Nichtmetallverbindungen - Erster Teil

Sauren, Basen, Salze

In der Chemie haben sich grundlegende Begriffe im Laufe der Zeit vielfach geidndert,
da die fortschreitende Entwicklung zu vertieften Einsichten fiihrte, was eine Verfei-
nerung bzw. eine Umformulierung der Definitionen erforderlich machte. Dies gilt in
besonderem Mafe fiir die Begriffe: Sdure, Base und Salz. Wir folgen in dieser Einfiih-
rung der historischen Entwicklung und geben zunichst die dlteste brauchbare Defi-
nition der Sduren, wie sie am Beginn des 19. Jahrhunderts von Davy und Lie-
big entwickelt worden ist. Auf S. 46 behandeln wir dann die Definition, die
Arrhenius gegen Ende des 19. Jahrhunderts gegeben hat, und schlieflich wer-
den wir uns auf S. 114ff. eingehend mit der z. Z. bevorzugt benutzten Theorie von
Bronsted befassen.

Nach Davy und Liebig sind Sduren wasserstoffhaltige Verbindungen, deren
Wasserstoff ganz oder teilweise durch Metall ersetzt werden kann. Man erkennt das
Vorliegen einer Siure an dem Verhalten ihrer wifirigen Losung gegen sogenannte
JIndikatoren*; sowird z. B. blaue Lackmuslosung rot gefirbt.

1. Man stelle das Verhalten verschiedener Indikatoren selbst fest, indem
man in Reagensgldser etwas verdiinnte Salz-, Schwefel- bzw. Salpeter-
saure gibt und sie mit wenigen Tropfen der Losungen folgender Indika-
toren versetzt: Lackmus, Phenolphthalein, Methylorange, Methylrot.
Man notiere, welche Farben die Losungen annehmen.

Einwertige Siduren enthalten nur e in durch Metall ersetzbares Wasserstoff-
atom in der Atomgruppe, die die Sdure kennzeichnet (Salzsdure = wifirige Losung
von HCI; Salpetersiure HNOj; Perchlorsiure HC104). In zwei-, drei-, vier-
wertigen Siduren sind zwei, drei, vier solcher Wasserstoffatome in der Atom-
gruppe vorhanden (Schwefelsiure H, SO4; Orthophosphorsiure H3POy4; Diphosphor-
sdaure H4P,04). Statt von einwertigen, zweiwertigen usw. Sduren spricht man auch
von ein- bzw. zweibasigen usw. Sduren, weil ihre Atomgruppe eine bzw. zwei OH-
Gruppen einer Base zu neutralisieren vermdgen; s. S. 24.

Entzieht man sauerstoffhaltigen Sduren Wasser, so erhidlt man Oxide, die man frither
als ,,Sdure-Anhydride‘ bezeichnete. Dabei handelt es sich meist um Oxide von Nicht-
metallen.

H,SO4 - H,0 - S0,; 2HCIO, - H,0 = Cl,04;
2HN03 —HzO"NzOs.

Durch Wasseranlagerung an diese Oxide entstehen wieder die Sduren.

Beim Ersatz der Sdurewasserstoffatome durch Metallatome entstehen die Saize;
diese bestehen also ausdem Metallatom unddem Sdurerest. Neu-
trale Salze entstehen aus den Sduren dadurch, dafl der gesamte liberhaupt durch
Metall vertretbare Wasserstoff durch Metall ersetzt wird (z. B. Kaliumchlorid KClI;
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Natriumsulfat Na, SO4; Natriumphosphat Na3POy). In sauren Salzen ist nicht
der gesamte ersetzbare Wasserstoff durch Metall ersetzt (z. B. NaHSO,4; Na; HPO,.
Uber die genauere Benennung solcher saurer Salze vgl. S. 74, 75).

Den Gegensatz zu den Sauren bilden die Basen, das sind Verbindungen von Metall-
atomen mit einer oder mehreren OH-(Hydroxid)-Gruppen. Wir nennen: NaOH Na-
triumhydroxid, seine Losung: Natronlauge; KOH Kaliumhydroxid, seine Losung:
Kalilauge; Ca(OH), Calciumhydroxid. Je nach der Anzahl der Hydroxidgruppen
spricht man von ein-, zwei-, dreiwertigen bzw. -sdurigen Basen, Auch die Basen bil-
den beim Erhitzen unter Wasserabspaltung Oxide; dabei handelt es sich um Metall-
oxide, z.B. Ca(OH), - H, O — CaO. Durch Wasseranlagerung an Metalloxide entste-
hen wieder die Basen.

Entsprechend den sauren gibt es auch b asische Salze, in denen nur ein Teil der
OH-Gruppen durch den Sdurerest ersetzt ist. Genannt seien: MgCl(OH) und SbClO;
das letztere kann man als Entwisserungsprodukt des eigentlichen basischen Salzes
SbCl(OH), auffassen.

2. Man stelle das Verhalten von Lackmuslosung und den iibrigen /ndika-
toren gegeniiber Losungen einiger Basen durch den Versuch fest.

Ldfit man die Losung einer Sdure mit der einer Base reagieren, so bilden sich Wasser
und die Losung eines Salzes. Diesen Neutralisationsvorgang erlautert der folgende
Versuch:

3. Zu ein wenig mit Lackmusldsung versetzter, also rot gefirbter ver-
diinnter Salzsdure gebe man tropfenweise verdiinnte Natronlauge und
mische jeweils gut. Dabei bleibt die Farbe zunichst unverandert; bei wei-
terer Zugabe von Lauge schldgt sie plotzlich in Blau um. Im Augen-
blick der Farbianderung ist gerade alle vorhandene Siure gemafd

HCI + NaOH - H, O + NaCl

umgesetzt. Es ist neben W asser die neutral reagierende Losung des

S alzes NaCl entstanden. Bei weiterer Zugabe von Natronlauge erfolgt
keine weitere Umsetzung mehr, und der Lackmusfarbstoff wird blau,
weil nunmehr iiberschiissige Natronlauge vorhanden ist.

Entsprechend kénnen sich Salze auch aus den Entwisserungsprodukten von
Sduren bzw. Basen bilden:

Ca0 + 2HCI->H,0 + CaCl,

2NaOH + COZ —>H20 + Na2C03
Ca0 + SO; »CaS0,,

Chior und Hydrogenchlorid

Hydrogenchlorid HCI, frither als Chlorwasserstoff bezeichnet, ist ein farbloses, ste-
chend riechendes, an der Luft unter Wasseranziehung nebelbildendes Gas, das sich
in Wasser sehr reichlich 16st. Die Losung des Hydrogenchlorids zeigt das typische
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Verhalten einer Siure. Sie wird im Deutschen meist mit dem Trivialnamen ,, Salz-
sdure‘‘ bezeichnet. Die , konzentrierte** Salzsdure enthilt in 100 g 35—40 g HC], die
,,verdiinnte** ungefihr 7 g HCI, d.h. ihre HCl-Konzentration betrigt etwa 2 mol/l (vgl.
dazu S. 35ff.). In warmem Wasser, ferner in Ldsungen seiner Salze und in anderen
Sduren ist Hydrogenchlorid weniger 16slich als in kaltem bzw. reinem Wasser. Klei-
nere Mengen von Hydrogenchlorid kann man deshalb durch Zutropfen von konzen-
trierter Schwefelsidure zu starker Salzsiure erhalten. Groflere Mengen stellt man im
Laboratorium durch Erhitzen von Natriumchlorid mit Schwefelsidure her. Dieses
Verfahren wurde frither auch in der Technik verwendet, es spielt aber heute ebenso
eine untergeordnete Rolle wie die direkte Synthese gemifd H, + Cl, - 2HCI; die
Hauptmenge des Hydrogenchlorids gewinnt man heute vielmehr bei der Chlorierung
von Kohlenstoff-Wasserstoff-Verbindungen. Salzsidure 16st viele Metalle unter
Abgabe von Wasserstoff auf, z. B. Eisen, Zink, Aluminium. Die dabei gebildeten Salze
nennt man Chloride. Ein Entwisserungsprodukt kann das Hydrogenchlorid nicht
bilden, weil es keinen Sauerstoff enthilt,

Das in der Salzsdure enthaltene Chlor kann man durch Erwdrmen mit Stoffen, die
leicht Sauerstoff abgeben (z. B. Bleidioxid PbO,, Mangandioxid, ,,Braunstein‘
MnO,), frei machen. Diesen Vorgang kann man sich schematisch in verschie-
dener Weise in Einzelstufen zerlegt denken, so z. B. in die folgenden'):

MHOQ —-MnO+0O
2HCl1+ O—->H,0 + Cl,
MnO + 2HCl-=->MnCl, + H,O Neutralisation

MnO, + 4HC1->MnCl, + 2H,0 + Cl, Gesamtumsetzung.

} Oxidations-Reduktions-Vorgang

Stoffe wie Bleidioxid und Mangandioxid bezeichnet man als Oxidationsmittel. Man
versteht darunter Stoffe, die an andere Stoffe Sauerstoff abgeben (1. Definition)
oder — wie in unserem Falle — ihnen Wasserstoff entziehen kénnen (2. Definition).
Das Gegenteil von Oxidation, also die Wegnahme von Sauerstoff oder die Zufiihrung
von Wasserstoff, nennen wir Reduktion. Aus der Definition geht hervor, dal Oxida-
tion und Reduktion stets miteinander gekoppelt auftreten miissen: der Stoff, der
oxidierend wirkt (z. B. Sauerstoff abgibt), wird selber reduziert (ihm wird Sauer-
stoff weggenommen). Eine umfassende Definition solcher sog. Redox-Vorgdinge
werden wir S. 58 kennenlernen.

Wihrend Chlor frither auch technisch durch die Einwirkung von Braunstein auf Salz-
sdure hergestellt wurde, benutzt man heute die Zersetzung von NaCl-L&sungen
durch den elektrischen Strom (Elektrolyse), wobei gleichzeitig Natronlauge und
Wasserstoff entstehen. Chlor ist einer der wichtigsten Grundstoffe der chemischen
Industrie.

Chlor zersetzt viele Farbstoffe und wird daher zum Bleichen benutzt. Aus lodiden
und Bromiden verdringt es die Halogene und setzt sie in Freiheit,

Die meisten Chloride sind in Wasser reichlich 16slich, z. T. bis iiber 100 g Salz in
100 g H, O; vgl. Tab. S. 265. Sehr wenig loslich ist das Silberchlorid (0,15 mg in
100 g H,0). Es fillt als weifler Niederschlag aus, wenn man Salzsidure oder Chloride
in wifriger Lésung mit Silbernitrat versetzt; die Fillung ist 16slich in Ammoniak-
Ldsung, nicht aber in Salpetersiure. Diese Erscheinungen benutzt man zum Nach-
weis von Salzsdure und ihren Salzen, die alle das gleiche, soeben beschriebene Ver-
halten zeigen. Diese Tatsache ist nicht selbstverstindlich; denn andere Chlorverbin-

') Eine bessere, an dieser Stelle aber noch nicht verstindliche Zerlegung lernen wir
S. 59 kennen.
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dungen, wie z. B. Perchlorsiure HC104 oder Chloroform CHCl3, geben keine Fil-
lung mit Silbernitrat-Losung. Eine Erkliarung fiir dieses verschiedenartige Verhalten
werden wir auf S. 43ff. kennenlernen.

1. Man erhitze 1-2 ml (10—20 Tropfen) konzentrierte Salzsdure in
einem Reagensglas unter dem Abzug; es entweicht feuchtes Hy d r o-
genchloridgas.

2. Zu 1-2 ml konzentrierter Salzsdaure, die sich in einem Reagensglas
befinden, giefde man, ebenfalls unter dem Abzug, aus einem zweiten
Reagensglas (vgl. S. 10) tropfenweise vorsichtig etwa den dop-
pelten Raumteil konzentrierter Schwefelsiure. Es entwickelt sich
unter starkem Aufschdaumen ein kraftiger Stromvon Hydroge n-
chloridgas.

3. Eine Spatelspitze Natriumchlorid ibergiefie man im Reagensglas

unter dem Abzug mit etwa 1 ml konzentrierter Schwefelsiure. Es ent-
weicht Hydrogenchloridgas, das man bei dieser Darstellungs-
methode wasserfrei erhilt.

NaCl + H,SO, - HCl + NaHSO,.

4. In ein etwa 50 ml fassendes Kolbchen (s. Fig. 12) bringe man etwa 4 g
granuliertes Zink, befeuchte es mit etwas Wasser und iibergiefie es mit

so viel konzentrierter Salzsaure, dafs die Metallstiicke eben bedeckt sind.
Sofort decke man auf den Hals des Koélbchens einen Trichter — die Off-
nung nach unten — und halte iiber das nach oben gerichtete Abflufirohr

~

Fig. 12, Wasserstoff-Entwicklung
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des Trichters ein Reagensglas, ohne es auf den Trichter selbst aufzuset-
zen. Nach !/,—1 Minute hebe man das Reagensglas hoch, schliefie die
Miindung sofort mit dem Daumen, drehe es verschlossen um und 6ffne
es dicht an einer Flamme. Das aus dem Metall und der Siure nach der
Umsetzung

Zn + 2HC1 - ZnCl, + H,

entwickelte Wasserstoffgas entziindet sich und brennt mit
fast farbloser, kaum sichtbarer Flamme im Reagensglas herab.

2H, + 0, > 2H,0.

Nachdem die Flamme vollk o m m e n erloschen ist, halte man das
Reagensglas noch einmal, aber kiirzere Zeit iiber den Trichter, so daf} die
Luft aus ihm nur zum Teil verdriangt wird. Beim Entziinden verpufft
nun der Inhalt des Reagensglases, je nach dem Volumenverhiltnis von
Wasserstoff und Luft mehr oder weniger lebhaft ([,Knallgas*).

5. Man erwidrme eine Spatelspitze Bleidioxid mit etwa 1 ml konzentrier-
ter Salzsdure im Reagensglas unter dem Abzug. Es entweicht Chlor,
ein gelblichgriines Gas von charakteristischem, unangenehmem Geruch.
Chlor greift die Schleimhdute stark an; man hiite sich also davor, viel
davon einzuatmen. Im Reagensglas bleiben neben iiberschiissiger Salz-
sdure weifde Kristalle wenig 16slichen Bleichlorids zurick.

PbO, + 4HCl > PbCl, + Cl, + 2H,0.

6. Zur Darstellung von Chlor kann man statt des teuren Bleidioxids auch
das billige rohe Mangandioxid (,,Braunstein‘‘) verwenden. Man stelle
sich einen kleinen Gasentwicklungsapparat nach Fig. 13 her. Das Kolb-
chen fasse 50 mi; das Glasrohr sei so zum Winkel von 65—75° gebogen,
daf’ der eine Schenkel etwa 6 cm, der andere etwa 16 cm lang ist; die
Glasrohrenden seien rund geschmolzen. Wenn der Apparat zusammen-
gestellt, aber noch nicht gefullt ist, priife man, ob er dicht schliefdt,
indem man am Glasrohr saugt und feststellt, ob die Zunge einige Zeit
haften bleibt. In den Kolben bringe man dann etwa 2 g Braunstein und
5—7 ml konzentrierte Salzsdure, verschliefie ihn und befestige unter
dem A bzug den Kolbenhals mit einer Klammer an einem Stativ in
solcher Hohe, dafs der Kolbenboden etwa 5 cm iiber einen darunter ge-
stellten, noch nicht angeziindeten Bunsenbrenner zu stehen kommt.
Dann schiebe man ein zum Drittel mit Wasser gefiilltes Reagensglas, das
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c > Fig. 13. Chlor-Entwicklung

man mit der Hand hilt, {iber das Gasableitungsrohr und erwdrme den
Kolben gelinde mit kleiner, fichelnder Flamme. Zuerst entweicht durch
das vorgelegte Wasser Luft; dann kommt Chlorgas, daszum Teil
vom Wasser gelost wird und dieses gelblich farbt. Die gebildete Chlor-
Losung kann bis zu 0,8 g elementares Chlor auf 100 g H, O enthalten.
Nach einigen Minuten nimmt man das vorgelegte Reagensglas fort und
entfernt erst dann die Flamme. Wiirde man die Flamme zuerst entfernen,
so wiirde die Chlor-Losung in den schnell erkaltenden Apparat zuriick-
steigen.

7. In das den oberen Teil des Reagensglases erfiillende Chlorgas halte
man etwas rotes und etwas blaues angefeuchtetes Lackmuspapier; es
tritt Entfarbung des Lackmusfarbstoffes ein. Zu 1 ml /ndigo-L6sung
gebe man etwas Chlor-Losung; sofort verschwindet die tiefblaue Farbe
des Indigos und eine schmutzig gelbe von Umwandlungsprodukten des
Indigos tritt auf.

8. Man gebe zu einigen Tropfen Natriumiodid-Lésung und zu einigen
Tropfen Kaliumbromid-Losung je einen Tropfen Chlor-Losung, es tritt
Braun- bzw. Gelbfiarbung von frei gewordenem Iod bzw. Brom
auf.

2KI + Cl,»2KCl + 1,
2KBr + Cl, > 2KCl + Br,,.

Man verteile die so erhaltenen brom- bzw. iodhaltigen Losungen auf je
zwei Reagensglaser und schiittele das eine mit 1 ml Kohlenstoffdisulfid"),

1) Ein anderer Name fiir CS, ist Carbondisulfid, vgl. S. 79, Anm. 1; der Name Schwe-
felkohlenstoff ist veraltet.
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das andere mit 1 ml Chloroform kriftig durch. Nachdem sich die Fliis-
sigkeit wieder in zwei Schichten getrennt hat, erkennt man, daf} das
Brom und das Iod zum gréfieren Teil in die nichtwifirige Schicht iiber-
gegangen sind (Verteilen geloster Stoffe zwischen zwei nicht
mischbaren Losungsmitteln, Ausschiitteln). Man notiere die
Farben, die dabei auftreten.

9. Man vermische einen Tropfen verdiinnter Salzsdure mit einigen Milli-
litern destillierten Wassers und fiige etwas verdiinnte Silbernitrat-Losung
hinzu; es entsteht ein weif’er Niederschlag von Silberchlorid,
der sich beim Umschiitteln oder Erwdrmen flockig zusammenbalit.

HCl + AgNO; > AgCl + HNO;.

Auf Zusatz einer ausreichenden Menge Ammoniak-Losung 16st sich der
Niederschlag wieder auf.

10. Lost man ein Kornchen Natriumchlorid in destilliertem Wasser auf
und figt einige Tropfen Salpetersiure und dann etwas Silbernitrat-
Losung hinzu, so fillt ebenfalls Silberchlorid aus.

NaCl + AgNO; - AgCl + NaNO,.

Silberchlorid istin Salpetersidure sehr wenig 16slich, wird aber,
wie soeben gezeigt wurde, durch Zusatzvon Ammoniak-Losung geldst.

Die Loslichkeit in A m m o niak unterscheidet das Silberchlorid vom Silberiodid,
das sich nicht in Ammoniak-Losung auflost. Ndheres vgl. S. 146 u. 149—-151. Die ge-
ringe LOslichkeit des Silberchloridsin Salpetersdure zukennen, ist deshalb
wichtig, weil das Auftreten eines wenig 10slichen Niederschlages allein die Anwesen-
heit von Chloriden nicht mit Sicherheit verbiirgt. Aus neutralen, d.h. nicht salpeter-
sauren Losungen fallen auch wenig 16sliche Silbersalze mit anderen Sdureresten aus.

11. Man stelle dies mit einem Tropfen Natriumcarbonat-LOsung fest,
den man mit etwas Wasser und einigen Tropfen Silbernitrat-Losung ver-
setzt. Es entsteht ein dicker Niederschlag von Silbercarbonat;
dieser 16st sich aber auf Zusatz von Salpetersiure auf. Ist diese Losung
jetzt vollig klar, so war das Natriumcarbonat frei von Chloriden; bleibt
eine Triitbung, so enthielt es (oder die Salpetersidure) Chloride bzw. Salz-
sdure. Ahnliches Verhalten beobachtet man z.B. mit Kaliumnitrit- oder
Natriumphosphat-Lésung. Infolgedessen gibt man zur Priifung auf Chlo-
ride stets so viel Salpetersdure hinzu, daf die Losung deutlich sauer rea-
giert.
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12. Von Salpetersiure nur wenig gelost wird auch das Silbersul-
fat. Versetzt man ziemlich konzentrierte Silbernitrat-Losung mit
Schwefelsaure, so fallt ein weifser Niederschlag, evtl. erst nach Reiben

mit einem Glasstab an der Innenwand des Reagensglases; bei Zugabe

von Salpetersdure verschwindet er nicht. Verdiinnt man jedoch mit
destilliertem Wasser starker, so geht er — im Gegensatz zum Silberchlorid
— in Losung. Unter den Bedingungen des analytischen Arbeitens ist daher
eine Verwechslung nicht zu befiirchten.

13. Zum Nachweis von Chloriden im Leitungswasser fiille man dieses in
ein Reagensglas und gebe einige Tropfen Salpetersdure und etwas Silber-
nitrat-Losung hinzu. Eine Triibung zeigt einen geringen, ein Niederschlag
einen grofderen Gehalt an Chloriden an. Durch Zugabe von Ammoniak
iiberzeuge man sich, daf} wirklich Chloride vorliegen.

Zur Anstellung aller dieser Versuche sind natiirlich — wie stets! — Re-
agensglaser zu verwenden, die sorgfiltig mit destilliertemm Wasser ausge-
spiilt sind.

Dem Hydrogenchlorid stehen das Hydrogenbromid HBr und das Hydrogeniodid HI
sehr nahe; auch das Hydrogencyanid HCN, das Hydrogencyanat HOCN, das Hydro-
genthiocyanat HSCN und das Hydrogenazid HN 3 verhalten sich in gewissen Umset-
zungen ganz dhnlich. Diese Stoffe werden zum Teil spiter besprochen.

