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nehmende Einführung organischer Speziaireagenzien von großer 
Selektivität ist es heute in gewissen Fällen möglich, unter Vermei-
dung umfangreicher Trennungen bestimmte interessierende Ionen 
direkt neben den sonstigen Bestandteilen der Substanz zu identi-
fizieren. Sollen jedoch alle Komponenten einer Analysensubstanz 
mit einer großen Anzahl von Bestandteilen erfaßt werden, so wird 
man auch bei Verwendung von Speziaireagenzien im allgemeinen 
nicht auf eine vorherige Trennung verzichten können. Eine Tren-
nung ist besonders dann erforderlich, wenn über die Art des 
Gemisches nichts bekannt ist. 

Eine analytisch verwertbare chemische. Reaktion muß, um leicht 
und schnell wahrnehmbar zu sein, entweder zur Bildung eines 
nach Form, Farbe oder Bildungsbedingungen charakteristischen 
Niederschlags oder einer charakteristischen Färbung der Lösung 
oder schließlich zur Entwicklung von Gasen führen, die ihrerseits 
wieder mit geeigneten Reagenzien charakteristische Fällungen 
oder Färbungen geben oder auch an ihrem Geruch und ihrer 
Eigenfarbe erkannt werden können. Da die Mehrzahl der Trenn-
und Nachweisreaktionen nicht für ein bestimmtes Element, son-
dern für ein bestimmtes Ion charakteristisch sind, setzt die Durch-
führung der systematischen Analyse das Vorliegen einer wäßrigen 
Lösung voraus. Daneben gibt es aber auch eine ganze Reihe von 
Reaktionen, die mit der festen trockenen Substanz durchgeführt 
werden und die - meist als Vorproben oder Aufschlußverfahren -
eine wichtige Ergänzung zu den Reaktionen in wäßriger Lösung 
darstellen. - Die richtige und verständnisvolle Durchführung einer 
qualitativen Analyse setzt die Kenntnis von theoretischen Grund-
lagen und Zusammenhängen voraus, die im Kapitel 2 dieses 
Buches behandelt werden. 

2. Theoretische Grundlagen 
2.1. Atombau und Periodensystem der Elemente 

Das Periodensystem der Elemente (s. Tabelle XXXII S. 356) ist 
zuerst praktisch gleichzeitig und voneinander unabhängig von 
L, Meyer und D. Mendelejeff aufgestellt worden. Es ist ein 
natürliches Klassifikationssystem der Elemente und faßt sie in 
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Gruppen zusammen, die viele äußere Ähnlichkeiten widerspiegeln, 
sich zwingend jedoch aus tieferliegenden Gesetzmäßigkeiten des 
Atombaus ergeben. Der Name Periodensystem ergibt sich aus 
der Tatsache, daß alle chemischen und ganz überwiegend auch die 
physikalischen Eigenschaften jedes Elementes eine periodische 
Funktion seiner Ordnungszahl Ζ sind. Die Ordnungszahl, auch 
Atomnummer oder Kernladungszahl genannt, ist eine für jedes 
Element eindeutig bestimmbare, charakteristische Konstante, die 
die Anzahl der Protonen, d. h. die positive Kernladung in Elemen-
tarladungseinheiten angibt. Bei den elektrisch neutralen Atomen 
entspricht Ζ zwangsläufig auch der Anzahl der um den Atomkern 
kreisenden negativ geladenen Elektronen. Mit wenigen Ausnah-
men (Co-Ni, J-Te, Ar-K, Th-Pa) verlaufen die relativen Atom-
massen Ar (Atomgewichte) der Elemente mit ihren jeweiligen 
Ordnungszahlen parallel, jedoch ist es die Ordnungszahl, die den 
Platz eines Elementes im Periodensystem festlegt. Außer Protonen 
enthalten die Atomkerne der Elemente auch noch elektrisch neu-
trale Elementarteilchen, die sog. Neutronen. Da ihre Zahl bei fast 
allen Elementen gesetzmäßig schwanken kann, ist keine strenge 
Parallelität zwischen Ordnungszahl und Atomgewicht gegeben. 
Elemente mit gleicher Ordnungszahl aber unterschiedlicher Atom-
masse heißen Isotope. Das Periodensystem umfaßt nach den 
heutigen Kenntnissen 105 Elemente, geordnet in 7 Perioden. Die 
Anzahl der Elemente in den einzelnen Perioden ist unterschiedlich 
und folgt der Gesetzmäßigkeit 2 · l 2 = 2; 2 · 22 = 8; 2 · 2® = 18; 
2 · 42 = 32. Die Einteilung in Perioden und Gruppen ist durch den 
Aufbau der Elektronenhülle der Elemente bedingt, wobei einer 
Periode jeweils die Elemente angehören, die die gleiche ganz oder 
teilweise besetzte Elektronenaußenschale aufweisen. Die 1. Schale 
mit maximal 2 Elektronen wird K-Schale, die 2. mit 8 Elektronen 
L-Schale, die 3. mit 18 Elektronen M-Schale, die 4. bzw. 5. mit 
je 32 Elektronen Ν bzw. O-Schale, die 6. mit (theoretisch) 18 
Elektronen P-Schale und die 7. mit 2 Elektronen Q-Schale genannt. 
Die chemischen Eigenschaften der Elemente und besonders auch 
ihr analytisches Verhalten werden weitgehend durch Anzahl, An-
ordnung und Verhalten der Elektronen auf den äußeren Schalen 
bestimmt. 

Aus der Tabelle XXXII kann die Einteilung der Elemente in 
Perioden (waagerechte Folgen) und in Gruppen (senkrechte 
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Folgen) entnommen werden. Die durch Α und Β gekennzeichne-
ten Untergruppen wurden früher als Haupt- und Nebengruppen 
bezeichnet. Der Aufbau in Perioden und Gruppen ergibt sich aus 
dem Aufbau der Elektronenhülle der Elemente. So gehören einer 
Periode immer die Elemente an, deren Elektronenaußenschale 
die gleiche Anzahl Elektronen aufweist. Dabei kann diese Außen-
schale ganz oder auch nur teilweise besetzt sein. Die Elemente 
der Untergruppen Β der gleichen Periode haben den gleichen 
Aufbau der inneren Elektronenschalen, sie unterscheiden sich ledig-
lich in der Besetzung der Außenschale. Die Elemente der Unter-
gruppen Α der gleichen Periode haben ein oder 2 Außenelek-
tronen. Von den Nebengruppenelementen der dritten Gruppe ab 
wird stets die erste Innenschale, im Falle der Lanthanoide und 
der Actinoide sogar die zweite Innenschale aufgefüllt. Die Ele-
mente gleicher Gruppen bzw. Untergruppen haben im allgemeinen 
die gleiche Anzahl von Außenelektronen, besitzen also die gleiche 
Wertigkeit. Als Regel gilt, daß die maximal höchste Oxydations-
stufe eines Elementes seiner Gruppennummer im Periodensystem 
entspricht. Ausnahmen sind Fluor, Sauerstoff, Brom und die 
Elemente der 8. Gruppe sowie die Elemente der Untergruppe 1 B. 
Auch die Wertigkeit gegen Wasserstoff bzw. Halogene steigt bis 
zur 4. Gruppe stetig an, um dann ebenso stetig wieder abzufallen, 
wie aus folgenden Beispielen ersichtlich ist: 

LiH CaH2 B2He CH4 NHS H 2 0 HF 
LiCl CaCl2 BC1S CC14 NC13 SCI2 C1F 

Da die Nebengruppenelemente auch Elektronen aus den ihrer 
Außenschale unmittelbar folgenden inneren Schalen abzugeben 
vermögen, sind bei ihnen mehr Oxydationsstufen möglich als bei 
den Elementen der Hauptgruppen. So tritt ζ. B. Mangan in allen 
Oxydationsstufen von + 1 bis + 7 auf. Bei den Oxydationsstufen 
von Elementen der Hauptgruppen beobachtet man oft eine Diffe-
renz von jeweils 2 Elektronen. So tritt ζ. B. Schwefel mit den 
Oxydationsstufen — 2, ± 0 , + 2 , + 4 und + 6 auf. Während 
in den Hauptgruppen sowohl Metalle als auch Nichtmetalle auf-
treten, finden sich in den Nebengruppen nur Metalle. Auch ge-
hören Elemente, die farbige Ionen bilden, ausnahmslos den Neben-
gruppen an. Von weiteren Eigenschaften, in denen die Elemente 
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einer Gruppe untereinander mehr oder minder stark übereinstim-
men, sind vor allem zu nennen: 

Atomvolumina, Leitvermögen für Wärme und Elektrizität, Aus-
dehnungskoeffizienten, Schmelzpunkte, optische Spektren, Farbe, 
magnetische Eigenschaft, Härte, Bildungswärmen von Verbindun-
gen und andere mehr. Generell nehmen die Spitzenelemente einer 
Hauptgruppe jeweils eine Sonderstellung ein, da die Änderung 
der Eigenschaften zwischen dem ersten und zweiten Element jeder 
Gruppe größer ist als bei den folgenden Elementen. Dadurch 
ähnelt das erste Element einer Hauptgruppe mehr dem zweiten 
Element der folgenden Gruppe als dem Element, das in der 
gleichen Gruppe unter ihm steht. Diese Erscheinung wird als 
diagonale Ähnlichkeit oder auch Schrägbeziehung bezeichnet. Sie 
zeigt sich besonders gut bei den Paaren Li-Mg; Be-Al; B-Si. Inner-
halb einer Periode der Hauptgruppenelemente nehmen die Atom-
radien von links nach rechts ab, weil die Ladung des Atomkerns 
steigt, und daher die Elektronenschale stärker angezogen wird. 

Die Bindung, die zwischen diesen Elementen und dem Sauer-
stoff in Oxiden und Hydroxiden besteht, ist elektrostatischer 
Natur, deren Stärke durch das Coulombsche Gesetz bestimmt 
wird. Nach dem Coulombschen Gesetz muß die Bindung Element-
Sauerstoff um so fester sein, je größer die positive Ladung des 
Elementes und je kleiner dessen Ionenradius ist. Je fester aber 
der Sauerstoff gebunden ist, um so schwerer läßt er sich abtrennen, 
d. h. um so schwächer basisch muß das entsprechende Hydroxid 
sein. Andererseits wird mit zunehmender Festigkeit der Bindung 
infolge Deformation der Elektronenhülle des Sauerstoffs die Bin-
dung zwischen Sauerstoff und Wasserstoff in den Hydroxiden 
immer mehr gelockert und dadurch die Abspaltung von H-Ionen 
erleichtert. Der saure Charakter dieser Verbindungen muß daher 
von links nach rechts zunehmen. Beim Ubergang von niedrigerer 
zu höherer Oxydationszahl eines Elementes ändern sich Ladung 
und Ionenradius in gleicher Weise. Daher nimmt in beiden Fällen 
der basische Charakter ab, der saure zu. In den vertikalen Grup-
pen bleibt dagegen zwar die elektrische Ladung gleich, jedoch 
vergrößert sich der Ionenradius zunehmend, daher nehmen die 
basischen Eigenschaften der Hydroxide von oben nach unten zu. 
Bei Elementen bzw. Oxydationsstufen von Elementen, deren Hy-
droxide aufgrund ihrer Stellung in einer Periode den Übergang von 
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überwiegend basisch zu überwiegend sauren Hydroxiden bilden, 
halten'sich basischer und saurer Charakter annähernd die Waage. 
Diese Hydroxide können daher sowohl als schwache Basen wie 
auch als schwache Säuren reagieren. Man bezeichnet solche Stoffe 
als amphoter. Parallel zur Säure- bzw. Basenstärke der Elemente 
innerhalb einer Periode geht auch die Wasserlöslichkeit und Bin-
dungsfestigkeit des Wassers an die entsprechenden Oxide durch 
ein Minimum. So lösen sich Al(OH)a und H4Si04 in Wasser prak-
tisch nicht, das Wasser ist außerdem an A1203 und an Si02 nur 
recht locker gebunden. 

Der Aufbau der Anionen bzw. Säuren, die die Elemente von der 
dritten Hauptgruppe ab nach rechts bilden können, wird gleich-
falls durch die Stellung der betreffenden Elemente im Perioden-
system bestimmt. Bei stufenweiser Anlagerung von Wasser an die 
Anhydride werden formal folgende „Säure-Typen" erhalten: 
(X = säurebildendes Element) 

III. IV. V. VI. vn. 
Gruppe Gruppe Gruppe Gruppe Gruppe 

Anhydride X2OS xo2 x2o5 X03 x2o7 

meta-Formen HX02 H2XO8 HXO8 H2XO4 HXO4 

HSXOS H4XO4 HSXO4 H4XO6 HSXO5 
ortho-Formen H5XO6 ΗβΧΟβ H5XO. 

H7XO7 

Die wasserärmste sog. meta-Form wird überall erreicht. Die 
Ausbildungsmöglichkeit der verschiedenen ortho-Formen ist ab-
hängig von der Größe des Zentralatoms X. So bildet ζ. B. in der 
sechsten Hauptgruppe der Schwefel die Säure HTSO4 > das Tellur 
dagegen die Säure H,TeO, 

Tritt ein anionenbildendes Element in einer niedrigeren Oxyda-
tionszahl auf, ζ. B. Arsen in der arsenigen Säure mit + 3, so gelten 
die Säuretypen der entsprechenden Gruppe, hier der dritten 
Gruppe. 

In den Hauptgruppen nimmt allgemein die Beständigkeit von 
Verbindungen mit der maximalen Oxydationszahl des Elementes 
mit steigendem Atomgewicht ab, die Beständigkeit der Verbindun-
gen mit einer niedrigeren Oxydationszahl zu, ζ. B. liegen in der 
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fünften Hauptgruppe beim Stickstoff die beständigsten Verbin-
dungen in der Oxydationsstufe + 5 vor. Wismut dagegen tritt 
vorwiegend mit der Oxydationszahl + 3 auf. 

Bei den Nebengruppen liegen die Verhältnisse umgekehrt. Ein 
gutes Beispiel ist das Permanganat der siebenten Nebengruppe 
im Vergleich zum Perrhenat. Permanganate sind wesentlich stär-
kere Oxydationsmittel als Perrhenate. 

Auch das Verhalten verschiedener wasserstoffhaltiger Atom-
gruppen läßt sich nach dem Grimmschen Hydridverschiebungs-
satz in Analogiebeziehungen zu den im Periodensystem stehenden 
Atomen setzen. Danach verändern die bis zu 4 Stellen vor einem 
Edelgas stehenden Atome durch Aufnahme von a = 1, 2, 3, 4 
Wasserstoffatomen ihre Eigenschaften derartig, daß die entstehen-
den Atomgruppen sich wie Pseudoatome verhalten, die den 
Atomen der im Periodensystem um α-Gruppen rechts von ihnen 
stehenden Elementen ähnlich sind. 

C Ν Ο F Ne Na 
V Ν. V V 

CH NH OH FH 
V ^ ^ ^ 

CH2 NH2 OH2 FH2 

^ ν V 

CH3 NH3 OH3 

CH4 NH4 

Ζ. B. verhalten sich die negativ geladenen Atomgruppen OH", 
NH2~, CHs~ wie die Halogenidionen, was in der Analogie zwi-
schen Säuren, Säurehalogeniden und -amiden zum Ausdruck 
kommt. Die Analoga der Oxide sind die Imide. Den positiv gela-
denen Alkalimetallionen entsprechen die HsO+- und NH4+-
Ionen. Die neutralen Moleküle H 2 0 , NHS und CH4 sind den 
Edelgasen vergleichbar. 

2.2. Chemische Bindungsarten und Wertigkeit 

Das Zustandekommen von chemischen Verbindungen in Form 
von Molekülen oder Molekülverbänden ist ausschließlich eine 
Folge von Änderungen in Zahl und Anordnung der Elektronen 
in den äußeren Schalen. Elektronen, die in wesentlicher Weise 
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am Zustandekommen einer chemischen Bindung beteiligt sind, 
heißen Valenzelektronen; sie bestimmen die Wertigkeit des Ele-
mentes. Unter .einem Molekül (auch Molekel genannt) ist die 
kleinste, formal chemisch abgesättigte, elektrisch neutrale Einheit 
einer Verbindung zu verstehen, die aus 2 oder mehr Atomen des 
gleichen Elementes oder verschiedener Elemente zusammengesetzt 
ist. Molekülverbindungen sind mehr oder minder definierte, häufig 
nur lose Aggregationen gleichartiger oder ungleichartiger Mole-
küle. Je nach der Art der elektronischen Wechselwirkung der 
einzelnen Atome in der chemischen Verbindung und der Festig-
keit des Zusammenhaltens der beteiligten Atome ist zwischen 
Haupt- und Nebenvalenzbindungen zu unterscheiden, deren Bin-
dungsenergien zwischen etwa 130 und 2 kcal/Mol liegen. 

Bei den Hauptvalenzbindungen sind 3 bzw. 4 Bindungsarten 
zu unterscheiden, nämlich die Ionenbindung, die Atombindung 
und die Metallbindung sowie die semipolare oder koordinative 
Bindung als Sonderfall der Atombindung. Alle Bindungsarten 
stellen in der hier beschriebenen Weise Grenzfälle dar, zwischen 
denen zahlreiche Übergangsformen möglich sind. 

2.2.1. Die Ionenbindung 

Die Ionenbindung, auch heteropolare Bindung genannt, wird 
durch Übergang eines oder mehrerer Elektronen des einen Ele-
mentes in die Elektronenschale eines zweiten, ungleichartigen 
Elementes gebildet. 

Die hierbei entstehenden Bindungskräfte sind elektrostatischer 
Natur und daher ungerichtet. Die Starke dieser Bindung ist eine 
Funktion der Größe der ausgetauschten Ladungen und des Ab-
standes der Mittelpunkte der beteiligten Atome. Durch die Auf-
nahme bzw. Abgabe von Elektronen, d. h. elektrischer Ladung, 
entstehen aus den elektrisch neutralen Atomen Ionen. Ziemlich 
reine Ionenbindungen liegen ζ. B. in den kristallisierten Alkali-
halogeniden vor. Je weniger Elektronen in der äußeren Schale 
eines Elementes enthalten sind, um so leichter bildet es unter 
Elektronenabgabe Kationen (ζ. B. Natrium mit nur einem Elek-
tron auf der M-Schale). Umgekehrt neigen Elemente mit nahezu 
besetzter Außenschale dazu, unter Elektronenaufnahme Anionen 
zu bilden. So bildet ζ. B. Chlor mit 7 Elektronen auf der M-Schale 
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besonders leicht das Chlorid-Ion mit nunmehr 8 Elektronen auf 
der M-Schale. Beide Fälle sind durch die Tendenz charakterisiert, 
durch Aufnahme bzw. Abgabe von Elektronen eine Außenschale 
mit 8 Elektronen (Oktett) zu bilden und dadurch die Elektronen-
konfiguration der Außenschale eines Edelgases als eines besonders 
stabilen Zustandes anzunehmen. In wäßriger Lösung lagern sich 
Wassermoleküle zwischen Kationen und Anionen und bewirken 
somit eine Trennung. Da das Wasser infolge der Anordnung 
der Η-Atome zum O-Atom bezüglich der Ladungsverteilung stark 
polarisiert ist (sog. Dipol), ist es zum Lösen von Ionenverbin-
dungen besonders geeignet (siehe auch bei Komplexverbindungen 
unter Abschnitt 2.14.). Die klassischen analytischen Reaktionen 
der anorganischen Verbindungen sind daher ganz überwiegend 
Reaktionen von Ionen in wäßrigen Lösungen. Charakteristisch 
für Ionenverbindungen ist ihr hoher Schmelz- und Siedepunkt, 
ihre geringe Flüchtigkeit und die Fähigkeit, geschmolzen oder in 
wäßriger Lösung den elektrischen Strom zu leiten. Da hierbei 
chemische Veränderungen auftreten, bezeichnet man solche Ver-
bindungen auch als Leiter zweiter Art im Gegensatz zu den Metal-
len, die Leiter 1. Art sind. 

2.2.2. Die Atombindung 

Die Atombindung, auch homöopolare oder kovalente Bindung 
genannt, kommt schematisiert durch Elektronenpaarbildung zu-
stande. Je ein Elektron des einen Atoms bildet mit einem Elektron 
eines zweiten, gleichartigen oder ungleichartigen Atoms ein Elek-
tronenpaar, das nun gemeinsam dem gebildeten Molekül ange-
hört. Die Tendenz zu einer solchen Paarbildung ist besonders für 
Elemente ausgeprägt, die eine ungerade Elektronenzahl auf der 
Außenschale und dadurch ein ungepaartes, sogenanntes „einsames" 
Elektron aufweisen. So vereinigen sich ζ. B. die beiden einsamen 
Elektronen von 2 Chloratomen mit je 7 Außenelektronen (davon 
je 6 gepaart) zu einem weiteren Elektronenpaar, wodurch das 
gebildete Cl2-Molekül 7 Elektronenpaare = 14 Außenelektronen 
aufweist. Da ein Elektronenpaar beiden Atomen gemeinsam ange-
hört, hat somit jedes Cl-Atom dadurch auch wieder die besonders 
stabile Elektronenkonfiguration eines Edelgases (Oktett) erreicht. 
Im Gegensatz zur Ionenbindung ist die Aton\bindung gerichtet. 

2 Hofmann-Jander, Qualitative Analyse, 4. Aufl. 
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In den chemischen Strukturformeln wird eine Atombindung durch 
einen Valenzstrich gekennzeichnet. Atombindungen liegen in den 
Molekülen aus gleichartigen Atomen und in den meisten orga-
nischen Verbindungen vor. Dort treten auch Doppel- und Drei-
fachbindungen auf, die durch 2 bzw. 3 Valenzstriche gekenn-
zeichnet werden, ζ. B. CH2 = CH2 Äthylen und CH = CH Ace-
tylen. Verbindungen mit Atombindung leiten den elektrischen 
Strom nicht, sind häufig gasförmig oder leicht flüchtig und bilden 
kristallisiert sehr stabile Atomgitter (ζ. B. Diamant). 

2.2.3. Die koordinative oder semipolare Bindung 

Die koordinative oder semipolare Bindung entspricht formal 
der Atombindung, jedoch stammt das Bindungselektronenpaar 
vom gleichen Atom und lagert sich in die Elektronenlücke der 
äußeren Schale eines zweiten, ungleichartigen Atoms ein. Auch 
hier gehört das bindige Elektronenpaar im Molekül beiden Ato-
men gemeinsam an, so daß es wieder zur Bildung besonders 
stabiler Elektronenkonfigurationen, ζ. B. des Oktetts, kommt. 
Koordinative Bindungen liegen in allen Sauerstoffsäuren, wie 
ζ. B. Kohlensäure, Schwefelsäure, Phosphorsäure, Perchlorsäure 
usw., und in zahlreichen anderen Komplexverbindungen vor (siehe 
hierzu Abschnitt 2.14.). 

