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Auf der Oberfliche des anodisch geschalteten Aluminiums entwickelt
sich in wibrigen Halogenidldsungen Wasserstoff, und der Gewichtsverlust der
Elektrode betrigt mehr als auf Grund des Faradavschen Gesetzes zu erwarten
wire. Dieses eigentiimliche Phiinomen ist seit langem bekannt [1]. doch gehen
die Ansicbten iiber seine Griinde auch heute noch auseinander. In der Literatur
werden zwel einander diametral entgegengesetzie Auffassungen vertreten.

Nach der einen Konzeption geht die Aluminiumanode unter der Einwir-
kung des polarisierenden Stromes nicht nur als dreiwertiges, sondern zum Teil
auch als einwertiges JTon in Lésung. Die angenommenen Al™-Tonen wiiren es
demnach, die das Wascer infolge ihrer reduzierenden Eigenschatten unter Bil-
dung von Wasserstoff zersetzen:

AlY + 2 H,O = AB® = 20~ -+ H, {1)

Auf diese Moglichkeit verwies im Jahre 1908 TurreNTINE [2], ohne sie
jedoch experimentell beweisen zu konnen. Die Hypothese wurde indessen von
zahlreichen Autoren akzeptiert [3—7], trotzdem der experimentelle Beweis fiir
ihre Richtigkeit auch spiiter nicht erbracht werden konnte. Man stiitzte sich
auf die scheinbar beweiskriftige Tatsache, dafl es mittlerweile gelungen war,
bei hohen Temperaturen einwertiges Aluminium enthaltende Verbindungen
herzustellen [8—9]. Einen anscheinend annehmbaren experimentellen Beweis
findet man erst in einer 1956 verdffentlichten Mitteilung von Rarjora und
Davipsox [10], die die von der Oberfliche von Aluminiumanoden abflieBenden
Halogenidldsungen untersuchten und mit ithrer Vorrichtung eine reduzierende
Wirkung nachweisen konnten, die sie als eindeutigen Beweis daflir betrachte-
ten, dafl sie durch die Reduktionsfihigkeit des von der Aluminiumanode ah-
flieBenden Anolyten bzw. durch dessen Al”-Gelialt verursacht wurde.

Spiiter gelang es nicht, die mit dem abflielenden Anolvien durchge-
fithrten Versuche eindeutig zu reproduzieren [11], ja es konnte sogar nachge-
wiesen werden, daB die reduzierende Wirkung allem Anschein nach auf andere
Faktoren und nicht auf die angenommenen Al " -lonen zuriickzufithren ist.
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Unserer Ansicht nach ist es viel plausibler, als Erklirang fiir die Wasser-
stoffentwicklung die Aktivierung der Aluminiumanode anzunehmen. Diese Er-
kldrung rechnet nur mit dreiwertigen Aluminiumionen und geht von der ‘An-
nahme aus, daf die Aluminiumanode unter dem gemeinsamen Einflufl des
polarisierenden Stromes und der vorhandenen Halogenidionen aktiviert wird.
Die so zustande kommenden unterschiedlichen Oberflichenteile mit verschie-
denen, von einander stark abweichenden Potentialen (aktiv-passiv) bilden
kurzgeschlossene Mikrogalvanelemente, deren lokale sogenannte Korrosions-
strome den Wasserstoff entwickeln und auf diese Weise einen Al-Uberschuf in
die Lésung einbringen.

Dicse letztere Evkldarung stammt von Axisrow [12] (1930). Die Richtigkeit

dieser Theorie wurde durch die spateren Polarisationsmessungen — unserer
Ansicht nach — eindeutig bewiesen [13—~17].

Die Biidung von Al*-Ionen in wiBriger Lésung ist aber auch auf Grund
theoretischer Uberlegungen unwahrscheinlich. Nach dem bisherigen Stand der
Wissenschaft sind Sub-Verbindungen des Aluminiums nur bei hohen Tempe-
raturen stabil, wihrend beim Abkithlen Disproportionierung eintritt. WEif3
[18] untersuchte die Bedingungen der Bildung des Aluminiam(I)chlorids und
stellte fest, dafBl sich das Gleichgewicht der Reaktion

AlCl, + 2 Al = 3 AlCT (

Lo
~——

nur bei hohen Temperaturen in Richtung der Bildung von Aluminium(I)-
chlorid verschiebt.

