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Die Austauschkapazität der organischen Masse im 3oden, 
nach üblichen Methoden bestimmt, variiert von etwa 1 5C bis 
2^0 mval/100 g wf.-Substanz. Damit ist sie der von Tonraine­
ralien soweit überlegen dasz auch bei s.g.Mineralböden noch 
25 bis 90% der gesamten AustauschkapazitSt auf Rechnung des 
organischen Bestandteiles kommt. Ton diesen organischen 
Stoffen wiederum kommt der HuminsSurefraktion quantitativ 
weithin die grSszte Bedeutung als Kationenaustauscher zu. 
Eine eingehende Untersuchung des Austauschverhaltens von 
HuminsSuren ist damit'also wohl gerechtfertigt. 

Untersuchungsmethode und Material 
Ton den in Betracht kommenden Methoden wurde besonders 

die potentiometrische angewandt. Erstens stellt diese heute 
noch immer "die genaueste Methode mit dem breitesten Anwen­
dungsbereich dar für das Studium von Iónengleichgewichten" 
(12). Zweitens ist die Wahl der Methode- auch stark bedingt 
durch die Eigenschaften der HuminsSuren. So macht z.B. die 
starke und uncharakteristische Lichtabsorption die Anwen­
dung der Kolorimetrie wenig attraktiv. Ebenso erschwert das 
'eigene Redoxverhalten'der HuminsSuren stark die Interpre­
tierung von polarographischen Daten. 

Die Extraktion und Reinigung von HuminsSuren aus ver­
schiedenen Böden und Torfen (u.A.Schwarztorf., ein ammonifi-
ziertes und autoxydiertes Schwarztorfprodukt und Nieder­
moortorf ) wurden schon früher beschrieben (3). Daneben wur­
den "synthetische HuminsSuren" hergestellt aus Hydroehinon, 
Brènzkatechin und Pyrogallol. durch Oxydation mit Sauerstoff 
in natronalkalischer oder ammoniäkaler Lösung. Damit stand 
eine Reihe von HuminsSuren zur Terfügung mit Tariat ionen lin 
Stickstoffgehalt (0-12%), im TerhSltnis von starker und 
schwächer sauren Gruppen '(bestimmt durch Hochfrequenz-Titra­
tion (4)) und in der "AustauschkapazitSt" (bestimmt durch : 

konduktometrische Titration mit Bariumhydroxyd (4)). 

Die potentiometrischen Titrationen wurden ausgeführt . 
wie in (4) für wSssrigen Lösungen beschrieben wurde. Die 
Konzentration war hier aber immer 0,50- ntval pro 60 ml/ Die 



Kationen deren Bindung an die Huminsäuren untersucht wurde, 
wurden meistens als Nitrate, in einigen Fällen aber auch 
als Sulfate an die zu titrierende LSsung zugegeben. 

Die Interpretierung des Kurvenverlaufes bei Huminsäuren in 
Anwesenheit von Fremdsalzen. 

Abb.1 zeigt die Titrationskurven I bis IV von Humin­
säuren ohne Fremdsalz bzw. in.Anwesenheit von Kupfer(II)-
Nitrat. Daneben ist die Titrationskurve V von freiem Kupfer 
(II)-Nitrat gegeben, wobei die Ordinate um 0,5 mval nach 
rechts verschoben ist. Letztere Kurve zeigt das normale 
Bild bei anorganischen Kupfersalzen: sobald KOH zugefügt 
wird (und das pH den Wert von 5,5 erreicht) entsteht Kupfer­
hydroxyd, oder richtiger Kupferoxydhydrat, wobei die Kurve 
zur horizontalen.Richtung abbiegt. Erst wenn fast 0,50 mval 
KOH zugegeben ist (und das gesamte Kupfer in Oxydhydrat 
übergeführt ist) tritt eine scharfe pH-Steigung auf. 

Die Kurven II und III dagegen neigen nicht vom pH-Wert 
von 5,5-̂ zur Horizontalen. Das heiszt also dasz dort keine 
freie (hydratierte) Kupferionen in der LSsung vorhanden 
•sind. Bei der Kurve IV zeigt 0,25 mval Kupfer das Verhalten 
von freien Kupferionen; 0,50 mval (d.hi 0,25 milli-Atom) 
ist offensichtlich an die Huminsäuren gebunden. Die erste 
wichtige Schluszfolgerung ist also dasz die Huminsäuren so 
viel Kupferionen zu binden vermögen als der Hälfte der Säu­
regruppen entspricht. 

