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SUMMARY

Thin layer chromatography is applied to the separation and identification of
several oxoacids of sulfur and some polythionic acids.

Institut fiir anorganische Chemie
der Universitit Basel
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Die Geschichte der Untersuchung des Gleichgewichtes der analytisch wichtigen
Reaktion (1) ist bemerkenswert. Um die Jahrhundertwende wurde von Knox[1]?) fir
HS- —= S* + H+ (1)
deren Gleichgewichtskonstante etwa 10-*% gefunden und der Wert pK = 15 fiir HS~
ging in die Lehrbiicher ein und wurde fiir die Berechnung der Loslichkeit der Schwer-
metallsulfide allgemein verwendet. Etwa 40 Jahre spiter erfolgten dann Neubestim-
mungen, weil das von KNox angewandte indirekte Verfahren als wenig durchsichtig
betrachtet wurde und auch weil der Entwicklung Rechnung zu tragen war, welche die
Elektrochemie in der Zwischenzeit durchgemacht hatte: die Abweichungen der
Elektrolytlésungen vom idealen Verhalten wurden nun nicht mehr auf undissoziierte
Salzmolekeln zuriickgefiihrt, sondern durch die Einfithrung von Aktivititskoeffizien-
ten fiir die Tonen beriicksichtigt, die man entweder empirisch bestmmte oder mit den
Gleichungen von DEBYE-HUCKEL berechnete. In Mischungen von MHS und M,S
(M = Alkalimetall), die man z.B. einfach durch Titration von MHS mit MOH
erhalten kann, wurde entweder mit Indikatoren[2] oder Glaselektroden[3] der pH-
Wert bestimmt, aus der so erhaltenen Aktivitdt (H+) mit dem entsprechenden Akti-
vitiatskoeffizienten die Konzentrationen {H+] und [OH-] berechnet und mit den
Gleichungen (2) und (3) die Konzentrationen und dann auch die Aktivititen von
HS- und $%- erhalten?:

totale Sulfidkonz.: [Slir = [HS] +[S] (2)
Konz. von MHS: (H],,. = [HS] — [OH] 3)

A
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Die Ziffern in eckigen Klammern verweisen auf das Literaturverzeichnis, S. 271.
Innerhalb der die Konzentration bezeichnenden eckigen Klammern werden die Ionenladun-
gen weggelassen.
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Als Resultat wurden dabei Gleichgewichtskonstanten fiir (1) bekommen, die etwa
100mal grosser waren als der Wert von KNoX, entsprechend einem pK-Wert um 13.
Dabei handelt es sich um die thermodynamische Konstante, die also in unendlich
verdiinnter Losung bei der 1onalen Stirke u — 0 gelten soll, so dass die Konzentra-
tionskonstante [H] - [S]/[HS] in Salzlosungen noch wesentlich grosser als 10-12 sein
miisste.

Ein einfacher Versuch zeigt iiberzeugend, dass dieses Ergebnis nicht richtig sein
kann und der pK-Wert von HS- sogar in Salzlosungen wesentlich iiber 13 liegen muss:
Ersetzt man ndmlich in einer Losung von KOH in KCl einen Teil des Inertelektrolyten
durch KHS, so wird der pH-Wert so wenig gesenkt, dass die Reaktion HS- + OH- —
S~ + H,0 nur zu wenigen Prozenten abgelaufen sein kann. Die Siure HS— reagiert
also kaum mit dem Hydroxyl-Ion, was bedeutet, dass das Ion $2- in wisseriger
Losung fast v6llig hydrolysiert ist.

Eine Glaselektrode zeigte eine pH-Differenz von nur 0,03 Einheiten zwischen den Losungen:
{[KOH] = 0,1;[KCl] = 0,9} und {{KOH] = 0,1;[KHS] — 0,1;[KCl] = 0,8}. Das entspricht
einem pK-Wert von HS— von etwa 14 bei g = 1. Wire der pK-Wert 13, so miisste die pH-
Differenz etwa 10mal so gross sein wie beobachtet. Dieser Versuch ist deshalb schliissig, weil beide
Losungen dieselbe ionale Stirke aufweisen und der Alkalifehler der Glaselektrode, sowie die in
den galvanischen Ketten vorkommenden Fliissigkeitspotentiale, bei den beiden Messungen die-
selben bleiben.