2.2.4. Die Metallbindung 

Die Metallbindung ist praktisch auf Metalle und deren Legie-
rungen beschränkt. Die Elektronen sind hier statistisch über das 
ganze Kristallgitter verteilt (sogenanntes Elektronengas) und frei 
beweglich, gehören also allen Atomen des Gitters gleichermaßen 
an. Infolge dieser Beweglichkeit sind die Metalle Leiter erster 
Ordnung für den elektrischen Strom. 

2.2.5. Die Nebenvalenzbindung 

Nebenvalenzbindungen treten in Verbindungen und Aggrega-
tionen auf, die aus hauptvalenzmäßig bereits abgesättigten, gleich-
artigen oder verschiedenen Molekülen bestehen. Sie beruhen viel-
fach auf sogenannten zwischenmolekularen Kräften, die auch 
van der Waalsche Kräfte genannt werden. Diese sind nur sehr 
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schwach und bewirken z. B. den Zusammenhalt der Atome in 
verflüssigten oder festen Edelgasen und Kohlenwasserstoffen. In 
einigen Fällen können auch formal koordinative Bindungen be-
züglich ihrer Bindungsstärke den Nebenvalenzbindungen zuge-
ordnet werden. Ein dafür besonders wichtiges Beispiel ist die 
sogenannte H-Brückenbindung, bei der ein Η-Atom gleichzeitig 
mit 2 anderen Atomen in der Weise in Wechselwirkung steht, 
daß formal Elektronenpaare in die Η-Schale eingelagert werden 
bzw. dem Η-Atom anteilig sind. Beispiele für diese Bindung lie-
gen ζ. B. im H2F2-Molekül und in zahlreichen hochpolymeren 
organischen Verbindungen (Eiweiße, Kohlehydrate usw.) vor. 

2.2.6. Die Wertigkeit 

Die Wertigkeit, auch Valenz genannt, beinhaltet folgende unter-
schiedlichen Begriffe. 
2.2.6.1. Als stöchiometrische Wertigkeit wird die Zahl bezeichnet, 
die angibt, welche Anzahl von Η-Atomen oder anderen, einwer-
tigen Atomen das betreffende Element theoretisch zu binden ver-
mag oder im vorgegebenen Fall tatsächlich bindet. So ist ζ. B. 
S im H2S stöchiometrisch 2-wertig, im SC14 4-wertig und im SFe 

6-wertig. Von dieser Definition der Wertigkeit wird in der Praxis, 
ζ. B. beim Aufstellen chemischer Formeln, am häufigsten Gebrauch 
gemacht. 
2.2.6.2. Die Ionen-Wertigkeit ist gleich der Ionenladungszahl mit 
positivem oder negativem Vorzeichen für Kationen bzw. Anionen. 
So bezeichnet man ζ. B. das Ca2+-Ion als positiv 2-wertig, das 
Cl~-Ion als negativ einwertig. 
2.2.6.3. Die Bindigkeit gibt die Zahl der Atombindungen bzw. 
koordinativen Bindungen an, die von einem Atom ausgehen bzw. 
ihm mit zugehören, wobei jeder derartigen Bindung ein Valenz-
strich entspricht. So ist z. B. C im Methan und fast allen sonstigen 
organischen Bindungen 4-bindig, S im SO, 6-bindig. 
2.2.6.4. Die Formal-Ladung eines Atoms im Molekülverband ist 
nach F. Seel gleich der Ladung eines Hydrids oder Hydridions, in 
der das Atom in der gleichen Bindung vorliegt (Hydridregel). 
2.2.6.5. Die Oxydationszahl (Oxydationsstufe, Ladungswert, elek-
trochemische Wertigkeit) gibt die Anzahl der elektrischen Ladun-
gen eines Atoms im Molekül an, unter der Annahme, daß das 

2* 
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Molekül nur aus Ionen aufgebaut ist. In chemischen Formeln 
wird die Oxydationszahl mit arabischen Ziffern und - je nadi 
Art der Ladung - Plus- oder Minusvorzeichen über das betreffende 
Element geschrieben, ζ. B. njso4 nh, usw. 

Die Oxydationszahl ist besonders für die Bestimmung der 
Elektronenbilanz und der elektrochemischen Äquivalentgewichte 
von Reduktions-Oxydations-Reaktionen (Redox-Reaktionen) von 
Bedeutung (siehe Abschnitt 2.13.). 

2.2.7. Das Äquivalentgewicht 

Das Äquivalentgewicht gibt an, welche Gewichtsmenge in 
Gramm eines Elementes oder einer Verbindung sich mit einem 
Grammatomgewicht Η (1,008 g) oder eines anderen einwertigen 
Elementes bzw. Ions (ζ. B. OH~) verbinden bzw. dieses in ande-
ren Verbindungen zu ersetzen vermag. Diese Definition des Äqui-
valentgewichtes gilt jedoch nur für solche Reaktionen, bei denen 
kein Ladungswechsel zwischen den beteiligten Ionen bzw. Mole-
külen auftritt. Ist dies der Fall, so ist das elektrochemische Äqui-
valentgewicht eines Elementes oder einer Verbindung gegeben 
durch das Atom- bzw. Molekulargewicht, dividiert durch die 
Anzahl der bei der betrachteten Oxydation bzw. Reduktion abge-
gebenen bzw. aufgenommenen Elektronen. Siehe hierzu auch 
Abschnitt 2.12. 

2.3. Die elektrolytische Dissoziation 

Wie erwähnt, wird die klassische qualitative Analyse von Ionen-
reaktionen in wäßriger Lösung beherrscht. Diese Ionen entstehen 
durch die elektrolytische Dissoziation. Das Verständnis einer 
Reihe von Gesetzmäßigkeiten, die die elektrolytische Dissoziation 
zur Voraussetzung haben oder mit ihr in Zusammenhang stehen, 
ist daher von besonderer Bedeutung. 

Die Theorie der elektrolytischen Dissoziation ist 1887 von 
Svante Arrhenius aufgrund von Beobachtungen und Messungen, 
an wäßrigen Lösungen im Vergleich zu nicht wäßrigen Lösungen, 
u. a. beim Durchgang von elektrischem Gleichstrom, beim osmo-
tischen Druck, Dampfdruck, Erhöhung des Siedepunktes und bei 
der Erniedrigung des Gefrierpunktes aufgestellt worden. 

Sie besagt, daß die als Elektrolyte bezeichneten Stoffe in wäß-
riger Lösung nicht molekular gelöst, sondern in freibewegliche 
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Ionen gespalten vorliegen. Sie leiten in dieser Form den elektri-
schen Strom, wobei chemische Umwandlungen eintreten (Elektro-
lyse). Derartige Ionenleiter heißen Leiter 2. Ordnung im Gegen-
satz zu den Metallen, die als Leiter 1. Ordnung den Strom leiten, 
ohne sich dabei chemisch zu verändern. Im Falle von Natrium-
chlorid liegen also in wäßriger Lösung nicht NaCl-Moleküle son-
dern die positiv geladenen Na+-Kationen neben der gleichen 
Anzahl an negativ geladenen Cl~-Anionen vor. Je nach der 
Bindungsart im Ausgangsmolekül kann die Dissoziation auf zwei-
erlei Art erfolgen: 

a) Bei echter Ionenbindung liegen die Ionen als Bausteine 
bereits in der festen Verbindung vor, ζ. B. in den Ionen-
kristallen von Salzen, Metalloxiden und Metallhydroxiden. 
Derartige Stoffe werden als echte oder permanente Elektro-
lyte bezeichnet. Für sie ist charakteristisch, daß auch ihre 
Schmelzen, in denen die Ionen ähnlich wie in wäßriger 
Lösung beweglich sind, den elektrischen Strom leiten. Die 
Auflösung in Wasser erfolgt hier in der Weise, daß die 
stark polarisierten Wassermoleküle (Dipole) mit ihrer hohen 
Dielektrizitätskonstanten das Kristallgitter sprengen. 

b) Die Moleküle der reinen Verbindung enthalten keine Ionen, 
sondern letztere entstehen erst in Reaktion mit dem Lösungs-
mittel Wasser. Derartige Stoffe werden potentielle Elektro-
lyte genannt; sie sind in reiner, auch flüssiger Form Nicht-
leiter. Bei ihrer Dissoziation in wäßriger Lösung stellt sich 
ein Gleichgewicht ein, d. h., nur ein mehr oder minder 
großer Bruchteil der Moleküle ist in Ionen zerfallen. Bei-
spiele für potentielle Elektrolyte sind NHS und praktisch 
alle Säuren. 

Je nach dem Ausmaß, in dem die elektrolytische Dissoziation 
stattfindet, unterscheidet man zwischen starken und schwachen 
Elektrolyten. Das Ausmaß der Dissoziation hängt von der Ver-
dünnung ab, und zwar ist die Dissoziation um so vollständiger, 
je verdünnter die Lösung ist. Die Zahl, die den dissoziierten 
Anteil der ursprünglich vorhandenen Moleküle angibt, heißt 
Dissoziationsgrad a. Bei vollständiger Dissoziation ist α = 1 
bzw. 100 (Prozent). 
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2.4. Basen, Säuren und Salze 

Säuren, Basen und Salze sind besonders charakteristisch für 
die anorganische Chemie, repräsentieren zusammen mit den Oxi-
den als Basen- bzw. Säureanhydride die wichtigsten Verbindungs-
typen für die analytische Chemie und stehen definitionsgemäß 
miteinander im engen Zusammenhang. 

Nach klassischer Definition sind anorganische Basen solche 
Verbindungen, die in wäßriger Lösung Hydroxid-Ionen abdisso-
ziieren bzw. mit Säuren in einem als Neutralisation bezeichneten 
Vorgang Salze bilden. Die Hydroxid-Ionen können bereits Be-
standteil des Moleküls sein, wie ζ. B. beim NaOH und Ca(OH)2, 
oder aber erst nach Reaktion des Moleküls mit Wasser gebildet 
werden, wie ζ. B. im Falle von CaO und NH3. Im letztgenannten 
Falle spricht man von Anbydrobasen. Durch das Abdissoziieren 
von OH-Ionen verringern die Basen die Wasserstoffionenkonzen-
tration wäßriger Lösungen. Näheres hierüber siehe unter pH-Wert 
im Abschnitt 2.7. Je nach der Zahl der abdissoziierbaren OH-
Gruppen spricht man von einsäurigen oder auch einwertigen bzw. 
mehrsäurigen (2-, 3-säurigen) bzw. mehrwertigen Basen. 

Organische Basen sind Stoffe, die unter einfacher Anlagerung 
von Säuren salzartige Verbindungen bilden können. Sie enthalten 
außer C und Η auch andere Elemente (meist N, aber auch As, 
J , Ο, P, S, Sb), die die basische Natur verursachen, wie ζ. B. in 
den Aminen und Alkaloiden usw. Analog zu den Basen sind 
Säuren definiert als Verbindungen, die in wäßriger Lösung H-
Ionen abdissoziieren, bzw. deren Wasserstoffatome durch Metalle 
unter Bildung von Salzen ersetzbar sind. Mit anorganischen Basen 
reagieren Säuren gleichfalls unter Bildung von Salzen und Wasser, 
ζ. B. NaOH + HCl = NaCl + H 2 0 . Je nach der Zahl der ab-
dissoziierbaren Η-Ionen sind einbasige (einwertige) und mehr-
basige (mehrwertige) Säuren zu unterscheiden. So ist z.B. HNO s 

einbasig, H 3 P0 4 dreibasig usw. Säuren, die durch Anlagerung von 
Wasser an Oxide entstehen, werden als Oxosäuren (Sauerstoff-
säuren) bezeichnet, die entsprechenden Oxide als Säureanhydride 
oder gelegentlich auch als Anhydrosäuren. Der letztgenannte 
Begriff dient jedoch in der Terminologie in der modernen Säure-
Basen-Theorie auch zur Bezeichnung vom amphoteren Hydro-
xiden. 
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Aus dem Vorhergesagten ergibt sich die Definition von Salzen 
zwangsläufig. Salze sind heteropolare Verbindungen aus einem 
kationischen Basenrest und einem anionischen Säurerest. Hierbei 
ist im anorganischen Bereich der Basenrest meist ein Metallkation, 
gelegentlich aber auch ein Nichtmetallkation (NH4

+, HO-NH,+). 
Außer durch Neutralisation von Basen mit Säuren in wäßriger 

Lösung können Salze auch durch direkte Einwirkung von Säuren 
auf Metalle, Metalloxide und Salze schwächerer oder flüchtiger 
Säuren (ζ. B. Carbonate) entstehen. 

Neben den einfachen Salzen, die aus nur je einer Art von 
Metallkationen und Säureanionen aufgebaut sind, sind auch ge-
mischte Salze bekannt, in denen verschiedene einsäurige Kationen 
mit einem mehrbasigen Säureanion oder verschiedene einbasige 
Säureanionen mit einem mehrsäurigen Basenkation kombiniert 
sind, wie ζ. B. Chlorkalk Ca(OCl)Cl und Magnesiumammonium-
phosphat MgNH4P04. Doppelsalze siehe Seite 52). 

Die Stärke von Säuren und Basen ist gegeben durch ihren 
Dissoziationsgrad a. Er kann zwischen a > 0,8 (ζ. Β. HCl, 
HC104, KOH, NaOH) für sehr starke Säuren bzw. Basen und 
α < 0 , 0 1 (H2S, H,BO„ NH4OH) für äußerst schwache Säuren 
bzw. Basen liegen. Dagegen sind die Salze mit nur wenigen Aus-
nahmen (einige Hg(II)-, Cu(I)- und Cd-Salze) in wäßriger Lösung 
praktisch vollständig dissoziiert. 

Sogenannte tnehrbasige Säuren wie ζ. B. H2S04 , H5P04 , H2S 
spalten nicht sämtliche Η-Atome, die durch Metalle ersetzbar 
sind, gleichzeitig ab. Die Dissoziation erfolgt hier stufenweise, 
d. h., es wird zuerst ein Η-Ion abdissoziiert, erst bei wesentlich 
größerer Verdünnung beginnt die Abspaltung des zweiten und 
gegebenenfalls bei noch sehr viel größerer Verdünnung oder über-
haupt erst im alkalischen Gebiet eines dritten Η-Atoms usw. 

Sind in einer Säure sämtliche Η-Ionen durch Metall ersetzt, 
so ist ein Neutralsalz gebildet worden; dagegen bezeichnet man 
Salze, die noch Η-Ionen im Molekül enthalten, als saure Salze 
(Beispiele Na3P04 , Na2HP04 und NaH2P04 , NaHC03). Bei den 
basischen Salzen schließlich sind nicht alle OH-Gruppen der 
salzbildenden Base durch Säurereste ersetzt worden (Beispiel 
Zn(OH)NOs, sog. Hydroxidsalz, früher auch Hydroxysalz ge-
nannt). Enthält die salzbildende Base jedoch noch .2 nicht ersetzte 
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OH-Gruppen, so spalten diese häufig ein Molekül H a O ab, und 
es bildet sich ein Oxidsalz (Oxysalz), wie ζ. B. BiOCl aus 
Bi(OH)2Cl. 

Die Bezeichnung „Neutralsalz, basisches oder saures Salz" sagen 
nichts über den pH-Wert der wäßrigen Lösungen solcher Salze 
aus. Tatsächlich können Vertreter aller 3 Typen sowohl sauer, 
neutral oder auch basisch reagieren, also analog wie die reinen 
Säuren und Basen, die neben den oben erwähnten Merkmalen 
durch die saure, bzw. basische (alkalische) Reaktion ihrer wäßrigen 
Lösungen charakterisiert sind. 

Näheres siehe unter pH-Wert, Seite 28 und Hydrolyse, Seite 31. 
Der Nachweis einer alkalischen bzw. sauren Reaktion erfolgt 
am einfachsten mittels geeigneter Farbindikatoren, wie ζ. B. Lack-
mus, Phenolphthalein, Methylorange. 

Abschließend sei darauf hingewiesen, daß der Säure-Base-Be-
griff im Laufe der Entwicklung der Chemie zahlreiche Wand-
lungen erfahren hat und in seiner modernsten Konzeption, die 
auch die nicht wäßrigen Systeme erfaßt, wesentlich von G. N. 
Lewis, I. N. Brenstedt, G. Jander und Pearson beeinflußt und 
geprägt worden ist. So interessant und bedeutsam diese Theorien 
auch für die Grundlagen der Chemie sind, bringt ihre Kenntnis 
doch für das elementare Verständnis und die praktische Durch-
führung der qualitativen Analyse keine ersichtlichen Vorteile 
gegenüber der vereinfachten klassischen Betrachtungsweise. Daher 
soll im Rahmen dieses Buches auf eine Darstellung dieser Theo-
rien verzichtet werden. 

2.5. Das chemische Gleichgewicht 
Chemische Reaktionen in homogener Phase verlaufen niemals 

vollständig. Stets sind neben dem oder den Reaktionsprodukten 
auch noch unveränderte Reaktionspartner in mehr oder minder 
großem Umfange vorhanden, d. h., die Reaktion führt zu einem 
Gleichgewicht. Dabei ist es für die Einstellung dieses Gleichge-
wichts belanglos, von welcher Seite einer chemischen Reaktions-
gleichung die Reaktion eingeleitet wird, sofern einheitliche Reak-
tionsbedingungen (Druck, Temperatur, Reaktionsmedium) ein-
gehalten werden, d. h., Reaktionen, die zur Einstellung eines 
Gleichgewichtes führen, sind reversibel (umkehrbar). Das wohl 
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bekannteste und mit am besten untersuchte Beispiel einer rever-
siblen Reaktion ist die von M. Bodenstein untersuchte Reaktion 
von Jod, Wasser und Jodwasserstoff in der Gasphase gemäß der 
Gleichung 

H2 + J2 = 2HJ , 
die stets zu einem Gleichgewicht führt, gleichgültig, ob man reines 
HJ-Gas oder ein äquimolekulares Gemisch von H2-Gas und 
J2-Dampf den Reaktionsbedingungen aussetzt. 

Die Lage dieses Gleichgewichtes hängt von der Temperatur 
ab, kann aber nicht durch Änderung der Konzentrationsverhält-
nisse der einzelnen Reaktionspartner zueinander beeinflußt wer-
den. Das jeweils erreichte Gleichgewicht ist dynamisch, d. h., es 
finden in der Zeiteinheit gleichviel Hin- und Rückreaktionen statt, 
so daß sich der makroskopischen Betrachtung ein Bild scheinbarer 
Ruhe bietet. Die Einstellung des Gleichgewichtszustandes erfolgt 
meist nicht spontan, sondern als Zeitreaktion, gelegentlich sogar 
unmeßbar langsam (sog. metastabiles Gleichgewicht). Sie kann 
durch Katalysatoren beschleunigt werden, jedoch beeinflussen die 
Katalysatoren lediglich die Geschwindigkeit der Einstellung aber 
niemals die Lage des Gleichgewichtes (vgl. Abschnitt 2.19.7.). 

Liegen die Reaktionspartner in inhomogener Phase vor, so 
findet eine heterogene, normalerweise irreversible Reaktion statt, 
die dann vollständig verlaufen kann, wenn ein Reaktionspartner 
vollständig dem Reaktionssystem entzogen wird, beispielsweise 
durch Bildung eines Niederschlages aus homogenwäßriger Phase. 
So erfolgt ζ. B. die Fällung von BaS04 aus Lösungen von Barium-
salzen bei Reaktion mit Sulfatlösungen spontan und praktisch 
quantitativ, weil das gebildete BaS04 wegen seiner Schwerlöslidh-
keit sofort in fester Phase ausfällt. Desgleichen verläuft die Ver-
brennung von festem Kohlenstoff an der Luft vollständig, weil es 
sich einmal um eine heterogene Reaktion (fester Kohlenstoff -
gasförmiger Luftsauerstoff) handelt, andererseits das gebildete 
COa laufend aus dem Reaktionssystem entfernt wird. 

Theoretisch sind alle chemischen Reaktionen umkehrbar, wenn 
die Reaktionsbedingungen geeignet gewählt werden. Technisch 
wichtige, bekannte Beispiele für Gleichgewichtsreaktionen sind 
das Boudouar-Gleichgewicht N2 + 3H2 ^ NHS und das Kontakt-
schwefels äureverfahren gemäß Gleichung 2S02 + 0 2 ^ 2S08. 
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2.6. Das Massenwirkungsgesetz (MWG) 

Das 1897 erstmalig von C. M. Guldberg und P. "Waage exakt 
formulierte Gesetz gibt an, welche quantitativen Bedingungen für 
die Einstellung eines chemischen Gleichgewichts erforderlich sind. 
Die Lage eines Gleichgewichtes ist von der Temperatur, vom 
Verhältnis der Konzentrationen bzw. der Drücke (bei Gasen) 
bzw. der Verdünnung (bei Lösungen) der Konzentrationspartner 
abhängig. Das MWG besagt, daß bei einem chemischen Gleich-
gewichtszustand in einem homogenen (einphasigen System) das 
Verhältnis des Produktes aus den Konzentrationen der Ausgangs-
stoffe und dem Produkt aus den Konzentrationen der Reaktions-
produkte eine von der Temperatur abhängige Konstante ist. Be-
trachtet man die Reaktion der Ausgangsstoffe Α und B, die ge-
mäß nachstehender Gleichung A + B ^ C + D in homogener 
Phase und bei konstanter Temperatur zu den Reaktionsprodukten 
C und D führen, und drückt wie üblich ihre Konzentration (bzw. 
Drücke) durch die Schreibweise in eckigen Klammern aus, so er-
hält man für das MWG die mathematische Formulierung 

[C] · [D] _ K 

[Α] · [B] 

Nehmen an der Reaktion einzelne Reaktionspartner mit mehre-
ren Molekülen entsprechend der folgenden allgemeinen Reak-
tionsgleichung 

mA -f nB + . . . ^ pC + qD + . . . 
teil, so ist die jeweilige Anzahl der Moleküle als Exponent einzu-
setzen. Man kommt damit zu der folgenden allgemeinen Fassung 
des MWG 

[C]p · [D]q 
[A]m · [B]n 

Κ ist eine Konstante und wird im allgemeinen Fall Gleichge-
wichtskonstante genannt. Für spezielle Fälle sind zahlreiche beson-
dere Bezeichnungen, wie ζ. B. Dissoziationskonstante, Verseifungs-
konstante, Hydrolysenkonstante, Ionisationskonstante usw. be-
kannt. Bei Angabe der Konzentrationen gilt das MWG streng 
nur für schwache Elektrolyte und stark verdünnte Lösungen. Soll 
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das MWG audi auf starke Elektrolyte und nur mäßig verdünnte 
Lösungen angewendet werden, so müssen anstelle der wahren 
Konzentrationen c die wirksamen (scheinbaren) Konzentrationen, 
audi Aktivitäten a genannt, eingesetzt werden. Letztere sind defi-
niert, durch a = f · c, wobei f ein als Aktivitätskoeffizient be-
zeichneter Korrekturfaktor ist. Wesentlich für die praktische An-
wendung des MWG ist, daß für die Konzentrationen bzw. Drücke 
gleiche Einheiten wie ζ. B. Molenbrüche, g/1, bar usw.) verwendet 
werden. Im Prinzip ist es dabei gleichgültig, ob die rechte oder 
linke Seite der Reaktionsgleichung im Zähler bzw. Nenner des 
MWG stehen, üblicherweise schreibt man jedoch die Reaktions-
partner der rechten Seite der Reaktionsgleichung in den Zähler, 
die der linken in den Nenner. Der Zahlenwert von Κ hängt selbst-
verständlich von der Schreibweise der Reaktionsgleichung und 
von den gewählten Einheiten der Konzentrationen bzw. Drücke 
ab. 

