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11.9.2.5. Reduktionswirkung von S02: In saurer Lösung redu-
ziert S 0 2 u. a. folgende Systeme: J 2 zu 2 J~; Cr042"" zu Cr3+; 
Fe3+ zu Fe2+; HgCl2 über Hg2Cl2 zu Hg; Au3+ zu Au(0); M n 0 4 " 
zu Mn2 + . - Andrerseits wird S 0 2 durch sehr starke Reduktions-
mittel zu H2S reduziert, ζ. B. durch Zn oder SnCl2 und HCl. Mit 
H2S reagiert S 0 2 teilweise unter Bildung von S, ζ. T. werden auch 
Thionsäuren (vgl. Lehrbücher der anorganischen Chemie) gebildet. 

11.9.2.6. ZnSÖ4 + Na2[Fe(CN)5NO] • 2 HsO (Natriumnitro-
prussid) geben mit S 0 3 2 - in neutraler Lösung in Gegenwart von 
etwas K4[Fe(CN)e] eine Rotfärbung bzw. mit einem größeren 
Überschuß an Z n S 0 4 einen roten Niederschlag. Die Reaktion ist 
bes. zur Unterscheidung von S 0 3 2 - und S 2 0 3 2 - geeignet, da 
letzteres keine Färbung gibt. 

11.9.2.7. Malachitgrün in stark verd. wäßriger Lösung (2,5 mg/ 
100 ml Wasser) wird durch S 0 3 2 - in neutraler Lösung entfärbt. 
Da Sulfide und Schwermetallkationen stören, wird S 0 3 2 - , zunächst 
wie bei Reaktion 11.9.2.4. beschrieben, als BaS0 3 oder besser 
SrSOs gefällt, der gewaschene Niederschlag mit neutraler Na 2 S0 4 -
Lösung digeriert, wobei sich SrS0 4 bildet und S 0 3 2 - in Lösung 
geht, und in dieser Lösung mit Malachitgrün geprüft. S 2 0 3 2 " 
stört nicht! 
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CH3 H3 
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12. Die Ba(N03)2-Gruppe 

Diese Gruppe umfaßt die Anionen S0 4 2 " , [SiFe]2_ und J 0 3 " , 
die in neutraler Lösung schwerlösliche Ba-Salze bilden. Ferner ge-
hört auch S 2 0 8 2 " in diese Gruppe, das zwar selbst kein unlös-
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liches Ba-Salz bildet, aber beim Kochen der wäßrigen Lösung zu 
S 0 4 2 - zerfällt und als B a S 0 4 abgetrennt wird. Auch Br0 3 ~ kann 
bereits in dieser Gruppe auftreten, wenn es in hoher Konzentra-
tion vorliegt. Schließlich bildet noch das bereits bei den Kationen 
besprochene C r 0 4 2 - unter diesen Fällungsbedingungen schwer-
lösliches B a C r 0 4 . [SiFe]2~ wurde wegen seiner engen Beziehun-
gen zur Kiesel- und Fluorwasserstoffsäure bereits bei der 
Ca(N0 3) 2-Gruppe besprochen. Einzelheiten der Gruppenfällung 
und Trennung vgl. S. 311. 

