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Vorwort.

Es ist in den vergangenen Jahren sehr oft von einem Riickgang der Pharmazie
gesprochen worden, und es hat nicht an Versuchen gefehlt, wissenschaftliche
Interessen neu zu beleben und zu férdern; als einen Beitrag dazu mdochte ich
das vorliegende kurze Lehrbuch der Pharmazeutischen Chemie betrachtet wissen.
Nach meiner Ansicht hat es sich wohl nicht wirklich um einen Riickgang gehandelt,
sondern die Pharmazie hat eher den Anschlul an einige Gebiete verloren, deren
rasche Entwicklung in den letzten Jahrzehnten ein gleichmiBiges Schritthalten
sehr erschwerte. Besonders die Chemie, an deren Entwicklung die Pharmazie
frither so tatigen Anteil hatte, ist uns etwas entglitten. Die knappe Studienzeit
konnte dem Studierenden nur kleine Ausschnitte aus den zahlreichen Einzel-
gebieten zuginglich machen, und in der Apotheke selbst interessierten mehr
warenkundliche Gesichtspunkte.

Die Ausdehnung des Studiums wird hier Abhilfe schaffen; es ist aber nun
nicht so, daBl die gewonnene Zeit ausschlieBlich der Chemie zugute kommt;
auch andere Gebiete, besonders auch solche, die in enger Beziehung zur Medizin
stehen, wollen beriicksichtigt werden. Es wird also auch weiterhin eine gewisse
Beschrankung im Chemieunterricht erforderlich sein. Diesen Bedingungen
soll das vorliegende Lehrbuch gerecht werden; es war dabei oft schwer, den Stoff
in zweckméaBiger Weise zu beschrinken und dabei doch wesentliche allgemeine
Grundlagen und Beziehungen zur Biologie nicht zu vernachlissigen. Ich habe
daher reine Stoffbeschreibungen und besonders auch Arzneibuchangaben weit-
gehend eingeschrinkt; dafiir sind Fragen von biologischer Bedeutung, die zur
Medizin hiniiberleiten, wo es anging, beriihrt worden. Die allgemeinen chemischen
Tatsachen sind soweit behandelt worden, wie sie der Apotheker als unerldBliche
Grundlage braucht ; fiir diejenigen, die sich spaterhin einer spezielleren chemischen
Ausbildung widmen wollen, wird der Anschlull an ausfiihrlichere chemische Lehr-
biicher dann nicht schwer zu finden sein.

Im anorganischen Teil ist eine alte Tradition verlassen worden; ich habe
versucht, vom Atom ausgehend die Materie zu erfassen, statt, wie es sonst
iblich ist, von der Materie ausgehend zum Atom zu gelangen. Ich hoffe, damit
leichter Verstindnis zu erwecken und engere chemische Beziehungen aufzeigen
zu kénnen, als es auf dem anderen Wege moglich ist. Die Darstellung ist dabei
absichtlich knapp und mehr gleichnishaft gewahlt, unter Verzicht auf Beweis-
fubrung und ohne Anspruch auf Ausfithrlichkeit. Ich wire dankbar, wenn ich
gerade iiber diesen Punkt Urteile und Ratschlige erfahren wiirde, und wenn
ich besonders aus den Kreisen der Studierenden Hinweise auf solche Darstellungs-
und Ausdrucksformen erhalten wiirde, deren Verstindnis Schwierigkeiten bereitet.



v Vorwort.

Im organischen Teil habe ich Strukturbeweise und Synthesen nur ganz kurz
erortern konnen und mich meist darauf beschrinkt, auf die eine oder die andere
Moglichkeit hinzuweisen. Eine ausfiihrlichere Darstellung hitte den Rahmen
des Buches, den ich mit voller Absicht so knapp gehalten habe, weit iiber-
schritten. Dafiir habe ich mehr Wert darauf gelegt, Naturstoffe, die medizinisch
oder biologisch von Bedeutung sind, in gréBerer Auswahl darzubieten.

Ich hoffe, daB das Buch auch bei Medizinstudenten Interesse finden wird.
und daB es so dazu beitragen moge, die beiden Berufszweige, Medizin und
Pharmazie, die so viele gemeinsame Aufgaben haben, noch weiter zu verbinden.

Istanbul, im Oktober 1938.
K. BODENDORF.
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A. Allgemeine Einfiihrung.

I. Chemie ist die Wissenschaft von der Zusammensetzung und dem Aufbau
der Materie. Die Methoden, die dieser Forschung dienen, kénnen verschiedener
Art sein. Ein Stoff, dessen chemische Natur ergriindet werden soll, kann
durch geeigneten Abbau so weit zerlegt werden, dafl man schlieBlich zu Stoffen
kommt, die durch einfache chemische Operationen nicht weiter zerlegt werden
kénnen. Diese Stoffe betrachtet man vom chemischen Standpunkt aus als die
Baustoffe der Materie. Man bezeichnet sie als chemische Grundstoffe oder Elemente.

Das chemische Bawmaterial der gesamten Materie sind die Elemente. Sie
lassen sich durch einfache chemische Operationen nicht in noch einfachere Grund-
stoffe zerlegen.

Das Teilgebiet der Chemie, das sich mit der Ergriindung der elementaren
Zusammensetzung der Materie beschaftigt, ist die analytische Chemae.

Eine andere Methode zur Erforschung der Bauprinzipien der Materie besteht
darin, dal man aus bereits erforschten, verhaltnismaBig einfachen Stoffen
neue, kompliziertere aufbaut. Durch Analyse der neugebildeten Stoffe lassen
sich die bei solchen Neubildungen waltenden GesetzmiBigkeiten enthiillen.
Das Teilgebiet der Chemie, das sich mit der kiinstlichen Neubildung von Stoffen
befalt, ist die synthetische Chemie. Ihre Aufgabe besteht in der Herstellung
von neuen Stoffen oder in der kinstlichen Herstellung von natiirlich vor-
kommenden Stoffen und in der Aufklirung der in der Materie waltenden Aufbau-
prinzipien.

Die Zusammenfassung der in den chemischen Beziehungen waltenden
GesetzmiBigkeiten geschieht in der theoretischen Chemie. Da zur Definition
dieser GesetzmaBigkeiten vielfach physikalische Begriffe herangezogen werden,
und da die den Aufbau bewirkenden Krifte rein physikalischer Natur sind,
wird das Gebiet der theoretischen Chemie besser zur physikalischen Chemie
erweitert. Dieses Grenzgebiet zwischen Chemie und Physik kann bei anderer,
betont physikalischer Betrachtungsweise auch als chemische Physik be-
zeichnet werden.

Aufler den genannten Teilgebieten der Chemie ist noch die technologische
Chemie zu nennen, deren Aufgabe es ist, die Erfahrungen des chemischen
Laboratoriums in geeigneter Weise in den Fabrikationsbetrieb zu iibertragen.

Die Biochemie stellt diejenigen Stoffe und Vorginge in den Vordergrund
ihrer Untersuchungen, die fiir den Ablauf von Lebensvorgingen wichtig sind.

Die pharmazeutische Chemie ist die Chemie der Heilmittel. Unter Heil-
mittel versteht man Stoffe, die unter bestimmten Bedingungen einen krank-
haften Zustand des menschlichen oder tierischen Organismus zu beseitigen
oder zu mildern geeignet sind. Ein Stoff, der unter bestimmten Voraussetzungen,
z. B. bei Verabreichung einer ganz bestimmten Menge, ein Heilmittel ist, kann
in anderen Fillen, etwa bei Verabreichung von Mengen, die weit unter der
therapeutischen Dosis liegen, indifferent, oder unter Umsténden, z. B. in hohen
Dosen, ein Gift sein. Es 148t sich demnach keine deutliche Abgrenzung treffen
zwischen Stoffen, die Heilmittel sind, und solchen, die es nicht sind. Eine solche
Grenze wiirde auch dauernd dadurch verschoben werden, daB mit neuen Heil-
methoden auch neue Heilmittel eingefiihrt werden.

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 1
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Die pharmazeutische Chemie in weiterem Sinne ist ein Gebiet, das auf
den Grundlagen der allgemeinen Chemie mit allen ihren Teilgebieten ihr Haupt-
gewicht auf die Kenntnis und Erforschung derjenigen Stoffe und Vorginge legt,
die zu der Heilkunde in Beziehung stehen.

II. Um die Vielfiltigkeit der natiirlich vorkommenden und kiinstlich her-
gestellten Stoffe in ibersichtlicher Weise nach chemischer Zusammengehérigkeit
zu ordnen, bedarf es eines wohlbegriindeten Systems. Es ist naheliegend,
ein solches System auf den GesetzméBigkeiten und Aufbauprinzipien der Natur
zu begriinden. Wir werden sehen, daB es gerade die elementarsten Aufbau-
prinzipien der Natur sind, welche uns die Grundlagen fiir ein chemisches
System liefern.

Es wird also zuerst die Frage zu erortern sein: Wie haben wir uns den
Aufbau der Materie in all ihrer Vielfiltigkeit zu erkliren? Die analytische
Chemie gibt zu dieser Frage eine verbliiffende und zugleich verwirrende Aus-
kunft, die die weitere Behandlung wesentlich vereinfacht: Die gesamte Materie
ist aus nur etwa 90 verschiedenen Grundstoffen (Elementen) zusammengesetzt.
Verbliiffend ist daran, daB die ungeheure Mannigfaltigkeit der natiirlichen und
synthetischen Substanzen sich auf so wenige Grundstoffe zuriickfithren 1if3t.
Verwirrend erscheint der Gedanke, wie kompliziert die Aufbauprinzipien wohl
sein mogen, damit aus einer so kleinen Zahl verschiedener Baustoffe so Viel-
faltiges hervorgehen kann. In der Tat sind die Aufbauprinzipien keineswegs
einfacher Art, aber wiederum verbliiffend ist dabei, daBl sie auf ein einziges
Grundprinzip zurickfiihrbar sind: auf elektrische Krafte.

Alle natiirlichen und synthetischen Substanzen lassen sich auf etwa 90 Grund-
stoffe und die Wirkung elektrischer Krifte zuriickfiihren.

Uber die Art und Wirkung dieser elektrischen Krifte ist in der neueren
Zeit viel diskutiert worden. Neueste Deutungen (durch die Quantenmechanik
oder auch Wellenmechanik begriindet) ruhen so stark auf Mathematischem,
daB sie uns kein Bild, keine gedankliche Vorstellung mehr ermdéglichen. So
wichtig diese Ergebnisse fiir grundsatzliche Erkenntnisse und fiir manche
speziellen Gebiete auch sein mogen, fiir die weitaus meisten chemischen Vor-
géinge kommt man mit einfachen Vorstellungen und bildlichen Ubertragungen
aus. Wir wollen daher versuchen, diese Ergebnisse unter Zuhilfenahme friiherer
und einfacherer Vorstellungen auf die Ebene des ErfaBbaren zu projizieren
und uns ein Anschauungsbild von dem Bau der Materie konstruieren.

Wir werden zweckmifBig von den einfachsten Stoffen ausgehen, von den
Elementen. Wir sahen, daf} sie sich durch gewohnliche chemische Mittel nicht
auf noch einfachere Stoffe zuriickfilhren lassen. Wie aber ist nun ein solche
elementare Materie in sich gegliedert. Aus zahlreichen physikalischen Eigen-
schaften der verschiedenen Elementarmaterien miissen wir schliefen, dafl jede
elementare Materie aus Bausteinen zusammengesetzt ist, die unter sich einheit-
lich und gleichartig, fiir jedes Element aber verschieden und charakteristisch
sind. Wenn wir geschmolzenes Blei (Blei ist ein Element) langsam erstarren
lassen, so finden wir in der halb erstarrten Masse Gebilde (Krystalle) von ganz
bestimmter und immer gleicher Form. Wenn wir den gleichen Versuch etwa
mit geschmolzenem Zinn vornehmen, so erhalten wir wiederum Krystalle von
ganz bestimmter und immer gleicher Form, die aber anders ist als die der Blei-
krystalle. Dieses differenzierte Verhalten ist grundsitzlich auf die Verschieden-
artigkeit der elementaren Bausteine zuriickzufithren. Dafl daneben auch aus
gleichen Bausteinen verschiedenartiger Aufbau bewirkt werden kann, ist eine
Ausnahmeerscheinung, die zuweilen dann zu beobachten ist, wenn die Bau-
steine sich unter verschiedenartigen dufleren Bedingungen aus dem ungeregelten
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Zustand der Schmelze zum regelmiBigen Bau der Krystalle anordnen. Die
Bausteine der elementaren Materie bezeichnet man als Atome.

Wie haben wir uns nun diese elementaren Bausteine, die Atome, vor-
zustellen, und wodurch unterscheiden sich die Atome der verschiedenen Elemente
voneinander ? Als Elemente haben wir Stoffe definiert, die sich durch einfache
chemische Operationen nicht in noch einfachere Stoffe zerlegen lassen. Als
Atome wollen wir Bausteine, also Gebilde bezeichnen, die sich durch einfache
chemische oder physikalische Operationen nicht in noch einfachere, also kleinere
Teile zerlegen lassen.

Ein Atom ist die Einheit, also die kleinste, nicht weiter teilbare Menge eines
Elementes.

Es ist logisch zunéchst nicht zu verstehen, dal es irgendwo eine Mengen-
einheit geben soll, die nicht wenigstens theoretisch noch weiter teilbar sein
konnte. Wenn die vorher entwickelte Vorstellung, daB die Verschiedenartigkeit
der Elemente auf eine Verschiedenartigkeit ihrer Bausteine (Atome) zuriick-
zufithren ist, zu Recht besteht, dann muf eben diese Verschiedenartigkeit
bereits in den Atomen vorliegen und irgendwie in ihrer Struktur verankert sein.
Diese innere Atomstruktur bedingt es, daB eine Teilung eines Atoms nicht
ohne Zerstorung seiner Struktur und seiner durch diese bedingten Grundeigen-
schaften moglich ist.

Ein Atom ist danach als ein Individuum zu betrachten, das nur als ganzes
und ungeteiltes Gebilde gewisse ,,Funktionen* betéitigt, deren Summe wir als
seine charakteristischen und individuellen Eigenschaften bezeichnen. Dieser
Vorstellung liegt bereits ein zunéchst vollig ungeformtes Bild von dem Wesen
der Atome zugrunde, nidmlich, daBl das Individuum ,, Atom‘ in sich wieder
irgendwie differenziert ist, und zwar so differenziert, daB durch einfache chemische
Operationen eine Beeinflussung dieser inneren Differentiation nicht bewirkt
werden kann. Wir kénnen zwar, wie wir spiter sehen werden, durch #uBerst
gewaltsame Angriffe mit energischen physikalischen Mitteln die innere Struktur
eines Atoms sprengen. Damit verindern sich aber auch alle seine Grund-
eigenschaften.

Nach allem kénnen wir also geradezu von einem inneren Aufbau der Atome
sprechen. Das Bauprinzip der Atome ist aber von dem Prinzip des atomaren
Aufbaues der Materie vollig verschieden. Wir konnen ein Stiick einer Elementar-
materie mit allereinfachsten physikalischen oder mechanischen Mitteln bis zu
Atomen zerlegen, ohne daf die Eigenschaften sich &ndern. Ein Atom dagegen
ist durch einfache Mittel ttberhaupt nicht weiter zu zerlegen, und wenn man
es durch besondere, energische Angriffe sprengt, sind seine Grundeigenschaften
verdndert.

Wir haben vorher gesagt, daBl beim Aufbau der Materie elektrische Krifte
wirksam sind. Da man aber diese elektrischen Krifte von der Materie nicht
trennen kann, miissen sie bereits in den Bausteinen der Materie, den Atomen,
verankert sein.

Atome sind demnach Gebilde, in denen elektrische Krifte fixiert sind,
und zwar so, dafl positive und negative Ladungen einander #quivalent sind,
damit das Gebilde nach auBen hin neutral bleibt. Uber die Anordnung der
Ladungen wissen wir aus dem Verhalten von Atomen verschiedenster Elemente
beim Beschiefen mit winzigen positiv geladenen Geschossen (aus radioaktivem
Zerfall herriihrenden «-Teilchen), dal die positiven Ladungen im Atomzentrum
zusammengeballt sind. Entsprechende quantitative Untersuchungen gaben
sogar Aufschluf} iiber die relative GroBe dieses positiven Atomzentrums, das
man als Atomkern bezeichnet. Der Atomkern mit seinen positiven Ladungen
ist zugleich auch Tréger der Masse des Atoms. Er ist aber im Verhiltnis zum

1*
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gesamten Atom auBerordentlich klein. Uber den Feinbau des Atomkerns ist
man noch recht wenig unterrichtet.