Aus dem Gesagten ist zusammengefaßt festzustellen, daß nach 
dem MWG die Gleichgewichtslage homogener chemischer Reak-
tionen nur durch Änderung von Temperatur und Druck, d. h. der 
äußeren Reaktionsbedingungen, nicht aber durch Änderung der 
Konzentrationen der Ausgangsstoffe verändert werden kann. 

Das MWG bildet eines der wichtigsten Fundamentalgesetze der 
Chemie und ist auch für die präparative und analytische Chemie 
von besonderer Bedeutung, da es das Verständnis für die Art 
des Ablaufes der meisten analytischen Reaktionen vermittelt und 
aufzeigt, in welcher Weise solche Reaktionen beeinflußt werden 
müssen, um ihren Ablauf in gewünschter Weise zu verändern. 

2.7. Die Dissoziation des Wassers und der pH-Wert 

Die Dissoziation von Wasser gemäß der Gleichung 
H 2 0 : £ H + + OH-

findet nur in sehr geringem Umfange statt, und zwar sind in 
107 Liter reinem Wasser von 18° C genau je 0,86 · 10~7 Gramm-
äquivalente an H- bz^v. OH-Ionen (entsprechend l g H+ und 
17 g OH~) vorhanden. Diese Dissoziation ist wie alle chemischen 
Gleichgewichtsreaktionen temperaturabhängig und nimmt mit 
steigender Temperatur zu (bei 50° C 17 · 10~7 Grammäquiva-
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lente). Die Dissoziationskonstante Κ des Wassers beträgt nach 
dem MWG 

K = m i i O H l = l j 3 . i o - " 
[H20] 

Da jedoch die Konzentration der undissoziierten H20-Mole-
küle [H20] angesichts der äußerst geringen Anzahl von H+- und 
OH~-Ionen praktisch als konstant betrachtet werden kann, ist 
es üblich, [H20] in die Konstante Κ einzubeziehen. Man erhält 
so die für das Ionenprodukt des Wassers bei 18 °C geltende 
Gleichung 

[H+] · [OH-] = Κ · [H20] = Kw = 0,74 · 10"" 

Im allgemeinen rechnet man unter Verwendung des aufgerunde-
ten Wertes Kw = 10~14 mit dem negativen dekadischen Loga-
rithmus der H+- (bzw. gelegentlichen OH~) Ionenkonzentratio-
nen (bzw. streng richtig der H+-Ionenaktivität). Man bezeichnet 
diese Zahl als pH- bzw. pOH-Wert. Definitionsgemäß beträgt 
somit der pH-Wert des reinen Wassers von 18° C pH-7. Da das 
Ionenprodukt des Wassers und damit bezüglich H+- und OH~-
Ionen auch jeder wäßrigen Lösung eine nur von der Temperatur 
abhängige Konstante ist, kann durch Messen der H+-Ionenkon-
zentration auch stets die OH~-Ionenkonzentration bestimmt 
werden und umgekehrt. Durch Auflösen von Säuren, Basen oder 
Salzen wird somit bei konstantem Kw nur der pH-Wert geändert, 
und zwar zeigen gemäß der obigen Definition pH-Werte <C7 
saure Reaktion, pH-Werte > 7 alkalische Reaktion und pH = 7 
den Neutralpunkt an. 

Da in einer 0,1 η wäßrigen Lösung einer sehr starken Säure 
mit dem Dissoziationsgrad α = 1, d. h. 100 °/oiger Dissoziation, 
10."1 Grammäquivalent an H+-Ionen/Liter vorliegen, muß ihr 
pH-Wert 1 betragen, für eine 1 η Lösung der gleichen Säure, 
die 10° = 1 Grammäquivalent an H+-Ionen enthält, entsprechend 
pH = 0, und für eine 0,1 η Lösung einer starken Base mit α = 1 
und mithin einer OH-Ionenkonzentration von 10"1 = 0,1 
Grammäquivalent/Liter pH = 13; denn in die Gleichung [H+] · 
[OH -] = K w = 10~14 ist für [OH"] der Zahlenwert 10'1 ein-
zusetzen. Daraus ergibt sich für [H+] der Zahlenwert 10-13. 
Zum Bestimmen der pH-Werte von wäßrigen Lösungen benutzt 
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man am einfachsten, wenn keine sehr große Genauigkeit erforder-
lich ist, mit Indikatoren gefärbte Papierstreifen (Indikatorpapier). 
Durch Verwenden mehrerer Indikatoren bzw. Indikatorgemische 
sind im Bereich von pH 3 bis 10 Differenzierungen von jeweils 
0,5 pH-Einheiten visuell mit einiger Sicherheit möglich. Exakt 
kann der pH-Wert durch Messen der Potentialdifferenz zwischen 
einer platinierten, von Wasserstoff umspülten Platinelektrode 
(Wasserstoffelektrode), die in die Lösung mit unbekannter H-Kon-
zentration eintaucht, und einer Vergleichselektrode mit bekann-
tem Potential bestimmt werden. In der Praxis werden heute meist 
direkt anzeigende pH-Meter mit einer Glaselektrode anstelle der 
Wasserstoffelektrode und einer Kalomelelektrode als Vergleichs-
elektrode verwendet. 

2.8. Die Dissoziation schwacher Elektrolyte 

Wie schon auf Seite 23 erwähnt, beruht die Stärke einer Säure 
bzw. einer Base auf dem Ausmaß ihrer Dissoziation in wäßriger 
Lösung. Im Falle von verdünnten Lösungen schwacher Säuren 
und Basen bzw. allgemein schwacher, d. h. also in nur geringem 
Umfange dissoziierter Elektrolyte, gilt für die Dissoziation das 
MWG, wie an folgendem Beispiel für die Essigsäure (HAc) aus-
geführt sei: Die Dissoziation verdünnter wäßriger Essigsäure-
lösungen erfolgt nach der Gleichung HAc ^ H + + Ac"; für das 
Dissoziationsgleichgewicht gilt das MWG nach der Gleichung 

[H+] · [Ac-] 
[HAc] " K H A c 

Im Falle schwacher Elektrolyte mit α < 0,1 können die vom 
Lösungsmittel Wasser stammenden Konzentrationen an H+- bzw. 
OH~-Ionen vernachlässigt und die Konzentration des undisso-
ziierten Anteils des Elektrolyten in erster Nährung gleich der 
Gesamtkonzentration c des Elektrolyten gesetzt werden. Daraus 
ergibt sich Konzentrationsgleichheit zwischen Kationen und An-
ionen und man kann die übliche Gleichung für das M W G auch 
wie folgt schreiben: 

- E ü - = KHAC b z w . 

[ H + ] = V KHAC · c = K c 
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Für Ammoniumhydroxid NH4OH ^ NH4
+ + OH" 

als schwache Base gilt sinngemäß die Gleichung 

[OH"] = V 'KNH4OH · c = Kc 

Kc wird Dissoziationskonstante genannt. Ihre Konstanz ist für 
schwache Elektrolyte über weite Konzentrationsbereiche erfüllt, 
wie die Auswertung von Messungen der elektrischen Leitfähigkeit 
mittels des Ostwald'schen Verdünnungsgesetzes gezeigt haben. 
Zahlenwerte für Kc einiger der wichtigsten schwachen Säuren 
und Basen sind aus der folgenden Tabelle I ersichtlich. Mehr-
wertige schwache Elektrolyte haben sich für jede Dissoziations-
stufe voneinander verschiedene Werte für Kc. Irl solchen Fällen 
schreibt man für die Konstante der ersten Stufe K1} für die der 
zweiten Stufe K2 usw. 

Tabel le I 
Dissoziationskonstanten Kc einiger schwacher Basen und Säuren bein 25° C 

(* thermodyjvsmische Werte) 

Base bzw. Säure Formel Kc 
Ammoniumhydroxki N H 4 O H 1,8 · 10"5-* 

Borsäure H3BOJ Kt 5,8-ΙΟ'10* 
Calciumhydroxid Ca(OH)j K2 3,1 ID"2* 
Cyanwasserstoff säure HCN 7,2 · ΙΟ"10* 

Essigsäure CH3-COOH 1,82 · 10"5* 
Hydrazimumhydroxid ΗαΝ-ΝΗ3 ΌΗ 3 · 10̂ * 
Kohlensäure paco3 Kj 4,31-ΙΟ'7* 

Kj 5,61 · 10"1U 

Phosphorsäure H 3 P O 4 Kj 7,52 · 10"3* 
Kj 6,23 · 10"** 
K3 5 -ΙΟ"13* 

Pyridiniumhydroxid CJHJNH · OH 1,4 • ΙΟ"* 
Schwefelsäure H3S04 K3 1,25 ' 10"1* 
Schwefelwasserstoff H 2 S Ki 9,1 10"8 

Ka u -io*15 

d-Weinsäure HOOC-(CHOH)j -COOH Kj 1,04-10"3· 
Ka 4,55 · 10"5* 
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2.9. Hydrolyse 

Im ganz allgemeinen Sinne ist unter Hydrolyse jede reversible 
oder irreversible chemische Reaktion einer Verbindung mit Wasser 
zu verstehen, die zu vollständiger oder teilweiser Zersetzung oder 
Spaltung dieser Verbindung führt. Im Falle einer nur teilweisen 
Spaltung spricht man auch von partieller Hydrolyse. Bekannte 
und wichtige Beispiele solcher Hydrolysereaktionen sind in der 
organischen Chemie die als Verseifung bezeichnete reversible 
Spaltung von Fetten bzw. allgemein von Estern durch Wasser, 
die zur Bildung von Fettsäuren und Alkoholen führt, sowie der 
hydrolytische Abbau von hochpolymeren Verbindungen, wie ζ. B. 
von Cellulose und Stärke zu Traubenzucker sowie von Eiweiß 
zu Aminosäuren. 

In der anorganischen Chemie verläuft die Hydrolyse von Ver-
bindungen mit Atombindung meist irreversibel. Bekannte Bei-
spiele hierfür sind die Zersetzung von Hydriden, die nach dem 
allgemeinen Schema 
MeHx + XH20 Me(OH)X + xH2 

verläuft, und die Hydrolyse von Nichtmetallhalogeniden, bei der 
zwei verschiedene Säuren nebeneinander gebildet werden, wie ζ. B. 
PC1S + 3 H 2 0 H S P 0 3 + 3 HCl 
SiCl4 + 3 H 2 0 H2SiOa + 4 HCl 

In der analytischen Chemie versteht man unter Hydrolyse je-
doch in erster Linie die hydrolytische Spaltung eines Salzes durch 
Wasser unter Rückbildung von Säure und Base, d. h., also den 
der Neutralisation entgegengesetzten Vorgang 
MeX(Salz) + H 2 0 ^ HX(Säure) + MeOH(Base) 

Da Salze praktisch vollständig dissoziiert sind, ist diese Art 
der Hydrolyse aufgrund des MWG nur bei Salzen von schwachen 
Säuren mit starken Basen und umgekehrt oder schließlich bei 
Salzen schwacher Säuren mit schwachen Basen möglich, und zwar 
ist das Ausmaß der Hydrolyse um so stärker, je schwächer die 
Säure bzw. die Base ist. Als Beispiele seien die Hydrolyse von 
Ammoniumchlorid (Salz einer schwachen Base mit einer starken 
Säure) und von Natriumcyanid (Salz einer starken Base mit einer 
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schwachen Säure) betrachtet, für die folgende Dissoziationsgleich-
gewichte in wäßriger Lösung gelten: 

NH^Cl ^ NH4+ + Cl~ 
NaCN Na+ + CN" 

Da nun NH4OH bzw. HCN eine schwache Base bzw. eine 
schwache Säure ist, vereinigen sich NH4+-Kationen bzw. CN~-
Anionen mit OH"- bz\v. H+-Ionen, die aus dem Dissoziations-
gleichgewicht des Wassers 

H 2 0 ^ H+ + OH" 
stammen, unter Bildung von undissoziiertem NH4OH bzw. HCN. 
Dadurch wird das Dissoziationsgleichgewicht des Wassers so be-
einflußt, daß im ersten Falle H+-Ionen, im zweiten Falle OH~-
Ionen im Überschuß vorliegen, d. h., die wäßrige Lösung von 
NH4CI oder allgemein des Salzes einer schwachen Base mit einer 
starken Säure reagiert sauer, die von NaCN oder allgemein des 
Salzes einer starken Base mit einer schwachen Säure alkalisch. 

Bei Lösungen von Salzen einer schwachen Säure und einer 
schwachen Base wird die Reaktion von der Komponente mit dem 
stärkeren Dissoziationsgrad bestimmt. Sind beide Komponenten 
annähernd gleich schwach dissoziiert, so reagiert die Losung, 
wie ζ. B. im Falle von Ammoniumacetat, praktisch neutral. Durch 
Hydrolyse können auch saure Salze basisch (Beispiel: NaHS, 
NaHCOj), basische Salze sauer (Beispiel: BiOCl) reagieren. Der 
Bruchteil des gelösten Salzes, der sich unter den gegebenen Be-
dingungen mit Wasser unter Bildung von Säure bzw.. Base umge-
setzt hat, wird als Hydrolysegrad bezeichnet und wie der Disso-
ziationsgrad entweder in Prozent oder in Bruchteilen von 1 aus-
gedrückt. Seine Größe ist vön der Temperatur abhängig und 
nimmt mit steigender Temperatur zu, da die Dissoziation des 
Wassers (siehe Seite 27) mit steigender Temperatur stark zu-
nimmt. 

2.10. Pufferlösungen 

Allgemein werden die Lösungen von Stoffen, deren pH-Wert 
beim Zugeben relativ kleiner Mengen starken Säuren oder Basen 
und beim Verdünnen nicht wesentlich geändert wird, als Puffer-
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lösungen bezeichnet. Die puffernde Wirkung der gelösten Stoffe 
beruht auf dem Abfangen von H+- bzw. OHMonen aufgrund 
ihres Dissoziationsgleichgewichtes unter Bildung undissoziierter 
Moleküle. So werden ζ. B. in einer Lösung von NH4C1 beim 
Zugeben einer Lösung des vollständig dissoziierten NaOH die 
OH"-Ionen analog wie bei der Hydrolyse von den NH4

+-
Ionen unter Bildung von kaum dissoziierten NH4OH-Molekülen1 

abgefangen. 
Man sagt, die alkalische Reaktion des NaOH wird „wegge-

puffert". Im Prinzip lassen sich alle Salze aus schwachen Säuren 
und starken Basen (ζ. B. Natirumacetat) zum Puffern von Säuren,, 
alle Salze aus schwachen Basen und starken Säuren, wie das 
erwähnte NH4C1, zum Puffern von Basen verwenden. Von be-
sonderem Interesse sind Lösungen mit Pufferwirkung sowohl 
für Säuren wie auch für Basen. 

Hierfür sind die Lösungen sogenannter Puffergemische geeignet, 
die aus Salzen starker Basen mit schwachen Säuren und einer 
schwachen Säure oder von Salzen einer schwachen Base mit einer 
starken Säure und einer schwachen Base bestehen. Die Wirkung 
eines solchen Systems sei am Beispiel einer Pufferlösung aus 
etwa gleichen Mengen Natriumacetat + Essigsäure erläutert. 
Gibt man zu dieser Lösung ζ. B. Salzsäure, so werden deren H+-
Ionen vom Acetation unter Bildung von Essigsäure abgefangen, 
gibt man dagegen Natronlauge dazu, so bildet sich mit der 
Essigsäure Natriumacetat, d. h., in beiden Fällen ändert sich nur 
die Konzentration der bereits im System in großem Uberschuß 
vorhandenen Essigsäure bzw. des Acetats, und der pH-Wert der 
Lösung wird dadurch praktisch kaum verändert. Die Pufferwir-
kung solcher Systeme hängt vom Dissoziationsgrad und den Kon-
zentrationen der jeweiligen Komponenten ab. Durch geeignete 
Kombinationen erhält man Lösungen mit bekanntem, relativ 
stabilem pH-Wert, die jeweils innerhalb bestimmter pH-Bereiche 
puffernd wirken. In der analytischen Chemie dienen Pufferlösun-
gen, um Reaktionen bei bestimmter, möglichst konstanter H+-
Ionenkonzentration ablaufen zu lassen, wie ζ. B. beim Fällen der 
Kationen der Urotropingruppe (vgl. Seite 125), und zum Einstellen 

' Diese Betrachtungsweise ist nicht streng richtig, da NH4OH in wäßriger Lösung 
sich praktisch vollständig zu undissoziiertem Ammoniakhydrat NH, · Η,Ο um-
lagert. 

3 Hofmana-Jander, Qualitative Analyse, 4. Aufl. 
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von pH-Meßgeräten. Von ganz besonderer Bedeutung sind Puf-
ferlösungen für die physiologische Chemie. Das dort wohl wich-
tigste Beispiel ist das Blut, dessen pH-Wert im menschlichen 
Organismus bei 37° C pH 7,35 beträgt. 

Besonders häufig werden die folgenden Puffergemische ver-
wendet: 

Tabe l l e II 
Puffergemische 

Pufferge misch pH-Putferbereich je nach 
Mischungsverhältnis der 
Komponenten 

NH4C1 + NH4OH 8,3 -10,7 
NaH2P04 + Na2HP04 5,5 - 8,0 
Na - Acetat + Essigsäure 3,5- 5,9 
Na3HP04 + Citronensäure 2,2- 8,0 
prim. Na-Tartrat + Weinsäure 1,7- 5,2 
H3B03 + KCl + Na0H 7,8-10,0 

2.11. Das Löslichkeitsprodukt 
Das Löslichkeitsprodukt L ist das Produkt aus den Konzentra-

tionen (exakt: den Aktivitäten) der Kationen und Anionen einer 
gesättigten Lösung eines Elektrolyten. L ist proportional der 
Dissoziationskonstanten des Elektrolyten und abhängig von der 
Art des Lösungsmittels, der Temperatur und dem Druck. L läßt 
sich aus dem MWG herleiten, wie am folgenden Beispiel für 
CaS04 dargelegt ist. CaS04 ist relativ schwer löslich, der gelöste 
Anteil in seiner gesättigten wäßrigen Lösung ist für eine gegebene 
Temperatur und gegebenen Druck konstant. Wendet man auf das 
Dissoziationsgleichgewicht dieses gelösten Anteils das Massenwir-
kungsgesetz an, so gilt 

[Ca2*] · [S04
2-] __ Y 

[Ca S04] 
wobei audi das Produkt im Zähler und der Nenner Konstante 
sind. Man kann daher den Nenner unabhängig von seinem Abso-
lutwert, dfcr für die meisten Salze äußerst klein ist, in die Kon-
stante Κ einbeziehen. Es gilt somit 

[Ca8+] · [S04
8 ] = Κ · [CaSOJ = L 
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oder allg. für einen Elektrolyten der Formel AmB„ 

[A]m · [Β]π = Κ [AmBn] = L 

Die obige Definition und Ableitung des Löslichkeitsproduktes 
gilt streng nur für relativ schwer lösliche Elektrolyte und ist in 
der Analytik auch nur für diese von praktischer Bedeutung. Eine 
Übersicht der Löslichkeitsprodukte schwer löslicher Salze von 
besonderer analytischer Bedeutung findet sich in Tabelle XXX 
auf Seite 351 dieses Buches. 

Der Zusammenhang zwischen L und der molaren Löslichkeit 
C sei an folgenden Beispielen erläutert: Eine gesättigte Lösung von 
Silberjodid, Molekulargewicht = 234,8, enthält 3,0 · 10~e g AgJ/ 
Liter entsprechend 

3 ' ° ' = 1,3 · ΙΟ'8 Mole/Liter 

In dieser hochverdünnten Lösung ist AgJ praktisch vollständig 
in Ag+-Kationen und JVAnionen dissoziiert. Da nun ein Mol 
AgJ theoretisch je ein Mol Ag+- und JMonen liefert, gilt für 
das Löslichkeitsprodukt die Gleichung 

UeJ = [Ag+] · tJ1 = [1,3 · ΙΟ"8]2 = 1,7 · ΙΟ"1« 
Andererseits enthält eine gesättigte Lösung von Silberortho-

phosphat, Molekulargewicht 418,7, 6,5 · 10-3 g Ag3P04/Liter ent-
sprechend 

6 , 5
4 J ° " 3 = 1,6 · ΙΟ"5 Mole/Liter 

Auch hier kann vollständige Dissoziation des gelösten Ag9P04 
gemäß der Gleichung 

AgjP04 ^ 3 Ag+ + P04
3" 

angenommen werden. 
Daraus ergibt sich für das Löslichkeitsprodukt die Gleichung 

LAS 3PO 4 = [Ag+]3 · [PO,8"] = [3 · 1,6 · 10->]* · [1,6 · 10*] = 
1,8 • 10"18 

Das Löslichkeitsprodukt von Ag sP04 ist somit trotz seiner wesent-
lich größeren molaren Löslichkeit kleiner als das von AgJ! 

3· 
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Aus der allgemeinen Gleichung 

[A]m · [B]n = L 

folgt schließlich, daß jede Erhöhung der Konzentrationen [A] 
bzw. [B] eine äquivalente Erniedrigung der Konzentrationen [B] 
bzw. [A] zur Folge haben muß, damit der Wert L für das Gleich-
gewicht erhalten bleibt. Da nun in gesättigten Lösungen die 
Konzentration des undissoziierten Anteils der AmBn-Moleküle 
konstant ist, muß eine der Konzentrationserhöhung von Α äqui-
valente Menge an AmBn ausfallen. Auf dieser Gesetzmäßigkeit 
beruhen sämtliche Fällungsreaktionen in der analytischen Chemie. 

