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selbst angefertigt werden). Als Reagenzienflaschen sind solche 
aus Polyäthylen mit aufgesetztem Tropfrohr besonders zu emp-
fehlen, da sie eine sehr elegante und sparsame Dosierung der 
Lösung ermöglichen, unzerbrechlich sind und die Lösungen nicht 
kontaminieren. 

4. Die lösliche Gruppe der Kationen 

Die lösliche Gruppe (auch Alkaligruppe genannt) umfaßt die 
Ionen Na+ , K+, NH4

+ , Li+ und Mg2+. Ferner gehören auch 
die Ionen Rb+ und Cs+ in diese Gruppe, die jedoch wegen ihrer 
Seltenheit hier nicht besprochen werden. Die Ionen dieser Gruppe 
besitzen kein gemeinsames Fällungsreagenz und bleiben daher am 
Schluß des Kationentrennungsganges in Lösung, wo sie durch 
Einzelreaktionen nachzuweisen sind. Sie sind ausnahmslos farblos 
und bilden nur mit farbigen Anionen gefärbte Salze (z.B. KMnOJ. 
Einzelheiten vgl. S. 304. 

4.1. Natrium, Na, Ar = 22,9898, Ζ = 11 
4.1.1. Vorkommen, Eigenschaften, Verwendung 

Natrium (angelsächsisch „sodium") ist ein sehr unedles, silberweißes, 
weiches Leichtmetall, D. 0,97, Fp. 97,8°, Kp. 892°, das mit Wasser 
und feuchter Luft lebhaft reagiert (Bildung von NaOH) und daher 
unter Petroleum aufbewahrt werden muß. Das Metall wird durch 
Schmelzelektrolyse aus NaCl hergestellt und findet zur Herstellung 
von Natriumhydrid, NaH, Natriumperoxid, Na202 , Natriumamid, 
NaNH2, und Natriumcyanid, NaCN, sowie für Natriumdampfentla-
dungslampen, als Legierungsbestandteil für Lagermetalle und bei der 
Herstellung von Bleiteträäthyl, der Reaktion organischer Ester und 
der Darstellung organischer Verbindungen technische Verwendung. 
Größte technische Bedeutung besitzen Na-Verbindungen (Glas-, Seifen-, 
Papier-, Zellstoff-, Textil- und Waschmittelindustrie, organ. Industrie 
usw.). In der Natur sind Na-Verbindungen weit verbreitet. Die wichtig-
sten Vorkommen sind Steinsalz, NaCl, Glaubersalz Na2S04 · 10 HaO, 
Soda, Na2CÖ3 · 10 Η,Ο, Chilesalpeter, NaNO s , und Borax (Tinkai), 
Na2B407 · 10 H 2 0 . Ferner ist Na häufiger Bestandteil zahlreicher Sili-
cate. 

Na hat in allen seinen Verbindungen die Oxydationszahl + 1, 
bildet in wäßriger Lösung das farblose Na+-Ion und zeigt kaum 
Neigung zur Komplexbildung. Das Metall verbrennt im Oa-Strom zu 
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Natriumperoxid, Na202 (daneben Natriumoxid, Na20), bildet mit H, 
bei höheren Temperaturen festes Natriumhydrid, NaH, und reagiert 
auch mit den meisten übrigen Elementen verhältnismäßig leicht direkt 
unter Bildung entsprechender Verbindungen oder Legierungen. Fast 
alle Na-Verbindungen sind in Wasser leicht löslich. Praktisch unlöslich 
sind nur die Gläser und natürlichen Silicate. Wegen des stark bas. 
Charakters von NaOH reagieren die Na-Salze schwacher Säuren in 
wäßriger Lösung infolge Hydrolyse alkalisch. 

4.1.2. Reaktionen des Na+-Ions 

4.1.2.1. Flammenfärbung: Na-Verbindungen erteilen der nicht-
leuchtenden Bunsenflamme eine intensiv gelbe Farbe. Im Spektro-
skop erkennt man bei 589,3 nm eine gelbe Linie. Da diese Linie 
schon bei unwägbaren Spuren auftritt, ist analytisch nur eine 
intensive, einige Minuten andauernde Flammenfärbung verwert-
bar. Auch als Vorprobe geeignet. 

4.1.2.2. Mikrochemischer Nachweis als NaU02(CH3C02)3: 
Uranylacetat bildet mit Na+ in neutraler bis schwach essigsaurer 
Lösung blaßgelbe Tetraeder, deren Kanten bei schnellem Wachs-
tum der Kristalle und hohem Na-Gehalt häufig abgerundet auf-
treten. Da die Reaktion nicht sehr empfindlich ist, muß die Probe-
lösung im allg. durch Einengen konzentriert werden. EG:0,1 μξ 
Na; GK: 1 : 20 000 K- u. NH4-Salze in größerem Überschuß kön-
nen die Kristallisation stören. Wesentlich empfindlicher (EG etwa 
0,05 μ&) ist die Reaktion, wenn außerdem noch Mg 2 +- , Zn2 +-
oder Ni2+-Ionen zugegen sind. Hierbei bilden sich gelbe bis blaß-
grüne Oktaeder der Zusammensetzung NaMg(U0 2 ) 3 (CH 3 C0 2 ) e · 
9 H 2 0 bzw. NaZn · (U0 2 ) 3 (CH 8 C0 2 ) f l · 6 H 2 0 bzw. NaNi(U0 2 ) s 