Näheres über das .Bindungsvorgehen bei verschiedenem pH 
lehrt uns Abb.2. Zufügung von 0,10 mval KOH bringt das pH 
von 3,20 auf 4,65* Es ist anzunehmen dasz damit jetzt zu­
mindest 0,10 mval "freie" Aniongruppen (wahrscheinlich 
-C00") bei den Huminsäuren vorliegen. Bei Zufügung von 0,10 
mval Cu-Nitrat kommt das pH wieder auf 3,40 zurück und man 
braucht 0,08 mval KOH um diesen Rückgang aufzuheben. Die 
Kupferionen haben also H -Ionen freigemacht. (Das pH ist 

' noch zu niedrig um eine Oxydhydratbildung zu erwarten, die 
erst bei pH 5,3 auftritt). Am wahrscheinlichsten ist eine 
direkte Verdrängung in dem Sinne, dasz die Cu. -Ionen mit 
der einen Valenz an eine."freie" Aniongruppe gebunden wer­
den .und mit der andere an eine protçnierte, schwach'saure 
Gruppe z.B. eine phenolische 0H-Gruppe. Das "Molekülskelett" 
der Huminsäuren bringt nämlich mit sich, dasz die Liganden 



r.icr.T. i r a i beweglich s ind. Um zusammen ein Cu -Ion zu b in­
den, inüssen die beiden Liganden sich a lso schon vorher dicht 
beisammen befunden haben. Dann i s t aber zu erwarten dasz das 
eine Proton l e i c h t , das zweite aber schwer abdissozi i 'er t , 
wie z.B. bei SalicylsSure wo plL n iedr iger i s t a ls der pK 
von Benzoesäure, aber pK, höher a l s derjenige von Phenol. 

. Beispielsweise könnte es in diesem pH-Bereich folgen-
dermassen in Formel gebracht werden: 

Im Prinzip mögen es auch zwei Karboxylgruppen IIb) oder zwei 
phenolische OH-Gruppen sein und die Gruppen braucher. sieb 
n icht unbedingt in Nachbarstellung an einem Ring oder e iner 
Kette zu befinden. Für d ie gegebene Formulierung spricht 
aber,dasz nach Hirnes und Barber (5) und nach Schnitzer und 
Skinner (15) die Karboxyl-Gruppen und phenolischen OH-Grup­
pen nicht von einander unabhängig an der Metallbindung be­
t e i l i g t s ind. 

Bei wei terer abwechselnder Zufügung von 0,1 mvgl KOK 
und 0J1 mval Kupfernitrat t r i t t ein de ra r t ige r pH-Verlauf 
auf (Kurve I I , Bild 2 ) . Die „VerdrSngungstheorie" die bei 
niedrigem pH g a l t , könnte h i e r nur dann zutreffen wenn Cu-
Humat im Gegensatz zu K-Humat n i ch t der Hydrolyse u n t e r l i eg t . 
Tatsächlich i s t K-Humat bei höherem pH s tark hydro lys ie r t , 
aber doch stimmt diese Erklärung n ich t , denn Bariunhumat 
un te r l i eg t keiner Hydrolyse und doch t r i t t dort kein pH-
Fal l mehr auf wenn Ba-Nitrat der HuminsSurelösung zugefügt 
wird nachdem e r s t 0,50 mval KOH zugefügt war. 

Es handelt s ich h i e r auch nicht um eine Verdrängung 
von Protonen von «nicht-sauren" Gruppen durch die Kupfer­
ionen denn dann würde ein gleich groszer pH-Fall auch auf­
t r e t en wenn neben Kupfernitrat ein Überschuss von KNO, an­
wesend wäre. Dabei aber t r a t kaum ein pH-Fall auf. 