2.12. Oxydation und Reduktion 

Die Begriffe Oxydation und Reduktion beinhalten im engsten 
Sinne und früher ausschließlich die Aufnahme bzw. Abgabe von 
Sauerstoff durch ein chemisches Element oder eine chemische 
Verbindung (Beispiele: alle Verbrennungs- und viele Korrosions-
vorgänge an der Luft; Verhüttung von oxidischen Erzen zu den 
entsprechenden Metallen). Heute versteht man unter Oxydation in 
seiner allgemeinsten Bedeutung die Abgabe, unter Reduktion die 
Aufnahme von Elektronen. Sofern hierbei nicht freie Elektronen 
abgegeben bzw. aufgenommen werden, wie ζ. B. im Falle der 
elektrolytischen Oxydation bzw. Reduktion, ist jede Oxydation 
mit der Reduktion des Oxydationsmittels bzw. jede Reduktion 
mit der Oxydation des Reduktionsmittels verbunden. Systeme, 
deren Reaktionsablauf zu einem Gleichgewicht der Reaktions-
partner bezüglich Oxydation und Reduktion im Sinn des MWG 
führen, bezeichnet man als Redox-Systeme. Ihre Gleichgewichts-
lage ist u. a. durch das Redox-Potential gekennzeichnet. Näheres 
siehe Abschnitt 2.13. Oxydationsmittel sind daher alle Elemente 
bzw. Ionen oder Verbindungen solcher Elemente bzw. Ionen, 
die aufgrund ihrer Elektronenkonfiguration leicht Elektronen auf-
nehmen, wobei sie selbst reduziert werden; für Reduktionsmittel 
gilt logischerweise genau das umgekehrte. So hat Sauerstoff nach 
dem Bohr'schen Atommodell auf seiner äußeren Elektronenschale 
6 Elektronen und ist bestrebt, durch Aufnahme von 2 weiteren 
Elektronen die stabile Achterschale (Oktett) der Edelgaskonfigu-
ration zu bilden, er ist daher ein typisches Oxydationsmittel. 
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Aufgrund des gleichen Prinzips sind auch Schwefel und Halogene 
ausgesprochene Oxydationsmittel. Umgekehrt besitzen Wasser-
stoff und die Alkalimetalle nur je 1 Außenelektron, das sie leicht 
abgeben, wobei die Alkalimetalle gleichfalls wieder die besonders 
stabile Achterschale als Außenschale erreichen. Es sind daher 
typische Reduktionsmittel. Aus dem Gesagten ergibt sich, daß 
die Elemente der linken Hauptgruppen im Periodensystem der 
Elemente einen elektropositiven Charakter und entsprechend ge-
ringe Elektronenaffinität, die der rechten Hauptgruppe einen 
elektronegativen Charakter und entsprechend große Elektronen-
affinität besitzen. Das Aufstellen von Reaktionsgleichungen für 
Redox-Systeme gestaltet sich sehr einfach, sofern die Oxydations-
zahlen und ihre mit der Reaktion verbundenen Veränderungen 
der einzelnen Reaktionspartner bekannt sind. Dies sei am Bei-
spiel der Oxydation von Fe2+-Ionen mit Mn04"-Ionen in saurer 
Lösung erläutert, wobei Mn2+- und Fe3+-Ionen entstehen. 

Für die Reduktion des Permanganates gilt die Teilgleichung 

Mn0 4 " + 8 H+ + 5 e ^ Mn2+ + 4 H 2 0 (1) 

für die Oxydation von Fe2+ die Teilgleichung 

Fe*+ Fe3+ + e (2) 

Gemäß (1) werden 5 Elektronen aufgenommen, gemäß (2) 
1 Elektron abgegeben, d. h., man muß (2) mit dem Faktor 5 
multiplizieren, um zu der folgenden stöchiometrisch richtigen 
Gesamtreaktionsgleichung (3) zu kommen, die auch bezüglich 
der Ionenladungen die mathematische Forderung der Gleichheit 
auf beiden Seiten erfüllt. 

Mn0 4 " + 8 H+ + 5 Fe2* Mn2+ + 5 Fe3+ + 4 H 2 0 (3) 

Das vorstehende Rechensystem unter Verwendung von Oxyda-
tionszahlen ist allgemein anwendbar, auch wenn der Elektronen-
austausch nicht mehr mit einem Wechsel der stöchiometrischen 
Wertigkeit der im Molekül vorhandenen Atome verbunden ist, 
wie es ζ. B. bei der Oxydation organischer Verbindungen meist 
der Fall ist. Hier müssen der Berechnung die Anzahl von Elek-
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tronen zugrunde gelegt werden, die dem Molekül als ganzem 
entzogen werden. 

Beispiel: Im Äthanol C 2H 5OH hat jedes Kohlenstoffatom die 
Oxydationszahl — 2, weil zwei negative Ladungen des O-Atoms 
und 6 positive Ladungen der 6 Η-Atome, insgesamt also 6 — 2 = 4 
positive Ladungen von 2 C-Atomen mit zusammen 4 negativen 
Ladungen kompensiert werden müssen. 

Bei der Oxydation von Äthanol zu Acetaldehyd C 2 H 4 0 ändert 
sich die Oxydationszahl jedes C-Atoms auf — 1, denn es werden 
2 negative Ladungen des O-Atoms und 4 positive Ladungen der 
4 Η-Atome entsprechend insgesamt 2 positive Ladungen von 
2 C-Atomen kompensiert. Das bedeutet, daß bei der Oxydation 
von einem Molekül Äthanol zu einem Molekül Acetaldehyd 2 
Elektronen abgegeben werden. Oxydiert man mit Permanganat 
in saurer Lösung, so resultiert als Gesamtgleichung 

+ 7 - 4 - 2 
2 M n 0 4 " + 5 C 2 H 5 OH + 6 H + 2 Mn 2 + + 5 C 2 H 4 0 + 8 H aO 

(Δ e = + 14 - 20 = - 6 ) (Δ e = + 4 - 10 = - 6), 

da das kleinste gemeinsame Vielfache (Hauptnenner) von aufge-
nommenen und abgegebenen Elektronen 10 ist. 

Die praktisch wichtigsten Oxydationsmittel sind neben dem 
Luftsauerstoff, Wasserstoffperoxid und andere Peroxide, Chlor, 
Brom, Hypochlorite, Chlorkalk, Chromsäure und ihre Salze, 
Kaliumpermanganat, konz. Salpetersäure, Königswasser (s. S. 95) 
und, besonders als Salzschmelzen, die Nitrate und Chlorate der 
Alkalimetalle. 

Wichtige Reduktionsmittel sind für wäßrige Lösungen Wasser-
stoff vor allem in Gegenwart von Katalysatoren oder als nas-
zierender Wasserstoff (s. S. 96), Zinn(II)-chlorid, Eisen(II)-sulfat, 
Hydroxylamin, Hydrazin, Jodwasserstoff, Schwefelwasserstoff, 
phosphorige Säure, schweflige Säure, Oxalsäure, Ameisensäure, 
Formaldehyd und Alkohol. 

In der Hitze sind vor allem technisch wichtige Reduktionsmittel 
der Kohlenstoff (ζ. B. als Koks oder Holzkohle), Kohlenmonoxid, 
Wasserstoff, Alkali- und Erdalkalimetalle, Aluminium, Magne-
sium, Titan und Eisen. 
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2.13. Elektrochemische Spannungsreihe 
und Oxydations - Reduktions-Potential 

Wird ein Metall in eine Lösung eines seiner Salze getaucht, so 
besteht zwischen Metall und Lösung für die Elektrodenreaktion 
(Me^Men+ + ne) eine Potentialdifferenz E, für die die Gleichung 

Ε = R J · In a( +) + E0 
nF 

gilt. In dieser Gleichung bedeuten R die Gaskonstante, Τ die 
Temperatur in °Kelvin, a( + ) die Aktivität und η die stöchiome-
trische Wertigkeit des gelösten Ions, F die Faraday'sche Konstante 
= 96 487,0 ±1 ,6 Coulomb und E0 das Normalpotential des 
Metalls. Setzt man für die Konstanten R und F die entsprechenden 
Zahlenwerte, für den natürlichen den dekadischen Logarithmus 
und anstelle der Aktivität a( + ) die molare Ionenkonzentration q + ) 
ein, was für verdünnte Lösungen die Genauigkeit nicht wesent-
lich beeinflußt, und wendet schließlich die Gleichung auf Lösungen 
von t = 25° C (298° K) an, so ergibt sich für kationische Systeme 
folgende, als Nernst'sche Gleichung bekannte Beziehung 

r 0,058 , , Et = — · log C( + ) + E0 η 

bzw. für anionenbildende Nichtmetalle 

Et = E0 — —2 · log C(_) 
η 

Man bezeichnet ein System, das aus einer Elektrode im elektro-
chemischen Gleichgewicht mit einer Lösung seiner Ionen besteht, 
als galvanisches Halbelement bzw. kurz Halbelement. 

Setzt man q + ) bzw. C(_j (oder streng richtig a( + ) bzw. a{_)) 
= 1, so gilt Ε = Eo, d. h., das Normalpotential eines Halb-
elementes ist der Gleichgewichtswert des Elektronenpotentials 
bei molarer Konzentration der entsprechenden Ionen (bzw. 1,013 
bar Druck bei gasförmigen Komponenten). Zur praktischen Be-
stimmung der Potentialdifferenz zwischen einer Elektrode und 
ihrer Lösung ist ein zweites Halbelement mit bekannter Poten-
tialdifferenz erforderlich. Verbindet man beide Halbelemente 
durch einen Flüssigkeitsheber, der mit einer Elektrolytlösung ge-
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füllt ist, so erhält man ein galvanisches Element, dessen elektro-
motorische Kraft (EMK) als Differenz der Einzelelektrodenpoten-
tiale direkt gemessen werden kann. Aus dem Meßwert und dem 
bekannten Potential des einen Halbelementes ergibt sich die unbe-
kannte Potentialdifferenz. Als Bezugssystem mit der willkürlich 
festgelegten Potentialdifferenz 0 gilt die sogenannte Wasserstoff-
Normalelektrode. Letztere besteht aus einer platinierten Platin-
elektrode, die in eine Salzsäurelösung von 18° C mit der Aktivität 
1 ( I n HCl) eingetaucht und von H2-Gas mit einem Druck von 
1,013 bar umspült wird. 

Anstelle der H2-Elektrode werden wegen ihrer einfacheren 
Handhabung in der Praxis häufig die Hg/Hg2Cl2-Elektrode 
(Kalomelelektrode) oder die Ag/AgCl-Elektrode als Halbelemente 
mit bekanntem konstanten Potential benutzt. Ordnet man die 
gegen die Normalwasserstoffelektrode gefundenen Normalpoten-
tiale der chemischen Elemente für spezifische elektrochemische 
Reaktionen nach fallenden bzw. steigenden Zahlenwerten gegen 
das Potential 0 für die Normalwasserstoffelektrode, so erhält 
man die elektrochemische Spannungsreihe gemäß der folgenden 
Tabelle III. 

T a b e l l e III 
Elektrochemische Sparumngsreihe und Normalpotentiale in Volt der wichtigsten 

Elemente und Elektrodenreaktionen bei 25° C und 1,013 bar 

Kationen Anionen 

Li/LT - 3 , 0 2 V Co/Co2+ - 0 , 2 7 V Fj/2F" + 2,8 V 

K/K* - 2,92 V Ni/Ni2+ - 0,25 V C12/2C1- + 1,36 V 

Ca/Ca2* - 2 , 8 V Sn/Sn2+ - 0 , 1 6 V Br2(flüssig)/2Br" + 1,07 V 

Na/Na+ - 2,71 V Pb/Pb2+ - 0 , 1 3 V 0 2 / 2 0 2 " + 0,81 V15 

Mg/Mg2t - 2,35 V Fe/Fe3* - 0 , 0 4 V J2 (fest)/2J" + 0,58 V 

Al/Al3* - 1 , 6 9 V Η2/2ΗΓ ±0 ,0 V 0 2 / 2 0 H " + 0,412) 

Mn/Mn2* - 1 . 1 v Cu/Cu2+ + 0,34 V S(fest)/S2" - 0 , 4 8 

Zn/Zn2+ - 0,76 V 2Hg/Hg2
1+ + 0,79 V 

Cr/Cr2* - 0 , 5 6 V Ag/Ag+ + 0,81 V 

Cr/Cr* -0 ,51 V Hg/Hg2+ + 0,86 V 

Fe/Fe1* - 0 , 4 4 V Au/Au3* + 1,38 V 

Cd/Cd2* - 0 , 4 0 V Au/Au" + 1,5 V 

in neutraler Lösung. ^ in alkalischer Lösung mit 1 molarer OH'-Konzentration 
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Aus der elektrochemischen Spannungsreihe ergeben sich fol-
gende wichtige Gesetzmäßigkeiten: 

a) je negativer das Normalpotential eines Elementes ist, um so 
unedler ist es, um so stärker ist seine Neigung, Ionen zu bil-
den, und um so stärker ist sein Reduktionsvermögen, 

b) das jeweils negativere (unedlere) Element verdrängt jedes 
positivere (edlere) Element aus seinen Lösungen; taucht 
man ζ. B. ein Kupferblech in eine Silbernitratlösung, so 
überzieht es sich mit einem Niederschlag von metallischem 
Silber. Für das abgeschiedene Silber geht die äquivalente 
Menge an metallischem Kupfer als Cu2+-Ionen in Lösung. 

c) alle Metalle mit einem negativeren Normalpotential als der 
Wasserstoff können ihn gemäß Abschnitt b) aus seinen Ver-
bindungen verdrängen und werden daher von nicht oxy-
dierenden Säuren unter H2-Entwicklung gelöst. 

d) edlere Metalle als Wasserstoff können nur durch oxydie-
rende Säuren gelöst werden 

e) das Bestreben, in den Ionenzustand überzugehen, hängt 
außer vom Element selbst auch von der Konzentration 
seiner schon vorhandenen bzw. gebildeten Ionen ab. Es 
ist um so geringer, je größer die Ionenkonzentration ist, 
da auch jede Elektrodenreaktion eine Gleichgewichtsreaktion 
ist. 

Enthält eine Lösung ein Oxydationsmittel und sein Reduktions-
produkt, so besteht in einem solchen Redox-System ein Gleich-
gewicht zwischen den Reaktionspartnern, das auch für die Elek-
tronen gilt, durch die die jeweiligen Ladungsänderungen zustande 
kommen. Taucht man in ein solches Redox-System (ζ. B. in eine 
Lösung, die Fe3+ und Fe2+-Ionen enthält) eine inerte Elektrode 
(ζ. B. Platinelektrode), d. h., eine Elektrode, die nicht an der 
Reaktion teilnimmt und sie auch nicht beeinflußt, so bildet sich 
an dieser Elektrode ein definiertes Potential in Abhängigkeit von 
der Lage des Gleichgewichtes des Systems. Überwiegt das Oxyda-
tionsvermögen, so zeigt die Elektrode eine positive Ladung, über-
wiegt das Reduktionsvermögen, eine negative Ladung, wobei die 
Größe dieser Ladungen ein Maß für Oxydations- bzw. Reduk-
tionsvermögen des jeweiligen Systems ist. Um zu vergleichbaren 
Werten für das Oxydationsvermögen oder anders ausgedrückt die 
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relative Stärke von Oxydationsmitteln zu kommen, mißt man 
wie im Falle der Normalpotentiale die Oxydationspotentiale E0 
unter Standardbedingungen gegen die Normalwasserstoffelek-
trode. Diese Standardbedingungen sind für ein Redox-System 
erfüllt, wenn in einer Lösung von 25° C bei normalem Luftdruck 
(1,013 bar) das Oxydations- und Reduktionsmittel in jeweils 
einmolarer Konzentration vorliegt. Es gilt analog wie auf Seite 39 
die allgemeine Gleichung _ _ 0,058 , [Oxl 

Et = E0 Η — · log η [Red] 
wobei lediglich anstelle einer Konzentration c in der Nernst'schen 
Gleichung hier die Konzentrationen (streng richtig: Aktivitäten) 
aller Reaktionspartner, d. h., des Oxydationsmittels [Ox] und des 
Reduktionsmittels [Red] berücksichtigt werden müssen. Wie er-
sichtlich gilt Et = E0, wenn [Ox] = [Red] ist. 
Die Oxydationspotentiale der wichtigsten Redox-Systeme, geord-
net nach abnehmenden Oxydationsvermögen, sind in der Tabelle 
IV angegeben. 

Tabelle IV 
Oxydations-Reduktions-Potentiale (Redoxpotentiale) bei Normalbedingungen 

C250 C, 1,013 bar, inerte Elektrode, Ionenaktivität 1) 

Elektrodenreaktion Volt Elektrodenreaktion Volt 
Cô  + e^Co2* + 1,82 Sn4*+2e*Sn2+ + 0,14 
Pb4t+2e^Pb2+ + 1,75 Tî  + e^Ti*· + 0,04 
Mn04"+ 8 H*+5 e ^ Mn2++ 4 H20 + 1,52 2H++2e^Hj ±0,0 
Ce^+e^Ce5* + 1,45 Cr̂ +ey-Cr2* -0,4 
C10j"+ 6 H+ + 6 e * Cl"+ 3 H20 + 1,45 S + 2 e S2" -0,48·) 
BrOj" + 6 H*+ 6 e * Br" + 3 H20 + 1,42 Fe(OH)3 + e * Fe(0H)2 + OH" - 0,56*) 
Cli + 2 e ̂  2 Cr + 1,36 Cd(OH)2 + 2 e ** Cd + 2 OH" - 0,81*) 
Cr207

2"+14ΙΓ+ 6 e * 2 Cr*+ 7 H2Ö + 13 Zn02
2"+2H20 +2 e «*Ζη +4 OH" -1,22*) 

J03" + 6H+ + 6 e ** J~ + 3 H20 + 1,2 H2 A103" + H20+3 e ̂  A1+4 OH" -2,35*) 
Br2 + 2 e «» 2 Br* + 1,07 Mg(OH)2 + 2 e Mg + 2 OH" -2,69*) 
Fe3* + e ** Fe2* + 0,75 Ca(OH)j + 2 e ̂  Ca + 2 OH" -3,03·) 
Ja+2e*2J" + 0,54 

*) in alkalischer Lösung Fe{CN)6i"+ e * Fe(CN)64~ + 0,49 *) in alkalischer Lösung 
Cu2++e*Cu+ + 0,16 

*) in alkalischer Lösung 

Aus der Tabelle IV läßt sich sofort ablesen, welche Elemente 
bzw. Ionen welche anderen Elemente bzw. Ionen bei gleicher 
Konzentration ihrer Lösungen oxydieren bzw. reduzieren können. 
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So kann z. B. Permanganat Cl~, Br~, J", Fe2* oxydieren, 
Wasserstoff kann sämtliche über ihm stehenden Systeme redu-
zieren. Berücksichtigt man den Einfluß der Konzentration der 
Reaktionspartner auf das Oxydationspotential, so ist ohne weite-
res verständlich, daß Fe2+ in alkalischer Lösung ein sehr viel 
stärkeres Reduktionsmittel als in saurer Lösung ist; denn die 
Löslichkeit von Fe(OH)2 ist im alkalischen Bereich sehr viel 
größer als die von Fe(OH)3, dadurch wird das Verhältnis 
[Fe3+]/[Fe2+] sehr klein und entsprechend sinkt das Oxyda-
tionspotential. Allgemein kann aus der obigen Gleichung abge-
leitet werden, daß eine zehnfache Änderung des Konzentrations-
verhältnisses [Ox]/[Red] eine Potentialänderung von 0,058 / η Volt 
verursacht. Aus dem gleichen Grund ist auch in allen Fällen, bei 
denen H+-Ionen an der Redox-Reaktion beteiligt sind, die 
Oxydationsstärke des Systems sehr stark pH-abhängig. So würde 
ζ. B. Cr3+ in alkalischer Lösung sehr viel leichter zu Cr04

2 -

oxydiert als in saurer, da auch die H+-Konzentration gemäß 
der Reaktionsgleichung 

Cr3+ + 4 H 2 0 Cr0 4
2 - + 8 H+ + 3 e 

eingeht. 
Die Konzentration des H 2 0 kann als konstant betrachtet wer-

den, da die Reaktion in wäßriger Lösung, also bei unendlich 
großem HzO-Überschuß abläuft. Für das Oxydationspotential 
gilt daher die Gleichung 

Ε = Eo + . W rCrQ*2-] · . £. t o + n 10g [ C r 3 + ] 

Wird [H+] kleiner, so wird audi das Oxydationspotential 
kleiner und die Reaktion verschiebt sich nach der rechten Seite. 
Als allgemeine Regel gilt, daß die Oxydationsstärke einer höheren 
Oxydationsstufe steigt, wenn die Ionenkonzentration der niede-
ren Oxydationsstufe kleingehalten wird. Umgekehrt ist das Reduk-
tionsvermögen der niederen Oxydationsstufe um so größer, je 
kleiner die Konzentration der höheren Oxydationsstufe ist. 

