert werden.


Die Leitfähigkeit einer Elektrolytlösung ist der Kehrwert des Widerstands der Lösung bezogen auf eine Länge, sie wird üblicherweise in µS/cm (= Mikrosiemens pro Zentimeter) angegeben. Unabhängig von der Länge der ist der Leitwert - er wird also lediglich in Siemens angegeben.


1. Einfluss der Aktivität auf das chemische Potential einer Elektrolytlösung

Die thermodynamischen Eigenschaften einer Elektrolytlösung hängen vom chemischen Potential µ der jeweils gelösten Ionen ab. Unter idealen Bedingungen - d.h. bei unendlicher Verdünnung - kann man die chemischen Potentiale direkt aus der Konzentration berechnen: 
µi = µi0 + RT ln ci

Sobald jedoch höhere Konzentrationen vorliegen, beginnt eine Lücke zwischen der Menge an tatsächlich vorhandenen und der Menge an "wirksamen" Ionen zu klaffen. Das bedeutet, dass der erwartete lineare Zusammenhang zwischen Konzentration und Leitfähigkeit nur bei geringen Konzentrationen festzustellen ist, bei höheren Konzentrationen jedoch immer stärke Abweichungen auftreten. 
Um diese Abweichungen in die Berechnungen mit aufnehmen zu können, verwendet man empirisch bestimmte Aktivitätskoeffizienten f, deren Wert üblicherweise zwischen 0 und 1 liegen muss.

 
Es gilt also: Aktivität = Konzentration c x Aktivitätskoeffizient f  und damit für die Leitfähigkeit nicht ideal verdünnter Lösungen: 

µi = µi0 + RT ln (ci ·  fi)
µi = µi0 + RT ln ci ·+ RT ln fi
Mit zunehmender Verdünnung geht f gegen 1, die Aktivität nähert sich also der Konzentration an und kann bei Erreichen einer idealen Verdünnung wieder synonym verwendet werden. 

Mittlere Aktivität


Prinzipiell müsste man unterscheiden, welcher Anteil der Aktivität von den Kationen und welcher von Anionen herrührt. Da dies jedoch experimentell kaum festzustellen ist, verwendet man für jedes Salz einen mittleren Aktivitätskoeffizienten. Dies reicht für die Praxis auch vollkommen aus, zumal so theoretisch vorstellbare Wechselwirkungen zwischen den Ionensorten (das Chlorid könnte in einer 1M KCl-Lösung eine andere Aktivität haben als in einer 1M NaCl-Lösung) von vorneherein mit einbezogen wären.
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2. Die Aktivität als Funktion der Konzentration bzw. der Ionenstärke

Die Wechselwirkungen zwischen den Ionen, die die Aktivität der einzelnen Komponenten herabsetzen, sind umso größer, je stärker eine Lösung konzentriert ist. Dieser Zusammenhang ist seit langem bekannt. Nicht möglich war jedoch eine genaue Voraussage der Aktivitätskoeffizienten für verschieden konzentrierte Lösungen starker Elektrolyte.

LEWIS fand empirisch einen Zusammenhang zwischen der Aktivität und der Ionenstärke einer Salzlösung.
Die Ionenstärke beschreibt eine Salzlösung sowohl nach ihrer Konzentrationen als auch nach der Wertigkeit der vorhandenen Ionen. Somit ist sie vergleichbar der Normalität, die die Teilchenzahl unabhängig von der Konzentration angibt, eine Größe, die Konzentration und - in quadratischer Gewichtung - Wertigkeit der Ionen unabhängig von der Teilchenzahl betrachtet. 

Die Ionenstärke I einer Elektrolytlösung ist definiert als: 
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Für Elektrolyte wie NaCl, die nur aus einwertigen Ionen aufgebaut sind, gilt daher stets: I = c
Sobald jedoch höhere Wertigkeiten ins Spiel kommen, wächst die Ionenstärke gegenüber der Konzentration merklich an.

