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Dieses Skriptum skizziert den Gang der Experimentalvorlesung (SS, 2-stündig) für Studierende 
des Maschinenwesens an der TU Darmstadt mit Chemie als Nebenfach; es soll als Leitfaden 
beim Nacharbeiten der angebotenen Fachinhalte dienen. 
Jede Wissenschaft bemüht sich um definierten sprachlichen Ausdruck. So entsteht der 
gefürchtete Fachjargon, der eine Barriere beim Eindringen in das Fachgebiet bildet. Das kleine 
Glossar im Anhang soll diese Barriere erniedrigen. 
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Was ist Chemie ? 
Chemie ist die Lehre von den Stoffen (Materie) und ihren Umwandlungen. Sie umfasst alle 
existierenden Stoffe sowie solche, die wir uns auf Grund der Naturgesetze vorstellen können. 
Damit ist sie als Fach eng mit benachbarten Disziplinen verflochten: Mineralogie, Geologie, 
Physik, Biologie, Medizin und natürlich auch mit den Ingenieurwissenschaften. 
Einer Abgrenzung der Fachgebiete haftet oft etwas Künstliches an. Sinnfällig ist aber z. B. die 
Grenze zur Physik darstellbar. 
Eine Platinschale wird erhitzt. Sie glüht, bleibt aber nach dem Abkühlen unverändert: ein 
physikalischer Vorgang. 
Ein Magnesiumband wird erhitzt. Es leuchtet auf und verbrennt: eine chemische Reaktion. 
Zu einer chemischen Reaktion gehört eine Reaktionsgleichung. 
 
    2 Mg  +  O2  ⎯→  2 MgO 
 
bestehend aus chemischen Formeln, stöchiometrischen Faktoren (kleine ganze Zahlen) und dem 
Reaktionspfeil, der das Gleichheitszeichen der mathematischen Gleichung ersetzt. 
 
 
1. Atombau 
 
1.1 Materie 
 
Materie umfasst alle Stoffe: homogene, d. h. einheitliche (einphasige) und heterogene, d. h. 
Gemische mehrerer Bestandteile (Phasen) mit definierten Trennflächen (Phasengrenzen), in den 
drei Aggregatzuständen fest, flüssig und gasförmig. 
 
    Heterogene Stoffe
 
Phasen    Bezeichnung  Beispiel 
 
fest/fest   Gemenge  Granit 
fest/flüssig   Suspensionen  Flusswasser 
fest/gasförmig   Stäube   Rauch 
flüssig/flüssig   Emulsionen  Milch 
flüssig/gasförmig  Nebel, Schäume Wolke, Seifenschaum
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                                           Materie  
 
 
 
 
 
                             Stoffe                      Stoffgemische   
                              homogen                    heterogen       
  
 
                                         trennen 
 
 
          Reinstoffe                     Stoffgemische    
                                         homogen          
  
 
                           trennen 
 
 
 
    Elemente                Verbindungen 
 
 
                zerlegen 
 
Homogene Gemische (einphasig), z. B. Gemische mehrerer Gase (Luft), Lösungen, etc. lassen 
sich trennen, indem man sie in heterogene Gemische überführt, etwa durch Gasdiffusion, 
Destillieren, Kristallisieren, Zentrifugieren, Sieben, Flotation. Reine Stoffe bestehen aus einer 
einzigen chemischen Verbindung, die sich nur mit chemischen Methoden weiter in ihre Elemente 
zerlegen lässt. Elemente schließlich bestehen aus einer einzigen Atomsorte. 
 
 
1.2 Elementarteilchen 

 

Drei Sorten von Elementarteilchen bauen ein Atom auf: Protonen und Neutronen den Kern, 

Elektronen die Hülle. 
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 Elektron Proton  Neutron

Symbole                      e ,  ß - p ,   H                      n,   n + 1 
1 

1 
0 

Ruhmasse [kg]  9,11   10 -31 . . -271,673  10 

1,00728  

1,675  10 -27.
Atommasse [u]            0,00055 1,000867 

Ladung  [e] -1 +1 0 

 u =  
M a s s e  e i n e s     C 12 -Teilchens

12 
= .

-19 

1,660531 10    kg 

 e   =  1,6021917  10       Coulomb 

-27

.  
 
 
 
1.3 Atommodell (Bohr 1913, Sommerfeld, Heisenberg 1934) 
 
Die Ergebnisse der Streuung von elektromagnetischer Strahlung an Materie legen ein 
Planetenmodell des Atoms nahe (Rutherford 1911): Die Atommasse (p+ + n) ist im Atomkern (∅ 
~ 10-14 m) vereinigt, und auf kugelförmigen Bahnen mit dem Bohr’schen Radius (rB ~ 10-10 m) 
befinden sich die Elektronen. 
 
Bezeichnung   K L M N O P Q - Schale 
Hauptquantenzahl n =  1 2 3 4 5 6 7 
 
Jede Schale nimmt maximal 2n2 Elektronen auf, daher ist die höchste Besetzung   
    2 8    18   32   ...... 
Eine Verfeinerung des Atommodells auf der Grundlage experimenteller Ergebnisse ergab 
weiterhin: Es ist sinnvoll, einen Raum anzugeben, der 90 % der Elektronendichte enthält, bzw. in 
dem man das Elektron mit 90 % Wahrscheinlichkeit antrifft. Man nennt ihn ein Orbital, und diese 
Ortsangabe ist eine Konsequenz der Unschärferelation (Heisenberg 1927). 
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Wahrscheinlichkeitswolke Kontur-Schnitt 90%-Kugel: Orbital  
 
Für n > 1, d. h. für mehr als zwei Elektronen in einer Schale, sind zur Beschreibung der 
Elektronenzustände weitere Quantenzahlen nötig. 
Nebenquantenzahl l : Sie beschreibt den Bahndrehimpuls bzw. die Exzentrizität der 
Elektronenbahn, und für sie gilt 0 ≤ l ≤ n-1 
                     
         l =   0     1     2     3     . . . . .   n-1 
Namen :   s     p     d     f     . . . . .  – Orbitale 
 
Magnetische Quantenzahl ml : Sie beschreibt die Einstellung des Vektors l im Magnetfeld. 
 
                   ml = 0, ± 1, ± 2, ....., ± l   mit 2 l + 1 Möglichkeiten der Einstellung. 
 
Spinquantenzahl ms : Sie beschreibt den Eigendrehimpuls des Elektrons, seine Rotation um die 
eigene Achse, mit nur zwei Möglichkeiten der Einstellung: 
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im Uhrzeigersinn              ms = +1/2 
gegen den Uhrzeigersinn  ms = -1/2 
Für das Aufbauprinzip der Elemente ist das Pauli-Prinzip von fundamentaler Bedeutung: In 
einem Atom kann ein durch die Quantenzahlen n, l, ml und s definierter Zustand jeweils 
nur von einem Elektron besetzt werden. Damit ergibt sich die Schalenbesetzung mit 
Elektronen. 
 
 
 

n      l      Orbital    ml             Elektronen     2n2    
 
  
1(K)   0   1 s    0     2   2 
 
2(L)  0   2 s    0     2 
  1   2 p   -1, 0, 1    6  8 
 
3(M)  0   3 s    0     2 
  1   3 p   -1 , 0, 1    6 
  2   3 d   -2, -1, 0, 1, 2        10      18 
 
4(N)  0   4 s    0     2 
  1   4 p   -1,  0,  1    6 
  2   4 d   -2, -1, 0, 1, 2                        10 
  3   4 f   -3, -2, -1, 0, 1, 2, 3                  14  32 
 

 

Höhere Schale (größeres n) entspricht höherem Energieniveau. Eine fortlaufende Auffüllung 

dieser Niveaus mit Elektronen beginnt beim niedrigeren, z. B. 2p vor 3s. Die erste 

Energieüberschneidung mit der darüber liegenden Schale finden wir bei n = 3:  4s wird vor 3d 

aufgefüllt.
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Code der Chemischen Elemente 
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1.4  Periodensystem der Elemente  
 
Schon früh hat man periodisch wiederkehrende Eigenschaften der Elemente festgestellt 
(Mendelejeff, Meyer 1869). 
Weil die chemischen Eigenschaften eines Elements durch die Elektronenbesetzung der äußeren 
Schale (Valenzschale) bestimmt werden, finden wir periodisch wiederkehrende Eigenschaften 
immer dann, wenn die Orbitale, z. B. s, p oder d, mit gleich vielen Elektronen besetzt sind, aber 
die Hauptquantenzahl n verschieden ist. Wir klassifizieren (S. 7): 
  
Hauptgruppen  mit laufender Besetzung der s- und p-Orbitale 
 
Übergangsgruppen mit laufender Besetzung der d-Orbitale 
 
innere   mit laufender Besetzung der f-Orbitale 
Nebengruppen  (Lanthanoiden: 4f, Actinoiden: 5f). 
 
     M      L 
        Sy 
             Z     A 
 
Wir charakterisieren ein Atom zunächst durch sein chemisches Symbol Sy, z. B. Li, weiterhin 
 
a) links oben durch die Kernmasse M (Summe der Elementarteilchen im Kern) 

   M = Z + N 
   Z = Zahl der Protonen 
   N = Zahl der Neutronen  z. B. 7Li 

b) links unten durch die Ordnungszahl Z 
Z = Kernladungszahl = Zahl der Elektronen des ungeladenen Atoms = Elementnummer,  
z. B. 3Li 

c) rechts oben durch die Teilchenladung L. 
Elektrisch geladene Teilchen heißen Ionen (griechisch: ιων = wandernd), und zwar positiv 
geladene: Kationen (wandern zur Kathode) und negativ geladene: Anionen (wandern zur 
Anode). 

                            7            16 
                    z. B.  Li+ oder   O2- 
                            3              8
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d)  rechts unten gibt ein Index immer die Anzahl A gleicher Atome an,  
    16 

  z. B.        O2   Disauerstoffmolekül, zweiatomig. 
                    8 

 
Alle vier Kennzeichen eines Atoms (oder Teilchens) sind variabel: 
a) M variabel, Z = const.: 

Isotope eines Elements enthalten unterschiedlich viele Neutronen im Kern 
 
                          7        6        235        238 
     z. B.               Li     und     Li ,              U     und           U 
                          3       3           92     92           
  
 Beide Elemente werden in abgereicherter Form verwendet, da 6Li (als 6LiD) für die 

Kernverschmelzung und 235U für die Kernspaltung gebraucht wird. 

 Die drei Wasserstoff-Isotope haben ausnahmsweise eigene Symbole: 
      1    2   3 
        H        H = D    H = T   
      1    1   1 
 
 Wasserstoff                     Deuterium           Tritium 
                          
                                                                                               
b) Z variabel, M = const.: 

Isobare besitzen die gleiche Kernmasse. 
                       40       40        40 
           z. B.         Ca ,          K ,         Ar 
                       20       19        18 
c) L variabel 
                        7                    7 
          z. B.         Li  ⎯→     Li+ +  e-         Ionisierung 
                        3                    3 
d) A variabel 
                      16            16       16 
           z. B.        O2  ⎯→        O  +   O       Dissoziation 
                        8               8         8 
In der oberen Erdatmosphäre erzeugt harte UV-Strahlung der Energie hν (λ < 242 nm) Ozon,   
im Ozonisator gelingt ebenso:      O2     ⎯→  2 O 
                  O + O2    ⎯→  O3 + 107 kJ 
Ozon bleicht:         PbS + 4 O3  ⎯→  PbSO4 + 4 O2 

       schwarzbraun  weiß
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Chemische Gleichungen enthalten in der Regel keine Angaben über M und Z, weil der Chemiker 
mit dem natürlichen Isotopengemisch arbeitet. Dies und der Massendefekt (siehe Physik) sind die 
Gründe dafür, dass Atomgewichte M (korrekt: Atommassen) nicht ganzzahlig sind. 
      6                  7 
  Li   (7,52 %)        Li    (92,48 %)     MLi =  6,941 
      3                   3 
 
     35                   37       
         Cl   (75,53 %)       Cl   (24,47 %)     MCl = 35,453 
     17                   17 
 
1  Grammatom  Li  =   6,941 g  1  Grammatom  Cl  =  35,453 g 
 
Die Definition beruht auf:        1 Grammatom  12C = 12,0000 g     
 
  
1  Grammatom enthält 6,022·1023 Atome 
 
   Avogadro - Zahl                NA = 6,022·1023 
 
1  Gramm-Molekül = 1 mol 
Die Stoffmenge 1 mol enthält 6,022·1023 Moleküle 
 
Allgemein gilt: 1 mol = Formelmasse in g (= Summe der Atomgewichte) 
 
z. B.       C  +       O2  ⎯→ CO2 
           12 g  +  2 x 16 g  =  44 g 
 
 

2. Chemische Bindung  
 
Chemische Bindungen kommen zustande durch Wechselwirkung und Verlagerung von 
Elektronen in den Valenzschalen von Atomen. Das Ziel jeder Bindungsbildung ist ein 
Energiegewinn, und das Resultat ist eine stabilere Anordnung der Elektronen mit in der Regel 
hoher Symmetrie. Besonders stabil sind gefüllte Schalen ("Edelgaskonfiguration der 
Valenzelektronen"). Sie werden erreicht durch Aufnahme oder Abgabe von Elektronen. 
Dabei werden immer möglichst wenig Elektronen bewegt, weil das Energie benötigt; und 
über die Lage des Endzustands entscheidet die Energiebilanz (Thermodynamik). 
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2.1   Atomradien, Ionisierungsenergien, Elektronenaffinitäten 
 
 

r/pm

100
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Na

K
Rb

Cs

F
Cl

Br
I

 
Die Änderungen der Atomradien folgen in grober Näherung dem Coulomb-Gesetz, d. h. 
innerhalb einer Gruppe (senkrechte Spalte) des PSE (Periodensystem der Elemente) steigen die 
Radien von oben nach unten an, weil Schalen hinzukommen. 
Innerhalb einer Periode (waagerechte Zeile) des PSE fallen sie von links nach rechts zunächst ab, 
weil die Elektronen der im Aufbau befindlichen Valenzschale einer verstärkten Anziehung durch 
die Kernladung unterliegen. Der Radius steigt zum ersten Element der folgenden Periode 
besonders steil an, weil eine neue Schale besetzt wird. 
Hier ist die Ionisierung besonders leicht, z. B. ist der Energiebedarf   IE (= Ionisierungsenergie) 
für den Vorgang bei einer Portion von NA Atomen 
 
Na ⎯→ Na+ + e-      IE = 118,5 kcal/g-Atom  bzw.  495 kJ/g-Atom 
 
schon sehr gering, aber noch leichter gelingt 
 
Cs ⎯→ Cs+ + e-      IE =  89,4 kcal/g-Atom  bzw.  378 kJ/g-Atom 
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Ein Blick auf die Atomradien zeigt den Grund:     rNa = 160 pm ; rCs = 230 pm 
 
Allgemein gilt eine mit der Ordnungszahl Z und dem Radius abnehmende Ionisierungsenergie, 
während in einer Periode die wachsende Kernladung einen Anstieg bewirkt. 
Gegen Ende einer Periode wird die Edelgasschale besonders leicht durch Aufnahme von 
Elektronen erreicht. 

IE/eV
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20 40 60 80 100
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Li Na

Ar

Rb Cs
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He
Ne

Kr

Xe

K

 
 
Dabei ist die Zahl der abgegebenen Elektronen gleich der Gruppennummer, die der 
aufgenommenen gleich 8 minus Gruppennummer. Die Ionenladung entspricht jeweils der 
maximalen positiven oder negativen Oxidationszahl; 
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2s
2p

3s
E -2e-

Mg
2+

Mg

C
2p

2s

N
2p

2s

O

F

2p
2s

2p
2s

4-
-+4e

C Carbid-

Nitrid-N
+3e-

3-

Oxid-O
+2e-

2-

Fluorid-F
+e -

-

Ion

Ne-Schale  
 
 

Die Oktettregel sagt, dass eine abgeschlossene Edelgasschale (punktierte Linie) mit acht 

Elektronen angestrebt und nicht überschritten wird. 

 

  Cl  +  e- ⎯→ Cl-      EA =  -387 kJ/g-Atom 

            =   4,0 eV 

 
Die beim Anlagern eines Elektrons an ein Teilchen freiwerdende Energie ist als 
Elektronenaffinität EA definiert. 
 
 
2.2  Die Ionenbeziehung 

Besonders viel Energie wird frei, wenn ein Element niedriger Ionisierungsenergie mit einem 
Element hoher Elektronenaffinität reagiert, z. B.    
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Bildung von Natriumchlorid aus den Elementatomen: 
 
 
        Na  +  Cl  ⎯→  {Na+Cl-}     
          Ionenkristall 

Der Nachweis, dass Ionen entstanden sind, ist experimentell leicht zu führen: Destilliertes 
Wasser leitet den elektrischen Strom schlecht; ein Zusatz von NaCl ermöglicht Ionenleitung. Das 
Element Chlor ist ein Nichtleiter, und was mit elementarem Natrium und Wasser passiert, 
beschreibt eine chemische Gleichung: 

    2 Na + 2 H2O ⎯→ 2 Na+ + 2 OH- + H2 
 

H2 lässt sich entzünden, OH- wird durch Rotfärbung von farblosem Phenolphthalein erkannt 
(Indikator). Die chemischen Eigenschaften von Ionen sind also ganz andere als die der 
entsprechenden Atome. 
Wenn das Wasser, das die Ionen voneinander trennt, knapp wird (Eindampfen, Verdunsten), 
kristallisieren würfelförmige Kristalle aus. Diese sind aus einem Ionengitter aufgebaut, das dem 
kubisch flächenzentrierten Gitter-Typ angehört. KZ(Na+) = 6, KZ(Cl-) = 6. 
Die Koordinationszahl (KZ) gibt an, wieviel nächste Nachbarn ein Ion im Gitter besitzt. Sie wird 
für Anion und Kation angegeben und ist nicht notwendig für beide gleich. Im Kristallgitter von 
Salzen wirken (idealisiert) nur elektrostatische Kräfte, daher sprechen wir korrekter von einer 
Ionenbeziehung als von einer Ionenbindung. 
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2.3  Die kovalente Bindung (Atombindung) 
 
Idealfall: Zwei Atome hoher Elektronenaffinität teilen sich ein Elektronenpaar. 

          H·  +  ·H ⎯⎯→ H ⎯ H 

Jedes H-Atom erreicht dadurch die Helium-Konfiguration seiner Valenzelektronen. Das 

bindende Elektronenpaar ist gleichmäßig zwischen beiden H-Atomen verteilt. Wir repräsentieren 

diese kovalente Bindung durch einen Strich: den Valenzstrich. 

Bringen Atome Elektronenpaare mit, die sie nicht für eine Bindung verwenden, dann sind diese 

nichtbindenden Elektronen ebenfalls paarweise durch einen Strich repräsentiert, z. B. 

F   + F F F. .
 

 

Auch im Fluormolekül erreicht jedes Atom eine Edelgasschale (Oktettregel). Kleine Atome 

bilden nach den Möglichkeiten der Oktettregel Mehrfachbindungen aus, z. B.  

N   + N N N. .....
 

 
Zwischen verschiedenen Atomen werden Bindungen nach denselben Regeln geknüpft: 
 

+ Cl H Cl. .H

H. + .O. .H+ H O H

+.H3 N... NH

H

H

PF F

F

...P3 F. +
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Im Unterschied zur idealen kovalenten Bindung sind die bindenden Elektronen hier näher bei 
dem Atom, das sie stärker anzieht: 
Elektronegativität (χ) nennt man das Bestreben eines Bindungspartners, Elektronen der 
Bindung an sich zu ziehen.  
Elektronegativitätswerte nach Pauling 
                                H 
                                2,1 
 
 Li        Be        B        C        N       O       F 
 1,0       1,5       2,0      2,5      3,0     3,5     4,0 
 
 Na        Mg      Al       Si       P       S       Cl 
 0,9       1,2       1,5      1,8     2,1    2,5     3,0 
 
 K         Ca                                                 Br 
 0,8       1,0                                                2,8 
 
                                                                          I    χ = ½ (IE + EA) 
                                                                        2,4 
 
2.4  Übergänge zwischen Ionenbeziehung und Kovalenz 
 
Ohne definierte Abgrenzung unterscheiden wir 

+ - +
- +

-

 
ideale Ionen-        polarisierte Ionen-      polarisierte       ideale 
beziehung            beziehung                Kovalenz           Kovalenz 
 
  Na+Cl-   MgCl2    AlCl3    SiCl4    PCl3     SCl2     Cl2 
Fp.  1465 °C   708 °     194 °     -70 °     -94 °    -122 °   -101 °C 
Aggregat- 
zustand     f.       f.            f.          fl.         fl.          fl.      g. 
(20 °C) 
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Aus der polarisierten kovalenten Bindung resultiert ein Bindungsdipol δ+ δ− mit dem negativen 
Ende δ− beim elektronegativeren Atom. Der Vektor jedes Bindungsdipols addiert sich mit denen 
der übrigen Bindungen eines Moleküls zum gesamten Dipolmoment µ des Moleküls. Die 
Ausrichtung der Moleküle mit µ ≠ 0 im elektrischen Feld erlaubt die Bestimmung des 
Dipolmoments über eine Messung der Dielektrizitätskonstanten im Kondensator (siehe Physik). 
Entscheidend für die Substanzeigenschaften ist die räumliche Orientierung der Bindungen im 
Molekül. 

δ-

δ-

δ-

δ-δ-δ-δ-δ−

δ+

δ+δ+δ+

C

Cl

Cl
Cl Cl

O C OO
H

H
Cl H

 
µ ≠ 0  µ ≠ 0           µ = 0      µ = 0 
 
 
2.5  Orientierung von Bindungen im Raum, Hybridisierung 
 
Die räumliche Orientierung von Atomorbitalen sollte bei Wechselwirkungen s + p oder p + p nur 

rechte oder gestreckte Winkel zwischen zwei Bindungen erlauben. Gefunden werden aber in der 

Regel Winkel zwischen 90 ° und 180°. 

 

zyx
s                                   p                                     p                                p

z

y

x

 

    s   kugelsymmetrisch 
    p   entlang der Achsen x, y, z;   90° 

 18



 

 
Hilfreich für ein Verständnis des Zustandekommens chemischer Bindungen ist das Konzept der 
Hybridisierung (siehe Lehrbücher Chemie, z. B. Christen), das folgende idealisierte Bindungs-
geometrien liefert (Bindungen in Pfeilrichtung): 
 

.
 

 
Winkel      180°           120°       109°28' 
Hybridisierung     sp         sp2                     sp3 
Beschreibung    linear   trigonal eben  tetraedrisch 
 

.