(CH 3 C0 2 ) 9 · 9 H 2 0 . 
4.1.2.3. Mikrochemischer Nachweis als Natriumwismutsulf at 

3 N a 2 S 0 4 · 2 Bi 2 (S0 4 ) s · 2 H 2 0 : Na+ bildet mit einer Lösung von 
bas. Bi-Nitrat in konz. H 2 S 0 4 beim vorsichtigen Erhitzen charak-
teristische, schmale, prismatische Nadeln von etwa 25—60 μ Länge. 
K+ bildet unter gleichen Bedingungen ebenfalls ein Doppelsulfat 
in Form von 6eckigen Plättchen, die jedoch wesentlich später 
erscheinen und an ihrer Form leicht von dem Na-Doppelsulfat zu 
unterscheiden sind. EG: 0,05 μζ. 

4.1.2.4. Außer den genannten Verbindungen bildet Na u. a. 
noch folgende schwerlösliche oder charakteristische Salze, die zum 
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analytischen Nachweis Verwendung finden können: Na 2 [SiF e ] ; 
Na e Cs 9 Bi 5 · ( N O 2 ) 3 0 ; N a 2 C 2 0 4 ; Na[Sb(OH) e ] . 

4 . 2 . K a l i u m , K , A r = 3 9 , 1 0 2 , Ζ = 1 9 

4 .2 .1 . Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Kalium (angelsächsisch „potassium") ist wie Na ein sehr unedles, 
silberweißes weiches Metall, D. 0,862, Fp. 63,65°, Kp. 774°, das mit 
Wasser und feuchter Luft noch lebhafter als Na unter Bildung von KOH 
reagiert und daher unter Petroleum aufbewahrt werden muß. Das 
Metall wird durch Schmelzelektrolyse aus KCl hergestellt und besitzt 
nur untergeordnete Bedeutung für lichtelektrische Zellen sowie als 
Reduktionsmittel. K-Verbindungen besitzen dagegen große wirtschaft-
liche Bedeutung vor allem als Düngemittel und in der Glasindustrie. 
Zu den wichtigsten K-Salzen gehören KOH, KCl, K 2 C 0 3 , KBr, KCN, 
KJ, K C r 0 4 , K N 0 3 , K 2 C r 2 0 7 und K 2 S 0 4 . - In der Natur kommen 
K-Verbindungen u. a. als Sylvin, KCl, Kainit, KCl · M g S 0 4 · 3 H a O, 
Carnallit, KCl - MgCl2 · 6 H 2 0 , Kalisalpeter, K N 0 3 , und in zahlreichen 
Silicaten vor. 

Κ hat in allen Verbindungen die Oxydationszahl + 1, bildet in 
wäßriger Lösung das farblose K+-Ion und zeigt kaum Neigung zur 
Bildung von Komplexen. Beim Verbrennen des Metalls entsteht vor-
zugsweise orangegelbes Kaliumperoxid, K 0 2 , daneben bildet Κ noch 
ein gelblich-weißes Oxid, K 2 0 . Auch mit den meisten anderen Elemen-
ten reagiert Κ verhältnismäßig leicht direkt unter Bildung entsprechen-
der Verbindungen. Die meisten K-Salze sind noch relativ leicht löslich, 
immerhin ist die Zahl der schwerlöslichen Verbindungen bereits merk-
lich größer als beim Na. Praktisch unlöslich sind die Kaligläser und 
natürlich vorkommende K-Silicate. KOH ist eine sehr starke Base; 
daher reagieren auch die wäßrigen Lösungen der K-Salze schwacher 
Säuren infolge Hydrolyse alkalisch. 

Da NH 4 + in den meisten Fällen die gleichen analytischen Reaktionen 
wie K + gibt, müssen vor der Prüfung auf Κ die NH4-Salze durch 
Abrauchen (vgl. S. 95) entfernt werden. 

4 .2 .2 . Reaktionen des K + -Ions 

4 .2 .2 .1 . Flammenfärbung: K-Verbindungen färben die nicht-
leuchtende Bunsenflamme violett. Im Spektroskop treten bei 
7 6 9 , 9 und 7 6 6 , 5 nm eine rote Doppellinie und - wesentlich 
schwerer zu beobachten - bei 4 0 4 , 4 nm eine violette Linie auf. 
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Da bereits geringe Na-Mengen die Flammenfärbung verdecken, 
beobachte man durch ein blaues Kobaltglas, das das gelbe Na-
Licht absorbiert, während das rotviolette K-Licht durchscheint. 
Auch als Vorprobe geeignet. 

4.2.2.2. Nachiveis als KClö4: C104
--Ionen fällen aus kalten, 

wäßrigen Lösungen KC104 als weiße, rhombische, stark licht-
brechende Säulen, die in warmem Wasser merklich löslich sind 
(bei 20° 1 ,98%, bei 100° 18,4 %>). Der Nachweis wird am 
sichersten mikrochemisch ausgeführt. Durch Zugabe von Alkohol 
kann die Fällung vervollständigt werden. NH4

+ in nicht zu 
großem Uberschuß stört nicht. Außer Κ bilden nur Rb und Cs 
in saurer Lösung schwerlösliche Perchlorate. Der Nachweis ist da-
her bei Fällung mit HC104 in Abwesenheit von Rb und Cs für Κ 
spezifisch. 

