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und der Verlauf der Grubengasausbruche sind wahrschein- 
lich die gleichen fur die bciden Arten von Ausbruchen. 

I)as Losevermiigen der Steiiikohlen is1 fur MeLhan Ein neues Gefahrmoment bringt die Brennbarkeit 
wesentlich kleiner als fur Kohlensaure. Die Ursachen des Grubengnses. [A. 142.1 
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Osmotisches Verhalten 
von starken Elektrolyten in Losung und Hydratation ihrer Ionen*). 

Von Prof. Dr. K. FAJANS und Dr. G. KARACUSIS, 
Chemisches Laboratoriuin der Bayerischen Akadetnie der  Wisscnschaften, I'hysikalisch-chemisehe Abteilung. 

(Eingeg. 14. November 1930.) 

Die osmotischenvnddie Aktivitiitskoeffizienten starker 
Elektrolyte in wasseriger Losung hangen auDer von der 
Konzentcation und der Ladung der beteiligten Ionen auch 
noch von individuellen Eigenschaften der Elektrolyte ab 
und nehmen z. B. bei Alkalichloriden von Lithium zu Cae- 
sium ab. Die Theorie von P. D e b y e und E. H u c k e 1 I), 
welche derzeit die beste Berechnung der elektrostati- 
schen Krafte zwischen den Ionen in Losung darstellt, 
vermag f i r  geniigend kleine Konzentrationen den Ein- 
IluD der Ladung befriedigend, den der  Konzentration 
angenahert richtig wiederzugeben'). Die individuellen 
Unterschiede sucht sie durch einen Parameter zu deu- 
ten, den sogenannten , , I ~ n e n d u r c h ~ n e ~ ~ e r "  a, der fiir 
den Fall, dai3 Katiori und Anion gleiche GroDe haben, 
den Abstand zwischen den Mittelpunkten von zwei sich 
unmittelbar beriihrenden Ionen, im allgemeineren Fall 
eine etwas komplizierte Funktion der beiden Ionen- 
radien darstellt, hauptsachlich aber duroh die nachst- 
mogliche Annaherung zwischen den Mittelpunkten der 
entgegengesetzt geladenen Ionen beeinfluat wird. J e  
naher sich diese konimen konnen, um so starker werden 
die zwischen ihnen wirkenden Anziehungskrafte sein, 
um so kleiner der osmotische und der Aktivitats- 
koeffizient. 

Die Grunldlage fur die quantitative Behandlung der 
Kraftwirkungen bildet das C o u 1 o m b sche Gesetz 

wo ze die Ladung der Ionen, r den jeweiligen Abstand, 
1) die Dielektrizitatskonstante des als Kontinuum be- 
trachteten Losungsmittels ist, wobei fur letztere meistens 
der Wert (80) des reinen Wassers benutzt wird. Die 
Priifung der theoretischen Formeln, welche den indivi- 
du'ellen Unkerschieden Hechnung tragen, a n  der Erfahrung 
geschieht durch die Wahl eines Wertes fiir den ,,Ionen- 
durchmesser", durch den die bestmogliche Obereinstim- 
mung erreicht w i d .  Die sich fur a der Alkalichloride 
ergebenden Werte nehmen von Li zu Cs ab, und zwar 
gilt diese Abstufvng fur das game untersuchte Konzen- 
trationsgebiet. Den Widerspruch, der  sich dabei zu den 
bekannten Ionenabstanden in KristalIen ergibt, suchte 
man durch die Annahme zu erklaren, daD in der  Liisung 
die Chlorionen bei ihrer starksten Annaherung an die 
Kationen nicht mil wasserfreien, sondern mil hydrati- 
sierten Kationen in Beruhrung kommen, wobei das 
starker hydratisierte Li+ groDer sein konnte als das 
xhwacher hydratisierte Cs+. Bei naherer Betrachtung 

*) Nach einem in der Matheinatisch-nnturwissenschafllicIleu 
Abteilung der Bayerischen Akadernre der Wissenschaften am 
8. November 1930 gehaltenen Vortrage. Die ausfiihrliche Arbeit 
wird in der Zeitschrift fur physikalische Cbemie publiziert. 

1) Vgl. z. B. E. H ti c k e 1 ,  Ergebnisse der exakten Natur- 
wissenschalten 3, 199 [ 19241. 

2) Vgl. z. B. die Priilung der  Theorie an Hand der Ver- 
dunnungswarmen durch E. L a n g e und Mitarbeiter, Ztschr. 
Elektrochem. 36, 772 [1930]. 