 
 
Winkel              90°       90°, 120°            90° 
Hybridisierung     dsp2                dsp3             d2sp3 
Beschreibung         quadratisch    trigonal bipyramidal          oktaedrisch 
                                    
Anstelle kovalenter Bindungen (B: Einfach- oder Doppelbindung) in Pfeilrichtung können sich 
auch nichtbindende Elektronenpaare (EP) in den Raum erstrecken. In der Reihenfolge 
abnehmender Wirksamkeit finden wir elektrostatische Abstoßungskräfte 
 
a) zwischen nichtbindenden Elektronenpaaren:  EP ⏐⏐ EP, 
 
b) zwischen nichtbindenden Elektronenpaaren 
 und kovalenten Bindungen:    EP ⏐⏐ B, 
 
c) zwischen kovalenten Bindungen:    B  ⏐⏐ B. 
 
Reale Moleküle stellen wir uns als Ergebnis einer Verzerrung der idealen Grundgeometrie durch 
diese Abstoßungskräfte vor. Umgekehrt leiten wir auch mit Hilfe dieser Regeln die räumliche 
Gestalt von Teilchen her. Alle Moleküle oder Molekülionen denken wir uns formal aus Ionen - 
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mit gefüllten Valenzschalen für die elektronegativeren Atome - zusammengesetzt. 
Wir nähern unter Berücksichtigung einfacher elektrostatischer Kräfte bis auf den 
Bindungsabstand und knüpfen Bindungen, ausgehend vom elektronegativeren Atom, unter 
Beachtung der Oktettregel. Bei jedem dieser Schritte ändern wir die Ladung (meist im Sinne 
eines Ladungsausgleichs) um eine Elementarladung pro Atom. 
 

H+ + F
-

H F

Fluorid-Ion Fluorwasserstoff

2 +H
-

O+
2

H O H

Oxid-Ion Wasser

N
H

H
H++H N

H

H H
H

+

Ammoniak Ammonium-Io

2
2

O
-

+ C
4+

O C O

Kohlendioxid  
 
Wir nennen die ersten drei Reaktionen in Pfeilrichtung Protonierungen, in der Gegenrichtung 
Deprotonierungen. Die vierte Reaktion zeigt den Formalismus dieses Vorgangs auf; denn die 
reale chemische Reaktion wäre anders zu formulieren. (Siehe Verbrennen von Koks, Abschnitt 
5.5.1). 
 
Beispiel 1: Ist SO2 gewinkelt oder gestreckt? 
a) Oktett-Teilchen abspalten:  SO2 =>  S4+  +  2 O2- 

    am zentralen S verbleibt 1 EP:  |S4+ 

    mit zwei gebundenen Partnern B ergeben sich 1 EP  +  2 B  =  3 besetzte Positionen,  
 die Geometrie ist in der ersten Näherung also trigonal eben: 
 

BB

EP

.
 

b) Knüpfen von Einfachbindungen zu B im Winkel 120° 
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S
O O

2+

- -

.  

onen,die Grundgeometrie ist also trigonal eben: EP

B              B
b) Knüpfen von Einfachbindungen zu B im Winkel 

S
O O- -

2+

c Möglichkeiten der Oktettregel ) Weiterer Ladungsausgleich durch Mehrfachbindungen nach den 

S
O O

+
-

.
bzw. S

O O
 

) Verstärken durch Mehrfachbindungen nach der Oktettregel

+ 
- S 

O O bzw. S
O O

c

 
Vorhersage: Winkel OSO < 120°; gemessen: 119,54°  

 
Beispiel 2:   Gestalt des Ammoniakmoleküls 
a) NH3 => N

3-
 + 3 H+ 

       EP + 3 B = 4 

.

EP

B
B

B
 

b) Knüpfen von Einfachbindungen im Winkel 109° 28' 

. N
H

H
H

 
Vorhersage: Winkel HNH < 109,5°; gemessen: 106,8° 
 
 
2.6  Der metallische Zustand 
 
Elemente mit sehr niedrigem Ionisierungspotential geben im Atomverband ihre Valenzelektronen 
in ein Kontinuum der Energie ab. Damit sind diese Elektronen frei beweglich zwischen den 
positiven Ionen auf den Punktlagen des Metallgitters (fester Zustand) oder in regelloser dichter 
Anordnung (flüssiger Zustand). Dieses Bindungsmodell erklärt die metallischen Eigenschaften. 
 
2.6.1 Metalle 
 
Das Phänomen Metall ist charakterisiert durch drei wichtige Eigenschaften: 

-    metallischer Glanz  
- beim Berühren mit der Hand bei T < 37°C kühl und bei T > 37°C sehr warm oder heiß  
- leicht mechanisch zu verformen, oft ohne Bruch (Blattgold, Metallbearbeitung)  

Der Grund für diese Eigenschaften liegt in einem besonderen Bindungszustand. 
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2.6.2 Die Metallbindung 
 
Yellium-Modell der Metalloberfläche 
 

n -

n +

VakuumMetall In einem Ensemble liefern Atome geringer
 
Ionisierungsenergie ihre Valenzelektronen in 

einen ausgedehnten Bereich, dessen negative 

Gesamtladung die positiven Metallrümpfe 

zusammenhält. Diese sind auf festen Gitterplätzen 

eines Metallkristalls regelmäßig angeordnet oder 

regellos nebeneinander wie im flüssigen Quecksilber. 

Immer befinden sie sich in einer Wolke leicht bewegliche

Elektronen. 

Diese Wolke schaut aus der Metalloberfläche heraus.

 
 
 
Wegen der Größe des Atomverbands ist die Flüchtigkeit der Metalle gering. Einzig das 
Quecksilber ist in der Erdatmosphäre überall nachweisbar. Beim Verdampfen (Hg: 357°C, W: 
5700°C) werden alle Metalle atomisiert. 
In typischen Lösungsmitteln sind sie unlöslich, aber in Metallschmelzen oft sehr gut miteinander 
mischbar: Legierungsbildung (2.6.5). 
Wegen der Vielzahl passender Energiezustände in der Elektronenwolke wird Licht von Metallen 
und Legierungen total absorbiert bzw. an glatten Oberflächen total reflektiert. Daher sind auch 
die dünnsten Metallflitter lichtundurchlässig, jedes feinste Metallpulver ist schwarz, und blanke 
Metalloberflächen sind gute Spiegel. 
Die leichte Aufnahme und Verteilung von Energie ist die Grundlage der hohen 
Wärmeleitfähigkeit. Mit ihr verbunden ist eine hohe elektrische Leitfähigkeit. 
Für Metalle charakteristisch ist die T-Abhängigkeit der elektrischen Leitfähigkeit: Bei tieferen 
Temperaturen sind Metalle bessere elektrische Leiter (Leiter 1. Klasse). Als Grund für dieses 
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Verhalten kann man sich thermisch angeregte Schwingungen der Atomrümpfe um ihre Ruhelage 
vorstellen, welche die Bewegung der Elektronen behindern. Bei sehr tiefen Temperaturen 
beobachtet man Supraleitung. 
 
 
2.6.3  Bändermodell 
 
Mit diesem Modell wird eine anschauliche Deutung metallischer Eigenschaften erreicht. Dazu 
wählen wir uns ein Ensemble von Metallatomen: Eine Portion von 1 g Lithium enthält rund 1023 
Atome (NA/Atommasse Li), das ist ein Würfel der Kantenlänge 1,23 cm (d = 0,543 g/cm3). Wir 
bilden in Gedanken aus 1023 Atomorbitalen 1023 delokalisierte Metallorbitale.  
Die Energieunterschiede zwischen den vielen Elektronenzuständen werden so gering, dass wir 
den Bereich zwischen dem höchsten und dem niedrigsten Zustand als Energieband ansprechen. 
 
 
2.6.4 Leiter - Nichtleiter - Halbleiter 

 

Unsere 1023 Metallorbitale, von denen jedes wie gewöhnlich zwei Elektronen aufnehmen kann, 

sind durch die Valenzelektronen des Lithiums (ein 2s-Elektron pro Atom) gerade zur Hälfte 

besetzt. 

Daher ist nur die untere Hälfte des 2s-Bandes gefüllt. Den höchsten von diesen 

Energiezuständen, beim Lithium in der Mitte des 2s-Bandes gelegen, nennen wir das Fermi-

Niveau (der Physiker hat dafür eine thermodynamische Definition). Bei Lithium liegen unterhalb 

des Fermi-Niveaus gleich viele mit Elektronen gefüllte wie oberhalb leere Zustände. Die 

Energie-Überlappung mit dem nächsthöheren p-Band ist geeignet, um Elektronen weiterzuleiten.  
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leeres 
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besetztes
Band

E

Bandlücke
groß

leeres 
BandE

besetztes
Band

Halbleiter Isolator  

Ist das Fermi-Niveau das höchste Niveau eines Bandes, dann sind alle Zustände doppelt besetzt. 
Damit ist für wandernde Elektronen kein Platz frei, und unser Material ist ein Nichtleiter 
(Isolator). Für den Sprung eines Elektrons aus dem voll besetzten in ein leeres Band, das bei 
höherer Energie beginnt, ist nicht genug Energie vorhanden. 
Erst kräftige thermische oder optische Anregung befördert Elektronen aus dem voll besetzten 
Valenzband eines Isolators in ein energiehöheres leeres Band. Dadurch werden beide Bänder zu 
Leitungsbändern: im oberen wandern Elektronen, im unteren wandern in entgegengesetzter 
Richtung die Löcher (Defektelektronen). Die Anzahl beider Ladungsträger nimmt mit der 
Temperatur stark zu, viel stärker als die Verminderung der Leitfähigkeit durch zunehmende 
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Gitterschwingungen, was bei Metallen die Temperaturabhängigkeit bestimmt.  
Am Schmelzpunkt wird sogar der Isolator Glas zu einem elektrischen Leiter. 
Ist der Abstand zwischen gefülltem Valenzband und leerem Band darüber gering, dann lässt sich 
Leitfähigkeit leicht anregen, ein solches Material nennen wir einen Halbleiter. 
 
 
2.6.5 Metallische Mehrstoffsysteme: Legierungen  
 
Viele Metalle bilden miteinander beim Schmelzen Lösungen, die wir als feste Werkstoffe 
Legierungen nennen {siehe PSK 2-26}. Geeignete Legierungen lassen sich durch Abschrecken 
der Schmelze (ca. 106 Grad s-1) in metallische Gläser umwandeln: interessante Materialien von 
enormer Festigkeit, Korrosionsbeständigkeit und leichter Magnetisierbarkeit. 
Der metallische Charakter kann auch erhalten bleiben, wenn geringe Mengen an Nichtmetallen 
(z.B. C, P u.a. im Stahl) enthalten sind. 
 
 
2.7  Zwischenmolekulare Kräfte 
 
Kommen unpolare Moleküle, wie etwa I2-Hanteln, einander näher, dann verändert sich ihre 
Elektronenverteilung durch gegenseitige Polarisierung. Selbst wenn im isolierten I2-Molekül die 
Vektorsumme aller momentanen Dipole Null ergibt, so ändert sich dieser Zustand beim 
Zusammentreffen. 
 

(a) (b)  
 
Ein momentaner Dipol (Pfeil) im einen Molekül induziert einen Dipol (gestrichelter Pfeil) im 
anderen, wobei die Orientierung (a) oder (b) sein kann. Auch wenn beide ihre Orientierungen 
rasch ändern, bleiben sie miteinander korreliert, was einer Anziehung und einem Zustand 
niedrigerer Energie entspricht. Der Effekt wird Dispersionswechselwirkung genannt. Sie ist die 
Ursache für das Auftreten von Van-der-Waals-Anziehungskräften und beschreibt eine schwache 
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Form der chemischen Bindung zwischen Molekülen, auch Makromolekülen, oder an 
Oberflächen. 
 
 
2.8 Typen chemischer Bindung 
 
Die Chemische Bindung beschreibt den Zusammenhalt von Atomen. Die Stärke des 
Zusammenhalts zwischen zwei Atomen A und B ist gegeben durch die Bindungsenergie, 
korrekter: Bindungsdissoziationsenergie ∆H(A-B). Werden Energiebeträge von 80kJ/mol < ∆H < 
800 kJ/mol für das Spalten der Bindung A-B benötigt, sprechen wir von Hauptvalenzbindung. 
Es gibt nur einen idealen Grenzfall der Hauptvalenzbindung: eine kovalente Bindung zwischen 
zwei gleichen Atomen. Dagegen wird die ideale Ionenbeziehung selbst im CsF noch nicht ganz 
erreicht, während ein „ideales Metall“ nicht einmal definiert ist. Trotzdem lässt sich jede 
Hauptvalenzbindung in einem Element des PSE oder in irgendeiner Verbindung auf einer 
Dreiecksfläche zwischen idealen Eckpunkten anordnen. 
 
 
 
 kovalent 

Ionischmetallisch  
 
Weil in den meisten Verbindungen metallische Eigenschaften fehlen, gibt es entlang der fett 
gezeichneten Seite ein Gebiet der Häufung. 
Im Bereich 8kJ/mol < ∆H < 20 kJ/mol sprechen wir von Nebenvalenzbindung. Sie bewirkt den 
Zusammenhalt von Molekülen, deren Hauptvalenzen abgesättigt sind, durch Van-der-Waals-
Kräfte. Auch die Wasserstoff-Brücken-Bindung (siehe 3.3.4) wird hier eingeordnet. Sie kommt 
dadurch zustande, dass das allerkleinste Kation der Chemie, das Proton nämlich, das wir uns 
praktisch als punktförmige Elementarladung vorstellen, zwischen zwei Bereiche hoher negativer 
Ladungsdichte gerät. Solche Bereiche gibt es an den elektronegativsten Elementatomen: F > O > 
N. Die stärkste H-Brücke erwarten wir demnach in der Kombination F-  H+  F-. 
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E
X H X X H X X H Y

d(XH) d(XH) d(XH)

(a)                                      (b)                                                      (c)  
 
Energie des H-Atoms in H-Brücken bei konstantem Abstand d(XX)  bzw. d(XY): (a) 
symmetrische Brücke wie im Anion des Kaliumhydrogenfluorids (K+HF2

-); (b) unsymmetrisch 
zwischen völlig gleichartigen Atomen X wie im Eis: (c) zwischen verschiedenen Atomen, 
häufigster Fall (siehe Abb. auf Seite 40) 
 
 
3.    Makroskopische Eigenschaften der Materie 
 
In einem Ensemble sehr vieler Atome bilden sich Stoffeigenschaften heraus, die wir an 
makroskopischen Portionen homogener Materialien charakterisieren können. 
 
 
3.1   Phasen 
 
Jeder homogene Bereich eines Stoffes wird durch seine Grenzen als Phase definiert. Wir 
unterscheiden je nach Aggregatzustand: 
 
 
3.1.1  Gase 
 
Gase füllen jede leere Form und sind im Unterschied zu vielen Flüssigkeiten und Feststoffen in 
jedem Verhältnis miteinander mischbar. Gasphasen sind viel leichter komprimierbar als konden-
sierte Phasen, da sie nicht gepackte sondern mit großer Geschwindigkeit fliegende Teilchen 
(Atome oder Moleküle) enthalten, die bei geringer Dichte relativ frei beweglich sind. Die mittlere 
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Energie der Teilchen hängt nur von der Temperatur ab: E = 1/2 m·v2. 
Einige mittlere Teilchengeschwindigkeiten v (298 K): 
 
    H2   1,93·103  ms-1  =  6948 kmh-1 
    O2   4,82·102  ms-1  =  1735 kmh-1 
    CO2  4,11·102  ms-1  =  1477 kmh-1

 
Die Vektorsumme aller Stoßimpulse beim Auftreffen auf die Gefäßwand wirkt als Kraft auf eine 
Fläche und verursacht einen Druck.  
Ein Gas verhält sich ideal, wenn außer vollelastischen Stößen keine Wechselwirkungen zwischen 
den Teilchen existieren. Es gelten die Gesetze: 
 
   p·V    = konst.             Boyle-Mariotte 
 
 
   p1·V1      p2·V2 
   ⎯⎯⎯  =  ⎯⎯⎯             Gay-Lussac 
     T1            T2 

und da p und V der Teilchenzahl (Molzahl n) proportional sind, 
 
p·V    =        n·R·T 
 
universelle Gaskonstante R = 8,314 JK-1mol-1 (= 8,206·10-2latm K-1mol-1).  
Mit p, V und T liegt n fest: Gleiche Molmengen Gas nehmen unter gleichen Bedingungen 
gleiche Volumina ein. 
Das Molvolumen des idealen Gases ist unter Normalbedingungen (0°C = 273,13 K; 1 atm = 
101308 Pa) konstant gleich 22,4 l. 
Daraus lässt sich mit einer Angabe der Gasmasse m das Molekulargewicht M (Molmasse) des 
Gases bestimmen: 
     m              m·R·T 
       M = ⎯  ,    M = ⎯⎯⎯ 
                n               p·V 
 
Rechenbeispiel : 900 mg eines Gases, dessen Moleküle nur Stickstoff und Sauerstoff enthalten, 
nehmen bei 28 °C und Normaldruck ein Volumen von 500 ml ein. Berechne die Molmasse und 
schließe aus dem Molekulargewicht auf die Formel! 
m = 0,900 g, R = 8,206·10-2 l atm K-1mol-1, T = 301 K, p = 1 atm, V = 0,500 l, M = 44 g mol-1 
 
14N + 16O ergeben M = 44 nur in der Kombination 
2·14 + 1·16 = 44, also 2 N + O , als Formel N2O (Lachgas) 
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3.1.2 Feststoffe 
 
Eine starre Phasengrenze umschließt ein Volumen, das sich nur sehr schwer komprimieren lässt. 
Je nach Ordnungsgrad der Teilchen unterscheiden wir amorphe (z. B. Gummi, Glas, oder 
Polystyrol) und kristalline Feststoffe (z. B. NaCl, Rohrzucker, oder Schwefel). Nur kristalline 
Feststoffe geben ein charakteristisches Muster bei der Beugung von Röntgenstrahlen am 
Kristallgitter. 
Wir unterscheiden vier Klassen von Gittern: 
a)  Ionengitter (NaCl, FeS): starke Coulomb-Kräfte zwischen den geladenen Teilchen 

sorgen für eine hohe Gitterenergie (ca. 800 kJ/mol). 
b)  Molekülgitter (I2, CO2): relativ schwächere Van-der-Waals-Kräfte zwischen 

ungeladenen Teilchen bedingen eine niedrige Gitterenergie (ca. 20 kJ/mol). 
c)  Atomgitter (Diamant): kovalente Bindungen in einem unendlichen Raumnetz sorgen für 

eine hohe Gitterenergie (ca. 800 kJ/mol). 
d)  Metallgitter: dichte Kugelpackungen sehr unterschiedlicher Festigkeit lassen die 

Gitterenergien variieren, z. B. liegen die Schmelzpunkte von Quecksilber und Wolfram 
weit auseinander, Hg : Schmp. = -39 °C, W : Schmp. = 3380 °C. 

b)+c) Kombiniert (Graphit): kovalente Bindungen in den Schichten und Van-der-Waals-Kräfte 
zwischen den Schichten sorgen für anisotrope Eigenschaften (Schmiermittel mit hohem 
Schmelzpunkt). 

 
Ein kristalliner Festkörper wird durch die Elementarzelle beschrieben. Sie ist der kleinste 
Teilchenverband definierter Geometrie, der sich im Kristallgitter unendlich wiederholt. Atomare 
Struktur und makroskopische Erscheinungsform eines Stoffes hängen oft zusammen. Z. B. ist 
Asbest faserig (Bandsilikat), Glimmer bildet Plättchen (Blattsilikat), im Molybdänsulfid MoS2 
sind die übereinander liegenden Dreierschichten SMoS/SMoS entlang S/S leicht gegeneinander 
verschiebbar: graphitähnliches Schmiermittel. 
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3.1.3 Flüssigkeiten 
 
Wie die Gase füllen sie jede leere Form, sie sind aber weniger komprimierbar, und ihre Dichte 
ändert sich weniger mit der Temperatur. Die Kräfte zwischen den Molekülen reichen zwar für die 
Bildung von Tropfen (Phasengrenze) aus, die Molekülbewegung ist aber zu groß, als dass feste 
Gitterplätze eingenommen würden. 
 
 

oder

fest flüssig  
Charakteristische Größen für Flüssigkeiten sind die Viskosität (Fließ-Widerstand) oder die 
Oberflächenspannung (auf jedes Teilchen an der Oberfläche wirkt eine Kraft, die ins Innere der 
Flüssigkeit gerichtet ist). Damit besitzen Flüssigkeiten isotrope Eigenschaften (aber: 
Flüssigkristalle!). 
 
 
3.1.4 Phasenübergänge und Phasendiagramme 
 
Übergänge zwischen den drei Aggregatzuständen hängen ab vom Energieinhalt der Teilchen 
(Maxwell-Boltzmann-Verteilung). Dieser ändert sich beim Übergang um einen für den Stoff 
charakteristischen Wert. 
Über festen und flüssigen Phasen herrscht immer ein (wenn auch noch so kleiner) Dampfdruck, 
wenn die Phasen im Gleichgewicht sind. Dann treten in beiden Richtungen gleich viele Teilchen 
durch die Phasengrenze. Je nach der Richtung der Übertritts kennen wir: 
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                                     Energieänderung 
 
f → fl   Schmelzen 
                                     } Schmelzwärme 
fl →  f   Kristallisieren     
 
fl →  g   Verdampfen 
                                     } Verdampfungswärme 
g  →  fl  Kondensieren   
 
f  →  g   Sublimieren 
                                    } Sublimationswärme 
g  →  f   Kondensieren   
 
Da für einen Kreisprozess   f →  fl →  g →  f  der Energieerhaltungssatz gilt, ist 
 
     Schmelzwärme + Verdampfungswärme = Sublimationswärme 
 
Die Existenzbereiche der Phasen eines Stoffes sind durch Druck und Temperatur festgelegt. 
Dargestellt werden sie im experimentell ermittelten Phasendiagramm p = f(T). 
 

 

3.2  Lösungen, Stoffmengenkonzentration 

 

Eine homogene Mischung zweier Stoffe mit variabler Zusammensetzung  nennen wir eine 

Lösung. Bei flüssigen Lösungen heißt die flüssige Hauptkomponente das Lösungsmittel und die 

zugesetzte (gasförmige, flüssige oder feste) Komponente der gelöste Stoff. Gängige Konzen-

trationsangaben sind 

 

    Gewicht des gelösten Stoffes 

Gewichtsprozente = ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯    · 100 

                      Gewicht der Lösung  

      

    Volumen der gelösten Flüssigkeit 

Volumenprozente  = ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯    · 100               

     Volumen der Lösung                    
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   Molzahl des gelösten Stoffes 

Molarität        = ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯   Dimension: mol/l 

                     1 Liter Lösung 

 

Wir stellen z. B. einen Liter einer 0,5 molaren Kochsalzlösung her durch Einwiegen von 0,5 mol 

NaCl. 

 M(NaCl) = AG(Na) + AG(Cl) = 23 + 35,5 = 58,5 g/mol. 0,5 mol NaCl = 29,25 g. 