4.2.2.3. Nachweis als K2Na[Co(NOs)6]: Natriumhexanitroco-
baltat(III), Na 3[Co(N0 2) e], fällt aus neutralen oder schwach 
essigsauren Lösungen gelbes K2Na[Co(N02)6]. NH4

+ gibt einen 
ähnlichen Niederschlag. Der Nachweis ist in Gegenwart von 
Ag+ noch empfindlicher, da sich dabei das schwerer lösliche 
K2Ag[Co(N02)e] bildet. Im letzteren Falle müssen Halogenid-
ionen, CN~ und SCN~ abwesend sein oder vor Zugabe von 
Na 3[Co(N0 2) e] durch AgNOa im Uberschuß gefällt und abfiltriert 
werden. EG: etwa 1 ßg K; GK: 1 : 12 500. 

4.2.2.4. Nachweis als K2CuPb(NOs)6: NaNO a fällt aus neutralen 
bis schwach essigsauren Lösungen K+ in Gegenwart von Cu-
Acetat und Pb-Acetat als Tripelnitrit, K2CuPb(NÖ2)e, in Form 
von schwarzbraunen Würfeln. NH4

+ , ΤΓ, Rb+ und Cs+ geben 
ähnliche Niederschläge. Größere Mengen von Schwermetallen sind 
vorher zu entfernen (Trennungsgang). EG: 0,2 //g K; GK: 1 : 10® 
bei mikrochemischer Ausführung. 

4.2.2.5. Außer den genannten Salzen bildet Κ u. a. noch fol-
gende schwerlösliche bzw. charakteristisch kristallisierte Verbin-
dungen, die ζ. T. zum Nachweis verwendet werden können: 

Kaliumwismutsulfat, 3 K2S04 · 2 Bi2(S04)3 · 2 H 2 0 (weiß) 
Kaliumhexachloroplatinat, K2[PtCle] (gelbe Oktaeder) 
Kaliumthiosulfatobismutat, K2[Bi2(S203)4] (weiß) 
Kaliumhexafluorosilicat, K2[SiFe] (weiß) 
Kaliumhexafluorozirconat, K2[ZrFe] (weiß) 
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Kaliumtetraphenyloborat, K B ( C e H 5 ) 4 (weiß) 
Kaliumhydrogentartrat, K H C 4 H 4 O e (weiß) 
K-Salz der Pikrinsäure (Trinitrophenol), K C e H 2 N 3 0 7 (gelb) 
K-Salz des Pikramins (Hexanitrodiphenylamin), 
K C 1 2 H 4 N 7 O 1 2 (orangerot) 
Kaliummolybdatophospbat, K 3 [ P M o 1 2 O 4 0 ] · aq (gelb) 
Kaliummolybdatosilicat, K 4 [ S i M o 1 2 O 4 0 ] · aq (gelb) 
Kaliumwolf ramatophospbat, K 3 [ P W 1 2 O 4 0 ] · aq (weiß) 

4 . 3 . A m m o n i u m , N H 4 + 

4 .3 .1 . V o r k o m m e n , Eigenschaften und Verwendung 

Das Ammoniakmolekül NH 3 hat auf Grund seiner Elektronenkonfi-
guration eine starke Protonenaffinität (vgl. Lehrbücher), die zur Bildung 
des komplexen Ammoniumkations NH 4 + nach der Gleichung NH 3 + 
H + ^ [NH 4] + führt. Freies NH 4 ist nicht bekannt, jedoch kann durch 
Elektrolyse von NH4-Salzen an Hg-Kathoden ein Ammoniumamalgam 
als graue, schwammige Masse erhalten werden. 

NHS , spezifisches Gewicht 0,5963 bezogen auf Luft = 1, schmilzt bei 
— 77,9° und siedet bei — 33,4°, liegt also bei Raumtemperatur als 
Gas vor, das mit Luft im allgemeinen nicht brennbar ist (ganz be-
stimmte Mischungsverhältnisse sind entzündlich). In Wasser löst es sich 
reichlich (1 Volumteil H 2 0 absorbiert bei 0° 1300, bei 20° 700 Volum-
teile NH 3) , wobei in geringem Umfange Ammoniumhydroxid, N H 4 O H , 
gebildet wird. Letzteres liegt stets praktisch vollständig in NH 4 + und 
OH" dissoziiert vor, ist also eine starke Base. Trotzdem reagiert die 
wäßrige Lösung von NH 3 nur schwach basisch, da der weit über-
wiegende Teil des NH 3 nicht als Koordinationsverbindung [NH 4]OH, 
sondern als Ammoniakhydrat NH 3 · H 2 0 vorliegt. Letzteres vermag 
jedoch nicht in nennenswertem Umfange OH"-Ionen abzudissoziieren. 
Die wäßrige Lösung von NH 3 besitzt infolge ihrer Fähigkeit, einmal 
sämtliche Metalle mit Ausnahme der Alkali- und Erdalkalimetalle als 
Hydroxide zu fällen, andererseits aber viele Schwermetallhydroxide 
durch Bildung von Amminkomplexen wieder zu lösen, eine große 
Bedeutung in der analytischen Chemie. Die NH4-Salze weisen in fast 
allen Eigenschaften große Ähnlichkeit mit den Alkalisalzen auf, unter-
scheiden sich von diesen jedoch grundsätzlich durch ihre Flüchtigkeit 
in der Hitze und ihre Zersetzung durch starke Basen (Alkali- u. Erd-
alkalihydroxide), wobei NH S gasförmig entweicht. Auf diesen beiden 
Eigenschaften basieren fast alle analytische Verfahren zum Nachweis, 
zur Trennung und zur Bestimmung von NH 4 + . 
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In der Natur kommt NH3 meist nur in geringen Mengen, vor allem 
in der Nähe von Vulkanen, vor. Ferner bildet es sich stets bei der 
Zersetzung von N-haltigen organischen Stoffen (Urin, Faeces usw.). 
Technisch wird es neben der Gewinnung aus dem Gaswasser von 
Kokereien und Braunkohlenschwelereien heute fast ausschließlich durch 
katalytische Drucksynthese aus H2 und N2 nach mehreren Verfahren 
(Haber-Bosch-Verfahren, Claude-Verfahren, Verfahren von Fauser und 
Casale, Mont-Cenis-Verfahren) gewonnen. NH4-Salze finden vor allem 
als Düngemittel, daneben auch in der chemischen Industrie ausgedehnte 
Verwendung. Verflüssigtes NH 3 spielt wegen seiner hohen Verdamp-
fungswärme in der Kältetechnik eine gewisse Rolle. Im Haushalt dient 
die wäßrige Lösung als Reinigungsmittel (Salmiakgeist). 

