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146. Loslichkeiten und Aktivitatskoeffizienten von H,S 
in Elektrolytmischungen 

von H. Gamsjager und P. Schindler 
Institut fur anorganische, analytische und physikalische Chemie 

der Universitat Bern 

(2. VI. 69) 

Summary. From solubility measurements on hydrogen sulfide in aqueous solutions of the 
composition [H+] = H M ,  "a+] = ( I - -H)M = A M ,  [Cl-] = IM a t  25OC, the molar and molal 
activity coefficients of H,S have been calculated. The activity coefficients of H,S in the electrolyte 
mixtures have been found to  be additive functions of the activity coefficients in the individual 
electrolyte solutions at  the same ionic strength. This result is predicted by the internal pressurc 
theory of salt effects on non-electrolyte activity coefficients, provided that the volume change 
upon mixing two electrolyte solutions of the same ionic strength is zero. 

1. Einleitung. - Kiirzlich haben wir iiber die Loslichkeit von H,S in NaClO,-HClO,- 
H,O-Mischungen berichtet [l]. Dabei wurden die Gleichgewichtskonstanten 

und 

bei jeweils konstanter Ionenstarke in Abhangigkeit vom HC10,-NaCl0,-Verhaltnis 
bestimmt. Die Interpretation der Versuchsergebnisse fiihrte zu Schwierigkeiten inso- 
fern, als die einsalzende Wirkung der HCl0, sowohl mit der Binnendrucktheorie von 
MCDEVIT & LONG [2]  als auch durch eine Protonierung der H,S-Molekel erklart wer- 
den konnte. Es schien deshalb angezeigt, die fruheren Messungen durch analoge Ver- 
suche am System NaCl-HCI-H,O zu erganzen. 

Kp,, ( M )  = cHSs . p;$ 
Kfil, (m) = cH,S ' fig2: Mol ' 'g;&O) ' atm-l 

Mol 1-1 - atm-l , (1 4 
(1 b) 

Losungsmittel S der allgemeinen Zusammensetzung 
"a+] = (1 - H)M = A M ,  [H+] = HM , [Cl-] = I M  
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wurden mit gasformigem H,S bestimmten Partialdruckes bei 25" C gesattigt. Wasser- 
stoffionenkonzentration und Ionenstarke variierten zwischen folgenden Grenzen : 

Die H,S-Konzentration in den gesattigten Losungen wurde iodometrisch be- 
stimmt. Molare ( y )  und molale ( y )  Aktivitatskoeffizienten wurden nach G1. (2a) und 
(Zb) aus den entsprechenden, experimentell zuganglichen Loslichkeitskonstanten 
(GI. (1)) berechnet. 

0 
KpI2,  die Loslichkeitskonstante von H,S in reinem H,O, wurde durch Extrapola- 

tion auf I = 0 ermittelt. Bei der Interpretation der Daten wurden die fruher erhalte- 
nen Resultate [l] mitberucksichtigt. 

2. Experimentelles. - 2.1. Reagenzien. NaC1-Stammlosung wurde hergestellt durch Einwa- 
gen von NaCl p .  a. MERCK, das zuvor bei 150" getroclrnet worden war. 

HC1-Stammlosung wurde durch Verdunnen von HCl p.a. IVIERCK gewonnen und mit Tris- 
(hydroxymethy1)-aminomethan p .  a. MERCK, Rorax und K JO, cingestellt. 

H,S in Stahlflaschen wurde von der Fa. GERLING, HOLZ & Co. (99,O & 0,5(%) und von XIATHE- 

SON & Co. (99,5 
2.2. Best imrnung von cHZS uitd Berechnuizg voiz w z H Z s .  Analytische und apparative Einzelheiten 