Auflösen dieser Portion Kochsalz im Messgefäß mit Wasser und Auffüllen erfolgt bis auf ein 

Endvolumen von 1 l.  

Die Stoffmengenkonzentration ist damit: c(NaCl) = 0,5 mol l-1. 

Die Eigenschaften von Lösungen unterscheiden sich von denen des reinen Lösungsmittels 

dadurch, dass die Teilchen des gelösten Stoffes einen Teil der Oberfläche blockieren und den 

Durchtritt der Lösungsmittelmoleküle in die Gasphase behindern aber nicht ihren Rückweg. Bei 

gleicher Temperatur ist also der Dampfdruck im Gleichgewicht über einer Lösung immer 

niedriger als über dem reinen Lösungsmittel: die Dampfdruckkurve im p, T-Diagramm ist 

abgesenkt. 

p

T
[°C]

[bar]

1,013

festes
Lösungs-
mittel

flüssiges 
Lösungs-
mittel

Lösung

Dampf

TG ST
 

Dies hat eine Erhöhung des Siedepunkts um den Betrag ∆TS (Siedepunktserhöhung) und eine 

Erniedrigung des Gefrierpunkts um den Betrag ∆TG  (Schmelzpunktserniedrigung) zur Folge. 
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Praktische Beispiele: Geringere Wasserverdunstung aus dem Toten Meer, Salzstreuen auf 

Schnee. 

 

 

3.3  Chemische Gleichgewichte 
 
Chemische Gleichgewichte sind immer dynamisch. Sie stellen sich durch chemische Reaktionen 
spontan ein, und die Lage eines Gleichgewichts ist unabhängig vom Weg, über den es erreicht 
wird. 
Ziel ist wie bei jedem abgeschlossenen System ein Zustand minimaler Energie, wo die Entropie 
am größten ist (Zustand größter Unordnung). 
 
 
3.3.1 Die chemische Reaktion 

 

Wir unterscheiden homogene und heterogene Reaktionen, von denen die zuletzt genannten an 

Phasengrenzen, z. B. in Feststoff-Gemischen oder zwischen nicht mischbaren Flüssigkeiten, 

etwas komplizierter ablaufen. 

Wir betrachten eine einfache homogene Reaktion in der Gasphase, also ohne die Beteiligung von 

Lösungsmittelmolekülen oder der Gefäßwand: die Iod-Wasserstoff-Reaktion. 

Zwei Reaktionspartner, die Moleküle I2 und H2, stoßen mehrmals pro Zeiteinheit zusammen. 

Wenn das bei 20 °C passiert, reicht die Teilchenenergie (in der Maxwell-Boltzmann-Verteilung) 

bei den meisten Begegnungen nur für elastische Stöße, d. h. die Teilchen fliegen ohne chemische 

Reaktion in verschiedenen Richtungen auseinander. Übersteigt die Teilchenenergie (Temperatur) 

einen Schwellenwert, dann führt die Mehrzahl der Stöße zur chemischen Reaktion. Unter diesen 

Bedingungen erreichen die Konzentrationen aller Teilchensorten schnell konstante Werte. 

Damit hat jedoch die eingangs beobachtete Reaktion nicht etwa aufgehört, sondern eine zweite 

ist ins Spiel gekommen, die der ersten schließlich die Waage hält. Die beiden Reaktionen sind 

Bildung von HI:    I2     +     H2    ⎯⎯→      2 HI 

                                Iod       Wasserstoff        Iodwasserstoff 

und 
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Zerfall von HI:      2 HI  ⎯⎯→  I2     +     H2 

C

Zeitt G

CHI

C        bzw. H2
C I2

 
 

Wir nennen die Energie, die dem Gemisch der Reaktionspartner bis zum Einsetzen der Reaktion 

zugeführt werden muss, die Aktivierungsenergie Ea. 

Die gleiche Betrachtung lässt sich für die Zerfallsreaktion (Rückreaktion: Umkehr des 

Reaktionspfeils) anstellen. Auch der Stoß zweier Teilchen HI führt zum Erfolg, wenn diese die 

nötige Aktivierungsenergie Ea' enthalten. Im Energiediagramm skizzieren wir die Energieinhalte 

der Reaktionspartner und der Reaktionsprodukte durch zwei Niveaus, die über den 

Aktivierungsberg zugänglich sind. 
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E

Reaktionsweg

H H I I

H H
+

I I

H I
+

H I

A

B

C

A: G++ = 167,5 kJ/mol

B: = 177,0 kJ/mol
++G

C: = 9,5 kJ/molG

 
 
Die Differenz beider Niveaus bzw. beider Aktivierungsenergien ∆G entspricht recht gut der 
Wärmetönung ∆H dieser Reaktion: ⏐Ea - E'a⏐ = ∆H = 9,5 kJ/mol. (Zum Unterschied zwischen 
∆G und ∆H siehe Physik). Reaktionen mit negativem ∆H heißen exotherm, sie liefern Energie. 
Reaktionen mit positivem ∆H heißen endotherm, sie verbrauchen Energie. (Für das Vorzeichen 
merken wir uns: der Physiker sitzt beim Buchführen immer im Gefäß!). 
 
 
3.3.2 Das chemische Gleichgewicht, Massenwirkungsgesetz 
 
Bildung und Zerfall von Iodwasserstoff oder allgemeiner: Hin- und Rückreaktion laufen immer 
nebeneinander ab. Wir beschreiben diese Tatsache durch den Doppelpfeil (im Folgenden leider 
nicht konsequent, besonders dann nicht, wenn die Rückreaktion praktisch keine Rolle spielt). Die 
Geschwindigkeiten von Hin- und Rückreaktion sind proportional den Teilchenzahlen, d. h. den 
Konzentrationen der Teilchensorten c in mol/l.  
 
 Gleichung der Gleichgewichtsreaktion:  I2 + H2       2 HI 
 Geschwindigkeit der Hinreaktion:  v→ = k→·c(I2)·c(H2) 
 Geschwindigkeit der Rückreaktion: v← = k←·c(HI)·c(HI) 
 Proportionalitätsfaktor ist die Geschwindigkeitskonstante k. 
Bedingung für das Erreichen des Gleichgewichts ist v→ = v←. Damit liegen alle 
Konzentrationen fest, obgleich Hin- und Rückreaktion fortwährend ablaufen: dynamisches 
Gleichgewicht. 
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  v→ = v← 
 
  k→·c(I2)·c(H2) = k←·c(HI)2  
 
  k→     c(HI)2  
  ⎯ = ⎯⎯⎯⎯⎯ ≡ K (Gleichgewichtskonstante) 
  k←   c(I2)·c(H2) 
 
 
Allgemein lässt sich nach dem Massenwirkungsgesetz für jede Reaktion die 
Gleichgewichtskonstante formulieren: 
 
  a·A + b·B + c·C + ....  ⎯⎯→  m·M + n·N + o·O + .... 
a,b,c..., m,n,o...   stöchiometrische Faktoren 
A,B,C..., M,N,O...   Symbole der Teilchensorten 
 
                      c(M)m·c(N)n·c(O)o... 
              K = ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                     c(A)a·c(B)b·c(C)c... 
 
Der Wert der Gleichgewichtskonstante K hängt nur noch von der Temperatur ab. 
Beispiel:  Gasförmiges Stickstoffmonoxid zerfällt bei hohen Temperaturen in die Elemente. 
 
                                            c(N2)·c(O2) 
2 NO  → N2 + O2      K = ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ ;       2000°C:      K = 2,45·103 
                                               c(NO)2

 
Dieser (tabellierte) Zahlenwert sagt, dass das Gleichgewicht weitgehend auf der rechten Seite 
liegt, d. h. NO ist bei dieser Temperatur fast vollständig zerfallen.  
Kalkbrennen als Beispiel für ein heterogenes Gleichgewicht: Kalk geht beim Erhitzen unter 
Abgabe von Kohlendioxid in gebrannten Kalk (Calciumoxid) über. 
 
                                       c(CaO)·c(CO2) 
  CaCO3(f)        CaO(f) + CO2(g)     K' =  ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                                c(CaCO3) 
 
 
Da die Konzentration eines Feststoffes (f) proportional seiner Dichte und damit etwa konstant ist, 

haben wir 
                                 c’(CaCO3) 
                   K' ·⎯⎯⎯⎯⎯  ≡ K ;    K = c(CO2) 
                                c’(CaO) 
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K hängt außer von der Gaskonzentration nur noch von der Temperatur ab. Praktisch bedeutet das:  
Bei vorgegebener Temperatur ist der Druck des CO2-Gases konstant, solange es mit CaCO3 und 
CaO im Gleichgewicht ist. 
 
 
3.3.3 Verschieben von Gleichgewichten 
 
Schon das Ändern einer Konzentration bewirkt, dass das Gleichgewicht gestört ist. Die Folge ist 
ein spontanes Anstreben einer neuen Gleichgewichtslage. Wenn wir z. B. in das Gleichgewicht 
der Iod-Wasserstoff-Reaktion Wasserstoff einblasen d. h. c(H2) erhöhen, dann wird der durch die 
Temperatur vorgegebene Wert von K durch verstärkte Reaktion  I2 + H2 ⎯→ 2 HI erreicht. 
c(I2) nimmt also ab und c(HI) wächst. 
Gleichgewichtsreaktionen lassen sich steuern durch Zugabe eines Reaktionspartners im 
Überschuss und Abtrennen eines Reaktionsprodukts.  
Bei gasförmigen Komponenten ist der Druck ein leicht variabler Parameter: Lösen von CO2 
unter Druck, Öffnen einer Flasche Mineralwasser. 
Beispiel: Ammoniak-Synthese (in der Technik bei 200 bar) 
 
                                            c(NH3)2 
       N2  +  3 H2     2 NH3       K  =    ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                                c(N2)·c(H2)3 
       1     +  3          =    2 Volumina 
 
Eine Druckerhöhung wirkt zwar auf das ganze System, da der Nenner aber schneller wächst, 
muss der Zähler durch Produktbildung nachziehen, damit K den durch die Temperatur 
vorgegebenen Wert annimmt. Um Änderungen durch Variieren des Parameters Temperatur 
abzuschätzen, beziehen wir die Reaktionsenthalpie in die Gleichung ein. Die 
Iodwasserstoffbildung ist schwach exotherm: 
   I2 + H2 →  2 HI             ∆H = -9,5 kJ  
oder 
   I2 + H2 →  2 HI + 9,5 kJ 
 
Führen wir diesem Gleichgewicht Energie zu, dann begünstigen wir den schwach endothermen 

Zerfall des Iodwasserstoffs (die Rückreaktion). 

Allgemein gilt (Prinzip von Le Chatalier): 

Übt man auf ein im Gleichgewicht befindliches System einen Zwang aus, dann verschiebt es 

sich in eine neue Gleichgewichtslage, in welcher der Zwang geringer ist. 
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In diesem Zusammenhang interessiert, welche Rolle dabei ein Katalysator spielt. 

Reaktionsweg

E

Edukte

Produkt(e)

Aktivierung
nicht katalysiert

Aktivierung
katalysiert

G

 
 

Ein Katalysator ist ein Stoff, der in der Gesamtgleichung einer Reaktion nicht erscheint. (Man 

kann ihn über die Reaktionspfeile schreiben.) Es wirkt auf die Hin- und Rückreaktion durch 

Erniedrigen des Aktivierungsberges (d. h. von Ea und Ea').  

Damit erhöht er die Geschwindigkeit, mit der sich das Gleichgewicht einstellt; die 

Reaktionsenthalpie ∆G und der durch die Temperatur vorgegebene Wert der 

Gleichgewichtskonstanten K bleiben davon natürlich unberührt. 

 
 
3.3.4 Ionengleichgewichte in wässriger Lösung 
 
Wasser ist das wichtigste Lösungsmittel der Natur und der industriellen Chemie. Seine Protonen 
halten sich bevorzugt zwischen zwei O-Atomen auf und bilden eine unsymmetrische H-Brücke 
(S. 28). Sein Dipolmoment befähigt die Wassermoleküle außerdem zur elektrostatischen 
Wechselwirkung mit Ionen (Kationen und Anionen). 
Ein z-fach positiv geladenes Kation M mit typischerweise 6 Koordinationsplätzen, die wir uns 
auf den Ecken eines regulären Oktaeders vorstellen, umgibt sich mit Donoratomen in einer 
solchen Anordnung, dass es deren Elektronendichte (nichtbindende Elektronenpaare) 
beanspruchen kann. 
Die folgende Abbildung will einen Eindruck von der Dynamik dieses Ensembles geben, indem 
sie auf jeder Position ein Ereignis skizziert. 
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Eine Umhüllung von Ionen durch (je nach Ionengröße 4 bis 6) nächste Wassermoleküle heißt 
Hydratation. Dieser Vorgang ist verbunden mit einem Energiegewinn: Hydratationsenergie. 
Beim Auflösen von Salzkristallen in Wasser wird an Hydratationsenergie für Kation und Anion 
mehr gewonnen, als an Gitterenergie aufgewendet werden muss, z. B. NaCl in Wasser. 
Beim Auflösen polarer kovalenter Verbindungen, z. B. HCl, übersteigt die Hydratationsenergie 
den Aufwand an Dissoziationsenergie EDiss. 
 
           HCl  ⎯→  H+ + Cl-      EDiss(HCl) 
   H+  +  xH2O  ⎯→  H+aq          EHydr(H+) 
  Cl-  +  yH2O  ⎯→  Cl-aq          EHydr(Cl-) 
 
Beim Auflösen zweier Salze entstehen z. B. vier Sorten hydratisierter Ionen: 
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 FeCl3  ⎯→  Fe3+aq  +  3 Cl-aq        Eisen(III)chlorid 
 KSCN   ⎯→  K+aq    +  SCN-aq      Kaliumthiocyanat  
 
Aus zwei dieser Ionensorten bildet sich nun eine blutrote Verbindung Fe(NCS)3, die im 
Gleichgewicht dissoziiert in blassviolettes Fe(H2O)6

3+ und farbloses SCN-. 
 
         Fe3+ + 3 SCN-     Fe(NCS)3 
                                    Eisen(III)thiocyanat 
 
Bezogen auf den Dissoziationsvorgang (Rückreaktion) ergibt sich die Dissoziationskonstante 
KDiss 
 
                        c(Fe3+)·c(SCN-)3 
              KDiss =   ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                         c(Fe[NCS]3) 
 
Zum Nachweis der Dissoziation bilden wir rotes Fe(NCS)3 und verdünnen, bis die Farbe durch 
weitgehende Dissoziation nur noch blassrosa ist. Ein Zusatz von Eisen(III)chlorid oder 
Kaliumthiocyanat zu dieser verdünnten Lösung stellt die rote Farbe des Fe(NCS)3 wieder her, da 
wir nach dem Massenwirkungsgesetz durch Erhöhen von c(Fe3+) bzw. von c(SCN-) wieder mehr 
Fe(NCS)3 gebildet haben. 
Ein wichtiger Spezialfall ist die Dissoziation von Protonen in wässriger Lösung. 
Werden von einem Teilchen Protonen an das Wasser abgegeben, dann sind diese im 
Gleichgewicht von vier nächsten Wassermolekülen umgeben: 

O
H H
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H O H
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Das betrachtete Proton H ist willkürlich aus drei gleichen H am positiv geladenen O-Atom 
herausgegriffen. Alle drei können sich über H-Brücken, die hier aus Gründen der 
Übersichtlichkeit nicht überall eingezeichnet sind, entlang der gestrichelten Linien zu 
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benachbarten O-Atomen hin bewegen. Damit entsteht die gleiche Ausgangslage für den nächsten 
Sprung.  
Weil die Schreibweise H3O+ (siehe Lehrbücher) diesen Verband auch nicht korrekt beschreibt, 
kehren wir zurück zur alten Schreibweise H+ für das Proton in wässriger Lösung, womit wir 
natürlich nicht ein isoliertes sondern ein hydratisiertes Proton beschreiben. 
 
 
3.3.5 Säuren und Basen 
 
Definition: Eine Säure ist ein Stoff, der die Protonenkonzentration c(H+) erhöht. 
Eine Base ist ein Stoff, der die Hydroxidionenkonzentration c(OH-) erhöht bzw. c(H+) erniedrigt. 
Dies kann unmittelbar passieren durch Dissoziation: 
       HCl ⎯→ H+  +   Cl-  
   NaOH ⎯→ Na+  +   OH- 
oder mittelbar durch eine vorgelagerte Reaktion mit Wasser (Hydrolyse): 
   PCl3 + 3 H2O  ⎯→ H3PO3 + 3 HCl 
                HCl      ⎯→ H+    +   Cl- 
   CaO +   H2O  ⎯→   Ca(OH)2 
               Ca(OH)2   ⎯→ Ca2+ + 2 OH- 
Protonen werden vom Ort geringerer negativer Ladung zum Ort höherer negativer Ladung 
übertragen, d. h. Basen unterschiedlicher Stärke konkurrieren um die im Wasser vorhandenen 
Protonen. 
Wenn ein Stoff sowohl über ein dissoziierbares Proton als auch über mindestens ein 
nichtbindendes Elektronenpaar verfügt und je nach Partner als Säure oder als Base wirken kann, 
dann sprechen wir von amphoterem Verhalten. Beispiele für amphotere Stoffe (mittlere Reihe): 
 
  H3O+            H2O            OH- 
  NH4+            NH3            NH2- 
  H2SO4          HSO4-         SO42- 
 
Paare von Teilchen, die sich nur um ein Proton unterscheiden, nennen wir korrespondierende 
Paare von Säure und Base. 
Eine Säure ist umso stärker, je mehr Protonen sie an das Lösungsmittel abgibt. Starke Säuren HX 
sind in Wasser vollständig dissoziiert, da die Säureanionen X- mit den Wassermolekülen um 
Protonen nicht konkurrieren können. Beispiele in einer Reihe zunehmender Säurestärke: 
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HNO3      <         H2SO4       <      HClO4 
Salpetersäure    Schwefelsäure     Perchlorsäure 
 
HCl           <         HBr         <         HI 
Salzsäure       Bromwasserstoff     Iodwasserstoff 
 
Schwache Säuren HA sind in Wasser nur wenig dissoziiert. Ihre Säureanionen A- konkurrieren 
mit den Wassermolekülen sehr effektiv um Protonen. 
Ein Maß für die Stärke einer Säure ist ihre Dissoziationskonstante Ks, das ist die 
Gleichgewichtskonstante bezogen auf die Dissoziationsgleichung: 
 
                                      c(H+)·c(A-) 
  HA       H+ + A-               Ks   =   ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                            c(HA) 
 
Für irgendeine Base B- gilt analog die Basenkonstante Kb: 
 
                                      c(BH)·c(OH-) 
  B- + H2O          BH + OH-        K   =   ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                      c(B-)·c(H2O) 
 
                                     c(BH)·c(OH-) 
  K·c(H2O) ≡ Kb              Kb   =   ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                       c(B-) 
 
 
3.3.6 Die pH-Skala 
 
Für den Fall B- = H2O, d. h. für die Dissoziation des Wassers ergibt sich 
   H2O  +  H2O   ⎯→   H3O+  +  OH- 
was wir einfacher schreiben: 
 
   H2O   ⎯→   H+ + OH-      K·c(H2O) = c(H+)·c(OH-) ≡ Kw 
 
          Kw = 10-14 mol2/l2   "Ionenprodukt des Wassers" 
 
Da bei der Dissoziation des reinen Wassers gleichviele H+ und OH- entstehen, gilt 
                                    ⎯ 
            c(H+) = c(OH-) = √Kw = 10-7 mol/l 
 
H2O gehört in die Reihe der schwachen Säuren wie etwa  
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  Flusssäure HF               Ks = 7,2 ·10-4 
  Essigsäure CH3COOH         Ks = 1,75·10-5 
                     Wasser H2O              Ks = 1,8 ·10-16 
 
Einfacher wird der Umgang mit Zehnerpotenzen, wenn wir die p-Funktion einführen: 
Die p-Funktion macht aus jeder Zahl den negativen dekadischen Logarithmus. 
Angewandt auf das Ionenprodukt des Wassers ergibt sich die Definition 
 
 pH = pOH = 1/2 pKw = 7      Neutralpunkt des Wassers 
 
Der pH-Wert ist der negative dekadische Logarithmus der Wasserstoffionen-Konzentration 
c(H+). 
pH < 7 bedeutet saure Reaktion, pH > 7 basische (oder alkalische) Reaktion der wässrigen 
Lösung. 
Der Neutralpunkt des Wassers wird durch die Neutralisationsreaktion erreicht. 
 
    H+  +  OH- ⎯→ H2O  +   ∆H 
 
Die Wärmetönung dieser Reaktion heißt Neutralisationswärme. Der Betrag ∆H = 57,3 kJ/mol 
wird bei jeder Neutralisationsreaktion frei. 
In gleicher Weise wie der pH-Wert sind die Werte pKs und pKb definiert, und wie sich leicht 
zeigen lässt, gilt für jede Säure und ihr Anion 
       pKs +  pKb = pKw = 14 
 
Dieser Zusammenhang ist der Grund, warum in Tabellen nur Werte für Ks (bzw. pKs) oder Kb 
(bzw. pKb) zu finden sind. 
Wir rechnen ein paar einfache Beispiele: 
a) Wie groß ist der pH-Wert einer 0,1 molaren Salzsäure? 
 
   HCl ⎯→ H+  +  Cl-  als starke Säure 100 % dissoziiert 
                        c(H+) = 10-1 
                        pH    = 1 
 
b) Wie groß ist der pH-Wert einer 0,02 molaren Salzsäure? 
 
 c(H+) = 2·10-2 
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 pH = -log 2·10-2 = -log 2 + 2 = 2 - 0,301 = 1,7 
 
Anmerkung:  Spätestens an dieser Stelle ist der Umgang mit der logarithmischen Funktion zu 
trainieren! 
 