Es ist offensichtlich, dass die Autoren, die so niedrige pK-Werte fiir HS— erhalten
haben, sich des Ausmasses der Fehler einer pH-metrischen pK-Bestimmung bei sehr
schwachen Sduren nicht geniigend bewusst waren. Da das Sulfid-Ion fast véllig
hydrolysiert ist, ist die Konzentration [S] gegeniiber [HS] und [OH] stets eine kleine
Grosse und deren Ermittlung mit Hilfe der Gleichungen (2) und (3) setzt eine sehr
genaue Bestimmung der Konzentration [OH] voraus, die tiber eine pH-Messung mit
Hilfe des Ionenproduktes des Wassers und den sehr ungewissen Aktivititskoeffi-
zienten der Ionen einfach nicht zu bewerkstelligen ist. Wenn man Lésungen kon-
stanter ionaler Stdrke anwendet und die pH-Messung auf eine Konzentrationsbasis
(gegeniiber einer Aktivitdtsbasis) stellt, so ist die Situation wesentlich giinstiger. Der
oben beschriebene Versuch zeigt aber, dass dabei pH-Differenzen von nur wenigen
0,01 pH-Einheiten ausgewertet werden miissen, so dass auch unter diesen giinstigen
Umstdnden nur ungefihre Werte fiir pK erhiltlich sind.

Das Ion HS— ist eine so schwache Sdure, dass man stets in Schwierigkeiten kommt,
wenn bei der Untersuchung des Gleichgewichtes (1) lediglich die Konzentration von
H+ direkt gemessen und die Konzentrationen von HS— und $2- daraus berechnet wer-
.den. Bessere Resultate kann man nur erwarten, wenn es gelingt, die Konzentrationen
von S~ und HS— direkt zu bestimmen. Im Prinzip kann das optisch geschehen, da das
Ion HS—im Ultraviolett bei A = 230 mu e’n hohes Absorptionsmaximum aufweist[4],
welches dem Ion S?- fehlt. Erris & GorpinG[5] haben diese Tatsache zur Unter-
suchung der Reaktion (1) benutzt und finden dabei pK ~ 14 (25°). Die einzelnen
Messwerte streuen aber stark und der Befund, dass bei hohen ionalen Stirken ein
grosserer pK-Wert erhalten wurde als bei niedriger, kann nicht richtig sein. Einige
eigene optische Versuche haben gezeigt, dass die Schwierigkeit im vélligen Fernhalten
von Sauerstoff liegt, da dieser das Sulfid zu Polysulfid oxydiert, welches im benutzten
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Spektralbereich ebenfalls stark absorbiert. Auch ist der rasche Angriff der stark
alkalischen Losungen auf die Quarzkiivetten hinderlich.

Als letzte Moglichkeit kann man eine Bestimmung der Konzentration von S~
iiber einen Metallkomplex dieses Ions versuchen. Praktisch kommt hierfiir lediglich
der Quecksilberkomplex HgS;~ in Frage. Einmal wird die Lgslichkeit von festem
{HgS} durch die Lage des Gleichgewichtes (1) beeinflusst und andererseits spricht das
Ton $%- itber das Dithiomercurat auf eine Quecksilberelektrode an. Das sind im
Prinzip die Methoden, die schon K~ox fiir die Ermittlung der Acidititskonstanten
des Ions HS— verwendet hat und sie scheinen in der Tat zum zuverlissigsten pK-Wert
dieses schwachen Protondonators zu fithren, der heute erhiltlich ist.