des Verfahrens wurden bereits beschrieben [l]. Die angewandte Versuchsmethode fiihrt unmittel- 
bar zu einer Bestimrnung der 13,s-Loslichkeit (cHzs) in Mol/l Losung. Die zugehorige Elektrolyt- 
konzentration ist genau genommen nicht identisch mit den ursprunglich vorhandenen molaren 
Konzentrationen von NaCl und HCl, da  sich im Laufe der Sattigung mit H,S das Volumen der 
Losung S andert. Der Effelrt lasst sich abschatzen, wenn man annimmt, class H,S mit der wasscri- 
gen Phase eine ideale Mischung bildet und das partielle molare Volumen des H,S in der Losung den1 
Molvolumen des reinen flussigen Schwefelwasserstoffes beirn Siedepunkt ( Vw,s = 34,3 ml/Mol) 
gleichgesetzt werden kann. Auch in den ungiinstigsten Fallen betragt der Unterschied zwischen 
den molarcn Elektrolytkonzentrationen vor und nach der Sattigung mit H,S nnr wenigeMillimole/l 
und kann daher unberucksichtigt blciben. Somit ist auch der Einfluss cles gelfisten H,S auf die 
Dichte des Ionenmediums zu vernachlassigen. Da die L3ichten von NaCl-HCl-H,O-Mischungcn bei 
25" sehr genau bekannt sind [3] [4], konnen mit G1. (3) die gemessenen Werte von cHPq in die mo- 
lalen Grossen w ~ ~ , ~  umgerechnet werden: 

0,5%) bezogen und ohne weitere Reinigung verwendet. 

w ~ H , s  = cH,S [ d -  0,001 (cH~S . 34,082 + A . 58,448 + H . 36,465)1-l, (3) 
d = Dichte des Losungsmittels (NaCl-HC1-H,O). 

I n  vollig analoger Weise wurdc mHZS in den NaC~10,-HC104-H,0-Mischungen, dercn Dichtcn 
ebenfalls gut bekannt sind [5], bcrechnet. 

2.3. Berechnung uon pHZS. Zur Bercchnung des Schwefelwasserstoff-Part ialdruckes in G1. (1) 
benotigt man den Gesamtdruck p, , ,  , den Wasserdampfdruck PHsO iiber S und den H,S-Gehalt des 
verwendeten Gases. ptot  ergab sich aus dem Barometerstand. p H s O  wurde aus den belrannten osmo- 
tischen Koeffizienten der Elcktrolytlosungen berechnet [GI. Uber den I1,S-Gehalt des vcrwendeten 
Gases waren zunachst nur die Firmenangaben bekannt. Zur Iiontrolle wurde cHXS in reinem H,O 

bestimmt und @H,S mit dem verlasslichsten Literaturwert [7] fur KP,, (&,) = 0,1018 M atm-l be- 
rechnet. Die experimentell gefundenen H,S-Gehalte stininiten init den angegebenen auf & 0,50/, 
iiberein. 

2.4. Geizauigkeit und Repvoduzierbarkeit  der Messungeiz.  In  G1. (1) wurde vorausgesetzt, dass 
clas HENRY'Sche Gesetz crfiillt ist. Diese Annahmc kann gepriift werden, wenn man K@,,-Werte, 

0 



HELVETICA CHIMICA A C T A  ~ Vol. 52, Fasc. 6 (1969) - Nr. 146 1397 

die Lei verschiedeneni p H z s  gernessen Tvurden, nliteinander vergleicht. Loslichkeitsdaten von H,S 
r7] ergeben bei 25" eine Abweichung von 0,4% fur den auf p H z s  = 0 extrapolierten und den bei 

p H z s  = 1 atm. direkt gemessenen Wert von Kp, ,  . Zur Beurteilung der Reproduzierbarkeit dcr 
cigenen Messungen wurden einige Bestimmungen nach mehreren Monaten mit neu geeichten Mess- 
geratcn und frisch hergestellten und analysierten Stammlosungen wiederholt. Die Abweichungen 
lagen zwischen i 0,5%. Im Rahmen der erzielten Reproduzierbarkeit kann zwischen 0 < pHls < 1 
offenbar niit der Gultigkeit des HENRY'schen Gesetzes gerechnet werden. 

Das extrapolierte I<;12(M) mar um 0,5% kleiner als dss von WRIGHT & MAASS 171 angegebene. 

3. Ergebnisse und Diskussion. - 3.1. Molare Losliclakeitskonstanten von H,S im 
System NaCl-HCL-H,O. Samtliche Messungen sind in der Tabelle wiedergegeben. Je- 
der Kp,, (,)-Wert ist das Mittel von mindestens drei unabhangigen Versuchen. Nach 
der Tabelle ninimt die Loslichkeit von H,S bei konstanter Ionenstiirke mit steigender 
HC1-Konzentration zu. Zur Interpretation dieses Sachverhaltes wurden zwei Hypo- 
thesen gepruft : 

0 

Die absolute Gcnauigkeit der ermittelten Kp,,-\Verte wird auf & 1 % geschatzt. 