Die Kenntnis der Redox-Potentiale ermöglicht schließlich die 
Berechnung der Gleichgewichtskonstanten von Redox-Reaktionen. 
Dies sei abschließend an dem einfachen Beispiel der Oxydation 
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von Fe2+-Ionen durch Chlor erläutert. Es gilt die Reaktions-
gleichung 
Cl2 + 2 Fe2+ ^ 2 CI" + 2 Fe3 \ 

deren Gleichgewichtskonstante sich aus folgender Gleichung er-
gibt: 

[Cl-]2 · [Fe3+]2 _ 
[Cl2] · [Fe2+]2 

Nimmt man an, daß die Reaktion in einem galvanischen Ele-
ment abläuft, so wird dieses von einer Cl2/2 Cl"- und einer 
Fe2+/Fe3+-Elektrode gebildet. Läßt man die Reaktion bis zur 
Einstellung des Gleichgewichtes ablaufen, so heben sich die Poten-
tiale beider Elektroden auf, d. h., die Gesamtspannung der Zelle 
wind Null. Mithin gilt für das Gleichgewicht 
r , 0,058, [Cl2] r „ . 0,058 , [Fe3+] 
E 0 (CI/CI-) + - γ - l = E o ( } + " Ί - ' g ~ [ F ? T 

Hieraus ergibt sich durch entsprechendes Umformen und Er-
weitern der obigen Gleichung und Einsetzen der Werte 1,36 V für 

Eo (CI/CI-) und 0,75 Volt für E0(FeI+/Fe3+) der Ausduck 

[Fe3*]2 · [Cl-]2 _ Eo (ci/ci-)- E0(Fe'+/Fe>+))-2_ 1,22 _ 2 1 0 3 
6 [Fe2*]2 · [Cl2] 0,058 0,058 

log Κ = 21,03 Κ = 1,07 · ΙΟ21 

Dieser große Wert für die Gleichgewichtskonstante Κ besagt, 
daß die Reaktion praktisch vollständig von links nach rechts 
verläuft. Das obige Beispiel läßt sich für beliebige Redox-Reak-
tionen anwenden, und zwar gilt für die allgemeine Reaktion 

mOx0 + pRedb ^ pOxb + mReda 

im Gleichgewicht, also beim Gesamtpotential Null der entspre-
chenden galvanischen Zelle die allgemeine Beziehung 
. [Oxb]p · [Redq]1" _ η · (Epq - Eob) = , K 

B [Oxa]m · [Redb]p 0,058 & 

Mittels der so errechneten Werte für Κ läßt sich voraussagen, 
ob eine Redox-Reaktion unter gegebenen Bedingungen in der 
gewünschten Richtung abläuft oder nicht. 
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2.14. Komplexe und Koordinationsverbindungen 

Komplexe und Koordinationsverbindungen sind Synonyma 
für Verbindungen höherer Ordnung, das sind Verbindungen, die 
formal durch stöchiometrische Vereinigung von Molekülen gebil-
det werden, die selbständig und unabhängig voneinander existenz-
fähig sind. Die genannten Begriffe sind nicht eindeutig abzugren-
zen. Für die analytische Chemie ist bedeutsam, daß durch die 
Komplexbildung die analytischen Reaktionen der einzelnen Kom-
plexbildner ganz oder teilweise ausbleiben und der Komplex als 
Ganzes seinerseits besondere, häufig analytisch verwertbare Reak-
tionen eingeht. Schematisch kommt die KomplexbiLdung immer 
dadurch zustande, daß sich um ein Zentralatom oder Zentral-
ion, im folgenden vereinfacht Zentralatom genannt, eine be-
stimmte Anzahl von Ionen oder neutralen Molekülen, die soge-
nannten Liganden anlagern. Als Zentralatome fungieren ent-
weder Schwermetallkationen mit hoher Ladung und kleinem 
Ionenradius oder auch Nichtmetalle (ζ. Β. B, Si, P, S, Halogene), 
als Liganden Anionen wie ζ. B. F~, Cl~, OH", CN", 0 2 2 " (so-
genannte Acidoliganden), neutrale Moleküle wie ζ. B. H 2 0 , 
NHS, Pyridin und viele organische Verbindungen (sogenannte 
neutrale Liganden) und seltener auch Kationen, wie ζ. B. NO+. 

Die maximal mögliche Anzahl von Liganden, die sich um ein 
Zentralatom gruppieren, d. h., seine Koordinationsstellen beset-
zen können, nennt man seine Koordinationszahl. Liganden, die 
nur eine Koordinationsstelle besetzen können, heißen einzähnige 
(unidentale) Liganden, die 2 bzw. mehr Koordinationsstellen 
besetzen können, 2-zähnige (bidentale) bzw. vielzähnige (multi-
dentale) Liganden. Enthält ein Komplex zwei oder mehr Zentral-
atome, so heißt er 2-kernig bzw. mehrkernig. Die Zentralatome 
sind in solchen Fällen durch sogenannte Brückenliganden ver-
bunden. Beispiel: [(NH3)5Co · NH2 • Co(NH3)5]5+, Dekammin-
/i-amino-dikobalt(III) -Kation. 

Die Zahl der Liganden, die ein Zentralatom binden kann, hängt 
von verschiedenen Faktoren ab. Gleichsinnig geladene Liganden, 
wie ζ. B. CN" oder F~, stoßen sich ab. Die aus ihrer Gesamt-
zahl resultierende Abstoßungskraft muß daher kleiner sein als 
die für den Zusammenhalt des Komplexes verantwortliche An-
ziehungskraft des Zentralatoms. Andererseits können nur so viele 
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Liganden gebunden werden, wie Platz vorhanden ist. Am häu-
figsten tritt die Koordinationszahl 6 auf. Hier befindet sich das 
Zentralatom in der Mitte eines Oktaeders, und an jeder Oktaeder-
ecke sitzt ein Ligand, der meist größer als das Zentralatom ist, 
so daß letzteres vollständig von den Liganden abgeschirmt wird. 
Häufig ist auch noch die Koordinationszahl 4 anzutreffen. Hier 
sitzt das Zentralatom in der Mitte eines Tetraeders oder auch in 
der Mitte eines Quadrates mit den 4 Liganden an den jeweiligen 
Ecken. Diese hochsymmetrischen Anordnungen werden dadurch 
begünstigt, daß sie die geometrisch beste Raumausnutzung ge-
statten und dem aus den Abstoßungskräften der Liganden resul-
tierenden Bestreben nach möglichst symmetrischer Anordnung am 
besten entgegenkommen. 

Verhältnismäßig selten kommen schließlich noch die Koordi-
nationszahlen 2, 3 und 8 vor, sehr selten die Koordinationszahlen 
5, 7 und 9. Bei Komplexen mit der Koordinationszahl 3 (ζ. B. 
SO«,2", C103") sitzt das Zentralatom an der Spitze einer stump-
fen dreiseitigen Pyramide mit den Liganden an den Eckpunkten 
der Basis. Das Zentralatom eines Komplexes mit der Koordina-
tionszahl 8 befindet sich in der Mitte, die Liganden an den Ecken 
eines regelmäßigen Dodekaeders. Das Zustandekommen der Bin-
dungen von Komplexen erfordert keine zusätzlichen Annahmen 
über besondere Bindungskräfte. Es handelt sich dabei entweder 
um koordinative Bindungen oder Bindungen, die durch elektro-
statische Anziehung zustande kommen. Komplexe mit koordina-
tiven Bindungen nennt man Durchdringungskomplexe, durch 
elektrostatische Kräfte gebildete dagegen Anlagerungskomplexe. 
Diese Einteilung ist jedoch formal und kennzeichnet nur Grenz-
fälle, zwischen denen zahlreiche Obergänge bestehen. 

Für die Stabilität der Komplexe ist die Elektronenanordnung 
um das Zentralatom von besonderer Bedeutung. Neben der be-
reits erwähnten Achterschale zeichnen sich Anordnungen mit 12 
(Zwölferschale) oder 18 (Krypton-Schale) Elektronen durch be-
sondere Stabilität aus. Diese Elektronen sind paarweise ange-
ordnet, gehören Zentralatom und Liganden gleicherweise an und 
bewirken bei den Durchdringungskomplexen eine Festigkeit der 
Bindung, die der von organischen Verbindungen vielfach gleich-
kommt. Sie ermöglichen auch die Gruppierung von chemisch ganz 
verschiedenartigen Liganden um das gleiche Zentralatom. 
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Die Koordinationszahl wird also außer von sterischen Ein-
flüssen maßgeblich auch von der Tendenz mitbestimmt, die 
Elektronenkonfiguration des nächst höheren Edelgases zu erreichen 
oder sich dieser zumindest weitgehend zu nähern, wenn ζ. B. 
die ungerade Gesamtelektronenzahl des Zentralatoms die Bildung 
einer stets gradzahligen Edelgasschale nicht zuläßt. So erreicht 
z.B. [Fe(CN) e]3~ mit 23 + 6 · 2 = 35 Elektronen nicht ganz 
die 36 Elektronen des Kryptons, der Komplex ist demzufolge auch 
nicht ganz so stabil wie [Fe(CN)e]4- mit 36 Elektronen. 

Je nach dem ob die Komplexbildung durch Anlagern der Ligan-
den an ein Anion oder Kation erfolgt, wird zwischen Anionen-
komplexen und Kationenkomplexen unterschieden, und zwar 
unabhängig davon, ob das gebildete Komplexion selbst ein Kat-
ion oder wie überwiegend der Fall ein Anion ist. Zu den Anionen-
komplexen gehören praktisch alle Anionen von Sauerstoffsäuren, 
die im allgemeinen Sprachgebrauch nicht ausdrücklich als Kom-
plexe bezeichnet werden. Auch zwischen neutralen Molekülen 
können durch Elektronenaustausch Koordinationsverbindungen 
(sogenannte Addukte) entstehen, die zu den Elektronen-Donator-
Akzeptor-Komplexen gehören wie ζ. B. BFS · NH5. 

Zwischen der Koordinationszahl und der Wertigkeit des Zen-
tralatoms besteht kein Zusammenhang; so hat ζ. B. Eisen sowohl 
im Hexacyanoferrat (II)-Anion 

[Fe(CN)e]<-
wie auch im Hexacyanoferrat(III)-Anion 

[Fe(CN)e]3" 

die Koordinationszahl 6. Aus diesem Beispiel ist audi die allge-
meine Gesetzmäßigkeit ersichtlich, daß die Ladung eines Kom-
plexes gleich der Summe der Ladungen der ihn bildenden Einzel-
ionen ist. 

Von besonderer analytischer Bedeutung sind die Kationenkom-
plexe. An ihnen sollen'daher die obigen allgemeinen Gesetzmäßig-
keiten noch etwas näher untersucht werden. 

Wie aus nachstehender Abbildung ersichtlich ist, können Kom-
plexsalze vom Typ MeX4Y2 mit der Koordinationszahl 6 infolge 
ihrer Oktaederstruktur in zwei isomeren Formen auftreten, je nach 
dem, ob sich die beiden Y-Liganden in Nachbarstellung oder in 
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Opposition zueinander befinden. Man bezeichnet diese Art der 
Isomerie als cis-trans-lsomerie. 

X 

Mo 1 Me 1 
V I X 

cis-Form trans-Form 

Bei den meisten Anlagerungskomplexen treten als Liganden 
Moleküle oder Ionen mit permanentem Dipolcharakter auf, die 
elektrostatisch an das Zentralatom gebunden sind. In Struktur-
formeln wird eine solche elektrostatische Bindung oder auch 
sonstige Nebenvalenzbindungen durch eine gestrichelte Linie ge-
kennzeichnet. Unter einem Dipol versteht man ein Teilchen, bei 
dem die Schwerpunkte der positiven und negativen Ladungen 
nicht zusammenfallen. Es ist zwar als ganzes elektrisch neutral, 
hat aber eine Ladungsverteilung, durch die das eine Ende mehr 
positiv, das andere mehr negativ geladen ist. Das wichtigste Bei-
spiel dieser Art ist das Wassermolekül H 2 0 . Es ist nicht symme-
trisch gebaut, sondern die Verbindungslinie der beiden H-Atome 
mit dem Sauerstoff bilden einen Winkel von etwa 105 Grad. 
Dadurch muß das Ende, an der sich der Sauerstoff befindet, 
stärker negativ sein. Der Schwerpunkt der positiven Ladungen 
liegt annähernd auf dem Schnittpunkt der Halbierenden des Win-
kels zwischen den drei Atomen mit der Verbindungslinie der 
beiden Η-Atome. Die Dipolnatur des Wassers bewirkt u. a., daß 
sich jeweils 2 oder auch mehr Wassermoleküle an den entgegen-
gesetzt geladenen Enden gegenseitig anziehen. Man spricht von 
einer Assoziation der Wassermoleküle, aufgrund derer die Formel 
des Wassers streng genommen (H 20)x geschrieben werden 
müßte. Als Folge dieser Assoziation liegen audi Schmelzpunkt, 
Siedepunkt, Schmelzwärme und Verdampfungswärme des Wassers 
sehr viel höher als bei den homologen Verbindungen Schwefel-
wasserstoff, Selenwasserstoff und Tellurwasserstoff. Auch das 
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Hydrazin- und Ammoniakmolekül sind Dipole. Das NHS bildet 
ein flaches Tetraeder, dessen Spitze vom Stickstoff und dessen 
drei anderen Ecken von den Η-Atomen eingenommen werden. 
Auch hier fallen daher die Schwerpunkte von positiver und nega-
tiver Ladung nicht zusammen. Infolge der Ausrichtung der Dipole 
im Kraftfeld des Zentralatoms ist dessen Entfernung vom entge-
gengesetzten Pol des Dipolmoleküls stets kleiner als der Abstand 
der gleich geladenen Pole der Dipolmoleküle im Komplex, so daß 
die Anziehung die Abstoßung überwiegt. Zu den Anlagerungs-
komplexen dieser Art gehört die große Zahl der Solvate (Hydrate, 
Ammoniakate, Alkoholate), wie ζ. B. [Ca(H 2 0) e ] 2 + und [Fe-

Auch die organischen Derivate von H a O, NH3 , N 2H 4 der all-
gemeinen Formel R-OH, R 2 0 , R-NH 2 , R 2NH, RSN, R 2 N-NH, 
usw. können als Liganden in Anlagerungskomplexen auftreten. 
Ein analytisch besonders wichtiges Beispiel für diese Art von 
Anlagerungskomplexen ist das Eisen(II)-tris-[2,2'-dipyridyl]-Kat-
ion 

Die Beständigkeit derartiger Komplexe ist um so größer, je größer 
das Dipolmoment des Lösungsmittels und je kleiner der Abstand 
zwischen Zentralatom und Dipol ist. 

Die Anwesenheit von zwei oder mehr Koordinationsstellen in 
einem organischen Molekül (bi- oder multidentaler Ligand) führt 
zu einer Ringbildung, die vorzugsweise dann erfolgt, wenn sich 
dabei ein spannungsfreier 5- oder 6-Ring bilden kann. Hydrazin 
ζ. B. kann deshalb nicht als bidentaler Ringbildner fungieren, weil 
ein 3-Ring aus Spannungsgründen nicht stabil ist. Auch 4-Ringe 

( N H a ) e p . 

12 + 

4 Hofmann-Jander, Qualitative Analyse, 4. Aufl. 
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und Ringe mit mehr als 6-Ringatomen beschränken sich auf 
wenige Ausnahmefälle. Allgemein werden Verbindungen, in denen 
ein Molekül über ein Metallion durch Koordination zu einem 
Ring geschlossen ist, als Chelatkomplexe (κήλη = Schere) oder 
Chelate bezeichnet. Die Chelatbildung bedingt eine Zunahme der 
Komplexstabilität (sogenannter Chelateffekt), die sich u. a. in der 
Stabilisierung von wenig beständigen Oxydationsstufen bestimm-
ter Metalle äußern kann. Beispiel: Ag2+ im Komplex 

Chelatkomplexe, deren Ringbildung durch Koordination des 
Metallions an zwei neutrale Atome oder Gruppen zustande ge-
kommen ist, wie ζ. B. das oben genannte Kation 

werden auch als Komplexe zweiter Art bezeichnet. 
Ein Spezialfall der Chelatkomplexe sind die analytisch sehr 

wichtigen inneren Komplexe, bei denen sich die Ladung des Zen-
tralkations und die Ladungen der ringbildenden Liganden gerade 
kompensieren, so daß der Komplex als Ganzes ungeladen ist. 
Da dabei häufig die Koordinationszahl des Metallions abgesättigt 
ist oder die Koordination weiterer, auch relativ kleiner Liganden 
aus sterischen Gründen infolge völliger Umhüllung des Metall-
ions durch die großen organischen Moleküle unmöglich wird, sind 
solche Komplexe infolge ihrer Unfähigkeit zur Hydratation oft 
in Wasser extrem schwer, in organischen Lösungsmitteln dagegen 
gut löslich. Andererseits sind geladene Chelate wie ζ. B. die Kup-
fer-Weinsäure-Komplexe infolge ihrer Fähigkeit zur Ionenbildung 
gut löslich in Wasser und unlöslich in unpolaren organischen 
Lösungsmitteln. Ferner führt die innere Komplexbildung vielfach 
zu einer Farbvertiefung. Als Beispiele für Innerkomplexverbin-

[Ag(2,2'-Dipyridyl)2]S2Ol '8· 

[Fe(2,2'-Dipyridyl)3]2+ 

OH ι 

CH3 - C = N,.' ι 
OH i 

Nickeldiacetyldioxim Magnesiumoximt 
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düngen seien hier das Nickeldiacetyldioxim und das Magnesium-
oxinat angeführt. 

Sehr wichtige Innerkomplexbildner sind schließlich die soge-
nannten Komplexone, deren bekannteste Vertreter die Äthylen-
diamintetraessigsäure und die Nitrilotriessigsäure sind. Diese 
Komplexone bilden mit nahezu allen Kationen einschließlich 
deren der Erdalkalien und Alkalien zum Teil sehr stabile wasser-
lösliche Komplexe, die infolge ihres unspezifischen Charakters für 
die qualitative Analyse nicht verwertbar sind, jedoch sehr große 
Bedeutung in der quantitativen Analyse (Komplexometrie) be-
sitzen. 

Wie schon erwähnt, entstehen durch die Komplexbildung Kom-
plexionen, die sich von den ihnen jeweils zugrunde liegenden 
einfachen Ionen mehr oder minder ausgeprägt unterscheiden, wo-
bei folgende Unterschiede analytisch besonders bedeutsam sind: 

a) Unterschiede von analytisch wichtigen Reaktionen. Beispiele: 
Zn(OH)2 ist schwer löslich, [Zn(NH3)„](OH)2 leicht löslich; 
AgCl ist schwer löslich, [Ag(NH3)2]2+ leicht löslich; Fe1* 
gibt mit S2~ in ammoniakalischer Lösung schwarzes FeS, 
mit OH" grünliches Fe(OH)2, mit [Fe(CN)e]4* bleiben 
beide Reaktionen aus. 

b) Unterschiede der Farbe. Beispiele: Ni2+ grün, [Ni(NHs)e]2* 
blau; Cu2+ hellblau, [Cu(NH,)4]2+ tiefblau; Fe2* schwach 
grün, [Fe(CN)e]<- gelb. 

c) Änderung der elektrischen Leitfähigkeit. Die Leitfähigkeit 
entspricht nicht etwa der Summe der Ionenleitfähigkeit der 
Ionen, die das Komplexion bilden, sondern durch den Zu-
sammentritt der Einzelionen zu dem Komplexion wird die 
Leitfähigkeit entsprechend der Abnahme der Gesamtzahl 
der Ionen stark vermindert. 

d) Änderung der Wanderungsrichtung bei der Elektrolyse. 
Beispiel: In den einfachen Salzen wandert das Fe2+ zur 
Kathode, im [Fe(CN)e]4~ muß das Eisen als negatives Kom-
plexion zu Anode wandern. 

In welchem Umfange die möglichen Änderungen auftreten, 
hängt davon ab, inwieweit der Komplex bzw. das Komplexion 

4 · 
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seinerseits wieder nach dem MWG in Zentralatom und Liganden 
dissoziiert ist. Beispiel: Für die Dissoziation Ni2+ + 4 CN~ ^ 
[Ni(CN)4]2~ gilt die Gleichung 

[[Ni (CN)4]2~] 
[Ni2+] · [CN-]4 

Κ wird bei Komplexen als Beständigkeitskonstante bezeichnet. 
Je kleiner sie ist, um so mehr Einzelionen befinden sich in Lösung 
und um so unbeständiger ist der Komplex. Ein Stoff, der mit dem 
Zentralion oder den Liganden eines Komplexes eine schwer lös-
liche Verbindung bildet, kann demnach nur dann mit den Be-
standteilen des Komplexsalzes reagieren und dadurch den Kom-
plex zerstören, wenn die Dissoziation des Komplexes so groß 
ist, daß das Löslichkeitsprodukt der schwer löslichen Verbindung 
überschritten wird. So entsteht ζ. B. aus [Cd(CN)4]2~ mit 
H2S in gleicher "Weise ein gelber Niederschlag von CdS wie aus 
einer Lösung mit freien Cd2+-Ionen. Das gleiche gilt vom 
[Zn(NH3)e]2+, das mit S2~ weißes ZnS gibt. In beiden Fällen 
sind soviel freie Metallionen vorhanden, daß das Löslichkeits-
produkt des jeweiligen Sulfides überschritten wird. Die verschie-
dene Beständigkeit von Komplexen gegenüber Fällungsmittel wird 
vielfach zur Trennung in der Analyse herangezogen, ζ. B. zur 
Trennung von Ni und Co oder von Cu und Cd. Auch der Nach-
weis von Cl_ neben Br" und J~ ist ein Beispiel für den Zu-
sammenhang zwischen der Beständigkeitskonstante eines Kom-
plexsalzes und dem Löslichkeitsprodukt eines Niederschlages 
(siehe Abschnitt 16.3.4.). 

Die komplexen Cyanide von Eisen und Kupfer sind praktisch 
nicht dissoziiert (Beständigkeitskonstante von [Cu(CN)4]8~ : Κ = 
1027), es sind daher starke Komplexe. Die meisten Ammoniakate 
sind wesentlich unbeständiger, sie bilden nur schwache Komplexe. 
Viele Doppelchloride oder Doppelsulfate sind in wäßriger Lösung 
praktisch vollkommen in die Einzelionen dissoziiert, so daß sie 
deren Reaktion geben. Man spricht dann nicht mehr von Kom-
plexen sondern von Doppelsalzen, ζ. B. bei Kaliumaluminium-
sulfat, Kalialaun, KA1(S04)2 · 12 HaO oder Mohr'schem Salz 
(NH4)2Fe(S04)2 · 6 H 2 0 . In solchen Fällen liegt der Komplex nur 
im festen kristallisierten Zustand vor. 
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Auch für die Nomenklatur von Komplexen gelten die Richt-
linien der IUP AC (siehe Seite 8). Danach wird in den Formeln 
zuerst das chemische Symbol des Zentralatoms geschrieben, da-
nach zuerst die anionischen, dann die neutralen und schließlich 
die kationischen Liganden. Die Formel des gesamten Komplexes 
wird in eckige Klammern gesetzt. Im Namen wird das Zentral-
atom hinter die Liganden gestellt. Die Oxydationsstufen des Zen-
tralatoms werden nach der Stockschen Bezeichnungsweise ange-
geben, oder es wird das Mengenverhältnis der Bestandteile durch 
Zahlwörter ausgedrückt. Komplexe Anionen erhalten die Endung 
-at, komplexe Kationen bzw. Neutralteile erhalten keine beson-
dere Endung. Die Namen für anionische Liganden enden auf 
-o; endet der Name des Anions auf -id, -it oder -at, so wird das ο 
angehängt (ido, -ito, -ato). Beispiele: H" = Hydrido, Cl~ = 
Chloro, CHaO~ = Methoxo, S 2 0 8 2 - = Peroxodisulfato usw. 
Der Name eines koordinativ gebundenen neutralen Moleküls oder 
eines entsprechend gebundenen Kations wird im allgemeinen 
unverändert gelassen. Wasser bzw. Ammoniak werden in Kom-
plexen „aquo" bzw. „ammin" genannt. Eine brückenbildende 
Gruppe wird durch den ihr unmittelbar vorangestellten, durch 
Bindestrich mit ihr verbundenen griechischen Buchstaben μ ge-
kennzeichnet. Zwei oder mehr gleichartige Brücken kennzeichnet 
man mit di-μ, tri-// usw. Bindet ein Brückenatom mehr als 
2 Zentralatome, so wird deren Anzahl durch einen an das μ rechts 
unten angehängten Zahlenindex angegeben. Nach jüngsten IUPAC 
Nomenklaturvorschlägen (Paris 1965) soll die Reihüng der Ligan-
den ohne Rücksicht auf ihre Ladung alphabetisch vorgenommen 
werden. 