 
3.3.7 Hydrolyse und Pufferwirkung 
 
Salze können beim Auflösen mit Wasser reagieren (hydrolysieren), wenn mindestens eines der 
Ionen das Wasser protonieren oder deprotonieren kann. Zum Beispiel wird Wasser durch gelöstes 
NH4Cl - Salz protoniert: 
    NH4+    H+  +  NH3 
 
Da Cl- als Base mit H2O nicht konkurrieren kann (vgl. NaCl), ergibt sich insgesamt eine saure 
Reaktion. 
Wasser wird durch gelöstes Natriumacetat NaOOCCH3 deprotoniert; 
 
  H3COO-  +  H2O           CH3COOH  +  OH- 
 
weil Essigsäure nur wenig dissoziiert ist, ergibt sich durch den Anteil der Protonierung des 
Acetat-Ions insgesamt eine basische Reaktion. Das Ausmaß einer Hydrolysereaktion hängt ab 
vom pKs-Wert der Säure, die verbraucht oder gebildet wird. 
pH-Berechnung bei schwach dissoziierten Säuren HA: 
 
                               c(H+)·c(A-)  
  HA ⎯→ H+ + A-             Ks   =   ⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                  c(HA) 
 
Wenn wir vernachlässigen, was aus der Dissoziation des Wassers zu c(H+) hinzukommt, lässt 
sich setzen:         c(H+) ≅ c(A-) 
 
Eine zweite Vereinfachung sagt, dass sich die Stoffmenge an HA durch das Auflösen nicht 
ändert, da in der Tat nur sehr wenig HA dissoziiert. 
                                c(H+)2 
                          Ks   =  ⎯⎯⎯⎯ 
                               c(HA) 
 
                            c(H+)2 = Ks·c(HA) 
 
p-Funktion:                    2 pH  = pKs - log c(HA) 
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Der pH-Wert einer 0,1 molaren NH4Cl-Lösung mit pKs(NH4+) = 9,21 ist damit 

  pH = 1/2·9,21 -1/2 log 10-1 = 4,61 + 0,5 = 5,11 

 

Der pH-Wert einer 0,1 molaren Natriumacetat-Lösung mit  
pKs(CH3COOH) = 4,76 ist ganz entsprechend zu berechnen. 
 
                                                             c(CH3COOH)·c(OH-) 
CH3COO- + H2O           CH3COOH + OH-          Kb  =  ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                                                     c(CH3COO-) 
 
Mit sinngemäß denselben Vereinfachungen wie oben,  
nämlich c(OH-) ≅ c(CH3COOH) und c(CH3COO-) = 0,1 , haben wir 
 
                             c(OH-)2 
                       Kb = ⎯⎯⎯⎯⎯  
                              10-1 
 
                  c(OH-)2 = Kb·10-1 
 
                    2 pOH = pKb + 1     (pKb = 14 - pKs = 9,24) 
 
                      pOH = 4,62 + 0,5 = 5,12 
 
                       pH = 14 - pOH = 8,88 
 
 
Schwache Säuren und Basen und ihre korrespondierenden Salze bilden Puffersysteme. 
Pufferlösungen sind dadurch charakterisiert, dass ihr pH-Wert resistent ist gegen Zusatz von 
Säure oder Base. 
Maximale Pufferwirkung (größte Pufferkapazität) wird erreicht bei  c(HA) : c(A-) = 1. 
Durch Umformen des Ausdrucks für Ks folgt  
 
                              c(HA) 
          c(H+)  = Ks ·⎯⎯⎯      und         pH = pKs 
                               c(A-) 
 
Diese Beziehung erleichtert die Suche nach dem geeigneten Puffersystem in Tabellen: Wir 
kombinieren diejenige Säure (oder Base) und ihr Salz, deren pKs-Wert dem gewünschten pH-
Wert am nächsten kommt. 
Ein Rechenbeispiel für die Pufferwirkung: 
 
1 l Lösung sei 1 molar an CH3COOH und gleichzeitig 1 molar an NaOOCCH3.    
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pKs(CH3COOH) = 4,76 
                                             1,0 
                       pH  = 4,76 - log ⎯⎯  = 4,76 
                                              1,0 
 
Dazu geben wir 0,1 mol HCl (in 1 l H2O ergäbe sich pH 1!), aber im Puffer: 
                                 1,1 
        pH = 4,6 - log ⎯⎯  = 4,76 - 0,0872 ≅ 4,67 
             0,9 
 
 
3.3.8 Löslichkeitsprodukt 
 
Wir wenden das Massenwirkungsgesetz an auf das Gleichgewicht zwischen einem Ionenkristall, 
dem gelösten, undissoziierten Salz und den hydratisierten Ionen des Salzes. Am Beispiel des 
Calciumsulfats CaSO4: 
 
    CaSO4(f)    CaSO4[gelöst]    Ca2+ + SO42- 

 
In Lösung ist c(CaSO4[gelöst]) bei vorgegebener Temperatur konstant, und daher wird 
 
       c(Ca2+)·c(SO42-) 
  K = ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯      zu      c(CaSO4[gelöst])·K ≡ L 
       c(CaSO4[gelöst]) 
 
                    L = c(Ca2+)·c(SO42-) 
 
Wir nennen das Produkt aus Konstante K und festliegender Konzentration an gelöstem, 
undissoziiertem Salz das Löslichkeitsprodukt L. Je kleiner L ist, desto schwerer löslich ist der 
Stoff, für den es charakteristisch ist. 
Die Anwendungen sind zahlreich: Fällungsvorgänge in der Analytik, bei der Reinigung von 
Wasser (Befreiung von umweltbelastenden Salzen) oder zur Gewinnung wertvoller Metallionen. 
Beispielsweise sind Silberionen Ag+ in Lösungen aus dem photographischen Prozess enthalten. 
Sie werden durch Chlorid-Ionen gefällt. 
 
 Ag+ + Cl- ⎯→ AgCl(f)     L(AgCl) = 1,7·10-10 mol2/l2 
 
Wieviel Silber geht im filtrierten Abwasser verloren, d. h. wie groß ist c(Ag+), wenn zum Fällen 
moläquivalente Mengen an Chlorid-Ionen zugesetzt werden? Mit c(Ag+) = c(Cl-) als Bedingung 
am Äquivalenzpunkt haben wir L = c(Ag+)2 und c(Ag+) =  √L  = 1,31·10-5 mol/l. Bei einem 
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Atomgewicht AG(Ag) = 108 enthält die Lösung 1,31·10-5·108 = 1,41·10-3 g Silber pro Liter. 
Noch viel kleiner wird die Silbermenge in der Lösung, wenn wir stets für einen Überschuss an 
Cl- sorgen. Z. B. ist in einer Lösung, die 0,1 molar an Cl- ist: L = c(Ag+)·10-1 und c(Ag+) = 
1,71·10-9 mol/l. Restgehalt ist damit 1,84·10-7 g Silber pro Liter. 
 
 
3.3.9 Reduktions-Oxidations-Reaktionen (Redox-Reaktionen) 
 
Wenn zwischen zwei verschiedenen Atomen eine kovalente Bindung gebildet wird, führt der 
Unterschied der Elektronegativitäten zu einer Polarisierung dieser Bindung (s. Abschnitte 2.4 
und 2.5).  
             H·  +  ·Cl   ⎯→   H⎯Cl 
Wasserstoff verliert und Chlor erhält in diesem Beispiel Elektronendichte. 
Wir sagen: der Oxidationszustand beider Atome verändert sich und definieren:  
Die Oxidationszahl (= Oxidationsstufe) ist die Ladung eines Atoms, die resultiert, wenn alle 
Bindungen so gespalten sind, dass die bindenden Elektronen dem elektronegativeren Atom 
gehören. 
    H   ⎯→   H+       Cl· ⎯→ Cl- 

 Oxidationszahl          +0             +1         +0          -1 
 
Eine Erniedrigung der Oxidationsstufe nennen wir Reduktion (Elektronen links vom Pfeil), eine 
Erhöhung der Oxidationsstufe Oxidation (Elektronen rechts). 
Beide Vorgänge sind stets aneinander gekoppelt und bilden gemeinsam ein Redox-System: 
Reduktion   Teilchen I + e-          ⎯→  Teilchen I- 
Oxidation     Teilchen II                ⎯→  Teilchen II+ + e- 
 

Redoxsystem                    Teilchen I + Teilchen II ⎯→  Teilchen I- + Teilchen II+ 
(Streng genommen gelten auch hier nur Doppelpfeile!) 
 
Eine Vielzahl von Teilgleichungen (Halbreaktionen der Reduktion und der Oxidation) lässt sich 

zu Redoxsystemen kombinieren. Die folgende Aufstellung von Halbreaktionen (alle geschrieben 

als Reduktion) gibt eine Übersicht. Ohne hier schon näher auf die Bedeutung der Eo-Werte 

einzugehen, sei nur angegeben, dass die Reduktion von oben nach unten immer schwerer geht. 

Oben links finden wir die stärksten Oxidationsmittel, unten rechts die stärksten Reduktionsmittel. 
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H a l b r e a k t i o n                                                             E°  [V]
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0,86
0,80
0,77
0,68
0,62
0,45
0,34
0,17
0,15
0,14
0,08
0,00

-0,36
-0,41
-0,76
-2,37
-2,71
-2,93  
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Für das Formulieren von Redox-Gleichungen lassen sich drei einfache Regeln angeben: (Es gilt 
die Erhaltung von Massen- und Ladungssumme.) 
1. Die im Verlauf einer Oxidation zu einem zentralen Ion tretenden Oxidionen kommen aus 

dem Wasser, das bei diesem Vorgang seine Protonen an das Lösungsmittel abgibt. 
2. Umkehrung: Bei einer Reduktion werden Oxidionen von einem zentralen Ion abgelöst, 

indem sie protoniert und damit in Wassermoleküle übergeführt werden. 
3. Vor einer Addition werden beide Teilgleichungen mit geeigneten Zahlen so multipliziert, 

dass die Elektronen in der Redoxgleichung durch Kürzen herausfallen. 
 
Beispiele: 
Eisen bildet an feuchter Luft Rost der Formel Fe(O)OH. Gleichung? Lösungsschritte a) bis f) 
a) Ausgangspunkt und Endpunkt der Redox-Umwandlung durch Bruttoformeln definieren. 
 Fe                ~~~~~>     Fe(O)OH 
 
b)  Regel 1: Fe + 2 H2O        ⎯→ Fe(O)OH + 3 H+ + 3 e-   
 
c)  Regel 2: O2 + 4 H+ + 4 e-  ⎯→ 2 H2O       (siehe Eo = 1,23 V) 
 
d)= 4·b)  4 Fe + 8 H2O ⎯→ 4 Fe(O)OH) + 12 H+ + 12 e- 
                                                           (Regel 3) 
e)= 3·c)  3 O2 + 12 H+ + 12 e- ⎯→ 6 H2O  
 
f) = d) +e):  4 Fe + 3 O2 + 2 H2O ⎯→ 4 Fe(O)OH 
 
Natriumthiosulfat der Formel Na2S2O3 verbraucht überschüssiges Chlor der Schwimmbad-
Chlorung und wandelt sich in Sulfat um. 
a) Wirksam ist (nach Auflösen = Dissoziieren in Ionen) nur das Anion:  
 S2O3

2-    ~~~~~>    SO4
2-     (jedes S ⎯→ SO4

2-, also:) 
 S2O3

2-    ~~~~~>  2 SO4
2-        (Differenz: 5 O, demnach:) 

 
b)       S2O3

2- +  5 H2O ⎯→ 2 SO4
2- +  10 H+ + 8 e- (Regel 1) 

 
c)       Cl2  +  2 e- ⎯→ 2 Cl- 
 
d)= b)    S2O3

2- + 5 H2O ⎯→ 2 SO4
2-  + 10 H+ + 8 e-                        (Regel 3)                         
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e)= 4·c)    4 Cl2 + 8 e-⎯→ 8 Cl- 
 
f)= d)+e)  S2O3

2- + 4 Cl2 + 5 H2O ⎯→ 2 SO4
2- + 8 Cl- + 10 H+ 

 
Es gibt sehr unübersichtliche Systeme, deren Gleichung manchmal nur mit detektivischem 
Scharfsinn zu finden ist, z. B.  
 
 Cu + konz. HNO3 ⎯→  blaue Lösung  :  Cu2+ , braune Dämpfe :  NO2 
                        
Noch in der Lösung sind die Gegenionen zum Cu2+, da insgesamt die Ladungssumme erhalten 
bleiben muss: NO3--Ionen. Also heißt die erste Näherung auf der Produktseite 
 
a) Cu   + HNO3   ~~~~> Cu2+ +  NO2 +  NO3- + ... 
 
b) NO3- + 2 H+ + e- ⎯→ NO2  +  H2O          (Regel 2) 
 (oder auch: HNO3 + H+ + e- ⎯→ NO2 + H2O) 
 
c)= d)            Cu ⎯→ Cu2+ + 2 e- 
 
e)= 2·b) 2 NO3- + 4 H+ + 2 e-  ⎯→  2 NO2 + 2 H2O 
 
f)= d)+e)  Cu + 2 NO3- + 4 H+ ⎯→ Cu2+ + 2 NO2 + 2 H2O 
 
 
Um die positiven Ionenladungen auszugleichen, können wir abschließend in f) noch rechts und 
links 2 NO3- addieren, das ist aber für die richtige Gleichung entbehrlich. 
 
 
3.3.10  Die elektrochemische Spannungsreihe 
 
Viele Metalle lösen sich in Säuren, d. h. sie entladen Protonen, z. B. 

    Zn + 2 H+ ⎯→ Zn2+  +  H2 

Sie können aber auch Metallionen entladen: Schwarzer Beschlag von Kupfer auf dem 

Zinkmetall. 
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    Zn + Cu2+ ⎯→ Zn2+ + Cu 

Warum läuft diese Reaktion nicht umgekehrt? 

Wir betrachten ein Stück Kupfer, das mit Cu2+-Ionen der Lösung im Gleichgewicht steht, und 

formulieren die Halbreaktion     Cu2+ + 2 e- ⎯→ Cu 

Eine Tendenz der Cu2+-Ionen in Lösung zu gehen (Lösungsdruck) treibt die Rückreaktion an, 

wodurch Cu sich negativ auflädt. Damit aber zieht es Cu2+ an, die bei Annäherung entladen 

werden (Hinreaktion). Auch hier stellt sich also ein dynamisches Gleichgewicht ein, und das Cu 

nimmt durch die Aufladung ein bestimmtes elektrisches Potenzial an. Bei Zink führt ein solches 

Gleichgewicht (Halbreaktion)      Zn2+ + 2 e- ⎯→ Zn 

zu einem anderen Potenzialwert. Wenn wir diese beiden Metalle zu einem Stromkreis verbinden, 

können wir die Potenzialdifferenz zur Erzeugung elektrischer Energie nutzen. Als 

elektrochemisches Element heißt diese Anordnung Daniell-Element. 

Wir schreiben sie schematisch als "Zelle" unter Bezeichnung der Phasengrenzen durch 

Schrägstriche:    Zn // Zn2+,Cu2+ // Cu 

 

NH4  NO3
+ -

1,1 Volt

Cu ZnCu2+ +2Zn

Daniell-Element  
 

Für die leitende Verbindung zwischen den Lösungen sorgt in Abb. eine Salzbrücke, z. B. mit 

einer konzentrierten Lösung von Ammoniumnitrat. Wenn im geschlossenen Stromkreis ein Strom 

fließt, dann wird der Zinkstab leichter und der Kupferstab schwerer. Die Elektronen fließen also 

durch den Draht zum Kupfer, und damit ist Zn das Reduktionsmittel und Cu2+ das Oxidations-

mittel. 
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So können wir beliebige Paare von Metallen gegeneinander schalten und aus den Potenzial-

differenzen eine Reihung vornehmen, die wir aber noch auf einen Standard beziehen müssen. 

Unser etwas unhandlicher aber wohldefinierter Standard ist die Normalwasserstoffelektrode 

(NWE). 

Die Normalwasserstoffelektrode ist ein platiniertes Platinblech, das bei Normaldruck von 

Wasserstoffgas umspült wird und bei 25 °C in eine wässrige Lösung eintaucht, die 1 molar 

an H+ ist. 

Die Halbreaktion 2 H+ + 2 e- ⎯→ H2  ist mit dem Potenzialwert E0 = 0,00 Volt verbunden. 

Das Vorzeichen ist bei den übrigen E0-Werten wie folgt definiert: 

Unedles Metall: negatives Potenzial E0 gegen NWE : 

     e--Abgabe an NWE. 

Edles Metall:  positives Potenzial E0 gegen NWE : 

    e--Aufnahme von NWE. 

E0 , das Normalpotenzial einer Halbreaktion, ist eine Funktion der Konzentrationen aller 

Teilchen, die in der Gleichung für die Halbreaktion enthalten sind. Den Zusammenhang gibt die 

Nernst-Gleichung (siehe Lehrbücher der Chemie). 

 
 
3.3.11 Elektrochemische Stromerzeugung 
 
Das oben beschriebene Daniell-Element hat im stromlosen Zustand eine Klemmenspannung von 

ca. 1,1 Volt. Als technischer Akku heißt es Meidinger Zelle und ist ungebräuchlich. Viele solcher 

Zellen sind herstellbar (Hg/Hg2+, Mg2+/Mg u.a.); das Problem ist aber die Bewährung in der 

Technik. 

Immer noch am besten reversibel arbeitet der Blei-Akku mit der Zelle Pb // Pb2+ // PbO2. 

Als flüssige Phase dient 20 - 30 %ige H2SO4  (= 2,5 - 4 molar). 

Wir formulieren die Halbreaktionen und die Redox-Gleichung für den Entladevorgang: 

 

            Pb(f) + SO42-        ⎯→ PbSO4   + 2 e-    E1 = -0,355 V 

2 e- + PbO2  + 4 H+ + SO42- ⎯→ PbSO4   + 2 H2O    E2 =  1,685 V 
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⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 

  Pb + PbO2 + 2 H2SO4  ⎯→ 2 PbSO4 + 2 H2O    E  =  2,040 V 

 

Umkehr der Pfeilrichtung beschreibt den Ladevorgang und vertauscht Anode und Kathode: Aus 

einer galvanischen Zelle wird eine Elektrolysezelle. Um Verwirrung bei Umkehr der 

Stromrichtung zu vermeiden, definieren wir wie folgt: Kathode ist die Elektrode, an der die 

Reduktion abläuft. Anode ist die Elektrode, an der die Oxidation abläuft. 

Von Bedeutung ist immer noch die Knopfzelle (in Uhren, Belichtungsmessern, etc.) 

 
                      KOH 
 Zn + HgO ⎯⎯→ ZnO + Hg       E  =  1,1 - 1,3 V; Leistungsabgabe 80 - 100 

Wh/kg 
 

 
Knopfzellen nicht wegwerfen, sondern im Geschäft abgeben, denn Quecksilbersalze  
(aus HgO + 2 H+ ⎯→ Hg2+ + H2O) sind für die Umwelt giftig! 
 
 
3.3.12  Brennstoffzellen 
 
Eine elektrochemische Direkt-Umwandlung der Energie einer Knallgas-Reaktion (siehe 5.1) 

gelingt mittels einer Brennstoffzelle. 

Anode Kathode
4 e-

2 H2
O22 O

2 O2-

2 H2O

4 H 4 H +

saurer
Elektrolyt
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Sie arbeitet nach dem Prinzip einer umgekehrten Wasser-Elektrolyse. Die Einzelzelle aus zwei 

inerten Elektroden, zwischen denen sich ein invarianter Elektrolyt befindet, liefert kontinuierlich 

Strom dadurch, dass der Brennstoff (H2 oder CO, gewonnen durch Spalten von Erdgas, 

Methanol, Hydrazin, Ammoniak, etc.) und das Oxidationsmittel Disauerstoff  kontinuierlich zu- 

und das Verbrennungsprodukt kontinuierlich abgeführt wird. Zur Spaltung der Moleküle H2 und 

O2 in Atome sind auf der porösen Oberfläche der Elektroden Katalysatoren aufgezogen. Der 

saure (oder alkalische) Festkörper zwischen den Elektroden ist ein Ionenleiter, in dem Protonen 

(oder Oxidionen) wandern.   

 

4.  Methoden der Analyse im Überblick 

 

Eine Substanzmenge, deren Zusammensetzung uns interessiert, von der wir also eine Auskunft 

über die Stoffmengen ihrer Bestandteile erhalten wollen, nennen wir unsere Probe. Im Prinzip 

stoßen wir die Probe irgendwie an, so dass sie als Antwort irgendein Signal aussendet. Ein Signal 

zeigt uns die Anwesenheit einer Komponente, und meist wissen wir auch, von welcher 

Komponente das Signal ausgesendet wird. Diese Zuordnung muss natürlich zweifelsfrei richtig 

sein. Das Signal fangen wir mit einem geeigneten Detektor auf, messen seine Intensität und 

schließen daraus auf die Konzentration der Komponente in der Probe. 

Das geht klassisch chemisch auf direktem Wege durch exakte Massenbestimmung auf der 

Analysenwaage, und das ist in der Regel auch unsere Methode mit der größten Zuverlässigkeit. 

Zuerst bringen wir die Probe vollständig in Lösung, dann geben wir ein Reagenz hinzu, das z.B. 

eine Komponente in Form einer unlöslichen Substanz ausfällt. Diese Substanz wird verlustfrei 

abgetrennt, gewaschen, getrocknet und gewogen. 

Eine weitere direkte Methode, die volumetrische Titration, arbeitet mit exakter Volumenmessung 

einer Maßlösung bekannter Konzentration. Das darin enthaltene Reagenz wandelt die gesuchte 

Spezies durch eine stöchiometrische Reaktion um. Am Endpunkt ist alles umgewandelt, und das 

benötige Volumen V der Maßlösung mit der Molarität M gibt die Molzahl n = M·V an, die mit der 

moläquivalenten Menge der Spezies reagiert hat. Zur Erkennung des Endpunkts wird der Probe 

eine kleine Menge eines Indikators zugesetzt, der sofort nach Erreichen des Endpunkts mit dem 

Reagenz der Maßlösung reagiert und dabei z.B. seine Farbe ändert. 

Oder wir geben ein Reagenz hinzu, das eine Farbreaktion mit der Spezies bewirkt. Dann messen 
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wir die Farbintensität der Lösung und gehen mit dem Wert in die vorher ermittelte Eichkurve, die 

uns die Intensität mit der Konzentration korreliert. Dies ist bereits eine indirekte Methode. 

Oft wird eine Analysenmethode gewünscht, die vom ganzen Objekt oder von einem 

ausgewählten Punkt seiner Oberfläche erhalten werden soll ohne dessen Zerstörung oder auch 

nur Veränderung, eine "zerstörungsfreie" Methode also. Dazu eignet sich in den meisten Fällen 

der Beschuss mit einem Energiequantum elektromagnetischer Strahlung. 
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Regionen der Anregungsmethoden im
Spektrum elektromagnetischer Strahlung

 

 
Die Antwort der Probe kann nun entweder darin bestehen, dass dieses Energiequant absorbiert 
wird. Das hängt von der Größe der Energieportion ab. E muss genau passen für eine 
Energieänderung ∆E eines Atoms oder Moleküls in der Probe durch Übergang in einen 
angeregten Zustand, nur dann wird Absorption erwartet. Wenn seine Energie nicht passt, wird 
das Quant reflektiert. Seine Energie ist gegeben durch E = h ν  oder E = h c/λ;  
h ist das Planck’sche Wirkungsquantum = 6,626176(36) 10-34 J s. 
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Die aufgenommene Energie wird ausgehend vom angeregten Zustand verteilt (Dissipation) und 

bewirkt nach der Umwandlung in thermische Energie insgesamt eine leichte Erwärmung der 

Probe. 