Uber die Anordnung der negativen Ladungen sind dagegen gut begriindete
Vorstellungen entwickelt. Zunichst mull die Anzahl der negativen Ladungen
ebensogroB sein wie die der im Kern zusammengeballten positiven. Ferner
muB die Anordnung der negativen Ladungen so beschaffen sein, da dadurch
die GroBe des gesamten Atoms bestimmt ist. Da aber der Kern nur einen
winzigen Teil des gesamten Atoms ausmacht, miissen die negativen Ladungen
relativ weit von ihm entfernt sein. Wir wollen die negativen Ladungen als
konkrete elektrische Grundeinheiten (Elektronen) bezeichnen, obwohl man sie
jetzt vielfach als eine Ballung von Schwingungen betrachtet. Die Elektronen
sind also vom Kern relativ weit entfernt, jedoch nicht so weit, daB sie sich auBer-
halb des Wirkungsbereiches der positiven Kernladungen befinden. Zwischen
beiden sind also anziehende CourLomBsche Krifte wirksam. Um zu erklaren,
daB trotz der Anziehung die Elektronen nicht in den Kern stiirzen, nimmt man
eine Bewegung der Elektronen um den Kern an, und zwar derart, dal die
Zentrifugalkraft der Anziehung gerade die Waage hilt. Neben der Bewegung
um den Kern besitzen die Elektronen noch eine Eigenrotation, einen Drall,
der in zwei Richtungen verlaufen kann: Rechts- und Linksdrall. Diese Vor-
stellungen koénnen nur als ein ganz grob sinnfilliges Bild betrachtet werden,
das jedoch zum Verstdndnis der rein chemischen Eigenschaften der Atome
ausreicht. Die Bewegung der Elektronen um den Kern kann man sich in
Planetenbahnen vorstellen, iiber deren Anordnung optische Eigenschaften Auf-
schlufl geben.

Es ist einleuchtend, daB die Kompensation der Anziehung zwischen Kern
und Elektronen durch die Zentrifugalkraft der kreisenden Elektronen auf
verschiedene Art moglich ist. Die Elektronen konnen sich in ganz ver-
schiedenen Abstinden vom Kern bewegen. Da die Anziehung proportional dem
Quadrat der Entfernung abnimmt, muB} auch die Geschwindigkeit der kreisenden
Bewegung mit zunehmender Entfernung so abnehmen, dafl die beiden Krifte
sich die Waage halten. Es miiBte danach die Bewegung der Elektronen in
allen moglichen Abstinden, nur mit verschiedener Geschwindigkeit, denkbar
sein. Nun hat aber PLANCK aus gewissen Strahlungsvorgingen abgeleitet,
daB auch die Energie sich aus kleinsten unteilbaren Einheiten zusammensetzt,
ahnlich wie die Materie sich aus Atomen aufbaut. Man bezeichnet diese kleinsten
nicht weiter teilbaren Energiemengen als Energiequanten (E) und definiert sie
durch die Beziehung E =4 -», worin kb eine Konstante (das PrLaNCKsche
Wirkungsquantum)und » die Schwingungsfrequenz (Lichtgeschwindigkeit/Wellen-
lange) ist. Daraus erglbt sich, daB nicht alle denkbaren energetischen Ubergiinge,
sondern nur sprungweise, durch Energiequanten E gegebene Anderungen méglich
gind. Fiir unser Bild vom Bau der Atome bedeutet das, daB die Elektronen
nicht in Bahnen mit allen beliebigen Kernabstdnden kreisen konnen, sondern
daB nur ganz bestimmte, durch £ gegebene Bahnabstinde moglich sind. Wir
kénnen unser Bild also dahin vervollstiindigen dafl um einen Kern mit
positiven Ladungen die Elektronen sich in ganz bestimmten Bahnen bewegen,
wobei die Abstinde dieser Bahnen sich wie 1:4:9:16 usw. verhalten. Man
bezeichnet die verschiedenen Bahnen mit K, L, M, N, O, P, Q.

Es ist bekannt, daB die Elemente bei hohen Temperaturen Lichtstrahlungen
aussenden, die man durch spektrale Zerlegung analysieren kann. Dabei zeigt
es sich, daB alle Elemente charakteristische Linienspektren besitzen, die
auch zur Identifizierung geeignet sind. Die Spektren zeigen untereinander
groBe Verschiedenheit. Das Wasserstoffspektrum besteht aus 4 Hauptlinien,
Helium zeigt schon 7 und bei Eisen sind insgesamt etwa 2000 verschiedene
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Linien beobachtet worden. Es ist klar, daB diese Eigenschaft der Elemente
bereits in den Atomen vorhanden und in ihrem Bau begriindet sein mufl. Die
Erklirung dafiir finden wir in den umlaufenden Elektronen. Durch Zufiihrung
von Energie in Form von Wirme kénnen Elektronen in einen Zustand héheren
Energiegehaltes iibergefithrt werden. Wir konnen uns das so vorstellen, dal} ein
Elektron aus seiner normalen Bahn in eine andere, vom Kern weiter entfernte
Bahn ,,gehoben‘ wird. Zur Uberwindung der Anziehung mufl Arbeit geleistet
werden, deren Energie durch die zugefilhrte Wirme gedeckt wird. Diese Energie
steckt in dem ,,gehobenen‘ Elektron. Ihr Betrag macht ein Energiequant (E)
aus, wenn es sich um eine iiberwundene Bahndifferenz handelt, 2 E bei zwei,
3 E bei drei Bahndifferenzen usw. Ein ,,gehobenes Elektron befindet sich
in einem labilen Zustand und stabilisiert sich durch Riickkehr in seine normale
Bahn. Dabei gibt es den in ihm steckenden Energieiiberschull wieder quanten-
méifBig in Form von Lichtstrahlung ab. Verschiedenartige Elektroneniiberginge
liefern Energiequanten mit verschiedener Frequenz (v), es treten dabei Strahlungen
von verschiedenartigen Wellenlingen auf, die man bei spektraler Zerlegung
an den verschiedenen Farben erkennt.

Nun kann man auf hier nicht ndher zu erklirende Weise die Frequenzen
der verschiedenen Spektrallinien eines Elementes verschiedenartigen Elektronen-
zustdnden zuordnen und damit ein genaues Bild von der Anordnung der Elek-
tronen in den Atomen der verschiedenen Elemente gewinnen. Das am einfachsten
gebaute Atom ist das Wasserstoffatom. Es besitzt einen Kern mit nur einer
positiven Ladung, um den ein Elektron kreist, das sich im Normalzustand
auf der K-Bahn bewegt. Wenn wir die Elemente nach der Zahl der freien positiven
Kernladungen ihrer Atome anordnen, dann kommen wir zu einer Reihe, in der
die Kompliziertheit der Atomstruktur stindig zunimmt. In dieser Reihe ist das
zweite Element das Helium mit zwei freien positiven Kernladungen und zwei
kreisenden Elektronen, die sich beide in der K-Bahn bewegen. Das dritte
Element ist das Lithium, um dessen dreifach positiv geladenen Kern 3 Elektronen
kreisen. Von diesen bewegen sich zwei auf der K-Bahn, das dritte auf der
L-Bahn. Die folgende Tabelle 1 gibt eine Ubersicht iiber die Anordnung der
Elektronen in den Atomen der verschiedenen Elemente. Die Nummer des Ele-
mentes (Ordnungszahl) ist gleich der Zahl seiner freien positiven Kernladungen
und somit auch gleich der Zahl der kreisenden Elektronen. Hinter dem Namen
eines jeden Elementes ist die aus dem lateinischen Namen hergeleitete Abkiirzung
angegeben, die man in der chemischen Formelsprache benutzt.

Tabelle 1.
‘ K ‘ L ‘ M ‘ N (6] P Q

1 } Wasserstoff. . . . . H 1

2 ‘Helium . . . . .. He 2

3 ! Lithium . . . . . . Li 2 1

4 ¢ Beryllium . . . . . Be 2 2 .
5 Bor. . ...... i B 2 ' 3 f
6 | Kohlenstoff . . . .| C 2 J 4

7 : Stickstoff . . . . . N 2 1 5

8 | Sauerstoff . . . . . | O 2 6

9 Fluor . . . . . .. F 2 7 .
10 Neon . . ... .. I Ne 2 | 8 i
11 . Natrium . . . . . . . Na 2 8 1 ‘
12 | Magnesium. . . . . Mg 2 8 2
13 Aluminium. . . . . P Al 2 8 ' 3 ‘
14 i Silictum . . . . . . Si 2 8 | 4 5
15 ' Phosphor . . . . . - P 2 8 + 5 !
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Tabelle 1 (Fortsetzung).

K L M N 0 P
16 | Schwefel. . . . . . S 2 8 6
17 [Chlor . . . . . .. Cl 2 8 7
18 |Argon . . . . . .. A 2 8 8
19 | Kalium . . . . . . K 2 8 8 1
20 | Calcium . . . . . . Ca 2 8 8 2
21 | Scandium . . . . . Se 2 8 9 2
22 |Titan . . . . . . . Ti 2 8 10 2
23 |Vanadin. . . . . . A\ 2 8 11 2
24 |Chrom. . . . . .. Cr 2 8 12 2
25 | Mangan . . . . . . Mn 2 8 13 2
26 |Eisen . . . . . .. Fe 2 8 14 2
27 | Kobalt. . . . . . . Co 2 8 15 2
28 | Nickel. . . . . .. Ni 2 ] 16 2
29 | Kupfer . . . . .. Cu 2 8 18 1
30 |Zink. . . ... .. Zn 2 8 18 2
31 | Gallium . . . . . . Ga 2 8 18 3
32 | Germanium . . . . Ge 2 8 18 4
33 |Arsen . . . . . . . As 2 8 18 5
34 |Selen . . . . ... Se 2 8 18 6
35 [Brom . . ... .. Br 2 8 18 7
36 | Krypton. . . . . . Kr 2 8 18 8
37 | Rubidium . . . . . Rb 2 8 18 8 1
38 | Strontium . . . . . Sr 2 8 18 8 2
39 | Yttrium . . . . . . Y 2 8 18 9 2
40 | Zirkonium . . . . . Zr 2 8 18 10 2
41 Niob . ... ... Nb 2 8 18 11 2
42 | Molybdén . . . . . Mo 2 8 18 12 2
43 | Masurium . . . . . Ma 2 8 18 13 2
44 | Ruthenium. . . . . Ru 2 8 18 14 2
45 | Rhodium. . . . . . Rh 2 8 18 15 2
46 | Palladium . . . . . Pd 2 8 18 16 2
47 | Silber . . . . . .. Ag 2 8 18 18 1
48 | Cadmium . . . . . Cd 2 8 18 18 2
49 | Indium . . . . . . In 2 8 18 18 3
50 |Zinn. . . . . ... Sn 2 8 18 18 4
51 | Antimon Sb 2 8 18 18 5
52 |Tellur . . . . . .. Te 2 8 18 18 6
53 |Jod . . ... ... J 2 8 18 18 7
54 |Xenon. . . . . . . X 2 8 18 18 ]
55 | Caesium . . . . . . Cs 2 8 18 18 8 1
56 | Barium . . . . . . Ba 2 8 18 18 8 2
57 | Lanthan . . . . . . La 2 8 18 18 9 2
58 |Cer . . . . . ... Ce 2 8 18 19 9 2
59 | Praseodym. . . . . Pr 2 8 18 20 9 2
60 |Neodym . . . . . . Nd 2 8 18 21 9 2
61 | Hlinium . . . . . . 1l 2 8 18 22 9 2
62 | Samarium . . . . . Sm 2 8 18 23 9 2
63 | Buropium . . . . . Eu 2 8 18 24 9 2
64 | Gadolinium . . . . Gd 2 8 18 25 9 2
65 | Terbium . . . . . . Tb 2 8 18 26 9 2
66 | Dysprosium Dy 2 8 18 27 9 2
67 | Holmium . . . . . Ho 2 8 18 28 9 2
68 | Erbium . . . . . . Er 2 8 18 29 9 2
69 | Thulium . . . . . . Tm 2 8 18 30 9 2
70 | Ytterbium . . . . . Yhb 2 8 18 31 9 2
71 | Cassiopeium . . . . Cp 2 8 18 32 9 2
72 | Hafnium. . . . . . Hf 2 8 18 32 10 2
73 | Tantal. . . . . . . Ta 2 8 18 32 11 2
74 | Wolfram. . . . . . w 2 8 18 32 12 2
75 | Rhenium. . . . . . Re 2 8 18 32 13 2
76 | Osmium . . . . . . Os 2 8 18 32 14 2
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Tabelle 1 (Fortsetzung).

X L M N 0 P ; Q
77 Iridiom . . . . . . Ir 2 8 18 32 15 2
78 |Platin. . . . . . . Pt 2 8 18 32 16 2
79 |Gold . ... ... Au 2 8 18 32 18 1
80 | Quecksilber Hg 2 8 18 32 18 2
81 | Thallium. . . . . . Tl 2 8 18 32 18 3
82 |Blei. .. ... .. Pb 2 8 18 32 18 4
83 |Wismut . . . . . . Bi 2 8 18 32 18 5
84 | Polonium . . . . . Po 2 8 18 32 18 6
85
86 |Radon . . . . .. Rn 2 8 18 32 18 8
87
88 | Radium . . . . . . Ra 2 8 18 32 18 8 2
89 | Actinium. . . . . . Ac 2 8 18 32 18 9 2
90 | Thorium . . . . . . Th 2 8 18 32 18 10 2
91 | Protactinium . . . . Pa 2 8 18 32 18 11 2
92 |Uran . . . . . . . U 2 8 18 32 18 12 2

Die Zusammenstellung zeigt, daB sich bei keinem Element in der K-Bahn
mehr als 2 Elektronen aufhalten. In der L-Bahn sind es nie mehr als 8, in der
M-Bahn nie mehr als 32 usw. Man kann annehmen, daB} in diesem Zustande die
Bahnen gerade voll besetzt sind, und daB eine solche voll besetzte Elektronenschale
eine besondere Stabilitdt besitzt. Es ist auffillig, daf vielfach der Aufbau der
hoheren Schalen bereits begonnen wird, ehe die vorhergehende abgeschlossen ist.
Dies ist z. B. bei Element 19 der Fall. Die Auffallung der M-Bahn beginnt erst
bei 21 und ist bei Element 29 beendet. Bei Element 37 wird bereits die O-Bahn
begonnen, die Auffiillung der N-Bahn beginnt bei 39 und ist erst bei 71 beendet,
nachdem vorher schon sogar die P-Bahn angefangen worden ist. Eine eigen-
tiimliche Ubereinstimmung zeigen die Elemente 10, 18, 36, 54 und 86. Sie
besitzen in ihrer duBeren Schale jeweils 8 Elektronen und sind chemisch véllig
reaktionsunfihig. Man bezeichnet diese Elemente als Edelgase und nimmt an,
dafB die Anordnung von 8 Elektronen in der duflersten Bahn, die man als Edelgas-
schale bezeichnet, einen ganz besonders stabilen Zustand bewirkt. Wir machen
ganz allgemein die Elektronen der dufersten Bahn fiir das chemische Verhalten
der Elemente verantwortlich, und wir werden sehen, dafl Atome (besonders
solche verschiedenartiger Elemente) vielfach das Bestreben haben, ihre duBersten
Elektronen miteinander so zu kombinieren, daf sie sich gegenseitig zu Edelgas-
schalen ergdnzen. Bei einem solchen Vorgang, der nichts anderes als eine
chemische Reaktion ist, sind die urspriinglichen Eigenschaften der miteinander
kombinierten Atome natiirlich nicht mehr vorhanden, da die Elektronenanordnung,
die die chemischen Eigenschaften bedingt, verindert ist. Es resultiert ein aus
verschiedenartigen Atomen zusammengesetzter Stoff, eine chemische Verbindung,
mit neuen, besonderen Eigenschaften.