- - .  

erweist sich aber diese Annahme als wenig plausibel, 
denn durch die Hydratation kann zwar ein statistischer 
mittlerer Abtaad  8eeinfluDt werden, wahrend ein defi- 
nierter kleinster Abstand fur die allermeisten Elektro- 
lytc der Beruhrung wasserfreier Ionen entsprechen 
muate. Die Deutung des Parameters a im Sinne der 
kleinstmoglichen Entfernung zwischen den Ionenmittel- 
punkten erwies sich weiterhin als sehr unwahrscheiii- 
lich auf Crund refraktometrischer Untersuchungen der  
Elektrolytlosungen. Da auf Grund des optischen Ver- 
haltens kristallisierter Salze bekannt ist3), daD die Re- 
fraktion eines Halogenions um so stiirker erniedrigt 
wird, je kleiner sein Abstand vorn Kation ist, konnte 
aus der von K. F a j a n s ,  H. K o h n e r  und W. G e f f -  
c k e n ') studierten Abhangiglieit der  Refraktion der 
geloslen Elektrolyte von der Konzeritration geschlossen 
werden, dai3 auch in Losungen, zum mindesten bei den 
bisher hjauptsachlich unteisuchten Konzentrationen uber 
1 molar, 'das Chlorion nlher an Li+ als an Cs+ heran- 
zukommen vermag, und daD es bei den niichsten Ent- 
fernungen zwischeri den Ionen zu einer Beriihrung von 
wasserfreien Ionen kommen konne, was im Gegensatz 
zu der aus der Theorie gefolgerten Abstufung der 
a-Werte steht. 

Zu einer befriedigenderen Ubersicht uber die indivi- 
duellen Unterschiede im Verhalten der geliisten Elektro- 
lyte als die deduktive quantitative Theorie fuhrten nun 
einfache, von empirischen Grundlagen ausgehende Ober- 
legungen. Die Loslichkeit der Alkalihalogenide zeigt 
sehr auffallige Regelmai3igkeitenS), deren Grundzuge 
aus Tabelle 1 zu ersehen sind, welche zugleich auch 

T a b e l l e  1. 
Abstufung der Loslichlieit, der Losungswiirmen, der Seiguriq 

zuc iiydratbildung, der osniotischen Koeffizienten. 
F ('I 13 r J 

I A A 

- - - 
Li .- - _ -  - - -_ -- + 

- - Na - , - - + ,  
K * -  

Rb '+ - 

V cs f -  - - 

fur die Abstufung der Losungswarmen der  wasserfreien 
Salze in vie1 Wasser und, soweit vergleichbare Daten 
vorhanden, auch fur die Neigung zur Bildung fester 
Hydrate gilt. Die Pfeile zeigen die Richtung an, in 
welcher die betreffenden Werte steigen. Die Vorgange 
der Auflosung und lder Hydratisierung eines festen 
Salzes kann man sich nun zerlegt denken in das unter 
Energieaufnahme stattfindende mehr oder minder 
- 

3 )  K. F a  j n n s  u. G. J o o s ,  Ztschr. Physik 23, 1 [1924]. 
4) Trans. Faraday SOC. 23, '357 [1927]; Ztschr. Elektrochem. 

5 )  K. F a  j a n  8 ,  Naturwiss. 9, 729 [1921]. 
34, 1, 512 [1928]. 
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starke Auseinanderschieben seiner Ionen im Vakmuum 
und in die Hydratisierung der Ionen unter Energie- 
abgabe. J e  nachdem, ob die Trennungsenergie oder die 
Hydratationsenergie groDer ist, wird der Gesamtvor- 
gang unter Aufnahme oder Abgabe von Energie er- 
folgen. So ,betragt .z. B. die Losungswarme der wasser- 
Ireien Salze in viel Wasser fur:  LiF -l,O, LiJ +14,8, 
CsF 4 8,4, CsJ -8,2 koal/Mol. Obwohl der  Joiienabstand 
von CsJ wesentlich groDer, seine Gitterenergie wesent- 
lich kleiner ist als die entsprechenden Werte von LiJ 
oder CsF, gehen die Ionen der letzteren Salze in Gegen- 
wart von Wasser unter Bildung von festen Hydraten 
oder von Losung viel leichter auseinander als die 
von CsJ. 

