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Auf der Oberfläehe (le,; ~ll1odiseh gcsc hal tett'il Aluminiums ,'n t wie kel t. 
sich in wäßrigen Halogenidlösungcn \Vasserstuff. und der Ge\\'ichts\erln,;t cl'T 
Elektrode beträgt mehr als auf Gruud des Faraday~ehen Gf'setzes 1:11 erwarten 
wäre. Dieses eigentümliehe Ph;inolllen ist seit langem bekannt [1], doeh geh('Jl 
die Ansichten über seine Griinde anch heutt~ auch au;.einalFler. In der Literatur 

werden zWf'i einander diametral entgegengesetzte Auffassungen "ertreten. 
~ach der f'inen KOllz'~ption geht die Aluminiumanode untt'r der Einwir­

kung des polarisierenden Stromes nicht nur als dreiwertige:;, sondern :;um Teil 
auch als eill1fertiges Ion in Lösung. Die angenommenen Al--' -Ionen wären es 
demnach, die das Wa,.ser infvlge ihr<:'l reduzierenden Eigensehaften unter Bil­
dung '.on Wasi'er~toff zersetzen: 

.2 OII" (1) 

Auf diese ;\löglichkeit ,"erwies im Jahre 1908 TUU'E;\TI:"E [2], ohne sIe 
jedoch experimentell beweisen zu können. Die Hypothese wurde indessen "Oll 
zahlreichen Autoren akzeptiert [3-7], trotzdem der experimentelle Bewei:;: für 
ihre Riehtigkeit auch später nicht erbracht werden konnte. l\Ian stützte sich 
auf die scheinbar beweiskräftige Tatsache, daß 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 veröffentlichten Mitteilung yon RAIJOLA und 
DAVIDSO::\ [10], die die von der Oberfläche -von Aluminiumanoden abfließenden 
Halogenidlösungen untersuchten und mit ihrer 'Vorrichtung eine reduzierende 
Wirkung nach-weisen konnten, die sie als eindeutigen Beweis dafür betrachte­
ten, daß sie durch die Reduktiunsfähigkeit des yon rler Aluminiumanode ah­
fließenden Anolyten hzw. durch dessen Al + -Gehalt -verursacht wurde. 

Später gelang es nicht, die mit dem abfließenden Anolyten durchge­
führten V ~rsuche eindeutig zu reproduzieren [11], .i a es konnte sogar nachge­
wiesen werden, daß die reduzierende Wirkung allem Anschein nach auf andere 
Faktoren uncl nicht auf die angenommenen Al- -Ionen zurückzuführen ist. 



122 _, .. LOHO.YYAI "",1 L. REDEY 

Unserer Ansieht nach ist es viel plausibler, als Erkläruug für die Wasser­
stoffentwicklung die Aktivierung der Aluminiumanode anzunehmen. Diese Er­
klärung rechnet nur mit dreiwertigen Aluminiumionen und geht von der All­
nahme aus, daß die Aluminiumanode unter dem gemeinsamen Einfluß des 
polari~iel'enden Stromes und der vorhandenen Halogenidiollell akth-iert wird. 
Die so zustande kommenden unterschiedlichen OberfIächenteile mit verschie­
denen, von einander stark abweichenden Potentialen (aktiv-passiY) bilden 
kurzgeschlossene MikT(lgah-anelemente, deren lokale sogenannte Korrosions­

ströme den Wasserstoff f'ntwiekeln und auf diese Weise einen AI- Überschuß in 
dip Lösung einbringen. 

DiI.·~e letztere Erklärung stammt von AKIMOW [12] (1930). Die Richtigkeit 
dieser Theorie wurde durch die spiiteren Polarisationsmessungen - un,;:erer 
Ansicht nach - eindeutig bewie"en [13-17]. 

Die Bildung \on AI+-Ionen in wäßriger Lösung ist aber auch auf Grund 
theoretischer Überlegungen unwahrscheinlich. !\ ach dem bisherigen Stand der 
\Vissenschaft sind Sub-Verbindungen des Aluminiums nur bei hohen Tempe­
raturen stabil, während heim Abkühlen Disproportionierung eintritt. WEIß 

[13] untersuchte die Bedingungen der Bildung des Aluminium(I)chlorids und 
>:.teUte fest, claß :::ich das Gleichgewicht der Reaktion 

..AICI3 + 2 Al :;=::: 3 AlCI (2) 

nur bei hohen Temperaturen in Richtung der Bildung yon Alllminium(I)­
chlorid verschieht. 