12 .1 . Schwefelsäure, H 2 S 0 4 , und Sulfate 

12.1.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Schwefelsäure kommt in der Natur nur in Form ihrer Salze vor, von 
denen Gips, CaS04 * 2 H 2 0 , Anhydrit, CaS04 , Baryt, BaS04 , und ver-
schiedene Doppelsulfate des Na, Κ und Mg die wichtigsten sind. Die 
Darstellung der Säure erfolgt durch Oxydation von S0 2 , das durch 
Abrösten sulfidischer Erze im Luftstrom gewonnen wird, nach dem 
Bleikammer- oder dem Kontaktverfahren. Die Säure ist eine der wich-
tigsten Grundchemikalien, die sowohl im Labor wie in der Industrie 
eine so vielseitige Verwendung findet, daß es hier nicht möglich ist, 
näher darauf einzugehen. Die konzentrierte Schwefelsäure des Handels 
entspricht einem Gehalt von etwa 9 8 % H 2 S0 4 (D. 1,841, Kp. 338°) 
und bildet eine farblose, ölige, stark hygroskopische Flüssigkeit (Ver-
wendung als Trocknungsmittel in Exikkator), die sich mit Wasser unter 
beträchtlicher Wärmeentwicklung in jedem Verhältnis vereinigt1 und 
vielen organischen Verbindungen unter Verkohlung Wasser entzieht. 
Heiße konz. H 2S0 4 wirkt außerdem auf viele, auch edle Metalle und 
andere Stoffe (Holz, Kohle, Schwefel) oxydierend, wobei sie selbst 
zu S 0 2 reduziert wird. Auf der Haut erzeugt konz. H 2 S0 4 schwer 
heilende Verbrennungen. Durch Auflösen von Schwefeltrioxid, dem 
Anhydrid der Schwefelsäure, in konz. H 2S0 4 erhält man die rauchende 
Schwefelsäure (Oleum), in der ζ. T. Pyro- oder Dischwefelsäure, H2S207 , 
und vermutlich noch höher aggregierte Schwefelsäuren vorliegen. Infolge 
ihres hohen Kp. und ihrer oxydierenden Eigenschaften vermag H 2S0 4 

Viele leichter flüchtige (HF, HCl, HNOs, Essigsäure usw.) oder zer-
setzliche Stoffe (Oxal- und Weinsäure, komplexe Cyanide usw.) in der 
Hitze zu vertreiben oder zu zersetzen. Diese als Abrauchen (Erhitzen 

1 Um konz. H , S 0 4 zu verdünnen, muß stets die Säure vorsichtig in dünnem 
Strahl in Wasser, niemals umgekehrt, gegossen werden, um explosionsartiges Ver-
spritzen durch Überhitzung des Wassers zu verhüten. 
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bis zum Auftreten von weißen H 2S0 4-Nebeln) bezeichnete Operation 
wird auch in der Analyse häufig zum Entfernen störender Ionen ange-
wendet. In verdünnter wäßriger Lösung bildet H 2 S 0 4 eine starke, zwei-
basige Säure, von der sich neutrale und saure oder Hydrogensulfate 
ableiten. Beim Erhitzen der Alkalihydrogensulfate bilden sich unter 
Wasserabspaltung Pyrosulfate, Me 2 S 2 0 7 , die im Schmelzfluß infolge 
SOj-Abspaltung auf viele, sonst schwerlösliche Metalloxide unter Sulfat-
bildung lösend wirken (saurer Aufschluß, vgl. S. 317). Die wichtigsten, 
in Wasser und Säuren wenig löslichen oder unlöslichen Sulfate sind die 
der Erdalkalien und PbS0 4 . Einige basische Sulfate des Bi, Cr und Hg 
sind in Wasser wenig löslich, lösen sich aber glatt in verdünnten Mine-
ralsäuren. 

12.1.2. Reaktionen der Schwefelsäure und ihrer Salze 

12.1.2.1. AgNÖ3 fällt nur aus konz., neutralen Sulfatlösungen 
weißes, kristallisiertes Ag2S04, löslich in viel Wasser, NH4OH 
und HNO,. 

12.1.2.2. Bleiacetat fällt auch aus mineralsauren Lösungen wei-
ßes PbSÖ4, löslich in konz. H 2 S0 4 , NH4-Acetatlösung und NH4-
Tartratlösung, ferner löslich in konz. Lösungen von Alkalihydro-
xiden. Durch Kochen mit Sodalösung geht S04 2~ unter Bildung 
von unlöslichen Pb-Carbönaten in Lösung (wichtig zum Nachweis 
von S 0 4 2 - im Sodaauszug!). 