Wir haben gesehen, dafl die Wasserstoffatome den einfachsten Bau besitzen.
Sie bestehen aus einem einfach positiv geladenen Kern, um den ein Elektron
kreist. Aus Messungen und Rechnungen, die hier nicht weiter auszufiihren
sind, sind wir auch iiber die GroBenverhiltnisse unterrichtet. Der Radius des
Wasserstoffatoms ist von der GroBenordnung 1078 cm, der des Kerns von der
Grofenordnung 10716 em und der eines Elektrons erscheint von der GréSen-
ordnung 107'® ecm. Die Zahlen sind so klein, daB sie auBlerhalb unseres Vor-
stellungsvermogens liegen. Um das Verhéltnis der einzelnen GréBen zueinander
zu erkennen, stelle man sich das Atom auf das Volumen der Erde vergréBert vor.
Darin wiirde der Kern einen Radius von etwa 6 cm und ein Elektron einen Radius
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von etwa 100 m besitzen, der gesamte iibrige Raum ist leer. Die Masse eines
Wasserstoffatoms ist 1,66 - 1072¢ g, die scheinbare Masse eines Elektrons etwa
910728 g. Der Kern birgt also, trotz seiner geringen Ausdehnung, nahezu die
gesamte Masse des Atoms, das Elektron beansprucht nur einen minimalen Teil,
etwa Y5, der Gesamtmasse. Von den genannten GroBen ist fitr chemische
Rechnungen die Masse der Atome wichtig. Die Masse eines Kohlenstoffatoms
ist 19,75 - 10724, die Masse eines Stickstoffatoms ist 23,08 - 10~24, die Masse eines
Sauerstoffatoms ist 26,35 - 10~24, die Masse eines Quecksilberatoms ist 322,9-10-24.
Diese Zahlen sind fiir tédgliche Rechnungen zu unhandlich, man ersetzt sie
daher durch einfache Verhdltniszahlen. Es ist nimlich das Verhiltnis der Ge-
wichte der Atome von H:C:N:Hg=1,66-10"2¢:19,75 - 10724 : 23,08 - 10~24
126,35-10724:322,9 - 10724 = 1,66 : 19,75 : 23,08 : 26,35 : 322,9, oder wie 1:11,9
:13,9:15,88:199. Diese einfachen Verhiltniszahlen bilden die Grundlage fiir
das ganze chemische Rechnen. Wihrend die wahren Gewichte das Verhaltnis
der Masse eines Atoms zu der Masse von 1 ccm Wasser von bestimmten Bedingungen
ausdriicken, geben die einfachen Verhiltniszahlen das Verkdlinis der Masse eines
Atoms zu der Masse eines anderen Atoms an, ohne iiber das wahre Gewicht (also
tiber das Verhéltnis zu der Masse 1 cem Wasser) etwas auszusagen. Die einfachen
Verhéltniszahlen sind nicht nur angenehmer fiir das Rechnen, sondern tatsichlich
verniinftiger als die wahren Gewichte, da die BezugsgroBe Wasser rein will-
kiirlich und ohne innere Beziehung ist, wihrend die Zahlen, die die Verhiltnisse
der Atommassen untereinander ausdriicken, wahre sachliche Beziehungen
darstellen. Die genannten Verhiltniszahlen bezeichnet man als Atomgewichte,
wobei man sich dariiber klar sein muf}, daf diese Atomgewichte sich nicht auf die
iibliche Einheit g oder kg beziehen, sondern auf eine neue chemische Einheit,
das Wasserstoffatom. Die Zahl 13,9 als Atomgewicht des Stickstoffs bedeutet,
daB das Stickstoffatom 13,9mal so schwer ist wie ein Wasserstoffatom. Die
Zahl 15,88 fiir Sauverstoff gibt an, daBl das Sauerstoffatom 15,88mal so schwer
ist wie ein Wasserstoffatom. Aus rein praktischen Griinden ist man davon
abgegangen, das Wasserstoffatom als Bezugsgr6Be anzunehmen. Es ist nimlich
nur bei recht wenigen Elementen moglich, die Bestimmung des Massenverhiltnisses
im direkten Vergleich zu Wasserstoff auszufiihren. Viel leichter ist es, die
Bestimmung gegen Sauerstoff vorzunehmen, so daB man daher die Verhéltnis-
zahlen besser direkt auf Sauerstoff bezieht. Um das auch in den Zahlen zum Aus-
druck zu bringen, hat man fir die Bezugsgrofie Sauerstoff eine ungebrochene
Zahl eingesetzt, namlich 16,000 und rechnet die anderen Zahlen darauf um.
So wird aus dem frither errechneten Verhaltnis H : O =1 :1588 jetzt
H:0 = 1,008:16,000. Das Verhdilinis der Massen der Atome, auf das es allein
ankommt, wird dadurch nicht verdndert. Die Atomgewichte, mit denen wir
von nun an zu rechnen haben werden, beziehen sich stets auf O = 16,000. Eine
Zusammenstellung der auf Sauerstoff bezogenen Atomgewichte findet sich in
der Tabelle des chemischen Systems der Elemente.

Wenn wir nun die Elemente in eine Reihe mit zunehmendem Atomgewicht
einordnen, so kommen wir fast genau zu der Aufstellung von Tabelle 1, die nach
der Zahl der freien positiven Kernladungen vorgenommen wurde. Diese Uberein-
stimmung bedeutet, daB Kernmasse und Kernladung miteinander verknipft
sein miissen. Wir haben Grund, anzunehmen, dafl die Kerne aller Atome sich
aus einfachen, mit einer positiven Ladung behafteten Teilchen zusammen-
setzen, und daB der Kern des einfachsten Elements, des Wasserstoffs, der Bau-
stein aller anderen Atomkerne darstellt. Diese Grundeinheit kann zu einer
hoheren Einheit verschmolzen sein in der Weise, dafl 4 Wasserstoffkerne und
2 Elektronen zum Heliumkern mit zwei freien positiven Ladungen zusammen-
treten. In komplizierteren Atomen kénnen weitere positive Kernladungen durch



Allgemeine Einfiihrung. 9

Kernelektronen, neutralisiert sein. So erklart es sich, daB die Zahl der freien
positiven Kernladungen nicht gleich dem abgerundeten Atomgewicht ist.

Wir sahen frither, daB3 die Masse der Atome in den Atomkernen konzentriert
ist. Wenn wir die Atomkerne auf Wasserstoffkerne als Bausteine zuriick-
fithren, dann sollten die Atomgewichte einfache Vielfache des Atomgewichts
des Wasserstoffs sein. Das trifft aber nicht zu, und die Abweichungen liegen
weit auBlerhalb der Versuchsfehler. Wir sehen ferner (Tabelle 3), daB3 bei einer
Anordnung der Elemente nach Atomgewichten die Elemente 18 und 19, 27
und 28, 52 und 53 aus der Anordnung nach den Kernladungszahlen herausfallen
wiirden. Das Atom des Elements mit der Ordnungszahl 18 ist schwerer als 19,
27 ist schwerer als 28 und 52 schwerer als 53. Fur diese UnregelmiBigkeit
und fiir die Abweichung der Atomgewichte von einem ganzen Vielfachen des
Atomgewichts des Wasserstoffs gibt es eine gemeinsame Erklarung.

Wir wollen noch einmal die in diesem Zusammenhang wichtigen Eigen-
schaften der Atome wiederholen. Um einen Kern mit positiven Ladungen
kreisen ebensoviel Elektronen, wie der Kern freie Ladungen besitzt. Der Kern
bestimmt die Masse des Atoms und die Zahl der kreisenden Elektronen. Die
in der duBleren Bahn kreisenden Elektronen bedingen die chemischen Eigen-
schaften. Wir wollen uns einen Kern mit der Masse a und der Kernladungszahl n
vorstellen ; um ihn kreisen n-Elektronen. Das wire das Element Nr. n. Wir wollen
nun annehmen, wir konnten dem Kern dieses Elements einen Wasserstoffkern
und ein Elektron hinzufiigen. Dadurch wiirde weder die Kernladungszahl
noch die Zahl der kreisenden Elektronen verindert, nur die Masse wiirde um rund
1 erhoht. Es wiirde also ein neues Atom von der Kernladungszahl » und der
Elementnummer n hervorgehen, das nun aber die Masse (a4 1) besitzt. Das
neue Atom wiirde sich von dem urspriinglichen chemisch nicht unterscheiden,
da die Zahl der freien Kernladungen und die Zahl der kreisenden Elektronen
unverindert geblieben ist. Es wiirde lediglich eine gréBere Masse besitzen und
dadurch in gewissen physikalischen Eigenschaften geringe Abweichungen zeigen.
Ganz entsprechend konnen wir uns vorstellen, da ein Atom durch Abgabe
eines Wasserstoffkerns und eines Elektrons aus seinem Kern in seinen chemischen
Eigenschaften véllig unverdndert bleibt und nur seine Masse verringert. Dieser
zweite Vorgang verdient zunéchst besonderes Interesse, weil er bei einer betricht-
lichen Zahl von Elementen als ein freiwillig verlaufender und nicht beeinfluBbarer
Naturvorgang beobachtet und genau gemessen werden kann. Es ist der Zerfall
radioaktiver Elemente. Fiir unsere Betrachtung ist es prinzipiell gleichgiiltig,
dafl der radioaktive Zerfall stufenweise erfolgt und daB der Masseverlust im all-
gemeinen durch Abgabe von Heliumkernen und nicht von Wasserstoffkernen
verursacht wird. Der zuerst genannte Vorgang der VergréBerung der Masse
eines Atoms kann kiinstlich bewirkt und verfolgt werden. Beide Tatsachen
bestitigen nicht nur in glinzender Weise unsere vorher entwickelte Vorstellung
vom Bau der Atome, sondern sie geben auch die Erklirung fiir die soeben ge-
nannten Unstimmigkeiten. Wir bezeichnen Atome eines Elements, die zwar
verschieden schwer, aber chemisch gleich sind, als ¢sotop. Viele Elemente stellen
Mischungen von mehreren Isotopen dar. Mit Hilfe komplizierter physikalischer
Methoden ist es bei manchen Elementen bereits gelungen, die einzelnen Iso-
topen zu trennen. Viel hdufiger hat man sich darauf beschrinken miissen,
die Isotopen mittels der Massenspektrographie nachzuweisen und mengen-
miBig zu bestimmen. Merkwiirdigerweise ist das Verhiltnis. der Isotopen
in den einzelnen Elementen stets konstant, so daB man in allen Fillen mit
den gleichen durchschnittlichen Atomgewichten rechnen kann. Die Atom-
gewichte stellen also Durchschnittsgewichte von verschiedenen Isotopen dar. Damit
erklirt es sich, dafl sie nicht ganze Vielfache des Atomgewichts des Wasser-
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stoffs darstellen. Auch die Unstimmigkeit in der Reihenfolge der Elemente 18
und 19, 27 und 28, 52 und 53 ist auf Isotope zuriickzufiihren, etwa so, daB8
in den an erster Stelle genannten Elementen besonders schwere, oder in den an
zweiter Stelle genannten Elementen besonders leichte Isotope vorherrschen.
Man kann demnach die Unstimmigkeit bei der Anordnung der Elemente nach
Kernladungszahlen oder nach ihrer Masse als wesenlos ansehen. Da uns die
chemischen Eigenschaften in erster Hinsicht interessieren, werden wir der An.-
ordnung nach den Kernladungszahlen, die ja fiir das Verhalten allein wesentlich
sind, den Vorrang geben.

III. Wir sahen, da3 die chemischen Eigenschaften der Elemente durch die
Anordnung der kreisenden Elektronen bedingt sind, und daB Elemente mit
ahnlicher Elektronenanordnung auch dhnliche chemische Eigenschaften be-
sitzen. Als Beispiel wurden bereits die Elemente 10, 18, 36, 54 und 86 genannt,
die stabile Elektronenschalen besitzen und chemisch inaktiv sind. Zu ihnen
gesellt sich noch das Element 2, das gleichfalls eine voll besetzte Bahn (K-Bahn
mit 2 Elektronen) besitzt. Wie aus der Tabelle 1 hervorgeht, werden mit zu-
nehmender Atomnummer die einzelnen Elektronenbahnen stindig weiter auf-
gefiillt, wobei gewisse Anordnungen in den duleren Bahnen sich hiufig wieder-
holen. Es werden nun die Elemente, die eine dhnliche Elektronenanordnung be-
sitzen, auch in ihrem chemischen Verhalten Ubereinstimmungen aufweisen.
Da die fortlaufende Auffiilllung der Elektronenschalen sich nach einer gewissen
RegelmiBigkeit vollzieht, werden auch die chemischen Ubereinstimmungen
bei den Elementen nach der gleichen RegelmiBigkeit wiederkehren. Wenn
man nun die Elemente nach ihrer Ordnungszahl waagerecht nebeneinander an-
ordnet und immer dann eine neue Reihe beginnt, wenn man zu einem Element
kommt, dessen Elektronenanordnung der des ersten Elements aus der vorher-
gehenden Reihe édhnlich ist, dann kommt man zu einer nach den Ordnungs-
zahlen von links nach rechts fortlaufenden Anordnung der Elemente, in welcher
alle senkrecht untereinander stehenden Elemente dhnliche Elektronenanordnung
besitzen und demnach auch chemische Verwandtschaft zeigen.

Tabelle 2.
1 1I 111 v v VI VII VIIL
I. Periode (kurz) . . 1 2
II. Periode (kurz) . . 3 4 5 6 7 8 9 10
IIL. Periode (kurz) . .:@ 11 | 12 13 14 | 15 | 16 | 17 | 18
IV. Periode (lang). . .| 19 | 20 21 22 | 23 | 24 | 25 | 26 27 28
29 | 30 31 32 | 33 | 34 | 35 | 36
V.Periode (lang). . .| 37 | 38 | 39 | 40 | 41 | 42 | 43 | 44 45 46
| 47 | 48 49 50 | 51 | 52 | 53 | 54
VL. Periode (lang). . .' 55 | 56 |57—71| 72 = 73 | 74 | 75 | 76 77 78
L 79 | 80 81 82 | 83 | 84 | 85 | 86
VIL Periode (kurz). . .| 87 | 88 | 89 | 90 | o1 | 92

In dieser Anordnung ist die ganze Reihe der Elemente in mehrere Teile,
sog. Perioden, zerschnitten, die untereinandergefiigt sind. Wir kommen dabei
zu acht senkrechten Reihen, den sog. Gruppen dieses Systems, welche Elemente
mit dhnlicher Elektronenanordnung (vgl. mit Tabelle 1) und daher auch mit
ahnlichen chemischen Eigenschaften zusammenfassen. Diese Anordnung,
die als das periodische System der Elemente bezeichnet wird, ist die Grundlage
fiir die gesamte chemische Systematik.
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In jeder Gruppe sind einige Elemente durch kursive Zahlen hervorgehoben.
Diese Elemente zeigen in ihrem Elektronengefiige, und damit auch in ihrem
chemischen Verhalten gegeniiber den iibrigen Elementen ihrer Gruppe Ab-
weichungen, so daB man innerhalb jeder Gruppe zwei Untergruppen zu unter-
scheiden hat. Innerhalb jeder Untergruppe sind die Ubereinstimmungen der
chemischen Eigenschaften sehr vollkommen. Aber auch zwischen den jeweils
zusammengehérigen Untergruppen ist die Verwandtschaft deutlich ausgeprigt.
Wie man sieht, bilden die Elemente der kursiv gesetzten Untergruppen
fortlaufende Reihen, z. B. 21—30, 39—48, 72—80, die jeweils aus der einen
waagerechten Reihe in die nichste iibergehen. Man faBt daher solche aufeinander
folgenden waagerechten Reihen (Perioden) zu einer grofen Periode zusammen
und teilt das ganze System in 7 Perioden ein, von denen 4 klein, 3 grofB sind.