Die Lösungen von NH4-Salzen starker Säuren reagieren durch Hydro-
lyse sauer, die der Salze sehr schwacher Säuren (H2C03, H2S u. a.) 
basisch; letztere riechen bereits deutlich nach NH3. Königswasser1) und 
auch in alkalischer Lösung stark oxydierend wirkende Stoffe, wie 
Hypohalogenite und H 2 0 2 , oxydieren NH 3 zu N2 und H 2 0 . 

In seinem analytischen Verhalten ähnelt das NH4
+-Ion besonders 

dem K+-Ion, so daß es mit diesem die meisten Fällungsreaktionen 
gemeinsam hat. Da im Verlauf der Analyse größere Mengen von NH4-
Salzen als Reagenzien eingeschleppt werden, müssen vor der Prüfung 
auf K+ NH4-Salze quantitativ entfernt werden. Dies geschieht am 
besten durch Oxydation mit Königswasser und Abrauchen des Rück-
standes, wobei auch letzte Reste nicht oxydierter NH4-Salze verflüchtigt 
werden. Aus dem gleichen Grunde muß NH4

+ auch stets vor dem 
Kationentrennungsgang nachgewiesen werden. 

4.3.2. Reaktionen des NH4
+-Ions 

Da im Verlauf des analytischen Trennungsganges häufig NH 4 -
Salze als Reagenzien verwendet werden, m u ß NH 4

+ vor dem 
eigentlichen Trennungsgang gesondert nachgewiesen werden. Dies 
geschieht am einfachsten durch Erwärmen eines Teils der Ana-
lysensubstanz mit wäßriger NaOH-Lösung . Dabei wird N H 3 

verflüchtigt und kann mit einer der nachstehenden Reaktionen 
in den Dämpfen oder deren wäßriger Lösung nachgewiesen wer-

1 Als Königswasser bezeichnet man ein Gemisch von 1 Teil konz. HNO a mii 
3 Teilen konz. HCl, das nach der Gleichung H N O , + 3 HCl = NOCl + 2 C1 -l· 
2 H.O elementares Chlor und Nitrosylchlorid entwickelt. NOCl und besonders 
Chlor im naszierenden (atomaren) Zustande wirken sehr stark oxydierend und 
vermögen neben den meisten anderen Edelmetallen auch Gold, den „König der 
Metalle", aufzulösen. Daher der Name Königswasser. 
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den. Dabei ist zu beachten, daß sich auch aus Metallamiden und 
solchen Nitriden, die sich formal vom NH 3 ableiten, durch Ein-
wirkung von Wasser oder Alkalilauge NH 3 bildet! Als Metall-
amide bezeichnet man Verbindungen, bei denen 1 Η-Atom des 
NHS durch Metall ersetzt ist, NH3 also formal als einbasige 
Säure fungiert, ζ. B. NaNH2 = Natriumamid; Nitride sind Ver-
bindungen des Stickstoffs mit stärker elektropositiven Elementen, 
z .B. Li sN = Lithiumnitrid, BN = Bornitrid usw. (Dagegen 
heißen Salze der allgemeinen Formel MeN3 Azide; sie leiten sich 
von der Stickstoffwasserstoffsäure, HN3 , ab.) Ferner kann NH 3 

durch Reduktion aus Nitraten und Nitriten entstehen, wenn die 
Analysensubstanz unedle Metalle, ζ. B. Zn, Al, bestimmte Legie-
rungen (Devardasche Legierung) enthält, die mit NaOH oder auch 
mit Säuren unter H2-Entwicklung (Bildung von naszierendem, d. h. 
atomarem und daher besonders reaktionsfähigem Wasserstoff) 
reagieren. 