Eine d r i t t e Erklärungsmöglichkeit für den pH-Fall bei 
dem fünften Ti trat ionsschri t t in Kurve I I i s t , dasz ein 
«basisches" Kupferhumat, d.h.Kupferhydroxyd-Humat en t s t eh t , 
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Auch- das hal ten wir aber für unwahrscheinlich denn: 
1 . Die Kupfer-Humat-Bindung i s t sehr s t ab i l bei diesem pH. 
Auch bei höherem pH t r i t t kein Zerfal l in Kupferoxydhydrat 
und K-Humat auf, Ein 20-facher überschuss an Ba-Ionen ver­
drängt bei einem pH von etwa 6 weniger a l s einen D r i t t e l 
der Kupferionen und wenn nur 0,25 mval (a lso eine ha lb-
Squivalente Menge) Çu-Ionen anwesend waren, wurden gar ke i ­
ne Kupferionen verdrängt, obwohl Ba-Salze weniger Neigung 
haben zur Bildung von Hydroxyd-Salzen (Bariumhydroxyd i s t 
eine s tarke Base). 
2 . In der Reihenfolge Mn, Co, Ni, Pb, Gu, Pe ( I I I ) l i e s z 
s ich ein s t e t s geringerer Teil der Metallionen durch Ba-
Ionen verdrangen. In d ieser Richtung nimmt aber bei anor­
ganischen Salzen die Neigung zum Zer fa l l , wobei Oxydhydrate 
entstehen, zu! - . ' 
3 . Alle Huminsäuren sind in Anwesenheit von äquivalenten 
Mengen an zwei- oder dreiwertigen Metallionen ausgeflockt, 
auch wenn schon eine äquivalente Menge KOH zugefügt i s t . 
Bei wei terer KOH-Zufügung'aber geht der Niederschlag a l l ­
mählich wieder vö l l ig in Lösung! Dasz nun wäre schwer au 
verstehen wenn es s ich um die Bildung von Hydroxyd-Humat-en 
handeltet 

Der meist p lausibele Reaktionsvorgang scheint uns also 
derjenige«» sein, wobei be i niedrigem pH Protonen von Säure-
gruppen der Huminsäuren verdrängt werden, bei höherem pH 
aber Protonen abgespalten werden von Wassermolekülen die 
kovalent am Cu -Ion gebunden sind, wobei ein Hydroxo-Kom-
plex en t s teh t , z .B . ! • • • • ' " . , • 

X C O 0 \ ; " \ ^ C O < V , O H -

'ivï'ï. :"=•.-.; 
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(Nach der heutigen IUPAC-Nomenklatur haben wir hier ein 

Chelat und wohl, weil ein HuminsSureteilchen mehrere 

Kupferionen bindet, ein mehrkerniges Chelat (im Eng­

lischen: polynuclear chelate). 

Diese Annahme erklärt die grosse Stabilität des 

Rupferhumat.es bei höherem pH (eigentlich soll hier von 

einem Hydroxo-Humato-Cuprat gesprochen werden). 

Ob die Kupferionen, die sich bei einem pH von etwa 

6 durch Barium verdrängen lassen, eben diejenigen sind, 

die mit einer Valenz an die Anionen der stärker sauren-

Gruppen gebunden "sind, ist nicht mit Sicherheit zu sagen, 

aber unwahrscheinlich ist es nicht da ein Komplex bei be­

stimmtem pH oft stabiler ist je schwächer die Säure ist 

(10). - ... 

Auch laszt sich hiermit erklären dasz die Metall-

ionen sich in der Folge !fe, Co, Ni, Pb, Cu schwerer durch 

Barium verdrängen lassen. In etwa dieser Folge nimmt näm­

lich auch die Neigung zur Bildung von Hvdróxokomplexen zu. 

Diese Theorie erklärt auch das wieder in LSsung gehen 

der ausgeflockten Metallhumate bei Zufügung vor. mehr KOH. 

Die Teilchen die ausgeflockt waren weil sie ihre negative 

Ladung verloren hatten bei der Metallionenbindung, erhalten 

jetzt aufs neue eine negative Ladung, was eine Feptisatioc 

einleitet". 

Yereleichung von verschiedenen Kationen. 

In'Abb.3 stellt Kurve I den Verlauf bei analoger s'n-

wechselnder Zufügung von 0,1 mval KOH und 0,1 mval Kalziuo-

nitrat dar. Auch hier im Anfang eine Verdrängung von Proto­

nen der Huminsäuren, sei es in geringerem Masse als bei Kup-

f emit rat weil das Kalzium weniger stark gebunden wird. Wenn 

0,5 mval KOH zugefügt ist gibt die fünfte Zufügung von t,i 

mval Ca(N0,).g nur noch einen sehr kleinen pH-Fall wie auf 

Grund der geringen Neigung bei Kalzium zur- Hydroxokompl ex-

bildung auch zu erwarten war. 