1. Auswertung der HgS-Lislichkeit. —~ Die Loslichkeit des Quecksilbersulfides in
Losungen mit konstant bleibender Konzentration von iiberschiissigem Alkalisulfid
[S]iet als Funktion des pH-Wertes wird in der Fig. 1 unseres letzten Artikels gezeigt
[6]. Sie wird oberhalb pH 9 einzig und allein durch den Komplex HgS2- verursacht,
so dass gilt: s = [HgS,], wobei s die Lislichkeit in Formelgewichten {HgS} pro Liter
bedeutet. Im pH-Gebiet 9 bis 12 nimmt log s linear mit dem pH-Wert zu, in noch
starker alkalischen Loésungen ist aber eine mit steigendem pH zunehmende Ab-
weichung von der Linearitit zu beobachten, weil nun das iiberschiissig anwesende
Sulfid von der Form HS- in die deprotonierte Form S2%- {iberzugehen beginnt. Aus
dieser Abweichung von der Linearitidt kann der pK-Wert von HS— berechnet werden.

Wir bezeichnen das Loslichkeitsprodukt von {HgS} wieder mit K, die Stabilitats-
konstante von HgSZ~ mit 8 (B = [HgS,)/[Hg] - [S]?), den neg. Logarithmus der
Gleichgewichtskonstanten der Reaktion (1) mit pK und die Totalkonzentration des
anwesenden iiberschiissigen Alkalisulfides mit[S],; ([S];o, =[HS]+-[S], die Partikel H,S
ist in diesen stark alkalischen Losungen nicht zu beriicksichtigen) und finden damit
die Beziehung (3):

[HgSy] =5 = K, B+ [Slio/(1 + 10°%PH) . 3)

Der linare Ast im Gebiet pH < 12 kommt dadurch zustande, dass dort (pK-pH) > 2 ist, so
dass man die 1 im Nenner von (3) vernachlissigen kann. Logarithmieren und Differenzieren der
derart vereinfachten Gleichung (3) fiihrt dann zu d(log s)/d pH = 1. Oberhalb pH 12 ist die
1 nicht mehr vernachlassigbar und dann kann man aus dem Loslichkeitsunterschied bei zwei ver-
schiedencn pH-Werten (s; bei pH, und s, bei pH,) den Wert fiir pK bekommen. Einsetzen in (3)
unter der Annahme, dass [S]iot konstant bleibt, fiihrt zu (4):

Sg— S

pK . . —_
1= s; - 10-PHL s, . 10-PH2 )

Wenn sowoh! pH, als auch pH,, unter 12 liegen (lineares Gebiet), so ist s, - 10-PH! = s, - 10-PHZ
und der Wert fiir 10PX nach (4) deshalb unbestimmt. Auch oberhalb pH 12 ist die Differenz im
Nenner von (4) nur klein und mit cinem erheblichen Fehler behaftet. Am gilinstigsten ist es, wenn
PH,; moglichst hoch und pH; um 12 gewihlt wird. Derart findet man aus den Zahlen der Tabelle 2
im letzten Artikel[6] pK = 14,3 + 0,3 fiir M-KCl als Losungsmittel bei 20°C. Analoge Léslich-
keitsbestimmungen von {HgS} wurden auch in M-NaCl ausgefiihrt[7] und dabei das Resultat
pK = 14,0 4 0,3 gefunden.

U2t rsuchung mit der Quecksilberelektrode. Heterogene Gleichgewichte benétigen
zur Einstellung immer lingere Zeiten. Es ist deshalb zweckmissiger, alkalische Sulfid-
lésungen zu untersuchen, die so wenig Quecksilber enthalten, dass sich noch kein
Niederschlag bilden kann. Das Metall liegt in solchen vollig als HgS2- vor ([HgS,] =
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{Hglot) und steht mit dem tberschiissigen Sulfid und dem unkomplexierten Hg?+ im
Gleichgewicht:
[Hg]tot

F=Tag sy - (L1077 @)

Trotzdem [Hg] von der Gréssenordnung von nur 10-5 ist, spricht eine Elektrode aus
Quecksilbermetall richtig auf diese Konzentration an[6] (s bedeutet hier 58,16 MV):