Noch besser geeignet ist ein Fall, wo aus dem angeregten Zustand ein direktes Zurückfallen in 

den Grundzustand möglich ist. Dabei wird von der Probe die Energieportion ∆E als Lichtquant 

ausgesendet. Diesen Vorgang nennen wir eine Emission, und ihr E ist meist sehr charakteristisch 

für eine Komponente in der Probe. Das ist schon der qualitative Nachweis, d. h eine Antwort auf 

die Frage: ist die Komponente enthalten? Quantitativ wird ihr Gehalt bestimmt, indem die 

Intensität des aufgefangenen Lichts im Detektor in ein elektrisches Signal umgewandelt und 

digitalisiert wird. 

Im ganzen weiten Spektrum elektromagnetischer Strahlung sind Methoden der Absorption oder 

der Emission angesiedelt. Mit zunehmender Größe von E werden Teilchenrotationen angeregt, 

oder Schwingungen der Atome gegeneinander oder Elektronenübergänge in der Valenzschale, 

oder mit harten Röntgenstrahlen lassen sich auch aus kernnahen Schalen Elektronen 

herausschlagen und auf ein höheres Energieniveau anheben. Meist sind die Methoden 

zerstörungsfrei, aber alle sind indirekte Methoden, sie benötigen also die Eichung mit einer der 

direkten Methoden der Chemie. 
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5.  Chemische Elemente und ihre Verbindungen 

 
Wir beschränken uns bei dieser knappen Auswahl auf wichtige und typische Beispiele aus den 
Haupt- und Nebengruppen des PSE. 
 
 
5.1  Wasserstoff 
 
Vorkommen: 

frei als H2 in der Atmosphäre ca. 5·10-5 Vol.-%, in der oberen Erdatmosphäre (100-200 km) 

relativ viel; als H+ und H2 zwischen den Sternen, in den Sternen (Plasma) als Hauptbestandteil; 

auf der Erde gebunden in H2O, Kohlenwasserstoffen u.a. Die Herstellung kostet viel Energie: 

 

durch Elektrolyse             2 H2O        ⎯→ 2 H2  + O2 

 

aus Säure und unedlem Metall  2 Na + 2 H2O ⎯→ 2 Na+ + 2 OH- + H2 

 

im Kipp'schen Apparat         Zn   + 2 H+  ⎯→ Zn2+  + H2 

 

technisch und preiswerter aus Wasserdampf und glühendem Koks in endothermer Reaktion                       

    ∆H + H2O + C(f) ⎯→ CO  + H2  

als technisches Nebenprodukt in der Petrochemie und bei der Chloralkali-Elektrolyse 

 

Das Gas besitzt eine geringere Dichte als Luft:  d(H2)   = 0,09 g/l    

                                  d(Luft) = 1,29 g/l  

        Auftrieb in Luft:    1,2   g/l 

 

Verwendung zur Ammoniak-Synthese, zur Methanol-Synthese, zur Hydrierung organischer 

Chemikalien (Absättigen aller Valenzen mit Wasserstoff). 

Wasserstoff wirkt als Reduktionsmittel in der Knallgas-Reaktion 
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   2 H2 +  O2 ⎯→ 2 H2O + 572 kJ 
 
       300 °C 
H2 reduziert Metalloxide, z. B.  CuO + H2 ⎯⎯⎯⎯→ Cu + H2O 
                          
Als Oxidationsmittel kann es nur gegenüber elektropositiven Elementen wirken, z. B.  
 
                                 400 °C 
   Ca + H2 ⎯⎯⎯⎯→ CaH2 + 188.7 kJ 
 
                       Calciumhydrid 
 
Die Elektronenbesetzung im Hydrid-Ion H- ist 1s2 wie im Helium-Atom. Die wichtigste 

Reaktion des Hydridions ist die Kombination mit dem Proton (starkes Deprotonierungsmittel): 

 

           H- + H+    ⎯→   H2 + 1675 kJ     Ks(H2) = 10-39 
in Wasser  H- + H2O   ⎯→   H2 + OH- 
z. B.    CaH2 + 2 H2O ⎯→ 2 H2 + 2 OH- + Ca2+ 
 
Hydride nennen wir alle Element-Wasserstoff-Verbindungen mit H als negativem Ende des 
Bindungsdipols. Übertrifft die Elektronegativität des Bindungspartners die des Wasserstoffs, 
dann geht die Reihe schwächer werdenden Hydrid-Charakters in die Reihe stärker werdender 
Säuren über, z. B.  
            LiH   BeH2   BH3   CH4     NH3   H2O   HF 
          ←⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯   ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→ 
            Hydridcharakter         Säurestärke 
 
 
 
5.2  Alkalimetalle, I. Hauptgruppe PSE 
 
 
                           Li    Na    K     Rb    Cs   (Fr) 
1 Außenelektron ns1 :  2s1   3s1   4s1   5s1   6s1  7s1 
relative Häufigkeit :     10   8000  9000   40    1    - 
 
Na : Vorkommen als 
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   Steinsalz      NaCl   Meer, Boden 
                Chilesalpeter  NaNO3  Dünger 
                   Soda           Na2CO3, NaHCO3,  Seen (Kalifornien, Ostafrika) 
 
K :      Sylvin         KCl    über Steinsalz-Lagern 
  Pottasche      K2CO3  Pflanzenasche 
(Verwendung in techn. Düngemittel) Nitrophoska    KNO3/  NH4Cl/  (NH4)2HPO4 
 
Technische Darstellung durch Kochsalz-Schmelzelektrolyse 
 
   NaCl   ⎯→  Na+  +  Cl- 

festes Ionengitter       Schmelze 
 
Kathode:  2 Na+ + 2 e-  ⎯→ 2 Na 
 
Anode :          2 Cl- ⎯→ Cl2 + 2 e- 

 
Technische Durchführung in der Downs-Zelle mit Graphitblock als Anode und Eisenring als 
Kathode. Probleme mit den physikalischen Konstanten (Schmp. (NaCl) 808 °C, Sdp. (Na) 883 
°C) werden umgangen durch einen Zusatz an CaCl2, der die Temperatur der Schmelze auf ca. 
600 °C absenkt (Schmelzpunkterniedrigung, siehe 3.2). Das zweite Produkt Cl2 gehört zu den 
Großchemikalien der Industrie. In noch größeren Tonnenmengen gewinnt man es neben den 
Großchemikalien NaOH und H2 durch die Chloralkali-Elektrolyse nach dem Diaphragma-
Verfahren (s. Lehrbücher der Chemie). 
 
   2 NaCl + 2 H2O ⎯→ 2 NaOH + H2 + Cl2 
 
Cl2 muss von den anderen beiden Produkten getrennt sein, denn nur H2 und NaOH reagieren 
nicht spontan miteinander. 
Soda wird technisch nach dem Solvay-Verfahren gewonnen. Über die Teilschritte 
 
Kalkbrennen        CaCO3 →  CaO  +  CO2 
 
und mit NH3          NH3  + CO2 + H2O ⎯→ NH4HCO3   Ammoniumhydrogencarbonat 
 
wird Na+ gefällt        NaCl + NH4HCO3   ⎯→    NaHCO3(f)   + NH4Cl 
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und calciniert          2 NaHCO3      ⎯→   Na2CO3  +  H2O   +  CO2 
 
NH3 geht zurück         2 NH4Cl  +  CaO    ⎯→    CaCl2  +  2 NH3 + H2O 
 
so dass sich die Prozessgleichung ergibt:      2 NaCl  +  CaCO3  ⎯→  Na2CO3  +  CaCl2 
 
Wegen der Löslichkeitsprodukte L(CaCO3) < L(Na2CO3) wäre eine direkte Umsetzung nach 
dieser Gleichung nur in der Gegenrichtung möglich. 
Soda wird im Hüttenwesen und in der Glasindustrie in großen Mengen gebraucht. 
 
Alkalimetalle geben der Gasflamme eines Bunsenbrenners charakteristische Färbungen: Li 
hellrot, Na gelb, K rotviolett, Rb dunkelrot, Cs himmelblau. 
 
 
4.3  Erdalkalimetalle, II. Hauptgruppe PSE 
 
2 Außenelektronen: ns2           Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra 
am häufigsten:     Mg, Ca        Be ist in Lösung äußerst giftig! 
 
Vorkommen:          CaCO3·MgCO3   Dolomit 
                           MgCO3   Magnesit 
                           CaCO3   Kalkstein, Mamor, Kreide 
                      CaSO4·2 H2O   Gips 
                            CaF2   Flussspat 
 
Auch diese Metalle werden durch Schmelzelektrolyse ihrer Chloride hergestellt.  
Die Oxidation der Erdalkalimetalle M an der Luft ist langsam:         M  +  ½ O2  ⎯→ MO 
Die Oxide MO reagieren mit Wasser zu den Hydroxiden:                 MO  +  H2O  ⎯→ M(OH)2 
 
Nach kräftigem Glühen jedoch ist das Gefüge z. B. im MgO so verändert, dass es mit Wasser 
nicht mehr reagiert und als feuerfestes Material Verwendung findet. {PSK 9-10} 
Nur wenn er nicht durch Glühen „totgebrannt“ wurde, reagiert gebrannter Kalk zu gelöschtem 
Kalk nach 

 CaO + H2O → Ca(OH)2 
 

 60



 

Dieser wird verwendet im Kalkmörtel (Ca(OH)2 + Sand, 1 : 3) und bindet ab nach der Gleichung 
 
                               Ca(OH)2 + CO2 ⎯→ CaCO3 + H2O 
 
Die Erdalkalisulfate besitzen eine stark abgestufte Löslichkeit in Wasser: 
          MgSO4 löslich, CaSO4 wenig löslich  (Gipswasser) 
          SrSO4, BaSO4 schwer löslich, geeignet als Nachweis 
          für Ba2+ oder für SO42- durch Fällung:                            Ba2+ + SO42- ⎯→ BaSO4(f) 
 
Auch Erdalkalimetalle färben die Gasflamme, z. B. Ca hellrot/rot, Sr rot, Ba grün. 
 
 
5.4  Elemente der III. Hauptgruppe PSE 
 
B   Al   Ga   In   Tl 
3 Außenelektronen:  ns2   np1 
Zwischen B und Al verläuft die Grenze zwischen Nichtmetall und Metall. 
 
 
5.4.1 Bor  
 
Vorkommen als Na2B4O7               Kernit 
   Na2B4O7 ·10 H2O      Borax 
Herstellung von amorphem Bor-Pulver durch metallische Reduktion des Oxids: 
 
  B2O3 + 3 Mg ⎯→ 2 B + 3 MgO 
  B2O3 + 6 Na  ⎯→ 2 B + 3 Na2O 
         700 °C 
Chemisch ist das Element sehr reaktionsträge: 4 B  +  3 O2  ⎯⎯⎯⎯⎯→ 2 B2O3

 
Bor-Verbindungen 
Borsäure H3BO3 : ihre Konstitution ist B(OH)3 mit trigonal ebenem BO3-Atomgerüst, 
sie hydrolysiert als schwache Säure und geht in das korrespondierende Anion über, das ein 
tetraedrisches BO4-Atomgerüst und damit ein Elektronenoktett erlangt: 
 
    B(OH)3 + H2O ⎯→  [B(OH)4]- + H+ 
 
Die leichte Ergänzung des Elektronensextetts zeigt sich auch bei den Borhalogeniden. z.B. 
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reagiert gasförmiges Bortrifluorid mit festem Natriumfluorid zu Natrium-tetrafluoroborat: 
 
      BF3 +  F- ⎯→ BF4- 
 
Ein interessanter Stoff ist Bornitrid BN; wie elementarer Kohlenstoff kommt BN in einer 
Schichtstruktur (graphitähnlich) und in einer Diamantstruktur (Raumnetz) vor. 
Das zuletzt genannte Material wird unter extremen Bedingungen (3000 °C/ 7000 bar) hergestellt 
und ist härter als Diamant. 
In Tiegeln aus Graphit-ähnlichem BN lassen sich Metalle schmelzen. In der Kerntechnik dient 
Bor als Neutronenfänger (Schutzanzüge aus BN-Fasern). 
 
 
5.4.2 Aluminium 

Vorkommen in Al-Silikaten wie z.B. Feldspat oder Glimmer. 
Al2O3 als wasserunlösliches Mineral Korund ist farblos, mit Spuren Cr2O3 wird es zum roten 
Rubin und mit Spuren TiO2 zum blauen Saphir. 
Das Mineral Bauxit Al(O)OH(=Al2O3·H2O) ist SiO2-haltig und durch Fe2O3-Anteile braun 
gefärbt. Al2O3 wird durch Aufschließen mit heißer Natronlauge unter Druck gewonnen. Dadurch 
gelingt die Abtrennung des Aluminiums von Eisen als lösliches Aluminat (Al(OH)-4), während 
Eisenhydroxid unlöslich bleibt: 
     Al2O3 + 2 OH- + 3 H2O ⎯→ 2 Al(OH)-4 
     Fe2O3 + 3 H2O         ⎯→ 2 Fe(OH)3 
     SiO2 + 2 NaOH + Al2O3 ⎯→ Na2Al2SiO6 + H2O 
 
Silikatanteile werden dadurch zwar auch aufgeschlossen, fallen am Ende aber als filtrierbare 
Fällung von Na2Al2SiO6·2 H2O aus. 
Verdünnen erniedrigt c(OH-) und bewirkt nach dem Massenwirkungsgesetz die Bildung von 
Al(OH)3, das kristallin und leicht filtrierbar anfällt:  Al(OH)-4 ⎯→ Al(OH)3 + OH- 
Al(OH)3 wird nach dem Filtrieren geglüht: 
                                 ∆H 
       2 Al(OH)3   ⎯⎯→   Al2O3 + 3 H2O 

Al2O3 kann als feuerfestes Material dienen. {PSK 9-10} Aus dem wasserfreien Al2O3 wird 
durch Schmelzelektrolyse (Al2O3 Schmp. 2045 °C, mit Zuschlag von Kryolith, Na3AlF6, sinkt 
der Schmp. auf  935 °C) Aluminiummetall (Schmp. 660 °C) hergestellt. 
   Kathode (Stahlboden):   2 Al3+ + 6 e- ⎯→ Al 
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   Graphit-Anode:          3 O2-         ⎯→ 3/2 O2 + 6 e- 
                                                 
(O2 verbraucht das Anodenmaterial)  3 C  +  3/2 O2  →  3 CO 
 
Verwendung als Metall, das sich an Luft und Wasser durch eine dünne Al2O3-Schicht schützt 
(Passivierung). Als Legierung mit Mg, Cu, Zn, Mn etc. im Flugzeug-, Auto-, Schiffbau. {PSK 
5.3} 
In der Chemie wird es zur Herstellung anderer Metalle aus ihren Oxiden verwendet 
(Aluminothermisches Verfahren): 
     2 Al + Cr2O3   ⎯→ 2 Cr + Al2O3 + 545 kJ 
 
Thermitschweißen mit Magneteisenstein Fe3O4 und Al-Pulver nach 
 
     3 Fe3O4 + 8 Al ⎯→ 4 Al2O3 + 9 Fe + 3330 kJ 
 
Dabei werden Temperaturen um 2400 °C erreicht, wo Fe und Al2O3 flüssig sind. 
 
Eigenschaften des Al: in Säuren löslich (Spannungsreihe!) 
 
  2 Al + 6 H+ ⎯→ 2 Al3+ + 3 H2 
 
An der Luft (besser in O2) verbrennt es nach Zünden (früher als Blitzlicht verwendet): 
 
  4 Al + 3 O2 ⎯→ 2 Al2O3 + 3348 kJ 
 
löslich in alkalischer wässriger Lösung: 
 
  2 Al + 6 H2O + 2 OH- ⎯→ 2 Al(OH)4- + 3 H2 
 
Der Grund für das leichte Lösen in Säuren oder Laugen ist das amphotere Verhalten des 
Al(OH)3: 
 
  Al(OH)3 + 3 H+ ⎯→Al3+ + 3 H2O 
  Al(OH)3 + OH- ⎯→  Al(OH)4- 
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5.5  Elemente der IV. Hauptgruppe PSE 
 
                                  C        Si      Ge     Sn     Pb 
4 Außenelektronen ns2  np2 
rel. Häufigkeit:                        100    20 000     0,1       0,2       1 
 
                                           = 27,5 % der Erdmasse 
 
C ist noch ein Nichtmetall, Sn und Pb sind Metalle. 
Die Beständigkeit der Oxidationsstufe + 4 nimmt von C nach Pb ab. 
Die Beständigkeit der Oxidationsstufe + 2 nimmt von C nach Pb zu. 
 
CO ist reduzierend, PbO2 ist oxidierend. 
 
 
5.5.1 Kohlenstoff 
 
Vorkommen elementar in reiner Form als Russ, Graphit und Diamant; mit Verunreinigungen als 
Kohle, Erdöl, Erdgas etc.; gebunden in Carbonat-Mineralien, in der belebten Natur (Pflanzen, 
Tiere) sowie in Luft und Wasser als CO2. 
An Modifikationen des Elements Kohlenstoff kennen wir 
Diamant: 
Atomgitter mit gewellten C6-Ringen, bestehend aus sp3-hybridisierten C-Atomen, die alle über 
vier kovalente Bindungen in Richtung der Tetraederecken an die nächsten C-Atome gebunden 
sind. Der Abstand C-C beträgt 154 pm, die Dichte 3,5 g/cm3. Diamant ist ein Nichtleiter. 
Graphit:  
Schichtengitter aus ebenen C6-Ringen, bestehend aus sp2-hybridisierten C-Atomen, die nur in 
der Ebene der Ringe kovalent an die nächsten C-Atome gebunden sind. Zwischen den Schichten 
(Abstand: 335 pm) wirken Van der Waals-Kräfte, die ein Verschieben der Schichten 
gegeneinander zulassen (Schmiermittel). 
Die C-C-Einfach- und Doppelbindungen alternieren und erlauben ein leichtes Verschieben von 
Elektronen besonders innerhalb der Schichtebenen: hohe Leitfähigkeit in den C-Ebenen, 
schwarze Farbe und silberner Glanz. Graphit-Fasern (durch Pyrolyse von Kunststoff-Fäden) 
haben hohe Festigkeit und finden Verwendung in Verbund-Werkstoffen. 
Russ: 
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Diese amorphe Modifikation entsteht durch unvollständiges Verbrennen von 
Kohlenwasserstoffen: 
Toluol-Flamme an der kalten Wand einer Porzellanschale. 
 
Kohlenstoff verbindet sich mit fast allen Elementen des PSE. Eigene Sparten der Chemie haben 
sich selbständig gemacht: Organische Chemie (C,H-Verbindungen), Organometall-Chemie 
(C, Metall-Verbindungen). 
 
CO2 , Kohlendioxid: 
farbloses Gas (0,03 % der Luft); entsteht beim Verbrennen von Kohlenstoff an der Luft 
 
   C + O2 ⎯→ CO2 + 395 kJ 
 
oder beim Behandeln von Carbonaten mit Säure: 
 
  CO32- + H+      HCO3-    Hydrogencarbonat-Ion 
  HCO3- + H+    H2CO3   CO2 + H2O 
 
Die zwischendurch formulierte Kohlensäure H2CO3 ist in reiner Form unbekannt, aber in 
verdünnter Lösung (z. B. unter physiologischen Bedingungen) wichtig. 
Diese Protonierungsgleichgewichte sind u. a. auch dafür verantwortlich, dass Trinkwasser 
Kalkhärte aufweist. 
 
Regenwasser  H2O   + CO2                 H2CO3               H+ + HCO3- 
 
löst Kalkstein  CaCO3 + H+ + HCO3-                Ca2+ + 2 HCO3- 
 
Beim Erhitzen von hartem Leitungswasser oder beim Verdunsten wird CO2 aus diesem 
Gleichgewicht entfernt, und Kalk scheidet sich ab: Ca2+ + 2 HCO3- ⎯→ CaCO3 + H2O + CO2 
 
CO, Kohlenmonoxid, ein gefährliches Atemgift, entsteht beim unvollständigen Verbrennen von 
Kohlenstoff oder über eine Reaktion, die als Boudouard-Gleichgewicht bekannt ist: 
 
 173 kJ + C + CO2    2 CO 
 
Technisch wichtig ist die Verschiebung dieses Gleichgewichtes mit der Temperatur: Bei 1000 °C 
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liegt fast nur CO vor, bei 400 °C fast nur CO2, und bei etwa 680 °C halten sich beide Oxide die 
Waage.  
Das CO-Molekül enthält eine Dreifachbindung: ⏐C≡O⏐ 
Erst bei erhöhter Temperatur (ab 200 °C und mit Katalysator) reagiert CO mit Wasser: 
 
     CO + H2O   CO2 + H2 + 41 kJ 
 
Diese vom Druck unabhängige Reaktion hat Bedeutung für die technische Gewinnung von 
Wasserstoff ebenso wie das Wassergas-Gleichgewicht, dessen Energiebedarf ein Kernreaktor 
decken kann. (Wasserstoff ist mit einiger Sicherheit der Energieträger der Zukunft.)  
               