Kurve II ist das Analogon wenn als Hetallsal; FeCKO,), 

verwendet wird. Hier ist es aber nicht sicher dasz es nicht . 

schon bei der ersten Zufügung von. 0,1 mval Fe(N0,)- zur Bil­

dung' eines nbasischenH Salzes.kommt, denn das geschieht bei 

reinem Eisen(III)-Nitrat schon bei einem pH unterhalb 3, wie 

http://erhumat.es


Kurve I I I es z e ig t . Bei höherem pH i s t eine weitere Hydroxo-
komplexbildung wieder sehr wahrscheinlich, etwa nach folgen­
dem Schema: 

Eisen(Iir).hydroxydhumat oder 
ein.Monohydroxo _ humato. 
- f e r r â t ' 

L • ^ P . e ( H * 0 ) x . 2 
OH 

ein,Dihydroxo. humato. fe r rât" 

Diese Interpretierung i s t . zu betrachten a l s eine Verfeine­
rung des von Schnitzer und Skinner (14) vorgestel lten Reak­
tionsverlaufes. In einer Hinsicht weichen unsre,Ergebnisse 
aber stark ab: auch bei Eisen(III)-Humaten konnten wir bei 
hohem pH keinen Zerfall in K-Humat und Eisenoxydhydrat, der 
nach den genannten Autoren bei pH 9 auf tr i t t , f e s t s t e l l en . 

Abb.4 zeigt die Titrationskurven von einer der Humin-
säuren bei Anwesenheit von verschiedenen Salzen, in äqui­
valenten Mengen zugefügt. Aluminium zeigt ein Verhalten 
dasz vö l l i g abweicht von dem a l l e r andern Metallionen. Hier 
wird nämlich) genau wie bei anorganischen AI-Salzen, bei pH 
4,1 das AI quantitativ in das Oxydhydrat übergeführt. Die 

. HuminsSuren (es wurde an mehreren HuminsSuren fiberprüft} 
vermögen also nicht'durch eine f es te Bindung das Aluminium 
hiervor zu schützen. Dieses-Ergebnis widerspricht der Be­
hauptung Von Wright und Schnitzer .(17), i s t aber im Ein­
klang mit der Meinung von anderen Autoren (z .B. Scheffer 
und Ulrich (12, STl8)), dasz AI-Ionen v ie l weniger fest ge­
bunden werden,als Eisen(III)-Ionen. (De Borger (2) erhielt 
bei Fulvosluren dieselben Kurven wie wir bei HuminsSuren). 
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Abb.4 2eigt dasz alle genannten Kationen einen deut­

lichen Einflusz haben auf den Kurvenverlauf. Die GrSsze 

des Einflusses ist aber stark verschieden und pH-abhängig. . 

Bei einem pH von etwa 3 gibt es nur geringfügige Unter­

schiede zwischen den verschiedenen Kationen. Bei diesem pH 

ist nämlich der grBszte Teil noch als «freie" Ionen in der 

Lösung anwesend, z.B. bei Anwesenheit von -äquivalenten 

Mengen Kupfer( II)-Ionen liegen bei pH 3 etwa 70% davon als 

„freie" Ionen vor. 

In der Tabelle 1. haben wir den Einflusz der Anwesen­

heit von Metallionen angegeben 'als pH-Unterschied (pH-

„Fall") zwischen der HuminsäurelSsung (0,50 mval pro 60 ml) 

ohne Fremdsalz und derjenigen in Anwesenheit von äquivalen­

ten Mengen von Fremdsalzen, und das nach Zufügung von 6,25 

bzw.0,50 mval KOH (angedeutet als s « £ bzw. s »'1). 

Statt dieser vertikalen Kurvenverschiebung kann man 

auch die horizontale als Masz für den Einflusz der Anwesen­

heit von Metallionen nehmen, d.h.die Anzahl mval Base die 

in Anwesenheit von diesen Ionen1 mehr benötigt ist um das­

selbe pH zu erreichen als in Abwesenheit des Salzes (in 

Tabelle 1 angegeben als A mval Base). Aus der Tabelle 1 

ist ersichtlich dasz bei Huminsäuren pH-Fall und A mval 

Base qualitativ dieselbe Auskunft geben. 

Bei s•'• £ fallen die Kationen hier deutlich in zwei 

Gruppen auseinander: Erstens die Gruppe von Ba bis Zn die 

sich in ihrer Affinität zu Huminsäuren bei pH etwa 5 wenig 

scheinen zu unterscheiden.. Die Hydroxokomplexbildung spielt 

hier noch keine bedeutende Rolle. Zweitens die Kationen von 

Fb.Cu und Fe(III) wo die Affinität, besonders bei Fe(III), 

erheblich groszer scheint zu sein. 