Ege= Eo+ Egg + % - log [Hg] , (6)
so dass man im Prinzip den gesuchten pK-Wert durch eine Potentialmessung und mit
(5) finden kann. Um vom Standardpotential E, und dem Wert fiir 8 unabhingig zu
sein ist es zweckmaissig, die Differenz des Elektrodenpotentials zweier Losungen
auszuwerten, welche sich nur im pH voneinander unterscheiden, aber gleiche
- Mengen Quecksilber [Hg],; und iiberschiissiges Sulfid [S}],,; enthalten und natiirlich
von derselben ionalen Stirke u sind. Als Inertelektrolyt zur Erreichung von g =1
wurde wieder KCl verwendet, welches mit steigender Alkalinitit im pH-Gebiet 12 bis
14 durch steigende Mengen KOH zu ersetzen war. Da die Anionen Cl- und OH- von
stark verschiedener Beweglichkeit sind, tritt an der Phasengrenze, wo diese Lésung
mit der 1m KCl-Losung der Referenzelektrode im Kontakt steht, ein wesentliches
Diffusionspotential auf. Dieses Egy ldsst sich aber mit der HENDERSON’schen Glei-
chung[8] zuverldssig berechnen. Wenn wir hun (Ey, — E4;) mit E bézeichnen, so liefert
uns die Differenz zweier solcher E-Werte zweier Losungen a und b der Alkalinit4t pH,
und pH, das Verhiltnis der Aktivititen von Hg?* in diesen Lésungen:

AE = E, — E, = - - log([Hg],/[Hg], - (7)

Wenn man auch Gleichung (5) sowohl fiir die Lésung a als auch b aufschreibt, mit
(7Ykombiniert und nach dem gesuchten pK-Wert auflést, so findet man:

AE
105 -1
K
10°% — - (8)
10-pHa _ IOT_pr

Am Kopf der Tabelle 1 ist die Zusammensetzung der potentiometrisch mit einer Quecksilber-
elektrode untersuchten Losungen angegeben. Es handelt sich um Gemische von KCl und KOH
der Totalkonzentration 1, welche mit kleinen Mengen Quecksilberacet der Konzentration [Hgliot
versetzt wurden. Die Gemische wurden zunichst mit hochgercinigtem N, von O, befreit und erst
dann mit reinstem NaHS versetzt, aus dessen Konzentration sich diejenige des Uberschuss-
Sulfides berechnet: [S]iot = [NaHS] —2[Hg]iot. Der pH-Wert der Gemische wurde aus dem Kon-
zentrations-Ionenprodukt [H] - [OH] = Ky berechnet, welches bei 20°C in M-KCl die Grésse von
10-18,97 Desitzt [9].

In Tabelle 2 sind die mit Gleichung (8) erhaltenen Resultate zusammengestellt.
Aus der ersten Kolonne ist ersichtlich, welche zwei Lésungen der Tabelle 1 jeweils
kombiniert wurden, um AE zu finden. Deren pH-Werte gehen als pH, und pH,, eben-
falls in (8) ein.

Die Resultate in Tabelle 2 zeigen eine befriedigende Konstanz in Anbetracht des
Umstandes, dass wegen der schwach sauren Natur von HS~ maximal (bei pH = 14)



279 HELVETICA CHIMICA ACTA

Tabelle 1. Potentiale Eyg einer Quecksilbevelektrode gegeniiber Normal-Calomel in Losungen der an-
gegebenen Konzentration [KOH]
[KCI] = 1—[KOH] mit [Hglor = 6,2 - 1074 und [Slier = 2,04 - 1072,
pH = 13,97 — log [KOH). Egjs ist das Diffusionspotential nach HENDERSON und E = Epg—Eaist