Betrachtet man die Elektronenanordnung der gewShnlich gesetzten Elemente,
so zeigt sich, daBl die Zahl der Elektronen der dufersten Bahn gleich der Nummer
der Gruppe (senkrechte Reihe) ist. Die gewéhnlich gesetzten Elemente der
ersten Gruppe haben ein Elektron in ihrer duBersten Bahn, die der II. Gruppe
2, die der ITI. Gruppe 3 usw. (vgl. mit der Aufstellung in Tabelle 1 und 3). Die
in der VIII. Gruppe stehenden gewohnlich gesetzten Elemente sind die Edelgase
mit 8 Elektronen in der duBersten Bahn, mit Ausnahme des Heliums, das mit
seinen beiden Elektronen die K-Bahn voll besetzt. Da die Edelgasschale eine
stabile Hiille bildet, bezieht man sich oft bei der systematischen Einordnung
der Edelgase auf die der abgeschlossenen &duBersten Schale folgende Bahn,
in der sich iiberhaupt noch kein Elektron befindet und reiht die Edelgase in
eine 0. Gruppe mit 0 Elektronen in der dullersten Bahn ein. Die Einordnung in
die VIII. Gruppe unter Bezugnahme auf die 8 Elektronen der duBersten Bahn
erscheint aber zweckmaBiger als eine Bezugnahme auf nichtexistierende Elek-
tronen in einer noch nicht begonnenen Schale.

Bei allen Elementen, mit Ausnahme der Edelgase, sind die Elektronen der
aullersten Bahn noch nicht zu einer geschlossenen Schale stabilisiert und infolge-
dessen relativ leicht beweglich. Diese sind es daher auch, die an den chemischen
Vorgangen hauptsichlichen Anteil haben. Es ist daher verstindlich, daB die-
jenigen Klemente, die die gleiche Anzahl von locker gebundenen Auflenelektronen,
die man auch Valenzelektronen nennt, besitzen, sich in chemischer Hinsicht
sehr dhnlich verhalten. Die kursiv gesetzten Elemente sind im allgemeinen
diejenigen, bei denen die neu hinzugetretenen Elektronen nicht die duBerste,
sondern eine der vorhergehenden Elektronenbahnen nachtriglich auffiillen
(s. Tabelle 1 und 3). Bei diesen Elementen ist die Zahl der Valenzelektronen nicht
gleich ihrer Gruppennummer. Es sind daher bei ihnen in ihrem chemischen Ver-
halten betrachtliche Abweichungen gegeniiber den anderen, ,normalen* Ele-
menten zu erwarten und tatsichlich auch vorhanden.

Es ist an fritherer Stelle schon gesagt worden, daB viele Atome, besonders
solche verschiedenartiger Elemente, die Neigung haben, ihre Valenzelektronen
so miteinander zu kombinieren, daf sie sich gegenseitig zu stabilen Elektronen-
schalen erginzen. Wir wollen das an einigen Beispielen erliutern. Ein Natrium-
atom gibt bei Beriihrung mit einem Chloratom sein Valenzelektron an dieses ab:

Na2. 81 + 012 8. 7__) Na.2'8 + 012. 8.8 .

(Die Zahlen geben die Elektronenanordnung wieder.) Der Vorgang ist eine
chemische Reaktion. Das entstehende Na? 8 hat die gleiche Elektronenanordnung
wie Neon. Der grundlegende Unterschied ist aber der, daB Neon elektrisch
neutral ist (10 Kernladungen, 10 kreisende Elektronen), wihrend Na2-8 eine
nichtkompensierte Kernladung besitzt (11 positive Kernladungen, 10 kreisende
Elektronen) und daher elektrisch positiv geladen erscheint. Ahnliches gilt fiir
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den anderen Reaktionsteilnehmer, das CI2-8.8. Es hat die gleiche Elektronen-
anordnung wie Argon, besitzt aber ein iiberschiissiges Elektron (17 positive
Kernladungen, 18 kreisende Elektronen), so dal es nach aulen nicht, wie Argon,
elektrisch neutral, sondern elektrisch negativ geladen erscheint. Atome oder
Atomverbinde, die durch Abgabe oder durch Aufnahme von Elektronen diber un-
kompensierte elektrische Ladungen verfiigen, nennt man Ionen. Ein anderes Beispiel
fiir eine Kombination von Valenzelektronen zu stabilen Elektronenschalen:

Ca2'8'8'2-{—s2‘8'6—>0&2'8'8+S2'8'8.

Die beiden neuen Produkte haben gleiche Elektronenanordnung, die mit der
des Argons iibereinstimmt, und doch sind es 3 vollig verschiedene Gebilde.
A2.8.8 jgt elektrisch meutral. Ca2- &8 ist aus den oben angefithrten Griinden
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zweifach positiv geladen, S2 8 8 zweifach negativ. Es gilt ganz allgemein fiir die
Atome fast aller Elemente, da@ sie eine mehr oder weniger ausgepragte Neigung
besitzen, durch Abgabe oder durch Aufnahme von Elektronen ihre Elektronen-
schalen zu stabilisieren. Die Elemente der Gruppe I—III neigen zur Abgabe
von Elektronen, wihrend bei den Elementen der Gruppen IV—VII entweder
Abgabe von Valenzelektronen oder Auffiilllung der duBeren Schale auf 8 erfolgen
kann. Es hingt vom Reaktionspartner ab, ob der eine oder der andere Fall
eintritt. Die Elemente der VIII. Gruppe, soweit sie nicht Edelgase sind, neigen
zur Abgabe von Valenzelektronen. Die in der Tabelle 3 unter den Gruppen-
nummern angegebenen Zahlen bedeuten die Anzahl der Elektronen, die jedes
Atom eines Elementes der betreffenden Gruppe maximal abgeben (4) oder
aufnehmen (—) kann.
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Wie zuverlassig die Beziehungen zwischen Atombau und chemischen Eigen-
schaften sind, ergibt sich wohl am schlagendsten aus der Tatsache, daB bereits
im Jahre 1869, also zu einer Zeit, wo iiber den Bau der Atome noch nichts
bekannt war, ein deutscher Chemiker, LoTHAR MEYER, und ein russischer
Chemiker, MENDELEJEFF, unabhingig voneinander, die Elemente nach Atom-
gewichten und chemischen Eigenschaften in ein System einordneten, das in
seiner grundsitzlichen Form mit dem System #bereinstimmt, das wir vorher
lediglich aus dem Bau der Atome abgeleitet haben. Es war damals bereits
moglich, aus den Liicken zwischen einzelnen Elementen die Existenz und sogar
die Eigenschaften einiger damals noch unbekannter Elemente vorherzusagen
und die Voraussagen haben sich spater weitgehend bestatigt. Awuch jetzt sind
die Elemente 85 und 87 noch nicht aufgefunden; aus der Tabelle 3 kénnen
wir jedoch mit Sicherheit den genauen Atombau und das ungefihre Atom-
gewicht, sowie eine groBe Ahnlichkeit zwischen 85 und Jod und zwischen 87
und Caesium ablesen. Einen schéneren Erfolg kann man von einem System
wohl kaum erwarten.

IV. Wir haben im vorhergehenden vielfach von chemischen Eigenschaften
und auch schon mehrfach von chemischen Reaktionen gesprochen. Unter dem
Begriff chemische Reaktion versteht man Vorginge, bei denen aus einem oder
mehreren einheitlichen Stoffen andere Stoffe entstehen, die sich nicht durch
einfache mechanische oder physikalische Mittel in die Ausgangsstoffe zuriick-
verwandeln lassen. Das Auflosen eines Salzes in Wasser ist z. B. kein chemischer,
sondern ein physikalischer Vorgang, da man ja durch einfaches Eindunsten
der Losung die Ausgangsstoffe zuriickgewinnen kann. Auch das Vermischen
fester Stoffe, sei es auch noch so sorgfaltig, ist ein physikalischer Vorgang,
da man durch geeignete Losungsmittel oder durch einfache Operationen wie
Destillieren, Sublimieren usw. die Komponenten trennen kann. Als anschauliches
Beispiel einer chemischen Reaktion hatten wir bereits den Vorgang

Na2'8'1 + 012.8,7_> N&2'8+ 012'8'8

kennengelernt. Es ist ohne weiteres einleuchtend, dafl man nach einem solchen
Vorgang nicht durch einfache physikalische Manipulationen wieder die Aus-
gangsstoffe zuriickgewinnen kann, da die Ausgangsstoffe ja als solche nicht
mehr vorhanden sind, sondern eine Anderung ihrer innersten Struktur erfahren
haben. Man kann ganz allgemein chemische Reaktionen auf Anderung des
elektrischen Ladungszustandes der Reaktionsteilnehmer zuriickfiihren. Da die
Anderung des elektrischen Ladungszustandes auf einer Anderung der Elektronen-
anordnung der beteiligten Atome beruht, kénnen wir chemische Reaktionen
als Vorginge definieren, bei welchen das Elektronengefiige von Atomen oder
Atomverbinden durch Hinzutritt oder durch Abgabe von Elektronen verandert
wird. Diese Verinderung braucht nicht immer so deutlich zu sein, wie bei dem
eben angefiihrten Beispiel. In vielen Féllen tritt eine Anderung der normalen
Elektronenanordnung bei zwei oder mehreren Atomen dadurch ein, dafl Valenz-
elektronen aus ihrer normalen Bahn heraustreten und auf einer neuen Bahn
sich so bewegen, daB sie zwei benachbarten Atomen gleichzeitig angehdren.
Wir wollen uns das zuniichst an einem einfachen Beispiel klar machen. Das
Element Chlor besteht im Normalzustand nicht aus freien Atomen, sondern
aus Gebilden, die durch Vereinigung von je 2 Atomen entstanden sind. Diese
Vereinigung erfolgt so, daBl 2 Atome je 1 Valenzelektron so miteinander kom-
binieren, daB dieses Elektronenpaar beiden Atomen gemeinsam angehort:

Cl2.8.7+ 012.8.7_> 012. 8. 6....2....6.8.201.
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Wir kénnen uns das so vorstellen, daf3 dieses Elektronenpaar in einer Ebene
kreist, die im Mittelpunkt einer gedachten Verbindungslinie zwischen den
beiden Atomkernen, und zwar senkrecht zu dieser Verbindungslinie, sich erhebt.
Da dieses Elektronenpaar in gleicher Weise den beiden Cl-Kernen angehort,
haben beide eine duflere Achterschale erreicht. Bei dieser vollig symmetrischen
Anordnung kommt es nicht zu einer Ausbildung von freien elektrischen Ladungen,
es treten also auch keine Ionen auf. Ein Elekironenpaar, das 2 Atomen gleich-
zestig und gemeinsam angehort, ist eine sog. chemische Bindung. Man versinn-
bildlicht in der iiblichen chemischen Schreibweise ein verbindendes Elektronen-
paar im allgemeinen durch einen verbindenden Strich: Cl—Cl. Atomuverbdnde,
die durch Bindung von zwei oder mehr Atomen entstanden sind, nemnt man
Molekiile*.

Fiir das Zustandekommen der chemischen Bindung sind im allgemeinen
nur die Elektronen der duBersten Hiille verantwortlich; nur in wenigen Aus-
nahmefillen wird dabei auf die Elektronen der vorletzten Schale zuriickgegriffen.
Man kann sich daher zur Verdeutlichung der Bindungszustidnde im allgemeinen
darauf beschrinken, die Verteilung der Valenzelektronen anzugeben. Zu diesem
Zweck schreibt man um das Zeichen des Elementes die Anzahl der Elektronen
der aduBersten Schale als ebenso viele Punkte, z. B.:

Na' + 'C::l:—>Na.+ :(:3:1:
oder: :él~ Cl—>Cl : (:3.1: .

Nun ist aber iiblicherweise das Zeichen Na der Ausdruck fiir das Element Natrium,
wihrend es hier aber ein Natriumatom bedeutet, das ein Elektron verloren
hat, also ein positiv geladenes Natrium-Ion. Man driickt daher die auftretenden
freien Ladungen durch das Zeichen 4 oder — aus und schreibt fiir das positiv
geladene Na-Ion Nat, fir das negativ geladene Cl-Ion Cl-.

Jedes -+-Zeichen bedeutet also ein abgegebenes, jedes —-Zeichen ein auf-
genommenes Elektron. Die Anzahl von Elektronen, die jedes Element maximal
abgeben oder aufnehmen kann, ist aus der Tabelle 3 ersichtlich. Statt der
Schreibweise Na*t und Cl- hat sich vielfach auch eine andere: Na' und Cl’ ein-
gebiirgert. Hierbei wird als Symbol fiir eine freie positive Ladung ein Punkt
geschrieben. Es ist natiirlich an sich vollig gleichgiiltig, welche Ausdrucks-
weise man fiir einen bestimmten Zustand wihlt; da man jetzt aber in den
Elektronenformeln den Punkt allgemein als Symbol eines Elektrons, also gerade
fiir eine negative Ladung wahlt, kann diese Schreibweise leicht Verwirrung
stiften. 'Wir wollen daher im folgenden den Punkt stets als Symbol eines
Valenzelektrons, das Zeichen *+ als Symbol einer freien positiven Ladung, also
fiir ein abgegebenes Valenzelektron, und das Zeichen ' fiir eine negative Ladung,
also firr ein aufgenommenes Valenzelektron benutzen.

Es ist zweckmaBig, chemische Reaktionen immer. vom Standpunkt der
reagierenden Atome zu betrachten. Ein experimentell beobachteter chemischer
Vorgang setzt sich aus einer groBen Zahl von unter sich vollig gleichen Einzel-
vorgiangen zusammen. Da es nicht mdglich ist, einzelne Atome zu handhaben
und an ihnen einen Reaktionseffekt zu beobachten, mufl man praktisch mit

1 Ein grundlegender Unterschied zwischen den beiden Reaktionsarten besteht aber
nicht. Es sind eigentlich nur Grenzféille des gleichen Vorganges, zwischen denen es alle
Arten von Ubergiingen gibt. Das die Bindung vermittelnde Elektronenpaar braucht nicht
gerade um den elektrischen Schwerpunkt zu kreisen, sondern die Bahn kann nach einem
der beiden Partner hin verlagert sein. Schon in diesem Falle tritt ein schwacher elektrischer
Gegensatz (Polaritdt) zwischen beiden Partnern auf. Das Extrem der Verlagerung des ver-
bindenden Elektronenpaars ist dann erreicht, wenn es nur mehr dem einen Partner allein
angehort, wie es in dem Beispiel Na + Cl der Fall ist.



16 Allgemeine Einfithrung.

einer Summe von Atomen umgehen und die Summe der Einzeleffekte beobachten.
Wir wollen wieder auf das frither genannte Beispiel
Na' + - Cl: > Nat+  CI’

zuriickgehen. Um den Vorgang zu verwirklichen, miissen wir eine Summe von
Natriumatomen auf eine Summe von Chloratomen einwirken lassen, wobei die
Anzahl beider Atomarten gleich sein mufl, wenn wir nicht von dem einen oder
dem anderen Element einen Teil unverindert zuriickbehalten wollen. Welche
Mengen der beiden Elemente mufl man nun anwenden, wenn man von beiden
eine gleiche Anzahl von Atomen reagieren lassen will? Wir haben frither
gesehen, dafBl die Gewichte der beiden Atome in einem Verhaltnis zueinander
stehen, das durch die Zahlen der sog. Atomgewichte auszudriicken ist. Es
verhilt sich danach das Gewicht eines Na-Atoms zu dem eines Cl-Atoms wie
23:35,46. Wenn wir also von den beiden Elementen die gleiche Zahl von
Atomen benutzen wollen, dann miissen wir die anzuwendenden Gewichtsmengen
so wiahlen, daB sie zueinander in dem Verhiltnis 23 : 35,46 stehen. Die Atom-
gewichte geben an, welche Gewichtsverhiltnisse man anwenden muB, wenn
man von verschiedenen Elementen gleiche Anzahl von Atomen handhaben will.
Wie schon gesagt, ist es aber nétig, den Ablauf einer Reaktion vom Stand-
punkt der reagierenden Atome zu betrachten. Auch die durch eine Reaktions-
gleichung wiedergegebene Darstellung driickt theoretisch den Einzelvorgang aus.
Durch Einsetzen der Atomgewichte kann sie daneben auch einen Massen-
vorgang ausdriicken und angeben, in welchen Gewichtsverhdltnissen Stoffe
reagieren und entstehen.

Wir haben am Schlu des vorhergehenden Kapitels gesehen, dal die Atome
der Mehrzahl der Elemente mehr als ein Valenzelektron abgeben oder auf-
nehmen kénnen. Wir nennen solche Atome mehrwertig. Die gewdhnlich gesetzten
Elemente der I. Gruppe konnen nur ein Elektron abgeben, sie sind einwertig, die
der II. Gruppe sind zweiwertig. Die Elemente der IV. Gruppe kénnen maximal
4 Elektronen abgeben oder 4 aufnehmen, sie kénnen daher positiv oder negativ
maximal vierwertig sein. Die Elemente der V. Gruppe kénnen positiv maximal
fiinfwertig, negativ maximal dreiwertig sein usw. Es gibt aber Fille, in denen
nicht alle verfiigbaren Valenzelektronen betéitigt werden. Wenn ein Atom in
einer chemischen Verbindung unbetitigte Valenzelektronen zuriickbehélt, dann
sind diese stets paarweise angeordnet; es bleibt also nie eine ungerade Zahl
von Valenzelektronen iibrig. Man nimmt an, daf in jedem unbetitigten Elek-
tronenpaar durch entgegengesetzten Drall der Elektronen eine gewisse Stabilitit
erreicht ist.