Ahnliche Verhiiltnisse wie fur den Kristall konnte 
man auch #fir ein Paar sich in Losung unmittelbar be- 
ruhrender, entgegengesetzt gelaldener Ionen vermuten, 
und zwar gleichgdtig, ob es sich dabei urn eiii echtes 
Molekul d e r  nur urn sehr m h e  Jxnachbarte Ionen 
handelt, und es wlren danach Iiir die osmotischen und 
Aktivitiitskooffizienten analcge Abstufungen zu erwar- 
ten wie die fur dTe Loslichkeit und Hydratbildung gel- 
tenden. Daf3 dies tatsachlich zutrilft, konnte an einigen 
Beispielen bereits friiher gezeigt werdenO). Zur wei- 
teren Priifung siad von G. K a r a  g u n  i s ,  A. H a  w k in -  
s o n und G. D a m k o h  1 e r ') die Gefrierpunktsernie- 
drigungen von neun Alkalihmalogeniden in einem weiten 
Konzentrationsgebiet oberhalb etwa 0,Ol m gemessen 
worden. Vereinigt rnit bereits vorliegenden alteren 
Messungen, ergeben sie die Taibelle 2, in welcher eigene 
Resultate fett gedruckt sind. Die durch die Pfeile fiir 
lniolare Losungen angezeigten Abstufungen*) gelten 
bis zu den kleinsten Konzentrationen, bei welchen indi- 
viduelle Unterschiede auaerhalbder Versuchsfehler liegen, 
die Konzentrationskurven fur Salze rnit einem gemein- 
sanien Kation oder Anion zeigen narnlich in diesem Ge- 
biet keine Oberschneidungen. Die Abstufungen in Ta- 
belle 1 finden sich nun in Tabelle 2 vollstiindig wieder, 

T a b e l l e  2. 
Molare Gefrierpunktseruiedriyung bci c -. 1 Mot/loOO g H,O. 

F C1 Br J 
Li -H) -+ 3,80 - +  4,O -+>4,1 

t t 
Na --8) -+ 3.36 -+ 3,5* --* 8,67 + t 
K 3,i5, c 8,255 - *  3,129 --t 3,37 

4 t f 
Hb 8,49 t 8,175 I 

Cs 8,;s .--S,oS, 4 -  - 2,7 

- . - - _ -  - 

I * 

t 

woraus folgt, daD im groi3en ganzen die Leichtigkeit, 
niit der ein Ionenpar  in der Losung getrennt w i d ,  in 
der Tat um so groDer und die osrnotische Wirkung des 
Salzes urn so starker ist, je leichter die Ionen im Kristall- 
gitter unter der Wirkung des Wassers auseinander- 
gehen. F u r  d a s  i n d i v i d u e l l e  V e r h a l t e n  i n  
b e z u g  a u f  d e n  o s m o t i s c h e n  u n d  d e n  n a h e  
d a m i t zu s a  ni m e n h a n g  e n d e n A k t i  v i t a t s -  
k o e f f i z i e n t e n  a n a l o g e r  S a l e e  i s t  s o m i t  
i n  e r s t e r  L i n i e  d i e  v e r s c h i e d e n e  N e i -  
g u n g  d e r  S a l z e  z u r  W e c h s e l w i r k u n g  r n i t  

8 )  K. F a  j a n s  u. A. H o l s t a m m ,  Naturwiss. 11, 169 

7 )  Im Druck in der Ztschr. physikal. Chern. 
8 )  Der Vergleich der relativ schwerloslichen Salze LiF 

und NaF erfolgte auf Grund der Messungen bei kleineren 
Konzentrationen. 

[1923]; Trans. Faraday SOC. 1.c. 

W a s s e r O )  v e r . a n t w o r t l i c h .  Auf Grund des 
,,Ionendurchmessers" sind aber die Resultate in ein- 
facher Weise uberhaupt nicht zu verstehen, denn es 
wurde danach fur die Groi3e der Ionen gelten: fur die 
Chloride und Jodi,de Li+>Cs+, fiir die Fluoride Li+<Cs+, 
fur die Li- unld Na-Salze F..-<J-, fur die Cs-Salze 
F- > J- -. 