4.3.2.1. Nachweis mit Indikatorpapieren: NH3-Dämpfe färben 
feuchtes rotes Lakmuspapier blau, gelbes Universalindikatorpapier 
blaugrün bis hellblau, infolge der alkalischen Reaktion des am 
feuchten Papier gebildeten NH4OH. Mit Quecksilber(I)-nitrat 
getränktes Papier wird durch NHS-Dämpfe schwarz gefärbt, ver-
mutlich infolge Bildung von metallischem Hg, das in feinverteilter 
Form schwarz aussieht, und von weißem Quecksilber (II)-amidoni-
trat [OHg2 · (NH 2 ) ]N0 3 . Eine solche Reaktion, bei der eine mitt-
lere Wertigkeitsstufe, hier Hg(I), in eine höhere und eine tiefere 
Wertigkeitsstufe, hier Hg(0) und Hg(II), überführt werden, heißt 
Disproportionierung (s. auch S. 116). Häufig kann NH 3 bereits an 
dem typischen Geruch der Dämpfe identifiziert werden. Ein mit 
konz. HCl befeuchteter Glasstab bildet mit NH3-Dämpfen weiße 
Nebel von NH4CI. 

4.3.2.2. Nachweis mit Nesslers Reagenz: NHS bildet mit einer 
stark alkal. Lösung von Kaliumjodomercurat(II)," K2[HgJ4], dem 
sog. Nesslerschen Reagenz, eine Braunfärbung bzw. einen braunen 
Niederschlag eines schwerlöslichen Jodids der Formel /Hg 2 N]J , 
das als eitje Verbindung vom Typ eines substituierten Ammo-
niumsalzes aufzufassen ist. Die Reaktion ist außerordentlich 
empfindlich und daher auch zum Nachweis von NH 3 im Trink-
wasser geeignet. 
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Als Reagenz dient eine Lösung von Hgjg (aus 6 g HgCl2 in 
50 ml Wasser und 7,4 g KJ in 50 ml Wasser, Dekantieren und 
Auswaschen des Niederschlags bis zur Cl~-Freiheit) und 5 g KJ 
in wenig Wasser, Zugabe von 20 g festem NaOH und Auffüllen 
auf 100 ml. Diese Lösung wird von ggf. gebildeten Niederschlägen 
dekantiert und gut verschlossen im Dunkeln aufbewahrt. 

4.4. Lithium, L, Ar = 6,939, Ζ = 3 

4.4.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Lithium kommt in der Natur nicht allzu häufig und meist nur in 
geringen Mengen vor. Die wichtigsten Minerale sind Spodumett, 
LiAl[Si2Oe], Triphylin, (Li,Na) (Fe,Mn) [P04], Petalit (Li,Na)AI[Si4O10], 
sowie komplizierter zusammengesetzte Lithiumglimmer (Lepidolith, 
Zinnwaldit). Ferner kommt es ziemlich reichlich (bis zu 50 mg/Liter) 
in einigen Heilquellen vor. Auch in einigen Pflanzen, ζ. B. im Tabak, 
finden sich geringe Li-Mengen. Li-Metall wird in steigendem Maße 
zur Veredelung von Legierungen (Pb-Lagermetalle, Skleron u. a.), in 
der Kerntechnik und für organische Synthesen verwendet. Von seinen 
Verbindungen dienen besonders das Citrat, Salicylat und Carbonat 
als Heilmittel gegen Gicht. Li-Stearat besitzt als Schmiermittel Bedeu-
tung, LiCl und LiBr dienen wegen ihrer hygroskopischen Eigenschaften 
als technisches Trockenmittel, weitere Li-Verbindungen werden zur 
Herstellung von Spezialgläsern und für Trockenbatterien verwendet. 

Li ist das leichteste aller Metalle, D. 0,534, Fp. 179°, Kp. 1317°; es 
schwimmt auf Petroleum, ist silberweiß, weich und wird an der Luft 
sehr schnell zu Lithiumoxid, LizO, oxydiert. Mit Wasser reagiert es 
auch in der Kälte ziemlich lebhaft, aber nicht mehr so heftig wie die 
übrigen Alkalimetalle, unter Bildung von LiOH. Mit H2 bildet es bei 
gelindem Erhitzen Lithiumhydrid, LiH, das von Wasser unter Bildung 
von LiOH und H2 zersetzt wird. Mit N2 findet bereits bei Raumtempe-
ratur langsam, schneller beim Erwärmen, Bildung von Lithiumnitrid, 
Li3N, statt, das von Wasser zu LiOH und NHS zersetzt wird. 

Das analytische Verhalten des Lithiums ist durch dessen Stellung 
im Periodensystem der Elemente bedingt. Als Spitzenelement der Gruppe 
der Alkalimetalle steht es hinsichtlich seiner Eigenschaften zwischen 
diesen und den Erdalkalimetallen. So ist ζ. B. LiOH bereits merklich 
weniger wasserlöslich als etwa NaOH, und Li3P04, LijFj sowie Li sC08 

besitzen in Analogie zu den entsprechenden Ca-Verbindungen schon 
durchaus den Charakter schwerlöslicher Salze. 

7 Hofmann-Jander, Qualitative Analyse, 4. Aufl. 



98 Die lösliche Gruppe der Kationen 

4.4.2. Reaktionen des Li+-Ions 

4.4.2.1. Flammenfärbung: Li-Verbindungen färben die Bunsen-
flamme karmesinrot. Durch Na kann die Flamme verdeckt wer-
den. Im Handspektroskop rote Linie bei 670,8 nm und gelborange 
Linie bei 610,3 nm. Bester Nachweis für Li. Auch als Vorprobe 
geeignet. 