Chemische Umsetzungen

Unter einer chemischen Umsetzung oder Reaktion versteht man einen Vorgang, bei
dem sich aus vorhandenen Stoffen neue Stoffe bilden. Bei der Umsetzung zwischen
Salzsdure und Silbernitrat z. B. bilden sich Silberchlorid und Salpetersiure. Die Be-
schreibungen solcher Umsetzungen mittels der chemischen Formeln wurden frither
als ,,Reaktionsgleichungen*‘ bezeichnet. Es liegen jedoch keine Gleichungen im
mathematischen Sinne vor; denn das, was auf der rechten und linken Seite dieser
Formulierungen steht, ist einander nicht , gleich‘‘. Man darf also nicht von Reaktions-
,,Gleichungen** sprechen und schreibt anstelle eines Gleichheitszeichens einen Pfeil
— oder einen Doppelpfeil = (5. S 104f.). Auch sollte man eigentlich das Zeichen +
nicht verwenden; es sind dafiir andere LOsungen vorgeschlagen worden. Wir mochten
aber hierfir eine internationale Regelung abwarten,

Die meisten der in dieser Anleitung beschriebenen Umsetzungen werden in w 4 f3-
riger L6 sung durchgefiihrt, weil die Reaktionen in diesem Ldsungsmittel fiir
die anorganische Chemie sehr wichtig und fiir den Anfinger instruktiv sind. Es sei
jedoch schon an dieser Stelle darauf hingewiesen, dafd die Anwesenheit von Wasser
keineswegs Voraussetzung fiir chemische Umsetzungen ist. Es gibt auch Reaktionen
in anderen Losungsmitteln, in Gasen, Schmelzen, ja bei h6heren Temperaturen auch
zwischen festen Stoffen. Schliefdlich kénnen auch Gase mit fliissigen und festen
Stoffen reagieren usw. Beispiele fiir Umsetzungen bei Abwesenheit von Wasser, die
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in der praparativen Chemie heute sehr haufig durchgefiihrt werden, werden wir auch
in dieser Einfiihrung kennenlernen,

Zum Erkennen von Stoffen durch chemische Umsetzungen (Nachweis- oder
Erkennungs-Reaktionen) benutzt man solche Umsetzungen, bei denen Stoffe von
recht augenfilligen Eigenschaften — insbesondere farbige oder sehr wenig 16sliche
Stoffe — entstehen. Eine Reaktionist ,,spezifisch® oder ,,eindeutig®,
wenn sie nur bei Gegenwart e ine s bestimmten Stoffes eintritt. Allerdings wird
dieser Idealfall nur selten erreicht; die meisten Umsetzungen sind nicht fiir einen
Stoff, sondem jeweils fiir eine ganze G rup p e von Stoffen charakteristisch; sol-
che Reaktionen nennt man ,,selek tiv‘. Wenn man z. B. eine zu untersuchende
Losung mit Silbernitrat-Losung versetzt, so beweist das Auftreten eines weifen,
flockigen Niederschlages, der in Salpetersidure fast unloslich, in Ammoniak-Lésung
reichlich loslich ist, die Gegenwart von Hydrogenchlorid, -cyanid oder -thiocyanat
bzw. von einem ihrer Salze. Diese Reaktion ist also nicht spezifisch, sondern selektiv
fiir die genannte Stoffgruppe. — Eine Reaktionist ;,empfindlich"*, wenn sie
schon unter Anwendung einer sehr geringen Stoffmenge zu beobachten ist. So ist
Silbernitrat ein empfindliches Reagens auf Salzsidure oder Chloride, weil schon
duflerst kleine Mengen dieser Stoffe auf Zugabe von Silbernitrat einen Niederschlag
liefern oder eine Triibung verursachen.

Grindliche Kenntnisse iiberdaschemische Verhalten
der Stoffe,d. h. iberihre Umsetzungsmoéglichkeiten
und die Bedingungen, unter denen die verschiedenen
Reaktioneneintreten, ist die unersetzliche Grundlage
fiirerfolgreiches Arbeiten auf jedem Gebiet der
Chemie.

Das internationale Einheitensystem Sl;
die Stoffmenge und das Mol

Wihrend sich das vorliegende Buch iiberwiegend mit den qualitativen Aspekten der
chemischen Umsetzungen beschiftigt, seien hier doch kurz einige Begriffe erldutert,
die sich auf das Quantitative beziehen und zum Verstindnis des folgenden notwen-
dig sind.1)

Mefibare Eigenschaften von Dingen, wie z.B. die Linge eines Stabes, nennt man

., Physikalische Groflen ‘ oder auch kurz ,,Groflen*‘. Jeder Wert einer physikalischen
Grofle lafdt sich durch ein Produkt aus einem Zahlenwert und einer Einheit darstel-
len, z.B. die Linge / = 5 m; dabei ist / das Symbol der betreffenden Grofde, 5 der
Zahlenwert und m das Symbol fiir die Lingeneinheit Meter. Man kann viele Grofien
auf andere zuriickfithren; so ist z. B. die Grofie ,,Bewegungsgeschwindigkeit* gleich
dem Quotienten der Grofle ,,Linge‘* durch die Grofde ,,Zeit*‘. Die Mehrzahl der Gro-
fen ldfBdt sich so von einer kleinen Anzahl von Basisgrofien ableiten, die nicht mehr
auf andere Grofien zuriickgefiihrt werden. Bei der Wahl der Basisgrofen hat man
eine gewisse Freiheit. So hat man in fritheren Jahrzehnten als Basisgrofien: Linge,
Masse, Zeit verwendet mit den Einheiten Zentimeter cm, Gramm g, Sekunde s (da-

1y Eine ausfiihrlichere Darstellung mit Zitaten der mafgebenden Gesetze und Norm-
schriften enthilt das empfehlenswerte Buch: E. Merkel, Die Sl-Einheiten in der
chemischen Praxis. Kéln. 1980.
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her der Name: cgs-System). Nach langwiihrendén Vorbereitungen in internationalen
Kommissionen ist seit 1954 ein anderes System allgemein anerkannt und in der Bun-
desrepublik Deutschland durch Gesetze von 1969 und 1973 festgelegt worden; es
trigt den Namen: Systéme International d’Unités, kurz: SI. Die ihm zugrunde geleg-
ten 7 Basisgrofien und -einheiten zeigt Tabelle 1.

Tabelle |
Basisgrofien und SI-Basiseinheiten

Grofle Einheit
Name Symbol Name Symbol
Linge ! Meter m
Masse m Kilogramm kg
Zeit t Sekunde s
elektrische Stromstirke I Ampere A
thermodynamische Temperatur T Kelvin K
Stoffmenge n Mol mol
Lichtstarke 1y Candela cd

Auch die in der Tabelle 1 aufgefithrten Symbole sind international festgelegt und soll-
ten stets nur in dieser Form benutzt werden. Als allgememe Regel gilt, dafd die Sym-
bole der Grofien durch schrig stehende, , kursive‘ ) die der Einheiten durch senk-
recht stehende Buchstaben bezeichnet werden. Symbole von Einheiten, die nach
einer Person benannt sind, sind grofle, die von anderen Einheiten kleine Buchstaben.

Zu jeder Basisgrofie und zu jeder davon abgeleiteten Grofle gehort je nur eine ein-
zige SI-Einheit. Es kdnnen aber auch deren dezimale Vielfache und Bruchteile ver-
wendet werden; dafiir werden bestimmte Vorsitze bzw. Vorsatzzeichen verwendet
die jeweils bestlmmte Zehnerpotenzen bedeuten z.B.: milli bzw. m bedeutet 107
centi bzw. ¢ ist 1072 , kilo bzw. k bedeutet 103,

Fiir die SI-Einheiten einiger abgeleiteter Groflen sind besondere Namen iiblich, z. B.
fiir die Krafteinheit , Newton*, Symbol N (1 kg * m * s2=1 N), fiir die Druck-
einheit , Pascal*, Symbol Pa(1 N * m™2=1kg+ m™ + s? = 1 Pa); fiir die Energie-
einheit ,,Joule** (sprich: J wie englisches j, ou wie langes u), Symbol J (1 N * m =
1kg- m?-s?=1 J). Fiir die Volumeneinheit 1 dm?> darf auch der Name , ther
Symbol 1, verwendet werden. Im Laboratorium arbeitet man oft mit dem lO —ten
Teil 1 cm3 =1 ml (Milliliter). Fiir die Gréfle ,,Druck* darf neben der SI-Einheit
,,Pgscal“ auch eine grofiere Einheit ,,Bar*, Symbol bar, verwendet werden: 1 bar =
10° Pa.

Fiir einige der neuen Einheiten seien hier die Beziehungen zu #lteren, heute im ge-
schiftlichen Verkehr gesetzlich nicht mehr zugelassenen Einheiten wiedergegeben:

!y Da diese Schriftart mit den normalen Schreibmaschinen und in der Handschrift
nicht wiedergegeben werden kann, hilft man sich in diesen Fillen oft dadurch, die
betreffenden Symbole zu unterstreichen.
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Druck: 1 atm = 760 Torr = 101325 Pa=1,01325 bar.
Energie (Arbeit, Wirmemenge): 1 cal= 4,184 ].

Von den Basisgrofien ist fiir den Chemiker die Stoffmenge mit der SI-Einheit

Mo! von besonders grofder Bedeutung. Es erscheint deshalb zweckmifig, auf diese
beiden Begriffe hier etwas ausfithrlicher einzugehen, zumal der Name ,,Stoffmenge*
bisher mehrdeutig verwendet wurde.

Der gesetzlich festgelegte Begriff ,,Stoffmenge** ist eine physikalische Grofie und
somit eine Eigenschaft von Dingen. Z.B. ist die Stoffmenge eines Haufens Kupfer-
spdne e in e von den vielen Eigenschaften dieses Kupferspidnehaufens, die nur et-
was liber seine Quantitdt aussagt. Damit Miflverstindnisse vermieden werden, darf
also der konkrete Kupferspinehaufen selb st nicht mehr als Stoffmenge bezw.
Kupfermenge bezeichnet werden, wie es bisher weitgehend iiblich war. Zur Bezeich-
nung von konkreten, abgegrenzten Materiebereichen hat sich der allgemeine Name
»Stoffportion” in speziellen Fillen: Kupferportion, Schwefelportion usw., bewihrt;
damit konnen konkrete Dinge klar von ihrer Eigenschaft | Stoffmenge‘* unterschie-
den werden. Die Kupferspineportion h at also eine bestimmte Stoffmenge, aber
sic ist nicht eine Stoffmenge.

Zum Verstindnisder Bedeutung der Basisgrofie Stoffmenge stellen
wir folgende Uberlegung an. Wenn sich zwei Stoffportionen, z. B. von Natriumchlorid
und Silbernitrat, gerade vollstindig miteinander umsetzen, so stehen ihre Massen in
einem bestimmten Verhidltnis zueinander (Gesetz von den konstanten Proportio-
nen). Dieses Massenverhiltnis hat fiir jedes Stoffpaar einen anderen Wert; diese
Werte sind niemals ganzzahlig. Genau ganzzahlig und damit iibersichtlicher ist aber
das Verhiltnis der Anzahlen von Atomen, Atomgruppen!) oder Molekiilen, die sich
miteinander umsetzen. Neben der Masse verwendet man deshalb zur Beschreibung
der Quantitit einer Stoffportion oft vorteilhaft eine andere physikalische Grofie, die
Stoffmenge, die ein Maf} fiir die Anzahl der Atome, Atomgruppen oder Molekiile

in einer Stoffportion ist, so daf} das Verhiltnis der Stoffmengen zweier Reaktions-
partner auch genau ganzzahlig ist. Die Stoffmenge bedeutet allerdings nicht diese
Anzahl selbst, sondern ist ithr nur proportional; als Basisgrof3e ist sie nicht auf andere
Groflen zuriickfithrbar. Wegen der Kleinheit der Atome und Molekiile enthalten die
Stoffportionen, mit denen der Chemiker Umsetzungen durchzufithren pflegt, so
auferordentlich grofle Anzahlen von Atomen, dafd das Rechnen damit unhandlich
wire. Man braucht aber die Anzahlen der Atome und Molekiile, die bei solchen Um-
setzungen mit einander in Reaktion treten, selbst gar nicht zu kennen; es geniigt die
Kenntnis ihres Verhédltnisses. Wenn z.B. bekannt ist, dafy 2 Wasserstoffmolekiile mit
1 Sauerstoffmolekiil reagierenz), so gilt auch, daf sich 2a Wasserstoffmolekiile mit
1a Sauerstotfmolekiilen umsetzen, wobei a irgend eine beliebig grofie Anzahl sein
kann. Wenn man nun die Stoffmenge, die zu einer bestimmten groflen An-
zahl L von Atomen oder Molekiilen gehort, als Einheit der Stoffmenge definiert und
,M o1 nennt, so gilt auch, dafl 2 mol H, sich mit 1 mol O, umsetzen. Durch

]) Von Atomgruppen wird hier und in der gesetzlichen Mol-Definition (siehe
Anm. 2 auf S. 34) gesprochen, weil viele an Umsetzungen sich beteiligende
Atomgruppen, wie z. B. NaCl, H, SOy4, im allgemeinen nicht oder nur in unterge-
ordnetem Mafie Molekiile bilden; vgl. dazu S. 45 und 48.

2) Das ergibt sich nach Avogadro aus den Volumenverhiltnissen bei Gasreak-
tionen ohne Kenntnis der absoluten Gréfie der Atome und Molekiile; Ausfiihr-

liches in den Lehrbiichern.
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internationale Uberemkunft hat man die — an sich willkiirliche — Festlegung getrof-
fen, daf® die Anzahl L!) der Teilchen in 1 mol ebenso grof sein soll?) wie die Anzahl
der Atome in 12 g des Kohlenstoff-Isotops 12C.

Aus dieser Beschrelbung der Grofe ,,Stoffmenge** und aus dem Wortlaut der Mol-
Definition?) folgt, da® jeder Stoffmengen-Angabe hinzugefiigt werden muf}, welche
Teilchen ihr zugrunde gelegt worden sind. So ist es vieldeutig und deshalb unstatt-
haft, von der Stoffmenge einer Schwefelportion zu sprechen; denn dieser Stoffmen-
gen-Angabe kdnnen S-Atome, Sg-Molekiile oder Schwefelmolekiile anderer Grofie
zugrunde gelegt werden. Man muf} also z.B. die S-Atom-Stoffmenge von der Sg-Mo-
lekiil-Stoffmenge usw. unterscheiden. Am kiirzesten und zugleich korrekt lafdt sich
eine Stoffmengen-Angabe durch eine Grofiengleichung ausdriicken, wobei man dem
Stoffmengen-Symbol n in Klammern die Formel der zugrundeliegenden Teilchen
anfiigt, z.B. n(S;) = 8 mol bzw. n(Sg) = 1 mol. Diese beiden Angaben beziehen sich
auf dieselbe Schwefelportion. Man sieht, daf$ zu ein und derselben Stoffportion ver-
schiedene Groflenwerte der Stoffmenge gehidren kdnnen, je nachdem von welchen
Teilchen der Stoffportion die Stoffmenge angegeben wird.

Man kann Stoffmengen nicht unmittelbar abmessen, weil es praktisch nicht mdglich
ist, die Teilchen in einer Stoffportion abzuzidhlen. Die Quantitit von Stoffportionen
wird vielmehr fast ausschliefSlich durch Ermittlung ihrer Masse oder ihres Volumens
erfafdt. Aus Masse oder Volumen einer Stoffportion kann man ihre Stoffmenge er-

I Masse Volumen
rechnen, wenn man das Verhiltnis -— - bzw. -—_—-——— kennt, das dem
Stoffmenge Stoffmenge

abzumessenden Stoff eigen ist. Alle derartige Quotientengréfien, in deren Nenner
die Stoffmenge steht, nennt man stoffmengenbezogene oder molare Gréfien.

14
M(X)= n?;() ist die molare Masse, V,(X) = —(_)?) das molare Volumen. Auch der
Zahlenwert der molaren Grofien hangt davon ab, welche Teilchen X der Stoffmen-

gen-Angabe zugrunde gelegt worden sind; deshalb miissen diese Teilchen auch bei
der Angabe molarer Grofien angefiihrt werden.

Beispiel: Es soll eine Natriumchlorid-Portion mit der Stoffmenge n(NaCl) = 0,2 mol
durch Wigung abgemessen werden. Den benétigten Wert der molaren Masse des
Natriumchlorids entnimmt man einem Tabellenwerk>)zu M(NaCl) = 58,44 g/mol.

) Die Avogadro-Konstante L oder Ny, die erstmals 1865 von dem Physi-
ker Loschmidt ermittelt wurde, betragt 6,0220 - 1023 mol~ 1. Der praktische
Chemiker bendtigt diese Zahl nie, wie im Text S.34/35 beschrleben wird.

2) Die bundesgesetzliche Fassung der Definition des Mol lautet: ,,Die Basiseinheit
1 Mol ist die Stoffmenge eines Systems** (dafiir kénnte auch gesagt werden: einer
Stoffportion), ,,das aus ebensoviel Emzelteﬂchen besteht, wie Atome in
12/1000 kg des Kohlenstoffnuklids ?C enthalten sind. Bei Verwendung des Mol
miissen die Einzelteilchen des Systems spezifiziert sein und konnen Atome, Mole-
kiile, lonen, Elektronen sowie andere Teiichen oder Gruppen solcher Teilchen
genau angegebener Zusammensetzung sein.*

) z.B. Kiister-Thiel, Rechentafeln fiir die Chemische Analytik, Walter de
Gruyter, Berlin = New York 1985. In Tabellenwerken — auch hier in der Wieder-
gabe des Periodensystems der Elemente am Ende des Buches — findet man oft an-
stelle der molaren Masse die relative Atom- bzw. Molekiilmasse A, bzw. M, aufge-
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Setzt man diesen Wert in die obige Definitionsgleichung fiir M ein, so ergibt sich:

E m _ mol
58,44 wiel " 03 mol oder m=5844-02¢g ol

= 11688 ¢g.

Viele andere Grofien, die fiir die Chemie wichtig sind, werden auch auf die Stoff-
menge bezogen. Es seien genannt die molare Wirmekapazitit, die molare Reaktions-
enthalpie.

Gehalt der Losungen

Es ist zweckmifig, bei Umsetzungen die reagierenden Stoffe in Portionen geeigneter
Grofle aufeinander einwirken zu lassen. Wendet man dabei die Stoffe in Form ihrer
Ldsungen an, so mufd man fiir jede Lésung wissen, wieviel von dem geldsten Stoff

in einem beliebigen Teil der Losung enthalten ist, d_h. wie groft der Gehalt!) der
Losung ist. Zur Kennzeichnung des Gehaltes ist es offensichtlich erforderlich, die
Quantitit des Geldsten auf die Quantitit des Losungsmittels oder auch auf diejenige
der gesamten Losung (einschliefflich des Geldsten) zu beziehen. Als Quantitdtsmaf®
kommen dabei in Frage die Gréflen: Masse, Stoffmenge, Volumen (d.h. sogenannte
extensive Groflen). Da jede dieser Grofden sowohl fiir den geldsten Stoff als auch fiir
das Losungsmittel bzw. die gesamte Losung verwendet werden kann, ergeben sich so
2 + 9 = 18 verschiedene Quotientengroflen, die zur Angabe des Gehalts von Lésungen
dienen kdnnen. Von diesen Mdglichkeiten sind die am hédufigsten benutzten in der
Tabelle 2 (S. 36) zusammengestellt.

Gehaltsangaben, die durch Division von Werten der gleichen Grofie fiir das Geloste
und fiir die gesamte Losung gebildet werden, heiflfen Anteil. — Gehaltsangaben, die
auf das Volumen der gesamten Losung bezogen sind, heifden Konzentration®). Am
hiufigsten wird die Stoffmengenkonzentration benutzt; sie kann kurz als Konzentra-
tion bezeichnet werden, wenn keine Verwechslungsgefahr mit den beiden anderen
Konzentrationsgrofien besteht, also z. B. dann, wenn es sich um eine Angabe von
Zahlenwert und Einheit (z.B. 2 mol/l) handelt. Die Verwendung der Konzentrations-
grofien ist vorteilhaft, weil man Losungsportionen rascher und bequemer nach dem
Volumen als nach der Masse abmifdt, — Das Massenverhaltnis wird bevorzugt zur

fiihrt; diese Groflen werden auch noch Atomgewicht bzw. Molekulargewicht ge-
nannt. Eine in der Einheit 1 g/mol gemessene molare Masse der Teilchen X hat den-
selben Zahlenwert wie die relative Atom- oder Molekiilmasse dieser Teilchen, weil
der Bezug in beiden Fillen !/;, der Masse des Nuklids 12¢ ist.

l) Der Name ,,Gehalt*‘ wird hier in Ubereinstimmung mit DIN 1310 (1984) als Ober-
begriff verwendet fiir die zahlreichen M&glichkeiten, quantitative Aussagen iiber die
Zusammensetzung einer Losung zu machen (vgl. Tab. 2).

2) Frither wurde der Name ,, Konzentration*‘ oft gleichbedeutend mit dem allgemei-
nen Begriff | Gehalt* verwendet. Heute wird er aufgrund internationaler Uberein-
kunft im obigen eingeengten Sinne gebraucht. Der alte, grofiere Bedeutungsum-
fang ist noch erhalten geblieben in dem allgemein gebriuchlichen Verb | konzen-
trieren*‘ = , Gehalt erhdhen* und in dem Adjektiv ,,konzentriert* = | ,von hohem
Gehalt*, z.B. in , konzentrierte Losung*, , konzentrierte Salzsdaure®, , konzen-
trierte Schwefelsdure* usw.
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Gehaltsangabe gesittigter Losungen benutzt; vgl. Tabelle S. 265, aber auch

Seite 105f. — Die Molalitdt, die vornehmlich bei physikalisch-chemischen Betrach-.
tungen angewendet wird, hat gegeniiber der Stoffmengenkonzentration den Vorteil,
daf} ihre Zahlenwerte sich nicht mit der Temperatur dndern, wie das bei der volumen-
bezogenen und also mit der Dichte verdnderlichen Stoffmengenkonzentration der
Fall ist.

Das Massenverhiltnis { 148t sich ohne weiteres in den Massenanteilw umrech -
n e n, weil sich die Masse einer Losung additiv aus den Massen der Bestandteile zu-
sammensetzt. Zur Umrechnung des Massenanteils w in die Massenkonzentration p
bend6tigt man aber die Kenntnis der Dichte D der Lésung; es gilt: w = D = p.

Anwendung der Gehaltsgrofien; Beispiele. Die verschiedenen Gehaltsgrofien fir ein
und dieselbe Losung (z.B. Massenanteil, Massenverhiltnis und Volumenkonzentra-
tion) haben verschieden grofdie Werte. Es ist deshalb bei jeder Gehaltsangabe unbe-
dingt notwendig, eindeutig anzugeben, welche Gehaltsgréfie benutzt wird. Dazu ist
der N am e der Grofle anzugeben. In dem Mafde, in dem die international verein-
barten Sy m bole der Groflen als allgemein bekannt vorausgesetzt werden diir-
fen, geniigt deren Angabe; das gilt z.B. fir den Massenanteil w und die Stoffmengen-
konzentration ¢. Eine genaue Bezeichnung der Gehaltsgrofien ist umso notwendiger,
als sie, wie die Tabelle 2 zeigt, z. T. in gleichen Einheiten gemessen werden und des-
halb durch Angabe der Einheit allein nicht zu unterscheiden sind.

Bei wiafirigen Losungen wird im allgemeinen das Ldsungsmittel nicht aus
driicklich genannt. Dies ist aber bei Losungen in anderen Losungsmitteln stets er-
forderlich.