Losung
Nr. [KOH] pH *EHg(MV) '—Ediﬁ -FE
1 1,00 13,97 9437 8.5 935,2
2 0,63 13,77 931.,7 5.8 925,9
3 0,40 13,57 920,7 3,8 916,9
4 0,25 13,37 910,0 2,5 907,5
5 0,16 13,17 897.,7 1,5 896,2
6 0,10 12,98 886,0 0,9 885,1
7 0,065 12,78 874.,0 0,4 873,6
8 0,042 12,59 862,0 0,2 861,8
9 0,028 12,42 852,0 0,0 852,0
10 0,017 12,20 841,1 0,0 841,1
Tabelle 2. Einzelvesultate fiiv den pK-Wert von HS™
Kombination AE pK Kombination AE pK
1-2 9,3 14,25 2-9 73,9 14,08
1-3 18,3 14,19 2-10 84,8 14,05
14 27,7 14,14
1-5 39,0 14,18 34 9,4 14,00
1-6 50,1 14,18 3-5 20,7 14,13
1-7 61,6 14,18 36 31,8 14,17
1-8 73.4 14,20 3-7 43,3 14,15
1-9 83,2 14,13 3-8 55,1 14,21
1-10 94,1 14,10 3-9 64,9 14,06
2-3 9,0 14,11 3-10 75,8 14,02
2-4 18,4 14,06 4-5 11,3 14,36
2-5 29,7 14,12 4-6 22,4 14,38
2-6 40,0 14,15 4-7 33,9 14,28
2-7 52,3 14,14 4-8 45,7 14,38
2-8 64,1 14,17 4-9 55,5 14,10
4-10 66,4 14,03

40Y%, davon in S*- iibergefithrt werden kénnen. Die Messfehler wirken sich um so
stirker aus, je kleiner die Differenz pH, — pH,, der kombinierten Lésungen ist. Des-
halb sind die Resultate aus den Kombinationen 4-n die ungenauesten und diejenigen
aus 1-n die zuverlissigsten. Bei der Mittelung wurden die Einzelwerte deshalb mit
Gewichten versehen. Sie scheinen iibrigens einen Gang zu haben, der wohl davon her-
riihrt, dass die Lésungen mit viel KOH eben doch ein etwas anderes ionisches Milieu
darstellen als diejenigen, die vorwiegend KCl enthalten, denn der mittlere Aktivitits-
koeffizient von KOH in 1M KOH betrigt 0,752, in einer KCl-Losung der ionalen
Stirke 1,0 aber nur 0,637 [9]. Die pH-Werte der Tabelle 1 sind dementsprechend etwas
korrigiert worden vor dem Einsetzen in Gleichung (8), um den Gang auszugleichen.
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Wir halten den Mittelwert pK = 14,15 als den besten; dessen Unsicherheit diirfte
-+ 0,05 Einheiten nicht iiberschreiten.
Die beiden Aciditatskonstanten von H,S betragen somit:

H2S :i HS- + H+: pK = 6,88 -+ 0)02 l gultlg fiir = 1 (KC].) 20°C
HS- —= S* 4 H+:pK = 14,15 + 0,05/

Der thermodynamische pK-Wert von HS~ kann nicht experimentell erhalten
werden, da das Ion S?~ ja erst oberhalb pH 13 aufzutreten beginnt, also in Losungen,
die mindestens die ionale Stirke 0,1 haben miissen, so dass es keine Méglichkeit gibt,
die Konzentrationskonstante auf 4 - 0 zu extrapolieren. Natiirlich muss der thermo-
dynamische pK-Wert wesentlich grosser sein als derjenige bei y = 1, da der Aktivi-
tatskoeffizient eines zweifach geladenen Ions mit steigender ionaler Stirke stark ab-
fallt. Schitzungsweise liegt er in der Gegend von 15 und entspricht somit etwa dem
Wert, den KNoX schon um die Jahrhundertwende angegeben hat. Es ist bemerkens-
wert, dass 40 Jahre spdter dann viel schlechtere Zahlen publiziert und fiir richtig
gehalten wurden.

Diese Arbeit wurde durch den ScHWEIZ. NATIONALFONDS unterstiitzt.

SUMMARY

The acidity of the HS— anion is considerably smaller than had been concluded in
the extensive investigations of 1946 to 1950. The results obtained 40 years earlier are
much nearer the truth. The two pK values of H,S in 1M KCl and at 20°C are 6,88 +
0,02 and 14,15 4 0,05.

Zirich, Laboratorium fiir Anorganische Chemie
der Eidg. Technischen Hochschule
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