2.15. Spektralanalyse 

Unter Spektralanalyse versteht man heute eine Sammelbezeich-
nung für alle diejenigen Analysenverfahren, die auf der qualita-
tiven oder quantitativen Auswertung von Spektren von Elementen 
und chemischen Verbindungen beruhen. Die bekanntesten Ver-
fahren für die quantitative Auswertung sind die Spektrometrie, 
Photometrie und Kolorimetrie. Unter „Spektrum" ist in diesem 
Zusammenhang das sogenannte „Elektromagnetische Spektrum" 
zu verstehen, das gemäß Tabelle V sich über einen sehr großen 
Frequenz- bzw. Wellenlängenbereich erstreckt. 
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Tabel le V 
Elektromagnetisches Spektrum ® 
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') Mit Genehmigung der FRANCKH'SCHEN VERLAGS-HANDLUNG KOSMOS 
VERLAG, Stuttgart, entnommen aus Uhlein, „Römpps Chemisdies Wörterbuch", 
1969. 

Für die einzelnen Spektralbereiche unterscheidet man entweder 
nach der Form des Spektrums und der Art des emittierten bzw. 
absorbierten Lichtes (kontinuierliche Spektren, Linien- oder Atom-
spektren und Banden- oder Molekülspektren) oder nach der 
Beobachtung der Strahlung (Emissionsspektren, Absorptionsspek-
tren, Streuspektren und Reflexionsspektren) oder schließlich nach 
der Art der Strahlungsanregung (Bogen- Flammen- Funken- und 
Lumineszenzspektren). 

Die Differenzierung nach Wellenlängen bzw. Frequenzen erlaubt 
die Unterscheidung zwischen magnetischen Kernresonanzspektren 
(NMR-Spektroskopie), Röntgenspektren, UV-Spektren, IR-Spek-
tren, Mikrowellen- und Zentimeterwellenspektren. Für die quali-
tative Analyse von anorganischen Verbindungen interessiert im 
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wesentlichen nur die Auswertung von Emissions- und Absorp-
tionsspektren im Bereich des sichtbaren Lichtes und einige wenige 
UV-Absorptionsspektren. Die Emissionsspektren sind charakte-
ristisch für das betreffende Element und werden durch thermische 
Anregung von Elektronen in den äußeren Schalen der betreffenden 
Elemente bzw. ihrer Verbindungen erzeugt. Hierfür müssen diese 
Elemente oder ihre Verbindungen zunächst verdampft werden. 
Das emittierte Licht wird durch das Prisma eines Spektroskops 
zerlegt, das zur leichteren Zuordnung der auftretenden diskreten 
Linien mit einer nach Wellenlängen oder Frequenzen unterteilten 
Skala versehen ist. Die Vielfalt der Emissionsspektren ist sehr 
groß. Recht einfache Spektren besitzen ζ. B. die Alkalimetalle, 
dagegen enthält das Spektrum des Eisens einige hundert Einzel· 
linien. 

In der nichtleuchtenden Flamme eines Gasbrenners können nur 
die Alkali- und Erdalkalimetalle sowie Thallium angeregt werden, 
die anderen Elemente bedürfen hierfür eines elektrischen Licht-
bogens bzw. Funkens. Weitere Einzelheiten für die praktische 
Durchführung siehe Seite 280. 

Die Absorptionsspektren beruhen auf dem Kirchhoffschen Ge-
setz, nach dem ein Körper diejenige Wellenlänge einer Strahlung 
absorbiert, die er bei Anregung emittieren würde. Die charakte-
ristischen Linien des betreffenden Elementes erscheinen als 
„schwarze" Linien im kontinuierlichen Spektrum des Lichtes, das 
von glühenden Stoffen unter bestimmten Anregungsbedingungen 
emittiert wird, wenn man in den Strahlengang dieses Lichtes eine 
Lösung des zu prüfenden Stoffes einbringt und das Licht nach dem 
Passieren dieser Lösung spektral zerlegt. Die Lösung kann auch 
durch den Dampf des betreffenden Stoffes ersetzt werden. Davon 
macht man ζ. B. bei der Anwendung der Atomabsorptionspektro-
skopie Gebrauch. Ein solches kontinuierliches Spektrum gibt auch 
das Sonnenlicht, dessen „schwarze" Linien, die sogenannten 
Fraunboferschen Linien, die in der Sonnenmaterie enthaltenen 
Elemente anzeigen. Nach diesem Prinzip lassen sich beim Ver-
wenden von Sonnenlicht schon mit einem einfachen Handspek-
troskop die gefärbten Ionen der Lanthanoide Ce4+, Prs+,Nd8+, 
Pm8+, Sm2+, Sm3+, Eu3+, Dy3+, Ho3+, Er3+ und Tm3 + (vgl. 
Tabelle VI), aber auch Mn0 4~, CO im Blut usw. nachweisen. 
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2.16. Kolloidchemie 
Die Kolloidchemie ist ein selbständiges Teilgebiet der physika-

lischen Chemie, das sich mit Kolloiden - das sind in charakte-
ristischer Weise besonders fein zerteilte Stoffe - befaßt. Diese 
Kolloide kennzeichnen keine Eigenschaft, sondern einen Zustand 
der Materie. Das wesentlichste Kriterium der Kolloide ist ihre 
Teilchengröße, die zur Bildung von Zweistoffsystemen führt, 
deren Bestandteile bei oberflächlicher Betrachtung eine einzige 
Phase bilden, in Wirklichkeit aber nicht molekular miteinander 
gemischt sind. Man spricht von sogenannten kollodialen Lösun-
gen oder kolloiden Dispersionen, die eine dispergierte Substanz 
in einem zusammenhängenden Medium, dem Dispersionsmittel, 
enthalten. Die kolloiden Dispersionen liegen in nicht scharfer 
Abgrenzung zwischen den echten Lösungen und den grobdisper-
sen Systemen. Man hat daher konventionell das Gebiet der 
Kolloide auf Teilchenabmessungen von etwa 0,1 bis 0,0001 nm, 
entsprechend Anhäufungen von etwa 103 bis 109 Atomen be-
grenzt. Die praktische Bedeutung der Kolloide sowohl für Indu-
strie und Technik wie auch Biologie, Landwirtschaft und Physio-
logie ist außerordentlich groß. Eine kurze Besprechung im Rah-
men dieses Buches ist erforderlich, da die Bildung des kolloiden 
Zustandes das Ausfallen des betreffenden Stoffes aus seiner 
Lösung verhindert und dadurch alle analytischen Trennungen 
und Nachweise gestört werden, andererseits kolloidale Fällungen 
durch Mitreißen von Fremdionen den Analysengang nachteilig 
beeinflussen. 

In echten Lösungen liegen die gelösten Stoffe in molekular-
disperser Verteilung als Ionen oder Moleküle mit einer Teilchen-
größe < 0,0001 nm vor. Auch in kolloiden Lösungen sind die 
Kolloide so hochdispers verteilt, daß sie mit dem Lichtmikroskop 
nicht erkennbar sind. Im Gegensatz zu den echt gelösten Stoffen 
besitzen kolloidal gelöste Teilchen im allgemeinen keine ein-
heitliche Größe, sie sind polydispers; Ausnahmen, sogenannte 
monodisperse Systeme, sind ζ. B. Eiweiß, Holzgummi und andere 
hochmolekulare Naturstoffe. Unter geeigneten Bedingungen lassen 
sich alle Stoffe in den kolloidalen Zustand überführen, einige 
Stoffe (ζ. B. Leim, lateinisch „colla", von dem der Name „Kolloid" 
stammt) treten nur als Kolloide auf. Für die Einteilung der 
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Kolloide gibt es eine Vielzahl von Möglichkeiten und Einteilungs-
prinzipien, von denen hier nur die wichtigsten genannt werden 
können. 

Je nach dem Zusammenhalt der Kolloide miteinander und 
ihrer Beweglichkeit im Dispersionsmittel wird zwischen den flüssi-
gen (bzw. gasförmigen) Solen (inkohärenten Systemen) und den 
festen Gelen (kohärenten Systemen) unterschieden. In den Solen, 
nach einem Vorschlag von H. Staudinger auch Dispersionskolloide 
genannt, ist jedes Teilchen analog wie in einer echten Lösung 
als kinetische Einheit dreidimensional frei beweglich, in den Gelen 
dagegen in irgendeiner Weise zueinander fixiert, ζ. B. netzartig 
verbunden. Je nach der Art des Dispersionsmittels spricht man 
von Hydrosolen (Wasser als Dispersionsmittel), Organosolen 
(organische Flüssigkeiten als Dispersionsmittel), Aerosolen (Gase 
als Dispersionsmittel). Auch Gele können noch Flüssigkeit als 
Bestandteil des Gels enthalten, wie ζ. B. Wasser in den Hydro-
gelen. Gele, die wie ζ. B. Kieselsäuregel, nur noch von der kollo-
iden Substanz gebildet werden, bezeichnet man als Xerogele. 

Einer weiteren Systematik liegen die Aggregationszustände der 
Kolloide bzw. der Dispersionsmittel zugrunde. So sind Emulsionen 
aus zwei Flüssigkeiten, Schäume aus Flüssigkeit und Gas, Sole aus 
Flüssigkeit und Feststoff und flüssige bzw. feste Aerosole aus Gas 
und Flüssigkeit bzw. Gas und Feststoff bestehende disperse 
Systeme, wobei hier immer das Dispersionsmittel an erster Stelle 
genannt ist. Disperse Systeme, in denen sowohl Dispersionsmittel 
wie Kolloid Feststoffe sind, heißen feste Sole oder Vitreosole 
(ζ. B. farbige Gläser, blaues Steinsalz). Feste Emulsionen liegen 
vor, wenn in einem festen Dispersionsmittel eine Flüssigkeit kollo-
idal dispergiert ist (Beispiele: Perlen, Opal), feste Schäume, wenn 
in einem Feststoff ein Gas kolloidal dispergiert ist (Beispiel: 
Bimsstein). 

Schließlich wird auch vielfach nach der Teilchenform (globu-
läre Kolloide, fibrilläre Kolloide, Sphärokolloide, Linearkolloide 
usw.) und nach dem Verhalten des Kolloids zum Dispersions-
mittel unterschieden. So sind ζ. B. lyophile Kolloide solche, die 
sich mit einer Solvathülle des Dispersionsmittels umgeben und 
daher direkt lösen lassen. Anorganische hydrophile Kolloide sind 
u. a. die Kieselsäure und das Zinn(IV)-oxidhydrat. Dagegen kön-



58 Theoretische Grundlagen 

nen lyophobe Kolloide nur durch besondere Kunstgriffe herge-
stellt werden, wie ζ. B. Metall- und Metallsulfidsole. Lyophobe 
Kolloide sind auch im allgemeinen viel leichter ausfällbar und 
danach leichter filtrierbar als lyophile Kolloide. 

Je nach dem, ob der kolloidale Zustand auch nach dem Ent-
ferner des Dispersionsmittels beliebig oft wiederhergestellt wer-
den kann oder nicht, spricht man von reversiblen Kolloiden 
(Beispiele: Seifen, Leim) bzw. irreversiblen Kolloiden (Beispiele: 
Eiweißlösungen). 

In der qualitativen Analyse spielen vor allem die Hydrosole und 
Hydrogele eine Rolle. Nur auf ihr Verhalten soll daher hier noch 
weiter eingegangen werden. Die physikalischen und physikalisch-
chemischen Eigenschaften kolloider Dispersionen hängen in der 
Regel außer vom speziellen System selbst wesentlich auch von 
Gestalt, Größe und Struktur der Teilchen ab. Ihr Nachweis ist 
durch einen seitlich einfallenden Lichtstrahl möglich, wenn sich 
die Brechungszahl des Dispersionsmittels von dem des Kolloids 
unterscheidet. Beim Betrachten senkrecht zum Strahl wird seine 
Bahn als leuchtender Kegel (Tyndall-Phänomen) sichtbar, da das 
einfallende Licht an den Teilchen gestreut und hierbei linear 
polarisiert wird. Auch im Spalt-Ultramikroskop können die Teil-
chen vieler kolloidaler Dispersionen als kleine Lichtpunkte sichtbar 
gemacht werden. Der Unterschied von kolloiden Dispersionen 
gegenüber echten Lösungen wird auch bei allen jenen Messungen 
deutlich, die von der Konzentration des gelösten Stoffes maß-
geblich beeinflußt werden, wie ζ. B. osmotischer Druck, Gefrier-
punktserniedrigung und Siedepunkterhöhung. 

Die entsprechenden Werte von kolloidalen Dispersionen sind 
durchweg erheblich kleiner als die für vergleichbare echte Lösun-
gen, und solche Messungen sind daher gleichfalls zum Nachweis 
des kolloiden Zustandes geeignet. 

Kolloide Dispersionen sind nur beständig, wenn eine Aggrega-
tion der Teilchen durch Kohäsionskräfte verhindert wird. Im 
Falle von anorganischen Solen ist die Ursache für eine solche 
Hinderung ganz überwiegend in der gleichsinnigen elektrischen 
Ladung der Teilchen zu sehen. Diese elektrische Ladung kann 
entweder durch Abgeben von Ionen des Kolloids an das Disper-
sionsmittel oder durch Adsorption von Ionen aus dem Disper-



Kolloidchemie 59 

sionsmittel oder schließlich durch Anlagerung polarer Moleküle 
des Dispersionsmittels an das Kolloidteilchen (Solvatation) ge-
bildet werden. Die Ladung der Teilchen kann sowohl positiv 
sein wie ζ. B. im Falle kolloider Dispersionen von Eisen(III)-
hydroxid, Aluminiumhydroxid, Chromhydroxid, andererseits auch 
negativ wie im Falle der Kieselsäure, der Zinn(IV)-säure, von 
Arsensulfid, Cadmiumsulfid, Silberchlorid, Gold, Platin und Silber. 
Die elektrische Ladung der Kolloide ist die Ursache für ihre 
Fähigkeit, unter dem Einfluß eines äußeren elektrischen Feldes 
zu wandern (Elektrophorese, s. S. 71). Das Ausfällen von Kollo-
iden aus ihren Dispersionen wird auch Flocken oder Koagulieren 
genannt. Elektrisch geladene Kolloide können durch Aufheben 
der elektrischen Ladung gefällt werden, dies ist ζ. B. durch Zugabe 
geeigneter Elektrolyte möglich. Negativ geladene Kolloide, wie 
ζ. B. Edelmetalle, Metallsulfide, Kieselsäure, Molybdänblau, wer-
den durch Kationen, positiv geladene Kolloide, ζ. B. Eisen-, 
Aluminium- und Chromhydroxid durch Anionen gefällt. 

Außerdem tritt Fällung beim Zusammengeben gegensinnig ge-
ladener kolloider Dispersionen (ζ. B. As2S3 -Fe(OH) 3, Si02-Gela-
tine) ein. Die Gleichgewichte der Ionen, die sich zwischen der 
Oberfläche der Kolloidteilchen und der Lösung einstellen, sind 
von den jeweiligen Konzentrationen und den Bindungsfestigkeiten 
abhängig. Mit steigender Ladung nimmt die Flockungsfähigkeit 
von Anionen bzw. Kationen erheblich zu. Der Punkt, an dem die 
Ladung der Teilchen gerade aufgehoben ist, wird isoelektrischer 
Punkt genannt. Wird er überschritten, so kommt es oft zur 
Wiederaufladung, jetzt jedoch mit entgegengesetztem Vorzeichen. 
Geht der Ladungswechsel sehr schnell vor sich, so kann die Aus-
fällung unterbleiben. Versetzt man ζ. B. eine Ag+-Lösung 
tropfenweise mit Cl~-Ionen, so bindet das zuerst gebildete AgCl 
überschüssige CL-Ionen, die sich dadurch bildenden Kolloid-
teilchen sind daher negativ geladen. Wird der isoelektrische Punkt 
erreicht, so liegt ungeladenes AgCl vor, beim Uberschreiten des 
isoelektrischen Punktes laden sich dann bei einem Überschuß an 
Ag+ die Teilchen positiv auf. Sind die Teilchen einmal aggregiert, 
so ist der reversible Vorgang, nämlich die Überführung in den 
Solzustand (Peptisation), nur bei den hydrophilen Kolloiden in-
folge Wiederaufbau der Hydrathülle möglich. Wird ein Kolloid 
durch Elektrolytzusatz gefällt, so reißt der Niederschlag einen 
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Teil des fällenden Ions in Form eines Adsorptionskomplexes mit 
sich. 

Zahlreiche Kolloide sind nur sehr schwach elektrisch geladen, 
ihre Ladung kann in saurer Dispersion positiv, in alkalischer 
Dispersion negativ sein. Derartig schwach elektrisch geladene 
Kolloide werden durch verdünnte Elektrolytlösungen nicht gefällt. 
Sie können aber entweder durch Erwärmen oder durch eine andere 
Methode der Entwässerung, wie ζ. B. das Zugeben von konzen-
trierten Salzlösungen, oder schließlich durch Zugabe von anderen 
Lösungsmitteln wie ζ. B. Alkohol koaguliert werden. Kolloide, 
die gegen das Ausfällen durch Elektrolyte unempfindlich sind, 
wirken oft als sogenannte Schutzkolloide und verhindern die 
Fällung anderer Stoffe. Beispiele für solche Schutzkolloide sind 
Tannin, Gelatine und Albumin. Ihre Schutzwirkung beruht wahr-
scheinlich auf der Bildung von Adsorptionsschichten um das 
Kolloid. 

Die einzelnen kolloiden Teilchen können aus kleinen Kristallen 
bestehen, wie bei den Metallen, oder sie können amorph sein, wie 
bei den Hydroxiden von Eisen, Aluminium und Chrom. Flockt 
oder fällt man sie mit OH~-Ionen aus, so bilden sich als Nieder-
schläge amorphe Gele, die wegen ihrer schwammartigen Struktur 
viel Lösungsmittel enthalten. Beim längeren Stehenlassen des Gels 
tritt langsam weitere Aggregation ein. Verbunden hiermit ist auch 
eine Einschränkung sonstiger Eigenschaften, wie ζ. B. der Fähig-
keit zur Adsorption anderer Stoffe und zur Peptisation, der 
Lösungsgeschwindigkeit in Säuren oder, falls es sich um ampho-
tere Hydroxide handelt, in Basen. Dieser, als Alterung bezeichnete 
Vorgang der Änderung eines Gels ist durch chemische und physi-
kalische Umwandlungen bedingt, bei denen zum Teil die 
amorphen Gebilde allmählich in den kristallinen Ordnungsstand 
übergehen. Das in den Hydroxidgelen kapillar gebundene Wasser 
kann nur durch höhere Temperaturen entfernt werden, wobei 
jedoch auch das chemisch gebundene Wasser abgespalten und das 
entsprechende Oxid gebildet wird. 

In der qualitativen Analyse kommt es vor allem darauf an, die 
Bildung nicht filtrierbarer Sole oder das Mitfällen von Fremdionen 
durch Adsorption an amorphen Gelen zu verhindern oder aber 
auch auszunutzen, wie ζ. B. die quantitative Adsorption von 
Phosphor- und Arsensäure an Zinn(IV)-oxidhydrat. Um bei Fäl-
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lungsreaktionen die Bildung kolloider Dispersionen zu vermeiden, 
setzt man zweckmäßig eine ausreichende Menge eines geeigneten, 
inerten Fremdelektrolyten (ζ. B. NH4C1) oder eines gegensinnig 
geladenen Sols der Lösung zu. Sind andererseits Schutzkolloide, 
wie ζ. B. Gelatine oder Albumin, die die Fällung verhindern, 
bereits zugegen, so müssen diese (im allgemeinen am besten durch 
starke Oxydationsmittel) zerstört werden. Bereits gebildete kollo-
ide Dispersionen können durch längeres Kochen und Zugeben 
von Schnitzeln aus Filtrierpapier gefällt werden, weil durch beide 
Maßnahmen eine Vergrößerung der Teilchen erzwungen werden 
kann. Um die Peptisation bereits gefällter Niederschläge beim 
Auswaschen zu verhüten, sollte grundsätzlich dem Waschwasser 
ein geeigneter Elektrolyt (ζ. B. NH4C1, NH4NOs) zugesetzt wer-
den. Nur auf diese Weise gelingt es auch, adsorbierte Fremdionen 
allmählich aus dem Niederschlag herauszuwaschen. Sehr fein ver-
teilte Niederschläge, wie ζ. B. zu schnell gefälltes Bariumsulfat, 
können in ihrer Teilchengröße an der Grenze des kolloiden Zu-
standes liegen. Sie sind dann nicht filtrierbar, können aber durch 
Altern im Kontakt mit der Mutterlauge der Fällungsreaktion in 
filtrierbare Form überführt werden, da zunächst die kolloiden 
Teilchen in kristalline übergehen und in dem kristallinen System 
allmählich die großen Kristalle auf Kosten der kleineren wachsen 
(Ostwald-Reifung). Wesentlich für solche Alterungsvorgänge ist 
auch, daß durch die KornvergrÖberung und die dadurch bedingte 
Oberflächenverkleinerung das Adsorptionsvermögen abnimmt. 
Auch können außer der KornvergrÖberung gelegentlich auch 
Modifikationsänderungen auftreten. 

Die Fähigkeit gelartiger Niederschläge, Fremdionen zu adsor-
bieren, ist durch ihre chemische Natur und ihre große Oberfläche 
bedingt. Dies führt dazu, daß einige quantitative Trennungen, 
die an und für sich aufgrund der Löslichkeitsverhältnisse ohne 
weiteres möglich sein müßten, nur unter ganz bestimmten Vor-
sichtsmaßregeln durchführbar sind. Dies gilt besonders für die 
Trennung von Fe3+, Cr3+ und Al3+ von Zn2+, Mn2+, Ni2+ 

und Co2+. Versetzt man ζ. B. eine Lösung von Fe3+ und Ni2+ 

mit Ammoniak, so enthält der Niederschlag von Fe(OH)s stets 
Nickel adsorbiert. Die adsorbierte Ionenart hängt sehr stark vom 
Medium, besonders vom pH-Wert der Lösung ab. Fällt man Fe3+, 
Al8+ oder Cr8+ aus alkalischer Lösung, so werden vorzugsweise 
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positive Metallionen adsorbiert. Wird dagegen aus saurer Lösung 
gefällt, also ζ. B. mit Natriumacetat oder Hexamethylentetramin, 
so adsorbiert das Gel Anionen. 