Die von LEWIS gefundene Beziehung zwischen Ionenstärke und Aktivität lautet:
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Dieses Gesetz ist nur bei einer Temperatur von 289 K gültig, da die Temperaturabhängigkeit, die prinzipiell extra berechnet werden muss, in dem hier als unveränderlich angeführten Vorfaktor
 enthalten ist. Zu beachten ist weiterhin, dass diese Gesetzmäßigkeit nur für geringe Ionenstärken gilt: I < 0,01 mol/l

Obwohl dieser Zusammenhang von LEWIS gefunden wurde, bezeichnet man ihn als Debye-Hückel'sches Grenzgesetz. Diese Ehre wurden den beiden Wissenschaftlern zuteil, da sie die Theorie aufstellten, die diesen Befund erklärt.

Trägt man die Wurzel der Ionenstärke gegen den Logarithmus des nach Debye-Hückel berechneten Aktivitätskoeffizienten auf, so erhält man folgendes Schaubild:
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Es ist dabei unerheblich, ob man nun den Aktivitätskoeffizienten z.B. für NaCl oder KF berechnen will, da nur die Konzentration und die Wertigkeit berücksichtigt werden.
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Abweichung vom berechneten Verhalten 
bei höheren Konzentrationen

Rechenbeispiele


1. Berechnung des Aktivitätskoeffizienten in einer 0,01 molaren Schwefelsäure.
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= 0,5 (2 · 0,01 · 12 + 0,01 · 22) mol/l

= 0,5 (0,02 + 0,04) mol/l

= 0,03 mol/l
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         = -1,018 · 0,1732
         = - 0,17632

f  =  0,6663
2. Löslichkeitsprodukt von Silberchlorid in 0,05 molarer Kaliumsulfatlösung

Gleichgewichtskonstante KL für Silberchlorid: KL = 1,161·10-10

Berechnung der Ionenstärke der Lösung:
(Der Anteil des Silberchlorids kann in diesem Fall noch vernachlässigt werden.)
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Berechnung des mittleren Aktivitätskoeffizienten mithilfe des Debye-Hückel'schen Grenzgesetzes:


[image: image10.wmf]l

mol

f

/

15

,

0

509

,

0

lg

×

-

=



[image: image11.wmf]1971

,

0

lg

-

=

f



[image: image12.wmf]635

,

0

=

f



Berechnung der Löslichkeit von AgCl anhand der Aktivitätskoeffizienten von Kaliumsulfat und der Gleichgewichtskonstante für das Lösen von AgCl:
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Die Löslichkeit von AgCl in einer anderen Salzlösung ist höher, da die anderen Ionen die Silber- und die Chloridionen gegeneinander abschirmen.

Theoretische Herleitung




Die Theorie von Peter Debye und Erich Hückel basiert auf einigen anderen, bereits bekannten Beziehungen, die sie in geschickter Weise für ihren Zweck kombinierten:
1. Boltzmann-Statistik:
2. Poisson’sche Differentialgleichung
3. Coulomb-Potential:
1. Verteilung der Ionen und die Berechnung der Debye'schen Länge 

In einer Elektrolytlösung kann man nicht einfach die Dielektrizitätskonstante des Lösungsmittels nehmen, um die Abschwächung des Potentials eines Ions mit zunehmender Entfernung von diesem zu berechnen. Die Tatsache, dass andere geladene Teilchen vorhanden sind und sich - wie bereits besprochen - um Zentralionen herum anlagern. Sie tragen daher in erheblichem Maße zur Abschirmung des Potentials des jeweiligen Zentralions bei. Das bedeutet, dass man die Konzentration einer Elektrolytlösung mit einbeziehen muss, will man die Coulomb'schen Potentiale der einzelnen Ionen betrachten.