Bei chemischen Reaktionen spielt die Wertigkeit der beteiligten Atome
naturgemiB eine groBe Rolle. Es ist klar, daB z. B. ein zweiwertiges Atom
sich mit zwei einwertigen Atomen oder mit einem zweiwertigen Atom ver-
einigen kann. Ein sechswertiges Atom kann mit sechs einwertigen oder mit
drei zweiwertigen oder mit zwei dreiwertigen oder mit einem sechswertigen
Atom reagieren. Es ist ohne weiteres einleuchtend, daB bei einer Reaktion
zwischen zwei Stoffen jedem betitigten Valenzelektron des einen Partners eine
Elektronenliicke oder ein Valenzelektron des anderen Partners korrespondieren
mufB; mit anderen Worten: die Partner miissen die gleiche Zahl von Valenzen
zur Verfiigung stellen. Dies ist bei der Formulierung chemischer Vorginge
zu beachten.

V. Die Besprechung der chemischen Elemente und ihrer wichtigsten Ver-
bindungen wird unter Zugrundelegung des periodischen Systems erfolgen, so
daB verwandte Elemente zu besonderen Gruppen zusammengefaft werden.
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Diese Gruppen sind die Gruppen oder Untergruppen des periodischen Systems.
Lediglich aus didaktischen Griinden werden die Gruppen nicht der laufenden
Nummer nach behandelt, sondern so, daB zuerst die Elemente Wasserstoff
und Sauerstoff, dann die Gruppen mit nichtmetallischen und schlieBlich die
Gruppen mit metallischen Elementen behandelt werden. Dies hat den Vorteil,
dafl an den gasférmigen Elementen Sauerstoff und Wasserstoff einige Gas-
gesetze von allgemeiner Bedeutung behandelt werden kénnen. Die Kenntnis
der nichtmetallischen Elemente erleichtert die Beschreibung der Verbindungen
der metallischen Elemente.

In jeder Gruppe sollen nach Moglichkeit die charakteristischen gemeinsamen
Eigenschaften zusammengefaft werden. In manchen Gruppen wird es zweck-
mifig sein, ein Element als besonders charakteristisch hervorzuheben. Das
erleichtert die Ubersicht und entlastet das Gedichtnis. Uberhaupt soll grund-
satzlich die Anordnung so getroffen werden, da durch Forderung des Ver-
standnisses und durch Hervorheben der Zusammenhinge das Gedachtnis unter-
stiitzt wird. Freilich wird es ganz ohne Beanspruchung des Gedichtnisses
nicht abgehen.

Die Chemie der Kohlenstoffverbindungen ist so umfangreich, daB es zweck-
méfig ist, sie getrennt zu behandeln. Man unterteilt daher das ganze Gebiet
der Chemie in zwei Abschnitte: Chemie der Elemente und Chemie der Kohlen-
stoffverbindungen. Man nennt den ersten Teil auch anorganische Chemie, weil
die darin behandelten Stoffe im wesentlichen Bestandteile der unbelebten Natur
sind, den zweiten Teil organische Chemie, weil viele der hierher gehérenden
Stoffe Produkte des Tier- oder Pflanzenreiches sind.

Naturgemé 3 werden diejenigen Elemente und Verbindungen, die medizinische
Bedeutung besitzen, eine gewisse Bevorzugung erfahren. Rein technische Fragen,
soweit sie nicht pharmazeutisches Interesse verdienen, sollen nur soweit behandelt
werden, als fiir das allgemeine Verstindnis notwendig ist. Auch priparative
Anweisungen konnen auf ein geringes MaB reduziert werden, da sie in Vor-
schriftenbiichern leicht zuganglich sind.

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 2



B. Spezieller Teil.

I. Anorganischer Teil.
1. Wasserstoff, Hydrogenium: H =1,0081.

Vorkommen. Wasserstoff findet sich als freies, unverbundenes Element
gelegentlich in vulkanischen Gasen und in auBerordentlich kleinen Mengen in
der Luft, besonders in den hdheren Schichten. Dieses Vorkommen ist jedoch
zu unbedeutend, als daB es fiir eine praktische Gewinnung in Betracht kommen
konnte. Von den Wasserstoffverbindungen ist das Wasser die wichtigste.
Wasserstoff ist auch am Aufbau aller organischen Verbindungen beteiligt,
besonders reichlich an dem der Kohlenwasserstoffe, wie Petroleum, Erdgas usw.
Ferner ist Wasserstoff ein notwendiger Bestandteil zweier spiter zu besprechender
Korperklassen, der Séuren und der Basen.

Darstellung. Die Gewinnung des Wasserstoffs erfolgt durch Abscheidung
aus seinen Verbindungen. Wir haben eingangs gesehen, daBl das Wasserstoff-
atom durch Abgabe von einem Valenzelektron chemische Verbindungen zu
bilden vermag. Umgekehrt kann man nun aus Wasserstoffverbindungen Wasser-
stoff dadurch freimachen, dal man jedem gebundenen Wasserstoffatom ein
Elektron wieder zufiithrt. Das 148t sich allerdings nicht bei allen Wasserstoff-
verbindungen ohne weiteres bewirken, es kann aber leicht bei denjenigen Ver-
bindungen geschehen, in denen das Wasserstoffatom unter Ubergang in ein
Wasserstoffion H* sein Valenzelektron auf ein anderes Atom iibertragen hat.
Wenn zwischen Wasserstoff und dem Bindungspartner ein gemeinsames Elek-
tronenpaar die Bindung vermitteln, wie es bei vielen organischen Verbindungen,
z. B. den Kohlenwasserstoffen, der Fall ist, 148t sich der gebundene Wasserstoff
nicht auf so einfache Weise wieder in Freiheit setzen. Als geeignete Wasserstoff-
verbindungen kommen Wasser, Sduren oder am besten eine Mischung beider
in Frage. Die Zufithrung von Elektronen kann durch eine elektrische Strom-
quelle oder durch ein chemisches Element geschehen, das seinerseits Elektronen
abgeben kann und dadurch die Rolle des Wasserstoffs in der Sidure oder im
Wasser als Bindungspartner iibernehmen kann. Taucht man in eine mit Wasser
verdiinnte Siure zwei mit den Polen einer elektrischen Stromquelle verbundene
Drihte so ein, daB das positive Ende (Anode) und das negative Ende (Kathode)
sich nicht berithren, so beobachtet man, daB an dem Pol, an dem negative
Ladungen direkt zur Verfiigung stehen, also an der Kathode, freier gasférmiger
Wasserstoff entbunden wird. An der Anode gibt fiir jedes abgeschiedene Wasser-
stoffatom ein Wasserstoff-Bindungspartner ein Elektron ab und gibt damit
auch seinen Bindungszustand auf. Es werden bei diesem Vorgang also an der
Anode genau so viel Elektronen abgeliefert, als die Kathode dem Vorgang zur
Verfiigung stellt. Einen Vorgang, bei dem durch Zufihrung von Elektrizitat
chemische Verbindungen zerlegt werden, nennt man Elektrolyse. Die Elektrolyse
verdiinnter Sauren spielt fiir die Gewinnung von Wasserstoff eine groBie Rolle.

Die Zufithrung der fiir die Spaltung von Wasser oder Séuren erforderlichen
Elektronen kann auch durch ein chemisches Element geschehen, das eine
Neigung zur Abgabe von Elektronen besitzt. Hierzu sind Metalle wie Natrium,
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Zink, Eisen, Aluminium usw. geeignet. Der chemische Vorgang besteht dabei
darin, daB die genannten Metalle Valenzelektronen an die Wasserstoffionen,
also an um ihre Valenzelektronen verminderte Wasserstoffatome, iibertragen.
Dabei geht der gebundene Wasserstoff in freien Zustand tiber und entweicht,
wihrend die betreffenden Metallatome die Rolle des befreiten Wasserstoffs
ibernehmen. Man sagt vielfach, der Wasserstoff sei aus seiner Verbindung ver-
dringt worden. Die Gewinnung von freiem Wasserstoff aus verdinnten Sauren
mit Hilfe von Metallen, z. B. aus verdiinnter Schwefelsdure mit Hilfe von Zink,
ist fiir das Laboratorium gut geeignet, besonders wenn man die Umsetzung
in einem Krppschen Apparat vornimmt.

Wie aus Siuren, so kann man auch aus Alkalien mit Hilfe von Metallen
wie Zink oder Aluminium Wasserstoff in Freiheit setzen. Dieses Verfahren
kann dann von Vorteil sein, wenn man bei alkalischer Reaktion frisch ent-
bundenen Wasserstoff auf andere Substanzen zur Einwirkung bringen will.

Eigenschaften. Wasserstoff ist ein leichtes, geruchloses, brennbares Gas.
Es 148t sich bei sehr tiefer Temperatur zu einer farblosen Flissigkeit verdichten,
die bei —253° siedet. In Wasser und anderen Losungsmitteln ist Wasserstoff
nur sehr wenig 16slich. Einige Metalle (Eisen, Nickel, Gold, Platin, Palladium)
vermogen ihn jedoch in betrichtlicher Menge zu absorbieren. Unter giinstigen
Bedingungen kann fein verteiltes Palladium etwa das 800fache seines eigenen
Volumens absorbieren.

Wasserstoff verbrennt in Luft mit schwach leuchtender aber duBerst heiller
Flamme zu Wasser. Die Temperatur ist noch héher, wenn man statt Luft reinen
Sauerstoff verwendet. Die Vereinigung der Elemente Wasserstoff und Sauer-
stoff erfolgt bei gewohnlicher Temperatur nicht in nachweisbarem MaBe. Die
Geschwindigkeit der Umsetzung nimmt mit steigender Temperatur stark zu,
bei etwa 700° erfolgt die Vereinigung augenblicklich unter Explosion. Mischungen
von Wasserstoff mit Luft oder Sauerstoff (Knallgas) sind daher wegen der
Explosionsgefahr duBerst geféhrlich.

Der EinfluB der Temperatur auf die Geschwindigkeit der Vereinigung der
beiden Elemente ist lehrreich, da er in entsprechender Weise auch bei sehr
vielen anderen Reaktionen in Erscheinung tritt. Man kann allgemein sagen,
daB eine Erhéhung der Temperatur um 10° die Geschwindigkeit einer Reaktion
etwa verdoppelt. Bei 10° verlduft also eine Reaktion etwa doppelt so schnell
als bei 0°, bei 20° etwa 4mal, bei 30° etwa 8mal und bei 100° etwa 1000mal
so schnell als bei 0°. Man kann daher oft die Geschwindigkeit chemischer Um-
setzungen dadurch in einen gewiinschten Bereich steuern, dal man erhitzt
oder kiithlt. Sehr oft kénnen chemische Umsetzungen auch einen unerwarteten
oder gefihrlichen Verlauf nehmen, wenn die Reaktion selbst Wirme liefert,
da dabei die Geschwindigkeit der Umsetzung sich immer weiter steigert und
unter Umstdnden schliefllich in Explosion ausarten kann.

Wasserstoff kann sich dhnlich wie mit Sauerstoff auch mit einigen anderen
Elementen (Fluor, Chlor, Brom, Calcium) direkt vereinigen. Gegeniiber den
meisten Elementen verhilt er sich aber trige. Im Zustand des Entstehens,
oder besser gesagt, im Moment der Abscheidung aus seinen Verbindungen
besitzt er eine hohere Reaktionsfahigkeit als das normale gasférmige Element.
Wir werden spiter sehen, worauf diese Eigenschaft zuriickzufiihren ist. Man
benutzt fir energische Umsetzungen meist Wasserstoff ,,in statu nascendi‘
oder zuweilen auch Wasserstoffgas, das durch die Gegenwart von gewissen
Metallen wie Nickel, Platin oder Palladium zu einem reaktionsfihigeren Zustand
angeregt wird.

Yerwendung. Wasserstoff ist etwa 14,5mal leichter als Luft. Er ist daher
zum Fillen von Ballons geeignet. Dabei bildet seine Entziindlichkeit aber

2%
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eine groBe Gefahr, so daB man jetzt vielfach dazu iibergeht, ihn durch das
schwerere und teurere aber nicht brennbare Helium zu ersetzen. Zur Erzeugung
hoher Temperaturen benutzt man Knallgasgeblise, die so eingerichtet sind,
daB Wasserstoff und Sauerstoff getrennt der Flamme zugefiihrt werden und
sich erst in der Flamme mischen. Die organische Chemie benétigt groBle Mengen
Wasserstoffgas, um wasserstoffarme in wasserstoffreichere Verbindungen iiber-
zufithren (Hydrierung). Dieser Vorgang ist besonders wichtig fiir die Fett-
industrie, da man so fliissige in feste Fette umwandeln kann (Fetthirtung).
In neuester Zeit werden allergréfBte Mengen von Wasserstoff fiir die synthetische
Gewinnung von Treibstoffen und Schmierslen aus Kohle benétigt. In der anor-
ganischen Industrie ist Wasserstoff fiir die Fabrikation von Ammoniak wichtig.

Verbindungen. Von den Wasserstoffverbindungen sollen hier nur die Siuren
besprochen werden. Unter Siuren verstand man urspriinglich Stoffe, deren
wiBrige Losungen sauren Geschmack besitzen. Die chemische Definition dehnt
den Begriff auf alle die Stoffe aus, die dazu befihigt sind, Wasserstoffionen
zu liefern. Sduren sind demnach Wasserstoffverbindungen, in denen pro Molekiil
ein oder mehr Wasserstoffatome ihr Valenzelektron an den Bindungspartner
abgeben und dabei ein oder mehr Wasserstoffionen H+ bilden. Je nach Anzahl
der pro Molekiil abtrennbaren Wasserstoffionen nennt man die Séure ein- oder
mehrbasisch. Der die Valenzelektronen aufnehmende Bindungspartner bedingt
die allgemeinen physikalischen Eigenschaften der verschiedenen Siduren. Das
chemische Charakteristikum ist aber bei allen Sduren das gleiche, nimlich die
Wasserstoffionen. Zur Erkennung von Sauren kann ihre Fahigkeit dienen,
blauen Lackmusfarbstoff zu réten.

Einige viel gebrauchte Sauren sind:

Salzsiure H+ 4 Cl’ einbasisch.

Salpetersiure Ht 4 NOj einbasisch.

Schwefelsdure 2 Ht 4 SO}" zweibasisch.

Phosphorsdure 3 H+ 4 PO}”" dreibasisch.

Essigsidure H+ 4 CH;COO’ einbasisch.

Wie man sieht, tritt im Bindungspartner fiir jedes Wasserstoffion eine freie
negative Ladung auf, so daf} das ganze Gebilde nach aullen hin neutral erscheint.
Wie wir gesehen haben, wird bei der Elektrolyse jedes Wasserstoffion an der
Kathode elektrisch neutralisiert und als freier elementarer Wasserstoff abge-
schieden, wihrend die Bindungspartner ihre freien negativen Ladungen an der
Anode abgeben. Man nennt daher ganz allgemein positive Ionen auch Kationen,
negative Tonen Anionen. Die Essigsiure ist ein Beispiel dafiir, da nicht der
gesamte in einer Saure vorhandene Wasserstoff in Ionen iiberzugehen braucht.
Die drei im Anion vorhandenen Wasserstoffatome haben keine sauren Eigen-
schaften, da sie mit dem Kohlenstoffatom durch gemeinsame Elektronenpaare
verkniipft sind. Wieviel der in einer Sdure vorhandenen Wasserstoffatome
saure Eigenschaften haben, lehren einfache, spiter zu besprechende Experimente.
Durch die iibliche Schreibweise kommt die besondere Natur der sauren Wasser-
stoffatome nicht zum Ausdruck. Man schreibt namlich meist statt H+ + CI'
einfach HCl, fiir Schwefelsiure H,SO,, fiir Essigsiure CH,COOH, ohne die
sauren Wasserstoffatome besonders hervorzuheben.