Verbindungen, die einwertiges Aluminium enthalten, kénnen bei Raum-
temperatur auch als solche nicht existieren, geschweige denn in wilirigen
Losungen. Auf Grund der hier folgenden Uberlegungen 1463t sich nachweizen,
daf} das Redox-Normalpotential des hvpothetischen A7/ AI® " -Systems =0 stark
negativ sein miiBte, daBl dies die Existenz der Al*-Tonen in wiifiriger Lisung
ausschliefit.

Annidhernde Berechnung des Siandard-Elekirodenpotentials
des Aluminiums(T)

Das Standard-Elektrodenpotential &° kann auf Grund der Gleichung
AG° =z F.g° - {3)

herechnet werden, in der 2 G° jene Anderung der freien Enthalpie bedeutet,
die eintritt, wenn aus dem betreffenden Metall 1 g-Atom Metallionen der
Ladung z in ihre Losung der Aktivitit 1 gelangen; F ist die Faradaysche Zahl.
Die gleiche Anderung kann jedoch auch das Ergebnis mehrerer Detailprozesse
seir, Wenn man das Metall zuerst verdampft, die Metallatome dann ionisiert
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und die Metallionen schliefllich in Losung bringt. so wird die Summe der diesen
drei Detailprozessen entsprechenden freien Enthalpiednderungen der bei der
direkten Auflésung eintretenden Anderung gleich sein, sofern die beschriebenen
Prozesse bei 257 € durchgefiithrt werden, die Aktivitit der Losung gleich 1 ist,
und der Gasdruck 1 Atmosphére hetrdgt:

2, F ’50 == AGguhl. "T' ‘—va '“«" 4 G%)'dr. (4‘)

In der Gleichung bedeutet AGZ,, die Anderung der freien Enthalpie der
Sublimation, [; die.i-te Ionisationsenergie des Metallatoms und 1Gg,. 4 die
_:&nderung der freien Enthalpie des Metallions bei der Hydratation. Mit Hilfe
der Gleichung (4) lassen sich die freien Enthalpien der Hydratation der Metali-
ionen berechnen, d. k. jene freie Enthalpicinderung, die eintritt, wenn 1 Mol
Gasicnen im Standardzustand in ihre Lésung der Aktivitit gleich 1 gebracht

werden.

Zur Berechnung der freien Enthalpie der Ionenhydratation aus der obigen Gleichung
sei folgendes bemerkt: Da mit den auf die normale Wasserstoffelektrode bezozenen Standard-
potentialen gearbeitet wird, erhilt man fiir die freie Enthalpie der Hydratation nur einen
relativen Wert, d. h. also. der so erhaltene Wert wird vom absoluten Wert um eine additive
Konstante abweichen. An Stelle der bei der Ionisation auftretenden Anderung der freien
Enthalpie wird in der Berechnung mit der Ionisationsenergie gearbeitet, d. h. die freie Enthalpie
der Elektronen. die ein neues Additionsglied irn Wert der freien Enthalpie der Ionenhydratation
bedeutet, bleibt unberiicksichtigt. Das aus der Differenz der Multiplizitit des Grundzustandes
der Atome und Jonen resultierende Entropieglied wird vernachliissigt und dami tein kleiner
Fehler in Kauf genommen.

Tahelle T zeigt die Standard-Elektrodenpotentiale (¢°) der einwertigen
Metalle. ihre lonisaticnsenergie (I;), die freie Enthalpie der Sublimation
(AGSyp1). die anhand der Gleichung (4) berechnete freie Enthalpie der Hydra-
tation (AGfiyqr) in Elektronenveltund die Tonenvadien(r) in _‘:Xngstrﬁm-Einheiten

ausgedriickt.