1. H,S wird nacli dem Reaktionsschenia 

protoniert. 
2. Die Binnendrucktheorie (internal pressure) [2] kann auf Elektrolytmischungen 

ubertragen werden. 

Liislichkeitskonstanten zlon H,S in NaCl-HCI-H,O-Mischungen hei 25" C 
Expcrimentelle Datcn in der Reihenfolge H M ,  Iw, Kplz 

0,000/0,500/0,0925; 0,250/0,500/0,0970; 0,500/0,500/0,1005 

O,000/1,000/0,0SS6; 0,000/1,000/0,08S8; 0,400/1,000/0,0913; 0,780/1,000/0,0976; 
1,000/1,000/0,1008 

0,000/1,500/0,0784; O,SO0/1,500/0,08S6; 0,750/1,500/0,0899; 1,000/1,500/0,0933; 
1,400/1,500/0,0997: 1,500/1,500/0,1004; 1,500/1,500/0,1010 

0,000/2,000/0,0724; 0,000/2,000/0,0727 ; 0,200/2,000/0,0753; 0,500/2,000/0,0794; 
1,000/2,000/0,0867; 1,500/2,000/0,0940; 1,800/2,000/0,0989; 2,000/2,000/0,1014 

0,000/2,500/0,0668 ; 0,250/2,500/0,0705; 0,600/2,500/0,0749; 1,250/2,500/0,0839; 
1,875/2,500/0,0933; 2,270/2,520/0,0983; 2,500/2,500/0,1018 

0,000/3,000/0,0619; 0,000/3,000/0,0621; 0,300/3,000/O,0660 ; 0,750/3.000/0,071~ ; 
1,600/3,000/0,0824; 1,600/3,000/0,0825; 2,250/3,000/0,0919; Z,700/3,000/0,O986 ; 
2,900/3,000/0,1010 : 3,000/3,000/0,1031 

3.2.  Pyufung der Hypothese 1.: Protonierung von H,S. Aus Reaktion (A) folgt fur 
die Basenkonstante K,, von H,S: 

[H3S+I - K,,[H,SI [H+l . 

[H,SI total  = [H,SI + [H3S+I . 
Die Massenbilanz ergibt : 

Aus G1. (4) uiid G1. (5) kann [H3S+] eliminiert werden: 

(4) 

(5) 
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D I = m a C l l =  AM 
m i:[HCI]= I i M  
A I=  A+l i  = 0.5 M 
V I= A 4  = 1.0 M 
Q I= A+l i  = 1.5M 
+ I=  A 4  = 2.0 M 
o I=  A*l-l = 2.5 M 
X I- A+l-l = 3,0M 

Fig. 1. Molare Aktiuitatskoeff izienten v o z  H,S 
im S y s t e m  NaCl-HCL-H,O bei 25" C 

Die eingezeichneten Geraden und die Iiurven 
entsprcchen der Gleichung 

l o g Y H , S  = 
(0,075,-0,0018 I )  I -  (0,071, t 0,000, I )  I-f 

* 0.20 I 

Fig. 3. Molare A ktiuitatskoeff izienten uon H2S 
im Sys t em NaClO,-HClO,-H,O bei 25" C 

Die eingezeichneten Geraden und die Iiurve 
entsprechcn cler Gleichung 

10g,y,2s = 0,058, I- (0,066,- 0,000, 13) H 

I=[Wg = A  in 
rn l=DiCl] = 1-1 in 
A i =  A& = 0.51 in 

i =  A.1-l - 1.02rn 
i=A+l- l  = 1.55rn 
I = A 4  = 2.09 m 
I =  A 4  = 2.64 rn 
i=A+l-l = 3.20rn 

0.4 
0 1.0 , , 2 . 0  3,OLnl 

ITig. 2. Molale A ktzuitatskoeffizienten von H,S 
im Sys t em NaCl-HCI-H,O bei 25" C 