12.1.2.3. BaCl2 fällt aus auch stark mineralsauren Lösungen 
weißes, sehr feinkristallines BaS04, unlöslich in konz. Mineral-
säuren, löslich in heißer konz. H 2 S0 4 . Wichtigste Nachweisreak-
tion für S 0 4 2 - ! BaS0 4 wird durch Kochen mit Sodalösung all-
mählich zu BaCOj umgewandelt, wobei S 0 4 2 - in Lösung geht 
(wichtig zum Nachweis von S 0 4 2 - im Sodaauszug!). Zur Unter-
scheidung des BaS0 4 von dem gleichfalls in Mineralsäuren schwer-
löslichen Ba[SiFe] wird die Fällung aus nicht zu stark salzsaurer 
oder besser HN03-saurer Lösung in Gegenwart von verd. KMn0 4 -
Lösung vorgenommen. BaS0 4 hat im Gegensatz zu Ba[SiFe] die 
Eigenschaft, bei der Fällung Mn04~-Ionen in das Kristallgitter 
einzubauen, so daß der Niederschlag rotviolett gefärbt ist. Die 
Färbung ist auch gegen H 2 0 2 oder Oxalsäure beständig (Unter-
schied von gelöstem Mn04~!). Die Unterscheidung zwischen 
BaS0 4 und Ba[SiFe] ist auch mikrochemisch möglich. Ba[SiFe] 
ist bei etwa lOOfacher Vergrößerung gut als Stäbchen und B>üchel 
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erkennbar, während B a S 0 4 bei dieser Vergrößerung infolge seiner 
äußerst feinkristallinen Beschaffenheit überhaupt noch nicht in 
Einzelkristallen sichtbar ist. 

12.1.2.4. Vorproben: 
Durch Schmelzen von Sulfaten mit N a 2 C 0 3 auf Kohle vor dem 

Lötrohr bildet sich durch Reduktion Na 2 S. Drückt man die ange-
feuchtete Schmelze auf eine Silbermünze, so entsteht ein schwarzer 
Fleck von Ag2S. Diese als Heparprobe bekannte Reaktion ist ziem-
lich empfindlich, jedoch nicht spezifisch, da sie von allen S-, Se-
und Te-haltigen Substanzen gegeben wird. 

12.2. Peroxodischwefelsäure, H 2 S 2 0 8 , und Peroxodisulfate 

12.2 .1 . Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Die Darstellung der Säure bzw. ihrer Salze erfolgt durch Elektrolyse 
von Schwefelsäure bzw. wäßriger Lösungen von Sulfaten bei tiefer 
Temperatur und hoher Stromdichte. Peroxodisulfate finden hauptsächlich 
zur Herstellung von H 2 0 2 sowie als Bleich- und Oxydationsmittel Ver-
wendung; handelsüblich sind das K - und NH4-Salz. Freie H 2 S 2 O B 

existiert nur in Lösung; ihre Salze sind in trockenem Zustande recht 
beständig und fast ausnahmslos in Wasser löslich. Beim Kochen der 
wäßrigen Lösungen zerfallen sie unter Oa-Entwicklung in gewöhnliche 
Sulfate, während beim Ansäuern mit H 2 S 0 4 Zerfall unter Bildung 
von H 2 0 2 erfolgt. Die letztere Reaktion, die die Grundlage der tech-
nischen H202-Gewinnung bildet, verläuft über die intermediäre Bildung 
von Peroxomonoschwefelsäure (Carosche Säure), H2SO s . Peroxodisul-
fate sind starke Oxydationsmittel, die ζ. B. Co, Mn, Ni und Pb aus 
den Lösungen ihrer Salze als höhere Oxide fällen, Ag(I) zu Ag(II), 
Cr(III) zu Cr(VI) und Mn(IV) in Gegenwart von Ag+ zu Mn(VII) zu 
oxydieren vermögen. Das analytische Verhalten des S208 2 _-Anions 
wird durch seine oxydierenden Eigenschaften unter Zerfall zu S 0 4 8 -

bestimmt. Die Zerfallsgeschwindigkeit nimmt mit der Temperatur zu. 
Daher geben frisch und in der Kälte hergestellte Lösungen nicht die 
Reaktionen des H 2 0 2 , wie ζ. B. Bildung von Peroxotitanylsulfat (vgl. 
7.5.2.4.) und Chromperoxid (vgl. 7.2.3.3.). Auf diese Weise ist die 
Unterscheidung von Peroxiden und Peroxodisulfaten möglich. 