2. Sauerstoff, Oxygenium: 0 =16,000.

Yorkommen. Sauerstoff ist ein weit verbreitetes Element. In freier Form
ist er ein Bestandteil der Luft, von der er rund !/; des Volumens ausmacht.
Seine Verbindungen sind zahlreich und héufig. Die wichtigsten unter ihnen
sind: Carbonate, Sulfate, Nitrate, Silicate. Auch Wasser ist eine Sauerstoff-
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verbindung. Viele organische Verbindungen enthalten Sauerstoff. Verbindungen,
die neben Sauerstoff nur noch ein anderes Element enthalten, heiflen Oxyde.

Darstellung. Man kann Sauerstoff entweder so gewinnen, dal man ihn aus
leicht zerlegbaren Verbindungen in Freiheit setzt, oder so, dal man ihn aus
der Luft, die nur ein Gasgemisch darstellt, abtrennt. Fir das erste Verfahren
sind einige Verbindungen geeignet, die den Sauerstoff so locker gebunden ent-
halten, daB er daraus schon beim bloBen Erhitzen frei wird. Solche Ver-
bindungen sind z. B. Silberoxyd und Quecksilberoxyd. Beide zerfallen beim
Erhitzen in metallisches Silber bzw. Quecksilber und Sauerstoff. Durch Zer-
legung von Quecksilberoxyd ist Sauerstoff erstmalig im Jabre 1774 von
PriesTLEY dargestellt worden. Beide Verfahren haben heute jedoch fiir die
praktische Gewinnung von Sauerstoff keine Bedeutung. Ein brauchbareres
Verfahren besteht in der thermischen Zerlegung von Bariumsuperoxyd, das
dabei in Sauverstoff und Bariumoxyd zerfallt. Bariumsuperoxyd la8t sich durch
Erhitzen von Bariumoxyd an der Luft gewinnen, so daBl man auf diesem Wege
schlieflich Sauerstoff aus Luft gewinnt: Luft 4+ Bariumoxyd 3°0° Barium-
superoxyd 399" Sauerstoff + Bariumoxyd. Praktisch ist es zweckmiBiger, die
Temperatur bei etwa 700° konstant zu halten und den Druck zu dndern, so
daB man zur Erzeugung von Bariumsuperoxyd Luft unter starkem Uberdruck
einwirken lafit, zur Zerlegung aber Unterdruck anwendet.

Firr die Gewinnung von Sauerstoff im Laboratorium eignet sich die Zer-
setzung von Kaliumchlorat, das beim Erhitzen in Kaliumchlorid und Sauerstoff
zerfallt. Dieser Vorgang wird durch kleine Mengen von Braunstein stark
beschleunigt, ohne daf} eine direkte Beteiligung des Braunsteins an der Reaktion
nachzuweisen wire, da er nach beendeter Zersetzung unverindert vorhanden
ist. Solche Reaktionsbeschleunigungen durch scheinbar unbeteiligte Fremd-
stoffe spielen in der modernen chemischen Technik eine enorme Rolle. Man
nennt den Stoff, der die Beschleunigung auslést, Katalysator (Reaktions-
beschleuniger) und den Vorgang der Reaktionsbeschleunigung Katalyse. Zu
beachten ist, daBl ein Katalysator immer nur Reaktionen beschleunigen kann,
aber nie Reaktionen herbeifithren kann, die ohne ihn iiberhaupt nicht ablaufen
wiirden.

Zur Gewinnung von Sauerstoff aus Luft ist es nétig, das im wesentlichen
aus Sauerstoff und Stickstoff bestehende Gemisch zu zerlegen. Wie man das
auf chemischem Wege erreichen kann, ist bereits am Bariumoxydverfahren
gezeigt worden. Rationeller gestaltete sich die Trennung auf physikalischem
Wege. Man kann Luft nach dem Verfahren von LinpE durch abwechselnde
Kompression und Entspannung verfliissigen, wenn man dafiir sorgt, daB die
bei der Kompression auftretende Erwirmung vor der Entspannung durch
Kiihlung abgefiithrt wird. Fliissige Luft ist von schwach blauer Farbe. Wenn
Zutritt von Wirme nicht durch sehr sorgfiltige Isolierung vermieden wird,
geht sie allmédhlich wieder in gasférmigen Zustand iiber, wobei zuerst Stick-
stoff, zuletzt Sauverstoff entweicht. Stickstoff siedet bei —196°, Sauerstoff bei
—183°. Man kann also durch fraktionierte Verdampfung von fliissiger Luft die
beiden Hauptbestandteile, Stickstoff und Sauerstoff, voneinander trennen. Dieses
Verfahren ist fiir die praktische Gewinnung beider Elemente von Bedeutung.

Bei der elektrolytischen Gewinnung von Wasserstoff aus verdiinnter Schwefel-
saure erhilt man nebenher an der Anode Sauerstoff.

Eigenschaften. Sauerstoff ist ein farbloses, geruch- und geschmackloses
Gas. Er ist ein wenig schwerer als Luft. In Wasser ist Sauerstoff merklich
16slich, und zwar leichter als Stickstoff. Es ist daher die in Wasser geloste Luft
sehr viel sauerstoffreicher als die atmosphirische Luft, so daB den Lebewesen
des Wassers zwar relativ wenig, dafiir aber sehr sauerstoffreiche Luft zur
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Verfiigung steht. In chemischer Hinsicht ist Sauerstoff sehr reaktionsfihig. Mit
zahlreichen anderen Elementen kann er unmittelbar Verbindungen eingehen;
aus diesem Grunde bezieht man die relativen Atomgewichte ja nicht mehr
auf Wasserstoff, sondern auf Sauerstoff. Umsetzungen mit Sauerstoff, die
unter Feuererscheinung ablaufen, nennt man Verbrennungen. Um eine Ver-
brennung in Gang zu bringen, ist im allgemeinen die Zufithrung von Energie
erforderlich. Eine in Gang befindliche Verbrennung unterhélt sich dann meist
durch die bei der Reaktion freiwerdende Wérme von selbst weiter. Tritt die
Umsetzung mit Sauerstoff bei niederer Temperatur ein, ohne dafl die Geschwin-
digkeit sich bis zur sichtbaren Verbrennung steigert, so spricht man von
Oxydation. Wir werden spiter sehen, daBl es auch andere als durch Sauerstoff
bewirkte Oxydationen gibt. Eine durch Sauerstoff bewirkte Oxydation kann
man als eine langsame Verbrennung bezeichnen. Es ist wichtig, zu beachten,
daB die Wirmemengen, die bei langsamer Oxydation frei werden, genau so
groB sind wie bei der spontanen Verbrennung, vorausgesetzt natiirlich, da man
gleiche Mengen des gleichen Korpers betrachtet. Der Unterschied liegt nur
darin, daB bei der langsamen Oxydation die Wirmelieferung sich iiber einen
lingeren Zeitraum erstreckt als bei der Verbrennung. Vergleicht man die bei
einer langsamen Oxydation oder bei der Verbrennung verschiedenen Stoffe auf-
tretenden Warmemengen, so findet man verschiedene Werte. Reaktionen, die
unter Abgabe von Energie ablaufen, nennt man exotherm, solche, die unter
Aufnahme von Energie ablaufen, endotherm. Wenn man sich vergegenwirtigt,
daB chemische Reaktionen durch Verinderung des elektrischen Ladungs-
zustandes von Atomen zustande kommen, dann ist es ohne weiteres klar, daf
jede chemische Reaktion von einer Anderung des Energiegehaltes der Reaktions-
teilnehmer begleitet sein muB und daB diese Anderung, die positiv oder negativ
sein kann, fiir jede Reaktion eine charakteristische GroBe haben muf3. Chemische
Reaktionsgleichungen sind also keine Gleichungen im mathematischen Sinne,
da sie nur die Gesamtmasse, nicht aber den Gesamtenergieinhalt vor und nach
der Reaktion beriicksichtigen. Man erginzt daher chemische Gleichungen viel-
fach noch durch Angaben iiber die Anderung des Energiegehaltes, ausgedriickt
in Calorien (cal.). Man gibt dabei die Calorien fiir die durch die Formelgewichte
ausgedriickten Substanzmengen an und benutzt das Vorzeichen - fiir exotherme,
das Vorzeichen — fiir endotherme Reaktionen. In gleichem Sinne spricht man
auch von positiver oder negativer Warmetonung einer Reaktion. Es versteht
sich von selbst, da Energie nicht nur in Form von Wirme, sondern auch als
Elektrizitat (wie bei der Elektrolyse) oder als Licht aufgenommen oder abgegeben
werden kann.

Lebenswichtige, energieliefernde, langsame Verbrennungen spielen sich im
Organismus ab. Der dafiir notwendige Sauerstoff wird bei der Atmung durch
die Lungen aufgenommen und durch das Blut den Stellen des Verbrauches
zugefiihrt. Das Transportmittel fiir den Sauerstoff bildet dabei das Hamoglobin,
das sich mit Sauerstoff zu einem lockeren Produkt, dem Oxyhimoglobin, zu
vereinigen vermag. Unter Mitwirkung des Atmungsfermentes wird das Oxy-
himoglobin an den Orten des Verbrauches wieder in Hamoglobin und Sauer-
stoff zerlegt. Ein erwachsener Mensch verbraucht im Laufe eines Tages etwa
500 Liter Sauerstoff. Die Endprodukte der biologischen Oxydationen sind,
wie bei allen ungehemmten Verbrennungen organischer Substanzen, Kohlen-
dioxyd und Wasser, wihrend stickstoffhaltige Substanzen daneben noch der
Umformung in Harnstoff unterliegen.

Manche niedere Organismen vermégen nur bei Abwesenheit von Sauerstoff
zu existieren (anaerob). Diese decken ihren Energiebedarf aus andersartigen
chemischen Umsetzungen.
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Verwendung. Sauerstoff wird zur kiinstlichen Atmung benutzt und zur
Erzeugung hoher Verbrennungstemperaturen (zusammen mit Leuchtgas als
Sauerstoffgeblise, mit Wasserstoff als Knallgasgeblése).

3. Oxydation und Reduktion.

Unter Oxydation im engeren Sinne versteht man die Vereinigung einer
Substanz mit Sauerstoff, wie etwa die Verbrennung von Kohle an der Luft
oder die Bildung von Kupferoxyd beim Erhitzen von Kupfer an der Luft.
Im weiteren Sinne kann eine Oxydation aber auch darin bestehen, daBl einer
Substanz Wasserstoff entzogen wird. So ist die Bildung von Chlor bei der Ein-
wirkung von Braunstein oder Permanganat auf Chlorwasserstoff auch als
Oxydation zu bezeichnen. Und schlieBlich ist der Ubergang eines positiven
Ions in eine héhere Wertigkeitsstufe, z. B. die Umwandlung einer Eisen (2)- in
eine Eisen (3)-verbindung, gleichfalls eine Oxydation.

Eine Reduktion ist ein der Oxydation entgegengesetzt verlaufender Vor-

ang. Die Vereinigung mit Wasserstoff, der Entzug von Sauerstoff und der
%bergang eines positiven Ions in eine niedrigere Wertigkeitsstufe sind demnach
Reduktionsvorginge.

Beide Vorgiinge lassen sich leichter verstehen, wenn man die Anderung
der elektrischen Ladungszustinde betrachtet. Eine Oxydation ist dann ganz
allgemein eine Erhohung positiver oder eine Verringerung megativer Ladungen.
Beide Vorginge sind auf das engste miteinander gekoppelt, da eine Erhohung
positiver Ladungen an der einen Stelle notwendig von einer entsprechenden
Verringerung der positiven oder einer Erhohung der negativen Ladungen an
einer anderen Stelle begleitet sein mufl und umgekehrt. Es ist klar, daB positive
Ladungen, die an einer Stelle neu auftauchen, nur durch Abgabe von Elektronen
entstanden sein kénnen. Es muBl daher fiir jede neue positive Ladung an anderer
Stelle entweder eine neue negative Ladung (von einem aufgenommenen Elektron
herriihrend) auftauchen, oder es muB} eine andere positive Ladung verschwinden,
indem sie durch ein aufgenommenes Elektron kompensiert worden ist. Wir
kénnen diese Vorginge auf die beiden folgenden Bilder zuriickfiihren:

1. A+ 4 Bt —» A++ |- B+,
2. At C > A4 C7.
In beiden Fillen ist A+ ein Elektron entzogen worden; damit ist seine freie
positive Ladung von 1 auf 2 erh6ht worden. A+ ist also oxydiert worden zu
A++ und zwar im Falle 1 durch B+, im Falle 2 durch C’. B+ und C’ haben
also gegeniiber At als Oxydationsmittel gewirkt, wobei sie selbst zu B+ und C”’
reduziert worden sind. Im Falle1 hat B++ das von A+ abgegebene Elektron
aufgenommen und damit seine freien positiven Ladungen von 2 auf 1 verringert.
Im Falle 2 hat C' das von A+ abgegebene Elektron aufgenommen und damit
seine freien negativen Ladungen auf 1 von 2 erhéht. Es ist also notwendiger-
weise mit einer Oxydation stets eine Reduktion gekoppelt, so daf man, wenn
man den Gesamtvorgang im Auge hat, vielfach auch von Oxydo-Reduktion
(Redox) spricht. Jedenfalls kann man eine solche Reaktion niemals schlechthin
als Oxydation oder als Reduktion bezeichnen. Diese Bezeichnung ist nur im
Hinblick auf eine bestimmte Substanz, hier also A+, B++ oder C’ gestattet. Die
besprochenen Vorginge sind in bezug auf A+ Oxydationen, in bezug auf B+
oder C' Reduktionen. At ist Reduktionsmittel, B++ und C’ sind Oxydations-
mittel. Ein Stoff, der in gewissen Féllen als Oxydationsmittel wirkt, muB
nun aber nicht in allen beliebigen anderen Fillen die gleiche Fahigkeit besitzen.
Das kann sogar soweit gehen, daf eine Substanz in manchen Fillen oxydierend,
in anderen aber reduzierend wirkt (z. B. Wasserstoffperoxyd). Es gibt aber eine
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Reihe von Substanzen, bei denen die Oxydations- oder die Reduktionstendenz
so stark ausgepragt ist, daB man sie fast allgemein als Oxydations- bzw. als
Reduktionsmittel verwenden kann.

Gebrauchliche Oxydationsmittel sind: Salpeterséure, Permanganat, Chromat,
Halogene, Wasserstoffperoxyd (trotz seiner Fihigkeit, gelegentlich auch redu-
zierend zu wirken).

Gebrauchliche Reduktionsmittel sind: nascierender Wasserstoff, schweflige
Saure, Jodwasserstoff, Schwefelwasserstoff, Zinn (2)-chlorid.

4. Allgemeine Eigenschaften von Gasen.

An Gasen lassen sich einige allgemeine GesetzmaiBigkeiten ableiten, die
das Verstindnis chemischer Vorginge wesentlich férdern. Um mit Gasen zu
arbeiten, fingt man sie iiber Fliissigkeiten auf, in denen sie sich nicht lésen. Fiir
rohe Messungen geniigt oft eine gesittigte Kochsalzlésung, wenn es sich nicht
um Gase handelt, die, wie Ammoniak, darin leicht 16slich sind. Fiir sorgfaltige
Untersuchungen verwendet man als Sperrfliissigkeit Quecksilber. Man fiillt das
Auffanggefi mit Quecksilber, bringt es mit der Offnung unter Quecksilber
und leitet nun das getrocknete Gas in die Offnung. Zum Trocknen von Gase
verwendet man Phosphorpentoxyd, konzentrierte Schwefelsdure, Chlorcalcium
oder Kalk. Es ist natiirlich darauf zu achten, daB nicht etwa das Gas mit dem
Trockenmittel selbst reagiert. Je linger das Gas mit dem Trockenmittel in
Berithrung ist, um so besser wird es getrocknet. Es empfiehlt sich daher,
das Trockenmittel auf Glaswolle oder auf Bimsstein verteilt in ein méglichst
langes Rohr zu bringen. Die letzten Spuren Wasser lassen sich meist nur
dulerst schwer oder iiberhaupt nicht beseitigen.