Verbindungen, die ein-wertiges Aluminium enthalten, können bci Raum­
temperatur aueh als solche nicht existieren, geseh·weige denn in wäßrigen 
Lösungen. Auf Grund (leI' hier folgenden Überlegungen läßt sich nachweisen, 
daß das Redox-:'-i ormalpotential des hypothetischen Al';· ;A13 c. -Systems 80 stark 

negativ sein miißte, daß dies die Existenz der AI-'- -Ionen in wäßriger Lösung 
ausschließt. 

Annähernde Berechnung des Standard-ElektrodenpotentiaIs 
des Aluminiums(I) 

Das Standard-Elektrodenpotelltial SO kann auf Grund der Gleichung 

(3 ) 

herechllf~t werden, in der .J GO jene Änderung der freien Enthalpie hedeutet, 
die eintritt, wenn allS dem betreffenden Metall 1 g-Atom J\Ietallionen der 
Ladung z in ihre Lösung der Akth·ität 1 gelangen; F ist die Faraday;;:ehe Zahl. 
Die gleiche Änderung kann jedoch auch das Ergebnis mchrerer Detailprozesse 
sein. Wenn man das J\IetaU zuerst verdampft, die Metallatome dann iouisiert 
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und die Metallionen sch1ii'ßlich in Lösung hringt, so wird die Summe der diesen 
drei Dctailprozesscn pntsprechenclen freien Enthalpieänderungen der bci der 
direkten Auflösung eintretenden Anderung gleich sein, sofern die he5chriehencn 
Prozcs~e hei 25° C durchgeführt werden, die Akti,-ität der Lömng glf-ieh 1 ist, 
und rler Gasdruck 1 A.tmosphäre beträgt: 

(4) 

In der Gleichung bedeutet JG~llhl die Anderul1g der freien Enthalpit:: der 
Sublimation, I i die i-te Ionisationsenergie des lVletallatoms uud JGH::dr. die 
j_llderung der frpien Enthalpie des l\Ietallions hei der Hydratation. :Vlü Hilfe 
t1er Gleichung (,1) lassen sich die freien Enthalpien dpr Hydratation der 2\Ietall­
ionen herechnen, d. h. jene freie Enthalpieändenmg. die eintritt, \\-enn 1 :\101 
Gasioncn im Standardzu"tand in ihre Lösung der _-\.ktiyit:it gleich 1 frebracht 
wenll'll. 

Zur Berechnung der freien Enthalpie der Ionenhydratatioll aus der obigen Gleichung 
sei folgendes bemerkt: Da mit den auf die normale \\' asserstoffelektrode bezogenen Standard­
potentbIen gearheitet ·wird. erhält man für die freie Enthalpie der Hydrat'ation nur einen 
relativen \Vert. d. h. aho. der so erhaltene W-ert wird VOIll absoluten \Yert 11m eine additive 
Konstante ahweichen. An Stelle der bei der Ionisation auftretenden Anderung der freien 
Enthalpie wird in der Berechnung mit der IOrllsatiomenergie gearbeitet. d. h. die fr~ie Enthalpie 
der Elektronen. die ein neues Additionsglied im Wert der freien Enthalpie der Ionenhydratation 
bedeutet, bleibt nnberücksichtigt. Das aus der Differenz der ~rultiplizität des Grundzustandes 
der Atome und Ionen resultierende Entropieglied wird vernachlässigt und dami j ein kleiner 
Fehler in Kauf genolllmen. 

Tabelle I :ceigt dil' Stalldal'd-ElfCktrüdenpotelltiale (8~) der einwertigen 
}Ietalle, ihre TOll;.satiDnsenergie (I1)' die freie Enthalpie der Sublimation 

(!jG~llbl)' die :mhand der Gleichung (Ll) berechnete freie Enthalpie der Hydra­
tation V:JG~ydr) in Elektrollenyolt und die Ionenradien(r) in Ango;tröm-Einheüen 
ausgedrüd::t. 

Tabene 

.JG;-:;\!{.l 

Li ........ _ .. . 1.265 

:\a . ___ ....... . -2.7U 0.809 

K ........... . -2.92.5 0.634 

Hh " ........ . -2.92.1 0 . .579 

c~ ........... . -2.923 0.5:31 

~\g- ........... . -:-0.7991 2.;;95 

'1'1 1 •••••••••••• -0.3363 1.569 

Cu l ...... _ ... . --0.521 :3.12! 

3 Pf'riodi\'a Polyti.'chnir;1 eh. YI2. 

I 

L 

.1.39 

.5.38 

-l.339 

·Ll7i 

3.90 

7.575 

G.ll 

7.i36 

.JGHy.:r. 