12.2.2. Reaktionen der Peroxodischwefelsäure und ihrer Salze 

12.2.2 .1 . Oxydationswirkung der Peroxodisulfate: Co (II)-, 
Mn(II)-, Ni(II)- und Pb(II)-Salze werden in alkalischer Lösung zu 
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höheren Oxiden bzw. Oxidhydraten oxydiert, die als dunkel 
gefärbte Niederschläge ausfallen. In Gegenwart von AgMonen 
geht die Oxydation von Mn(II) in HNO s- oder H2S04-saurer 
Lösung bis zum Permanganat, das an der rotvioletten Farbe der 
Lösung gut zu erkennen ist. Empfindlicher Nachweis für S 2 0 8 2 -

(und Mn, vgl. 6.2.2.8.), der bei Gegenwart von H 2 0 2 oder Halo-
geniden (Bildung unlöslicher Ag-Halogenide!) versagt. - Ander-
seits wird Mn0 4 ~ in saurer Lösung durch Peroxodisulfat infolge 
Bildung von H 2 0 2 nach der Gleichung 2 M n 0 4 " + 5 H 2 0 2 + 
6 H+ 2 Mn2 + + 5 0 2 + 8 H 2 0 entfärbt. Beim Nachweis von 
S 2 0 8 2 ~ mit Mn(II) muß daher letzteres im Überschuß zugegeben 
werden! - Aus einer KJ-Lösung wird durch frisch in der Kälte 
bereitete, neutrale oder angesäuerte Peroxodisulfatlösung nur 
langsam J2 freigesetzt (Unterschied von H 2 0 2 und Peroxiden, vgl. 
15.6.2.1.). Wird die Lösung dagegen erwärmt, so erfolgt sofortige 
intensive Abscheidung von J2 . Auch die durch Verreiben von 
Peroxodisulfat mit konz. H 2 S 0 4 und Aufgießen auf Eis erhaltene 
Lösung setzt in der Kälte aus KJ spontan J 2 frei, da in dieser 
Lösung die stark oxydierende Peroxomonoschwefelsäure, H 2 S0 5 , 
bzw. nach der Gleichung H2SO s + HaO H 2 S 0 4 + H 2 0 2 gebil-
detes Wasserstoffperoxid vorliegt. - Neutrale oder schwach essig-
saure Lösungen der Alkaliperoxodisulfate oxydieren Benzidin 
(gesätt. Lösung in 10 °/oiger Essigsäure) zu Benztdinblan (vgl. 
7.2.3.6.). Sehr empfindliche, aber wenig selektive Reaktion, EG: 
0,7 //g S 2 0 8 2 - bei Ausführung als Tüpfelreaktion. Zahlreiche 
andere Oxydationsmittel (Cr0 4 2 - , [Fe(CN)e]3-, M n 0 4 " , M o 0 4 2 · 
u. a.) geben die gleiche Reaktion. 

12.2.2.2. AgNÖ3 fällt aus neutralen oder schwach sauren Lösun-
gen schwarzes Silberperoxid, Ag2Oz, in ammoniakalischer Lösung 
findet dagegen bereits bei Gegenwart von Ag-Spuren lebhafte 
N2-Entwicklung statt, da das intermediär sich bildende Ag 2 0 2 

Ammoniak katalytisch zu N2 und H 2 0 oxydiert. 

12.2.2.3. BaCls gibt mit einer frisch in der Kälte hergestellten 
Lösung bei Abwesenheit von S 0 4 2 - keinen Niederschlag. Erst 
beim Erwärmen der essigsauren Lösung fällt allmählich BaS0 4 

aus; gleichzeitig kann mit KJ im Filtrat H 2 0 2 nachgewiesen werden 
(sofortige Jodausscheidung). 

16 Hofmann-Jander, Qualitative Analyse, 4. Aufl. 
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12.3. Bromsäure, HBrOg, und Bromate 