Die eingezeichneten Geraden und die Kurve 
entsprechen der Gleichung 

logYHzS = 
(0,067, - 0,003, I )  I - (0,073, - 0,001, I )  H 

1 +0,15 

1.0 . 2.0 3,O Ern1 
I- 

0 

Fig. 4. Molale A kt iui tatskoef f~zicnten uo1a H,S 
im S y s t e m  NaClO,-HClO,-H,O bei 25" C 

Die eingezeichneten Geraden und die Kurve 
cntsprechcn der Gleichung 

l o g Y H p S  = 
(0,039, - 0,0021 I )  I - (0,068, - 0,003; I )  H 
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Logarithmieren von G1. (7) fuhrt zu: 

-1nyHps(A+H=r) 1 -1n~H,s(A = r )  +1n( l  +fG3( , ,  [H+I). (8) 
Fur KI3[H+] < 1 und H < I geht G1. (8) iiber in 

Analoge Beziehungen konnen fur molale Konzentrationen abgeleitet werden. Wie 
man aus den Fig. 1 und 2 ersieht, sind die experimentellen Ergebnisse im NaC1-HCl- 
H,O-Medium formal konsistent mit G1. (9) ; logy,,xs bzw. logyHls sind bei allen unter- 
suchten Ionenstarken innerhalb der Messgenauigkeit lineare Funktionen der molaren 
bzw. molalen HC1-Konzentration. Ahnliche Zusammenhange zwischen den Aktivi- 
tatskoeffizienten von H,S und der Saurekonzentration wurden bei den NaC10,- 
HClO,-H,O-Mischungen gefunden (s. Fig. 3 und Fig. 4). 

Eine genaue Betrachtung zeigt indessen, dass die Hypothese der Protonierung von 
H,S nacli Reaktion (A) allein nicht ausreicht, urn die Loslichkeitsdaten widerspruchs- 
frei zu deuten. 

So findet man z. B in reinen HC1-Losungen 

damit wird nach G1. (9) K13(M) negativ, es fande also keine messbare Protonierung 
statt.  Im Gegensatz d a m  ware das Ausinass der Protonierung im NaCl-HCl-H,O- 
Medium recht betrachtlich (logKI3(,, = - 0,78) und praktisch von der Ionenstarke 
unabhangig. Es fallt ferner auf, dass die experimentellen Resultate im Bereich 0,5 M 5 
I 5 3~ keine signifikante Abweichung von G1. (9) zeigen, obwohl mit zunehmendem 
H eher die ohne Naherungsannahmen abgeleitete G1. (8) zutreffen musste. 

Schliesslich wurde zum Vergleich versucht, K,, aus der Autoprotolyse-Konstante 
von fliissigem H,S [8] unter Verwendung der BORN-Gleichung [6] abzuschatzen. Da 
die Temperaturabhangigkeit des Autoprotolyse-Gleichgewichtes unbekannt ist, wird 
die Rechnung sehr unsicher und liefert keinen aucli nur einigermassen verlasslichen 
Wert fur K13. 

3.3. Prufung von Hypothese 2. : Anwendung der Binnendrucktheorie. Nach der Bin- 
nendrucktheorie kann die Volumanderung & d V, die beim Mischen von Elektrolyt 
und Wasser auftritt, als Koinpression oder Expansion des Losungsmittels aufgefasst 
werden. 

Kompression des Losungsmittels setzt die Loslichkeit von Nichtelektrolyten herab 
(Aussalzeffekt). Expansion wirkt in entgegengesetzter Richtung (Einsalzeffekt). Im 
vorliegenden Fall fuhrt die Binnendrucktheorie zu folgendem Grenzgesetz : 

= molare Konzentration des Elektrolytcn. Fur 1 - 1 Elektrolyte gilt cs = I 
= partiellcs molares Volumen von H,S (V& N V i Z s  = 34,3 ml . Mol-I) 
= molares Volunien des reinen (lliissigen) Elcktrolytcn in ml 
= partiellcs tnolarcs Volumen des Elektrolyten in in1 bci unendlichcr Verdiinnung 
= Kompressibilitat von reinem H,O 

- 

- 
V: 
/I,, 
R = Gaskonstante 
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Nach MCDEVIT & LONG [Z] betragt V s -  Vg fur iYaC1, HCl, NaC10, und HC10, 12,5; 2,5; 7,5 
bzw. - 1,5 ml/Mol. 