-9.700 

-8.903 

_898 

-7.681 

-7.3~-1 

-9.371 

-8.01.5 

-10.339 

0,60 

0_95 

1.33 

1..18 

1.69 

1.26 

1.-14 

0.96 
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Die ersten drei Daten stammen aus LATDIER: ;)Oxydation Potentials« 
[19], die Ionemadien aus PAULI]\"G: »The ~ature of the Chemieal Bond« [20]. 

Stellt mau die so erhaltenen "Werte dcr frcien Enthalpie der Hydratation 
als Funktion des Ionemadius graphisch dar (Diagramm 1), so zeigt sich, daß 
die nicht komplexhildenden Ionen (Alkalimetalle) größtenteils auf einer mono­
ton flach verlaufenden Kurve liegen. (Im Diagramm sind auch die Daten deir 
z,vei- uud dreiwertigen Ionen aufgetragen. Die den zur Komplexhildung ,,"en" 
ger geeigneten Ionen entsprechenden Punkte lic~en auch hirt' riner monoton 
flach verlaufenden Kurye entlang.) Die komplcxbilclenden Ionen (tbergallg.,­
metalle) zeigen eine Abweichung \"on den rmtsprechenden Kuryen in negatiyer 
Richtung. Die Ursache der Ab'l"cichung kann einesteils darin liegen, daß in df'r 
Wecl18elwirkung zwischtm Ion und Lösungsmittel clN Komplexbildung eine 
größere Rolle zukommt, anderenteih abrI' auch daTin. daß auch ebe saltz­
artigen Y crhindungen der komplexhildcndcn :\Ietalle nicht yoUkommen ioni­
siert und somit auch die W-erte der IonenTadien ungenau sind. 

Anhand des bekannten Ionenradius ele" AluminiumrI) Jäßt sich mit Hilfe 
des Diagranlll1s 1 e]je freic Enthalpie der Ionenhydratatioll (liCiieS Ions hz". 

eV 
-10, 

- 5 

r 
CL-----~------·-------------A 

0,5 1,0, ,,5 

Diagramm 1. Die freie Enthalpie der Hydratation einiger Ionen dividiert durch eh, Quadrat 
der Ionenladung. als Funktion des Ionenradius 

mit Hilfe der Gleichung (4) auch sein Standarcl-Elcktrodenpotential ermitteln. 
Weiters darf wohl mit Recht angenommen wcrden, daß das eim·,rertige Alumi­
nium (AF) im Gegensatz zum dreiwertigen (Ap-c) kein komplexbildencles Ion 
ist. ImlA"'l'\ [21] ermittelte für den Ionenradius des Al';' auf Grund der halb­
empirischen Zusammenhänge für die Radien der Ionen mit veränderlicher 
Wertigkeit einen \Vert von rAl+ = 0,75 A. Der Ionenradius des AF läDt sich 
aher auch auf Grund der Gitterkonstante des immerhin nur hei höheren Tempe­
raturen beständigen Aluminium(I)oxyds bestimmen, die durch die röntgeno­
graphischen Untersuchungen HOCHS und J OH]\"STO]\"S [22] ge';v-onnen wurde. 
N ach den Untersuchungtm diesel' Autoren ist der Kristall des Aluminium(J)­
oxyds kubisch, und seine Gitterkonstante ist a = '1,98 A (bei 1l00° C). Unter 
der Voraussetzung, daß das Aluminium(I)oxyd ein Antifluorit-Gitter besitzt, 
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beträgt die Distanz Z,,-i5chen den 0 2 -- und Al -Ione11 

cl = . 4,98 = 2,16 A, 
-1 

und "'\\"enn111an aus di"~':l1J "\\-ert den Hadius (1es 0 2--10n5 in Abzug bringt (cler 
nach PALiU"C [201 ro,- =--= 1,-10 A betr~igt), so erhält lllan für den Ionen­
radiu" des _,\}-:- rAI-:- = 2,16 1,-10 = 0,76 J, in guter t"hereinstimmunf:" mit 
dem durch ImIA,,); festgestellten Wert. Die freie HydratatiollsenLhalpie des 
A.1-:- -Ion;, beträgt nach dem Diagramlll ungefähr -- 9,35 e Y. Auf G:nmd der 
bekannten freien Sublimationsenthalpie des Aluminiums (2,831 e Y) 111lC1 der 
bekannten Ionisatiollsarheit [20] (5,984 eY) ergiht 5ich au" der Gleichung (-1) 
für das Standm'd-Elektrodenpotential des Aluminium(I) eir; "\Vert yon 

= - 0,55 Y. 