       1000 °C 
   131 kJ + C + H2O                             CO + H2
 
Auch für chemische Synthesen wird CO gebraucht, z. B. Methanol-Synthese: 
                         250 bar, 350 °C 
  CO + 2 H2 ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→ CH3OH ` 
                                [ZnO/Cr2O3]-Katalysator 
 
Die heute wieder aktuelle Kohleverflüssigung (Fischer-Tropsch-Verfahren) gelingt nach: 
 
                       1 bar, 180 °C 
  n CO + (2 n+1)H2  ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  CnH2n+2 + nH2O 
                                        [Fe, Co, Ni]-Kat. 
                                                  Alkane 
 
 
5.5.2 Silicium 
 
Vorkommen immer an Sauerstoff gebunden: in Silikaten und Quarz (SiO2). Die technische 
Darstellung des Metalls aus Quarz und Koks erfolgt im elektrischen Ofen bei > 1000 °C: 
 
  SiO2 + 2 C   ⎯→  Si + 2 CO 
 
Eine Labormethode ist die aluminothermische Gewinnung: 
 
  3 SiO2 + 4 Al ⎯→ 3 Si + 2 Al2O3 
 
Dabei wird es als graues Pulver erhalten, dessen Kriställchen ein Diamantgitter besitzen. 
Si ist der technisch wichtigste Halbleiter. Man hat gelernt, die dazu nötige Reinheit von 
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99,999999999999 % zu erreichen. 
Die wichtigsten Schritte der Feinreinigung seien kurz angedeutet: 
Si aus der Quarz/Koks-Synthese wird chloriert, das flüssige SiCl4 durch Destillation gereinigt 
und mit H2 reduziert. Alternativ lässt man erst mit Chlorwasserstoff, dann mit Wasserstoff 
reagieren (Rückreaktion): 
 
                          500 °C 
  Si + 3 HCl             SiHCl3 + H2 + ∆H 
                          1000 °C 
 
Eine anschließende Feinreinigung des Reinsiliziums durch Zonenschmelzen beruht auf der 
Tatsache, dass sich die letzten Verunreinigungen beim langsamen Kristallisieren viel leichter in 
der Schmelze lösen und mit der Phasengrenze an das Ende eines Si-Stabes wandern, wo man sie 
abschneidet. 
Ein Ion Si4+ ist weder in freier noch in hydratisierter Form bekannt.  
Siliciumtetrahalogenide hydrolysieren nach der Gleichung 
        SiX4 + 4 H2O ⎯→ Si(OH)4 + 4 HX 
 
Die Reaktion bleibt nicht auf der Stufe der "Orthokieselsäure" H4SiO4 (= Si(OH)4) stehen, 
sondern es schließt sich eine Reaktion unter Wasserabspaltung (Kondensationsreaktion) dieser 
unbeständigen Säure an, die je nach Bedingungen zu Di-, Tri-, Tetra-,...., -Silikaten, und 
schließlich zu Ringen, unendlichen Ketten und in alle Raumrichtungen fortschreitend zu Band- 
oder Blatt-Strukturen führen kann, bis hin zum Raumnetz des SiO2, das schließlich durch 
längeres Glühen erreicht wird. 
Der Vielzahl der Vernetzungsmöglichkeiten auf diesem Weg entspricht die Vielzahl der Silikat-
Mineralien (statt H+: Metall-Ionen), die bekannt und praktisch wichtig sind. Neben Mineralien 
sind dies Gebrauchsgüter wie Tongut, Steingut, Porzellan, Gläser, Zement, Beton u. a. {PSK 9-
24} 
Ganz ähnliche Bildungsprinzipien gelten für die Silicone. Sie unterscheiden sich von den 
Silikaten formal dadurch, dass brückenbildende  Si-O-Si-Bindungseinheiten durch inerte 
Methylgruppen CH3 aufgelöst sind: Si-CH3  CH3-Si. Dies verringert die Zahl der Vernetzungen 
im Raum und macht die Silicone durch die Anwesenheit der Kohlenwasserstoffgruppen 
wasserabstoßend. 
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Grundlage der technischen Darstellung ist die Rochow-Synthese 
                                     ⎯⎯⎯⎯→  2 (CH3)2SiCl2
                  300-400 °C   
4 CH3Cl + 2 Si          ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ 
                        Cu                       ⎯⎯⎯⎯→  (CH3)3SiCl + CH3SiCl3
                             
Zur Benennung der CH3Si-Verbindungen leitet man die Namen vom Silan SiH4 her und gibt 
durch Zahlworte (di, tri, tetra) an, wieviel H-Atome substituiert sind: 
    CH3SiCl3       Trichlormethylsilan 
   (CH3)2SiCl2     Dichlordimethylsilan 
   (CH3)3SiCl      Chlortrimethylsilan 
Diese drei farblosen Flüssigkeiten entstehen bei der Rochow-Synthese als Gemisch und werden 
durch Destillation getrennt. 
Wie bei den Tetrahalogeniden entstehen durch Hydrolyse aller SiCl-Funktionen und 
anschließende Kondensationsreaktion die Silicon-Kunststoffe: 
 
  (CH3)2SiCl2 + H2O ⎯→ {(CH3)2SiO}∞ + 2 HCl 
 
Ein Zusatz von CH3SiCl3 (oder SiCl4) bewirkt an einigen Stellen Vernetzung dieser Ketten im 
Raum: es entstehen feste Silicone. 
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Ein Zusatz von (CH3)3SiCl bewirkt einen Kettenabbruch: es entstehen leichter bewegliche 
Siliconöle. 
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Zahlreiche Anwendungen: wasserabweisende Schutzschichten, Siliconspray, 
Gebäudekonservierung, Motorenwicklungen, moderne Anstrichfarben, etc. 
 
 
5.5.3 Zinn und Blei 
 
Typische Vorkommen sind Zinnstein SnO2 und Bleiglanz PbS. Die technische Darstellung der 
Metalle erfolgt durch Reduktion ihrer Oxide mit Koks bzw. Kohlenmonoxid: 
 
   SnO2 + 2 C ⎯→ Sn + 2 CO 
   PbO  + CO  ⎯→ Pb + CO2 
 
Blei(II)oxid wird durch Rösten (Erhitzen an der Luft) gewonnen. 
 
   2 PbS + 3/2 O2 ⎯→ PbO + SO2 
 
SnX4 hydrolysieren wie SiX4, Endprodukt ist (ebenfalls nach Glühen) SnO2. Während SnCl4 
nach Sn + 2 Cl2 ⎯→ SnCl4 dargestellt wird, sind PbX4 unbeständig,  
Daher wird beim Versuch einer Herstellung von Bleitetrachlorid Chlor entwickelt: 
 
   PbO2 + 4 HCl ⎯→ PbCl2 + Cl2 + 2 H2O 
 
Rote Mennige Pb3O4, das Pigment in Rostschutzfarben, ist ein Mischoxid: PbO2·2 PbO mit 
Pb(II) und Pb(IV) im Festkörper. 
 
 
 
5.6  Elemente der V. Hauptgruppe PSE 
 
 
5 Außenelektronen   ns2   np3                 N       P        As    Sb   Bi 
relative Häufigkeit                     10000    2500    10     1     0,1 
 
Der Nichtmetallcharakter dominiert in dieser Gruppe, nur Bismut hat deutlich metallische 
Eigenschaften. Die Zahl stabiler Oxidationsstufen zwischen den Extremen -3 und +5 ist hier 
größer, die Möglichkeiten chemischer Reaktionen vielseitiger. 
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5.6.1 Stickstoff 
 
Vorkommen elementar in der Luft:       78,09  Vol.-%    N2 
                                          20,95   Vol.-%    O2 
                                            0,03   Vol.-%    CO2 
                                             0,93   Vol.-%    Edelgase 
 
Vorkommen gebunden in Nitraten: Chilesalpeter NaNO3, in Tieren und Pflanzen als Eiweiß, 
Nucleinsäuren, Alkaloide sowie als Stoffwechselprodukte wie Harnstoff etc. 
Gewinnung durch Tieftemperatur-Destillation der Luft.                
                                                                                                                      N2   Sdp.     -196 °C 
          O2   Sdp.     -183 °C 
 
Flüssige Luft oder flüssiger Stickstoff werden in thermisch isolierten Gefäßen, den Dewar-
Gefäßen, transportiert. 
Bei diesen tiefen Temperaturen verändern sich viele Eigenschaften von Stoffen, deren Erfahrung 
bei Raumtemperatur wir gewohnt sind, sehr drastisch: Gummi-Elastizität wird zu Sprödigkeit, 
ein dumpfer Schlag auf ein Stück Blei wird zum hellen Klang, etc. 
Die Gewinnung von Stickstoff-Verbindungen ist ein technisches Problem, weil die chemischen 
Eigenschaften des Elements bestimmt werden durch die außerordentliche Reaktionsträgheit des 
Distickstoffmoleküls N2. 
     941 kJ  +  N2  →  2 N 
 
Eine Bindungsbeschreibung mit einer Valenzstrichformel ⏐N≡N⏐ trägt dem experimentell 
gefundenen kurzen Abstand d(N-N) = 110 pm durch eine Dreifachbindung Rechnung. 
Nur wenige Reaktionen des Distickstoffs laufen nach Erwärmen freiwillig ab: 
 
   6 Li + N2       →  2 Li3N   Lithiumnitrid 
  3 Mg + N2     →  Mg3N2    Magnesiumnitrid 
  CaC2 + N2     →  C +  CaCN2    Calciumcyanamid (Kalkstickstoff) 
                                                                     
In der Natur aber wird N2 in den Wurzelknöllchen von Leguminosen, einer Pflanzenfamilie, der 
z. B. Lupinen und Erbsen angehören, assimiliert, d. h. in Ammoniak-Verbindungen 
umgewandelt. 
Von den Stickstoff-Wasserstoff-Verbindungen ist Ammoniak die wichtigste Großchemikalie. 
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Im Labor wird Ammoniak aus Ammoniumsalzen durch Deprotonieren mit starken Basen aus-
getrieben. Auch die Hydrolyse von Nitriden (Protonierung von Nitrid-Ionen N3- durch Wasser) 
ist eine brauchbare Methode. 
    Mg3N2 + 6 H+  ⎯→ 2 NH3 + 3 Mg2+ 
    CaCN2 + 3 H2O ⎯→ 2 NH3 + CaCO3 
 
Kalkstickstoff (Ca-Cyanamid) hydrolysiert im feuchten Boden sehr langsam. 
Eine kostengünstige technische Herstellung von Ammoniak muss aus den Elementen erfolgen: 
Haber-Bosch-Verfahren    Fritz Haber  (Nobelpreis 1918), Carl Bosch (Nobelpreis 1931)  
  
    3 H2   +   N2    →   2 NH3   +   92,1 kJ 
 
Die großtechnische Synthese erfolgt im NH3-Kontaktofen bei 200 bar, 500 °C mit Fe3O4 als 
Katalysator-Vorstufe (unter den Reaktionsbedingungen wird daraus α-Fe). 
Verwendung in Form von Ammoniumsalz in Düngemitteln sowie auch zur Herstellung von 
Salpetersäure durch NH3-Verbrennung nach dem Ostwald-Verfahren 
 
                   Pt/Rh-Kat. 
  4 NH3+ 5 O2    ⎯⎯⎯⎯→    4 NO + 6 H2O + 905 kJ 
                            750 °C 
 
Ohne Kontakt am Katalysator verbrennt NH3 mit Sauerstoff wenig nutzbringend nach 
 
   4 NH3 + 3 O2 ⎯→ 2 N2 + 6 H2O 
 
NO ist ein farbloses Gas, das auch aus den Elementen unter Energiezufuhr (z. B. in einem 
Gewitter durch Blitze) entsteht und an der Luft sofort braun wird, da es zu NO2 oxidiert wird: 
 
   2 NO + O2 ⎯→ 2 NO2 
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Beide N-Oxid-Moleküle verletzen die Oktettregel; wegen ihrer ungepaarten Elektronen 
bezeichnen wir sie als Radikale: 

N=O
. N

O O

. +
-
 

An feuchter Luft (Gewitterregen) bzw. in Rieseltürmen (technische HNO3-Herstellung) wird aus 
NO2 Salpetersäure: 
    4 NO2 + 2 H2O + O2 ⎯→ 4 HNO3 
 
Salpetersäure ist ein starkes Oxidationsmittel. Sie oxidiert z. B. alle Metalle mit einem 
Normalpotenzial Eo < 0,96 V. 
In ihrem Verhalten gegenüber Salpetersäure unterscheiden sich Silber und Gold mit den 
Normalpotenzialen Eo(Ag) = 0,80 V und Eo(Au) = 1,50 V, was der Säure schon im Mittelalter 
den Namen Scheidewasser eingebracht hat. 
Erst das noch stärker oxidierende "Königswasser" löst auch Gold. Seine optimale 
Zusammensetzung  HCl : HNO3 = 3 : 1  beruht auf der Gleichung: 
 
         HNO3 + 3 HCl ⎯→ 2 Cl· + NOCl + 2 H2O 
 
Die Chloratome können nun das Gold oxidieren und damit auflösen: 
       Au + 3·Cl ⎯→ Au3+ + 3 Cl- 

(Au3+ liegt in dieser Lösung als Tetrachlorogoldsäure HAuCl4 vor.) 

Auch die Salze der Salpetersäure wirken oxidierend, und zwar die Alkali-Nitrate, weil sie beim 

Erhitzen Sauerstoff entwickeln. 

 
K N O 3    K N O 2       1/ 2 O2 +

N 

O 

O O - - 
+ N 

O O- 
 

Schwermetall-Nitrate jedoch zersetzen sich beim Erhitzen zu Metalloxid und NO2; z. B.  
 
               Pb(NO3)2 ⎯→ PbO + 2 NO2 + ½ O2 
 
Ammoniumsalze mit Nitrit- oder Nitrat-Anionen zersetzen sich im Sinne einer internen Redox-
Reaktion so, dass H und O zu Wasser zusammentreten: 
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200 °C:  NH4NO3 ⎯→ 2 H2O + N2O    Lachgas  N=N=O 
0 °C :       NH4NO2 ⎯→ 2 H2O + N2               
 
Behandeln von Salpetersäure mit starken wasserentziehenden Mitteln (P4O10) bewirkt: 
 
   2 HNO3 ⎯→  N2O5 + H2O 
 
Distickstoffpentoxid N2O5 ist wie alle Stickstoffoxide eine endotherme Verbindung, d. h. 
thermodynamisch ist es weniger stabil als das Gasgemisch der Elemente. Es existiert nur, weil 
sein Zerfall bei Raumtemperatur sehr langsam ist. Verbindungen mit einem solchen 
Temperaturverhalten nennt man metastabil. 
 
 
5.2 Phosphor 
 
Vorkommen als     Phosphorit             Ca3(PO4)2 
      Apatit                 Ca5(PO4)3X     X = OH, F, Cl 
  z. B.  Hydroxid-Apatit        Ca5(PO4)3OH    (in Zähnen und Knochen)                                                   
 
in Pflanzen und Tieren:   Phosphorsäure-Verbindungen spielen eine wichtige Rolle im 
biochemischen Geschehen. Technische Herstellung von Phosphor durch Reduktion von 
Phosphaten mit Koks und Quarzsand als Schlackenbildner: 
                                            1400 °C 
1540 kJ + Ca3(PO4)2 + 3 SiO2 + 5 C ⎯⎯⎯⎯⎯→ P2 + 5 CO + 3 CaSiO3 
 
Die P2-Moleküle des heißen Dampfes (vgl. N2-Molekül) lagern sich im kalten Auffanggefäß zu 
P4-Molekülen des weißen Phosphors zusammen (Doppelbindungsregel: die Elemente der 
zweiten und dritten Achterperiode geben Mehrfachbindungen zu Gunsten von Einfachbindungen 
auf.). Elementarer Phosphor in dieser molekularen Modifikation ist giftig. 
Weißer Phosphor ist metastabil und lagert sich unter geeigneten Bedingungen in roten, violetten 
oder schwarzen Phosphor um. Diese Modifikationen sind makromolekular, unlöslich und 
ungiftig.  
Aufbewahrt wird weißer Phosphor unter Wasser, worin  er sich wegen des fehlenden 
Dipolmoments des P4-Moleküls nicht löst. 
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Schon bei 30 °C entzündet er sich, z. B. bei mangelnder Vorsicht auf der Hand: 
 
   P4 + 5 O2 ⎯→ P4O10 + 2983 kJ 
 
Dabei werden alle P-P-Bindungen zu P-O-P Brücken und dehnen das Tetraedergerüst 
(gestrichelte Kanten), so dass das P4O10-Molekül folgende Gestalt hat: 

.

P

O
P

O

O
P

O

P

O
O

O

O
O

O

 
 
Sicherheitszündhölzer enthalten auf der Reibfläche roten Phosphor und Glaspulver, im 
Zündholzkopf Antimonsulfid, Kaliumchlorat als Oxidationsmittel sowie ein Bindemittel. 
Beim Reiben kommen kleine Mengen einer brisanten Mischung zustande: 
 
  12 P + 10 KClO3 ⎯→ 3 P4O10 + 10 KCl 
 
der Zündholzkopf brennt viel friedlicher nach    2 Sb2S5 + 15 O2 ⎯→ 2 Sb2O5 + 10 SO2 
 
P (rot) + KClO3 im brisanten Gemisch: Detonation. 
P (rot) als Flammschutz z. B. für Schaumstoff. 
 
P4O10 ist eine stark wasseranziehende Substanz (extremes Trockenmittel), z. B.  
 
    2 H2SO4 + P4O10 ⎯→ 2 SO3 + 4 HPO3  
 
Seine vollständige Hydrolyse über die stabile Zwischenstufe der Metaphosphorsäure HPO3 
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hinweg endet bei der Phosphorsäure:   P4O10 + 6 H2O ⎯→ 4 H3PO4  
 
Für Düngezwecke wird Phosphorsäure nach   Ca3(PO4)2 + 3 H2SO4 ⎯→ 3 CaSO4 + 2 H3PO4 
hergestellt. Sie ist als 85 - 90 %ige "sirupöse" Phosphorsäure im Handel. 
Als Säure ist sie "dreibasig", d. h. ihre Dissoziation erfolgt schrittweise 
 
  H3PO4   →   H+ + H2PO4-     Dihydrogenphosphat- 
  H2PO4-  →   H+ + HPO4

2-
        Hydrogenphosphat- 

  HPO4
2-

    →   H+ + PO4
3-

            Phosphat-Ion 
 
 
5.7  Chalcogene (griech.: Erzbildner), VI. Hauptgruppe PSE 
 
                            O       S              Se      Te    (Po) 
Relative Häufigkeit      5·106    55OO     1,3     0,1      - 
 
Oxidationsstufen von -2 bis +6. 
 
 
5.7.1 Sauerstoff 
 
Oxygenium (griech.: Säurebildner), mit 50,5 % der Erdrinde das häufigste Element. Vorkommen 
in Luft, Wasser und Mineralien (Oxide, Carbonate, Silikate, Phosphate). Herstellung aus der Luft 
(wie beim Stickstoff). Zu den Labormethoden der Darstellung außer den schon vorgestellten:  
H2O-Elektrolyse     2 H2O ⎯→ O2 + 2 H2 
Thermische Zersetzung sauerstoffreicher Verbindungen > 400 °C: 

  2 KClO3 ⎯⎯⎯⎯⎯→ 3 O2 + 2 KCl 
           [MnO2] 
 
       2 HgO    ⎯→ 2 Hg  + O2 
 
                      70 °C 
       2 BaO2              2 BaO  +  O2 
                     500 °C 
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Bariumperoxid BaO2 enthält das Peroxid-Anion. 
Das Disauerstoffmolekül ist im energieärmsten Zustand ein Diradikal: 

Peroxid-Ion                                       Disauerstoff-Molekül

O O- - O O. .
- + + -

. .OO

 

Eine zweite, energiereichere Modifikation, das Ozon, enthält O3-Moleküle mit vollständig 
gepaarten Elektronen. 

O

O

O-
+ +

-O

O

O

symmetrisch gewinkelt, Winkel (O-O-O) = 116,8°
nur ein Abstand d(O-O) = 127,8 pm

 

Sauerstoff verbindet sich mit allen Elementen außer Krypton und den leichteren Edelgasen. Die 
binären O-Verbindungen heißen Oxide. 
Außer dem Wasser kennen wir als zweite binäre Verbindung mit Wasserstoff das 
Wasserstoffperoxid H2O2, welches sich durch Protonieren von Peroxid-Ionen gewinnen lässt, z. 
B. ergibt die Hydrolyse von BaO2 
 
  BaO2 + 2 H2O ⎯→ H2O2 + Ba2+ + 2 OH- 
 
Seine Molekülgestalt bezeichnen wir als hausdachförmig. 

H

O O

H

Bindungswinkel HOO =  94,8° Diederwinkel = 111,5°

d(O-O) = 147,5 pm  

Die Bleichwirkung des H2O2 beruht auf der Bildung von reaktiven OH-Radikalen beim Zerfall. 
Die Bruttogleichung ist: 
    2 H2O2 ⎯→ 2 H2O + O2 
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5.7.2 Schwefel  
 
Neben Vorkommen in elementarer Form (USA, Japan, Sizilien) finden wir ihn gebunden in 
sulfidischen Erzen (Bleiglanz PbS, Pyrit  FeS2) in Sulfaten (PbSO4, CaSO4) aber z. B. auch im 
Erdöl oder Eiweiß. 
Herstellung: 
Das Herausschmelzen aus unterirdischen Naturvorkommen mit überhitztem Wasserdampf wurde 
im Jahr 2000 eingestellt. Aus Schwefelwasserstoff H2S durch Oxidation, etwa beim 
Entschwefeln von Erdgas (Claus-Prozess, s.u.) oder von Synthesegas  im Haber-Bosch-
Verfahren, fällt Schwefel in größeren Mengen an, als der Markt aufnehmen kann. 
Schwefel ist ein Musterbeispiel für die Vielzahl der Modifikationen, die ein Element allein bilden 
kann. Über 100 sind bekannt, allerdings nicht alle davon ausreichend genau. 
 
       95 °C      119 °C           160 °C        444,5 °C 
α-S                      ß-S                   λ-S                       µ-S                             S8               S2
  
 
Von den Oxidationsstufen sind alle geradzahligen zwischen -2 und + 6 gängig. 
Ausgehend vom Sulfidion S2- entsteht durch schrittweises Protonieren die schwache Säure H2S: 
 
  S2-  + H+        HS-     Hydrogensulfid-Ion 
  HS- + H+        H2S     Schwefelwasserstoff 
 
H2S ist ein giftiges Gas mit dem Geruch fauler Eier. 
Die Sulfidionen S2-, von denen im Gleichgewicht auch in saurer Lösung genügend nachgebildet 
werden, fällen viele Metallionen als unlösliche Metallsulfide aus: CdS , PbS, HgS. 
H2S verbrennt beim Entzünden an der Luft zu SO2, dem Produkt aller Verbrennungen 
schwefelhaltiger Stoffe. 
    2 H2S + 3 O2 ⎯→ 2 SO2 + 2 H2O 
       1/8 S8  +   O2 ⎯→ SO2 
 
SO2 ist das Anhydrid der schwefligen Säure, einer zweibasigen Säure, die wie die Kohlensäure 
in reiner Form nicht bekannt ist. 
     SO2 + H2O  →   H2SO3 
     H2SO3         →   H+ + HSO3-  Hydrogensulfit-Ion 
     HSO3-          →  H++ SO32-     Sulfit-Ion 
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Schwefeltrioxid, das eigentliche Endprodukt der Schwefelverbrennung, bildet sich nach 
 
     2 SO2 + O2  →   2 SO3 + 188 kJ 
 
nur, wenn die Reaktionswärme rasch abgeleitet wird, da diese sonst die Rückreaktion bewirkt 
(Prinzip von le Chatelier, s. Abschnitt 3.3.3.) 
Die beste technische Lösung dieses Problems ist das Kontakt-Verfahren. 
 