Bei s•». 1 ist die Divergenz untereinander viel grSszer. 

Wie gesagt, glauben wir dasz das mit einer in dieser Reihen­

folge zunehmende Neigung zur Hydroxokomplexbildung zusammen­

hängt, die eine Stabilisierung des Komplexes mitbringt, wie 

auch hervorgeht aus den Verdrängungsversuchen mit Barium-

iönen. 

Man hat die Reihenfolge des pH-Falles wohl übereinstim­

mend gefunden (1,7) mit der bekannten Reihenfolge nach 

Irving und Williams für die Stabilität der Metallkomplexe 

und daraus geschlossen dasz es sich hier tatsächlich um Che-
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late handelt. Beweiskraft hat diese Übereinstimmung an sich 
aber wenig, wie auch deutlich daraus hervorgeht, dasz die in 
der erwähnten Literatur untersuchten Metallionen dieselbe 
Reihenfolge zeigen bezüglich des pH'«, wobei Qxydhydrate auf­
treten in LBsungan von anorganischen Salzen dieser Metalle. 

Deswegen haben wir die Reihe der Kationen derart ge­
wählt dasz auch Elemente anwesend waren die sich unterschei­
den hinsichtlich ihres Platzes in der Reihe nach Irving-
Williams und in der pH-Folge in welcher Oxydhydratbildung 
auftritt. Das Ergebnis sieht man in Abb.5. Weder mit Irving-
Williams, noeh-mit der pH-Folge für Oxydhydratbildung stimmt 
die Folge des pH-Falles ganz überein. Das braucht aber kein 
Einwurf zu sein gegen unsere Annahme, 'dasz man besonders bei 
höherem pH mit Hydroxokomplexen zu tun hat, denn die bezüg­
lichen Gleichgewichte sind bekanntlich manchmal sehr kompli­
ziert. Darauf weist auch der einigermaszen abweichende Kur­
venverlauf bei Nickel und Zink (Abb.4). 

Vergleicht»!g von verschiedenen Huminsäuren. 
•.'.-. Titrationen wie oben besprochen, wurden ausgeführt an 

verschiedenen Huminsäuren. Aus der Menge der erhaltenen Da­
ten sind in Tabelle 2 diejenige erwähnt die sich^auf Kalzium 
und Kupfer{II) beziehen. -

Erstens sei hingewiesen auf das'unterschiedliche Ver­
halten von natürlichen und synthetischen Huminsäuren. Für 

' beide Gruppen sind die Durchschnittswerte mit ihrer Standard-
Deviation errechnet. Bei s • £ ist der Unterschied im pH-Fall 
bei Anwesenheit von.Kupfernitrat sogar sehr gut gesichert 
(prozentuale Sicherungsstufe kleiner als 1%). Dieser Unter­
schied hängt damit zusammen dasz die stärker sauren Gruppen 
(vermutlich Karboxylgruppen).bei den natürlichen Huminsäuren 
erheblich stärker sind als bei den synthetischen, wie deut­
lich ersichtlich ist ausAbb.6. In,dieser Beziehung sind die 
synthetischen Huminsäuren also weniger gute Modellstoffe von 
den natürlichen als man öfters 'meint.' ' 

Eine viel interessante Schluszfolgerung die aus Tabelle 
2 gezogen #erden"kann ist, dasz die.verhältnismäszig geringen 
Unterschiede zwischen den natürlichen Huminsäuren unterein­
ander sowie zwischen den synthetischen Huminsäuren unterein­
ander keinen Zusammenhang zeigen mit der Menge Stickstoff 
oder mit der Menge „Rest" (annähernd der Menge Sauerstoff) 

" ' • • ' " ' ' ' l • 
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pro 0,50 mval Huminsäure. Ebenso scheint das unterschiedl iche 
Verhältnis s t ä rke r (COOH?) -und schwächer saurer Gruppen (phe­
nol isches OH?), wenn überhaupt r e e l l , h i e r keine Rolle zu 
sp ie len. .So kann z.B.erwähnt werden dasz die drei Kurven von 
Hs.Ib (nämlich die ohne Fremdsalz lind die mit Ca bzw.Cu ) 
nahezu zusammenfielen mit den drei entsprechenden Kurven von 
Hs.IIb und dasz nur d i e „Cu-Kurve" bei Hs.V un te r pH 6 ab­
wich von den „Cu-Kurven" bei Hs.Ib und Hs . I Ib . Pro 0,50 .mval 
Huminsäure sind die N-Mengen aber 11,9 bzw. 7,3 und 0 mg und 
für das Verhältnis „COCH/OH" war 1 : 5 bzw. 1 : 4 und 1 : 3 
gefunden. - . - . , . 