Die h'eigung zur Wechselwirkung eines Salzes rnit 
Wasser ist nun, wie schon friiher klargelegt wurdelo), 
,bei aaalogen Salzen ilm groi3en ganzen urn so groDer, 
je mehr sich Anion und Kation in bezug aauf ihre GroDe 
d e r  - genauer gesagt - auf ihre Hydratationsenergie 
unterscheilden, denn bei gleicher GroDe ist diese Energie 
fur Anionen groDer als fiir K*ationen1O). Die r e 1 a t i v e 
h y d r o p h i 1 e W i r k u n g spielt somit eine ausschlag- 
gebende Rolle ,such fur das Verstandnis des osmotischen 
Verhaltens geloster Salze und liiSt die Abstufungen in 
den Tabellen 1 und 2 verstehen: Die groDte osmotische 
Wirkung wcist LiJ auf, welches aus dem kleinsten 
Kation rnit der groDten Hydratationsenergie und dem 
groDten Halogenion mit .der kleinsten Hydratations- 
energie besteht. Verkleinert man das Halogenion (bei 
den Li-Salzen) oder vergroaert das Kation (bei den 
Jodiden), SO vermindert sich der Unterschied in der 
Ilydratationsenergie, der  osmotische KoePfizient wird 
kleiner. 

Dieser Cresichtspunkt bewiihrt sich fur das Ver- 
standnis des Verhaltens auch anderer Salzgruppen, so 
zeigen die Alkalihydroxyde wegen der starken hydro- 
philen Wirk.ung des OH- die gleiche Abstufung") wie 
Fluoride, wiihrend Alkalisalze mit groi3en Anionen (Ni- 
trate usw.) sich wie Jodide verhalten. Ganz in das Bild 
passen auch die Epdalkalihalogenide hinein, ,bei wel- 
chen infolge der starken Feldwirkung der  doppelt ge- 
ladenen Kationen die Neigung zur Bibdung fester Hydrate, 
die Losungswarmen, die osmotischen Koeffizienten rnit 
s t eigen,d er G roDe ( f  allender hydro p hi1 en W i rkung) bei 
Variation der  Kationen von Mg++ bis Ba++ Meiner, im 
Falle der Anionen von C1- bis J- groDer werden. 

Die unbefriedigenden Ergebnisse lder bisherigen 
quan t i ta t i ven Behand lung si nd ,a ber h u p  t sachlich da rau f 
zuruokzufuhren, daD bei Betrachtung der unmittelbareu 
Umgebung eines Ionenpaares die Anwendung der Di- 
elektrizitatskonstante unmlassig istl,). Nicht nur andert 
sich diese durch die polarisiereride Wirkung der Ionen in 
einer von Salz zu Salz verschiedenen und kaum w iiber- 
sehenden Weise, sondern es ist auch durchaus moglich, 
daD, genau wie im festen Salz, Li+ und J- in Re- 
riihrung niit Wasser unter Abgabe und nicht, wie auf 
Grund des Ausdrucks (1) xu erwarten ware, unter Auf- 
nahme der Energie mauseinandergehen, dies auch fur ein 
Ionenpaar in Losung gilt. Der Begriff der Dielektri- 
zitatskonstante verliert aber fur einen solchen Fall jeden 
Sinn. Man mui3 also, wenn man sich von der Wirklich- 
keit nicht zu weit entfernen will, auch hier die 
Trennungsenergie in der Losung als die algebraische 

0 )  Ein Zusamnienhang zwischen osmotischer Wirkung und 
Hydratation, wenn auch von eineni ganz anderen Standpunkt 
aus betrachtet, ist bereits vor langerer Zeit von H. C. J o n e s 
und Mitarbeitern (Amer. Chem. Journ. 23, 89, 512 [1900]) 
sowie von W. B i I t z (Ztschr. physikal. Chem. 40, 214 [1903]) 
zur Erklarung der Minima der molaren Gefrierpunktserniedri- 
gungen herangezogen worden. VgI. auch h'. B j e r r u rn , 
Ztschr. anorgan. aIlg. Chern. 109, 275 [1920]. 

.- 

lo) K. F a  j a n  s ,  Naturwiss., 1.c. 1921, 1923. 
11) H. S. I I  a r n e d  und 0. E. S c h u p p ,  Journ. Amer. 

cheni. SOC. 52, %86 [1930]. 
1 2 )  Vgl. 2.  B. K.  F a  j a n s ,  Naturwiss. 1921; Trans. Faraday 

Soc. 1. c.; N. B j e r r u m ,  Ber. Dtsch. chem. Ges. 62, 1091 [19!29]. 
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Summe der  Trennungsenergie im Vakuum und der in bezug auf den osniotischen Koeffizienten demeit noch 
Hydratationsenergie betrachten, selbst wenn man sich merklich ist. Unrbedenklich ist dagegen die Anwendung 
dabei mit mehr qualitativen Zusammenhangen beschei- der Dielektrizitltskonstante dann, wenn die Abstlnde 
den muate. Dies gilt nicht etwa erst in konzentrierteii zwischen den Ionen im Vergleich zu ihren Eigendimen- 
Losungen, sondern, soweit es sich um das Verstiindnis sionen gru8 sind, wie das  im Gebiete der Gultigkeit des 
des individuellen Verhaltens der Elektrolyte handelt, sehr leistungafahigen Grenzgesetzes der  Theorie von 
auch fur die groaten Verdunnungen, bei welchen jenes D e b y e und H iic k e 1 der Fall ist. 