     2 S + 3 O2 ⎯⎯⎯→ 2 SO3 
                                     [V2O5] 
 
SO3 ist das Anhydrid der Schwefelsäure, einer starken Säure, die in wässriger Lösung zwei 
Protonen abgibt: 
  SO3 + H2O →   H2SO4            Schwefelsäure 
  H2SO4        →   H+ + HSO4-   Hydrogensulfat-Ion 
  HSO4-         →   H+ + SO42-    Sulfat-Ion 
 
Reine (auf 98 % konzentrierte) Schwefelsäure ist ein gutes Trockenmittel. Kohlenhydraten 
CnH2nOn wie Rohrzucker (oder Stofflappen) entzieht sie das Wasser bis zur Schwarzfärbung 
durch Verkohlen. 
Verwendung der Schwefelsäure: Bleiakku, organische Chemie (Sulfonierungen) 
 
Formal abgeleitet vom Sulfat ist das Thiosulfat: 
 

S

O

O O
O

-

- -

-

S

S

O O
O

Sulfat-Ion Thiosulfat-Ion

 
 
Man erhält es durch Einrühren von S8 in Na2SO3-Lösung: 
 
   SO32- + 1/8 S8 ⎯→ S2O32- 
 
Eine sinngemässe Umkehrung der Bildung ist die Zersetzung mit Säuren: 
 
  S2O32- + 2 H+ → H2S2O3 → H2O + S + SO2 
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Thiosulfat, das Fixiersalz im photographischen Prozess, löst unzerstörtes Silberbromid unter 
Ausbildung eines löslichen Salzes mit einem komplexen Anion: 
 
  AgBr(f) + 2 S2O32- ⎯→ Ag(S2O3)23- + Br- 
 
Seine Rolle als Antichlor-Reagenz hatten wir in Abschnitt 3.3.9. kennen gelernt. 
 
 
5.8  Halogene (griech.: Salzbildner), VII. Hauptgruppe PSE 
 
7 Außenelektronen:   ns2   np5 
                               F      Cl      Br     I        (At) 
      relative Häufigkeit    90     250     1     0,08 
 F2 grünlichgelbes Gas 
 Cl2 : gelbgrünes (griech.: chloros) Gas 
 Br2 : dunkelrote Flüssigkeit mit rotbraunem Dampf 
 I2  : schwarzglänzende Kristalle mit violettem Dampf 
 
Alle Halogene sind Nichtmetalle und kommen nur in gebundener Form vor: 
 F-   : Flussspat CaF2, Kryolith Na3AlF6 
 Cl-  : Steinsalz NaCl, Sylvin KCl 
 Br-  : in Chlorid-Mineralien, gelöst im Toten Meer 
 I-   : im Chile-Salpeter zusammen mit NaNO3 als Ca(IO3)2 
 
Die Darstellung der Elemente X2 durch Oxidation der Halogenide X- geht mit steigender 
Ordnungszahl immer leichter. 
 
X              F               Cl              Br              I 
 
Eo       +3,06 V      +1,36 V      +1,07 V      +0,62 V 
 
Das leichtere Halogen macht das schwerere aus seinen Salzen frei: 
 
   Cl2 + 2 Br- ⎯→ 2 Cl- + Br2 
   Cl2 + 2 I-  ⎯→ 2 Cl- + I2 
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Eine Abtrennung des Produkts erfolgt durch Überführen in eine zweite Phase, etwa durch 
Verdampfen oder Ausschütteln mit Tetrachlorkohlenstoff CCl4 oder Cyclohexan (C6H12), die 
sich mit der wässrigen Lösung nicht mischen. 
Die Halogene sind aggressive Oxidationsmittel und daher giftig. Iod ist am schwächsten und 
eignet sich zum Desinfizieren. 
Die Halogenwasserstoffsäuren sind, abgesehen von der mittelstarken Flusssäure HF, in Wasser 
alle vollständig dissoziiert. Unter ihnen ist HI die stärkste Säure, da Iod zum Wasserstoff wegen 
des Größenunterschieds die schwächste Bindung ausbildet. Als einzige von ihnen greift 
Flusssäure Glas an, wobei gasförmiges Siliciumtetrafluorid aus dem Gleichgewicht entweicht: 
 
   4 HF + SiO2     ⎯⎯→     SiF4 + 2 H2O 
 
Als Endglied einer systematischen Reihe der Chlorsauerstoffsäuren HClOx relativ am stabilsten 
ist die Perchlorsäure (x=4). Sie ist auch die stärkste unter den folgenden Säuren, obwohl sie 
bezüglich der Dissoziation von Protonen rein statistisch im Nachteil wäre: 
 

P

O

HO OH
OH

O

S

O
OHHO

Cl

O

O
O

OH

 

Hier überspielt der Effekt der steigenden Elektronegativität und der hohen Ladung des 
Zentralatoms den Einfluss der Statistik dadurch, dass gegen Ende der Reihe soviel 
Elektronendichte vom Sauerstoff abgezogen wird (durch Cl7+ ), dass dieser selbst in einem Anion 
für Protonen nicht mehr attraktiv ist. 
Zunehmende Elektronegativität ist auch der Anlass für eine zunehmende Säurestärke der 
Elementwasserstoffverbindungen (s. Abschnitt 5.1.) 
 
 NaH    MgH2    AlH3      SiH4    PH3    H2S     HCl 
     ←⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯       ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯   
                                                                                                             HBr 
 Hydrid-Charakter           Säurestärke                    ↓   HI 
                                                   
Angefangen bei der weitgehend unpolaren Si-H-Bindung nimmt rechts der saure Charakter mit 
steigender Gruppe zu und wächst links der Hydrid-Charakter der Element-Wasserstoff-Bindung 
mit fallender Gruppe bis hin zur fast reinen Ionenbeziehung im Natriumhydrid. 
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4.9  Nebengruppen-Elemente (ausgewählte Kapitel) 
 
Beim Aufbau des PSE (s. Abschnitt 1.3.) entstehen die Nebengruppen dadurch, dass d- und f-
Energieniveaus mit Elektronen besetzt werden. Die erste Möglichkeit bietet die M-Schale mit 
ihren 3d-Niveaus, aber vorher werden zwei Elektronen in das 4s-Niveau eingebaut. 
Damit haben alle diese Elemente, Sc, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn, 4s-Außenelektronen, 
und alle sind Metalle. Weil nicht nur die 4s-Elektronen sondern zusätzlich auch aus besetzten 3d-
Niveaus verschieden viele Elektronen nacheinander zur Bindungsbildung bewegt werden 
können, gibt es eine Vielzahl farbiger Verbindungen in hohen und niedrigen Oxidationszahlen. 
Bei ihnen treffen wir in der Regel hohe Koordinationszahlen an: 4,5,6 oder 8. 
 
 
.9.1 Eisen, Fe, VIII. Nebengruppe 
 
Lohnende Vorkommen dieses wichtigsten Metalls unserer Technik bilden die Mineralien 
Magnetit Fe3O4 (Magneteisenstein), Roteisenstein Fe2O3, Pyrit FeS2. Eisen wird durch 
Reduktion von Eisenoxiden mit Koks hergestellt. Sulfidische Erze wie der Pyrit müssen zunächst 
einem Röstprozess unterworfen werden. 
 
  4 FeS2 + 11 O2 ⎯→ 2 Fe2O3 + 8 SO2 
 
Die Reduktion der Oxide im Hochofenprozess (s. Lehrbücher der Chemie!) liefert ein Roheisen 
mit hohem Kohlenstoff-Gehalt (> 1,7 % C als feste Lösung in Fe), das nicht leicht zu verarbeiten 
ist. Dieses enthält die Zementit-Phase Fe3C. {PSK 4.1-21} 
Durch Einblasen von O2 in die Schmelze (Linz-Donawitz-Verfahren) {PSK 4.1-10} wird Stahl 
(0,5 - 1,7 % C) erzeugt{PSK 4.4}, während C-Gehalte < 0,5 % das Eisenmetall weich machen 
(Schmiedeeisen). 
Eisen ist beständig an trockener Luft, in reinem Sauerstoff und in destilliertem Wasser. An 
normaler Luft aber läuft unter Mitwirkung der Kohlensäure die Rostbildung ab: 
 
  4 Fe + 2 H2O + 3 O2    ⎯→   4 Fe(O)OH 
                                   [CO2] 
 
Ein gewisser Rostschutz wird durch Passivierung mit einer Oxidschicht erreicht. Diese ist aber 
mechanisch leicht ablösbar und schon gegen schwache Säuren nicht beständig. Praktischer 
Rostschutz wird durch Abdecken von Eisenflächen mit Metallschichten aus Zink, Zinn oder 
Chrom erreicht. Zwei Metalle in leitender Verbindung bilden aber immer ein Lokalelement. 
Das Paar Fe/Zn (Potenziale Fe: -0,41 V, Zn -0,76 V) als galvanische Zelle mit Fe als Kathode 
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und Zn als Anode korrodiert, indem sich nur Zink auflöst, das dadurch das Eisen schützt 
(Opferanode). Ein Chromschutz beruht auf demselben Prinzip, nur ist Chrom zusätzlich durch 
eine Cr2O3-Schicht passiviert. 
Dagegen wirkt ein Überzug aus Zinn (Weißblech), der Eisen zur Anode der galvanischen Zelle 
macht ( Potenzial Sn -0,14 V), nur solange er intakt ist. 
 
 
4.9.2 Wolfram, W, VI. Nebengruppe 
 
Vorkommen als Wolframat-Erz (mit dem Anion WO42-). 
Herstellung durch Reduktion des Wolframtrioxids im Wasserstoffstrom. 
 
                                1200 °C 
   WO3 + 3 H2   ⎯⎯⎯⎯⎯→  W + 3 H2O 
 
Das so erhaltene schwarze Pulver wird gepresst und in H2-Atmosphäre elektrisch gesintert. Die 
Verarbeitung ist wegen des sehr hohen Schmelzpunktes von 3380 °C aufwendig. 
Verarbeitet wird Wolfram durch Sintern zu Glühfäden in elektrischen Lampen (2-4 % der 
Weltproduktion) und zu ca. 90 % in Form von Wolframstahl, dem Material schnell laufender und 
dadurch besonders heiß werdender Teile, das auch bei Rotglut noch hart ist. 
 
               500 °C 
Halogenlampe:   W + 2 I2                 WI4 
                                          3000 °C 
Zur Funktionsweise siehe die Abb. auf Seite 84. 
 
 
 
4.9.3 Titan, IV. Nebengruppe 
 
Titan findet sich in den Mineralien Rutil (TiO2) und Ilmenit (FeTiO3). Das Metall kann nicht 
direkt mit Koks dargestellt werden, da sich Titancarbid (TiC) bilden würde. Man erzeugt die 
farblose, destillierbare Flüssigkeit TiCl4 nach 
 
                           800 °C 
 TiO2 + 2 C + 2 Cl2 ⎯⎯⎯⎯→ TiCl4 + 2 CO +  80 kJ 
 
                           800 °C 
 TiCl4 + 2 Mg      ⎯⎯⎯⎯⎯→ Ti + 2 MgCl2 + 533 kJ 
                            Ar 
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und gewinnt das Element in roher Form durch die relativ teure metallische Reduktion unter 
Argon-Schutzgas. {PSK 5-38}  
Hydrolyse statt Reduktion liefert das beste Weißpigment unserer Technik (z. B. Titanweiß in 
Anstrichfarben): 
     TiCl4 + 2 H2O ⎯→ TiO2 + 4 HCl 
 
Eine anschließende Reinigung des Elements nach dem van Arkel / de Boer-Verfahren nutzt die 
reversible Bildung des Titantetraiodids am heißen Draht (nach dem Prinzip einer chemischen 
Transportreaktion): 
     
     500 °C 
   Ti + 2 I2     TiI4 + 427 kJ 
     1000 °C 

Rohtitan, 500 °C

W-Draht, 1200 °C  

 
 
Titan ist ein silberweißes, gut schmiedbares Metall vom Schmp. 1668 °C. Titanstahl ist 
besonders stoß- und schlagfest und wird für Eisenbahnräder, Turbinen, etc. verwendet. 
Titanlegierungen sind wichtig für den Flugzeugbau und den U-Boot-Bau als leichte Werkstoffe, 
die in Seewasser nicht korrodieren. 
 
 
4.9.2 Platin, Pt, VIII. Nebengruppe 
 
Dieses schwere silberglänzende Edelmetall findet sich elementar wegen seiner hohen Dichte von 
21,45 g/cm-3 in sekundären Lagerstätten (wie Gold z. B. an bestimmten Stellen im Sand von 
Flüssen). Jährlich werden ca. 50 t im Wert von 2-3 Mrd. DM gehandelt. 
Verwendet wird es als fester Kontakt-Katalysator bei der NH3-Verbrennung zur Salpetersäure-
Herstellung. Feinverteilt benutzt es die chemische Industrie zum Hydrieren (Addieren von H2) 
organischer Chemikalien, da es H2 lösen kann (siehe Normalwasserstoff-Elektrode). 
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4.9.3 Uran, U, Actiniden-Reihe 
 
Natürlich vorkommendes Uran (in oxidischen Erzen wie der Pechblende) besteht aus den 
Isotopen 
 
  238                              235 
                 U        99,3 %                 U        0,7 % 
     92                                 92 
 
               235 
von denen nur       U  durch Neutronen spaltbar ist. 
                 92 
 
Die Gleichung dieser Kernspaltung ist summarisch 
 
235       +n     236        Zerfall 
     U     ⎯→       U     ⎯⎯⎯⎯→  2 Spaltstücke + 3 n + Energie 
 92                   92 
                                          ∆H ≅ 15 Mrd. kJ/mol 
 
      235                                             238 
Mit reinem     U  ist eine Kettenreaktion möglich.          U  fängt 
                  92                                                92 
 
die dabei gebildeten Neutronen in einer Kernreaktion ab, 
 
      238    +n     239      -β-  239         -β-     239 
         U  ⎯⎯→            U  ⎯⎯→       Np  ⎯⎯→       Pu 
        92               92             93                94 
 
die das ebenfalls spaltbare Plutonium bildet (Brutreaktion). 
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6.  Grundriss der Organischen Chemie 
 
Die organische Chemie ist die Chemie der Kohlenstoff-Verbindungen. Ein ungeladenes C-Atom 
können wir in drei Bindungssituationen antreffen: 

C C C

 
tetraedrisch              trigonal eben                linear 
(sp3 hybridisiert)       (sp2 hybridisiert)           (sp hybridisiert) 
 
Alkane (gesättigte Kohlenwasserstoffe) sind binäre C,H-Verbindungen, die nur tetraedrisch 
konfigurierte C-Atome enthalten. 
Wir unterscheiden offenkettige, verzweigte oder nicht verzweigte, und cyclische Alkane. 
Die systematische Benennung schreibt die Endung -an vor. 
 
 CH4    CH3-CH3  CH3-CH2-CH3  H-(CH2)4-H   H-(CH2)5-H  ... CnH2n+2 
Methan  Ethan      Propan             Butan             Pentan           ... n-Alkane 
 
Als radikalische Reste (minus ein H-Atom) nennen wir sie Alkylgruppen. 
 
 CH3       CH3-CH2     C3H7    ...    CnH2n+1

Methy-     Ethyl-         Propyl  ...   Alkylreste mit der Endung -yl. 
 

Alkylgruppen können H-Atome (formal) beliebig ersetzen und verzweigte Alkane bilden. So 

können wir uns eine Reihe von Alkanen etwa der Summenformel C6H14 erzeugt denken, die sich 

in der Anordnung ihrer C,C-Bindungsgerüste unterscheiden. Einen solchen Satz von 

Verbindungen nennen wir Isomere. Unter der Voraussetzung tetraedrisch umgebener C-Atome 

und frei drehbarer C,C-Einfachbindungen erhalten wir genau 5 Isomere der Formel C6H14, die 

wir in den üblichen Stufen der Abstraktion des Formelbildes aufzeichnen: 

 85



 

 

 

2,2-Dimethylbutan 

C H3CH2C(CH3)3

H H 
C 

H C 

H 
H 

C 
H H 

C 
H 

H 
C 

H H H 
C 

H 
H 

2,3-Dimethylbutan 

( C H3)2CHCH(CH3)2

H H 
C 

H H 
C 

H H 
C 

H 
H 

C 
H H 

C 
H H 

C 
H H 

2-Methylpentan 

C H3CH2CH(CH3)CH2CH3C 
H H 

H H 
C 

C 
H 

H 
C 

H H 
C 

H H 
H 

H 
C 
H 

H 

2-Methylpentan 

( CH3)2CH CH2CH2CH3

H H 
C 

H 
C 

H H 

H H 
C 

C 
H H 

H 
C 

H H 
C 

H H 

n-Hexan 

CH3CH2CH2CH2CH2CH3H 
C 

H H 

C 
H H 

H H 
C 

C 
H H 

H H 
C 

H H 
C 

H 

 
Vor der Benennung wird die längste Kette von C-Atomen so nummeriert, dass die Substituenten 

die kleinsten "Hausnummern" erhalten. 

Die Kohlenwasserstoffe in Erdgas und Erdöl sind die wichtigste Rohstoffquelle der Chemie. 

Methan, der Hauptbestandteil des Erdgases, lässt sich im Labor durch Hydrolyse von 

Aluminiumcarbid gewinnen:   Al4C3 + 12 H2O ⎯→ 4 Al(OH)3 + 3 CH4 

Eine technische Synthese aus Wassergas (CO/H2) und zusätzlichem Wasserstoff ist möglich, aber 

zur Zeit noch nicht rentabel.                   250 °C      
     CO + 3 H2 ⎯⎯⎯⎯⎯→ CH4 + H2O 
                             [Ni] 
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Unter besonderen Umständen schon heute rentabel ist die Alkan-Synthese durch 
Kohleverflüssigung nach dem Fischer-Tropsch-Verfahren. 
 
                                   180 °C 
 n CO + (2 n + 1) H2 ⎯⎯⎯⎯⎯⎯→ CnH2n+2 + n H2O 
                          [Fe, Co, Ni] 

Die Benzinverbrennung im Explosionsmotor mit zündfähigen Gemischen aus Luft und 1-8 % 

Alkan erfolgt (z. B. für n-Heptan) ideal nach  C7H16 + 11 O2 ⎯→ 7 CO2 + 8 H2O 

Alkane brennen zwar an der Luft, sind aber sonst wenig reaktionsfreudig. Durch Einführen 

funktioneller Gruppen lassen sich von ihnen Derivate erhalten, die chemischen Reaktionen eher 

zugänglich sind. 

Als Beispiel die Chlorierung des Methans in der Gasphase: 

 CH4     +  Cl2    ⎯→   CH3Cl   +   HCl 

               Chlormethan (Methylchlorid) 

 CH3Cl  +  Cl2    ⎯→  CH2Cl2  +   HCl 

                        Dichlormethan (Methylenchlorid) 

usw. bis zu           CHCl3     CCl4 

            Trichlormethan (Chloroform)            Tetrachlormethan 

(Tetrachlorkohlenstoff) 

Gleichzeitiges Einführen von Chlor und Fluor führt in die Reihe der 

Fluorchlorkohlenwasserstoffe (FCKW). 

Cycloalkane bestehen im einfachen Fall aus zum Ring verknüpften CH2-Gruppen. 

CH2

CH2CH2

CH2 CH2

CH2 CH2

CH2

CH2 CH2

CH2 CH2

CH2

CH2 CH2

CH2 CH2

CH2

Cyclopropan Cyclobutan           Cyclopentan                Cyclohexan

Sessel Wanne

 

 87



 

 
Alkene (Olefine) sind ungesättigte Kohlenwasserstoffe, die mindestens eine C,C-Doppelbindung, 
d. h. mindestens zwei trigonal eben konfigurierte C-Atome enthalten. Die Endung im Namen ist -
en. 
 
CH2 CH2 CH2 CHCH3 CH2 CH(CH2)2 H CH2 CH(CH2)3 H ... C  Hn 2n

Ethen           Propen                Buten                         Penten                              Alkene  
 
Alkene besitzen neben der Verzweigung im C-Bindungsgerüst noch zwei weitere Möglichkeiten, 
Isomere zu bilden: Durch unterschiedliche Lage der C,C-Doppelbindung in der C-Kette. 
 

Buten-1 Buten-2 
 
Weil die C,C-Doppelbindung bei normalen Temperaturen nicht frei drehbar ist, können die 

beiden C-Atome der Doppelbindung, sofern sie Substituenten tragen, diese paarweise auf der 

einen Seite der C=C-Achse (cis) oder einander gegenüber (trans) anordnen. Im einfachsten Fall 

der isomeren Butene ergibt sich mit allen drei Möglichkeiten der Isomerie 

Buten-1           cis-Buten-2 trans-Buten-2 2-Methylpropen  

 
Das technisch wichtigste Alken, das Äthylen (korrekte Nomenklatur: Ethen), gewinnen wir in 
den Anlagen der petrochemischen Industrie durch Cracken bei Temperaturen > 600 °C.  
Auch die alkoholische Gärung ist als Rohstoffquelle im Prinzip nutzbar. 
 
                               400 °C 
   C2H5OH ⎯⎯⎯⎯→  C2H4 + H2O 
                               [Al2O3] 
 
Verwendet wird Äthylen zur Herstellung von Polyäthylen und von Basischemikalien 
(Oxosynthese, siehe Lehrbücher). 
Dialkene tragen zwei C,C-Doppelbindungen in der C-Kette. Liegt zwischen diesen 
Doppelbindungen nur eine C,C-Einfachbindung, dann nennen wir sie konjugiert. Das einfachste 
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Dialken besitzt daher eine C4-Kette und ist konjugiert: 
 
       Butadien   
Alkine (Acetylene) sind ungesättigte Kohlenwasserstoffe, die mindestens eine C,C-
Dreifachbindung, d. h. mindestens zwei sp-hybridisierte C-Atome enthalten. Die Endung im 
Namen ist -in. 
    HC≡CH      HC≡C-CH3     HC≡C-CH2-CH3   ....  CnH2n-2

    Ethin       Propin        Butin-1              Alkine 
 (Acetylen)                 
     H3C-C≡C-CH3 
                                   Butin-2 
 
Acetylen wird technisch durch Hydrolyse von Calciumcarbid oder aus Methan im Lichtbogen 
erzeugt. 
  CaC2   + 2 H2O  ⎯→ Ca(OH)2 + C2H2 
  
                               1400°C 
           406 kJ + 2 CH4  ⎯⎯⎯→ C2H2  + 3 H2
 
 
Die technisch interessanteste Klasse der Aromaten sind die Cyclohexatriene (6 C-Atome mit drei 

Doppelbindungen im Ring). Wichtigster Vertreter ist das Benzol C6H6 in den 

Formeldarstellungen gebräuchlicher Abstraktion: 

C
C

C

C
C

C

H

H

H

H

H

H
oder

kondensierte Aromaten:

Naphthalin                       Anthracen    
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Substituierte Benzole: 

OHCl
 

 Toluol       Chlorbenzol     Phenol 

 

Stellungsisomerie bei disubstituierten Benzolen am Beispiel der Xylole (Dimethylbenzole): 

 
ortho-Xylol      meta-Xylol   para-Xylol 

 

 

6.1 Funktionelle Gruppen  

 

Funktionelle Gruppen organischer Moleküle sind die Stellen, die am ehesten chemischen 

Reaktionen zugänglich sind. Sie bestimmen weitgehend die chemischen Eigenschaften der 

Moleküle. Außer den bereits vorgestellten C,C-Doppel- und Dreifach-Bindungen sind dies in der 

Regel Gruppen, die Heteroatome, X , d. h. O, N, S, Halogene, etc., enthalten.  