Wiewohl es hiermit n icht ;unumstBszlich bewiesen i s t , 
weisen diese Tatsachen doch s ta rk darauf hin dasz S t ickstoff 
in Huminsäuren keine bedeutende Rolle s p i e l t bei der Kat­
ionenbindung. Diese Bindung scheint überwiegend s t a t t . z u 
finden zwischen den Kationen und O-Aniongruppen, d ie bei 
n icht d i s soz i i e r t e Huminsäuren p ro tonier t s ind . 

Eine i n te ressan te ErklärungsmSglichkeit für die ger in­
gen Unterschiede bei Huminsäure untereinander g ibt Kleist 
( 8 ) , nämlich dasz Metallionen in Wechselwirkung t r e t en mit 
s tabi len f reien Radikalen, wovon die Huminsäuren ein unter ­
schiedliches Gehalt aufzeigen könnten. 

Bemerkungen über Natur und Stärke der Bindung. 
NaCh der neuen lUPAC-Nomenklatur besagt die Andeutung 

nChelat". nur etwas über d ie Bindungsweise und n ich ts über 
die Natur der Bindung. Die Bindung von Kationen an negativ 
geladenen Gruppen eines Ionenaustauschers wird immer, zu­
mindest t e i lwe i se , verursacht durch e l ek t ros ta t i sche Kräfte 
(Coulomb-Kräfte). Infolge e iner nDe^onnierbarkelt'' des Kat­
ions und eventuell des Ligandes kann die Bindung aber auch 
einen mehr oder weniger s ta rk kovalenten Charakter haben. 
Mit auf Grund der oben d iskut ier ten Ti-trationsergebnisse 
braucht nicht daran gezweifelt zu werden» dasz eine t e i l ­
weise kovalente Bindung auch bei der Wechselwirkung zwischen 
Metallionen aus der ersten Übergangsreihe und den Ligand-
gruppen der Huminsäuren a u f t r i t t . (In d iese r Beziehung.sind 
wir a lso anderer Meinung a l s Martin und Reeve (11) und Khanna 
und Stevenson ( 7 ) ) . Bei den Akkali-Ionen gaben, wie'auch zu 
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erwarten war, die Titrationskurven keinerlei Anlasz eine der­
artige spezifische Wechselwirkung anzunehmen. Bei den Srd-
alkaliionen trat wohl eine starke Wechselwirkung auf, aber 
es kann nicht ohne weiteres ausgemacht werden inwieweit diese 
nicht-elektrostatisch ist. Ohne das hier weiter zu erBrtern 
kann erwähnt warden, dasz Austauschversuche, ausgeführt in 
Anlehnung an die von Hutsehneker (6) angewandte Methode, 
darauf hinweisen dasz auch bei Erdalkaliionen die Wechsel­
wirkung nicht rein elektrostatisch ist. 

Als Ergänzung dessen, was oben schon hinsichtlich der 
BindungsstSrke, über ,, Verdrängungsversuche" mit Barium er^ 
Srtert wurde, seien hier nog einige vorläufige Ergebnisse 
erwähnt, erhalten durch an eine Kupferhumatlösung von pH 
6,2 eine äquivalente Menge einer ISsung (ebenfalls von pH 
6,2} des Bariumsalzes von ÄthylendiamintetraessigsSure (Kom­
plexen II) bzw. Aminotriessigsäure ("Komplexon I) oder Sali-
cylsäure zuzufügen. Nach der Einstellung des Gleichgewichtes 
wurde die Verteilung des Kupfers und des Bariums fiber Humin-
säure einerseits und Komplexon II, bzw. Komplexon I oder 
Salicylsäure andererseits untersucht. Dabei ergab sich, dasz 
bei Komplexon II sämtliches Kupfer daran gebunden war, das 
Barium aber an den Huminsäuren. Bei Salicylsäure war das Um­
gekehrte der Fall. Bas heiszt also dasz unter diesen Umstän­
de Komplexen II stabilere Komplexe mit Kupfer bildete als 
die Huminsäuren, dasz aber die Huminsäuren mit Kupfer sta­
bilere Komplexe bilden als Salicylsäure. Bei Komplexon I 
waren Kupfer- und Bariumionen verteilt fiber diese Chelat-
bildende Säure und die Huminsäuren. Damit ist also die 
GrSszenordnung der Bindungsstärke des Kupfers an Humin­
säuren unter diesen Umstände gegeben. Weitere quantitative 
Bestimmungen sind vorgenommen. 