Um das Volumen eines Gases richtig abzumessen, muB das Niveau des
Quecksilbers in dem Vorratsgefi sich in gleicher Héhe mit dem Niveau des
Quecksilbers in dem (graduierten) Gasbehilter befinden. Besteht eine Niveau-
differenz, so kann man, je nach GroBe dieser Differenz, nahezu jedes beliebige
Volumen ablesen. Alle Gase lassen sich namlich durch Uberdruck sehr leicht
und sehr weitgehend komprimieren. Bei Unterdruck nehmen sie den ihnen
zur Verfiigung gestellten Raum ein. Alle Gase reagieren praktisch auf Druck-
anderung in gleicher Weise. Eine Verdoppelung des Druckes verringert das
Volumen auf die Hélfte, Verdreifachung des Druckes verringert das Volumen
auf ein Drittel usf. Es ist also allgemein das Gasvolumen umgekehrt proportional
dem auf ihm lastenden Druck (Gesetz von BoyLE-MARIOTTE). Man kann auch
sagen: Das Produkt aus Druck und Volumen ist konstant. Als Druck wirkt
sich auf ein abgeschlossenes Gasvolumen natiirlich nicht nur eine Niveaudifferenz
der Sperrfliissigkeit, sondern auch der Luftdruck aus. Da dieser aber téglichen
und stiindlichen Schwankungen unterliegt, miissen Angaben iiber ein abgemessenes
Gasvolumen noch durch Angaben iiber den gerade herrschenden Luftdruck er-
ginzt werden. ZweckmiBig rechnet man jedes abgemessene Gasvolumen auf
normalen Luftdruck, d. h. auf 760 mm Quecksilber, um. Man hat dazu nur
notig, das abgelesene Gasvolumen mit dem Bruch abgelesenen Luftdruck/760
zu multiplizieren. Wir wollen unter einem Gasvolumen immer den korrigierten
Wert verstehen.

Auch gegeniiber Temperaturianderungen verhalten sich alle Gase gleich. Alle
Gase haben den gleichen Ausdehnungskoeffizienten. Im normalen Temperatur-
bereich bewirkt eine Temperaturerh6hung um 1° eine VergréBerung des Volu-
mens um rund /,,; desjenigen Volumens, das das Gas bei 0° einnimmt. Eine
Temperaturerniedrigung bewirkt eine entsprechende Volumenverminderung.
Es ist klar, daBl eine Temperaturerhéhung bei einem Gase, dessen Volumen
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konstant gehalten wird, eine entsprechende Druckerhéhung hervorruft (Gesetz
von Gay-Lussac). Fir sehr tiefe Temperaturen gelten diese einfachen Bezie-
hungen nicht mehr, da das Volumen eines Gases bei —273° nicht, wie die Rech-
nung ergibt, 0 sein kann. Die Temperatur von —273° (genau —273,2°), wird
als der absolute Nullpunkt bezeichnet, der praktisch jedoch nicht vollstindig
zu erreichen ist. Um Gasvolumen miteinander zu vergleichen, ist es zweckméfig,
sie auf die gleiche Temperatur zu beziehen. Man rechnet daher meist auf 0° um;
man hat dazu nur das bei a° abgelesene Volumen mit dem Bruch 273/(273 + a)
zu multiplizieren. Die Angabe eines Gasvolumens hat neben der Korrektur fiir
den Luftdruck stets auch die Korrektur fiir die Temperatur zu enthalten, wenn
nichts anderes ausdriicklich angegeben ist.

Die genannten Eigenschaften aller Gase, ihr Volumen bei Anderung von
Temperatur oder Druck unabhingig von der Art des Gases in gleichem MaBe
zu dndern, lassen sich durch eine einfache Vorstellung iiber den Zustand der
Gase verstehen. Man nimmt an, daB die einzelnen Teilchen, aus denen sich
die Gase zusammensetzen, einen verhiltnismafBig groBen Abstand voneinander
haben, und daB sie sich in stindiger Bewegung befinden. Es mag zunichst
dahingestellt bleiben, ob es sich bei den Teilchen der elementaren Gase um
Atome oder um zusammengesetzte Gebilde, also Molekiile handelt. Bei den
Gasen, die nicht Elemente sind, wird es sich natiirlich um Molekiile handeln,
wenn nicht die Molekiile gar zu hoheren Gebilden zusammentreten. Dall der
Zwischenraum zwischen den einzelnen Teilchen sehr grofl sein muB, folgt aus
der starken VolumenvergroBerung, die beim Ubergang vom fliissigen in den
gasférmigen Aggregatzustand eintritt. 1g Wasser nimmt in flissigem Zu-
stand den Raum von 1 cem ein, in gasformigem Zustand beansprucht die
gleiche Gewichtsmenge (auf Normalbedingungen bezogen) rund 1200 cem.
Die Bewegung der Teilchen erklart den Druck, den ein eingeschlossenes Gas
auf die Wandungen des Gefifles ausiibt. Unter Normalbedingungen ist ja
der Druck jedes Gases gleich dem Atmosphéirendruck, d.i. 1 kg pro Quadrat-
zentimeter. Es ist leicht einzusehen, dafl der Gasdruck dadurch zustande
kommt, daB stets eine gewisse Zahl von Teilchen auf die GefiBwandung auf-
prallt. Der dabei ausgeiibte Druck mull um so gré8er sein, je groBer die Ge-
schwindigkeit ist, mit der die Teilchen auf die Wandung aufprallen. Da
der Druck bei konstant gehaltenem Volumen mit der Temperatur steigt, nimmt
man an, daB eine Erhohung der Temperatur in dem Sinne wirkt, dal} die
Geschwindigkeit der Teilchen erhoht wird. DaB die Teilchen der Gase sich
tatsichlich in Bewegung befinden, folgt aus der Diffusion von Gasen. Wenn
man in einem Zylinder ein Gas mit einem anderen, leichteren Gase iiber-
schichtet, so findet man, daB nach einiger Zeit beide Gase sich vollig durch-
mischt haben. Die Tatsache, dall beide Gase sich entgegen der Schwerkraft
fortbewegt haben, 14t sich am einfachsten mit der Bewegung ihrer Teilchen
erklaren. Die Zeit, die zur vélligen Durchmischung erforderlich ist, ist um so
kiirzer, je hoher die Temperatur ist. Daraus folgt, daBl die Bewegung der Teilchen
mit der Temperatur zunimmt. Die Vorstellung von der Bewegung der Gas-
teilchen ist unter der Bezeichnung kinetische Gastheorie bekannt.

Wenn man chemische Reaktionen von Gasen quantitativ beobachtet, so findet
man, daf} sie stets in recht einfachen Volumenverhiltnissen ablaufen. Die Ver-
einigung von Chlor und Wasserstoff zu Chlorwasserstoff vollzieht sich im Volumen-
verhéltnis von genau 1:1; weichen die angewendeten Mengen von diesem Ver-
héltnis ab, so bleibt der UberschuB unverindert. Wasserstoff und Sauerstoff
vereinigen sich im Volumenverhiltnis von genau 2:1 zu Wasser. Wasserstoff
und Stickstoff vereinigen sich imVolumenverhéaltnis von genau 3 : 1 zu Ammoniak.
Die Beispiele lassen sich beliebig vermehren. Diese einfachen Beziehungen
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in den Volumenverhéltnissen reagierender Gase hat Avocapro zu der bisher
unwiderlegt gebliebenen Hypothese gefiithrt, daB gleiche Volumina aller Gase
bei gleicher Temperatur und gleichem Druck die gleiche Anzahl von Teilchen
enthalten. Damit erhalten die einfachen Beziehungen zwischen den Volumen-
verhéltnissen reagierender Gase einen ganz klaren Sinn. Man kann nidmlich
nun statt Volumen einfach Teilchen sagen, und die angefiihrten Gasreaktionen
so ausdriicken: 1 Chlorteilchen vereinigt sich mit genau 1 Wasserstoffteilchen
zu Chlorwasserstoff. 1 Sauerstoffteilchen vereinigt sich mit genau 2 Wasser-
stoffteilchen zu Wasser, und 1 Stickstoffteilchen vereinigt sich mit genau
3 Wasserstoffteilchen zu Ammoniak.

Dabei ist iiber die Natur der Teilchen nichts ausgesagt. Man wird zu-
néchst versucht sein, anzunehmen, daB die Teilchen Atome sind. Wir werden
aber sogleich sehen, daBl diese Annahme unzutreffend ist. Wenn man die
genannten Reaktionen so durchfithrt, dafl man auch das Volumen des jeweils
entstehenden Endproduktes der Reaktion in gasférmigem Zustand bestimmt und
auf Normalbedingungen umrechnet, so ergeben sich die folgenden Beziehungen:

1 Vol. Chlor + 1 Vol. Wasserstoff = 2 Vol. Chlorwasserstoff,
1 Vol. Sauerstoff 4+ 2 Vol. Wasserstoff = 2 Vol. Wasser,
1 Vol. Stickstoff 4 3 Vol. Wasserstoff == 2 Vol. Ammoniak.
Wenn wir wieder statt Volumen Teilchen setzen, so ergibt sich aus dem ersten
Beispiel, daB jedes Chlor- und jedes Wasserstoffteilchen sich auf zwe: Chlor-
wasserstoffteilchen verteilt hat. Da diese Teilung aber mit dem Wesen der
Atome, wie eingangs gezeigt worden ist, unvereinbar ist, muB} es sich um gréfiere
Gebilde, also um aus mindestens 2 Atomen aufgebaute Molekiile handeln.
Danach wire die Formel des gasférmigen elementaren Chlors Cl,, die des Wasser-
stoffs H,. Wir konnen nun die Chlorwasserstoffbildung folgendermafien
formulieren:
_ H, + Cl, > 2 HCL.
Aus den Beispielen 2 und 3 folgt, daB auch die Teilchen von Sauerstoff und
Stickstoff aus je 2 Atomen aufgebaute Molekiile darstellen, und daf die Formeln
der gasférmigen Elemente O, und N, sein miissen. Die Bildung von Wasser und
von Ammoniak ist dann so zu formulieren:
0,4+ 2H,—2H,0,
N, + 3H,— 2 NH;.
Alle Elemente, mit Ausnahme der Edelgase und des Quecksilbers, die ein-
atomig sind, bestehen im Gaszustand aus Molekiilen. Daraus erkléren sich auch
noch gewisse andere Eigenschaften. Wir sahen, dal Wasserstoff im Zustand
des Entstehens eine gegeniiber dem normalen gasformigen Element erhohte
Reaktionsfihigkeit besitzt. Freier Wasserstoff entsteht dadurch, daB ein Wasser-
stoffion ein Elektron aufnimmt und in ein Wasserstoffatom iibergeht. Nascieren-
der Wasserstoff besteht also aus Atomen, die schon weiterreagieren konnen,
ehe sie Zeit gefunden haben, sich zu Molekiilen zu vereinigen. In diesem Zustand
sind sie energiereicher und daher reaktionsfihiger. Man kann auch durch
Energiezufuhr Wasserstoffmolekiile in Atome zerlegen. Die dafiir aufgewendete
Energie bleibt in den Atomen erhalten und wird bei ihrer Vereinigung zu Mole-
kiilen wieder frei.

Die thermische Spaltbarkeit von Gasmolekiilen 148t sich bei hoheren Tempe-
raturen gut messen. Es zeigt sich ndmlich, dafl molekulare Gase bei hohen
Temperaturen nicht mehr dem einfachen Ausdehnungsgesetz der Gase gehorchen,
sondern daB die Volumenzunahme gréfer wird als es nach dem Ausdehnungs-
koeffizienten der Fall sein sollte. Diese scheinbare Abweichung ist sofort erklirt,
wenn man bedenkt, daB die durch Molekiilspaltung bewirkte groBere Teilchenzahl
ein gréBeres Volumen beansprucht.
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Da nach Avoeapro gleiche Raumteile aller Gase gleichviel Teilchen enthalten,
ist eine sehr einfache Moglichkeit zur Ermittlung der relativen GréBe der Teilchen
gegeben. Man hat ja nur die Gewichte gleicher Gasvolumina zu vergleichen;
da gleiche Volumina aller Gase gleichviel Teilchen enthalten, verhalten sich die
Gewichte gleicher Volumina aller Gase wie die Gewichte der einzelnen Teilchen.
Da das elementare Sauerstoffgas aus Molekiilen O, besteht, werden wir auch die
relativen Molekulargewichte, ebenso wie wir es mit den relativen Atomgewichten
getan haben, auf Sauerstoff beziehen, und zwar auf O, = 32,000, da wir ja fiir
das Sauerstoffatom O = 16,000 zugrundegelegt haben. Da das Volumen, welches
32 ¢ Sauerstoff unter Normalbedingungen einnehmen, 22,4 Liter ausmacht,
hat man zur Bestimmung des relativen Molekulargewichtes eines Stoffes nur
nétig, zu ermitteln, wieviel Gramm 22,4 Liter dieses Stoffes im Gaszustand von
Normalbedingungen wiegen. Diese Zahl gibt dann sofort das relative Molekular-
gewicht an. Sie driickt also nur das Verhdgltnis aus, in dem das Gewicht eines
Molekiils des betreffenden Stoffes zu dem Gewicht eines Sauerstoffmolekiils
steht, ohne iiber das wahre Gewicht etwas auszusagen. Praktisch bestimmt
man zur Ermittlung der Molekulargewichte natiirlich nicht direkt das Gewicht
von 22,4 Litern unter Normalbedingungen, sondern kleinere Volumina, meist
auch unter anderen als normalen Bedingungen, da viele Stoffe sich nur bei
héheren Temperaturen gasférmig abmessen lassen. Dann reduziert man das
tatsichlich abgemessene Gasvolumen auf 0° und 760 mm Druck und errechnet
dann das Gewicht von 224 Litern.

Auf diesemm Wege lassen sich die Molekulargewichte aller gasférmigen oder
bequem vergasbaren Substanzen leicht bestimmen. Andere Methoden zur
Bestimmung der Molekulargewichte werden wir spater kennenlernen.

5. Wasser.

Die wichtigste Verbindung der Elemente Wasserstoff und Sauerstoff ist
das Wasser. Ohne Wasser wire kein Leben moglich. Wasser transportiert
die Nihrstoffe von Zelle zu Zelle, Wasser stiitzt das Gefiige der Zellen, und
Wasser ist das Milieu, in dem all die zahllosen Vorgédnge sich abspielen, deren
Summe wir als Leben bezeichnen. Auch viele chemische Umsetzungen nehmen
wir in der Weise vor, daB wir die Stoffe nicht unmittelbar, sondern in Wasser
gelost aufeinander einwirken lassen. Es ist daher nétig, mit den Eigenschaften
des Wassers und mit dem Zustand vertraut zu sein, in dem sich in Wasser
geloste Stoffe befinden. Das Wasser ist so, wie es uns die Natur bietet, in
chemischem Sinne nicht rein. Es enthidlt neben Gasen Salze geldst, deren
Menge je nach Herkunft in betrichtlichen Grenzen schwankt. Regenwasser
enthilt nur Spuren von Salzen. Quellwasser enthilt im Liter etwa 1 g Salze,
Wasser der nérdlichen Meere 20—30 g, das der siidlichen Meere 40—50 g und
das des Toten Meeres sogar etwa 220 g.

Reines Wasser erhidlt man durch Destillation. Nimmt man die Destillation
in gewohnlichen Glasgeriten vor, so ist der Reinheitsgrad nicht sehr grof, da
Glas losliche Bestandteile an Wasser abgibt. Zur Herstellung sehr reinen
Wassers benutzt man Quarz-, Platin- oder Silbergerite. Wendet man bei der
Aufbewahrung nicht ganz besondere Vorsichtsmafiregeln an, so nimmt das
‘Wasser nach der Destillation sehr rasch Luft und Kohlensdure auf. Besonders
sorgfiltig gereinigtes Wasser, wie es etwa zur Herstellung von Injektionslésungen
verwendet werden soll, stellbt man zweckmaBig durch nochmalige Destillation
von destilliertem Wasser in Quarz- oder Silbergerdten dar und hebt es unter
Luftabschluf auf. Die Anforderungen, die an Trinkwasser zu stellen sind,
sind natiirlich ganz anderer Art. Reines, destilliertes Wasser wére als Trink-
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wasser ungeeignet. Trinkwasser soll wohlschmeckend und frei von Krankheits-
erregern sein. Seine Beschaffenheit a8t sich oft auf Grund einer chemischen
Untersuchung beurteilen. Im Zweifelsfalle ist eine bakteriologische Kontrolle
notwendig. Wasser zweifelhafter Herkunft soll nur in abgekochtem Zustand
genossen werden. Da es dabei aber an Wohlgeschmack verliert, zieht man eine
Filtration durch ein Pasteurfilter vor, nur ist dabei darauf zu achten, daB3 das
Filter regelmiBig gereinigt wird, da es sonst durch Anreicherung von Bakterien
mehr Schaden als Nutzen stiften kann.