4.4.2.2. (NH4)2CÖ3, Na2CÖ3 oder K2C03 fällen aus konz. Li-
Salzlösungen in der Hitze Li2C03 als weißen, pulvrigen Nieder-
schlag. Die Fällung unterbleibt in Gegenwart beträchtlicher Men-
gen von Alkalichloriden oder NH4C1. 

4.4.2.3. (NH4)2F2 fällt aus ammoniakalischen Lösungen langsam 
weißes gelatinöses Li2F2. 

4.4.2.4. Kaliumaluminat fällt aus alkalischen Li-Salzlösungen 
(pH > 13) weißes, mikrokristallines LiH(Alö2)2 · 5 H20 (Löslich-
keit 1,2 · 10"4 Mol/Liter bei 25°). In schwächer alkalischen 
Lösungen kann Al(OH)3 ausfallen! In Säuren ist das Aluminat 
löslich. Da alle übrigen Alkalialuminate löslich sind, kann Li 
mittels dieser Reaktion von ihnen getrennt werden. 

4.4.2.5. Kaliumhexabydroxoantimonat(V) bildet mit Li-Salzen 
in neutraler oder schwach alkalischer Lösung einen kristallinen 
weißen Niederschlag von Li[Sb(OH)6], der allerdings merklich 
löslicher als der entsprechende Niederschlag mit Na ist. 

4.4.2.6. Dinatriumhydrogenphosphat, Na 2 HP0 4 , fällt aus alka-
lischen Lösungen einen weißen Niederschlag von Li3PÖ4, leicht 
löslich in verd. Säuren. 

4.4.2.7. Nachweis mit Eisenperjodatreagenz: Li+ gibt mit einer 
Lösung von FeCls und Kaliumperjodat, K J 0 4 , in 2 η KOH einen 
schwerlöslichen gelblichweißen Niederschlag von wechselnder Zu-
sammensetzung, dessen Bildung nach Entfernen von NH 4 + inner-
halb der löslichen Gruppe für Li spezifisch ist. EG: 0,1 μζ Li; 
GK: 1 : 105. Reagenz: 2 g KJO s werden in 10 ml frisch bereiteter 
2 η KOH gelöst. Die Lösung wird mit Wasser auf 50 ml verdünnt 
mit 3 ml 10 °/oiger FeCls-Lösung versetzt und mit 2 η KOH auf 
100 ml aufgefüllt. Die Lösung ist stabil. 

4.4.2.8. Zur Abtrennung von Li von den übrigen Alkalien ist 
die Löslichkeit seines Chlorids (wasserfrei) in Amylalkohol ge-
eignet; NaCl u. KCl sind in Amylalkohol unlöslich! 
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4.5. Magnesium, Mg, Ar = 24,305, Ζ = 12 

4.5.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Mg-Verbindungen sind in der Natur sehr zahlreich vertreten. Die 
wichtigsten Minerale sind Magnesit, MgCO s , Dolomit CaMg(COs)2 , 
Brucit, Mg(OH)2, Kieserit, MgS04 • H 2 0, Carnaüit, KCl · MgCl2 · 6 H 2 0 , 
Olivin, (FeMg)2SiO 4, Spinell, MgO · Al2Os, Asbest, Serpentin und viele 
andere komplizierte Silicate. Ferner spielt Mg als Bestandteil des Chlo-
rophylls eine wichtige Rolle im Pflanzenreich. 

Mg ist ein silberweißes, sehr unedles Leichtmetall, D. 1,74, Fp. 650°, 
Kp. 1100°, das sich an der Luft mit einer grauweißen Oxidhaut über-
zieht und dadurch gegen weitere Korrosion auch durch Wasser relativ 
gut geschützt wird. Es besitzt als Bestandteil von Leichtmetallegierungen 
(Elektron, Magnalium u. a.) große technische Bedeutung. Bei höheren 
Temperaturen verbrennt es mit blendend weißem Licht zu Magnesium-
oxid, MgO (Blitzlichtpulver). Ferner besitzt es in der präparativen 
organischen Chemie Bedeutung (Grignardverbindungen). Von Mg-Ver-
bindungen besitzen das Oxid, Chlorid, Citrat und Sulfat pharmazeu-
tische Bedeutung, MgO auch zur Herstellung feuerfester Erzeugnisse. 
Seine Herstellung erfolgt durch Schmelzelektrolyse aus reinem ent-
wässerten Carnallit oder ähnlichen Salzmischungen bei Temperaturen 
> 700°. In seinen Verbindungen hat Mg stets die Oxydationszahl + 2. 
Mit Wasser reagiert Mg in der Kälte nur sehr langsam, in der Siede-
hitze aber bereits merklich unter H2-Entwicklung und Bildung von 
Mg(OH)2. In N2 verbrennt Mg zu Mg,N2, das mit Wasser unter Bil-
dung von Mg(OH)2 und NH3 reagiert. Mg bildet wie die Erdalkalien 
in neutraler bzw. alkalischer Lösung schwerlösliches. Oxid, Hydroxid, 
Carbonat, Phosphat und Fluorid, dagegen ist das Sulfat und Chromat 
leicht löslich. Auch geben Mg-Salze keine Flammenfärbung. Für das 
analytische Verhalten des Mg ist die Tatsache bedeutsam, daß viele 
Fällungen, besonders die des Mg-Carbonats und Hydroxids, in Gegen-
wart von NH4-Salzen unvollständig sind oder sogar ganz ausbleiben. 
Dieses Verhalten erklärt sich einmal aus dem Massen Wirkungsgesetz; 
NH4-Salze, ζ. B. NH4C1, sind als Salze weitgehend in NH4+- und Cl~-
Ionen dissoziiert. Dadurch wird die Konzentration der NH4+-Ionen 
in der NH4OH-Lösung erhöht. Damit nun das Dissoziationsgleidi-