Beim Gebrauch der Einheiten empfiehlt sich folgendes: Wenn auch

ein Quotient aus der gleichen Einheit in Zahler und Nenner, wie es bei einigen Ge-
haltsgroflen (vgl. Tab. 2) vorkommen kann, durch die Zahl 1 ersetzt werden kann,

ist es der Deutlichkeit halber doch oft erwiinscht, die ausfiihrliche Einheit zu verwen-
den. Beispiel: Der Massenanteil des Natriumchlorids in dieser Losung betragt

0,10 g/g; anstelle von: er betrigt 0,10. Kiirzer ist der Gebrauch von Gréfiengleichun-
gen; mit den beiden Beispielen gleichbedeutend sind die Angaben w(NaCl) = 0,10 g/g
bzw. w(NaCl) = 0,10. Alle diese Aussagen bedeuten: In 1 g der Losung sind 0,10 g
NaCl enthalten. Oft ist es noch anschaulicher, dabei dekadische Bruchteile oder Viel-
fache der Einheiten zu verwenden, in dem Beispiel also zu sagen: Der Massenanteil
des Natriumchlorids in dieser Ldsung betragt 100 mg/g, oder: w(NaCl) = 100 mg/g.

Wenn man auf solche ausfithrlichen Einheiten verzichtet, kann man bei den Gréfien
mit der Einheit 1 z.B. statt w(H,S04) = 0,0925 auch schreiben: w(H,S804) = 9,25%;
denn % (Prozent) ist keine Einheit, sondern ein Zeichen fiir eine Zahl, und bedeutet
nichts anderes als 1/100. Auch %o (Promille) und ppm (partes pro millionem) sind
keine Einheiten und stehen fiir die Zahlen 1073 bzw. 1076. Es ist unzulissig, von
,,oalzsdure von 10%** oder ,,60%igem Ethylalkohol*‘ zu sprechen; denn hier fehlt

die Angabe der Gehaltsgrofle. Diese Zahlenangaben kénnen verschiedene Bedeutung
haben, je nachdem ob sie z.B. fiir den Massenanteil oder die Volumenkonzentration
gelten. Eindeutig und korrekt wiren dagegen folgende Bezeichnungen: |, Salzsiure,
w(HC1) =10%** bzw. , Ethylalkohol, Vol. konz. 0 = 60%"*. Auch Angaben wie z.B.
,eine AgNO3-Losung von 3 Gewichts-%* sind zu meiden; sie sind zweideutig, denn
es bleibt unklar, ob die Angabe auf die Masse der Losung oder die des Losungsmittels
bezogen ist.
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Wenn man den Gehalt von Lésungen durch den Stoffmengenanteil, die Stoffmengen-
konzentration oder die Molalitit beschreibt, d.h. durch Quotientengréfen, in deren
Zihler die Stoffmenge steht, so setzt man meist die Stoffmenge der aufgeldsten
Stoffportion ein, unabhingig davon, dafd beim Auflésen eine chemische Reaktion
eintreten kann (z, B. elektrolytische Dissoziation, vgl. S. 45; Umsetzung mit dem
Lésungsmittel, vgl. S. 117f). Diese Vorschrift wird besonders bei der Beschriftung
von Flaschen mit Losungen angewendet; wie stets sind die dabei zugrunde gelegten
Teilchen anzugeben, Beispiele:

Salzsdure, ¢ (HC1) = 2 mol/l
Essigsdure, c(CH3COOH) = 5 mol/l

Die so definierten Konzentrationen nennt man bei Stoffen, deren Teilchen sich
beim Auflosen verindern, ,Ausgangskonzentration*“ zum Unterschied
von den Konzentrationen der beim Aufldsen sich bildenden Teilchen.

Weil Losungen gleich grofier Stoffmengenkonzentration in gleich grofien Volumina
gleich viel Teilchen (Atome, Atomgruppen, Molekiile) enthalten, verwendet man
im Laboratorium vornehmlich Lésungen bestimmter Stoffmengenkonzentrationen.
Die damit verbundenen Vorteile werden durch die folgenden Beispiele erldutert.

Da bei der Neutralisation von Natronlauge mit Salzsdure
NaOH + HCl—> NaCl + H,O

1 mol NaOH gerade 1 mol HCI bendétigt, wird 1 ml einer Natronlauge mit ¢(NaOH) =
0,1 mol/l gerade durch 1 ml einer Salzsdure mit c(HCI1) = 0,1 mol/l neutralisiert. Das
entsprechende gilt fiir je 1 ml anderer einwertiger Sduren bzw. einwertiger Basen

mit der Stoffmengenkonzentration ¢ = 0,1 mol/l. Da die Schwefelsiure aber zwei-
wertig ist:

2NaOH + H2 SO4 *-‘)'Naz 504 + 2H20

bendtigt man, wenn auch ihre Konzentration ¢(H,SO4) = 0,1 mol/l betragt, nur
0,5 ml zur Neutralisation von 1 ml Natronlauge mit ¢(NaOH) = 0,1 mol/l. Soll von
der Schwefelsdure auch gerade 1 ml verbraucht werden, so darf ihre Konzentration
nur ¢(H,S04) = 0,05 mol/l betragen. Entsprechendes gilt fiir andere zweiwertige
Séuren und zweiwertige Basen.

Sdure- und BasenlOsungen, von denen gleiche Volumina einander neutralisieren, be-
zeichnet man als einander ,,dquivalent*“. Man macht von solchen Lésungen
bei einem viel benutzten Verfahren der quantitativen Analyse, der Maflanalyse, Ge-
brauch. Das Prinzip ist nicht auf Neutralisationsreaktionen beschrinkt.

In der Tabelle 3 sind fiir einige dquivalente Losungen des obigen Beispiels die Stoff-
n(X)

. : m -
mengenkonzentrationen ¢(X) = den Massenkonzentrationen p = ;, gegeniiber-

gestellt. Die letztere erhdlt man durch Multiplikation der ersteren mit der molaren

Masse M(X) = n—(?z_) (X ist das den Angaben zugrunde gelegte Teilchen):

n(X)
e(X) * M(X) = — -;(’1‘)6=%=p.
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Tabelle 3

Vergleich der Stoffmengenkonzentration ¢ und der Massenkonzentration p von
einander dquivalenten Sidure- und Basenlosungen,
(M = molare Masse)

Name Formel X c(X) M(X) p
der Saure- bzw. Base mol/l g/mol g/l

Hydrogenchlorid-Lésung HCl 0,1 36,46 3,646
Salpetersiure-Losung HNOj 0,1 63,01 6,301
Natriumhydroxid-Lésung NaOH 0,1 40,00 4,000
Kaliumhydroxid-Losung KOH 0,1 56,11 5,611
Ammoniak-Ldsung NH, 0,1 17,03 1,703
Schwefelsaure-Losung H,S0,4 0,05 98,07 4,904
Bariumhydroxid-Losung Ba(OH), 0,05 171,35 8,568

Die verdiinnten Sdure- und Basenldsungen des Laboratoriums
enthalten etwa 2 mol/l, soweit es sich um einwertige, oder etwa 1 mol/l, soweit es
sich um zweiwertige Siduren oder Basen handelt; sie sind also einander dquivalent.

Die verdinnten Salzldsungen haben meist eine geringere Konzentra-

1 . .
tion, oft von etwa % mol/l oder a mol/l, wobei die einfache Formel des Salzes als

Teilchen zugrunde gelegt ist; vgl. Anhang, S. 266 ff.

Aquivalent, Aquivalent-Stoffmenge, Aquivalent-Konzentration. Man kann die Neu-
tralisation mit Schwefelsaure auch so schreiben:

NaOH + ;:1-)"‘ H2 304—) ]E N32 304 + Hzo

Dann kann man der Stoffmengenangabe fiir eine Schwefelsdureportion anstelle der
. 1
H;,S0O4-Teilchen formal auch halb so gro3e , Teilchen* 5 H;504 zugrunde legen,

dieman ,Aquivalente* nennt, weil sie bei der Neutralisation einem Teil-
chen einer einwertigen Sdure wie z. B. HCI dquivalent sind.

. . . 1 .
Da jedem Teilchen H, SO4 2 Aquivalente 3 H, SO4 entsprechen, gilt n(—; H,804) =
n(X)
V 3
kann man als Teilchen X auch dieser Gréfle Aquivalente zugrunde legen, und es gilt

2 » n(H,S04). Da die Stoffmengenkonzentration bestimmt ist durch ¢(X) =

1 .
z.B. dafiir 0(5 H,804) = 2 * ¢(H5S04). Die Stoffmenge von Aquivalenten nennt

man Aquivalent-Stoffmenge’), die Stoffmengenkonzentration von
Aquivalenten Aquivalent-Konzentration?). In beiden Fillen ist aber

') Die hierfiir frither iibliche Einheit ,,Val** wird im internationalen Schrifttum nicht
mehr verwendet,
2) Hier darf das Wort ,Stoffmenge‘* im Namen entfallen, weil die Konzentration

von Aquivalenten nur mittels der Stoffmengenkonzentration angegeben werden
kann.
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die genaue Bezeichnung der Aquivalente durch ihre Formel (z.B. %Hz SO4) nicht

zu entbehren, weil manche Stoffe bei verschiedenen Reaktionen mit verschieden
groflen Aquivalenten in die Umsetzung eingehen (vgl. z.B. das Verhalten des Man-
gans S. 194).

Der Aquivalentbegriff bringt den Vorteil, daf’ gleich grofie Volumina von Siure- und
Basenl6sungen gleicher Aquivalent-Konzentration einander gerade neutralisieren
unabhingig davon, ob es sich um ein- oder mehrwertige Reaktionspartner handelt.
Entsprechendes gilt auch fiir andere Reaktionen, z. B. Redoxreaktionen; vgl. S. 57 ff.

Schwefelsaure

Die Schwefelsdure ist eine farblose, geruchlose Flissigkeit. Die dickdlige , konzen-
trierte** Schwefelsdure des Laboratoriums enthilt einen Massenanteil w von etwa 95

bis 96% H, S04, die ,,verdiinnte** ungcfahr 9%, d.h. c( H,S04) = 2 mol/l. Kon-

zentrierte Schwefelsiure siedet bei 338 °C; der Dampf blldet bei der Abkiithlung
schwere, weifle Nebel. Die Behandlung anderer Stoffe mit siedender Schwefelsiure
nennt man ,,Abrauchen* mit Schwefelsidure (vgl. dazu Fufinote 3). Konzentrierte
Schwefelsidure vereinigt sich begierig mit Wasser; beim Mischen mit Wasser erwidrmt
sie sich stark. Infolge dieser wasserentziehenden Wirkung zerstort sie viele organische
Stoffe, oftmals unter Verkohlung. Beim Arbeiten mit Schwefel-
sdure ist also besondersgroflie Vorsicht und Sauberkeit
nd tigl). Andererseits kann man diese wasserentziehende Wirkung benutzen, um
chemische Reaktionen zu erzwingen. So entsteht z. B. aus Ameisensiure (HC02H]
und konzentrierter Schwefelsiure CO (Kohlenstoffmonoxid oder Carbonmonoxid?),
meist abgekiirzt ,, Kohlenmonoxid‘‘ genannt), ein brennbares giftiges Gas. Die Salze
der Schwefelsiure heiflen Sulfate.

Das Entwisserungsprodukt der Schwefelsiaure, SO5, Schwefeltrioxid oder Sulfur-
tnox1d2) kommt in mehreren Formen vor, von denen eine ein farbloses, bei 17 °C
eisartig erstarrendes Ol, eine andere ein farbloscr, in langen Nadeln (,,asbestartig*)
kristallisierender fester Stoff ist. Beide geben an der Luft unter Wasseranziehung
starke Nebelbildung (félschlich ,,rauchen® genannt). Durch Auflosen von Schwefel-
trioxid in konzentrierter Schwefelsiure erhilt man die ,rauchende*3)
Schwefelsdure (,,Oleum®). In ihr ist eine neue Verbindung ,,Dischwefelsdure"*
H,S,0, (frilher Pyroschwefelsiure genannt) vorhanden, die durch Vereinigung eines
Molekiils Schwefelsdure und eines Molekiils Schwefeltrioxid entsteht:

HQSO4 + 803 —}H25207.

) In Kleider friSit konzentrierte Schwefelsiure gewohnlich Locher; verdiinnte er-
zeugt meist rote Flecke, die durch Betupfen mit Ammoniak-Losung — auch nach
einiger Zeit noch — zu entfernen sind.

%) vgl. S. 79, Anm. 1.

3) Diese Bezeichnung ist iiblich, aber falsch; denn unter einem Rauch versteht man
eine Suspension (feine Zerteilung) von festen Teilchen in einem Gas, wahrend eine
Suspension von Tropfchen einer Fliissigkeit in einem Gas, um die es sich bei den
Beispielen im Text handelt, als Nebel bezeichnet wird.
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Die ,,rauchende Schwefelsiure* des Handels ist je nach ihrer Zusammensetzung ein
Gemisch dieser Dischwefelsdure mit konzentrierter Schwefelsiure oder mit Schwe-
feltrioxid. Sie gibt schon bei Raumtemperatur, verstirkt beim Erwirmen, Didmpfe
von Schwefeltrioxid ab,

1. Man iibergiefle ein Stiick Filterpapier, das in einer Abdampfschale
liegt, mit einigen Tropfen konzentrierter Schwefelsiure; es 19st sich
langsam unter Bildung einer hellgelben Losung auf. Man werfe ein
Stiickchen Streichholz (ohne Kuppe) in ein Reagensglas zu ein wenig
konzentrierter Schwefelsidure; unter Schwarzfirbung tritt Zerstérung
der organischen Substanz ein.

2. Zu 3 ml Wasser giefdie man aus einem zweiten Reagensglas etwa den
gleichen Raumteil konzentrierter Schwefelsaure. Die Mischung erwirmt
sich stark. Man merke sich, da8 bei Herstellung grofierer Mengen ver-
diinnter Schwefelsiure stets die konzentrierte Siure langsam und unter
guter Durchmischung zum W asser gegossen werden muf}, nicht
umgekehrt. Heifle konzentrierte Schwefelsdure
darf keinesfalls verdinnt oderinden Ausguf

gegossen werden!

3. Man versetze unter dem Abzug 2—3 ml konzentrierte Ameisensdure
mit etwa 1 ml konzentrierter Schwefelsiure. Das sich entweder sofort
oder bei geringem Erwidrmen bildende, giftige Kohlenstoff-
monoxid-Gas brennt, wenn man die Miindung des Reagensglases
an die Flamme bringt, mit intensiv blauer Flamme.

HCO,H - H,0 ~CO
2C0 + 0, >2C0,.

4. Man erhitze unter dem Abzug etwa 1 ml rauchende Schwefelsdiure in
einem trockenen Reagensglas; es entweicht Schwefeltrioxid
SO, das mit der Feuchtigkeit der Luft schwere dichte, weifle Nebel
bildet.

Verdiinnte Schwefelsiure 16st viele Metalle (z. B. Eisen, Aluminium, Zink)

unter Wasserstoff-Entwicklung zu Salzen, den Sulfaten, auf; sie reagiert also
entsprechend wie Salzsiure.

Fe + H2804‘+FCSO4 + Hz.

Konzentrierte Schwefelsiure dagegen verhilt sich ganz anders; sie 16st die genannten
Metalle bei Zimmertemperatur nicht auf. Bei hoherer Temperatur bilden sich
zwar ebenfalls Sulfate, aber es wird kein Wasserstoff frei, sondern es entwickelt sich
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Schwefeldioxid (oder Sulfurdioxid')) SO,. Fir Eisen z.B. kann man
diesen Vorgang folgendermafien formulieren:

Fe + 2H2804"'>‘FCSO4 + 2H20 + 502

Zum Verstindnis dieser Umsetzung ist es wesentlich, da die Schwefelsdure
dabeials Oxidationsmittel wirkt, wobei sie selbst zu Schwefeldioxid
reduziert wird. Das Eisen wird dabei oxidiert und bildet sofort mit weiterer Schwe-
felsdure Eisen(II)-sulfat, Die gesamte Umsetzung kann somit schematisch zerlegt
werden in zwei Teilreaktionen:

Fe + H,SO4—,,FeO“ + SO, + H,0 Oxidation-Reduktion
,,FeO'“ + Hy804—>FeSO4 + H,O Neutralisation.

Tatsdchlich entsteht kein FeQ; es ist hier nur wegen des leichteren Versténdnisses
als Hilfsgrofle eingefiihrt und deshalb in Anfilhrungszeichen gesetzt. Besser werden
diese Vorginge auf S. 59/60 klar werden.

Schwefelsdure ist alsoin verdiinntem Zustande nur
eine Sdure, in konzentriertem Zustande inder Wirme
aberauchein Oxidationsmittel; als solches hat sie grofle Bedeu-
tung.

Bei Umsetzung mit Z in k erleidet heif’e konzentrierte Schwefelsdure weiterge-
hende Reduktion zu elementarem S ch we f el und in geringem Umfange sogar
zu Hydrogensulfid H,S; Zink ist also ein stirkeres Reduktionsmittel als
Eisen. Man formuliere die Umsetzungen in entsprechender Weise.

5. Man iibergiefde in einem Reagensglas Granalien von techni-
schem (d. h. verunreinigtem, vgl. S. 164{.) Zink mit verdiinnter Schwe-
felsdure, der man zweckmaflig einige Tropfen konzentrierter Schwefel-
sdure beimischt. Das Zink wird aufgelost, und Wassersto f f ent-
weicht.

6. In einem trockenen Reagensglas erhitze man unter dem A b-
zu g ein Stiickchen Stangenzink von etwa 1 cm Linge mit wenig kon-
zentrierter Schwefelsdure so stark, dafd eine Umsetzung unter schwa-
chem Aufschdaumen beginnt. Die Umsetzung geht dann meist ohne wei-
tere Warmezufuhr fort; sollte sie nachlassen, so werde sie durch erneutes
Erwiarmen wieder in Gang gebracht. Im oberen Teil des Reagensglases
bildet sich ein gelber Beschlag von festem Schwefel, und gelbe
Schwefeltropfchen scheiden sich ab — ein eleganter Beweis fiir das Vor-
handensein von Schwefel in der Schwefelsdure. Entweichendes
Schwefeldioxid —und manchmalauch Hydrogensul-
fid — sind am Geruch zu erkennen. Zinkspiane diirfen bei diesem Ver-
such nicht verwendet werden, da sie zu heftig einwirken.

') vgl. S. 79, Anm. 1.
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Die meisten Sulfate sind in Wasser 16slich, z. T. bis iiber 10 g Salz in 100 g Wasser;
vgl. Tab. S. 265. Sehr wenig 16slich sind Bleisulfat und Bariumsulifat (0,2 mg BaSO,4
in 100 g H,0). Zum Nachweis von Schwefelsiure und ihren Salzen werden 1sliche
Bariumsalze benutzt; das ausfallende Bariumsulfat ist auch in Salz- und Salpeter-
siure sehr wenig 16slich,

BaC]z + HzSO.q, —>BaSO4 + 2HCI
Ba(N03)2 + Na:SO4 —PBaSO.‘ + 2N3N03

7. Man verdiinne einen Tropfen verdiinnter Schwefelsdure mit einigen
Millilitern Wasser und setze einige Tropfen Bariumchlorid-1.6sung hinzu:
es fillt weiles Bariumsul fat aus. Der Niederschlag ist fein kri-
stallin und seinem ganzen Aussehen nach von dem S. 29 besprochenen
Silberchlorid deutlich verschieden. Beim Zusatz von Salz- oder Salpeter-
sdure 10st sich der Niederschlag nicht auf. (Wichtige Erkennungsprobe.)
Auch alle wasserloslichen Sulfate geben diese Reaktion. Zweckmifig fiigt man stets
wenig Salz- oder Salpetersidure hinzu, weil bei Abwesenheit von Sduren auch Carbo-
nate und Phosphate mit Bariumchlorid Niederschlidge geben kénnen. Bariumsulfat

ist neben dem Bariumfluorosilicat (S. 247f.) und den Polyphosphaten €S. 244) der
einzige Bariumsalz-Niederschlag, der auch aus saurer Lésung ausfillt.

8. Man priife in gleicher Weise sehr verdiinnte Losungen von Kupfersul-
fat und Natriumsulfat mit Bariumchlorid-Losung.

9. Wird zu Bariumchlorid-Losung konzentrierte Salzsdure oder konzen-
trierte Salpetersdure gegeben, so fallt nach kurzer Zeit in diesen starken
Sduren ziemlich schwer l6sliches Bariumchlorid bzw. Ba-
riumnitrat in derben Kristallen aus; beim Versetzen der Mischun-
gen mit Wasser 10sen sich diese Niederschliage aber wieder auf. Man hiite
sich bei der Pritfung auf Schwefelsiure oder Sulfate vor einem aus die-
sem Verhalten entspringenden Irrtum.

Elektrolytische Dissoziation - lonenlehre

Elektrolyte; Leiter 2. Klasse'). In den beiden Klemmen eines Elektro-
lysenstativs (vgl. Fig. 14) befestige man zwei diinne Bogenlampenkohlen
in etwa 1—2 cm Abstand in solcher Hohe, daf} sie fast bis auf den Boden
eines 100 ml fassenden Becherglases reichen, das auf einem Dreifuf

1) Die Versuche 1, 2 und 3 dieses Kapitels werden zweckmafig in einer Gruppe unter
der Anleitung durch einen Assistenten ausgefiihrt.
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oder Holzklotz steht. Die beiden Kohlen verbinde man mittels isolierter
Zuleitungen (Klingeldraht) mit den Klemmen von 3 hintereinanderge-
schalteten Blei-Akkumulatoren (d. h. einer Spannungsquelle von

3 X 2,1 V=6,3 V) und schalte ein Amperemeter in den Stromkreis, das
bis zu 5 A abzulesen gestattet.

*'M'l'ﬁj
Fig. 14,
Leitfahigkeits-Versuch

L

1. Nun giefle man so viel Chloroform in das Becherglas, daf} die Kohlen
eben hineintauchen; das Amperemeter zeigt keinen Ausschlag. Chloro-
form ist also ein Isolator. Destilliertes Wasser und Alkohol, die
man in gleicher Weise priife, sind ebenfalls Nichtleiter. Ebenso zeigen
Losungen von Zucker oder Alkohol in destilliertem Wasser mit unserer
Anordnung keine mef3bare Leitfahigkeit.