Tabelle 1
e ' Az I ACyyar. r
Licereennnnn . 3,045 1.263 5.39 —9,700 0,60
Na o 2,714 1.809 538 —8.,903 0.95
2 2995 0.634 1,339 —7,808 1.33
Rb oo, 2925 0579 1177 —7,681 1,48
Co oo, —2.923 0.531 300 —7350 1.69
Ao i ~0.7991 2,303 1573 —9.371 1.26
TH e —0.3363 1.569 6.11 —8.015 144
Cul Lol 40521 3,124 7.736 —10.339 0.96

3 Periodica Polvtechuiea Ch. VIi2,
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Die ersten drei Daten stammen aus Lariver: »Oxydation Potentials«
[19], die Ionenradien aus PAvriNG: »The Nature of the Chemical Bond« [20].

Stellt man die so erhaltenen Werte der freien Enthalpie der Hydratation
als Funktion des Jonenradius graphisch dar (Diagramm 1), so zeigt sich, dal
die nicht komplexbildenden Ionen (Alkalimetallc) grofitenteils auf einer mono-
ton flach verlaufenden Kurve liegen. (Im Diagramm sind auch die Daten deir
zwei- und dreiwertigen Tonen aufgetragen. Die den zur Komplexbildung wen-
ger geeigneten Icnen entsprechenden Punkte liegen auch hier einer monoton
flach verlaufenden Kurve entlang.) Die komplexbildenden Tonen (Ubergangs-
metalle) zeigen eine Abweichung von den entsprechenden Kurvern in negativer
Richtung. Die Ursache der Abweichung kann einesteils darin liegen, daBl in der
Wechselwirkung zwischen Jon und Lésungsmittel der Komplexbildung eine
groflere Rolle zukommt, anderenteils aber auch darin. dafl auch die saltz-
artigen Verbindungen der komplexbildenden Metalle nicht vollkommen ioni-
siert und somit auch die Werte der Tonenradien ungenau sind.

Anhand des hekannten Tonenradius des Aluminium(I) 146t sich mit Hilfe
des Diagramms 1 die freie Enthalpie der Jonenhvdratation dieses Ions baw.

eV
~104
4 G‘l’:idr .
72 +1
~ 54
s
0 - - -~ .
as 10 15 A

Diagramm 1. Die f{reie Enthalpie der Hydratation einiger Ionen dividiert durch das Quadrat
der Ionenladung, als Funktion des Ionenradius

mit Hilfe der Gleichung (4) auch sein Standard-Elektrodenpotential ermitteln.
Weiters darf wohl mit Recht angenommen werdeu, dal das einwertige Alumi-
nium (Al7) im Gegensatz zum dreiwertigen (AI37) kein komplexhildendes Ton
ist. TRaANN {217 ermittelte fiir den Tonenradius des Al7 auf Grund der halb-
empirischen Zusammenhinge fiir die Radien der Jonen mit verénderlicher
Wertigkeit einen Wert von raj. = 0,75 A. Der Ionenradius des Al* 1aBt sich
aber auch auf Grund der Gitterkonstante des immerhin nur bei hoheren Tempe-
raturen bestidndigen Aluminium(I)oxyds bestimmen, die durch die réntgeno-
graphischen Untersuchungen Hocas und Jouxstoxs [22] gewonnen wurde.
Nach den Untersuchungen dieser Autoren ist der Kristall des Aluminium(¥)-
oxyds kubisch, und seine Gitterkonstante ist g = 4,98 A (bei 1100° C). Unter
der Voraussetzung, dafl das Aluminium(Ijoxyd ein Antifluorit-Gitter besitzt,
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betrigt die Distanz zwischen den 02~ und Al"-Tonen

'3
d==-"2-498=2164A,

4
und wenn man aus diesem Wert den Radius des G2 -lons in Abzug bringt {der
nach Paviing [20] ro.— == 1,40 K betréigt), so erhélt man fiir den Ionen-
radius des Al7 7y == 2,16 -— 1,40 = 0,76 A i guter Ubereinstimmung mit
dem durch TRMany festgesteliten Wert., Die freie Hvdratationsenthalpie des
Al*-Tons betrigt nack dem Diagramm ungefihr — 9.35 V. Auf Grund der

bekannten freien Sublimationsenthalpie des Alnminiums (2,831 eV) und der
bekannten lonisationsarbeit [20] (5.984 eV) ergibt sich aus der Gleichung (4)
fiir das Standarvd-Elektrodenpotential des Aluminium(l) ein Wert von

Eil[.ﬂ‘f = - 0355 V.
Das Redox-Normalpotential kann aus den Standardpotentialen des ein- und

dreiwertigen Aluminiums mit Hilfe der Lutherschen Regel berechnet werden:

o o 3 8?\13-.’— — Eiri' . 3 (’-‘ 1-66) - <—— 0,55)

2 2

= —2,76V.