2.17. Absorption, Adsorption und Chromatographie 
Absorption und Adsorption sind die wichtigsten Fälle von 

Vorgängen, bei denen eine selektive Aufnahme eines Stoffes durch 
einen anderen stattfindet, der mit ihm in Berührung steht. Vor-
gänge dieser Art werden unter der Sammelbezeichnung Sorption 
zusammengefaßt. Sie sind auf das Auftreten von Oberflächen-
kräften zurückzuführen. Es läßt sich thermodynamisch begrün-
den, daß bei den an der Oberfläche gelegenen Atomen oder Mole-
külen je nach ihrer speziellen Position (Eck-, Kanten- oder Flächen-
lage) unterschiedliche freie Oberflächenkräfte wirksam sind, die 
durch Anlagern von Fremdstoffen oder auch durch Formände-
rung unter Verkleinerung der Oberfläche (ζ. B. Tropfenbildung 
bei Flüssigkeiten) abgesättigt werden können. Findet die Anlage-
rung eines gasförmigen oder in einer Flüssigkeit gelösten Stoffes 
an der Oberfläche eines Feststoffes oder einer Flüssigkeit statt, 
so spricht man von Adsorption. Dringt dabei der angelagerte 
Stoff in das Innere des anlagernden Stoffes ein, wie ζ. B. beider 
Aufnahme von Gasen durch Flüssigkeiten, so heißt der Vorgang 
Absorption (ζ. B. Absorption von NHS durch Wasser). Auch von 
porösen, mit kapillaren Hohlräumen durchsetzten Stoffen können 
Gase oder Dämpfe in die Kapillaren eingelagert werden. Dieser 
Vorgang wird als Kapillarkondensation bezeichnet und ist auf 
die Wirkung von Kapillarkräften zurückzuführen, die zusätzlich 
zu sonstigen freien Oberflächenkräften auftreten. Findet bei der 
Adsorption eine Veränderung des Molekülzustandes des adsor-
bierten Stoffes statt, wie ζ. B. eine Aufspaltung von Gasmolekülen, 
so erfolgt eine aktivierte Adsorption. Bildet sich schließlich zwi-
schen adsorbierendem und adsorbiertem Stoff eine chemische Ver-
bindung, so findet Chemisorption statt. 

Der Stoff, an dessen Oberfläche der Vorgang der Adsorption 
stattfindet, heißt Adsorptionsmittel oder kurz Adsorbens, der 
Stoff, der adsorbiert ist, Adsorbat. Da die Adsorption mit der 
Erniedrigung der freien Oberflächenenergie verbunden ist, wird die 
sog. Adsorptionswärme frei. Als Folge davon nimmt die Adsorp-
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tion und jeder andere Sorptionsvorgang nach dem Prinzip des 
kleinsten Zwanges mit steigender Temperatur ab. Das Prinzip 
des kleinsten Zwanges, nach seinen Entdeckern auch Le-Chatelier-
Braunsches Prinzip genannt, besagt, daß jedes, in einem chemi-
schen Gleichgewicht befindliche System beim Anlegen eines äuße-
ren Zwanges, der seiner Natur nach im Stande ist, das Gleichge-
wicht zu beeinflussen, die Lage dieses Gleichgewichtes in der 
Weise ändert, daß der äußere Zwang aufgehoben wird, bzw. das 
System dem Zwange ausweicht. So verschiebt sich ζ. B. im Falle 
der Ammoniaksynthese gemäß N2 + 3 H2 ^ 2 NHS die Reaktion 
beim Erhöhen des Druckes nach rechts, weil damit eine Vermin-
derung von 4 Volumenteilen auf 2 Volumenteile verbunden ist 
und das System so dem Druck ausweicht. 

Das Ausmaß der Adsorption hängt ab von der Konzentration 
des Adsorbats in der Lösungs- oder Gasphase und ist bei konstan-
ter Temperatur proportional der Oberfläche des Adsorbens. Diese 
Konzentrationsabhängigkeit der Adsorption ist in charakteristi-
scher Weise verschieden von der der Absorption. Während die 
Adsorption im allgemeinen bei sehr geringer Konzentration des 
Adsorbates anfangs stark mit der Konzentration des letzteren 
zunimmt, um bei höheren Konzentrationen nur noch wenig anzu-
steigen, ist die Absorption in der Regel dem Gasdruck bzw. der 
Konzentration des gelösten Stoffes direkt proportional. Die Ab-
sorption gehorcht dem Henryschen Gesetz, nach dem die Löslich-
keit eines Gases in einer Flüssigkeit oder auch in einem Feststoff 
nach der Gleichung c = ρ · k proportional dem Gasdruck ist. In 
dieser Gleichung bedeuten c die Konzentration und ρ den Druck 
des Gases, k ist eine für das jeweilige System spezifische Kon-
stante. In dieser Form gilt das Gesetz jedoch nur unter der Vor-
aussetzung, daß der gelöste Stoff keine chemische Reaktion mit 
dem Absorptionsmittel eingeht und bei der Absorption seine Teil-
chenzahl nicht (ζ. B. durch Aufspalten von Molekülen) geändert 
wird. 

Ein analoges Gesetz - letztlich ein Sonderfall des MWG - gilt 
für die auch analytisch bedeutsame Verteilung eines Stoffes zwi-
schen zwei, miteinander nicht mischbaren Lösungsmitteln. Es gilt 
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In dieser Gleichung für das Verteilungsgleichgewicht bedeuten 
c t und c2 die Konzentrationen des gelösten Stoffes in den Lösungs-
mitteln 1 und 2, Κ ist die Verteilungskonstante. Für die Gültigkeit 
dieser Gleichung ist der anfängliche Aggregatzustand des gelösten 
Stoffes belanglos, jedoch gilt die Voraussetzung, daß die Größe 
seiner Moleküle in beiden Lösungsmitteln gleich ist. Entfällt die 
letztgenannte Voraussetzung, erfolgt also bei der Verteilung eine 
Umwandlung der Moleküle gemäß An ->• nA, so gilt der Nernstsche 
Verteilungssatz 

- ^ h r = k o n s t · 

Eine ähnliche, als Ostwaldsche Adsorptionsisotherme bezeich-
nete Beziehung gilt auch für die Abhängigkeit der Adsorption vom 
Druck bzw. der Konzentration des Adsorbates gemäß der Glei-
chung a = k c1/n; hierin bedeuten a die Menge des Adsorbates, 
die von der Oberflächeneinheit (vereinfacht meist Gewichtseinheit, 
da die Oberfläche selten genau bekannt ist) des Adsorbens auf-
genommen wird, wenn die Konzentration des Adsorbats in der 
Gas- bzw. Lösungsphase c beträgt. Die Konstanten k und η sind 
vom betrachteten System und der Temperatur abhängig. Die 
Adsorption von Gasen und auch gelösten Stoffen an oberflächen-
aktiven Stoffen besitzt große technische Bedeutung, ζ. B. bei der 
Regenerierung von Lösungsmitteln, der Flotation, Abwasserauf-
bereitung beim Färben mit Dispersionsfarbstoffen und bei kata-
lytischen Prozessen. In der analytischen Chemie werden vor allem 
Adsorptionsvorgänge, die unter dem Sammelbegriff Chromato-
graphie zusammengefaßt sind, praktisch eingesetzt; auf diese 
Vorgänge wird weiter unten noch kurz naher eingegangen. Tech-
nisch wichtige Adsorptionsmittel sind vor allem Aktivkohle, 
Aluminiumoxid, Bentonit, Kaolin, Kieselgur, Magnesiumsoxid, 
Silicagel, Ton usw. 

Zwischen der Adsorption von Gasen und der aus Lösungen 
besteht im allgemeinen keine einfache Beziehung. Ein für Gase 
besonders wirksames Adsorptionsmittel braucht dies keineswegs 
auch für gelöste Stoffe zu sein und umgekehrt. Von wesentlichem 
Einfluß auf die Adsorbierbarkeit ist auch die Art des Lösungs-
mittels. Wird letzteres selbst gut adsorbiert, so schwächt es ent-
sprechend die Adsorbierbarkeit von in ihm gelösten Stoffen. Aus 
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Elektrolytlösungen wird je nach der Art des Adsorbens vorwie-
gend nur eine Ionenart - Anion oder Kation - des Elektrolyten 
adsorbiert. Hierbei findet oft eine Änderung des pH-Wertes der 
Lösung statt, weil das Adsorbens für die Ionenart, die es adsor-
biert, die gegensinnig geladene in die Lösung abgibt. Die meisten 
Adsorbentien können Ionen im Vergleich zu ungeladenen Mole-
külen in nur recht geringem Umfang adsorbieren, und zwar um 
so stärker, je größer ihre Ladung und je weniger hydratisiert sie 
sind. Im allgemeinen ist das Adsorptionsvermögen eines Adsor-
bens für Ionen der gleichen Ladung und Wertigkeit von gleicher 
Größenordnung. 

Liegen in einem Gas- oder Lösungsgemisch Stoffe von merklich 
voneinander verschiedener Adsorbierbarkeit nebeneinander vor, 
so findet eine selektive Adsorption in der Weise statt, daß zuerst 
die am besten adsorbierbare, danach die weniger gut adsorbierba-
ren Substanzen in entsprechender Reihenfolge aufgenommen wer-
den. Hiervon macht man in der chromatographischen Adsorp-
tionsanalyse Gebrauch, die auch für Trennungen und anschlie-
ßende qualitative Nachweise gut geeignet ist. Allgemein versteht 
man unter Chromatographie analytische (und präparative) Trenn-
verfahren, bei denen die zu trennenden Stoffe über 2 Phasen ver-
teilt werden. Je nach Art dieser Phasen unterscheidet man die fol-
genden wichtigsten Arten von chromatographischen Verfahren, 
denen gemeinsam ist, daß eine stationäre Phase mit großer Ober-
fläche von einer mobilen Phase, die die zu adsorbierenden Stoffe 
enthält, durchdrungen wird: 

a) Flüssig-fest-Chromatographie. Die stationäre Phase wird von 
einem festen Adsorbens gebildet, die mobile Phase ist eine flüssige 
Lösung der zu trennenden Stoffe. An dem System Stärke-alkoho-
lischer Spinatextrakt hat Tswett erstmalig die Bestandteile des 
Chlorophylls getrennt, wobei er verschiedenartig gefärbte Zonen 
auf einer Stärkesäule erhielt. Nach diesem Phänomen der Auf-
teilung in farbige Zonen hat die Chromatographie ihren Namen 
erhalten. Ist die stationäre Phase ein mit einer Flüssigkeit ge-
tränktes Feststoffpulver wie ζ. B. Stärke, Aluminiumoxid oder 
Aktivkohle, so spricht man auch von Adsorptionschromatographie 
oder Säulenchromatographie, weil es üblich ist, das Adsorbens 
als Säule in ein Glasrohr zu füllen und die Lösung durchfließen 

5 Hofmann-Jander, Qualitative Analyse, 4. Aufl. 
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zu lassen. Durch Nachwaschen mit dem reinen Lösungsmittel 
(Fließmittel) gelingt es, die einzelnen Adsorptionszonen ausein-
ander zu ziehen - zu „entwickeln". Durch Herausstoßen der ent-
wickelten Säule und Zerschneiden in die einzelnen Adsorptions-
zonen läßt sich eine Trennung der jeweiligen Komponenten vor-
nehmen. Diese Trennung kann auch durch stufenweises Heraus-
lösen mit einem geeigneten Lösungsmittel und getrenntem Auf-
fangen einzelner Fraktionen vorgenommen werden, man spricht 
dann auch von Elutionsanalyse. 

Wird als stationäre Phase mit einer Flüssigkeit getränktes 
Filtrierpapier verwendet, so bezeichnet man das Verfahren als 
Papierchromatographie. Es ist besonders zur Trennung kleiner 
Mengen von organischen Verbindungen (Aminosäuren, Zucker 
usw.) geeignet. Wird die stationäre Phase als 100-200 μ dünne 
Schicht auf geeignete Platten (Glasplatten) aufgestrichen, über die 
die mobile Phase abläuft, so heißt das Verfahren Dünnschicht-
chromatographie. Es erlaubt die Trennung von sehr komplizierten 
Substanzgemischen, auch wenn davon nur sehr geringe Mengen 
vorliegen; die getrennten Komponenten können dann mit Hilfe 
geeigneter Sprühreagenzien, mit UV-Licht usw. nachgewiesen 
werden. 

b) Flüssig-flüssig-Chromatographie. Hier wird die Trennung 
der zu prüfenden Substanz durch Verteilung auf 2, nicht oder nur 
sehr wenig miteinander mischbare Flüssigkeiten vorgenommen, 
das Verfahren heißt daher auch Verteilungschromatographie und 
beruht auf der Einstellung des Verteilungsgleichgewichtes des 
Stoffes zwischen zwei Flüssigkeiten. Das Verfahren besitzt tech-
nisch, aber auch analytisch erhebliche Bedeutung und wird in der 
analytischen (und präparativen) Praxis meist trivial als „Aus-
schütteln" bezeichnet. Ein bekanntes Beispiel ist das System 
Jod-Wasser-Schwefelkohlenstoff. Da Jod in Wasser wesentlich 
weniger als in CS2 löslich ist, kann aufgrund des Verteilungs-
gleichgewichtes das Jod durch mehrfaches Ausschütteln mit CS2 

praktisch (jedoch nicht theoretisch) vollständig aus der wäßrigen 
Phase entfernt werden. Von diesem Verfahren wird vor allem 
in der quantitativen Analyse zur selektiven Trennung von Stoffen 
häufig Gebrauch gemacht. Im qualitativen Trennungsgang findet 
es zur Abtrennung von FeCls und von Fe(SCN)s (vgl. die Reak-
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tionen 7.1.3.6. und 7.1.3.7.) und zum Nachweis von Chrom als 
CrOr> (vgl. Reaktion 7.2.3.3.) Anwendung. 

c) Gas-fest-Chromatographie. Das Verfahren wird zum Unter-
schied von dem unter d) beschriebenen als Adsorptionchromato-
graphie bezeichnet. Die stationäre Phase ist ein Feststoff wie 
ζ. B. Aktivkohle oder Kieselgel, die mobile Phase ein Gas- oder 
Dampfgemisch, ζ. B. Erdölfraktionen. Zum Entwickeln wird ein 
inertes Gas, ζ. B. Stickstoff verwendet. Auch hier ist die stationäre 
Phase üblicherweise als Säule ausgebildet, auf die die mobile Phase 
von unten eintretend aufgegeben wird. Die Identifizierung der 
einzelnen Zonen erfolgt häufig durch physikalische Verfahren 
(Wärmeleitfähigkeit, Gasdichte, Dielektrizitätskonstante, Ionisa-
tionskammer usw.). Das Verfahren besitzt vor allem in der Tech-
nik und für die organische Analyse Bedeutung. 

d) Gas-flüssig-Chromatographie (ζ. B. Paraffinöl, Silicone usw.). 
Es ist das System, das üblicherweise als Gaschromatographie be-
zeichnet wird. Wie unter c) ist die mobile Phase ein Gas- oder 
Dampfgemisch, die stationäre Phase jedoch eine im allgemeinen 
hochsiedende Flüssigkeit, die auf einem inerten, saugfähigen 
Füllkörper (Kieselgel, Tonerde usw.) oder auf den Wandungen 
von Kapillaren aufgetragen sind. Im Übrigen gilt im Prinzip das 
unter c) Gesagte. 

2.18. Ionenaustauscher 

Der Ionenaustausch stellt ein wichtiges Verfahren dar, um Ionen 
quantitativ zu trennen. In seiner analytischen Anwendung hat es 
eine äußere Ähnlichkeit mit der Säulenchromatographie, und 
zwar insofern, als auch hier die zu untersuchende Lösung über 
eine Säule des Ionenaustauschers in einem Glasrohr gegeben wird. 
Man spricht daher auch von Ionenaustauschchromatographie. Die 
Trennwirkung beruht jedoch auf einem ganz anderen Prinzip, 
nämlich überwiegend, wie schon der Name sagt, auf dem Aus-
tausch von Ionen, während die Adsorption hier nur als an sich 
ungewollte Randerscheinung gelegentlich beobachtet werden kann. 
Die Ionenaustauscher sind feste, in den üblichen Lösungsmitteln 
unlösliche hochmolekulare anorganische öder organische Poly-
elektrolyte (Säuren, Basen oder Salze), die an sie gebundene 
Ionen reversibel gegen Ionen gleichartiger Ladung auszutauschen 

5* 
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vermögen. Sie bestehen aus einem Grundgerüst, der sogenannten 
Matrix, in das ionogene Gruppen fest eingebaut sind. Die wich-
tigsten anorganischen Ionenaustauscher sind die Permutite und 
Zeolitbe. Die Permutite sind synthetische Produkte, die man durch 
Zusammenschmelzen von Quarz mit Kaolin und Natriumcarbonat 
oder auch aus Natriumsilicatlösungen und Natriumaluminatlösun-
gen erhält; die Zeolithe sind natürlich vorkommende Silicate mit 
Alkali- oder Erdalkalimetallen und Aluminium als kationischen 
Bestandteilen. 

Die Grundgerüste der organischen Ionenaustauscher sind Kunst-
harze, die auf verschiedenen Wegen und aus sehr unterschiedlichen 
Bestandteilen aufgebaut sein können. Man unterscheidet zwischen 
Kondensations- und Polymerisationsharzen, und innerhalb dieser 
beiden Strukturtypen zwischen solchen mit homogener und in-
homogener Massenverteilung innerhalb der einzelnen Aus-
tauscherteilchen. Unabhängig von der Struktur ihres Grundge-
rüstes ist zwischen Kationen- und Anionenaustauschern zu unter-
scheiden. Innerhalb dieser beiden Gruppen gibt es viele unter-
schiedliche Typen, deren Vielzahl durch die Mannigfaltigkeit der 
ionogenen Gruppen an der Matrix gegeben ist. Üblich ist schließ-
lich noch eine Unterscheidung in neutralsalzspaltende und über-
wiegend nicht neutralsalzspaltende Austauscher. Als wichtigste 
ionenaustauschende Gruppen, die in die unterschiedlichen Grund-
gerüste eingebaut sein können, sind zu nennen: 

a) Sulfonsäure- und Phosphonsäuregruppen 
b) quartäre Ammonium- und Sulfoniumgruppen 
c) Carboxylgruppen 
d) anorganische anionische Gruppen auf der Basis von Kiesel-

säure, Aluminaten und Heteropolysäuren 
e) primäre, sekundäre und tertiäre Amine. 
Die Wirkungsweise des Ionenaustausches sei am Beispiel eines 

Kationenaustauschers kurz erläutert. Der Austauscher soll ein 
Polystyrolharz mit eingebauten S03H-Gruppen sein. Die Matrix 
einschließlich des Sulfonsäurerestes bildet die als polyvalentes 
Anion fixierte Austauschersäule, während die an sie gebundenen 
Kationen - die sogenannten Gegenionen - beweglich sind. Behan-
delt man den sauren Austauscher (H+-Form) mit Natronlauge 
oder auch einer Lösung eines Natriumsalzes, ζ. B. NaCl-Lösung, 
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so werden die H M o n e n gegen N a M o n e n ausgetauscht und die 
äquivalente Menge an H M o n e n an die Lösung abgegeben. Liegt 
hierbei der Austauscher relativ zur angebotenen Na + -Menge im 
Uberschuß vor, so erfolgt der Austausch praktisch quantitativ, 
da die dabei gebildete Säure von der Säule abfließt und dadurch 
aus dem Gleichgewicht, das sich auch bei allen Austauschreak-
tionen einstellt, entfernt wird. Behandelt man den nunmehr mit 
N a M o n e n beladenen Austauscher (Na + -Form) mit Säure im 
Überschuß, so werden die N a M o n e n wieder quantitativ durch 
H M o n e n ersetzt und der Austauscher in den ursprünglichen 
Zustand der H + - F o r m zurückgeführt. M a n bezeichnet diesen 
Vorgang als Regeneration des Austauschers. Dieser Austausch-
mechanismus läßt sich praktisch beliebig oft wiederholen, wovon 
man in der Großtechnik bei der Wasserenthärtung und Abwasser-
aufbereitung ausgedehnten Gebrauch macht. 

Im Falle von Anionenaustauschern erfolgt der Austausch völlig 
analog zwischen O H M o n e n und beliebigen andern gelösten 
Anionen. Die sogenannten Mischbettaustauscher enthalten Kat-
ionen- und Anionenaustauscher in etwa gleichem Verhältnis mit-
einander gemischt, womit in einem Arbeitsgang ζ. B. eine voll-
ständige Entsalzung von Wasser möglich ist. 

Weitere wichtige Anwendungsgebiete der Ionenaustauscher sind 
die Gewinnung von Trinkwasser aus Meerwasser, die Anreiche-
rung bestimmter Ionen (Mg 2 + aus Meerwasser, Uran aus armen 
Erzen, Zirkonium von seinen wichtigsten Verunreinigungen), die 
Herstellung von Salzen, die auf anderem Wege nur schwierig oder 
umständlich dargestellt werden können (Penicillin-Kalium aus 
dem entsprechenden Natriumsalz) und die Reinigung organischer 
Verbindungen von Fremdionen (Rohrzucker, Gelatine, Amino-
säuren, Vitamine) und andere mehr. 

Analytisch können ζ. B. Chrom und Mangan von Eisen, Nickel 
und anderen Metallen in der Weise getrennt werden, daß man sie 
zu Chromat und Permanganat oxydiert und die Lösung über 
einen Kationenaustauscher gibt. Die Chromat- und Pernianganat-
Anionen passieren die Säule, während die Kationen zurückgehal-
ten werden. Von Dorfner 1 ist eine Trennung der Kationen der 
Schwefelwasserstoffgruppe im Analysengang mittels eines An-

1 K. Dorfner, „Ionenaustauscher, Eigenschaften und Anwendungen", Walter de 
Gruyter & Co, Berlin, 1963. 
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Ionenaustauschers in der S 2~-Form beschrieben worden. Hierbei 
wird das Filtrat der Salzsäuregruppe im Becherglas mit dem Aus-
tauscher behandelt, wodurch die Kationen der H 2S-Gruppe auf 
dem Austauscher gefällt werden. M i t dem Filtrat dieser Fällung 
wird wie üblich der weitere Trennungsgang durchgeführt. Aus 
dem Austauscher werden Hg, As, Sb und Sn mit Natriumpoly-
sulfid herausgelöst und wie üblich weiter analysiert. Die Sulfide 
der Kupfergruppe werden schließlich mit 4 η Salpetersäure abge-
löst. In sehr eindrucksvoller Weise lassen sich schließlich die 
Lanthanoide sowohl für analytische wie auch präparative Zwecke 
zur Reindarstellung der Elemente mit Kationenaustauschern tren-
nen, und zwar innerhalb weniger Tage mit einem Trenneffekt, 
der bei Anwendung von klassischen Trennverfahren Jahre 
erfordern würde. Einzelheiten dieser sehr interessanten Trennung 
sind von Β. H. Ketelle und G. E. Boyd 1 sowie von R. Kunin2 be-
schrieben worden. Allgemein auf die analytische Anwendung von 
Ionenaustauschern wird besonders in dem Buch von Samuelson3 

eingegangen. Die Trennleistung und Selektivität von Ionenaus-
tauschern sind sowohl von Art und Ladung der auszutauschenden 
Ionen wie auch von Kapazität, Teilchengröße, Vernetzungsgrad, 
Lösungsmittel und Arbeitstemperatur und anderen Faktoren ab-
hängig. 