2. Anders ist es, wenn man Losungen folgender Stoffe priift, wobei
jeweils so viel Flissigkeit eingefiillt werde, daf® die Kohlestibe stets bis
zur gleichen Hohe eintauchen: Schwefel-, Salz- und Salpetersiure,
Natriumhydroxid, Kochsalz , Natriumcarbonat, Magnesiumchlorid,
Kupfersulfat. (Man benutze verdiinnte Lésungen von etwa 1 mol/l).
Bringt man diese Stoffe nacheinander in das Becherglas (das nebst den
Elektroden jedesmal gut mit destilliertem Wasser zu spiilen ist!), so zeigt
das Amperemeter einen erheblichen Ausschlag, dessen Grofie man in das
Arbeitsheft eintrage. Man iiberzeuge sich ferner, dal auch das Leitungs-
wasser infolge von in ihm gelosten Salzen im Gegensatz zum destillierten
Wasser eine deutlich nachweisbare Leitfahigkeit zeigt.
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Die eben genannten Lésungen leiten also den elektrischen Strom. Man bezeichnet
daher Stoffe wie Salz-, Salpeter- und Schwefelsdure, Natriumhydroxid, Natrium-
chlorid und -carbonat, Magnesiumchlorid, Kupfersulfat - oder allgemeiner gesagt,
Sduren, Basen und Salze — als Elektrolyte. Die Leitfahigkeit der Elektrolytlosungen
ist allerdings lingst nicht so grofd wie die von Metallen. Aufferdem unterscheiden
sich diese Stoffe von den Metallen auch dadurch, daf} bei ihnen mit dem Strom-
durchgang stetseine chemische Umsetzung verbunden ist. Wihrend ein
Metalldraht bekanntlich durch den Stromdurchgang stofflich in keiner Weise veridn-
dert wird, beobachtet man bei den wifirigen LOsungen bei unseren Versuchen an
den Kohlestiben, den , Elektroden‘, entweder Gasentwicklung (Wasserstoff, Chlor,
Sauerstoff) oder Metallabscheidung (Kupfer beim Kupfersulfat). Daher unterschei-
det man diese Losungen als Leiter 2. Klasse vonden Metallen, den Leitern
1. Klasse. Den durch das Anlegen einer Spannung erzwungenen Stromdurchgang
unter Stoffumsetzung an den Elektroden bezeichnet manals ,,Elektrolyse®.
Die Erscheinung der Elektrolyse zeigen nicht nur wéfdrige Lésungen der oben ge-
nannten Stoffe, sondern z. B. auch geschmolzene Salze.

Molare Massen geloster Stoffe. In der Experimental-Vorlesung werden die Methoden
besprochen, mit denen man die molare Masse (stoffmengenbezogene Masse) geloster
Stoffe bestimmen kann (z. B. durch Messung der Gefrierpunkts-Erniedrigung bzw.
der Siedepunkts-Erh6hung). Untersucht man nach diesen Methoden solche Losun-
gen, die den elektrischen Strom nicht leiten, so findet man die erwarteten Werte fiir
die molaren Massen. Priift man dagegen gut leitende Losungen, so findet man z. B.
fur Natriumchlorid statt 58,5 (= 23 + 35,5) g/mol nur wenig mehr als 29 (etwa

1/, X 58,5) g/mol, fiir Magnesiumchlorid nur wenig mehr als 31 (etwa '/3 X 952)
g/mol, oder ganz allgemein Werte, die nur etwa !/,, /3 usw. so grof} sind, wie man
es nach der formelmaifdigen Zusammensetzung der Molekiile erwarten wiirde. Dies ist
ein zweites Kennzeichen der ,,Elektrolyte*.

Ionenlehre. Die geschilderten Erscheinungen bei den Elektrolytlésungen fithrten den
Schweden Svante Arrhenius 1887 zu der Erkenntnis, dafd die in ihnen
gelosten Molekiile in kleinere Spaltstiicke zerfallen sind, die elektrisch geladen sind.
Fiir diese geladenen Spaltstiicke benutzte er die schonvon Farad ay stammende
Bezeichnung Ionen (= Wanderer). So bildet z. B. Hydrogenchlorid-Gas beim Auflosen
in Wasser positiv geladene Wasserstoff-lonen und negativ geladene Chlorid-Ionen,
Natriumchlorid bildet neben positiv geladenen Natrium-lonen ebenfalls Chlorid-
Ionen. Aus Natriumsulfat Na,SO,4 entstehen positiv geladene Natrium-lonen und
negativ geladene Sulfat-Ionen, von diesen halb soviel wie von jenen, usw. Die Eigen-
schaften der Ionen sind wegen ihrer Ladung grundsitzlich verschieden von denen
der ungeladenen Atome. Damit hingt es zusammen, daBl z. B. Losungen, die Ionen
enthalten, nicht die Eigenschaften der entsprechenden freien Elemente besitzen. So
zeigt eine Kochsalz-Losung, die ja positiv geladene Natrium- und negativ geladene
Chlorid-Ionen enthilt, nichts von den Eigenschaften des Natriummetalls oder des
freien Chlors. Letzteres 16st sich zwar auch in Wasser, aber Chlorwasser sieht gelb-
griln aus, atzt und riecht nach freiem Chlor, wihrend eine Kochsalz-L6sung farb-
und geruchlos ist.

Betrachten wir nun die Eigenschaften der Ionen im einzelnen. Man erkennt das
Vorzeichen der Ladung eines Ions daran, daf das Ion bei der Elektro-
lyse an die Elektrode entgegengesetzten Vorzeichens wandert, dort seine Ladung
ausgleichen und in elektrisch nicht geladener Form in Erscheinung treten kann. So
wandern alle positiv geladenen lonen (die Kationen) zur negativen Elek-
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trode (der Kathode), die negativ geladenen Anionen dementsprechend zur
positiven Elektrode (der Anode). An der Kathode werden z. B. die posi-
tiv geladenen Wasserstoff-lonen unter Aufnahme negativer Ladung zu ungeladenen
Wasserstoff-Atomen entladen, die sich paarweise zu ebenfalls ungeladenen Wasser-
stoff-Molekiilen vereinigen. Entsprechend werden die negativ geladenen Chlorid-
Ionen an der Anode entladen; es entstehen ungeladene Chlor-Molekiile. Aus diesen
und anderen Versuchen ergibt sich, daf die Metall-Atome und der Wasserstoff posi-
tiv geladene lonen bilden; einige Nichtmetallatome, die Hydroxid-Gruppe und die
Sdurereste, die nach Abspaltung von Wasserstoff-lonen aus einer Siure iibrig bleiben,
treten als negative lonen auf, — Enthilt eine Losung mehrere Ionen gleichen Vor-
zeichens, so wandern sie alle, aber es wird meist nur eine lonenart entladen; aus
einer wifirigen Lésung, die z. B. H*- und Na*-lonen enthiilt, wird ausschlielich
Wasserstoff abgeschieden. — In manchen Fillen erleiden die an den Elektroden ab-
geschiedenen Primirprodukte Folgereaktionen.

Uber die Grd R e der Jonenladungen haben Versuche, die hier nicht im einzelnen
besprochen werden kénnen, folgendes ergeben: Mif3t man die Ladung der einzelnen
Ionen in der Einheit der sogenannten Elementarladung (S. 50), so findet man, dafl
nur ganzzahlige Vielfache dieser Elementarladung vorkommen, Die Ladungen
kénnen positives oder negatives Vorzeichen besitzen. Bezeichnet man eine positive
Elementarladung mit einem hochgestellten Plus-, eine negative mit einem Minus-
Zeichen, so kommen z. B. folgende Ionen vor: H*, Na*, Mg2*, (bzw. Mg**), Al3*;
Cl, OH-, NOj~, S2-, SO42-, PO43- 1). Dabei ist in einer Losung insgesamt der Abso-
lutwert aller positiven Elementarladungen gleich dem aller negativen, denn die
Lo6sung ist nach auffen ,,elektroneutral®.

Manche Elemente kdnnen lonen verschiedener Ladung bilden. So gibt es z. B. Cu?*-
und Cu*-Ionen sowie Fe3*- und Fe2*-Ionen.

Sduren, Basen, Salze. Die lonenlehre gestattete Arrhenius, eine neue Defi-
nition von Sduren und B asen zugeben: Sduren bilden in wdfiriger
Losung Wasserstoff-Tonen und negativ geladene Sdurerest-Ionen. Z. B.:

HCI—->H*+CI
H,S0,—~>H* + HSO,4"
und HSO4 —~H*+ 50,2
oder H,SO4—>2H*+ 80,42

In wdfirigen Losungen von Basen liegen negativ geladene Hydroxid-lonen und

positiv geladene Basenrest-Ionen vor; bei den letzteren handelt es sich vorwiegend um
Metall-Ionen. So enthilt z. B. die Natronlauge keine NaOH-Molekiile, sondern nur
Na*- und OH-Ionen, die Calciumhydroxid-Lésung statt Ca(OH),-Molekiilen im we-
sentlichen Ca?*- und OH -Ionen. Die wdfrigen Losungen von Salzen enthalten posi-
tiv geladene Basenrest-Ionen (meist Metall-Ionen) und negativ geladene Sdurerest-
Ionen?). In einer Kochsalzlosung finden sich keine NaCl-Molekiile, sondern Na*-

und Cl -lonen, in Gipsldsung keine CaSQO4-Molekiile, sondern Ca’*-und 8042 “-lonen.

1) Fiir geloste, hydratisierte (vgl. S. 51) Ionen, um die es sich oben handelt, ist
noch eine andere Bezeichnungsweise in Gebrauch, bei der eine positive Ladung
durch einen Punkt, eine negative durch einen Strich bezeichnet wird; also: H', Na',
Mg, Al'", CI', OH’, NO4', 8", S0,4", PO,".

2) Dies gilt allerdings streng nur dann, wenn die lonen des Salzes nicht mit Wasser
reagieren; vgl. dazu S. 117f.
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Die vorstehend geschilderte Definition der Sduren und Basen wird heute allgemein

als die Theorie von Arrhenius bezeichnet. Sie hat sich zum Verstindnis der
Vorginge in wifirigen Losungen als auflerordentlich fruchtbar erwiesen. Uber gewisse
Schwierigkeiten der A rrh e nius-Theorie werden wir S. 114f. berichten, wenn wir
die Theorie von Brd nsted behandeln, die heute bevorzugt wird.

Schon an dieser Stelle sei darauf hingewiesen, dafl — was Arrhenius noch nicht
wissen konnte — die Basen und Salze auch im wasserfreien festen (s. S. 50f.) und im
geschmolzenen Zustand aus den entsprechenden lonen aufgebaut sind. Dagegen be-
stehen die wasserfreien Siuren entweder aus Molekiilen (z. B. HCl) oder sie haben
eine verwickelte Struktur,

Farbe der Elektrolyt-Losungen. Weiterhin erklirt die lonenlehre ohne weiteres die
auffillige Tatsache, dafd die Farbe der wifirigen Elektrolyt-L 6 sunge n meist in
einem sehr leicht zu iibersehenden Zusammenhange mit der Art des gelosten Stoffes
steht. So sind — vorausgesetzt, dal® man geniigend verdiinnte L&sungen betrachtet —
alle Losungen von Salzen des zweiwertigen Kupfers deswegen blau, weil der farbige
Bestandteil das in allen Losungen zweiwertiger Kupfersalze vorhandene geldste
(mit einer Hiille von Wassermolekiilen umgebene; vgl. dazu S. 51) Cu?*.Ion ist. Aus
entsprechendem Grunde sind die Losungen aller Nickelsalze griin, aller Chromate
gelb, aller Permanganate dunkelviolett.

ITonenreaktionen. Soeben wurde gezeigt, da3 Sduren Stoffe sind, die in wifiriger
Lésung H*-Ionen abspalten. Damit wird sofort verstindlich, warum gewisse Um-
setzungen von allen Siuren in gleicher Weise gegeben werden, so z. B. die Farb-
reaktionen mit Indikatoren und die Auflésung unedler Metalle unter Wasserstoff-
Entwicklung. Ebenso versteht man, warum bestimmte Umsetzungen aller Basen
untereinander gleich sind; es handelt sich um Wirkungen der OH"-Ionen.

Der Vorgang der Neutralisation einer Sdure mit einer Base in wifiriger
Losung besteht also nach der Ionenlehre in folgendem: Wenn die Sdure (z. B. H,
CI") zur Base (z. B. Na*, OH") gegeben wird, so vereinigen sich die Wasserstoff-lonen
mit den Hydroxid-lonen zu dem elektrolytisch fast gar nicht dissoziierten Wasser;
die Sdurerest- und Baserest-lonen bleiben dagegen unverindert in Lésung:

H*+ ClI"+ Na* + OH"=>H,0 + CI" + Na*.

Der einzige Stoff, der sich bei einer Neutralisation wirklich bildet, ist das Wasser,
wie man besonders deutlich sieht, wenn man auf beiden Seiten die unverindert blei-
benden Partner streicht; es bleibt dann der allgemeine Neutralisationsvorgang iibrig:

H* + OH- >H,0.

Auch die Erscheinung,daff Salzsidure und alle ithre Salze mit Silberni-
trat-Losungen die gleiche Umsetzung, nimlich eine Fillung von Silber-
chlorid geben, wird nun verstindlich. Diese Umsetzung ist nimlich charakteri-
stisch fiir das Cl--lIon. Statt die Umsetzungen so zu formulieren, wie es in den vorher-
gehenden Abschnitten geschehen ist:

HCl1+ AgNO; —>AgCl + HNO3
NaCl+ AgNO; —>AgCl + NaNO4
CaCl, + 2AgNO 3 —>2AgCl + Ca(NO3),,

geniigt es daher zur Beschreibung aller drei Beispiele vollstindig, wenn man, dhnlich
wie es soeben fiir die Neutralisation abgeleitet wurde, nur die wirklich unter den
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Ionen vorgehenden Verinderungen schreibt:
Cl-+ Ag* > AgClL

Daf es sich dabei tatsichlich um eine Ionenreaktion handelt, erkennt man daran,
da} Chloroform (CHCl3) diese Umsetzung nicht gibt. Chloroform ist ja nach S. 44
ein Isolator, enthilt also keine Cl™-Ionen.

In ganz entsprechender Weise 1afit sich der Nachweisvon Schwefelsidure
bzw. Sulfaten durch Fillung mit Bariumchlorid-Losung durch folgende
Gleichung beschreiben:

Ba?* + SO4% +BaS0y,.

Formulierungen, wie die eben benutzten, beschreiben die Umsetzung der tatsidch-
lich vorhandenen lonen und lassen die wesentlichen Vorgédnge in der Losung erken-
nen, was man der hier bisher verwendeten Darstellung der Umsetzungen mittels der
Summen- oder Bruttoformeln nicht entnehmen kann. So ersieht man aus der allge-
meinen Formulierung der Neutralisation mittels der Ionen: H" + OH - H, 0, da
bei der Neutralisation von Natronlauge mit Salzsiure der Zustand der Na*- und CI-
Ionen nicht verindert wird. Allerdings ldfdt die Beschreibung mittels der Ionen nicht
ersehen, was vorgeht, wenn man die Lésung eindampft; dann ordnen sich die Na®-
und Cl -Ionen zu kristallisiertem Natriumchlorid.

Wir werden im folgenden bei der Formulierung der Umsetzungen anstelle der Brutto-
formeln, soweit sinnvoll, die Ionen zugrunde legen. M an iibe sich aber
mdglichst oft, mit Bruttoformeln beschriebene Umset-
zungen in die lonenform umzuschreibenund umgekehrt.

Dissoziationsgrad; starke und schwache Elektrolyte. Viele Elektrolyte sind in wafiri-
ger Losung praktisch vollstindig in Ionen zerfallen; bei anderen ist dies nicht der
Fall. Man iiberzeuge sich davon durch folgende Versuche:

3. Mit der S. 43f. beschriebenen Einrichtung priife man bei gleichem
Abstand und gleicher Eintauchtiefe der Kohle-Elektroden wie frither die
elektrische Leitfahigkeit verdiinnter, etwa 2 mol/l enthaltender wifiriger
Losungen von Essigsdure und von Ammoniak (Niheres vgl. S. 92). Die
Ausschlige des Amperemeters sind jetzt erheblich kleiner als die frither
bei Natriumchlorid-, Schwefelsaure- usw. -Losungen beobachteten. Dann
vereinige man die Essigsiure- mit der Ammoniaklésung und beobachte
erneut den Ausschlag der gebildeten Losung von Ammoniumacetat.

Elektrolyte, die in waBriger Losung nur in geringem Mafle in fonen zerfallen,
bezeichnet man als ,,schwach '’ im Gegensatz zu den praktisch vollstandig dissoziier-
ten , starken‘’ Elektrolyten, wie Natriumchlorid, Salzsdure, Ammoniumacetat,
Natronlauge usw. Schwache Elektrolyte findet man insbesondere bei Sduren

(z. B. Essigsdure, Hydrogencyanid, Hydrogensulfid) und bei Basen. Bei den Salzen
sind schwache Elektrolyte seltener (vgl. z.B. S. 172f. iiber HgCl, und Hg(CN), oder
S. 114 iiber CuCl,).

Bei Elektrolytlosungen nennt man denjenigen Bruchteil aller geldsten Molekiile, der
in Ionen zerfallen ist, den,,Dissoziationsgrad*‘. Vollstindiger Dissoziation entspricht
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also der Dissoziationsgrad 1. Man kann den Dissoziationsgrad auch in Prozenten aus-
driicken. Bei den starken Elektrolyten liegt er nahe bei 100%, bei den schwachen ist
er kleiner, oft sogar sehr klein. So sind z.B. in Losungen von je 1 mol/l in Ionen zer-
fallen: Salzsiure zu fast 100%, Phosphorsiure zu 7% (in H* und H,PQ,"), Essigsiure
zu etwa 0,4%. — Die starken anorganischen Siuren (Salz-, Schwefel-, Salpetersidure)
bezeichnet man auch als Mineralsiuren,

Eine Angabe iiber den Dissoziationsgrad irgendeines geldsten Stoffes hat nur Sinn,
wenn man, wie es eben geschehen ist, gleichzeitig den Gehalt der Lésung angibt; denn
mit steigender Verdiinnung steigt, wie wir S. 114 noch an einem Versuch sehen
werden, der Dissoziationsgrad an. So erklirt sich z. B. der S. 41 f. besprochene Unter-
schied zwischen verdiinnter und konzentrierter Schwefelsidure aus der Tatsache, daf}
in der verdiinnten Siure neben HSO 4™~ und SO42"- sehr viel Wasserstoff-lonen vor-
liegen, wihrend in der konzentrierten andere lonen gebildet werden (z. B. gemif
2H,S0,4—~>H3S04* + HSO4"); z T. liegen auch undissoziierte Molekiile vor.

Die Kenntnis der Starke der Sduren und Basen ist von grofier Bedeutung fiir das Ver-
stindnis des chemischen Verhaltens. So werden, um an dieser Stelle nur ein Beispiel
zu nennen, schwache Sduren die typischen Sidurereaktionen nicht so ausgeprigt
zeigen wie die starken; denn diese Reaktionen beruhen ja auf der Anwesenheit von
Wasserstoff-lonen. Z. B. 16sen sich Metalle, wie Zink, in starken Siuren viel schneller
auf als in schwachen. Weitere zahlreiche Beispiele werden wir bei der Besprechung
des Massenwirkungsgesetzes kennenlernen.

4. Man gebe zwei gleich grofie Stiicke von granuliertem techni-
schem, d.h. verunreinigtem Zink (reines Zink 10st sich zu langsam,

vgl. auch S. 164f.) in Salzsdure und Essigsiure, deren Konzentration je
etwa 2 mol/l betrigt, und vergleiche die Losungsgeschwindigkeiten.

Chemische Bindung

Perioden-System und Atombau. Fiir das Verstindnis der physikalischen Eigenschaf-
ten und des chemischen Verhaltens ist das vor etwas mehr als 100 Jahren aufgestelite
Perioden-System der Elemente ein unentbehrliches Ordnungsschema. Geschichte und
Bedeutung des Perioden-Systems werden in der Vorlesung und in den Lehrbiichern
eingehend behandelt und sollen in dieser Einfilhrung nicht besprochen werden. Um
aber schon dem Anfinger die grundlegende Bedeutung des Perioden-Systems vor
Augen zu fiithren, weisen wir auch in dieser Einfilhrung gelegentlich bei der Bespre-
chung allgemeiner Zusammenhinge auf das Perioden-System hin. Man findet es in
herausklappbarer Form am Ende des Buches.

Eine Erklirung der im Perioden-System zusammengefaf3ten, zunichst rein empiri-
schen Regelmifigkeiten ergab sich durch die seit dem Beginn dieses Jahrhunderts
auf Grund physikalischer Untersuchungen und der chemischen Erfahrung entwickel-
ten Lehre vom Atombau. Auch hier mufl auf Vorlesung und Lehrbuch verwiesen
werden. Erwihnt sei an dieser Stelle nur folgendes: Die Atome sind aufgebaut aus
extrem kleinen Atomkernen, die fast die gesamte Masse des Atoms enthalten und
positiv geladen sind, und aus negativen Elektronen von sehr geringer Masse, die das
gegeniiber dem Kern grofie Volumen des ganzen Atoms ausfiillen (Elektronenhiille).
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Die Ladung eines Elektrons nennt man die elektrische Elementarladung. Der Kern
tragt so viel positive Elementarladungen, wie durch die Ordnungszahl des Elements
(in der Tabelle im Anhang fett gedruckt) angegeben wird; ebenso grof ist die Anzahl
der Elektronen im elektrisch neutralen Atom. Die Elektronen sind in gewissen
Gruppen angeordnet, die durch sogenannte ,,Quantenzahlen‘* charakterisiert sind.
Die Elektronen sind sehr verschieden fest gebunden; die dufersten, am wenigsten
fest gebundenen Elektronen sind fiir das Zustandekommen chemischer Verbindun-
gen verantwortlich.

Wihrend man in den Anfingen der Atomtheorie den Elektronen bestimmte
,,Bahnen‘* (Kreise oder Ellipsen) zuschrieb, hat sich inzwischen herausgestellt, dafy
dies nicht zutreffend ist; man kann nach neueren Theorien vielmehr nur die Wahr-
scheinlichkeit angeben, mit welcher man ein Elektron an den verschiedenen Orten
in der Umgebung des Kerns antrifft. Diese Wahrscheinlichkeitsrdume, Orbitale ge-
nannt, sind zunichst durch die ,,Hauptquantenzahlen*“n =1, 2, 3, 4 usw. gekenn-
zeichnet, die die Bindungs-Energie des Elektrons in erster Linie bedingen; je grofer
n ist, desto lockerer ist das Elektron gebunden. In einer durch einen bestimmten
n-Wert charakterisierten Gruppe kann hochstens eine bestimmte Anzahl von Elek-
tronen vorhanden sein (zwei fiir n = 1, acht fiir n = 2, achtzehn fiir n = 3 usw.).

Ferner sind zu nennen die ,,Nebenquantenzahlen“ /=0, 1, 2, 3 ... usw., die maxi-
mal gleich (n - 1) sein konnen; die entspfechenden Elektronen-Zustinde bezeichnet
man mit s, p, d, f usw. Es sind ein s-, drei p-, fiinf d- und sieben f-Orbitale moglich,
von denen jedes nur entweder von einem oder von zwei Elektronen besetzt sein
kann. Auf diese Weise ergeben sich die eben genannten Maximal-Zahlen der Elektro-
nen fiir die verschiedenen Hauptquantenzahlen. Ein 4s-Elektron hat die Hauptquan-
tenzahl 4, die Nebenquantenzahl 0; 3523p® bedeutet zwei 3s- und sechs 3p-Elektro-
nen. Die Nebenquantenzahlen sagen etwas iiber die Symmetrie der Orbitale aus; bei
sElektronen liegt Kugelsymmetrie vor, bei den drei p-Orbitalen, die zu einer be-
stimmten Hauptquantenzahl gehoren, erstrecken sich die Elektronenwolken lings
der x-, y- und z-Achse eines rechtwinkligen Koordinatensystems mit dem Atomkern
im Nullpunkt. s-Elektronen sind etwas fester gebunden als p-Elektronen gleicher
Hauptquantenzahl und diese fester als d-Elektronen; dies kann dazu filhren, daf§

z. B. ein 4s-Elektron etwas fester gebunden ist als ein 3d-Elektron. Eine Ubersicht,
wie die Verteilung der Elektronen in den neutralen Atomen im Perioden-System ist,
vermitteln die Angaben in der Tabelle am Schluf} des Buches.