Die experimentell gefundenen Anderungen von log yHZS mit der Ionenstarke reiner 
NaC1-, HCl- sowie NaCl0,- und HClO,-Losungen sind in Fig. 5 graphisch dargestellt. 
NaCl und NaC10, wirken aussalzend, HC10, einsalzend. HC1 wirkt bis zu einer Kon- 
zentration von rund 1,5 M ganz schwacli aussalzend, bei hoheren Konzentrationcn 
einsalzend; dies wurde auch von I(ENDALL & ANDREWS 191 festgestellt. Bei kleinen 
Ionenstarken wird logyH2S ubereinstimmend mit G1. (10) in allen Fallen eine lineare 
Funktion von I .  Nach G1. i LO) berechnete Werte von k, sind 2- bis 10-ma1 grosser als 
die experimentell ermittelten. Imnierhin wild die Reihenfolge der Aussalzeffekte : 
NaCl > NaClO, > HC1 sowie die einsalzende Wirkung von HCIO, durch G1. (10) 
qualitativ richtig vorausgesagt. Demnach werden die Salzeffekte tatsachlich im we- 
sentlichen durch die Volumdifferenz V, - bestimmt. Zur quantitativen Beschrei- 
bung der Experiinente in einem grosseren Bereicli von I NaCl] = A M bzw. [HCl] = 

H M  ltann man G1. (10) folgenderniassen modifizieren : 
- 

NaC1: logyH2,(, = I )  = K ,  (1; - yo)), . I ,  

= 1) = I(, (Vs - KO), . 1. 
(11) 

(12) 
- 

HC1: 

Die Korrekturterme K mussen fur jeden Elektrolyten empirisch bestiinmt werden. 
Bei hohen Ionenstarken wird K im allgemeinen eine Funktion von I (s. Fig.5). Wie 
YOUKC & SMITH [4] gezeigt haben, ist die Volumanderung bei der Mischung zweier 
Elektrolytlosungen gleicher Ionenstarken haufig zu vernaclilassigen, jedenfalls aber 
klein gegen V, - V:. Nach der Binnendrucktheorie bedeutet dies, dass kein zusatzli- 
cher Salzeffekt auftritt und der Aktivitatskoeffizient von H,S in einer NaC1-HC,l-H20- 
Mischung aus G1. (11) und G1. (12) additiv berechnet werden kann: 

- 

- 
logyH,S(.4 + H  = I )  = K A  ( y  - yo), ' A + K f f  (K - p)lf 

H 
= kyH2S( ,  - I) + -7 (log~,~s(,  = 1) - logYH,s(A = 1)) . (13) 

G1. (13) und die analoge, mit molalen 4ktivitatskoeffizienten und molalen Konzen- 
trationen forrnulierte Beziehung stirnmen sowohl fur NaC1-HC1-Losungen (Fig. 1 und 
2) sls auch fur NaClO,-HClO,-Losungen (Fig. 3 und 4) innerhalb der Versuchsgenauig- 
keit mit den experimentell ermittelten Daten uberein. 

Die fruher [ 11 fur NaC1O4-HC10,-Losungen vorgeschlagene empirische Gleichung 

logYH2S(A + H  = I) logYH2S(A) + logYHzS(H) (14) 

ist in dieseni System nurnerisch so wenig verschieden von G1. (13), dass man experi- 
inentell nicht unterscheiden kann, ob G1. (13) oder G1. (14) vorzuzielien ist. Anderer- 
seits ist G1. (13) in NaC1-HC1-H,O-Mischungen eindeutig iiberlegen und kann ausser- 
dem therniodynamiscli besser interpretiert werden. Berechnet man die Freie Enthalpie 
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G1. (13) folgt offenbar aus G1. (15), falls AG;,,, = 0. Dies bedeutet ltonkret ausge- 
druckt, dass eine aus zwei H,S-gesattigten Elektrolytlosungen gleicher Ionenstarke 
hergestellte Mischung ebenfalls mit H,S gesattigt ist. 