Das Redox-::\ormalpotential kann aus den Standard potentialen des elJl- und 
dreiwertigen Aluminiums mit Hilfe der LuthC'rsehen Regel berechnet ,,-n'den: 

3 
-2,76 y, 

Feststellungen üher die Existenz wäßriger Lösungen von A.l-:-·lonen 

Die Zel'set:dichkeit eine;:: Stoffel' wird außi:'r Ch1TCh seine thermodyna­
mische Stabilität, dic bei Red()xproze~sen z. B. dnrch das H.eclox-~onnal· 

potential charakterisiert ist, in erEter Linie durch flic GeEehwincligkeit der 
Zersetzungsreaktion hestimmt. Die bei der Zersetzullg,;reaktion auftretende 
Reaktionshemmung hi.ngegen kann mit der 'therspannung eharakterisieri 
werden. Die wäßrige Lösung der Al-- -Ionen wäre, ,om thermoclynarni8chen 
Gesichtspunkt aus hetraehtet, v,eitgehend instabil, da das Redoxpotential 
des Al-:- :AP~'-System" kanu nämlich thermodynamisch nur dann a1;;; ;::tahil an­

gesehen werden, wenn sein Redoxpotential einen pH-abhängigen Grenz'\\-ert l23] 
nicht überschreitet, der bei pH ° gleich 0,00 Y, bei pH =- 7 gleieh -OA1 Y 
und bei pH = 14 gleich -0,82 Y ist. Erfahrung;::gemäß können jedoch infolge 
der Reaktionshemmungen auch Systeme mit negati"eren Potentialen in wäß­
riger Lösung existieren. Diese tTberspanl1ung beträgt jedoch hei Reduxreaktio­
nen im allgemeinen nicht mehr als 0,5-,0,6 V [23]. Zur Existenzmöglichkeit des 
Al-i- -Iolls in wäßriger Lösung ,,-äre also eine tTberspannuug yon ungefähr 2 V 
notwendig, die jedoch vollkommen Ull"wahrseheinlich ist. Infolge des großen 
negatiyen Potentials ,,'ürde ,~ich die Reaktion zwischen dem W-assel' und den 
Al + -Ionen selhst bei dcren Zustandekommen noch yur ihrer Hydratation 
abspielen, da die Reaktiom-hemnnmgen zur Yerlallgsamung der Reaktion 
nicht genügend stark wären. Beurteilt man die Zersetzlichkeit auf Grund der 

3* 



Redoxpotentialf', so ergibt sich, claß die AI"- -Ionen zersetziicher wären als die 
wäßrige Lösung df's n(Ogati,-en Wasserstoffions (sH- =-0 -·2,25 V) [2'J}. Auf dieser 
Grundlage erachten wir c~ als bewiesen, daß AI..,- -Ionen in wäßriger Lösung: 
nicht existierell können. 

Für das Interesse, mit dem er unsere Arbeit yerfolgte, und für seine 
wertvollen Ratschläge sind ,dr Herrn Prof. D1'. ]. Pnoszr, korre~p. }Iitglied 
der Ungarischen Akademie eIr'!' 'XTis~emchaften zu besonderem Dank ver­
pflichtet. Fiir die Durchführung der Berechnmqren be:cüglich des Radius der 
Al' -Toncn danken ,,'ir Herrn Dipl.-Ing. Chp1l1. T. :U,t:\"DY. 

Zusal1lIucl1fassul1g 

1. :\fit Hilfe de:, Standard potentials und der freicn Enthalpie der Sublimation des 
:JIetalh sowie mit Hilfe der Ionisatiom'arbeit der :'Ietallatome wurde ein Znsammenhang- zur 
Berechnung der relativen freien Enthalpie der Hydratation der )Ietallionen festg;legt. 
Die anf Grund dieses Zusammenhanges berechnete freie Enthalpie der Hydratation hängt 
bei den nicht komplexbildendcll Ionen nur VOll1 Ionenradius ab. Bei komplexbildendell Ionen 
(Cbergangsmetalle) i,.t die c\h,,'eichung mmo größer, je stärker das Ion zur Komplexbildung 
neigt. 

2. :\1it Hilfe des Radiu,. der Al ~-I()nen wurd\' das Standard·Elektrodenpotential des 
Aluminiums (I) "o\\'ie das Redox-::\ormalpotential des Sy'-tems AI-fAJ3- berechnet und fest­
g-e"tellL daß die reduzierende Eigemchaft der Al ·IOIlf:'1l derart stark ",iire. daß ihrc Exi"tenz 
in wiißriger Lii-ung als unmiigli'(.h betrachtet ,,'cn1en kann. 
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