Chemische Bindung. Auf Grund der Kenntnis des Atombaus konnten auch iiber das
Zustandekommen der chemischen Bindung Vorstellungen entwickelt werden, die

im folgenden kurz skizziert seien; bez, Einzelheiten muf} auf Vorlesung und Lehr-
buch verwiesen werden. Man kann vier Bindungsarten unterscheiden: lonenbindung,
Atombindung oder kovalente Bindung, metallische Bindung, Dispersionskrifte.

1. Ionenbindung. Als ein Molekiil, das diese Bindungsart enthilt, kann man z. B. ein
NaCl-Molekiil ansehen, wie es sich bei hohen Temperaturen beim Verdampfen von

Kochsalz bildet. In dem NaCl-Molekiil kann man geladene Teilchen I\Ta und Cl an-
nehmen, die sich elektrostatisch anziehen. Derartige Verbindungen entstehen dann,
wenn eine Atomart, die leicht Elektronen abgibt (z. B. Alkalimetallatome), mit einer
anderen zusammentrifft, die zusitzliche Elektronen zu binden vermag (z. B. die
Halogenatome).

Auch im kristallisierten Zustande kann man die Salze angendhert als aus positiv und
negativ elektrisch geladenen Atomen aufgebaut annehmen, iiber deren rdumliche An-
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ordnung wir durch Beugungsversuche mit Rontgenstrahlen (v. L au e) in der Mehr-
zahl der Fille gut unterrichtet sind (vgl. das ,,Kristallgitter* von Kochsalz in Fig. 15).
Allerdings leiten die festen Salze in der iiberwiegenden Mehrzahl den elektrischen
Strom bei Zimmertemperatur praktisch nicht, da die geladenen Atome im , Kristall-
gitter ihre Pldtze wegen der elektrostatischen Anziehung durch die entgegengesetzt
geladenen Nachbaratome nicht ohne weiteres wechseln kiinnenl). Diese elektrostati-
schen Krifte erklidren u. a. auch die Harte und die hohen Schmelz- und Siedepunktez)
der meisten Salze. Beim Aufldsen in Wasser dagegen schiebt sich Wasser zwischen

die Ionen (Niheres siehe S. 149) und dringt sie gegen die elektrostatische Anziehung
auseinander. Die geldsten Ionen lassen sich nun leicht von einer Stelle an die andere
beéwegen; daher leiten Elektrolyt-Lésungen den Strom.

3 S 3
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& S, < Fig. 15. Kochsalz-Gitter

Geldste Ionen sind mit einer Hiille fest gebundener Wassermolekiile umgeben f,, Ay-
dratisiert*). Die Anzahl der gebundenen Wassermolekiile hdngt u. a. von der Grofie
und der Ladung des Ions ab; sie 148t sich in der Regel aber nicht eindeutig bestim-
men. Immerhin hat man Grund zu der Annahme, daf} positiv geladene lonen in
nichster Nachbarschaft vielfach von 6, manchmal von 4 oder 8 Wassermolekiilen
umgeben sind.

Die Hydratation erkennt man in einigen Fillen an der Farbe der Verbindungen. So
ist z. B. wasserfreies Kupfersulfat farblos; Cu2*-Ionen sind demnach farblos. Bindet
Kupfersulfat dagegen Wasser, so da} die feste Verbindung CuSO4 - SH,0 (,,Kupfer-
vitriol*“) entsteht, so beobachtet man bereits die blaue Farbe, die fiir die wifirigen
Kupfersalz-Losungen kennzeichnend ist. Die blaue Farbe muf} also durch eine
Wechselwirkung zwischen den Cu?*-Ionen und den an diese gebundenen Wasser-
molekiilen zustande kommen.

Wenn man meist, z. B. bei der Formulierung von Umsetzungen, trotz der Hydrati-
sierung nur die Symbole der nackten Ionen verwendet, so ist das nur als eine verein
fachte Schreibweise aufzufassen. So kommt z.B. das Wasserstoffion — was von
Arrhenius noch nicht beriicksichtigt wurde — in wafiriger Lésung nicht als
freies, einatomiges H*, das P ro t o n genannt wird, vor. Dieses ist in wiSriger

1) Trotz des Fehlens einer merklichen Wanderungsfihigkeit der Teilchen spricht
man auch bei derartigen Kristallgittern von ,,I one n‘, um den elektrisch gelade-
nen Zustand zu bezeichnen.

2) Die leicht fliichtigen Verbindungen (z. B. HCI, SO, ) besitzen einen grundsitzlich
anderen Gitterbau mit abgegrenzten Einzelmolekiilen, wobei die Bindungen inner-
halb der Molekiile iiberwiegend den Charakter von Atombindungen (vgl. S. 53-56)
haben.
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Losung vielmehr zunichst mit einem Wassermolekiil zu H;0* (O xonium-Ion)
verbunden, das dann, wie alle anderen Ionen auch, eine gréfiere Anzahl von H,0-
Molekiilen bindet, wobei die Anlagerung von 3 weiteren H,O-Molekiilen zu HgO,4*
eine bevorzugte Zwischenstufe darstellt. Im Gegensatz zum Proton H* werden wir
im folgenden das in Wasser geldste, hydratisierte Wasserstoff-Ion als H30" bezeich-
nen. Vgl auch S. 114ff.

1. Man erhitze ein Kristillchen von ,,Kupfervitriol** CuSO, - 5H,0 im
Reagensglas; es verdampft Wasser, und die blaue Farbe verschwindet.
Befeuchtet man das entstandene farblose Kristallpulver mit Wasser, so
farbt es sich wieder blau.

Allerdings mufl man mit der eben benutzten Schluffweise vorsichtig sein; es ist kei-
neswegs immer zuldssig, aus der Farbe der fe st e n Salze auf clle Farbe der Ionen
zu schliefen. Denn ebensogut, wie die Wechselwirkung von Cu?*-Teilchen und Was-
sennolekulen zur blauen Farbe fiihrt, kann auch die Wechselwirkung zwischen den
Cu?*-Teilchen und den negativ geladenen Gltternachbam Anderungen der Farbe be-
wirken. So ist z. B. festes Kupferchlorid CuCl,!) braun, Kupferbromid CuBr,
schwarzbraun, Kupferoxid CuO schwarz.

Auch zusammengesetzte, ,,komplexe‘‘ Ionen (Naheres vgl. S. 147 ff.), wie z.B. das
[SO4)2-Ion, kénnen wir uns nach W. K ossel im Grenzfall?) aus geladenen Teil-
2- 2-]2-
O 0
6+ &
chen aufgebaut denken: S . Wegen der hohen Ladung des S-Teilchens ist

2= 2-

O O
hier nun aber die elektrostatische Anziehung so stark, daf} die einzelnen Teilchen
beim Auflosen in Wasser nicht mehr voneinander getrennt werden; daher liegt die
ganze Gruppe in der Lésung als eine Einheit vor. OQbwohl also in diesem Falle ein-
zelne S®*-lonen nicht auftreten, ist es doch zweckmifig, gemif der oben angegebe-
nen Ladungsverteilung innerhalb des Komplexes eine Ladung 6+ des Schwefels
anzunehmen; man sagt daher, daf} der Schwefel im [SO4]2‘-lon die Oxidationszahl
6+ (oder die Oxidationsstufe 6+) besitzt®). In gleicher Weise kann man auch den

6+ 2-

Ladungszustand in vielen ungeladenen Molekiilen schematisieren, z. B. S O5. Wir
bezeichnen den Ladungszustand derartig geladener Atome, die in Lésung nicht als
selbstindige Ionen auftreten, durch iiber das Atomsymbol gesetzte Plus- oder Minus-
zeichen, wihrend wir die Ladung der in wdriger Losung auftretenden Ionen rechts
oben neben das Formelsymbol des Ions schreiben.

Auch bei den komplexen lonen sind wir durch verschiedene physikalische Methoden
uber die rdumliche Lagerung der Atome innerhalb der Komplexe genau unterrichtet.
So liegen =. B. beim [SO,4)?--Ion die Sauerstoffteilchen symmetrisch an den Ecken

') Vgl. dazu auch Nr. 2u. 3, S. 114.
2) Tatsichlich liegen in solchen Komplexen Uberginge zwischen einem Aufbau aus
Ionen und einer Verkniipfung der Atome durch Atombindungen vor. Vgl. den vor-
letzten Absatz dieses Kapitels auf Seite 57,

3) Vielfach wird die Oxidationszahl mit rémischen Ziffern angegeben; im [SO4]*"
hat der Schwefel die Oxidationszahl VI, der Sauerstoff —II; vgl. dazu S. 79.
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eines Tetraeders (Fig. 16)'), in dessen Mitte sich das Schwefelteilchen befin-

2- 213 2- 21"
O O O O
5+ 74+
det. Auch das Phosphat-lon P und das Perchlorat-lon| Cl sind tetra-
2-  2- 2-  2-
O O O O

Fig. 16. Tetraeder
2- 2-

edrisch gebaut. Dagegen bilden die Sauerstoffteilchen des Carbonat-lons C O

ein gleichseitiges Dreieck, in dessen Mittelpunkt der Kohlenstoff liegt.

Oxidationszahl und Perioden-System. Es bestehen einfache Beziehungen zwischen
den Oxidationszahien der einzelnen Elemente und ihrer Stellung im Perioden-
System. So ist in den kleinen Perioden und den A-Gruppen 1 bis 7 der grofien
Perioden die hochste positive Oxidationszahl gleich der Nummer der Gruppe,
+ 5+ 6+

zu der das Element gehort (z. B. Na‘, Ca2t, Al13*, §i, P, S); bei diesen Elementen
entspricht dies der Edelgaskonfiguration s2p®. Auch bei den B-Gruppen gilt meist,
daf die hochste positive Oxidationszahl gleich der Gruppen-Nummer ist; die Ionen
besitzen aber dann die Konfiguration s?p®d'®. Ferner kommen hier bei Cu, Ag und
Au auch héhere positive Oxidationsstufen vor; siehe bei den einzelnen Elementen.

Bei den Elementen, die 1 bis S Stellen vor einem Edelgas stehen, treten oft Werte
I+ 4+

auf, die um 2 Einheiten kleiner sind als die bisher genannten (P, S, Sn2%); es hingt
dies damit zusammen, dafl zwei s-Elektronen eine abgeschlossene Elektronen-
Gruppe bilden.
Negative Oxidationszahlen kommen fast nur bei den Elementen vor, die im

2- 3
Perioden-System | bis 4 Stellen vor einem Edelgas stehen, z. B. Cl-, O, N. Bei diesen
Partikeln ist ebenfalls Edelgaskonfiguration s2p® vorhanden.

2. Atombindung. Der Verkniipfung gleicher Atome (z. B. im H,, N,, Cl,, Sg) oder
von Atomen, die sich in der Bindungsfestigkeit der Elektronen nur wenig voneinan-
der unterscheiden (z. B. NO, CHg, [CN] ), liegt ein anderes Bindungsprinzip zu-
grunde, dasman als Atombindung oder kovalente Bindung be-

1) In der Zeichnung sind nur die Atomschwerpunkte angegeben. In Wirklichkeit ist
die Ausdehnung der Atome so groB, daf sie sich beriihren.
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zeichnet. Hierbei wird nach der Theorie, iiber die Einzelheiten in den Lehrbiichern
nachzulesen sind, aus den je mit einem Elektron besetzten Orbitalen zweier benach-
barter Atome ein neues, von zwei Elektronen besetztes Orbital gebildet, das nun
beiden Atomen zugehort. Die dabei auftretende Energieabgabe ist von der gleichen
Gréfenordnung wie bei der Bildung einer Ionenbindung. Ein solches, zwei Atomen
gemeinsames Elektronenpaar symbolisiert man durch einen Doppelpunkt oder einen
,,Bindestrich*‘. Sind 2 oder 3 Elektronenpaare an der Bindung zwischen zwei Ato-
men beteiligt, so spricht man von Doppel- oder Dreifachbindung. Die Anzahl der
Elektronenpaare, die ein Atom insgesamt mit seinen Nachbarn teilt, nennt man seine
»Bindigkeit*. Die nicht an der Bindung beteiligten, sog. ,,einsamen** Elektronen-
paare kennzeichnet man — sofern man sie iiberhaupt in der Formel mit angibt —
durch nicht zwischen den Symbolen der gebundenen Atome angeordnete, sondern
quer zu ihnen liegende Striche oder Doppelpunkte; dabei bleiben die Elektronen
derjenigen Orbitale, die schon bei dem im Perioden-System voraufgehenden Edelgas
besetzt sind, aufler Betracht. Ein einzelnes Elektron, z. B. im NO, wird durch einen
einzelnen Punkt dargestellt.

Beispiele:

H:H ClCl :N::N:
oder H-H IC1-Cl| IN=N]|
oder Cl-Cl N=N

H
N=0 | =
O H—‘(IT—H [IC=NI]-
H

Ein wichtiger Unterschied zwischen Ionen- und kovalenter Bindung liegt in folger-
dem: Beim Vorliegen von Ionenbindung kann sich die elektrostatische Anziehungs-
kraft eines Ions auf beliebig viele entgegengesetzt geladene lonen in beliebige Rich-
tungen erstrecken; so ist z. B., wie Abb. 15 zeigt, ein CI™-Teilchen, obwohl es nur
eine Elementarladung trigt, im NaCl-Gitter von 6 Na™-Teilchen umgeben und umge-
kehrt. Die kovalenten Bindungen sind jedoch hinsichtlich ihrer Zahl begrenzt
und auferdem gerich tet. Die Richtung der von einem Atom ausgehenden
Bindungen hingt von der Richtung der Orbitale dieses Atoms ab. In gewissen Fillen
stimmen aber die Zahl der Bindungen und die experimentell gefundene Form des
Molekiils nicht mit der Zahl der bindenden Orbitale und ihrer Richtung im Grund-
zustand des bindenden Atoms iiberein, wie es folgende Zusammenstellung fiir einige
Beispiele mit einbindigen Partnern X zeigt:

Elektronen- Elektronen-
konfiguration konfiguration des Form des
des Grundzustandes | bindenden Zustandes Molekiils
des Zentralatoms des Zentralatoms
BeX, s2 sp linear
BX; | s2p sp? Dreieck mit dem
[ B-Atom im Zentrum
CXa s2p? sp3 Tetraeder mit dem
C-Atom im Zentrum
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Die Theorie macht deshalb zwei zusitzliche Annahmen, dafs nimlich erstens der
bindende Zustand sich von einer angeregten Elektronenkonfiguration mit nur je
durch ein Elektron besetzten Orbitalen!) ableitet und daf zweitens die Orbitale
von Elektronen mit verschiedenen Nebenquantenzahlen (s und p) eine Wechselwir-
kung (,,Hybridisierung '’} gerade derart eingehen, daf sich die beobachteten hoch-
symmetrischen Molekiilformen ergeben.

Die Orbital-Theorie ist also eine Modellvorstellung, die den experimentellen Befun-
den nach Méglichkeit angepafdt ist. Sie hat die Vor- und Nachteile solcher Modelle:
Sie ist anschaulich, aber sie stellt eine Vereinfachung und Schematisierung der vor-
liegenden Verhiltnisse dar, und ihre Vorhersagen reichen nicht immer aus. Nur wenn
man sich dessen bewufdt ist, ist sie niitzlich.

Mit der Tatsache, dal bei der Hauptquantenzahl n = 2 nur 4 Orbitale moglich sind,
die von je zwei Elektronen besetzt werden kdnnen, hingt zusammen, daff um ein
Atom eines Elementes der ersten kleinen Periode maximal 4 Elektronenpaare mog-
lich sind (O ktett-Regel). Diese Zahl wird nur selten u n t e r schritten, z. B. in
den Molekiilen von gasférmigem LiCl oder im NO. Jedoch sind in der ersten Periode
keine Verbindungen bekannt, zu deren Deutung eine U b e r schreitung jener Zahl
notwendig wire. Dagegen ist dies bei den Elementen der zweiten kleinen Periode, in
denen neben s- und p- aber auch — im Grundzustand nicht besetzte — d-Orbitale
vorhanden sind, manchmal der Fall (PFg; SFg).

Ein Sonderfall liegt z. B. bei Ionen wie [CO;]? und [NO,] - sowie bei Molekiilen
wie NO, und N,O5 vor. Wenn man die Formel etwa des [COj3] 2-.Ions in dieser

o
Weise [O:C=0] schriebe, so wiirde dies der Oktett-Regel widersprechen. Aus spek-

troskopischen Untersuchungen ldf3t sich aber ableiten, daff die Bindung zwischen C
und O im Carbonat-lon einem Zustand entspricht, der zwischen einer einfachen und
einer doppelten Atombindung liegt. Das fiihrt zu folgender Deutung: Von einem
der Oktett-Regel entsprechenden Bindungszustand mit einer doppelten und zwei
einfachen Bindungen sind drei Variationen moglich:

5y ol /0y
P / _ V4 _ /
0=C == 0-C == (0-C
N A A
\Q N ol
I I i

Diese drei Formeln sind vollig gleichberechtigt. Die Theorie zeigt nun, dafl die Exi-
stenz der Grenzstrukturen I, IT und IIl nicht zu erwarten ist, weil sie gemeinsam unter
gegenseitiger Uberlagerung einen neuen Zustand bilden, wobei Energie gewonnen
wird. Dieses Verhalten bezeichnet man als,, Mesomerie'' und kennzeichnet es durch
das Symbol «— zwischen den Grenzstrukturen.

Im Kristallgitter bleiben Molekiile mit Atombindungen in der Regel als
abgeschlossene Molekiile erhalten. Da zwischen ithnen nur schwache Krifte vorhan-
den sind (vgl. unter 4. Dispersionskrifte; evtl. kommen dazu noch Anziehungen
infolge elektrischer Unsymmetrien; vgl. S. 149 iiber Dipolmoment), liegen Schmelz-
und Siedetemperaturen niedrig, und zwar im allgemeinen um so tiefer, je kleiner die
molare Masse ist.

1) Z. B. beim Kohlenstoff nicht vom zweibindigen Grundzustand s2p2, sondern von
dem angeregten Zustand sp3, der Vierbindigkeit ergibt.
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Es gibt allerdings auch Stoffe mit kovalenten Bindungen, die sehr hoch schmelzen.
Ein Beispiel ist der Diamant, bei dem jedes C-Atom von vier anderen C-Atomen so
umgeben ist, dafl im Kristall ein einziger Verband entsteht. Da beim Schmelzen und
bei der Verdampfung viele Atombindungen aufgespalten werden miissen, haben
Stoffe von der Art des Diamanten sehr hohe Schmelz- und Siedetemperaturen'). —
Zwei verschiedene Moglichkeiten konnen bei Stoffen auftreten, die O- oder N-
Atome enthalten. Sauerstoff bildet mit Elementen der ersten kleinen Periode Dop-

pelbindungen. So gehort z. B. zum CO5-Molekiil die Elektronenformel @=C=§,\. Im

Kristall bleibt dieses Molekiil unverdndert; CO, hat niedrige Schmelz- und Siedetem-
peraturen. Die Elemente der zw e it e n kleinen Periode dagegen haben sehr viel
geringere Neigung zur Bildung von Doppelbindungen; sie geniigen der Oktett-Regel
oft dadurch, daf} eine Verkniipfung von zwei oder vielen Molekiilen zu einem
,,Dimeren‘ oder ,,Polymeren‘ eintritt. Das Siliciumdioxid, das Homologe des Koh-
lendioxids, bildet Kristalle, in denen jedes Si-Atom tetraedrisch von 4 O-Atomen,
jedes O von 2 Si umgeben ist; das bedeutet — dhnlich wie beim Diamanten — eine
gleichmifige Vernetzung in allen drei Raumdimensionen, ohne da} Einzelmolekiile
als Bausteine abgrenzbar sind. Das kann man durch die Annahme von einfachen
Atombindungen zwischen allen Nachbaratomen nach dem folgenden (ins Zwei-
dimensionale iibertragenen) Schema beschreiben:

| | |

—Si—0—-Si—0—-Si—0—
| | |
10} 101 0]
| | |

-Si—0—Si—0—Si—0—
| I |

o] lo]] 10l

| | |

Auch hier liegen die Schmelz- und die Siedetemperatur hoch.

3. Metallische Bindung. Eine dritte Bindungsart liegt bei den Metallen vor. Diese
besitzen ein Gitter aus positiv geladenen Ionen, zwischen denen sich die Elektronen
weitgehend frei bewegen; man spricht daher auch von einem ,,Elektronengas*, des-
sen Volumen allerdings — im Vergleich mit dem der freien Gase — sehr klein ist.
Dieses Volumen des Elektronengases wird dadurch bestimmt, wie fest die Aufien-
Elektronen an die Kationen des betreffenden Elements gebunden sind, wie dies in
der Ionisierungsarbeit, d. h. der zur Abtrennung eines oder mehrerer Elektronen
erforderlichen Energie, zum Ausdruck kommt. Je hoher diese ist, desto kleiner ist
das Volumen des Elektronengases.

4. Dispersionskrdfte. Diese treten stets auf, wenn Atome in nidhere Nachbarschaft
kommen, und sind unabhingig davon, ob schon andere Bindungen vorliegen. Die
Dispersionskrifte beruhen darauf, dal der positive Kern des einen Atoms die nega-
tive Elektronenwolke eines anderen anzieht. Sie fiihren nur zu schwachen Weclisel-
wirkungen; diese sind um so grofier, je leichter ,,verschiebbar*‘ die Elektronen im
Atom sind, d. h. je grofler und ,,weicher* (d. h. stirker polarisierbar) die Atome
sind. Mit steigender Entfernung nehmen die Dispersionskrifte rasch ab. Sie bewir-
ken z. B., daB sich die Edelgase und neutrale Molekiile wie Cl, bei tiefen Tempera-
turen verfliissigen.

') Der Diamant selbst wandelt sich allerdings bei normalem Druck beim Erhitzen in
Graphit um.
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Abgesehen davon, daf} die Dispersionskrifte stets vorhanden sind und sich deshalb
den anderen Bindungsarten immer iiberlagern, bietet uns die Natur nur selten Fille,
in denen eine der drei anderen Bindungsarten allein in Erscheinung tritt. Im allge-
meinen haben wiresmit Ubergingen zwischen verschiedenen Bindungsarten
zu tun. Viele Verbindungen kann man mit gleicher Berechtigung mit geladenen
Atomen (lonenbindung) oder mit Valenzstrichen (Atombindung) formulieren.
Wenn wir in dieser Einfiihrung vielfach den ersten Weg gewihlt haben, so geschah
dies vor allem darum, weil sich Oxidations-Reduktionsvorginge so besonders leicht
tibersehen und formulieren lassen. Fiir manche anderen Zwecke sind Valenzstrich-
formeln geeigneter.