+ 0,2( 

*O,l5 

+ O K  

+ 0,OE 

I 
l0cJ YI-l,S 

2 0.K 

-0,o: 

0 i=  [NoC104] 

+ I=[l-lCl]Kendall[9] 

I = [HCII Fig. 5.  Molare A ktivitatskoeffizienten von H,S in rei- 
nen NaCl-, NaC10,-, HCI- bzw. HC10,-Losungen bei 
25" C 
Die eingezeichiieten Kurven entsprechen den Glei- 
chungen 

NaCl: logyHas = 0,075, 1-0,001, I ' ,  
NaCIO,: 10gyH2s = 0.058, 1, 
HCl: logyH,s = 0,003, I - 0,002, P ,  

3,OW HClO,: logyHls = - 0,008, I +  0,000, I 4  
1.0 1 -2.0 

Eine ganz ahnliche Argumentation gestattet auch die Berechnung der Wasser- 
dampfdrucke iiber Elektrolytmischungen. (Es ist bei Dampfdruckmessungen ublicli, 
die Konzentrationen der Elektrolyte A und H sowie die Gesamtionenstarke in molalen 
Einheiten auszudrucken.) 

Die Freie Enthalpie der Reaktion 

(C)  
A H 
-1 H!2°(,4 = I )  + I HZo(ff = I )  == H2°(,4 + H = I )  

betragt : 

Fur dG&,, = 0 folgt 

(17 PH,O(A + H  = r ..I ~ H , O ( A  = I )  H PH,O(H I )  
In - I 111 -- ~ + I In- 

@H,O (0) PHLO (O( pH,O(O) ' 

GI. (17) entspricht G1. (13). Durch Einfiihren der Dampfdruckerniedrigung 
d h 2 0  ( 1 1  = P H ~ O  (0) - f i ~ ~ u  ( I )  e r ~ t  man : 

Da 'PHao'I) < 1, kann G1. (18) vereinfacht werden : 
pH%, (0) 
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G1. (19) ist die seinerzeit von ROBINSON & STOKES [lo] empirisch gefundene und 
neuerdings von ROBINSON Cyr ROWER [ll] geprufte Additivitatsregel fur die H,O- 
Darnpfdruckerniedrigung von Elektrolytmischungen. 

Ohne voreilige Verallgemeinerung der Ergebnisse dieser Arbeit l a s t  sich aus der 
Analogie AG, = AG,  = 0 doch verinuten, dass die Aktivitatskoeffizienten und damit 
die Loslichkeiten anderer schwerloslicher Gase in Elektrolytmischungen nach G1. (13) 
abgeschatzt werden konnen, wenn die Daten fur die einzclnen Komponenten bekannt 
sind. Abweichungen van der einfachen Additivitat haben GORDON & THORNE [12] bei 
organischen Elektrolyten festgestellt. 

L4bschliessend soll noch darauf hingewiesen werden, dass sich bei der Interpreta- 
tion von EMK.-Messungen an der Chinhydron-Halbzelle in einem NaC104-HC104- 
haltigen Medium konstanter Ionenstarke ebcnfalls die Alternative stellt, ob man die 
Variation des Aktivitatsquotienten uChinon/uHydrochinon als Salzeffekt oder als eine 
Protonierung von Chinon deuten soll. BIEDERMANN 1131 entschied sicli fur die zweite 
Moglichkeit. Begrundet wurde dies damit, dass die Aktivitatskoeffizienten positiver 
Ionen im Bereich 0 < H 5 0,2 I konstant blieben, solange ihre Konzentration klein 
gegen die Gesanitionenstarke ( I  = 3 ~ )  sei; urn so eher musse unter denselben Bedin- 
gungen der Quotient der Aktivitatskoeffizienten schwerloslicher Nichtelektrolyte kon- 
stant sein. Nacli allem, was man uber Nichtelektrolyte weiss [ 21, scheint diese Beweis- 
fuhrung nicht ganz stichhaltig zu sein. Die Aktivitatskoeffizienten der Nichtelektro- 
lyte hangen stets von der Art des Ionenmediums und nicht nur von der Ionenstarke ab. 

Wir danken Herrn R. KUTSCHEJ fur die Mithilfe bei den praktischen -4rbeiten. Dem OSTER- 

KEICHISCHEN FORSCHUNGSRAT (Projekt Nr. 329) und dcm SCHWTIZERISCHEN NATIONALFONDS ZUR 

FOKDERUNG DER WISSENSCHAFTLICHEN FORSCHUNG (Projckt 4951.2) wird fiir finanzielle Unter- 
stutzung gedankt. 
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