Feststellungen iiber die Existenz willriger Losungen von Al"-Ionen

Die Zersetzlichkeit eines Stoffes wird auller durch seine thermodyna-

mische Stabilitdt, die bei Redoxprozessen z. B. durch das Redox-N

ormal-
potential charakterisiert ist, in erster Linie durch die Geschwindigkeit der
Zerseizungsreaktion bestimmt. Die bei der Zersetzungsreaktion auftretende
Reaktionshemmung hingegen kann mit der Uherspannung charakterisier:
werden. Die willrige Lésung der Al7-Jonen wire, vom thermodynamischen
Gesichtspunkt aus betrachtet, weitgehend instabil, da das Redoxpotential
des Al™
vesehen werden, wenn sein Redoxpotential einen pH-abhéngigen Grenzwert [23]
nicht iiberschreitet, der bei pH = 0 gleich 0,00 V. bei pH = 7 gleich —0,41V

und bei pH = 14 gleich —0,82 V ist. Erfahrungsgemil kénnen jedoch infolge

3

Al37-Systems kann ndmlich thermodynamisch nur dann als stabil an-

der Reaktionshemmungen auch Systeme mit negativeren Potentialen in wiili-
riger Losung existieren. Diese ﬁberspannung betriigt jedoch bei Redoxreaktio-
nenim allgemeinen nicht mehr als 0,5—-0,6 V [23]. Zur Existenzmglichkeit des
Al7-Tons in wifiriger Losung wire also eine ﬁberspannung von ungefihr 2V
notwendig, die jedoch vollkommen unwahrscheinlich ist. Infolge des grofien
negativen Potentials wiirde sich die Reaktion zwischen dem Wasser und den
Al%-Tonen selbst bei deren Zustandekommen noch vor ihrer Hydratation
abspielen, da die Reaktionshemmungen zur Verlangsamung der Reaktion
nicht geniigend stark wiren. Beurteilt man die Zersetzlichkeit aut Grund der

3
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Redoxpotentiale. so ergibt sich, dafl die Al¥-Tonen zersetzlicher wiren als die
wiBrige Losung des negativen Wasserstoffions (g == —-2,25V) [24]. Auf dieser
Grundlage erachten wir es als hewiesen, daff Al7-Jonen in williriger Lésung
nicht existieren kénnen.

Fiir das Interesse, mit dem er unsere Arbeit verfolgte, und fiir seine
wertvollen Ratschlige sind wir Herrn Prof. Dr. J. Proszr, korresp. Mitglied
der Ungarischen Akademie der Wissenschaften zu besonderem Dank ver-
pf]ichtet Fir die Durchfithrung der Berechmu;gen heziiglich des Radius der

-Tonen danken wir Herrn Dipl.-Ing. Chem.”

Zusammenfassung

1. Mit Hilfe des Standardpotentials und der freien Enthalpie der Sublimation des
Metalls sowie mit Hilfe der Ionisationsarbeit der Metallatome wurde ein Zusammenhang zur
Berechnung der relativen f{reien Enthalpie der Hydratation der Metallionen festgelegt.
Die auf Grund dieses Zusammenhanges berechnete freie Enthalpie der Hydratation hiingt
et den nicht komplexbiidenden Ionen nur vom Ionenradius ab. Bei komplexbildenden Tonen
(Chergangsmetalle) ist dic Abweichung umso gréBer, je stirker das Ion zur Komplexbildung
neigt.

2. Mit Hilfe des Radius der Ai--Ionen wurde das Standard-Elektrodenpotential des
Aluminiums (I) sowie das Redox-Normalpotential des Systems Al“/AI3~ berechnet und fest-
gestellt, daf} die reduzierende Eigenschaft der Al -Ionen derart stark wire. dal}l ihre Existenz
in wiillriger Lésung als unmiglich betrachtet werden kann.
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