Stichiometrische Wertigkeit. Als man frither iiber das Zustandekommen der chemi-
schen Bindung noch nichts wufite, hat man aus den Regelmifigkeiten, die man
beziiglich der quantitativen Zusammensetzung der Stoffe fand, den Begriff der
»Stochiometrischen Wertigkeit' oder,, Valenzzahl* abgeleitet. Es hat sich heraus-
gestellt, daB diese ,,Wertigkeit* in die im Vorstehenden benutzten Begriffe ,,Ladung*
(bzw. ,,Oxidationszahl*‘) und ,,Bindigkeit‘‘ aufgespalten werden muf}. Leider wird
der Begriff , Wertigkeit* heute vielfach in nicht eindeutiger Weise benutzt, manch-
mal im Sinne von ,,Ladung‘‘, in anderen Fillen im Sinne von ,,Bindigkeit*‘. Man
sollte wegen dieser Mehrdeutigkeit den Begriff ,Wertigkeit* nur dann benutzen,
wenn irgendwelche Zweifel dariiber, was gemeint ist, nicht bestehen k6nnen.

Oxidation und Reduktion

Unter Oxidation hatten wir bisher die Zufiihrung von Sauerstoff oder die Wegnahme
von Wasserstoff, unter Reduktion die entgegengesetzten Vorginge verstanden. Die
Ionenlehre gestattet uns, eine vertiefte und verallgemeinerte Auffassung dieser Vor-
gédnge zu geben.

1. In das Ko6lbchen der in Fig. 17 gezeichneten Apparatur bringe man
Wasser und fiige zur Verhinderung von Uberhitzung einige kleine Ton-
scherben (,,Siedesteinchen*) zu. In die Kugel des Kugelrohres aus
schwer schmelzendem Glas gebe man etwas Magnesiumpulver. Man

Fig. 17. Umsetzung zwischen Magne-
3 L 5 sium und Wasserdampf
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erhitze das Wasser zum Sieden, so daf} bei A ein gleichmifiger, nicht zu
lebhafter Wasserdampfstrom entstrémt, und erhitze darauf mit einem
zweiten Brenner die Kugel zunéchst vorsichtig, bis etwa kondensiertes
Wasser vertrieben ist, und dann mit der entleuchteten Flamme stark.
Bei der nach einiger Zeit unter Feuererscheinung plotzlich einsetzenden
Reaktion geht das Metall in weiflfes Magnesiumoxid iiber, wih-
rend bei A Wasserstoff entweicht, der sich entziindet:

Mg + H20 -+Mg0 + Hﬂz-

Bei dieser Reaktion ist also das Magnesium oxidiert, der Wasserstoff des Wassers
reduziert worden. Der Versuch 1aft den bereits S. 25 betonten Satz, dafl Oxida-
tionund Reduktionuntrennbar miteinander verkop-
pelt sind, noch einmal besonders deutlich erkennen. Das ist allerdings nicht
immer ohne weiteres zu iibersehen, so z, B. bei dem folgenden Versuch:

2. In einem Reagensglas aus schwer schmelzbarem Glas (Assistent), das
schrég in einem Stativ befestigt wird, wird — wegen der Giftigkeit
des Quecksilberdampfes (s. S. 170) unter dem Abzug — eine Spatel-
spitze rotes Quecksilberoxid kra ftig erhitzt. Es bildet sich ein Be-
schlag von metallischem Quecksilber; einin das Glas eingefiihr-
ter glimmender Holzspan glitht hell auf, also hat sich Sauerstoff
gebildet:

2HgO - 2Hg + O,

Hier ist kein Zweifel, dafd das Quecksilber des Quecksilberoxids reduziert worden
ist, wihrend man nicht ohne weiteres einsehen kann, was oxidiert wurde. Umge-
kehrt ist bei der S. 41 besprochenen Oxidation von Kohlenmonoxid durch Sauer-
stoff nicht sofort zu sehen, was eigentlich reduziert wird.

Diese Schwierigkeit verschwindet aber, wenn wir folgende umfassendere Definitio-
nen benutzen: Oxidation ist die Verinderung der Oxidationszahl in positiver Rich-
tung, Reduktion ihre Verinderung in negativer Richtung. Dabei kann die Oxida-
tionszahl entweder die experimentell bestimmbare Ionenladung nach 8. 46 oder die
gemifd S. 52 schematisch angenommene Ladung eines Teilchens in einem nicht
dissoziierten Atomverband (Molekiil oder Komplex-Ion) bedeuten. Unverbundenen
Elementen ist die Oxidationszahl 0 zuzuordnen. Da Ladungsinderungen nur bei
Austausch von — negativen — Elektronen eintreten, definiert man kiirzer: Oxidation
ist Abgabe, Reduktion Aufnahme von Elektronen.

Demnach ergibt sich fiir die Reaktion zwischen Magnesium und Wasser-
dampf:

10 2X1+ 2- 2+2-  *0
Mg+ H, O = MgO +H,,

+
Das elementare Magnesiumatom hat also zwei Elektronen an die zwei H-Teilchen
abgegeben, die dadurch zum ungeladenen H,-Molekiil geworden sind: Das Magne-
sium ist oxidiert, das positive Wasserstoffteilchen reduziert worden,
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Durch diese Auffassung lassen sich nun auch firdie Zersetzung des
Quecksilberoxids und dhnliche Reaktionen die Schwierigkeiten beseitigen.
Wir erhalten:

2+ 2- 10 0
2HgO —2Hg + O,.

Das Quecksilber-Kation ist also reduziert, das Sauerstoff-Anion oxidiert worden.

Die neue umfassendere Definition hat ferner den Vorteil, daB sie auch solche analo-
gen Reaktionen einschlieBt, bei denen Sauerstoff oder Wasserstoff gar nicht mitwir-
ken, so z. B. die S. 28 beschriebene Einwirkung von Chlorgas auf Kalium-
bromid und -iodid. Beider Brutto-Umsetzung

2KBr + Cl, - 2KCl + Br,

findet folgender Ladungsaustausch mit den Ionen statt:

10 10
2Br~ + Cl, = 2CI" + Br,.
Hier ist also das Bromid-lon oxidiert, das Chlor reduziert worden,

Eine andere Oxidationsreaktion lernten wirbeider Darstellung des
Chlors kennen. Wir haben dort auf S. 25 die Einwirkung von Braunstein auf
Salzsdure bereits in Teilreaktionen zerlegt. Besser als die dort gegebene Aufteilung
ist die nachstehende:

1. MnO, + 4HCI->MnCl, + 21-1201:‘J
2. Mn* +4Cl"->Mn?* + 2CI" + Cl,.

Reaktion 1. ist eine reine Neutralisation; die Oxidation-Reduktion wird durch 2.
dargestellt: das Mn4* geht in Mn2* iiber, es wird also reduziert; dafiir werden zwei
von den vier Cl"-Ionen in ein ungeladenes Chlor-Molekiil iibergefiihrt, also oxidiert.

Die Einwirkung eines Metalls wie Zink auf irgendeine verdiinnte
S dure — gleichgiiltig ob Salzsdure, Schwefelsiure, Salpetersiure oder dhnliche —
wird durch die Formulierung:

10 10
Zn + 2H;0%*—>Zn?* + H, + 2H,0

dargestellt. Auch hier liegt also eine Oxidations-Reduktionswirkung vor: Das Zink
ist oxidiert, die H30"Ionen sind unter Abspaltung von H, O reduziert worden.

Liegt dagegen konzentrierte, d.h. nahezu wasserfreie Schwefelsiure vor, in
der ein erheblicher Gehalt an undissoziierten H, SO4-Molekiilen vorliegt, so kommt
zur Geltung, daffdas undissoziierte H2804-Molekul im Gegensatz zum
[804] “-Ion ein recht starkes O xidationsmittel ist; es reagiert daher das
Zink-Metall mit dem H,SO4-Molekiil:

Zn + 2HQSO4—)‘anO4 + 2H20 + SO;.

Diese Umsetzung konnen wir uns wieder formal in Teilvorginge zerlegt denken!):

1) Man beachte, dal hier wie in vielen spiteren Beispielen in den Formulierungen
die Oxidationszahlen nur bei den Atomen angegeben sind, bei denen sie fiir die Um-
setzung von Bedeutung sind!
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6+
1. Zn + H,yS04—~> ,,ZnO“ + SO2 + H,O (Oxidation-Reduktion)

2. ,,Zn0" + H,80,— ZnS0,4 + H,0 (Neutralisation),

aus deren Addition — wobei sich das tatsichlich auch gar nicht gebildete ZnO her-
0
aushebt! — sich die oblge Formulierung ergibt. Bei dem Vorgang 1. werden vom Zn

4+
zwei Elektronen an das S abgegeben, das dadurch in S iibergeht.

Wollen wir die Bildung von neutralem Schwefel bzw. von Hydrogensulfid
bei dieser Reaktion formulieren, so miissen wir bedenken, da dazu pro Schwefel-
6+ +0
Atom 6 bzw. 8 Elektronen aufgenommen werden miissen, um vom S zum S bzw.
2.
S zu kommen; wir miissen daher bei den Umsetzungen 3 bzw. 4Zn auf 1H, SO, ein-
setzen, denn jedes Zink-Atom gibt ja 2 Elektronen ab. Man erhilt so:

0
3Zn+ H2504—>3 ,,ZnO“ + S +H,0

bzw.

$0 6+ 2+ 2-
4Zn+H,S04—>4,Zn0* + H,S.
Zusitzlich ist dann jedesmal die Neutralisation des Zinkoxids zu formulieren.

Um die Oxidations-Reduktions-Vorgidnge sofort ohne
langes Probieren richtig zu formulieren, beachte man,
dafd stets soviel Elektronen, wie vom Reduktionsmittel

abgegeben werden, vom Oxidationsmittel aufgenom-
54 2+
men werden. Wenn also z. B. ein Oxidationsmittel von A in A iibergeht, also
2- +0
3 Elektronen aufnimmt, ein Reduktionsmittel dagegen von B zu B oxidiert wird,
also 2 Elektronen abgibt, so miissen 2A mit 3B reagieren usw.

Weiteres iiber Oxidations-Reduktionsvorgidnge s. S. 158ff.

Schweflige Saure

Schwefeldioxid') SO, entsteht u. a. beim Verbrennen von Schwefel. Beim Auflésen
des Gases in Wasser entsteht die schweflige Sdure H,S0,. In dieser sind die beiden
Bestandteile SO, und H,O nicht sehr fest aneinander gebunden, beim Erhitzen ver-
fliichtigt sich das Schwefeldioxid SO, allmihlich wieder vollstindig; H, SO ist was-
serfrei ebensowenig darstellbar wie H,CO3 (S. 67). Schweflige Saure ist ein kriftiges
Reduktionsmittel, da sie das Bestreben hat, unter Sauerstoffaufnahme in Schwefel-
siure iiberzugehen. Schwefligsdure-Losung, die lange gestanden hat, zeigt die
H,S0Oj3-Reaktionen nur noch schwach, weil sie, soweit sich nicht das Schwefeldi-
oxid verfliichtigt hat, durch den Luftsauerstoff zu Schwefelsiure oxidiert worden

ist. Die Salze, die sich von der schwefligen Sidure ableiten, werden Sulfite genannt.

1y oder Sulfurdioxid; vgl. S. 79, Anm. 1.
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1. Unter dem Abzug entziinde man auf einem Porzellan-Tiegeldeckel ein
Stiickchen Schwefel. Der Schwefel verbrennt mit blauer Flamme. Das
gebildete Schwefeldioxid entweicht als farbloses Gas von cha-
rakteristischem, stechendem Geruch.

2. Um Schwefeldioxid im Laboratorium im gréfieren Mafistab herzustel-
len, kann man Kupfer auf heifde konzentrierte Schwefelsiure einwirken
lassen. Man bringe in den zur Darstellung von Chlorwasser schon benutz-
ten kleinen Gasentwicklungsapparat (Fig. 13, S. 28) einige Stiickchen
Kupferblech zu 5—10 ml konzentrierter Schwefelsdure und erhitze in
der beschriebenen Weise, vermeide aber sorgfiltig ein Zuriicksteigen des
vorgelegten Wassers, da es auf die heife Schwefelsdure explosionsartig
einwirken wiirde!). Man erhilt im vorgelegten Reagensglas eine wifirige
Losungvon schwefliger Sdaure H,SO,.

3. Man erhitze einen Teil dieser Losung; es entweicht Schwefeldioxid-
Gas, das am Geruch leicht zu erkennen ist.

4. Vielfach stellt man Schwefeldioxid auch durch Einwirkung von Salz-
saure auf eine starke Losung von Natrium-hydrogensulfit NaHSO; (z. B.
auf die handelsiibliche Losung mit einem Massenanteil dieses Sulfits von
40%) her:

HSO; + H;0*— SO, + 2H,0.
Man fithre den Versuch im Reagensglas aus, gebe aber die verdiinnte
Salzsidure nur tropfenweise aus einem zweiten Reagensglas (vgl. S. 10) zu.

Um die Reduktionswirkung der schwefligen Sdure zu erproben, fithre
man mit der frischen Lésung von Versuch 2 folgende Reaktionen durch:

4. Losungen von lod oder Brom werden entfarbt.
I, + H,SO; + H,0 - 2HI + H,SO,

bzw.

*0 4+ 6+

I, + [HSO,] + 4H,0—2I" + [SO4]2' + 3H,0*
bzw.

I, + SO, + 6H,0 =2I" + SO,* + 4H,0".

1) Es ist gut, zur Sicherheit eine kleine, leere sogenannte ,,Waschflasche* (Assistent!)

so zwischen zu schalten, daB das Gas — umgekehrt wie bei der {iblichen Verwendung
— in das kurze Rohr ein-, aus dem langen austritt.
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6. Man giefde zu etwas Quecksilber(Il)-chlorid-Losung das drei- bis vier-
fache Volumen Schwefligsdure-Losung. Beim Erwiarmen fillt aus der
zunichst klaren Mischung langsam weiles Quecksilber(I)-chlo-
rid") aus, das sich infolge weiterer Reduktionzu Quecksilber
spater meist grau farbt.

2HgCl, + H,S0, + H,0 -Hg,Cl, + H,SO04 + 2HCI
Hg,Cl, + H,S0, + H,0 - 2Hg + H,S0, + 2HCI

bzw.
4+ 6+
2Hg?* + [HSO,]" + 4H,0 = [Hg,)** + [SO,)* + 3H;0*
4+ +0 6+
[ng]2+ + [HSO,] + 4H,0 = 2Hg + [SO,]* + 3H,0".

Salpetersaure und Stickstoffoxide

Salpetersiure HNOj ist eine farblose Fliissigkeit, die sich am Licht unter geringer
Zersetzung gelb firbt. Bei der konzentrierten Salpetersiure des Laboratoriums ist
w(HNO;) etwa 65%, bei der ,,verdiinnten** ungefidhr 12%, d.h. ¢(HNO3) = 2 mol/l.
Die ,,rauchende Salpetersdure* hat einen Massenanteil von iliber 95% HNO,; sie ist
durch einen Gehalt an Stickstoffdioxid NO, gelbbraun gefarbt.

Wasserfreie Salpetersiure siedet bei etwa 86° unter schwacher Zersetzung. Sie kann
z. B. durch Erhitzen von Nitraten (z. B. Natriumnitrat NaNO3) mit konzentrierter
Schwefelsdure dargestellt werden, wobei sie iiberdestilliert.

Konzentrierte Salpetersdure ist ein sehr aggressiver Stoff. Viele Farbstoffe werden
durch sie entfirbt, Papier wird unter Gelbfiarbung gel6st, Holz und Kork werden
sofort intensiv gelb gefirbt und bald zerstort, ebenso die Haut. Auf Kleidern erzeugt
Salpetersdure gewdhnlich dunkelgelbe Flecke, die nicht mehr zu entfernen sind und
spidter meist Lochergeben. Beim Arbeiten mit Salpetersdure ist
alsogrofle Vorsicht nétig.

Alle anorganischen Salze der Salpetersidure sind in Wasser reichlich 16slich, z. T. bis
iiber 100 g Salz in 100 g H, O; vgl. Tab. S. 265.

Das Verhalten von Salpetersiure gegeniiber Metallen ist je nach den Versuchsbedin-
gungen verschieden:

I. Die Reaktion der konzentrierten Siure (w(HNO3) = 65%), insbesondere bei hoheren
Temperaturen, kann man, dhnlich wie bei konzentrierter Schwefelsiure, auf die un-
dissoziierten HN03-MolekuJe zumckfuhren diese werden dabei zu dem braunen
Stickstoffdioxid (Nl"trogendroxld )) NO; reduziert. Da sich in diesem Falle die Oxi-
dationszahl des Stickstoffs von 5+ auf 4+ erniedrigt, ist dieser Vorgang folgender-
mafen zu formulieren:

) Uber den Grund, weshalb Hg, Cl, und nicht HgCl geschrieben wird, s. S. 169.
2) Vgl. S. 79, Anm. 1.
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+0 5+ 2+ 4+
Zn+ 2HNO;—>,,Zn0“ + 2NO, + H,O  Oxidation-Reduktion
»Zn0* + 2HNO3—>Zn(NO3), + H,0 Neutralisation

Zn + 4HNO; > Zn(NO3); + 2NO, + 2H,0.

II. Auch bei halbkonzentrierter Saure (w(HNQO;) = 30%) und niedrigeren Temperatu-
ren sind im wesentlichen die HNO;-Molekiile wirksam'), in diesem Falle entsteht aber
in der Hauptsache das farblose Stickstoffmonoxid (Nitrogenmonoxid )) NO; abge-
kiirzt wird NO als Stickstoffoxid bezeichnet. Die Oxidationszahl des Stickstoffs dn-
dert sich hier von 5+ auf 2+:

+0 5+
3Zn + 2HNO; > 3,,Zn0“ + 2N0 +H,0  Oxidation-Reduktion
3,,Zn0" + 6HN03—>3Zn(N03)2 + 3H,0 Neutralisation

3Zn + 8HNO, - 3Zn(NO;), + 2NO + 4H,0.

Unter den unter I. und II. beschriebenen Bedingungen, bei denen die HNO3-Mole-
kiile wirksam sind, ist Salpetersdure ein sehr starkes Oxidationsmittel; sie 16st dann
auch Metalle wie Kupfer oder Silber, die von Salzsdure oder verdiinnter Schwefel-
siure nicht gelost werden,

I11. Verdiinnt man Salpetersiure auf einen HNO3-Massenanteil kleiner als etwa 4%,
so sind praktisch keine HNO3-Molekiile mehr vorhanden, sondern nur H30*- und
NOj™-Ionen. In diesem Falle reagiert Salpetersiure genauso wie verdiinnte Salz- oder
Schwefelsdure; es wird Wasserstoff frei:

Zn+ 2H30+"“>Zn2+ + H2 =g 2H20

Diese Umsetzung ist, ebenso wie die folgende, nur mit verhiltnismiflig unedlen Me-
tallen méglich.

IV. In alkalischer L6sung kann die reduzierende Wirkung von Metallen nur am NO;™-
Ion angreifen; es kann sich dann Ammoniak NH4 bilden, wobei die Oxidationszahl
des Stickstoffs von 5+ auf 3- sinkt:

0 5+ 2+ 3-
4Zn + [NO3]~ + 6H,0—>4Zn(OH), + NH3 + OH".
Dabei l6st sich das Zinkhydroxid schon bei Raumtemperatur sofort auf nach einer
Umsetzung, die wir S. 134, 149 und 167 besprechen werden.

Eine Reihe von Metallen (z. B. Gold, Platin), die sich in Salpetersdure allein nicht
16sen, kénnen durch ein Gemisch von Salpetersidure und Salzsidure, das sogenannte
»Kdnigswasser'’, in LOsung gebracht werden; meist benutzt man ein Gemisch von

1 Teil konzentrlerter Salpetersdure mit etwa 3 Teilen konzentrierter Salzsdure ) In
diesem Falle kommt zu der oxidierenden Wirkung der Salpetersiure noch die Fihig-
keit der Cl™-lonen, mit den entstandenen Metall-Ionen besonders stabile Verbindun-
gen wie H[AuCl,] und H, [PtClg], sogenannte ,,Komplexverbindungen* (vgl. dazu
S. 147ff.), zu bilden;.Nﬁheres hierzu s. S. 163.

') Halbkonzentrierte Salpetersiure wirkt nicht ganz so stark oxidierend wie konzen-
trierte; NO ist neben halbkonzentrierter HNO; bestindig, wird aber von konzen-
trierter teilweise zu NO, oxidiert. — (Vgl. auch S. 64, Anm. 2).
7-) Vgl. S. 79, Anm. 1.

) Beim Erhltzen eines solchen Gemisches bildet sich stets etwas Nitrosy l-
chlorid (NOCI), das an der Braunfirbung der Fliissigkeit zu erkennen ist, sowie
etwas freies Chlor (Geruch!): HNO; + 3HC1-NOCI + Cl, + 2H,0.
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Stickstoffoxide {Nirrogenoxidel)). Das Entwisserungsprodukt der Salpetersdure

N, Os ist ein unbestindiger Stoff, der sich nur schwierig rein darstellen ldft. Wichti-
ger ist das Stickstoffdioxid NO,. Dieses ist ein Gas, das bei nicht zu hohen Tempera-
turen neben den braunen NO,-Molekiilen auch farblose N, O4-Molekiile enthilt (vgl.
dazu S. 107f.). Man erhilt es in reiner Form am einfachsten durch Erhitzen von
festem Bleinitrat, das dabei gemifd

2Pb(NO 3)2—) 2PbO + 4N0‘2 + 02

zerfillt, In dhnlicher Weise zersetzen sich alle Nitrate von zwei- und dreiwertigen
Elementen. Die Alkalimetallnitrate dagegen bilden bei starkem Er-
hitzen Nitrite, z. B. KNO, (vgl. S. 190 und 240); Ammoniummnitrat
gibt dabei Distickstoffoxid (Dinitrogenoxid) N, O (vgl. S. 93ff.).

Die Umsetzung von Stickstoffdioxid mit Wasser fiihrt nicht
unter Wasseranlagerung zu einer Siure des vierwertigen Stickstoffs, sondern unter
Anderung der Oxidationszahl zu zwei Spaltstiicken, von denen das eine ein Stick-
stoffatom mit héo herer, dasandere einesmit niedrigerer Oxidationszahl
enthﬁltz}:

4+ 5+ 2+
3NO, + H,0 »2HNO; + NO.

Das entstehende farblose Stickstoffoxid 16st sich kaum in Wasser. Ist aber Sauerstoff
zugegen, so oxidiert dieser das Stickstoffoxid zu Stickstoffdioxid, das dann in
gleicher Weise weiterreagiert.