Zusammenfassung. 
Huminsäuren kennen nicht mehr Metallionen binden, als 

der Anzahl titrierbarer H -Ionen, geteilt durch die Valenz 
des_betreffenden Metallions, entspricht. Aus verschiedenen 
Anweisungen wird geschlossen dasz Metallhumate zu den viel­
kernigen Chelaten gehören und dasz die Kationenbindung stark 
überwiegend an negativ geladenen ligandgruppen der/ Humin­
säuren stattfindet. .. • 
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Gemessen nach der GrÇsze der pH-Abnahme bei Zufügung von 
anorganischen Salzen besteht bei pH von etwa 5 kein groszer 
Unterschied in Bindungsstärke bei den zweiwertigen Ionen von 
Ba, Ca, Mg, Mn, Co, Ni, Fe und Zn (in dieser Folge nur schwach 
zunehmend), aber Pb(II)-, Cu(II)-und Fe(III)-Ionen (in die­
ser Folge) werden in stärkerem Masze gebunden. (Das AI-Ion 
scheint bei pH 5 schon quantitativ der Hydroxydbildu.ng zu 
verfallen.) 

Aus mehreren Gründen wird bei Humaten der Obergangs­
metalle bei höherem pH die Bildung von Hydroxokomplexen an­
genommen, wobei H -Ionen von kovalent am Metallion gebunde­
nen Wassermoleküle abdissoziieren. Diese Metallionen sind in 
genannter Folge schwerer durch Alkali oder Erdalkaliionen zu 
verdrängen. 

Hinsichtlich der Weise und Stärke der Kationenbindung 
konnten nur geringfügige Unterschiede zwischen den Huminsäu-
ren aus BSden, trotz Unterschieden im Stickstoffgehalt und 
im Verhältnis stärker und schwächer saurer Gruppen,festge­
stellt werden. Dasselbe gilt für die synthetischen Humin-
säuren aus Polyhydroxybenzolen. Zwischen beiden Gruppen 
bestehen aber Unterschiede, vermutlich zusammenhängend mit 
einem Unterschied in pK-Werte der stärker sauren Gruppen. 

Die Bindung zwischen Huminsäuren und Ionen der Uber-
gangsmetalle hat zweifellos teilweise einen kovalenten 
Charakter. Es gibt Anweisungen dasz das auch bei Erdalkali­
ionen noch d er Fall ist. Vorläufige Versuchsergebnisse ctau-
jfcten darauf hin, dasz die Stabilität von den Metall-Humin-
säurechelaten bei pH 6 etwa derjenigen von Aminotriessig-
säure entspricht. 
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Bild 1 : Potentiometrische Titration von 0,50 mval Humin-
säuren Nr.082 ï in 60 ml'Wasser mit einer 0,33*6 N 
KOH-LSsung. 

I - ohne Fremdsalze 
II - in Anwesenheit von 0,25 mval Cu(N0,)„ 
III - " " .. " 0,50 " " ' c 

IV - " ' n " 0 , 7 5 " " 
(V - Potent.Titf.von 0,50 mval Cu(N03)2 in 60 ml 

Viasser mit KOH; Ordinate 0,5 mval nach 
- rechts verschoben) 
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Bild 2: Potentiometrische T i t r a t ion von 0,^0 myal Humin-
aSuren Kr.082 I i n 60 ml Wasser: 
I . - mit KOH 
I I -abwechselnd t i t r i e r t mit KOH (ansteigende 

Teile 'der Kurve) und CufNO,),, (senkrechte 
T e i l e ) . "3'2 
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Bild J : Potentiometrische T i t ra t ion von 0,^0 mval Humin-
sfiuren Nr.082 I in 60 ml V.asser: 
I - abwechselnd t i t r i e r t mit. KOH (ansteigende 

Teile der Kurve) und Ca(K0,)„ (senkrechte 
Teile). 3 2 

I I - wie I aber h i e r mit Fe(N0,), s t a t t Ca(E0,)„ 
( I I I ) Potent .Ti t r .von 0,50 mval Fe(K0,), in 60 ml 

Wasser mit KOH) / '. 
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Bild 4 : Potentiometrische T i t ra t ion von 0,50 mval Humin-
säuren Nr.082 I i n 60 ml Wasser mit KOH ( e r s t e 
Kurve von l i n k s ) , bzw. in Anwesenheit von 0,^0 
mval anorganischem Mg-,-Mi-, N i - , Zn-, Cu-, 
F e ( I I I ) - oder Al-Sala. 