-______ __ __ ~ 

[A. 153.1 

Eine neue technische Ausfuhrungsform des Walter Feldschen Polythionatverfahrens. 
Von Dr. FRITZ OVERDICK, 

anorganisches wissenschaftliches Laboratorium der  I. G. Farbenindustrie Leverkuseii. 
Vorgetragen an1 11. Ju l i  1930 in1 Kaiser Wilhelrn-Institut MiilheimlRuhr. 

(Eingeg. 23. Oktober 1930.) 

Bereits vor dem Kriege hat es nicht an Be- 
strehungen gefehlt, iden Schwefel der Kohlendestillations- 
gase fur )die Binidling des  Ainmoniaks in diesen Gasen 
nuhbar zu niachen, 'um so Iden Anka'uf von Schwefelsaure 
zu erubrigen und gleichzeitig .das Gmas vom Schwefel- 
wasserstaff rn befreien. Von den Verfahren, die sich 
dieses Ziel gesetzt haben, ist in erster Linie das Ant- 
monhmpolythionatverfahren von W.alter F e 1 d xu 
nennen, uber dessen Weiterentwicklung nachstehend be- 
richtet wird. Der Gang ides Verfahrens ist folgender: 

Das gekiihlte unld vom Teer befreite Gas w i d  i i i  

Waschern .mit Polythionatlosung behlandelt, wcvbei sich 
K H a  und HIS m.it Polythionat .urnsetZen: 

Liegt ein ilnberschuf.3 von NH3 vor, so reagiert dieser ent- 
sprechend der von F e Id angegebenen Formel: 

ein Uberschu8 HzS dagegen: 

In allen drei Fallen wird Polythionat zu Thiosu1,fat 
rediuziert, das nun w i d e r  durch Rehanldeln 'mit SO,- 
haltigen Gasen zu Polythionat regeneriert wird: 

(1) ( N H ~ ) ? S ~ O B  i 'LNH, + H,S :: ?(NH4)2S,0, + S. 

(2) (NH4)2S,O, + 2NII3 + HZ0 7 .  ( N H ~ ) ? S ~ O ~  + (NH,),SO4 + Sv 

(3) (NH4)ZSrO6 -1- 3H2S = (NH4)&03 + 5s + 3H,O. 

(4) 2(NlI,),S2O3 i- 3SO2 (NII6)zSIOB + (NH,),SSO6. 

Wie aus FornieI (1) ersicht1ic.h ist, reichert sich die 
Waschlosung bei diesem Proaei3 an Amnicrnsalzen ski, 
EO daiJ der jeweilige LosungsuberschuD auf Sulfat und 
Schwefel durch Erhitzcn der Lauge verarbeitet werdeti 
kann: 

( 5 )  

oder bei Anwesenheit von lhiosulfat: 
(Nli,),S40,(heifJ) = (NH4)2S01 + SO2 + 2S, 

(,h) (NH,)2S,08 1- 2(h'114)2S,03 r 3(NHa)lSOI + 55. 

Der anfallende Schwefel wird, soweit erforderlich, bur 
Erzeugung de j  benotigten Schwefeldioxydes verbrannt. 
Das Verfahreii ist in mehreren Anhgen ausprobiert 
worden. Uber die Ergebn.isse hat F u n k e I )  ausfiihr- 
lich berichtet. Die Griinde fur  da j  Versagen dieser Be- 
triebe konnten wegen vorzeitigen Abbruchs der Anlagal 
nicht Mar festgestellt werden. 