Eine Reaktion wie die eben beschriebene, bei der eine Verbindung eines Elementes
mit mittlerer Oxidationszahl zum Teil in eine héhere, zum Teil in eine niedrigere
Stufe iibergeht, nennen wir Disproportionierung.

Mit L auge n disproportioniert das Stickstoffdioxid in anderer Weise zu Nitrat
und Nitrit:

S+ 3+

a4+
2NO, + 20H-—->NO;" + NO,~ + H,O.

Daalle Stickstoffoxide giftig sind, fiihre man die Ver-
sucheunterdem Abzug aus!

1. In einem Reagensglas iibergiefle man etwas Kaliumnitrat (,,Salpeter)
eben mit konzentrierter Schwefelsiure und erwirme. Salpeter-

sd ure destilliert in den oberen Teil des Reagensglases, verdichtet sich
an den Wianden und rinnt an ithnen herab.

2. Etwa 1 ml Wasser werde mit einigen Tropfen Indigo-Losung dunkel-
blau gefarbt. Die Mischung werde mit einem Tropfen verdiinnter Salpe-

'y vgl. S. 79, Anm. 1.
) Die Reaktion verlauft mit Wasser und verdiinnter Salpetersidure praktisch vollstin-
dig, wird aber unvollstindig, wenn die Konzentration der Salpetersdure grofier wird.

Mit konzentrierter Salpetersaure verliuft sie von rechts nach links. (Vgl. S. 63,
Anm. 1.)
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tersiure versetzt. Gibt man jetzt !/,—1 ml konzentrierte Schwefelsiure
zu, so erwarmt sich die Mischung etwas, und es bilden sich unter der
wasserentziehenden Wirkung der Schwefelsdure undissoziierte HNO;-
Molekiile, die den Indigofarbstoff unter Gelbfarbung oxidieren.

Im folgenden werden einige Versuche beschrieben, die den Unterschied
der Wirkungsweise der Salpetersiure (bzw. des Nitrat-Ions) mit wechseln-
der Konzentration bzw. im sauren und alkalischen Medium erkennen
lassen. Die romischen Ziffern beziehen sich auf die vier Fille, die in den
klein gedruckten Vorbemerkungen besprochen wurden.

3. (Fall I.) In ein Reagensglas gebe man zu 1—2 ml konzentrierter Salpe-
tersiure 1—2 Zinkgranalien. Es tritt heftige Entwicklung von rotbraunen
Stickstoffdioxid-Dimpfen ein. Nachdem man dies beobachtet

hat, bremse man die Reaktion durch Verdiinnen mit viel Wasser.

4. (Fall I.) In einem Reagensglas werde etwas Zinnfolie ebenfalls mit
konzentrierter Salpetersiure unter Bewegen des Glases mifdig erwdrmt.
Das Zinn wird dabei zu weiflfem Zinndioxid SnO, oxidiert, das
ungelost bleibt. Dabei entstehen ebenfalls rotbraune Dampfe von
Stickstoffdioxid.

5. (Fall II.) Man bereite in einem Reagensglas durch Versetzen von etwas
konzentrierter Salpetersiure mit etwas mehr als dem gleichen Volumen
Wasser halbkonzentrierte Salpetersiure, gebe einige Zinkgranalien zu
und erwidrme. Die sich entwickelnden Gase sind im Gegensatz zu dem
Versuch 3 nur schwach braun gefarbt; es entstehtein Gemisch von
viel Stickstoffoxid mitetwas Stickstoffdioxid.

6. (Fall I1.) Zur Reindarstellung von Stickstoffoxid fiihre man folgenden
Versuch aus: Man entwickle in der in Fig. 18 abgebildeten Apparatur

Fig. 18. Pneumatische Wanne
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aus Kupferspinen und konz. Salpetersdiure, die mit 2 Teilen Wasser ver-
setzt ist, Stickstoffoxide. Nachdem die Luft verdringt ist, stiilpe man
iber die Offnung des Gasentbindungsrohres ein mit Wasser gefiilltes
Reagensglas. Dabei beobachtet man im Kolben mehr oder weniger rot-
braune Dampfe, dieein Gemisch von Stickstoffoxid
und Stickstoffdioxid darstellen. Beim Durchgang durch das
Wasser reagiert nun das letztere unter Bildung von Salpetersdure und
Stickstoffoxid, so dafs das im Reagensglas aufgefangene Gas nur aus farb-
losem Stickstoffoxid besteht. Hebt man nun das Reagensglas
aus dem Wasser heraus, so farbt sich der Inhalt von der Miindung her
schnell braun, weil sich das Stickstoffoxid mit dem Luftsauerstoff zu
Stickstoffdioxid (bzw. z. T. zu Distickstofftetraoxid) umsetzt.

2NO + 0, ->2NO,
2NO, »N,0,.

7. (Fall II1.) In einem Reagensglas verdiinne man etwas verdiinnte Salpe-
tersdure auf das Doppelte, setze einige Zinkgranalien zu und erwirme.
Es entwickelt sich ein farbloses Gas, das sich auch bei Luftzutritt an der
Miindung des Reagensglases nicht braun farbt; es besteht aus Wasser-
stoff.

8. (Fall IV.) In einem Reagensglas wird eine Messerspitze Zinkstaub mit
etwa 6 Tropfen verdiinnter Salpetersiure iibergossen. Sogleich fiigt man
dazu 2 ml MNatronlauge und erhitzt zum Kochen. In die Dimpfe werde
ein Streifen feuchtes rotes Lackmuspapier so gehalten, dafy er die Wande
nicht beriihrt; er blaut sich bald durch Einwirkung des entwickelten

A m moniak-Gases, dessen Geruch oft deutlich wahrzunehmen ist.

9. Man erhitze etwas festes Bleinitrat im Glihrohrchen. Es entweichen
braune Dimpfevon Stickstoffdioxid.

10. Man erhitze etwas Kaliumnitrat im Probierglas. Es schmilzt zunichst
und gibt bei weiterer Steigerung der Temperatur langsam ein farbloses
Gas ab, das bei einiger Ubung durch das Aufflammen eines glilhenden
Holzspans als Sauerstoff erkannt werden kann. Der Riickstand
enthélt neben unverindertem Nitrat Kaliumnitrit.

Farbreaktion: 11. Ein Tropfen verdiinnter Salpetersdure werde mit 2 ml
Wasser in einem Reagensglas verdiinnt und mit etwa 2 ml einer frisch be-
reiteten, konzentrierten Lésung von Eisen(1l)-sulfat versetzt. Dann lasse
man bei schrig gehaltenem Glas vorsichtig an der Glaswand entlang etwa
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1 ml konzentrierte Schwefelsiure zufliefSen. Man erhilt an der Grenze
der beiden Fliissigkeitsschichten eine braune Zone.

Die Erscheinung beruht auf folgenden Vorgingen: Die Salpetersiure wird durch das
Fe2*-lonzu Stickstoffoxid reduziert, wobei sich Fe3*-lon bildet. Das
Stickstoffoxid liefert mit nicht verbrauchtem Fe2*-lon ein tief dunkelbraun gefirb-
tes, wasserlosliches Anlagerungsprodukt, das zu den erst spiter zu besprechenden
Komplexverbindungen (vgl. S. 147 ff.) gehort:

5+ 2+
3Fe2* + [NO4 ]~ + 4H,;0* »3Fe3* + NO + 6H,0
NO + Fe2* > [Fe(NO)] 2*.

Diese Reaktion ist nicht nur fiir Salpetersaure charakteristisch, sie wird vielmehr
auchvon salpetriger Sdaure (vgl. S. 241) gegeben.

Kohlenstoffdioxid und Kohlensaure

Kohlenstoffdioxid (Carbondioxid')) CO,, meist abgekiirzt als Kohlendioxid bezeich-
net, ist ein farbloses Gas. Es entsteht beim Verbrennen von Kohlenstoff, bei der Zer-
setzung organischer Stoffe, im lebenden Organismus (die ausgeatmete Luft enthilt
Kohlendioxid), ferner bei der Einwirkung von Sduren auf Carbonate.

1 Raumteil Wasser 16st bei Zimmertemperatur und einem Druck von 1 bar etwa

1 Raumteil Kohlendioxid. In dieser Losung liegt der grofite Teil des Kohlendioxids
im wesentlichen unverédndert, ,,physikalisch* gelost vor; nur ein kleiner Teil reagiert
mit Wasser gemif CO, + 2H,0->HCO; + H,4 O%. Wegen dieser Umsetzung reagiert
die Losung schwach sauer. Man stellt das oft so dar, als ob in den L3sungen eine
schwache Siure, die Kohlensdure H, CO,, vorliege. Diese ist jedoch wasserfrei nicht
darstellbar; bei dem Versuch, sie in konzentrierter Form zu erhalten, zerfillt sie
wieder: H,CO3—->CO, + H,0,

Wihrend also Kohlensidure im freien Zustand nicht existiert, leiten sich doch zahi-
reiche Salze (Carbonate) von ihr ab. Genannt seien z. B.: Natriumcarbonat (Soda)
Na,CO3, Kaliumcarbonat (Pottasche) K,COj; Calciumcarbonat (Kalkstein, Kreide,
Marmor) CaCOj; Zinkcarbonat (Zinkspat, edler Galmei) ZnCO5. Von den neutralen
Carbonaten sind nur die der Alkalimetalle und des Ammoniums in Wasser reichlich
l6slich, Mit zweiwertigen Metallen, deren Hydroxide schwach basischen Charakter
besitzen, entstehen in Gegenwart von Wasser vielfach basische Salze, wihrend
die meisten drei- und hoherwertigen Metalle, deren Hydroxide noch schwicher basi-
schen Charakter haben, iiberhaupt keine Carbonate bilden. Fast alle Carbonate zer-
fallen bei starkem Erhitzen in Metalloxid und Kohlendioxid, z. B.: CaCO3—~>CaO +
CO;, (vgl. dazu auch S. 96); Ausnahmen: Natrium- und Kaliumcarbonat.

Wichtig sind die sauren Salze der Kohlensiure, z. B. NaHCO3, Ca(HCO3),;
man bezeichnet sie nach der offiziellen Nomenklatur (vgl. S. 74f. u. 78ff.) als Hydro-
gencarbonate, weil sie noch Wasserstoff enthalten. Von Ca(HCOj), 16st sich im
Gegensatz zum neutralen Carbonat CaCOj in Wasser verhaltnismafig viel, es ist aber

') vgl. S. 79, Anm. 1.
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nur bei einem gewissen Kohlensdureiiberschufd in der Lésung bestidndig. Kocht man
die Losung, so entweicht Kohlendioxid, und das neutrale Carbonat fillt aus:

Ca?* + 2HCO;” —»CaCO; + H,0 + CO,.

Entsprechend verhilt sich die Magnesiumverbindung. Im Fluf3- und Quellwasser sind
Calcium und Magnesium zum Teil als Hydrogencarbonate geldst enthalten (neben
anderen Salzen des Calciums und Magnesiums bedingen siedie ,, Hiarte*" des
Wassers) und fallen beim Stehenlassen oder Aufkochen des Wassers aus (Kessel-
schlamm).

Auch festes Natriumhydrogencarbonat (vgl. S. 88) gibt schon beim gelinden Er-
hitzen Kohlendioxid und Wasser ab:
2N3HC03—)‘N32C03 + H20 + C02 .

1. Eine Spatelspitze Calciumcarbonat werde im Reagensglas mit verdiinn-
ter Salzsdure iibergossen. Unter starkem Aufschdumen entweicht K o h-
lendioxid. Ein in das Glas hineingehaltenes Stiick feuchtes Lack-
muspapier wird rot. Ein brennender Holzspan erlischt.

2. In dem kleinen Gasentwicklungsapparat (Fig. 13, S. 28) werde ein
Stiickchen Marmor mit Salzsdure ibergossen; der Kork werde schnell auf-
gesetzt und das entweichende Gas in ein Reagensglas geleitet, auf dessen
Boden sich etwa 1 ml Natronlauge befindet; das Glasrohr soll in diese
nicht eintauchen. Nach einer Minute etwa werde das Reagensglas von
dem Gasentwicklungsapparat entfernt, schnell mit dem Daumen ver-
schlossen und tiichtig geschiittelt. Beim Wegnehmen des Daumens merkt
man einen Widerstand und hort Luft in das Glas treten; das Kohlendi-
oxid ist beim Schiitteln von der Natronlauge absorbiert worden, wobei
sich Natriumcarbonat gebildet hat.

20H- + CO,~ CO,* + H,0.

3. Jetzt werde das Gasableitungsrohr des Apparates abgespiilt, die Koh-
lendioxidentwicklung im Ko6lbchen durch Zugabe von etwas Salzsdure
wieder in Gang gebracht und das Ableitungsrohr in ein neues Reagens-

glas getaucht, das zum Drittel mit stark verdiinnter Calciumhydroxid-
Losung gefiillt ist. Es entsteht ein flockiger Niederschlag von Calcium -
carbonat, dersich beilingerem Einleitenals Hydrogencar-
bonat Ca(HCO;), 1ost.

Ca** + 20H + CO, > CaCO, + H,0
CaCO, + H,0 + CO, > Ca?* + 2HCO;".

4. Kocht man diese Losung einige Zeit, so triibt sie sich wieder unter
Ausscheidung von Calciumcarbonat CaCO,.
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5. Man erhitze in einem mit Gasentbindungsrohr versehenen Reagens-
glas (dhnlich Fig. 13, S. 28) etwas Natriumhydrogencarbonat ganz
gelinde und weise das gebildete Kohlendioxid durch die Einwirkung auf
Calciumhydroxid-Losung nach.

Fig. 19. Ausfithrungsformen des CO,-

Nachweises

6. Zum Nachweis kleiner Mengen Kohlendioxid kann man verschiedene
Versuchsanordnungen benutzen. Z. B. kann man so vorgehen, dafd man
die zu priifende Substanz (eine stecknadelkopfgrofie Menge Natrium-
carbonat oder Kreide) in ein Reagensglas bringt und einen Tropfen ver-
diinnter Salzsdure zugibt, worauf Kohlendioxid unter schwachem Auf-
brausen entweicht. Nun wird ein Glasstab, an dessen Ende ein Tropfen
Calciumhydroxid- oder besser Bariumhydroxid-Losung hingt, senkrecht
vorsichtig in das Reagensglas so eingefiihrt, dafs er die Wiande nicht be-
rihrt. Zweckmifig i3t man ihn, wie die Fig. 19a zeigt, an dem Zeige-
finger der linken Hand hinabgleiten, wodurch eine ruhige Fithrung des
Glasstabes erreicht wird. Wenn der Stab tief genug eingetaucht ist, kommt
der Tropfen in die kohlendioxidhaltige Luftschicht und triibt sich. Dies
ist eine empfindliche Probe auf Kohlendioxid.
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7. Sehr empfindlich ist auch die folgende Priiffung auf trockenem

W e g e: Man bringt die zu priiffende Probe in ein nach S. 17f. hergestell-
tes Rohrchen (A) von etwa 5 mm Durchmesser und zieht dieses zu einer
Spitze aus, die etwas seitlich abgebogen ist (vgl. Fig. 19b). Dann gibt
man in ein zweites Réhrchen (B) 1 -2 Tropfen Bariumhydroxid-Losung,
steckt die Spitze von A in B und erhitzt die Probe einige Zeit, wobei man
sie mittels B hdlt. Dann schiittelt man sofort das Réhrchen B fiir sich
allein kriftig durch. Um sicher zu sein, dafd die beobachtete Triibung
nicht von etwaigem SOj aus Sulfaten herriihrt, priife man, ob sich der
Niederschlag in Salzsiure 16st.

8. Um das in der ausgeatmeten Luft enthaltene Kohlendioxid nachzu-
weisen, blase man die ausgeatmete Luft von einigen Atemziigen langsam
mit einem Glasrohr durch ein zu zwei Dritteln mit Bariumhydroxid-Lo-
sung gefiilites Reagensglas.

9. Kohlendioxid ist schwerer als atmosphérische Luft. Man entwickele
in einem Reagensglas aus Natriumcarbonat und ganz wenig Salzsidure
etwas Kohlendioxid und gief3e dieses Gas, als ob es eine Fliissigkeit sei,
langsam in ein zweites Reagensglas. Dann weise man in letzterem das
Kohlendioxid mit einem Tropfen Bariumhydroxid-Losung nach.

Hydrogensulfid

Hydrogensulfid H,S oder Monosulfan, oft noch mit dem veralteten Namen Schwe-
felwasserstoff bezeichnet, ist ein farbloses, unangenehm riechendes Gas, das mit
blauer Flamme zu Schwefeldioxid verbrennt:

2H,S + 30, >2H, 0 + 2S0,.

Hydrogensulfid ist ein sehr starkes Gift, das besonders gefihrlich ist, weil es in héhe-
rer Konzentration die Geruchsnerven betiubt.

In Wasser ist Hydrogensulfid etwas 16slich; bei der bei 20 °C unter 1 bar gesit-
tigten Losung, die im Laboratorium verwendet wird, ist w(H, S) etwa 0,5%; das ent-
spricht einer Konzentration ¢(H, S) von etwas mehr als 0,1 mol/l. Die Losung rea-
giert schwach sauer, weil ein geringer Teil des gelosten Hydrogensulfids die Ionen:
H,0%, HS und in ganz untergeordnetem Mafie S2~ bildet. Hydrogensulfid ist also
eine schwache Sdure. Als sauerstofffreie Sdure kann sie — ebenso wie die Salz-

siure — kein Entwisserungsprodukt bilden.

Hydrogensulfid ist ein Reduktionsmittel. Beiseiner Oxidation geht der
zweifach negative Schwefel in den elementaren, ungeladenen Zustand iiber.

Samtliche Metalle lassen sich mit Schwefel zu den Sulfiden verbinden. Diese kénnen
zum Teil als Salze mit Sulfid-Ilonen aufgefafit werden; andererseits zeigen sie man-
che Beziehung zu den Oxiden (Schwefel steht im Perioden-System unter dem Sauer-
stoff!); manche haben metallihnliche Eigenschaften: Metallglanz und elektrische
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Leitfiahigkeit (z. B. Pyrit FeS,, Bleiglanz PbS). Die Sulfide einiger Schwerme-
talle, z. B. von Kupfer, Blei, Quecksilber, Zinn, konnen durch Einwirkung von
Hydrogensulfid-Losung auf die Losungen von Salzen dieser Metalle hergestellt wer-
den; dabei scheiden sich die in Wasser sehr wenig 16slichen Sulfide in fester Form
aus, wihrend H30%-Ionen frei werden, z. B.:

Cu?* + H,S + 2H,0—CuS + 2H;0*.

Auf Grund der verschiedenen L&slichkeit ihrer Sulfide lassen sich die Metalle in ein-
zelne Gruppen scheiden; hiervon macht man in der analytischen und priparativen
Chemie Gebrauch (vgl. dazu S. 209ff.).

Leitet man Hydrogensulfidgasin A m m o nia k-LOsung bis zur Sdttigung ein, so
bildet sich eine Lésung von Ammonium-hydrogensulfid, dem sauren Ammoniumsalz
des Hydrogensulfids. Wird zu der Ammonium-hydrogensulfid-Losung noch einmal

ein gleiches Volumen Ammoniak-Ldsung gesetzt, wie sie vorher mit dem Hydrogensul-
fid-Gas gesittigt wurde, so kann man den Vorgang vereinfachend als Bildung einer
Ldsung des neutralen Ammoniumsulfids (NH,),S formulieren:

NH; + H,S—~>NH,* + HS-
HS-+ NH; >NH,* +S2.

Die zunichst farblose Ammoniumsulfid-Lésung wird an der Luft durch Oxidation
bald gelb, indem sich Polysulfid-Anionen Szz', S32' usw. bilden:

+0 2- 10
ANH,* + 25 + 0, —>4NH; + 2H,0 + 28
+0 10
S2-+ 8§ 58,2 S+ § >S5 usw.

Ammoniumsulfid- und -polysulfid-Losungen, im Laborgebrauch oft als ,,farblo-
ses' bzw. ,,gelbes“ Ammoniumsulfid bezeichnet, sind wichtige
Reagentien. Ammoniumsulfid fillt aus den entsprechenden Salzlésungen aufier den
meisten auch durch Hydrogensulfid ausfillbaren Metallen noch manche andere
Schwermetalle als Sulfide, so z. B. Eisen (vgl. S. 178 u. 209ff.), wobei keine H30"-
Ionen entstehen:

Fe2* + S0,2" + 2NH,* + S2-—>FeS + 2NH,* + 80,42

Beim Schmelzen eines beliebigen schwefelhaltigen Stoffes mit Natrium-
carbonat und Kohle entsteht — wenn nétig, unter dem reduzierenden
Einflusse der Kohle —~ Natriumsulfid, z. B.:

CuSO4 + Na,CO53 >CuO + CO, + NaySO4

6+ 0 2- 2+
Na;SO4 + 4C—Na,S + 4CO.

Auf dieser Umsetzung beruht die wichtige ,, Hepar‘-Reaktion fiir den Nachweis von
Schwefel in beliebigen Verbindungen (vgl. S. 73).

Alle Arbeiten mit Hydrogensulfid und Ammoniumsul-
fid sind unterdem Abzug oderim Stinkraum vorzuneh-
men!
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1. In den kleinen Gasentwicklungsapparat (Fig. 13, S. 28) werden etwa
finf erbsengrofie Stiicke Eisensulfid gegeben und mit etwas verdiinnter
Salzsdure eben iibergossen; zweckmifig gibt man ein wenig konzen-
trierte Salzsdure hinzu und erwdrmt, wenn notig, so lange, bis die Gas-
entwicklung in Gang komm(t.

FeS + 2H,0* »Fe?* + H,S + 2H,0.

Das entweichende Gas werde zuerst in etwas Wasser (1/; Reagensglas
voll) geleitet. Nach einiger Zeit werde ein zweites Reagensglas, das zu
einem Fiinftel mit Ammoniak-Losung gefiillt ist, vorgelegt. Zuletzt
werde das Gas, nachdem das Ableitungsrohr abgetrocknet ist, in ein
drittes Reagensglas geleitet, in dem einige Milliliter konzentrierter
Schwefelsdure enthalten sind. Im ersten Glas bildet sich Hydrogen-
sulfid-Losung, im zweiten Ammoniumsulfid- (bzw. Ammo-
niumhydrogensulfid-)L6ésung. Im dritten scheidet sjch ein feiner weif’-
licher Niederschlag von Schwefel ab, dessen Entstehen sich dadurch
erklart, dafd der Schwefel der Schwefelsdure mit der Oxidationszahl 6+
durch den doppelt negativ geladenen Schwefel des Hydrogensulfids re-
duziert wird, wobei beide in elementaren, d.h. ungeladenen Schwefel
tibergehen:

6+ 2- +0
H,SO, + 3H,S +4H,0 +48S.
Hydrogensulfid kann also nicht mit Schwefelsdure getrocknet werden!