Das abgeschirmte Potential eines Ions in einer Elektrolytlösung wird daher wie folgt definiert:
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Um die Debye'sche Länge berechnen zu können, muss bekannt sein, wie sich die Ladungs-dichte des Feldes um das betrachtete Ion mit zunehmendem Abstand verändert. Ladungsdichte und elektrostatisches Potential für eine kugelsymmetrische Ladungsverteilung können mit der Poisson-Differentialgleichung beschrieben und in Zusammenhang gebracht werden:
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Einsetzen des abgeschirmten Potentials ergibt:
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Um diese Gleichung lösen zu können, benötigt man einen zweiten Zusammenhang zwischen Potential und Ladungsdichte. Diesen erhält man mithilfe folgender Überlegung:

Annahme: Wir betrachten ein Ion j, das von einem Zentralion i eine Strecke r weit entfernt ist. Direkt im Ion i ist das Potential gerade . Damit ist die relative Energie von j (im Vergleich zu derjenigen, die es unabhängig von seiner Nähe zu i innehat):
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Mithilfe der Boltzmann-Statistik betrachtet man nun das Verhältnis der Konzentration der Ionen, die sich in einem Abstand r zum Zentralion i befinden, und denen, die außerhalb des Einflussbereichs von i verbleiben:
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Anhand der Konzentrationen der Ionen in einer bestimmten Entfernung zum Zentralion i schließt man nun auf die Ladungsdichte an den jeweiligen Orten zurück:
Die Ladungsdichte ist die Summe der Konzentrationen jeder Ionensorte an einem Ort, multipliziert mit der jeweiligen Ladung:
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Reihenentwicklung nach Taylor:
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Das erste Glied der Entwicklung steht für das Potential der Elektrolytlösung nach außen hin - es ist null, da die Elektrolytlösung als Gesamtes elektrisch neutral ist.
Die nicht aufgeführten Glieder sind so klein, dass sie vernachlässigt werden können.
Interessant ist folglich das quadratische Glied - es wird nun zur Berechnung der Debye'schen Länge verwendet.
Zur Vereinfachung fasst man die Produkte aus Konzentrationen und quadrierten Ladungen zur Ionenstärke zusammen:
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Eingefügt in die Gleichung zur Berechnung der Debye'schen Länge:
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2. Aufladungsarbeit am Zentralion 

Um den Aktivitätskoeffizienten zu berechnen, benötigt man die Energie, die notwendig ist, um das von der Ionenwolke umgebene Zentralion aufzuladen. Dazu berechnet man das durch die Ionenwolke verursachte Potential als Differenz zwischen dem Gesamtpotential (Zentralion und Ionenwolke) und des Potentials des Zentralions ungeachtet der Ionenwolke:
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Da das Ion von sich selbst natürlich keinen Abstand hat, wird der zweite Term = 0.
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Die Ladung des Zentralions kann nun durch die Ladungsdichte ersetzt werden, was folgenden Ausdruck ergibt:
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Um eine Ladung dorthin zu transportieren, muss folgende Arbeit verrichtet werden:
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Berechnung der Arbeit, die pro Mol aufgewendet werden muss:
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Mittlerer Aktivitätskoeffizient (für ein Salz der Formel (MaXb):
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Als Randbedingung gilt, dass die Lösung nach außen elektrisch neutral ist: az+ + bz- = 0
Daher vereinfacht sich die Gleichung zu:
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Durch Substitution der Debye'schen Länge mithilfe der Gleichung
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und nachfolgendes Logarithmieren erhält man das Debye-Hückel'sche Grenzgesetz:
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Die wichtigsten Formeln:

Debye-Länge

(die Debye-Länge definiert den Abstand vom Ion, auf dem das Potential auf 1/e des Maximums gesunken ist. Man betrachtet sie zugleich als den „Radius der Ionenwolke“)
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Debye-Hückel'sches Grenzgesetz
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Vorfaktor A
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Ionenstärke
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Coulomb-Potential
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(Coulomb-Potential eines Ions von einem Punkt im Abstand r aus betrachtet -  ist die Dielektritzitätskonstante des Mediums, in dem sich das Ion befindet, z die Wertigkeit des Ions und e die Elementarladung des Elektrons.)
Verhältnis zwischen Konzentration und Ionenstärke:
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Daten für Wasser bei Standardbedingungen:
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� Verwendet man die Formel für den Vorfaktor A, so verwendet man das „erweiterte Debye-Hückel’sche Grenzgesetz“.
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