gewicht des N H . O H ^ ^ f J ^ = Κ erhalten bleibt, muß die 
INH4OHJ 

OH-Konzentration sinken, und zwar unter Bildung von undissoziierten 
NH4OH-Molekülen. Dies kann schließlich so weit führen^ daß die zur 
Fällung von Mg(OH)» erforderliche OH"-Konzentration unterschritten 
wird, die Fällung also ausbleibt. Im gleichen Sinne wirkt zum anderen 
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die Bildung löslicher Mg-Amminkomplexe, die die Konzentration der 
zur Fällung verfügbaren Mg2+-Ionen vermindert. Die Mehrzahl der 
Nachweise für Mg werden durch Schwermetall- und Erdalkalikationen 
sowie Li+ gestört. Besonders häufig wird durch verschlepptes Mangan 
oder Zink die Anwesenheit von Mg vorgetäuscht. 

4.5.2. Reaktionen des Mg2+-Ions 

4.5.2.1. Alkalihydroxide, NH4OH und Ba(OH)2 fällen weißes 
Mg(OH)z, unlöslich im Überschuß des Fällungsmittels löslich in 
verd. Säuren. Bei Gegenwart von viel NH4-Salzen ist die Fällung 
unvollständig oder bleibt ganz aus. 

4.5.2.2. NasCÖ3 und (NH4)2CÖ3 fällen bei Abwesenheit von 
NH4-Salzen basisches Mg-Carbonat von wechselnder Zusammen-
setzung, löslich in verd. Säuren und NH4C1-Lösung. 

4.5.2.3. HgO fällt aus schwach ammoniakalischer Lösung 
Mg(OH)2 quantitativ. Die Reaktion ist vor allem zur Trennung 
von Mg-Li nach vorheriger Fällung der Erdalkalicarbonate (siehe 
Trennungsgang) geeignet. Ammoniumsalze müssen vorher durch 
Abrauchen entfernt werden. Zum Entfernen von überschüssigem 
HgO wird der Niederschlag verglüht. Dabei zersetzt sich HgO 
{Bildung von metallischem Hg + 0 2 ) und verdampft. Der Glüh-
rückstand wird zur Prüfung auf Mg in verd. HCl gelöst. 

4.5.2.4. Wäßrige Lösungen von Mg(N03)2 und MgC/2 bilden 
beim Eindampfen und stärkerem Erhitzen der Rückstände wasser-
unlösliche bas. Salze. Diese Reaktionen sind zum Abtrennen des 
Mg von den Alkalien einschließlich Li geeignet. Man erhitzt ζ. B. 
die salpetersaure Probelösung bis zur Trockne und weiter so lange 
mit freier Flamme, bis keine nitrosen Gase (N0 2 , braunrot) mehr 
entweichen. Aus dem Rückstand werden die Alkalien durch Dige-
rieren mit Wasser herausgelöst. Es bleibt bas. Mg-Nitrat zurück, 
löslich in verd. HCl. 

4.5.2.5. Alkalihypojodit (Lösungen von J2 in KOH bzw. 
NaOH) reagiert mit frisch gefälltem Mg(OH)2 unter Bildung einer 
rotbraunen Adsorptionsverbindung aus Mg(OH)2 und Jod. Bei 
Gegenwart von KJ oder KOH (NaOH) im Überschuß verblaßt 
die Farbe bald. Auch durch organ. Lösungsmittel für J2 sowie 
durch Sulfit und Thiosulfat wird der Niederschlag entfärbt. Die-
ser selektive und empfindliche Nachweis für Mg (EG 0,3 ßg) 
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gelingt am besten mit frisch bereiteter Hypojoditlösung, die nach 
Zugabe der Probelösung durch überschüssiges Jod braun gefärbt 
sein muß. Erst nach kurzem Stehen wird gerade soviel KOH zuge-
geben, daß die Lösung gelb gefärbt ist, wobei der braunrote 
Niederschlag gut sichtbar wird. Da nur Schwermetalle, die ge-
färbte Hydroxide bilden, sowie Al- und NH4-Salze stören, kann 
Mg ohne Trennung von Li und den Erdalkalien nachgewiesen 
werden! 

4.5.2.6. Na2HP04 fällt aus schwach ammoniakalischer Lösung 
einen weißen kristallisierten Niederschlag von MgNH4PÖ4. Die 
Kristalltracht hängt sehr von den Fällungsbedingungen ab. Bei 
langsamer Kristallisation aus verd. Lösungen bilden sich einfache 
rhombische Prismen, deren Formen an Sargdeckel erinnern. Bei 
schneller Kristallisation aus konz. Lösungen erhält man meist 
kompliziertere Formen, von denen kleine, sechsstrahlige Stern-
chen besonders charakteristisch sind. Da auch Schwermetalle, 
Erdalkalien und Li schwerlösliche Phosphate bilden, ist selbst 
nach sorgfältiger Durchführung des Trennungsganges die Prü-
fung des Niederschlags unter dem Mikroskop unerläßlich. Be-
sonders Zn u. Mg geben ähnlich kristallisierte Niederschläge. EG 
0,02 μζ Mg; GK 1 : 105. 