2. Man versetze einige Tropfen alkoholischer Jod-Lésung mit Hydrogen-
sulfid-Losung. Unter Reduktion deslodszum lodid-1on tritt
Entfirbung und eine milchige Triibung durch abgeschiedenen Sch w e-
fel ein.

2- 0 0
H,S +1,+ 2H,0 - S + 2I- + 2H;0".

3. Zu Kupfersulfat-, Bleiacetat-') und Zinn(II)-chlorid-Losung gebe man
Hydrogensulfid-Losung. Es fallen die entsprechenden Sulfide aus,
die schwarz bzw. dunkelbraun sind.

1) Acetate sind Salze mit dem Anion der Essigsiure CH3CO,H; von den vier Wasser-
stoffatomen besitzt nur das mit dem Sauerstoff verkniipfte schwach sauren Charak-
ter.
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Cu?" + H,S + 2H,0—~ CuS + 2H;0"
Sn?* + H,S + 2H,0 - SnS + 2H,0*
Pb2+ + 2CH3C02— + st "'*PbS + 2CH3C02H.

4. Dieselben Niederschldge entstehen auch, wenn die Metallsalz-Losun-
gen schwach angesiuert sind. Dagegen wird aus einer schwach mit Salz-
oder Schwefelsidure angesduerten Probe Cobalt- oder Zinksalz-Lésung
durch Hydrogensulfid nichts gefillt.

5. Von der bereiteten Ammoniumsulfid-Losung setze man je ein paar
Tropfen zu etwas Kupfer-, Cobalt- und Zinksalz-Lésung. Aus allen drei
Losungen fallen die Sulfide aus. Man notiere und merke sich die
Farben dieser und der oben hergestellten Sulfide.

6. Ein Tropfen Ammoniumsulfid-Losung werde auf ein Stiick Silber-
blech gebracht; es entsteht nach kurzer Zeit ein braunschwarzer Fleck
von Silbersulfid Ag,S. Dabei wirkt der Sauerstoff aus der Luft

mit:
0 10 2X1+ 2-

4NH," + 257 + 4Ag + O, 2Ag,S + 4NH, + 2H,0.

7. Man gebe ein Tropfchen Ammoniumsulfid-Losung zu einigen Milli-
litern einer frisch bereiteten, dufderst verdiinnten Losung des kompliziert
zusammengesetzten Natriumnitroprussids (vgl. dazu S. 183); die Losung
nimmt bald eine prichtige Rotviolet t-Firbung an, die spéter ver-
blafdt.

Diese spezifische Umsetzung, der Geruch und die Fihigkeit, ,,Bleipapier*, d. h. ein
mit Bleisalz-Losung befeuchtetes Papier, zu schwirzen, dienenzum Nachweis
von Hydrogensulfid bzw. Sulfid-Ionen.

8. Zum Nachweis von Schwefel in einer beliebigen Verbindung, etwa
Kupfersulfat, mittels der ,,H e p a r*“-Reaktion verfahrt man folgender-
mafen: Ein Kérnchen des Salzes werde mit einer Spatelspitze wasser-
freien Natriumcarbonats gemischt; die Mischung werde in einer kleinen
Vertiefung eines Stiickes Holzkohle in der reduzierenden Lotrohrflam-
me geschmolzen. Um ein Fortblasen des Pulvers zu verhindern, kann
man die Mischung vor dem Gliithen mit einem Tropfchen Wasser be-
feuchten. Nach dem Erkalten werde der Schmelzkuchen auf ein Silber-
blech gelegt, mit Wasser befeuchtet und mit einem Spatel oder Glasstab
zerdriickt. In kurzer Zeit bildet sich ein am Silber fest haftender braun-
schwarzer Fleck von Silbersulfid. Der wéfdrige Auszug der Schmelze gibt
mit Natriumnitroprussid eine violette Fiarbung.
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Phosphorsaure - Saure Salze

Phosphorsiure. Beim Verbrennen von Phosphor entsteht Phosphor(V)-oxid P;054
(oder Diphosphorpentaoxid), das durch geringe Mengen Phosphor(III)-oxid P, O,
(oder Diphosphortrioxid) verunreinigt ist. Phosphor(V)-oxid gibt bei Wasseranlage-
rung eine ganze Reihe von Phosphorsauren. Phosphorsiure schlechthin ist die Mono-
oder Ortho ')-phosphorsiure H3POy4, die aus P, O5 nach

P,0s + 3H,0—>2H;PO,

entsteht. Diese Orthophosphorsaure stellt in reiner Form einen farblosen, kristalli-
nen Stoff dar, der bei 42 °C zu einer zihen Fliissigkeit schmilzt. Beim stirkeren Er-
hitzen verkniipfen sich zunichst zwei Molekiile unter H, O-Abgabe (Kondensation)
zur Diphosphorsiure (frither als Pyrophosphorsiure!) bezeichnet):

2H3P04 - H0—>H4P304;

bei noch héherem Erhitzen bilden sich noch wasserirmere Polyphosphorsiuren; vgl.
S_‘242ff. Phosphor(V)-oxid 1aBt sich durch Erhitzen von Phosphorsiuren nicht ge-
winnen.

In wifliriger L6sung gibt die Monophosphorsidure nur ein Proton in erheb-
lichem Umfange an die Wassermolekiile ab; in bezug auf diese Reaktion

H3PO,4 + H,0—~>H;0" + [H,PO,)

istsiealseine mittelstarke Siure anzusehen. Dagegen erfolgt die Abspaltung
des zweiten und namentlich die des dritten Protons nur in sehr geringem Umfang.
[H,PO4] isteine schwache, [HPO4]? eine duflerst schwache
Sdure.

Eine derartige ,,stufenweise Dissoziation‘ findet man bei allen mehrwertigen Siuren
und Basen (vgl. auch S. 118). So ist z. B. Schwefelsdure in bezug auf die Abspaltung
des ersten Protons H,SO4 + H,O—>H;0* + HSO," eine sehr starke, in bezug auf
die Abspaltung des zweiten Protons HSO,~ + H,O0—>H;0% + SO,42- dagegen nur
eine mittelstarke Sdure. Einzelheiten s. S. 120 u. Tab. 4 auf S. 121.

Saize der Phosphorsdure; allgemeines iiber saure Salze. Im Gegensatz zu HCI haben
die Molekiile von Sauren wie H,SO,4, H3PO4, H4P, 04 u.a. mehrere durch Metall
ersetzbare Wasserstoffatome. Sie bilden daher neben den neutralen Salzen, wie
K,S804, NazPO,, bei denen alle Wasserstoffatome durch Metall ersetzt sind, auch
die S. 24 bereits erwihnten seuren Salze. Wir nannten: NaHSO,4, Na; HPO4,

1) Das Prifix ,,ort h o* wird auch sonst in der anorganischen Chemie gelegentlich
zur Bezeichnung der Sidure, deren Molekiile am meisten Wasser enthalten, und fiir
deren Derivate verwendet; die Prifixe ,,pyro* und ,,meta“ sind veraltet; sie
dienten in einigen Fillen zur Kennzeichnung von wasserdrmeren Siuren, vgl. z. B.

S. 40 ,,Pyroschwefelsiure, S. 243 | Metaphosphate‘. Die Bezeichnung ,,pyro‘‘ (von
dem griechischen Wort fiir Feuer abgeleitet) rithrt daher, daf man z.B. ,,Pyrosulfate*
durch Erhitzen von sauren Sulfaten erhilt, siehe S. 75,
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Ca(HCOj3), . Handelt es sich um eine zweiwertige Siure'), so gibt es nur eine Art
von sauren Salzen, die man als ,,Hydrogen‘-Sulfate, -Carbonate usw. bezeichnet (vgl.
dazu S. 67). Frither wurde auch die Bezeichnung ,,Bi“-sulfate, -carbonate usw. be-
nutzt, die jedoch iiberholt ist. und nicht mehr verwendet werden sollte,

Beiden dreiwertigen Sduren, wie H3PO,, gibt s zwei Reihen von sauren Salzen. Sie
werden nach den auf S. 78f. unter B,a beschriebenen Regeln bezeichnet?):

NaH,PO,4 Mononatrium- dlhydrogenphosphat )
Ca(H,P0O,4), Monocalcmm—bls(dlhydrogenphosphat)
Saure Salze { Na,HPO, Dmatrmm-monohydrogenphosphat ) (abgekiirzt:

Dinatriumphosphat)
CaHPO, Monocalcium- monohydrogenphosphat )
Neutrale?) { Nay3PO, Trinatriumphosphat
Salze Ca3(PO4),  Tricalcium-bis(phosphat)

Durch Erhitzen der sauren Salze erhilt man unter Wasseraustritt Salze der wasser-
drmeren Sduren. So gehen Hydrogensulfate in Disulfate iiber, z. B.:

2KHSO, —EER, 4 0 +K,S,0,.

Beider Phosphorsiure liefern die Salze mit dem Anion HPO42" beim Erhit-
zen Diphosphate:

2N32HP04 - H20 + N34P207.

Das Verhalten der Salze mit dem Anion H,PO," ist verwickelt; Ndheres s. S. 242ff.
Neutrale Phosphate verindern sich beim Erhitzen nicht. — Die Ammonium-
phosphate verhalten sich anders als die Metallphosphate, weil jene beim Erhitzen
NH; abgeben; vgl. z. B. unten bei Phosphorsalz und S. 93.

Aufer den Phosphaten der Alkalimetalle und des Ammoniums sind fast alle neutra-
len Phosphate in Wasser sehr wenig 10slich; in starken Sduren hingegen losen sie sich
fast ausnahmslos.

Unter ,,Natriumphosphat* schlechthin versteht man das Dinatriumsalz
Na,HPO4. ,,Phosphorsalz* ist Ammonium-natrium-hydrogenphosphat
(NH4)NaHPOy; es gibt beim Erhitzen aufier Wasser auch Ammoniak ab; die dabei
entstehende Schmelze (,,Phosphorsalz-Perle‘*) hat die Fahigkeit, Metalloxide
aufzuldsen, wobei in vielen Fillen charakteristisch gefarbte Glasflisse
entstehen, die beim Abkiihlen nicht kristallisiert, sondern glasig erstarren.

l) Einwertige Sduren, wie HCl usw., bilden iiberhaupt keine sauren Salze. Allerdings
kennt man Verbindungen, wie z. B. KHF,; das hier vorhandene Anion [FHF]" muf
man aber als ein Anlagerungsprodukt von HF an F- ansehen.
2) Salze mit dem Anion H,PO,4 bezeichnete man friiher als primir, mit HPO42- als
sekundar mit PO43- als tertidr.

) Das ,,Mono“ kann in derartigen Namen wegbleiben; es geniigt Natrium-dihydro-
genphosphat bzw. Dinatrium-hydrogenphosphat bzw. Calcium-hydrogenphosphat.
4 Vgl. aber S. 117f. iiber basische bzw. saure Reaktion der Losungen von formal neu-
tralen Salzen.
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1. Unter dem Abzug werde gemifd Fig. 20 ein Porzellantiegeldeckel —
mit dem Griff nach unten — in eine Abdampfschale gelegt und auf ihn
so viel roter Phosphor gebracht, wie eine Erbse ausmacht. Durch Beriih-
ren mit einer Flamme werde der Phosphor entziindet, worauf man
sofort einen trockenen Trichter iiber die Flamme in die Abdampfschale
stellt; an der einen Seite schiebe man zwischen Trichter und Schale ein
Streichholzstiickchen, damit ein Spalt bleibt, durch den die zur Ver-

Fig. 20. Phosphor-Verbrennung

brennung notige Luft eintreten kann. Der Phosphor verbrennt langsam,
und weiles Phosphor(V)-oxid setzt sich im Konus und im Rohr
des Trichters ab, wiahrend auf dem Tiegeldeckel eine rote Masse, die
niedere Oxide des Phosphors enthilt, zuriickbleibt. Das Phosphor(V)-
oxid werde mit etwas Wasser vom Trichter in die Schale gespiilt; es 16st
sich sofort unter Zischen auf, weil es sich mit Wasser sehr energisch
verbindet?).

Monophosphorsiure. 2. Wenige Tropfen einer Natriumphosphat-Losung
werden mit einigen Tropfen verd. Salpetersdure angesiuert und dann
mit etwa 2—3 ml, also relativ viel einer speziell zusammengesetzten
Ammoniummolybdat-Losung (vgl. Anhang S. 268) versetzt. Die Losung
farbt sich gelb; bei schwachem Erwidrmen entsteht allmahlich als fein-
korniger, gelber, schwerer Niederschlagdas Ammonium-molyb-
dophosphat (NH,);[P(M0y0,0)4]%). Bei Gegenwart grofierer Phos-
phorsiuremengen erscheint der Niederschlag auch schon bei Raumtem-
peratur. Bei der Ausfithrung der Umsetzung ist wichtig, daf} eine reich-
liche Menge der Ammoniummolybdat-Losung, die viel Salpetersidure

1) Auch mit dem in der Luft enthaltenen Wasserdampf verbindet sich Phosphor(V)-
oxid langsam. Solche Stoffe bezeichnet man als hygroskopisch, vgl dazu
S. 106.

2) In der Molybdophosphorsiure, die zu den sogenannten ,,Heteropolysiu-
ren (vgl. S. 259f.) gehort, ist formal jedes O“"-Teilchen der Phosphorsiure durch
eine (Mo30 ;)% -Gruppe ersetzt.
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und Ammoniumnitrat enthilt, zugesetzt wird; ferner darf nicht zu stark
erhitzt werden, weil sonst Molybdédnsdure ausfallen kann. Der Molybdo-
phosphat-Niederschlag 16st sich in Ammoniak-Losung zu einer farblosen
Losung. Wichtige und quantitative Fiallung der Phosphorsidure aus sau-
rer Losung!

3. Wenige Tropfen Natriumphosphat-Losung werden mit ebensoviel
konzentrierter Salzsdure vermischt; dazu werde die gleiche Menge
Magnesiumchlorid-Losung gesetzt. Dann gebe man Ammoniak-Lsung
hinzu, bis die Losung auch nach dem Umschiitteln noch deutlich danach
riecht. Es fillt — aus stark verdiinnter Losung erst nach einiger Zeit —
Ammonium-magnesium-phosphat?) aus. Der Zusatz von
Salzsiure dient zur Bildung von Ammoniumchlorid, das ein Ausfallen
von Magnesiumhydroxid aus der ammoniakalischen Losung verhindert
(Niaheres vgl. S. 120f.). Wichtige und quantitative Fallung der Phos-
phat-lonenaus ammoniakalischer Losung!

HPO,> + Mg?* + NH, >MgNH,PO,.

Ammonium-magnesium-phosphat geht beim Glithen in Magnesium-
diphosphat iiber.

2MgNH,PO, -Mg,P,0, + 2NH, + H,0.

4. Wenige Tropfen Natriumphosphat-Losung werden mit etwas Silber-
nitrat-Losung versetzt. Es fallt gelbesSilber-(mono)phosphat
Ag,;PO, aus. Der Niederschlag ist sowohl in Salpetersdure als auch in
Ammoniak-Losung 16slich.

5. Phosphorsalz-Perle. Man tauche das heifle Ende eines Magnesiastéb-
chens in etwas Phosphorsalz und schmelze das haftengebliebene Salz in
dem heiflesten Teile der Bunsenbrennerflamme, bis eine klare Schmelze
entstanden ist, aus der sich keine Blasen mehr entwickeln. An diese
Perle bringe man sehr wenig von dem Oxid oder einem Salz eines der

1) Dieses Salz kristallisiert mit 6 Molekiilen Kristallwasser. In diesem Buch wird dies -
hier und in dhnlichen Fillen in den Formeln nicht zum Ausdruck gebracht, damit
der Anfinger nicht unnétig belastet wird. Es ist aber mit Nachdruck darauf hinzu-
weisen, dafd der Gehalt an Kristallwasser fiir die Kristallstruktur und viele Eigenschaf-
ten der Stoffe von grofler Bedeutung ist. In einigen Fillen (z.B. Soda, Gips, Borax)
wird im Text auf den Kristallwasser-Gehalt besonders hingewiesen. Fiir einige wich-
tige feste Reagentien findet man den Kristallwasser-Gehalt in dem Verzeichnis

S. 270/72.
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Metalle Kupfer, Cobalt, Nickel, Eisen und erhitze die Perle nochmals
einige Zeit zum Schmelzen. Man beobachte die Farbe der Perle in der
Hitze und wihrend des Abkiihlens und wiederhole den Versuch mit
neuen Perlen und den Salzen der anderen Metalle.

Namen anorganischer Stoffe

In der anorganischen Chemie lag friiher fiir den Lernenden eine besondere Schwierig-
keit darin, daB fiir ein und denselben Stoff verschiedene Namen verwendet wurden.
Diese historisch zu verstehende Entwicklung filhrte zu unvermeidlichen Miflverstind-
nissen. 1957 hat die Internationale Union fiir Reine und Angewandte
Chemie (IUPAC) Regeln fiir eine international giiltige, in sich konsequent durchge-
fiilhrte Nomenklatur veroffentlicht; diese Regeln wurden von der 51. Ausgabe dieser
Einfiihrung an benutzt. 1970 wurden von der IUPAC die Regeln von 1957 erginzt
und verbessert. Die deutsche Fassung dieser ,,Regeln von 1970 ist durch eine Kom-
mission der Gesellschaft Deutscher Chemiker erarbeitet worden, der auch Sachver-
stindige aus Osterreich und der Schweiz angehért haben'); sie liegt dieser Ausgabe
zugrunde.

Selbstverstindlich finden sich in der dlteren Literatur — und leider gelegentlich auch
noch in modernen Veroffentlichungen — veraltete Bezeichnungen; um dem Studie-
renden das Verstindnis dieser Arbeiten zu erleichtern, ist in dieser Einfilhrung gele-
gentlich auf diese dlteren Namen hingewiesen.

A. Viele chemische Verbindungen sind bindr (d. h. sie bestehen aus nur zwei Ele-
menten) oder aber sie konnen fiir Nomenklaturzwecke als bindr betrachtet werden.
Bei der [TUPAC-Nomenklatur wird kein Unterschied gemacht zwischen Verbindun-
gen, die aus Tonen aufgebaut sind, und solchen, die kovalent sind. Der positiv gela-
dene (oder als positiv geladen zu betrachtendei)) Anteil bleibt im Namen unverin-
dert; der negative erhilt die Endung -id oder -at (gelegentlich -it, vgl. C). Die En-
dung -id benutzt man fiir einatomige Anionen (z. B. C1~ Chlorid, 0%~ Oxid) und fir
einige mehratomige (OH™ Hydroxid, NH, ™ Amid, CN~ Cyanid, O,*~ Peroxid, O,
Hyperoxid, N3~ Azid); sonst erhalten mehratomige Anionen die Endung -at.

NaCl  Natriumchlorid (NH4),CO; Ammoniumcarbonat
KOH Kaliumhydroxid Ca(NO;), Calciumnitrat
CaSO, Calciumsulfat KIO, Kaliumiodat

B. Um das Mengenverhiltnis der Bestandteile einer Verbindung anzugeben,
bestehen nach den IUPAC-Regeln folgende drei Moglichkeiten:

a) Allgemein anwendbar — sowohl fiir Salze als auch fiir kovalente Verbindungen —
ist die Angabe der Zahl der Atome durch vorgesetzte griechische Zahlworter.
Die Vorsilbe ,mono‘ und in manchen Fillen andere Zahlwérter konnen weggelassen
werden, wenn keine Verwechslung maoglich ist.

1y IUPAC: Regeln fiir die Nomenklatur der Anorganischen Chemie 1970. Deutsche
Fassung. Verlag Chemie, Weinheim. 1975.

2) Bei bindren Verbindungen aus Nichtmetallen wird der Bestandteil als positiv be-
trachtet (und auch in der Formel zuerst genannt), der in der folgenden Reihe zuerst
steht: Rn, Xe, Kr; B; Si, C; Sb, As, P, N; H; Te, Se, S; At, I, Br, Cl; O; F. Beispiele:
Xer, NH3, H2 S, SzClz, Cl2 0, 0F2
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FeCl, Eisen-dichlorid N,O Distickstoff-(mono)oxid
FeCl; Eisen-trichlorid NO (Mono)Stickstoff-(mono)oxid
Fe,0; Dieisen-trioxid NO, (Mono)Stickstoff-dioxid

CuO Kupfer-monoxid N,0,; Distickstoff-tetraoxid

Cu,0 Dikupfer-monoxid N,Os Distickstoff-pentaoxid

Ag, F  Disilber{mono)fluorid

Hg,Cl, Diquecksilber-dichlorid

Vereinfachte Namen:

H,S Hydrogensulfid AlCl;  Aluminiumchlorid

Fir Atomgruppen werden, wenn Doppeldeutigkeiten vermieden werden sollen, die
Vorsilben ,bis’, ,tris‘, ,tetrakis‘ usw. benutzt, z. B. wird Ca3(PO,), als Tricalcium-
bis(phosphat) bezeichnet zur Unterscheidung von CasP,0, Calcium-diphosphat
(vgl. S. 242f.).

b) Insbesondere fiir salzartige Verbindungen ist eine Bezeichnungsart geeignet, die
auf A. Stock zuriickgeht: Die Oxidationszahl des Metalls wird durch eine an den
Namen') unmittelbar angehingte romische Ziffer bezeichnet, die in runde Klam-
mern gesetzt wird.

FeCl, Eisen(II)-chlorid CuCl Kupfer(I)-chlorid
FeCl;  Eisen(IIT)-chlorid CuCl, Kupfer(II)-chlorid
Fe,0; Eisen(III)-oxid Hg,Cl, Quecksilber(I)-chlorid

K;3;MnO,4 Kalium-manganat(V)
K,MnO, Kalium-manganat(VI)
KMnO, Kalium-manganat(VII)

c¢) Das in den IUPAC-Regeln ebenfalls empfohlene Ewens-Basset-System verwen-
det Bezeichnungen wie: Eisen(2+)-chlorid fiir FeCl; und Diquecksilber (2+)-chlorid
fir Hg,Cl,. Es wird in Deutschland wenig benutzt.

1) Die Kommission, die die deutsche Fassung der IUPAC-Regeln 1970 bearbeitet
hat, setzt sich fiir die in den Regeln gegebene Anregung ein, in solchen Fillen fiir die
Kationen die lateinischen statt der deutschen Namen zu benutzen (z. B. fiir FeCl,
Ferrum(II)-chlorid statt Eisen(I1)-chlorid).

Ferner stellt die Kommission zur Wahl, auch in der deutschen wissenschaftlichen
Literatur fiir die Nichtmetalle H, C, N, O und S statt der Namen Wasserstoff, Koh-
lenstoff, Stickstoff, Sauerstoff und Schwefel die in den meisten anderen Sprachen
verwendeten lateinischen (griechischen) Namen Hydrogen, Carbon, Nitrogen, Oxy-
gen und Sulfur zu verwenden. Besonders wiirde sie dies bei Verbindungen begriifien,
in denen diese nichtmetallischen Ele