2.19. Sonstige Begriffe 
Unter diesem Abschnitt sind einige Begriffe in alphabetisch-

lexikalischer Folge aufgeführt, für die eine kurze Erläuterung 
notwendig scheint, deren Darstellung in einem größeren Zusam-
menhang aber den Rahmen dieses Buches überschreitet. Darüber 
hinaus werden kurze Hinweise auf weitere theoretische Zusammen-
hänge, Erklärungen von Begriffen usw. an geeigneter Stelle im 
Text gebracht. 

2 .19.1. Elektronenaffinität 
Die Elektronenaffinität ist ein M a ß für die Bereitschaft eines 

Elementes, Elektronen unter Bildung negativer Ionen aufzuneh-
men. Sie entspricht der Arbeit, die aufzuwenden ist, um einem 
Anion ein Elektron zu entreißen, und ist charakterisiert von dem 

1 Β. H . Ketelle und G. E. Boyd, J . Am. Chem. Soc. 69. (1947) 2800. 
8 R. Kunin, „Ion Exchange Resins", 2. Aufl., John Wiley 6c Sons, Inc., New 

York, 1958. 
1 O. Samuelson, „Ion Exchange in Analytival Chemistry", John Wiley Sc Sons, 

Inc., New York 1953. 
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Bestreben des betreffenden Elementes, die stabile Achterschale 
(Oktett) des nächsthöheren Edelgases oder einen anderen, energe-
tisch besonders begünstigten Elektronenzustand einzustellen. Die 
Elektronenaffinitäten werden im allgemeinen in kcal/g-Atom an-
gegeben und haben bei den Halogenen entsprechend ihrer aus-
geprägten Neigung zur Aufnahme von Elektronen die größten 
positiven Werte (ζ. B. 86,5 kcal/g-Atom Chlor, 74 kcal/g-Atom 
Jod). Die Elektronenaffinität ist mit entscheidend dafür, ob bei 
der Verbindung von 2 Elementen eine Ionen- oder Atombindung 
zustande kommt. Allgemein gilt, daß eine kleine Differenz zwi-
schen den Ionisierungsarbeiten (siehe Abschnitt 2.19.6.) und den 
Elektronenaffinitäten der beteiligten Elemente zur Bildung von 
Ionenbildungen, eine große Differenz dagegen zur Bildung von 
Atombindungen führt. 

2.19.2. Elektrophorese 

Als Elektrophorese bezeichnet man die Wanderung von Kollo-
idteilchen (und Makromolekülen) in Solen beim Anlegen eines 
elektrischen Feldes. Je nach der Wanderungsrichtung wird zwi-
schen Kataphorese (Wanderung zur Kathode) und Anaphorese 
(Wanderung zur Anode) unterschieden. Die Wanderungsgeschwin-
digkeit ist fast unabhängig von der Teilchengröße und von glei-
cher Größenordnung wie die der sehr viel kleineren Ionen. Die 
Wanderungsgeschwindigkeit hängt u. a. vom sogenannten ζ-
Potential ab, womit das Grenzflächenpotential von Kolloidteilen 
bezeichnet wird, die infolge Anlagerung von Ionen oder Dipol-
molekülen eine elektrische Ladung tragen. Dieses ^-Potential 
ist der Größe des Kolloids direkt proportional. Die Elektropho-
rese kann analytisch zum Trennen von Kolloiden mit verschiede-
ner Ladung angewendet werden. 

2.19.3. Erfassungsgrenze 

Siehe hierzu den folgenden Abschnitt 2.19.4. 

2.19.4. Grenzkonzentration 

Die Grenzkonzentration GK gibt die Konzentration des nach-
zuweisenden Stoffes an, bei der die Reaktion in einem nach oben 
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beliebig großen Volumen der Lösung gerade noch positiv ver-
läuft. Die GK drückt stets das Verhältnis von 1 g des Stoffes zur 
Anzahl ml der Lösung aus. Eine GK von 1 : 10e sagt aus, daß der 
gesuchte Stoff noch bei einer Konzentration von 1 g in 10® ml 
Lösung nachweisbar ist. 

Dagegen bezeichnet die Erfassungsgrenze EG die Menge des 
gesuchten Stoffes, die bei der ermittelten Grenzkonzentration ge-
rade noch nachweisbar ist. Sie wird gewöhnlich in Mikrogramm 
ausgedrückt. Gelingt ζ. B. bei der Grenzkonzentration 1 : 10" der 
Nachweis noch mit 0,05 ml Lösung, dann enthält dieser Lösungs-
tropfen 0,05 / 10e = 0,000 000 05 g = 0,05 fig des nachzuweisen-
den Stoffes, die Erfassungsgrenze beträgt also 0,05 /<g. 

Bei Reaktionen mit fester Substanz ist die Angabe einer Grenz-
konzentration sinnlos; die Erfassungsgrenze bezieht sich hier auf 
die Menge der reinen Substanz, mit der ein Nachweis unter den 
angegebenen Reaktionsbedingungen gerade noch möglich ist. Die 
bei den einzelnen Reaktionen angegebenen Werte für die Erfas-
sungsgrenze und Grenzkonzentration gelten nur für die reinen 
Lösungen des betreffenden Stoffes. Anwesende Fremdionen ver-
ringern im allgemeinen die Empfindlichkeit der Reaktion, .in eini-
gen Fällen kann aber auch der umgekehrte Effekt auftreten. Es 
handelt sich dann meist um praktisch wichtige induzierte Reak-
tionen oder katalytische Effekte. 

2.19.5. Indikatoren 

Im weitesten Sinne gilt der Begriff für jede Substanz, die es 
erlaubt, den Verlauf einer chemischen Reaktion zu verfolgen. In 
der analytischen Praxis wird er jedoch auf solche Substanzen 
eingeschränkt, die direkt oder indirekt eine bestimmte Reaktions-
stufe oder eine scharfe Änderung des Reaktionsablaufes anzeigen. 
In den meisten Fällen ist dies der Äquivalenzpunkt bei einer 
Titration oder eine bestimmte Konzentration an H + - bzw. OH -
Ionen (pH-Wert). Solche Indikatoren sind meist farbige, orga-
nische Verbindungen von der Natur einer sehr schwachen Säure 
oder Base bzw. von amphoterem Charakter, die entweder beim 
Uber- bzw. Unterschreiten eines bestimmten pH-Wertes eine 
intramolekulare Umlagerung erleiden, die mit einer Änderung der 



Sonstige Begriffe 73 

Farbe verbunden ist (Säure-Basen-Indikatoren), oder mit dem zu 
bestimmenden Ion bzw. dessen Titrationsmittel farbige Verbin-
dungen, ζ. B. Komplexsalze, eingehen {Metallindikatoren, ζ. B. 
für komplexometrische Titrationen). 

Bekannte Säure-Basen-Indikatoren sind ζ. B. Lackmus, Methyl-
orange, Phenolphtalein und Kongorot, bekannte Metallindika-
toren sind Murexid (saures Ammoniumsalz der Purpursäure), 
Eriochromschwarz Τ (Natriumsalz der l-[(l-Hydroxy-2-naph-
thyl)-azo]-6-nitro-2-naphthol-4-sulfonsäure) und Calcein (2',7'-
Bis[bis(carboxymethyl)-aminomethyl]-fluorescein). Daneben gibt 
es noch eine Vielzahl von Indikatoren für sehr spezielle Anwen-
dungsgebiete, auf die hier nicht näher eingegangen werden kann. 

2.19.6. Ionisierungsarbeit 

Als Ionisierungsarbeit, Ionisierungsenergie oder Ionisierungs-
potential wird die Arbeit bezeichnet, die aufgebracht werden muß, 
um ein Elektron aus dem Atom auf unendlich weite Entfernung 
herauszulösen. Dieser Energiebetrag wird im allgemeinen in kcal/ 
g-Atom angegeben; seine Werte schwanken für die einzelnen 
Elemente und bei diesen wieder für die einzelnen Elektronen in 
weiten Grenzen. So erfordert ζ. B. das Abtrennen des ersten 
Elektrons beim Lithium 5,4, beim Kohlenstoff 11,2 und beim 
Calcium 6,1 kcal/g-Atom, dagegen das Abtrennen des dritten 
Elektrons beim Lithium 121,8, beim Kohlenstoff 47,7 und beim 
Calcium 51 kcal/g-Atom. Die Ursachen für diese Differenzen sind 
in Unterschieden im Aufbau der Atome und der Stabilität be-
stimmter Elektronenanordnungen zu sehen. Die dabei auftreten-
den Gesetzmäßigkeiten bilden eine wichtige Stütze für die Kon-
zeption eines schalenförmigen Aufbaues der Elektronenhülle der 
Atome. 

2.19.7. Katalyse 

Unter Katalyse wird die Erscheinung verstanden, daß ein Stoff 
die Geschwindigkeit einer chemischen Reaktion steigert, ohne 
äußerlich ersichtlich oder im Sinne der Reaktionsgleichung des 
betreffenden Vorganges selbst an der Reaktion teilzunehmen. Man 
bezeichnet einen solchen Stoff als Katalysator. In gewissen Fällen 
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können Katalysatoren auch Reaktionen in bestimmte Richtungen 
lenken. Die Erscheinung der Katalyse wurde vermutlich zuerst von 
Doebereiner bei der Selbstentzündung von Wasserstoff an der 
Oberfläche eines Platindrahtes beobachtet; der Begriff selbst ist 
später von Berzelius geprägt worden. Da für die Wirkung eines 
Katalysators seine unmittelbare Berührung mit den Reaktions-
partnern Voraussetzung ist, werden Katalysatoren gelegentlich 
auch als „Kontakte" oder „Kontaktstoffe" bezeichnet. Hiervon ist 
auch die Bezeichnung „Kontaktschwefelsäure" für die Säure, die 
durch katalytische Oxydation von S0 2 technisch erzeugt wird, 
abgeleitet wocden. Für das Verständnis aller katalytischen Vor-
gänge ist zu beachten, daß ein Katalysator weder eine chemische 
Reaktion einzuleiten vermag, die thermodynamisch nicht möglich 
ist, noch die Lage des chemischen Gleichgewichts einer Reaktion 
in irgendeiner Weise beeinflussen kann. Er kann lediglich die 
Geschwindigkeit einer Reaktion bzw. die Geschwindigkeit der 
Einstellung eines Gleichgewichtes beschleunigen, dies allerdings 
teilweise in ganz außergewöhnlich großem Umfange, vor allem 
bei solchen Reaktionen, die ohne Katalysator praktisch unmeßbar 
langsam verlaufen. Katalytische Prozesse spielen vor allem in der 
Großtechnik (Haber-Bosch-Verfahren, Kontaktschwefelsäure, 
NHS-Verbrennung, Crack- und andere petrochemische Verfahren) 
und in der Biologie (Verdauung, Gärung, C02-Assimilation) eine 
überragende Rolle, sind aber auch gelegentlich für analytische 
Reaktionen von Bedeutung. 

Wichtige biologische Katalysatoren sind die Fermente und mit 
gewissen Einschränkungen auch die Hormone. Bilden Katalysator 
und Reaktionssystem eine einheitliche Phase, so spricht man von 
homogener Katalyse (Beispiel: Inversion von Rohrzucker in wäß-
riger Lösung durch die katalytische Wirkung von H+-Ionen), 
andernfalls handelt es sich um eine heterogene Katalyse (Beispiel: 
Oxydation von gasförmigem S0 2 an festen Platin- oder Schwer-
metalloxid-Katalysatoren). Als Mechanismus nimmt man im Falle 
homogener Katalyse die Bildung eines instabilen Zwischenpro-
duktes zwischem dem Katalysator und einem der Reaktions-
partner an, das seinerseits sehr schnell mit dem 2. Reaktions-
partner unter Bildung des Reaktionsproduktes reagiert und den 
Katalysator wieder freisetzt, so daß er erneut das instabile Zwi-
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schenprodukt bilden kann. Bei der heterogenen Katalyse findet 
die Reaktion an der Oberfläche des Katalysators statt, und zwar 
durch Adsorption an Oberflächenstellen, die durch freie Valenzen, 
Gitterfehlstellen, Elektronendefekte oder in sonstiger Weise (Eck-, 
Kantenlage) energetisch besonders ausgezeichnet sind. Die Bin-
dungen von Molekülen, die in dieser Weise am Katalysator adsor-
biert sind, werden dabei soweit gelockert, daß Reaktionen statt-
finden können, die ohne Katalysator nur in ganz vereinzelten 
Fällen erfolgen, so daß makroskopisch praktisch gar keine oder 
eine nur sehr langsam verlaufende Reaktion stattfindet. So kann 
ζ. B. Wasserstoff, der an katalytisch wirksamen Metallen adsor-
biert ist, in atomarer Form als freie Protonen vorliegen, die 
äußerst reaktionsfähig sind (Beispiel: Entzünden einer wasser-
stoffhaltigen Leuchtgasflamme an einem Platinkontakt). Die kata-
lytische Aktivierung ist häufig von einem Elektronenübergang 
zwischen Katalysator und dem Molekül, welches aktiviert wird, 
begleitet. Mit diesem Vorgang läßt sich die Wirksamkeit vieler 
Katalysatoren aufgrund ihrer Elektronenkonfiguration erklären. 
So sind ζ. B. die Elemente der VIII. Gruppe im Periodensystem 
deshalb katalytisch besonders aktiv, weil die Elektronenlücken 
ihrer 2. Außenschale leicht mit Elektronen solcher Moleküle be-
setzt werden können, die eine Neigung zur Elektronenabgabe be-
sitzen. Viele Katalysatoren, darunter besonders die Fermente, sind 
in ihrer Wirkung für ein ganz bestimmtes Reaktionssystem spezi-
fisch, andere wieder, wie ζ. B. die Platinmetalle, können eine Viel-
zahl von Reaktionen katalysieren. Stoffe, die auf eine Reaktion 
statt beschleunigend verzögernd wirken, heißen negative Kataly-
satoren oder Inhibitoren. Bildet sich der Katalysator erst im Ver-
lauf einer Reaktion und beschleunigt (oder verzögert) dann diese, 
so bezeichnet man den Vorgang als Autokatalyse (Beispiel: Ver-
seifung von Estern durch HMonen, die sich bei der Hydrolyse 
bilden). 

2.19.8. Passivierung 

Unter Passivierung versteht man die Uberführung eines Metalls 
in einen edelmetallähnlichen Zustand, in dem es gegenüber Säu-
ren, die es im normalen Zustand auflösen, beständig ist, und in 
dem es ein wesentlich höheres Lösungspotential (vgl. Überspan-
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nung, Abschnitt 2.19.10.) als im normalen Zustande besitzt. Die 
Passivierung läßt sich durch Behandeln des Metalls mit starken 
Oxydationsmitteln, im besonderen durch konzentrierte Salpeter-
säure, oder durch elektrische Polarisation erreichen, wobei das 
Metall als Anode geschaltet sein muß. Durch Schalten als Kathode 
kann es wieder in den aktiven Zustand zurückgeführt werden. 
Einige Metalle, vor allem Chrom und Eisen, können sich in Be-
rührung mit dem Luftsauerstoff selbsttätig passivieren, bestimmte 
Legierungen, besonders die nichtrostenden hochlegierten Stähle, 
sind von Natur aus passiv, obwohl sie keine Legierungsbestand-
teile enthalten, die edler als Wasserstoff sind. Die theoretische 
Deutung der Passivität ist auch heute noch nicht eindeutig möglich. 
Am weitesten durchgesetzt hat sich die sogenannte Oxidhaut-
theorie, die auf der Bildung einer schützenden oxidischen Deck-
schicht basiert und schon 1836 von Faraday entwickelt worden 
ist. Aber auch die von Schönbein begründete Auffassung, nach der 
physikalische Veränderungen des Metalls, ζ. B. durch Bildung 
inerter allotroper Modifikationen an der Oberfläche, für die Passi-
vität verantwortlich sind, und schließlich die Existenz einer dün-
nen Sauerstoffschicht auf der Metalloberfläche als Ursache (Belck, 
1887) der Passivität dienen auch heute noch als Grundlage ande-
rer Deutungsversuche. 

Das Aktivieren von passivierten Metallen kann außer durch die 
erwähnte kathodische Polarisation auch durch Erhitzen in einer 
Wasserstoffatmosphäre, durch Einwirkung von Säuren, von nas-
zierendem Wasserstoff oder von Reduktionsmitteln und schließ-
lich noch durch mechanische Einwirkung (Kratzen, Klopfen, Ultra-
schall) erreicht werden. 

2.19.9. Salzeffekt 

Bezeichnung für den Einfluß eines starken Elektrolyten auf den 
Dissoziationsgrad eines schwachen Elektrolyten, der dann auf-
tritt, wenn der starke Elektrolyt kein gemeinsames Ion mit dem 
schwachen hat. Der Salzeffekt hängt von der Wertigkeit der Ionen 
des schwachen Elektrolyten und von der Natur des starken Elek-
trolyten ab; er nimmt im allgemeinen mit zunehmender Ionen-
wertigkeit zu. Der Effekt ist darauf zurückzuführen, daß durch die 
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Zugabe des starken Elektrolyten die Ionenstärke der Lösung zu 
und dadurch bedingt die Aktivitätskoeffizienten beider Ionen 
des schwachen Elektrolyten abnehmen. Als Folge davon müssen 
die Konzentrationen der Ionen und damit die Löslichkeit des 
schwachen Elektrolyten zunehmen, um nach dem MWG das 
Löslichkeitsprodukt LAB — [A+] · [B~] · fA · fß konstant zu halten 
(fA und fß sind die Aktivitätskoeffizienten der Ionen A+ und B"). 
Die Zunahme der Löslichkeit schwerlöslicher Salze durch Fremd-
salze ist der Grund, weshalb bei analytischen Fällungsreaktionen, 
besonders in der quantitativen Analyse, ein größerer Uberschuß 
solcher Fremdionen vermieden werden muß. 

Von einigen Autoren wird auch der Einfluß von Salzen auf die 
Löslichkeit von Nichtelektrolyten, der sich häufig in einer Herab-
setzung dieser Löslichkeit äußert, als Salzeffekt bezeichnet. Dieser 

.Effekt steht mit dem Bestreben der Ionen im Zusammenhang, 
die Moleküle des Lösungsmittels durch Solvatation zu binden. 
Man spricht hier von einem „Aussalzen" durch den zugegebenen 
Elektrolyten und macht davon häufig in der organischen präpara-
tiven Chemie Gebrauch. Auch Kolloide können, wie bereits dar-
gelegt (vgl. Abschnitt 2.16.), durch hohe Salzkonzentrationen 
aggregiert und dadurch ausgefällt werden. 

2.19.10. Uberspannung 

Die auch irreversible Polarisation genannte Uberspannung ist 
nach einer Definition der International Electrotechnical Com-
mission (IEC) die Bezeichnung für die Differenz zwischen dem 
dynamischen und dem reversiblen Elektrodenpotential. Praktisch 
äußert sich die Uberspannung in der Weise, daß vor allem Wasser-
stoff uqd andere Gase, aber auch Metalle nicht immer bei der 
nach der elektrochemischen Spannungsreihe theoretisch zu erwar-
tenden Spannung kathodisch abgeschieden werden, sondern daß 
je nach Art und Material der Kathode hierfür eine höhe Span-
nung erforderlich ist. Der Betrag, der über den theoretisch erfor-
derlichen hinausgeht, ist die Uberspannung. Sie beträgt ζ. B. für 
die Abscheidung von Wasserstoff an einer blanken Platinkathode 
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0,08 V, an einer Bleikathode bis zu 0,78 V und an einer Queck-
silberkathode sogar 0,8 V. Das Auftreten der Überspannung kann 
durch den Konzentrationsunterschied, der bei elektrischer Strom-
belastung zwischen der an die Elektrodenoberfläche angrenzenden 
Elektrolytschicht (Elektrodenfilm) und der Lösung des Elektro-
lyten auftritt, sowie durch den elektrischen "Widerstand dieses 
Elektrodenfilms, gelegentlich aber wohl auch durch Hemmungen 
der Elektrodenreaktionen, ζ. B. bei der Vereinigung von Atomen 
zu Molekülen (Aktivierungsüberspannung), gedeutet werden. 
Nach Untersuchungen, die besonders von Tafel, Smits, Volmer 
und Heyrovsky durchgeführt worden sind, beruht die Erscheinung 
der Uberspannung darauf, daß die Entladung der Ionen an der 
Elektronenoberfläche mit begrenzter Geschwindigkeit abläuft. Die 
Ionen werden zunächst unter Bildung einer Doppelschicht an der 
Elektronenoberfläche abgelagert. Diese Doppelschicht wirkt wie 
ein Kondensator und erhöht den Potentialsprung gegen die 
Lösung. Die Doppelschicht, d. h. die Zahl der nicht entladenen 
Ionen, wächst mit der Stromdichte. Für die Abhängigkeit der 
Überspannung η von der Stromdichte I gilt die Tafeische Glei-
chung η = a + b · log I; a und b sind Konstante, die von der 
Art der Elektrode bzw. von der Natur des abgeschiedenen Elek-
trolyten abhängen. Neutralsalze, aber auch andere Zusätze, wie 
ζ. B. Kolloide, beeinflussen die Überspannung, desgleichen die 
geometrische Form der Elektrodenoberfläche. So ist ζ. B. die 
Überspannung von Wasserstoff an einer blanken Platinoberfläche 
sehr groß, an der Oberfläche einer Kathode, die mit sehr fein 
verteiltem Platin (Platinmohr) bedeckt ist, dagegen bei kleiner 
Stromdichte praktisch null. Die Überspannung sinkt ferner mit 
steigender Temperatur und in geringem Maße auch beim Erhöhen 
des Druckes. 

Das Arbeitsprinzip des Bleiakkumulators beruht auf der Über-
spannung des Wasserstoffs an der Bleikathode, die es verhindert, 
daß sich das Blei in der Schwefelsäure des Akkumulators auflöst. 
Auf analytischem Gebiete sind die durch Polarisation auftretenden 
Überspannungen die Grundlage für die Voltametrie, deren wohl 
bekanntester Spezialfall die Polarographie ist, bei der eine polari-
sierbare Quecksilbertropfelektrode verwendet wird. 