12.3.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Die nur in Lösung beständige, instabile, farblose Bromsäure kann 
durch Einleiten von Cl2 in wäßriger Br2-Lösung oder aus Ba(Br0 3 ) 2 

durch Umsetzen mit verd. H 2 S 0 4 erhalten werden. Ihre Salze, die 
Bromate der allgemeine Formel MeBrOg,. erhält man durch Auf-
lösen von Br2 in heißen Erdalkali- oder Alkalihydroxidlösungen oder 
durch Elektrolyse von wäßrigen Bromidlösungen. Die Bromate sind 
starke Oxydationsmittel, jedoch in Abwesenheit reduzierender Stoffe 
im trockenen Zustande und in wäßriger neutraler Lösung völlig be-
ständig. Beim Erhitzen zerfallen sie unter 02-Abspaltung in die ent-
sprechenden Bromide. Das handelsübliche Salz ist das Kaliumbromat, 
das in der Maßanalyse (Bromatometrie) ziemliche Bedeutung besitzt. 
Die meisten Bromate sind in Wasser mäßig löslich, so daß Br0 3 ~ in 
keiner Analysengruppe quantitativ gefällt werden kann, aber bei nicht 
zu verdünnten Lösungen sowohl in der II. als auch VI. Anionengruppe 
mit Bromatniederschlägen zu rechnen ist. 

12.3.2. Reaktionen der Bromsäure und ihrer Salze 

12.3.2.1. AgNÖ3 fällt nur aus konz. Bromatlösungen weißes 
AgBr03, löslich in warmem Wasser, NH4OH, (NH4)2COs-Lösung 
und nicht zu sehr verdünnter HN0 3 . 

12.3.2.2. BaCl2 fällt nur aus neutralen, konz. Bromatlösungen 
weißes Ba(Br03)2, löslich in warmem Wasser und in verd. Mine-
ralsäuren. 

12.3.2.3. Reduktionsmittel, ζ. B. H2S, S0 2 , HJ u. a. reduzieren 
Bromate zunächst zu Br2 und weiter zu Br~. Diese Reaktionen 
können - nach Abtrennung des bereits in der Analysensubstanz 
vorhandenem Br" durch Fällung als AgBr - zum Nachweis von 
Br0 3 " über Br~ (vgl. S. 314) herangezogen werden. 

12.3.2.4. MnSÖ4 + H2SÖ4 geben mit Bromaten infolge Bildung 
von Mn(III)-Sulfat eine Rotfärbung, die bei Raumtemperatur 
allmählich, schneller beim Kochen oder bei Zugabe von Alkali-
acetat unter Abscheidung von braunem Mn2Os-Hydrat verblaßt. 
Chlorate und Jodate geben unter gleichen Bedingungen weder eine 
Färbung noch einen Niederschlag. 

12.3.2.5. Fuchsinschweflige Säure (0,05 °/oige Lösung von Fuch-
sin in Wasser, die bis zur Entfärbung mit S02-Wasser versetzt 
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wird) gibt mit Bromaten eine charakteristische Violettfärbung 
infolge Bildung eines bromierten Farbstoffes. Chlorate geben eine 
ähnliche Reaktion, die Bildung erfolgt jedoch langsamer. Bei 
Gegenwart von Jodaten ausgeschiedenes J 2 kann mit CHClj aus-
geschüttelt werden. 

1 2 . 4 . J o d s ä u r e , H J O s , und J o d a t e 

12.4.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Jodate finden sich in der Natur als Lantarit, Ca(J0 3 ) 2 , und als 
NaJOj im Chilesalpeter. Jodsäure entsteht bei der Oxydation von 
Jod in wäßriger Suspension mit konzentrierter HNO s oder mit Cl2; 
sie bildet farblose, glänzende, in "Wasser sehr leicht lösliche Kristalle; 
beim Erhitzen auf 110° wandelt sie sich in eine wasserärmere Form, 
die sog. Anhydrojodsäure, H J 3 0 8 , um und spaltet bei 195° alles 
Wasser unter Bildung von Jodpentoxid, J 2 0 5 , ab. Die Darstellung der 
Jodate kann durch Auflösen von J2 in heißen Lösungen der Erdalkali-
oder Alkalihydroxide oder durch elektrolytische Oxydation von Jodiden 
in alkalischer Lösung bzw. durch Oxydation mit Hypochlorit oder Per-
manganat erfolgen. Die Salze der Jodsäure sind mit Ausnahme der 
Alkalijodate in Wasser mehr oder minder schwerlöslich. Außer den 
normalen Salzen der allgemeinen Formel MeJO, sind auch Jodate mit 
den Formeln MeH(JO s)2 und MeH2(JO s)3 bekannt. Sie sind jedoch 
keine Salze von mehrbasigen Säuren, sondern Additionsverbindungen 
von Jodsäure an normale Jodate. HJO s und Jodate sind wesentlich 
beständiger als Chlorate und Bromate bzw. deren Säuren, wirken aber 
audi noch als ausgesprochene Oxydationsmittel und finden als solche 
in der analytischen und präparativen Chemie beschränkte Anwendung. 
Die Fällung der Jodsäure in der Ba(N03)2-Gruppe ist nicht quantitativ, 
so daß sie bis in die AgN03-Gruppe, unter Umständen sogar bis in die 
lösliche Gruppe verschleppt werden kann. 