Wir unterscheiden daher am organischen Molekülrest R: 

 

O-haltige Gruppen: 
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BenzamidSäureamidgruppe  Säureamide    Acetamid

CONH2
CH3CONH2RCONH2

O
CC

N
H H

Essigsäureethylester
(Essigester)

EsterEstergruppe

O
CC

O
R R'COOR     CH3COOC2H5 

Benzoesäure

Oxalsäure

Essigsäure

Ameisensäure

Carboxylgruppe  Carbonsäuren

COOH
RCOOH   HCOOH  CH3COOH  HOOCCOOH 

O
CC

O
H

C6H5COC6H5CH3COCH3RR'CO
C

C O
C

Aldehydgruppe  Aldehyde      Formaldehyd  Acetaldehyd   Benzaldehyd

CHO
CH3CHOHCHORCHOC C

H

O

Methyl(tert.butyl)etherDiethyletherEtherEthergruppe

H3COC(CH3)3H5C2OC2H5ROROC
C

Hydroxygruppe     Alkohole    Ethanol   Propantriol (Glycerin)   Phenol

OH

ROH (R = H)    C2H5OH     CH2 CH CH2

OH OH OHH
OC

Aceton                Benzophenon
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N-haltige Gruppen: 

statt C-H         Allg. Formel          Beispiele 

Name        Stoffklasse       Namen 

__________________________________________________________________ 

 

C N H
H

RNH2  (R = H)     CH3NH2 NH2

primäre Amine Methylamin Anilin

R2NH (CH3)2NH
sekundäre Amine Dimethylamin
 R3N
tertiäre Amine

(CH3)3N
Trimethylamin

C N
O

O -

+ RNO2  (R = H)     CH3NO2 NO2

CH3

O2N N 2

NO2

O

Nitrogruppe  Nitroverbindungen   Nitromethan    Nitrobenzol TNT

C C N RCN CH3CN CH2 CHCN HCN

Cyanogruppe Nitrile Acetonitril Acrylnitril Blausäure

C N C O RNCO OCN(CH2)6NCO

Isocyanogruppe Isocyanate Hexandiisocyanat-1,6  
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Andere Gruppen 
__________________________________________________________________ 

C Cl

Br

I

RX CF2Cl2

Halogen-
verbindungen

Dichlordifluormethan
(ein CFKW, Sdp.-70°C)

Cl

Cl

ortho-Dichlorbenzol

C S
O

O
O

H
RSO3H SO3H

Sulfogruppe Sulfonsäuren Benzolsulfonsäure  
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6.2  Polymere (Makromoleküle) 
 
Wenn es gelingt, eine Verknüpfungsreaktion kleiner Teilchen im Prinzip beliebig oft zu 

wiederholen (Polymerisation), dann entstehen große Moleküle: die Makromoleküle mit 

Molekulargewichten zwischen 500 und einigen Millionen. 

Makromoleküle lassen sich durch drei Methoden der Verknüpfung erzeugen: 

(a) Polymerisation (am Beispiel des Polyethylens CH2=CH2 = ║): {PSK 7-10} 

( )
 

 Prinzip:     n   A = B  ⎯→  -(A-B-)n- 

 
(b) Polyaddition (am Beispiel der Polyurethane): {PSK 7-12} 
n [O C N (CH2) N C Om

]+ HO (CH2) OHp

O( C

O

NH m p n(CH2)O

O

CNH(CH2) O)
 

    Prinzip:  n X-A-B=Y ⎯→ -(A-B-Y-)n- 
 
(c) Polykondensation (am Beispiel des Nylon-6, 10): {PSK 7-11} 
 

n [ ]+ Cl (CH2) CC

O O

Cl
8

(
6

n

O

CNH(CH2) C(CH2)

O

)

H2N (CH2) NH26

- 2n HCl

NH
 

             Prinzip:  n  X-A-B-Y    ⎯⎯⎯⎯→ -(A-B-)2

                                     -n X-Y
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Weitere technisch durchgeführte Polymerisationen: {PSK 7-10} 
 
    n  CF2=CF2       ⎯→         -(CF2-CF2-)n 
  Tetrafluorethen                Polytetrafluorethen 

(Teflon)

n CH2 CH

Cl
( CH2 CH )

Cl
n

Vinylchlorid Polyvinylchlorid

Polyacrylnitril (Orlon     , Dralon

nCH2 C )
CH3

COOCH3

(CH2 C

COOCH3

CH3

n

Acrylnitril
R R

n CH2 CH

CN
( CH2 CH )

CN
n

Methacrylsäuremethylester        Polymethacrylat

nCH2 CH )(CH2 CHn

Styrol Polystyrol

n ( )
n

Butadien Polybutadien-1,4

n ( )

Polybutadien-1,2

Synthesekautschuk

(Buna     )R
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Wegen der großen Bedeutung der Polymeren sind hier wenigstens einige der bekannteren 
Kunststoffe angeführt. Die Aufzählung lässt sich enorm verlängern. 
Hinzugekommen sind heute Mischpolymere, Polymer-Blends sowie Verbundsysteme aus 
mehreren polymeren Materialien. 
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7.  Anhang I.   G l o s s a r 
 
 
Äquivalenzpunkt der Punkt der Zugabe eines Stoffes, an dem der Reaktionspartner 

gerade verbraucht ist. 
 
Aktivierungs- die Energie, die man zwei Reaktionspartnern  
energie zuführen muss, damit beim Stoß eine Reaktion eintritt. 
 
Alkane Kohlenwasserstoffe CmHn ohne C,C-Mehrfachbindungen. 
 
Alkene Kohlenwasserstoffe mit C,C-*Doppelbindungen. 
 
Alkine Kohlenwasserstoffe mit C,C-Dreifachbindungen. 
 
Alkylrest oder Alkylgruppe: 
 Kohlenwasserstoff-*Radikal, das (formal) als *Substituent an ein 

Atom gebunden werden kann. 
 
amorph ein Festkörper, der Röntgenstrahlen in alle Richtungen 

gleichförmig streut, lässt keine Ordnung seiner Teilchen erkennen. 
 
amphoter einer Reaktion mit *Säuren und mit *Basen zugänglich. 
 
Anhydrid  wasserfreie Form einer Verbindung, wenn sich deren 

*Kondensationsreaktion erzwingen lässt (z. B. durch 
wasserentziehende Stoffe). 

 
Anion negativ gelandenes *Ion. 
 
anisotrop nicht *isotrop.
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Anode die Elektrode, an der die *Oxidation abläuft. 
 
Aromaten  ungesättigte, cyclisch *konjugierte Kohlenwasserstoffe bestimmter 

Ringgröße, z. B. Benzol C6H6. 
 
Atomgewicht besser: Atommasse.                     12

C 
Masse in Vielfachen der Einheit  ⎯⎯ 
                      12 

 
Atomradius Radius einer Kugel, die den Platzbedarf eines Atoms im *Gitter 

beschreibt. 
   
Aufschließen durch eine chemische Reaktion in *Lösung bringen. 
 
Avogadro-Zahl Zahl der Atome in einem *Grammatom, bzw. Zahl der Moleküle in 

einem *Mol: 
NA = 6,022·1023 mol-1 

 
Bindungsdipol  kovalente Bindung mit positivem (δ+) und negativem (δ-) Ende 

durch Unterschied in den Elektronegativitäten der Bindungspartner. 
 
Base ein Stoff, der in wässriger *Lösung Protonen verbraucht. 
 
binär aus zwei Sorten von Bausteinen bestehend. 
 
cis auf der gleichen Seite (einer *Doppelbindung) stehende 

*Substituenten, z. B. cis-Buten-2 

C C
H3C CH3

H H  
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delokalisiert bindende Elektronen lassen sich nicht mehr einem Atom zuordnen, 

sondern sind über einen Bereich mehrerer Atome "verschmiert". 
 
Deprotonierung Ablösen von H+ von einem Teilchen. 
 
Derivat ein durch *Substitution verändertes Molekül. 
 
destillieren Verdampfen einer Flüssigkeit mit anschließendem *Kondensieren. 
 
Diamantgitter Atomgitter kovalenter Bindungen, das nur Tetraederwinkel  

(109,5 °) zwischen den Bindungen zu nächsten Nachbarn enthält. 
 
Diffusion Wandern von Teilchen in einer *Phase. 
 
Dipolmoment Vektorsumme der *Bindungsdipole, ein Maß für die *Polarisierung 

in einem Molekül, 
Dimension: Debye (D) 1 D = 3,33564·10-30 C·m (Coulomb·Meter). 

 
Dissoziation Teilchenvermehrung durch Spaltung. 
 
Dissoziations- Gleichgewichtskonstante, nach dem Massenwirkungsgesetz 
konstante angewandt auf eine *Dissoziation. 
 
Doppelbindung kovalente Bindung, repräsentiert durch zwei *Valenzstriche, nur 

bei Energiezufuhr drehbar. 
 
Edelgasschale auch: Edelgaskonfiguration, 

vollständig mit Elektronen besetzte *Valenzschale. 
 
Edelmetall Metall, dessen *Halbreaktion ein positives Potenzial gegen *NWE 

hat. 
 
Einfachbindung kovalente Bindung, repräsentiert durch den *Valenzstrich, frei 

drehbar im Unterschied zur *Doppelbindung. 
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Elektrolyse  Zerlegung eines *Elektrolyten durch Stromzufuhr, z. B. 
elektrolytische Abscheidung von Metallen an der *Kathode. 

 
Elektrolyt *Ionenleiter als *Phase zwischen Elektroden (*Kathode und  
 *Anode). 
 
Elektronegativität  das Bestreben eines Atoms, bindende Elektronen an sich zu ziehen. 
 
Elektronen- die Energie, die pro *Mol frei wird, wenn 
affinität  einem Teilchen ein Elektron angefügt wird. 
 
Element  Stoff, der nur eine einzige Atomsorte (in einem natürlichen 

*Isotopengemisch) enthält. 
 
Elementarladung Ladung eines Elektrons e- oder eines Protons p+,  

e = 1,6021917·10-19 Coulomb. 
 
endotherm   ein Vorgang, der Energie verbraucht. Eine Herstellung 

endothermer Verbindungen aus den *Elementen ist nur mit 
Energieverbrauch möglich. 

 
Enthalpie ∆H die *Wärmetönung einer Reaktion, in der Regel ist die Dimension 

kJ/mol. 
 
exotherm ein Vorgang, der Energie liefert. 
 
Fällung Abscheiden eines festen Stoffes aus einer *Lösung. 

 
funktionelle  *Substituent im Molekül, der zur chemischen 
Gruppe  Reaktion geneigt ist. 
 
Gitterenergie Energie, die nötig ist, um die Teilchen eines *Mols eines Stoffes so 

weit voneinander zu entfernen, dass sie sich nicht beeinflussen. 
 
Gleichgewicht Hin- und Rückreaktion entsprechend einer *Gleichung laufen 

gleichschnell ab. 
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Gleichung in chemischen Gleichungen ist das Gleichheitszeichen durch 

Reaktionspfeile ersetzt, und zwar für die Hinreaktion (Pfeil nach 
rechts) und für die Rückreaktion (Pfeil nach links); rechte und linke 
Seite müssen gleiche Massensumme und gleiche Ladungssumme 
haben. 

 
Grammatom Portion eines *Elements von soviel Gramm, wie das *Atomgewicht 

angibt, bestehend aus *NA Atomen. 
 
Großchemikalie chemische Verbindung, deren Herstellung in Jahrestonnen 

angegeben wird. 
 
Gruppe senkrechte Spalte des *PSE. 

 
Halbreaktion  *Gleichung als Teil eines *Redox-Systems, in der Elektronen 

auftauchen; immer in Richtung einer *Reduktion geschrieben, 
wenn sie für sich steht. 

 
Halogenide Salze mit Halogenid-*Anionen F- , Cl- , Br- , I- bzw. 

Verbindungen mit Halogen als negativem Ende des 
*Bindungsdipols. 

 
heterogen mehrphasig (*Phase). 
 
homogen einphasig (*Phase). 
 
Hybridisierung  Mischen von Elektronenbahnen verschiedener Nebenquantenzahl l 

zum Zweck der Bindungsbildung in der richtigen Orientierung, z. 
B. ein s- und drei p-*Orbitale ergeben vier sp3-Hybridorbitale, die 
von der Mitte eines Tetraeders in die Ecken zeigen. 

 
Hydratation Umgeben von *Ionen mit Wassermolekülen durch *Ion-Dipol-

Wechselwirkung. 
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Hydride Salze mit Hydrid-*Anionen H- bzw. Wasserstoff-Verbindungen 
mit H als negativem Ende des *Bindungsdipols. 

 
Hydrolyse Reaktion mit Wasser beim Auflösen. 
 
Indikator Farbstoffmolekül, das am *Äquivalenzpunkt einer Reaktion in eine 

anders gefärbte Form übergeht. 
 
inert ohne chemische Reaktion. 
 
Ion positiv oder negativ geladenes Atom oder Molekül. 

 
Ionengitter regelmäßige Anordnung von *Kationen und *Anionen im Kristall. 
 
Ionenleitung  Leitung des elektrischen Stromes durch wandernde *Ionen. 
 
Ionenprodukt Produkt der Konzentrationen aller *Ionen, die durch *Dissoziation 

entstehen. 
 
Ionisierung Erzeugung von (mehr) *Ionen. 

 
Ionisierungs- Energieaufwand pro *Mol für das Abtrennen 
energie   eines Elektrons. 
 
Isobare Atomsorten gleicher Kernmasse. 
 
Isomere Moleküle gleicher Atomzusammensetzung, die 
  sich im Gerüst der Bindungen unterscheiden,  

z. B. C3H4: Allen CH2=C=CH2 und Propin HC≡C-CH3. 
 
Isotope  enthalten Atome gleicher Ordnungszahl 

und verschiedener Kernmasse. 
 
isotrop in alle Raumrichtungen gleichartig. 
 
KW *Ionenprodukt des Wassers KW = 10-14 mol2/l-2  (25 °C). 
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Kästchen-Schema paarweise mit Elektronen besetzbare Kästchen stellen ohne 

Aussage über die Energien die *Orbitale dar. 
 
Kathode die Elektrode, an der die *Reduktion abläuft. 
 
Kation positiv geladenes *Ion. 
 
Kondensations- Verknüpfungsreaktion unter Austritt kleiner 
reaktion Moleküle (Wasser u. a.). 
 
kondensieren aus dem gasförmigen Zustand in den flüssigen oder festen 

überführen. 
 
konjugiert System von Bindungen, in dem Einfach- und *Doppelbindungen 

abwechseln. 
 
Koordinationszahl Zahl der nächsten Nachbarn des betrachteten Atoms (Gitterpunkte 

im Kristallgitter). 
 
Korrosion chemische Reaktion eines Materials mit Bestandteilen der 

Atmosphäre. 
 
Lackmus Farbstoff (in Flechten); als *Indikator: im Sauren rot, im 

Alkalischen blau. 
 
Löslichkeits- *Ionenprodukt eines schwerlöslichen Salzes. 
produkt 
 
Lösung *homogenes Gemisch, bestehend aus gelöstem Stoff und 

Lösemittel (*Solvens). 
 
Lokalelement Teilchen (z. B. zwei Sorten von Metallatomen), die auf engem 

Raum elektrisch leitend verbunden sind, gehen eine freiwillig 
ablaufende *Redox-Reaktion miteinander ein. 
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Loschmidt-Zahl Zahl der Atome in einem *Grammatom, bzw. Zahl der Moleküle in 
einem *Mol.  NL = 6,022·1023. Heute: *Avogadro-Zahl NA. 
 

metastabil thermodynamisch nicht stabil, aber mit ausreichend langsamer 
Zerfallsreaktion. 

 
Modifikation eine von mehreren Kristall- oder Molekülformen eines *Elements. 
 
Mol Gramm-Mol: eine Portion von NA Molekülen wiegt  soviel 

Gramm, wie das *Molekulargewicht angibt. 
 
Molarität Anzahl der *Mole in einem Liter *Lösung. 
 
Molekulargewicht = Formelgewicht: die Summe der *Atomgewichte  
besser: Molmasse (besser: Atommassen) Dimension: g mol-1. 
 
Molvolumen des idealen Gases bei Normalbedingungen: 22,4 l. 
 
n Molzahl, Anzahl der *Mole. 
 
NL (veraltet), NA *(Loschmidt) Avogadro-Zahl: 6,022·1023 mol-1. 

Teilchen in einem *Mol bzw. *Grammaton: NA 
 
neutral  *pH = 7 
 
Nichtmetall *Element rechts von einer Stufenlinie im *PSE; an der Grenze zu 

den Metallen liegen B, Si, As, Te. 
 
Normalpotenzial Spannungsdifferenz in Volt einer *Halbreaktion gegen *NWE. 
 
N W E Normalwasserstoffelektrode, Standard (Nullpunkt) der 

elektrochemischen *Spannungsreihe. 
 
Oberflächen- auf jedes Teilchen an der Oberfläche einer Flüssigkeit wirkt 
spannung  eine Kraft, die ins Innere der dichteren *Phase gerichtet ist. 
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Oktettregel die *Elemente C bis F erreichen in allen Verbindungen eine 
*Valenzschale mit acht Elektronen. 

 
Orbital Raum in der Umgebung eines Atomkerns, der 90 % der 

Aufenthaltswahrscheinlichkeit für ein oder zwei Elektronen besitzt, 
entsprechend einem Energieniveau in einer *Schale. 
 

Ordnungszahl  Nummer eines *Elements im *PSE = Zahl der Protonen im 
Atomkern. 

 
Oxidation Abgabe von Elektronen: 

Fe2+→ Fe3+ + e- 
 
Oxidationsmittel Stoff, der die *Oxidation des Reaktionspartners bewirkt. 
 
Oxidationszahl die Ladung eines Atoms, die nach Abtrennen aller Bindungen 

verbleibt, wenn dabei jeweils das *elektronegativere Atom die 
bindenden Elektronen erhält. 

 
pH  pH = -log c(H+), 

d. h. negativer dekadischer Logarithmus der Wasserstoffionen-
Konzentration. 

 
p,T-Diagramm graphische Darstellung des Drucks als Funktion der Temperatur: 

Zustandsdiagramm eines Stoffes. 
 
Passivierung Schutz vor *Korrosion durch eine *inerte Oberfläche (meist 

Oxidschicht). 
 
Periode waagerechte Zeile des *PSE. 
 
Phase einheitlicher Stoff mit definierten Grenzen. 
 
Polarisierung elektrostatische Deformierung von Elektronenbahnen. 
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Polykondensation  Erzeugung von Makromolekülen (*Polymeren) durch wiederholte 
*Kondensationsreaktion. 

 
Polymer Makromolekül mit hohem *Molekulargewicht, das durch 

*Polymerisation entstanden ist. 
 

Polymerisation im Prinzip unendliches Aneinanderbinden kleiner Moleküle 
("Monomere"). 

 
Protonierung Anfügen von H+. 
 
PSE Periodensystem der *Elemente. 
 
Puffer Puffersysteme oder Pufferlösungen zeigen einen *pH-Wert, der 

gegen einen Zusatz von *Säure oder *Base resistent ist. 
 
R allgemeine Gaskonstante 

R = 8,3143 J K-1 mol-1 ( = 8,206·10-2 l atm K-1 mol-1). 
 
Radikale Atome oder Moleküle mit ungepaarten Elektronen. 
 
Redox-System Kombination zweier *Halbrekationen der *Reduktion und der 

*Oxidation. 
 
Reduktion Aufnahme von Elektronen: 

Fe3+ + e- → Fe2+

 
Reduktionsmittel Stoff, der die *Reduktion des Reaktionspartners bewirkt. 
 
Reinelement *Element mit einheitlicher Neutronenzahl. 
 
Reinstoff besteht nur aus einer einzigen chemischen Verbindung. 
 
reversibel eine Reaktion, die durch Ändern der äußeren Bedingungen in die 

Gegenrichtung laufen kann: Verschieben des *Gleichgewichts. 
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Säure ein Stoff, der die Protonen in wässriger *Lösung vermehrt. 
 
Säurestärke In Wasser: Ausmaß der *Dissoziation von Protonen. 
 
Sauerstoffsäuren  Verbindungen mit dem Strukturelement *Nichtmetall-Sauerstoff-

Wasserstoff, meist tetraedrische *Anionen: SO4
2- , PO4

3- , etc. 
bildend. 

 
Schale  Energiebereich, in dem die Energieniveaus der Elektronen einer 

Hauptquantenzahl liegen. 
 

Silicone Makromoleküle (*Polymere) mit Si-O-Si-Gerüst und organischen 
*Substituenten am Si-Atom. 

Silikate Mineralien und Salze mit Si/O-Anionen, 
z. B. Orthosilikat SiO4

4-, Metasilikat SiO3
2- und viele andere. 

solvatisieren mit Molekülen des Lösemittels (*Solvens) umgeben. 

Solvens Flüssigkeit, die durch Auflösen eines Stoffes zur *Lösung wird. 
 
Spannungsreihe Ordnung aller *Halbreaktionen nach ihrem *Normalpotenzial. 
 
Substituent der Bindungspartner eines Atoms, der sich durch *Substitution 

ersetzen lässt. 
 
Substitution Austausch eines Bindungspartners durch einen anderen. 
 
Sulfide Verbindungen mit dem Sulfid-*Ion S2-, besonders viele Erze. 
 
Synthese Aufbauen einer chemischen Verbindung durch Reaktion(en). 
 
trans auf verschiedenen Seiten (einer *Doppelbindung) stehende 

*Substituenten, z. B. im trans-Buten-2: 
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Übergangselemente metallische *Elemente des *PSE, die formal durch fortlaufende 

Elektronenbesetzung in den d-*Orbitalen erzeugt werden. 
 
Überschuss ein Zahlenverhältnis zweier Reaktionspartner, das größer ist, als es 

die Reaktions-*Gleichung erfordert. 
 
Valenzschale äußerste *Schale, deren Elektronenbesetzung sich bei chemischen 

Reaktionen ändert. 
 
Valenzstrich  bezeichnet ein Paar bindender Elektronen. 
 
Van der Waals- relativ schwache Kräfte zwischen 
Kräfte Molekülen: Dispersions-Wechselwirkung. 
 
Viskosität  Fließ-Widerstand von Flüssigkeiten. 
 
Wägen ein Gewicht bestimmen. 
 
Wärmetönung ∆H < 0 für *exotherme Reaktionen 

(∆H > 0 für *endotherme Reaktionen). 
 
Wassergas 1:1-Gemisch aus H2 und CO, das durch Überleiten von 

Wasserdampf über glühenden Koks erhalten wird. 
 
Zelle eine elektrochemische Zelle besteht aus *Kathode, *Elektrolyt und 

*Anode. Zellspannung: EZelle = EKathode - EAnode; 
eine galvanische Zelle liefert Strom, 
eine *Elektrolysezelle verbraucht Strom. 

 
 
 

 108