4.5.2.7. p-Nitrobenzolazo-a-naphthol (Magneson) gibt mit 
Mg2+ in stark alkal. Lösung einen gallertartigen, kornblumen-
blauen Farblack. Zahlreiche Schwermetalle, Al, Be, Ca und NH4-
Salze stören. Die Reaktion darf nicht auf Filtrierpapier ausge-
führt werden, da letzteres durch Adsorptionserscheinungen ähn-
liche Blaufärbungen gibt. EG 0,19 μ ς Mg; GK: 1 : 2 500 000. 
Reagenz: 0,001 g Magneson/100 ml 2 η NaOH. 

4.5.2.8. Chinalizarin in äthanolischer Lösung bildet mit Mg bei 
Zugabe von NaOH einen kornblumenblauen Farblack. Zahlreiche 
Kationen bilden mit Chinalizarin gleichfalls gefärbte Lacke, Alka-
lien und Erdalkalien stören jedoch nicht! EG 0,25 /zg Mg; GK: 

(p-Nitrobenzohao-ct-naphthol) 
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1 : 200 000 Reagenz: 0,01 bis 0,02 °/oige äthanolische Chinaliza-
rinlösung. 

HO Ο OH 

HO Ο 
Chinalizarin 

(1,2, 5, 8-Tetrahydroxyanthrachinon) 

4.5.2.9. Titangelb gibt mit Mg in stark alkal. Lösung einen 
hellroten Lack, dessen Farbintensität durch Ca erhöht wird. Co, 
Mn, Ni und Zn stören, können aber durch KCN (Komplexbil-
dung) maskiert werden. EG: 1,5 μg Mg; GK: 1 : 50 000. Die 
Reaktion darf keinesfalls auf Filtrierpapier durchgeführt werden, 
da dieses allein bereits durch Titangelb rot gefärbt wird! Reagenz: 
0,1 °/oige wäßrige Lösung von Titangelb. 

H,C 

Titangelb 

4.5.2.10. 8-Hydroxychinolin (Oxirt) gibt mit Mg in ammonia-
kalischer bis essigsaurer Lösung einen schwer löslichen grüngelben 
Niederschlag. Die Reaktion ist weniger zum Nachweis als viel-
mehr zur Abtrennung von Mg von den Alkalien, besonders Li, 
geeignet (vgl. S. 305). Da zahlreiche andere Kationen gleichfalls 
mit Oxin schwerlösliche Niederschläge bilden, muß der Tren-
nungsgang durchgeführt werden. Zum endgültigen Nachweis von 
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Mg wird der Niederschlag von Mg-Oxinat verglüht und der Rück-
stand (MgO) in verd. HCl gelöst. Reagenz: 3 °/oige Lösung von 
Oxin in 10 °/oiger Essigsäure. 

Diese auch Erdalkaligruppe genannte Gruppe umfaßt die Erd-
alkalimetalle Calcium, Strontium und Barium, die in ihrem ana-
lytischen Verhalten sich weitgehend ähneln, so daß ihre quanti-
tative Trennung voneinander und häufig auch der Nachweis 
nebeneinander nicht ganz einfach ist. Zu ihrer Abtrennung von 
der löslichen Gruppe werden sie mit Ammoniumcarbonat aus 
schwach ammoniakalischer Lösung als Carbonate gefällt. Einzel-
heiten vgl. S. 301. 

5 .1 . Calcium, Ca , A r = 4 0 , 0 8 , Ζ = 2 0 

5.1.1. Vorkommen, Eigenschaften und Verwendung 

Ca ist in der Natur als Calciumcarbonat, CaC0 3 (Kalkstein, Marmor, 
Kreide), CaMg(C03)2 (Dolomit), CaS04 · 2 H 2 0 (Gips), CaS04 , (Anhy-
drit), Calciumfluorid, CaF2 (Flußspat), in vielen Silicaten und deren Ver-
witterungsprodukten (Erdboden), ferner in den Mineralen Apatit, 
3 Cas(P04)2 · Ca(F, Cl)2, und Phosphorit, 3 Ca3(P04)2 · Ca(OH)2 sowie 
als Bestandteil im Tier- und Pflanzenreich (Zähne, Knochen) weit ver-
breitet. Auch das Meer- und Flußwasser enthält beträchtliche Mengen 
an Ca-Salzen (als Sulfat und Hydrogencarbonat) gelöst. Der Ca-Gehalt 
des Leitungswassers bedingt (neben Mg-Salzen) dessen Härte und 
führt durch Ablagerung von CaCOs und CaS04 zur Kesselsteinbildung. 

Ca ist ein unedles, silberweißes, weiches Metall, D. 1,55, Fp. 842°, 
Kp. 1487°, das sich an der Luft ziemlich schnell mit einer weißen 

OH 

8-Hydroxychinolin (Oxin) 

5. Die Ammoniumcarbonatgruppe 