12.4.2. Reaktionen der Jodsäure und ihrer Salze 

12.4.2.1. AgNOs fällt aus nicht zu sauren Lösungen weißes, 
käsiges Ag]ö3) löslich in N H 4 O H und in (NH 4 ) 2 CO s -Lösung; 
gibt man zu diesen Lösungen S0 2 -Wasser , so wird JO s~ zu J" 
reduziert, und das in N H 4 O H bzw. ( N H 4 ) 2 C 0 3 unlösliche AgJ 
(vgl. 14.5.2.2.) fällt aus. 

12.4.2.2. BaCls fällt auch aus verd. Lösungen weißes Ba(JOs)if 

wenig löslich in heißem Wasser und in verd. Mineralsäuren. 

16* 



244 Die Zn(N03)2-Gruppe 

12.4.2.3. Reduktionsmittel reduzieren analog wie beim Bromat 
(vgl. Reaktion 12.3.2.2.) über J2 zu J~. J2 kann mit Stärke (vgl. 
14.5.2.6.), J~ als AgJ (vgl. 14.5.2.2.) nachgewiesen werden, nach-
dem ursprünglich in der Substanz vorhandenes J~ als in NH 4OH 
unlösliches AgJ abgetrennt worden ist. 

12.4.2.4. Unterphosphorige Säure, H3P02, reduziert Jodate be-
reits in der Kälte zu freiem Jod, das mit Stärke nachgewiesen 
werden kann (vgl. 14.5.2.2.). C103~ und BrOs

_ werden unter 
gleichen Bedingungen nicht reduziert. 

12.4.2.5. Vorproben: 
Beim trockenen Erhitzen zerfallen Jodate unter Entwicklung 

von 0 2 , das am Aufflammen eines glimmenden Spanes nachge-
wiesen wird. In einigen Fällen bildet sich auch Jod (violette 
Dämpfe). 

13. Die Zn(N03)2-Gruppe 
Zu dieser Gruppe gehören die Anionen S2", CN~, [Fe · 

(CN)e]4~ und [Fe(CN)e]3_, die in schwach alkalischer Lösung 
schwerlösliche Zinksalze bilden. Einzelheiten der Fällung und 
Trennung dieser Gruppe vgl. S. 312. 

13.1. Schwefelwasserstoff, H2S, und Sulfide 

13.1.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 
H2S findet sich frei in der Natur in vulkanischen Dämpfen und gelöst 

im Wasser der sog. Schwefelquellen. Ferner bildet es sich bei der bakte-
riellen Zersetzung von schwefelhaltigen organischen Verbindungen 
(faule Eier) und von Sulfaten. Auch die Luft von Industriegegenden 
enthält Spuren von H2S. In gebundener Form ist es in den Sulfiden 
recht verbreitet, von denen die wichtigsten bei den entsprechenden 
Kationen erwähnt wurden. Die Darstellung von H2S kann durch direkte 
Synthese aus den Elementen bei 600° erfolgen. Die Reaktion ist rever-
sibel, d. h., bei höheren Temperaturen zerfällt H2S wieder in S und H2. 
Im Labor erfolgt die Herstellung von H2S jedoch gewöhnlich durch 
Zersetzung von FeS mit HCl nach der Gleichung FeS + 2 HCl 
FeCl2 + H2S. Das so gewonnene H2S ist durch H2, 0 2 , N2 und HCl 
verunreinigt, die jedoch im allgemeinen bei der Verwendung als analy-
tisches Fällungsreagenz nicht stören. HCl kann durch Waschen mit 
Wasser leicht entfernt werden. 