R a s c h i g 2 )  hat ,die chemischen Reaktionen des 
Verfahrens nochnisls e.iner eingehenden Priifung itn 
Laboratorium unterzogen. Seine Versuche haben in 
iibereinstiminung mit den Angaben von F e 1 d ergeben, 
dai3 Absorption und Umsetzung von NH, und HaS recht 
schnell verbaufen, wenn die beiden Bestandteile im GaSe 
im Verhlltnis 2 : 1, also wie im Ammoniumsulfid, vor- 
liegen (Gleichung 1). Die Aufnahme von H2S allein 
(gemai3 Gleichung 3) erfolgt ,dmagegen nur sehr trage. 
. -  - 

1) F u n k  e ,  Gas- u. Wasserfach Bd. 68, 388 [1925]. 
2) K a s c h i g , Ztschr. angew. Chem. 33, 260 [lm]. 

R a s c  h i g  spricht daher die Ansicht aus, dai3 mdas Am- 
moniumpolythionatvex4ahren nur dann durchfiihrbar sei, 
wenn Itlie Glase NHs und HzS im Verha1tni.s 2 :  1 ent- 
halten, und dai3 bei einem UberschuB von HIS, wie ihn 
die meisten Kokereigase besitzen, Amlnoniak aus 
anderen Quellen mgehhr t  werden musse. 

Die in Leverkusen ausgearbeitete neue Aui- 
fiihrungsform des Polythionatverfahreus ermijglicht eine 
r.estlose Entfernung von NHa und H S  ohne Zu'fuhr von 
frem,dem NHa auch dann, wenn die Gase einen U.ber- 
sch.ui3 von H?S enthalten. Diese Miiglichkeit wird da- 
durch erzielt, dai3 man die Gaswaschung in mehreren 
Stufen ausfuhrt. Aus der Erkenntnis hepaus, da8 
Sohwefelwasserstoff allein nur trlge, da.gegen mit Am- 
moniak zusammen sehr schnel, von Polythionatlaugen 
aufgenommen wid,  wird die Absorption des uber- 
schiissigen Schwdelwasserstoffs (ohne NH,) in die ersten 
Stufen des Wa,schprozesses verlegt, in welchen das Gas 
an H S  noch konzentrierter ist, wahrend i n  der  letzten 
Stufe die A.u,fnahme ,der schwerer absorbier.baren rest- 
lichen Anteile des Schwefelwasserstoffs mit Hilfe des 
Ammoniaks naoh der schnell verlaufenden Reaktion der  
Formel (1) erfolgt. Damit ergeben sich zwei Armbeits- 
weisen, die Jndirekte" und ,,halbdirekte". Im ersteren 
Falle scheidet man das Ammoniak vor dem Polythiomt- 
prozeb ganz (z. B. durch Waschen niit Wsasser), irn 
zweiten Falle nur zum Teil (d,urch Gaskiihlung) a m  dern 
Gase aus und fiihrt das .abgeschiedene Ammoniak der 
1 e k t e n ha 1 bdi re k t c 
Arbeitsweise verdient den Vorzug wegen Ersparnis von 
beson,dcren NH1-Wasohern und von Dmnpf fur den Am- 

moniakabtreilber. 
Das Verfahren wurde nunachst im La,boratorium 

ausprobiert, wobei vor allem auch dem Verlauf der  che- 
mischen Reaktionen Aufmerksamkeit geschenkt wurde. 
1Iinsichtlich dieser Reaktionen konnen die Angaben voii 
F e 1 d uad R ,a sc h i g im allgemeinen bestltigt wer.deti. 
Die Unisetzung vou NH3 ,und H S  im molekularen Ver- 
hiltnis d.es Ammoniumaulfids mit Polythionat zu Thio- 
sulfat verlauft sofort zuEnde; jedoch erfordert die schnelle 
unld restlose Absorption dieser Stoife aus anderen Clasen 
durah Waschen init Polythionatltkung einen kleinen 
UberschuiJ von NH,. Dies bedeutet fur die neue .4u+ 
fuhrungsform des Verfahrens, da8 die Waschlosung der 
letzten Polythionatwaschstufe stets wenigstens schwach 
akalisch r w i e r e n  muD, wenn auch die lebten Spuren 
€I& entfernt werden sollen. Die Alkalitat mder Losung 
fordert dabei lediglioh die mder chemischen Umsetzung 
vorausgehende Auflosung des Schwefelwasserstdfs i n  
der Waschlosung. Auf ,den sauren Charakter der Poly- 
thionatlosung bei Ahesenhei t  von NH, bzw. auf die nur 
wen& groi3e Liislich,keit von H2S in den sa'uren LoYungen 
ist auch umgekehrt die tr lge Absorption von H2S allein 
zurucbufuhren. Es ist daher im strengen Sinne nicht 

Pol yth iona twaschs tu.f e zu. Die 