• i - a ù - 1,1. ^ S s ^ ÏTÏ 
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trying-Williom* : 8a < Co. < Ma. < Mn < Fetftt < Zn < , C © < Pb^< Ni < O 

X 
pH.Fa l l : . So = Mg < Ca < Mn < Co <.2n - Ni < F V n < Cu < J r P b < AI < FaOIl 

pH.O*¥ah*drat. 
Di Iduftg 

Mg > Mh > Zu ^ > 'Co > Ni > Pb- > F«ÇŒ)-> Cu > Al > F«(HL\ 

pH-Fall :'. Bo < Co ss Mo * Mn < Co^ < Ni^< F«(H)< ^Zft < PO .< Çu < AI < FcUH) 
b t i » s l * " " 

Irving-William» : Bo < Ca < Mg < Mn < F«OÖ< Zn~<~Co < Pb <^*Ni < C 

Bild 5s Die GrBszenfolge des "pH-Falles" bei Huminsäuren 
durch Anwesenheit ' der. genannten Metallionen, 'nach­
dem 0,25 mval KOH (s = g) bzw.0,50 mval KOH (s = 
1) zugefügt ist, verglichen mit der Folge in der 
Reihe nach Irving-Williams und mit der pH-Folge 

. wobei Oxydhydratbildung in Lösungen von anorga-
- nischen Salzen dieser Elemente auftritt. 
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Bild 6: Pot ent î omet r i sehe T i t r a t ion von 0,50 nival ' synthe­
t i s che r HuminsSuren Kr.Ib (gezogene Kurven) und 
na tür l i cher Huminsäuren Nr.114 ( ges t r i che l t e "Kur­
ven) in 60 ml-.Wasser ohne Fremdsalze (—) bzw. in-. 

. Anwesenheit von 0,50 mval Ca- oder Cu-Kitrat. 

ÏÏ 



Tabelle 1 : Effekt der Zufügung e iner äquivalenten Menge 
Metal lsalz an die HuminsSuren Nr.082 I {0,50 
mval pro 60 ml Wasser) gemessen nach Zufügung 
von 0,25 mval KOH (s = J ) bzw. von 0,50 mval 

KOH (s = 1) 

Salz 

kein 

KNÓj 

Ba(N0j)2 

Mg(N03)2 

Ca(N03)2 

Mn(N0j)2 

Go(N03)2 

Ni(N03)2 

PeS04 

ZnS04 

Pb(N03J2 

Cu(N03)2 

Fe(NO?)3 

s 

pH 

6,2 
6,2 

5.2 
5,2 
5,0 
5,0 

4,9 
4,C 

4,7 
4,8 

3,9 
4,0 

2,8-

• i 
pH-

"Fall' 

_ 

0 

1,0 

1,0 

1,2 
1,2 
1,3 

1t* 

1,5 

1,4 
2,3 
2,2 

3,4 

A mval 
Base 

1) 

_ 

0 

0,07 

0,07 

0,09 

0,09 

0,10 

0,11 

0,12 

0,1t 

0,17 

0,18 

> 0,25 

. s 

pH 

10,6 

10,6 

10,5 

10,0 

9,9 
9,2 
8,4 

8,1 

7,5 
7,3 
6,8 
6,1 
4,2 

= 1 

pH-
"Fall" 

. 

0 
0,1 

0,6 
0,7 

1,4 
2,2 

2,5 
3,1 
3,3 
3,8 

4,5 
6,4 

A mval 
Base 

1) 

_ 

0 

0,02 

0,08 

0,08 

0,12 

0,15 

0,16 

0,18 

0,19 

0,22 

0,26 

0,42 

pH 
Oxyd­
hydrat-
Bildung 

2' 

_ 

-

-

10,5 

-
8,5-8,8 

6,8 

6,7 
5,5 

6,8-7,1 

6,0, 

5,3 
2 

1 ) A mval Base «= Menge KOH die extra zugefügt werden musz um 
denselben pH-Wert zu erreichen a l s in Abwesenheit von 
Fremdsalzen. 

2) d.hi das pH wobei nach Kolthoff-Elving (9) Oxydhydrate 
der betreffenden Metalle anfangen aus zu fa l l en aus 0,02 
M Salzlösungen. 
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