Wasser fir technische Zwecke verlangt eine Beurteilung von Fall zu Fall.
Fir Dampfkesselspeisung und fiir Waschereien ist Wasser, welches Calcium-
und Magnesiumsalze enthilt (sog. hartes Wasser), ungeeignet. Zum Enthirten
von Wasser benutzt man Permutitfilter. Wenn fiir technische Verfahren salzarmes,
aber nicht gerade destilliertes Wasser erforderlich ist, erweist sich das sog.
elektro-osmotische Reinigungsverfahren rationeller als die Destillation, besonders
dann, wenn billiger elektrischer Strom zur Verfiigung steht.

Reines Wasser ist eine farblose, durchsichtige Fliissigkeit, die in dicker
Schicht blau erscheint. Die elektrische Leitfahigkeit des Wassers ist aufler-
ordentlich gering. Die Temperatur, bei der Wasser und Eis nebeneinander
bestehen konnen, nennen wir 0°. Diejenige Temperatur, bei welcher der Dampf-
druck des Wassers 760 mm betrigt (also den Siedepunkt des Wassers bei normalem
Luftdruck), nennen wir 100°C. Wasser besitzt seine groBte Dichte bei 4°C;
Eis ist um rund 10% leichter als Wasser. 1 ccm Wasser von 4°ist 1 g. Spezifisches
Gewicht ist eine unbenannte Verhéltniszahl, die angibt, wieviel mal schwerer ein
Stoff ist als das gleiche Volumen Wasser (wobei man beide Volumina bei
Zimmertemperatur bestimmt). Dichte ist eine entsprechende Verhiltniszahl,
bei der man sich jedoch auf Wasser von 4° bezieht und die Wagung auf den
luftleeren Raum reduziert, um den Auftrieb der Luft, der vom Luftdruck ab-
héngig ist, zu eliminieren.

Um 1g Eis von 0° in Wasser von 0° umzuwandeln, ist eine Warmemenge
von rund 80 Calorien erforderlich. Die gleiche Wirmemenge wird bei der
Umwandlung von Wasser in Eis frei. Um 1 g Wasser von 100° in Dampf von
100° umzuwandeln, bedarf es einer Warmezufuhr von rund 540 Calorien. Die
gleiche Warmemenge wird frei, wenn Wasserdampf von 100° sich zu Wasser
von 100° kondensiert. Man kann demnach mit 1 kg Wasserdampf von 100°
rund 5,4 kg Wasser von 0° auf 100° bringen. Man benutzt daher vielfach Wasser-
dampf mit Vorteil als Heizmittel.

6. Der Losungszustand.

Es erscheint zweckméBig, neben den Aggregatzustdnden fest, fliissig, gas-
férmig auch die Losung als eine weitere mogliche Zustandsform zu betrachten.
Wir werden sehen, daB der Losungszustand nicht, wie man zunichst meinen
mochte, mit dem fliissigen Ahnlichkeit besitzt, sondern daB er weit mehr Uberein-
stimmungen mit dem Gaszustand aufweist. Unter Losungszustand versteht
man eine duBerst feine Verteilung des gelosten Stoffes in dem Lésungsmittel.
Ist die Verteilung des gelsten Stoffes so grob, dall die einzelnen Partikelchen
direkt oder auch nur bei VergroBerung sichtbar werden, oder da@ sie sich in der
Ruhe absetzen, so ist der Verteilungszustand keine Losung, sondern eine Sus-
pension. Eine Suspension erkennt man am sichersten daran, da8 man den Gang
eines Lichtstrahles in dem Medium beobachten kann (TyNpaLL-Phénomen).
In echten Lésungen tritt die Erscheinung nicht ein. Der Unterschied zwischen
Losung und Suspension ist rein graduell und ist durch die Teilchengrofle ge-
geben. Wihrend es sich in Losungen meist um eine Aufteilung in Molekiile
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handelt, liegen in Suspensionen so grobe Partikel vor, daB sie direkt erkennbar
sein kénnen oder dafB sie in sichtbarem Mafe Licht abbeugen. Unter geeigneten
Versuchsbedingungen zeigen auch echte Losungen einen ahnlichen Effekt;
wenn man ultraviolettes Licht eine Losung passieren liBt, so kann man mit
Hilfe der photographischen Platte nachweisen, daB dabei gleichfalls eine Ab-
beugung stattfindet, die allerdings sehr schwach ist (Raman-Effekt). Wesentlich
fir den Zustand der Losung ist also, daB eine duBlerst feine, meist molekulare
Verteilung des gelosten Stoffes in dem Lésungsmittel vorliegt, und daB das
Produkt daher vollig einheitlich (homogen) ist. Loésungen im engeren Sinne
entstehen aus fliissigen und festen Komponenten. Ebensogut kann der geldste
Stoff auch ein Gas oder eine andere Fliissigkeit sein. Und schlieBlich sind auch
feste Losungen bekannt. Eines der am meisten verwendeten Losungsmittel
ist Wasser. Man fiihrt ja chemische Umsetzungen nur in seltenen Fillen so
aus, daB man die umzusetzenden Stoffe direkt aufeinander einwirken 1iBt;
im allgemeinen verfihrt man vielmehr so, daB man die Stoffe in einem ge-
eigneten Losungsmittel miteinander reagieren lifit. Fir anorganische Reak-
tionen benutzt man als Losungsmittel fast ausschlieBlich Wasser. Es ist daher
notig, die Rolle des Wassers als Losungsmittel kennenzulernen und auch ganz
allgemein eine Vorstellung davon zu haben, wodurch der Losungszustand
sich auszeichnet.

Es ist vorher gesagt worden, daB der Losungszustand gewisse Uberein-
stimmungen mit dem Gaszustand aufweist. Der gasformige Zustand unter-
scheidet sich vom festen und fliissigen vor allem dadurch, daB der Abstand
zwischen den Teilchen (Molekiilen, Atomen oder Ionen) enorm vergréBert ist.
Im festen und fliissigen Zustand stehen diese Teilchen untereinander in engem
Kontakt. Die dadurch bedingte Wechselwirkung ist im festen Zustand besonders
stark und unterliegt vielfach ganz strengen Gesetzen, die im Krystallbau ihren
sichtbaren Ausdruck finden. Demgegeniiber ist im fliissigen Zustand die Ord-
nung weitgehend gelockert, so dafl die Teilchen frei beweglich sind. Eine
vollige Unordnung diirfte aber auch im fliissigen Zustand nicht herrschen. Im
fliissigen Zustand ist der Verband der Molekiile noch so fest, daB die vollige
Loslosung der einzelnen Molekiile voneinander die Aufwendung betrichtlicher
Energiemengen verlangt (Verdampfungswirme). Im Gaszustand dagegen ist der
Abstand der Molekiile so groB, daf} sie sich gegenseitig kaum mehr beeinflussen.
Wihrend eine Fliissigkeitsmenge durch ein ganz bestimmtes Volumen begrenzt ist,
filllt ein Gas jedes beliebig ihm zur Verfiigung gestellte Volumen aus. Das
gleiche gilt fiir einen gelsten Stoff. In einer Losung, sofern sie nur ausreichend
verdiinnt ist, haben die gelosten Molekiile die Verbindung untereinander ver-
loren. Sie sind frei und unabhingig voneinander beweglich, und sie kénnen sich
in jeder beliebigen Menge Losungsmittel verteilen. Ein Unterschied zwischen
Gas- und Losungszustand liegt darin, daf im Lésungszustand die geldsten
Molekiile zwar unter sich keine Verbindung haben, daf sie aber einer Wechsel-
wirkung mit dem Losungsmittel unterliegen, wihrend die Gasteilchen véllig
freisind. Die Gasteilchen befinden sich in stindiger Bewegung, die mit steigender
Temperatur zunimmt. Die Bewegung der Teilchen, die, wie frither ausgefiihrt
wurde, an der Diffusion von Gasen am deutlichsten zu beobachten ist, bedingt
den Gasdruck. Aus ganz dhnlichen Griinden mufBl geschlossen werden, daB auch
geloste Molekiile sich in sténdiger Bewegung befinden. Uberschichtet man eine
Losung mit dem reinen Losungsmittel, so daB die beiden Fliissigkeiten sich nicht
mischen, so beobachtet man nach einiger Zeit, daf die Grenzfliche sich verwischt,
und dal} geloste Teilchen in das Losungsmittel hineindiffundieren. Setzt man die
Beobachtung iiber eine geniigend lange Zeit fort, so findet man, da das Ganze
schlieBlich vollig homogen geworden ist. Die Bewegungsgeschwindigkeit der
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gelosten Molekiile nimmt gleichfalls mit der Temperatur zu, wie man aus der
erhéhten Diffusionsgeschwindigkeit bei erhéhter Temperatur ohne weiteres
schlieBen kann. Wir werden nachher sehen, daB die Ubereinstimmung hin-
gichtlich der Molekiilbewegung bei gelosten und bei gasférmigen Stoffen viel
grofer ist, als man erwartet; beide besitzen nidmlich den gleichen Temperatur-
koeffizienten.

Dem bei den Gasen durch die Bewegung der Gasmolekiile hervorgerufenen
Gasdruck steht bei Losungen der durch die Bewegung der gelosten Molekiile
hervorgerufene osmotische Druck gegeniiber. Um den osmotischen Druck
einer Lésung nachzuweisen und zu messen, ist es nétig, den durch die Be-
wegung der Losungsmittelmolekiile hervorgerufenen Druck zu eliminieren.
Das geschieht in der Weise, dall man die zu untersuchende Lésung mit dem
reinen Losungsmittel so in Kontakt bringt, dall zwar die Molekiile des Losungs-
mittels von Losung zu Losungsmittel und umgekehrt Zutritt haben, daB3 aber
nicht die gelosten Molekiile aus der Losung in das reine Losungsmittel gelangen
kénnen. Man muBl also zwischen Losung und Losungsmittel eine Schranke
anbringen, die so beschaffen ist, daBl sie wohl Losungsmittel, nicht aber gelosten
Stoff passieren liBt. Eine solche Schranke ist eine halbdurchlissige (semi-
permeable) Membran. Man kann den osmotischen Druck an folgender Ver-
suchsanordnung gut beobachten: Man bringt eine verdiinnte, etwa 1 %ige Zucker-
l6sung in eine Schweinsblase und bindet diese wasserdicht an ein langes Glas-
rohr. Dann fiillt man durch das Glasrohr so lange von der Zuckerlésung nach,
bis das Niveau gerade im Rohr sichtbar wird. Wenn man nun die Blase in reines
Wasser einhdngt, dann beobachtet man ein allmahliches Ansteigen des Niveaus
in dem Glasrohr, bis schlieBlich ein Maximum erreicht wird. Die Niveaudifferenz
zwischen Losung und Losungsmittel, umgerechnet auf Millimeter Quecksilber,
gibt die GroBe des osmotischen Druckes an. Sorgfiltige Messungen, bei denen
man meist kiinstlich hergestellte Membranen verwendet, haben ergeben, da(
die Stirke des osmotischen Druckes der Konzentration direkt proportional ist,
wenn man Losungen des gleichen Stoffes vergleicht. Vergleicht man Losungen
verschiedener Stoffe miteinander, so zeigt sich, daf der osmotische Druck
der Anzahl der geldsten Teilchen proportional ist, ganz unabhdngig von der
@rife der Teilchen. Losungen verschiedener Stoffe haben den gleichen osmo-
tischen Druck, wenn die Zahl der gelsten Teilchen in der Volumeneinheit
die gleiche ist. Es ist ohne weiteres ersichtlich, daBl die Bestimmung des osmo-
tischen Druckes dazu geeignet wire, das Gewichtsverhiltnis verschiedener
Molekiile zu bestimmen. Wenn nédmlich eine 1%ige Losung eines Stoffes A den
gleichen osmotischen Druck ausiibt wie eine 5%ige Losung einer Substanz B,
dann muB ein Molekiil B 5mal schwerer sein als ein Molekiil A, da beide Losungen
ja die gleiche Anzahl von gelosten Molekiilen in der Volumeneinheit enthalten.
Leider ist aber die genaue Bestimmung des osmotischen Druckes so umstéind-
lich, daB die Methode zur Bestimmung relativer Molekulargewichte praktisch
nicht zu verwenden ist. Wir werden aber sehen, daBl andere Gréflen, die dem
osmotischen Druck proportional sind, leicht zu bestimmen sind und daher
zur Bestimmung der relativen Molekulargewichte herangezogen werden.

Die Bestimmung der Temperaturabhéingigkeit des osmotischen Druckes
hat ergeben, daB fir je 1° Temperaturinderung der osmotische Druck sich
um 1/,.. seines Wertes bei 0> dndert, und zwar in dem Sinne, daB3 Temperatur-
erhohung eine Erhchung des Druckes bewirkt. Der osmotische Druck weist
also die gleiche Temperaturabhingigkeit auf wie der Druck eines abgeschlossenen
Gasvolumens.

Wir hatten bei den Gasen gesehen, dafl die durch die relativen Molekular-
gewichte ausgedriickten Gewichtsmengen aller Gase bei 0° den normalen Druck
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von 1 Atmosphire dann ausiiben, wenn sie ein Volumen von 22,4 Liter er-
filllen. Die Ubereinstimmung zwischen Gas- und Losungszustand geht so weit,
daB Losungen bei 0° gerade dann einen osmotischen Druck von 1 Atmosphére
ausiiben, wenn die durch die Molekulargewichte der gelosten Stoffe ausgedriickten
Gewichtsmengen in einem Volumen von 22,4 Liter Lésung enthalten sind. Die
meisten anorganischen und auch manche organischen Stoffe weichen von dieser
GesetzmiBigkeit ab, nimlich dann, wenn sie Ionen bilden und daher in der
Losung nicht Molekiile, sondern kleinere und infolgedessen mehr Teilchen
bilden. Wenn diese Komplikation nicht eintritt, dann ist der osmotische Druck
bei der angegebenen Konzentration gleich dem Gasdruck bei Normalbedingungen.
Es ist zuerst von vaN’T Horr (1887) die klare Beziehung erkannt worden, dal3
der von einem gelosten Stoff ausgeiibte osmotische Druck den gleichen Wert
besitzt wie der Gasdruck, welcher herrschen wiirde, wenn die gleiche Stoff-
menge als Gas den gleichen Raum wie die Losung bei gleicher Temperatur
ausfiillen wiirde.

Die durch den osmotischen Druck ausgelésten Erscheinungen sind bio-
logisch von grofter Bedeutung. Sind zwei Losungen verschiedener Konzentration
durch eine semipermeable Membran gegeneinander abgegrenzt, so diffundiert
Loésungsmittel aus der verdiinnteren in die konzentriertere Losung. Das Steigen
des Saftstromes in der Pflanze ist wenigstens zum Teil auf Osmose zurtick-
zufithren. Ist eine Zelle von einer Lésung umgeben, die einen hoheren osmotischen
Druck besitzt als der Zellinhalt, so schrumpft die Zelle, und es tritt Plasmolyse ein.
Im umgekehrten Falle kann die Zelle platzen. Es ist daher besonders bei Injek-
tionslésungen von groBter Wichtigkeit, ihre Konzentration so zu bemessen, dal3
sie den gleichen osmotischen Druck besitzt wie das Blut. Losungen, die gleichen
osmotischen Druck besitzen, nennt man 7sofonisch. Selbst Schleimhdute kénnen
durch Losungen, die mit den Geweben nicht isotonisch sind, geschidigt werden.
So wird z. B. das Auge durch Behandlung mit destilliertem Wasser, also durch
eine hypotonische Losung, entziindet. Ebenso nachteilig konnen hypertonische
Lésungen wirken.

Wir haben vorher gesehen, daBl aus der GréBe des osmotischen Druckes
relative GroBe der gelosten Teilchen ermittelt werden kann. Es ist dabei aber
erwihnt worden, daB die exakte Bestimmung des osmotischen Druckes mit
gewissen experimentellen Schwierigkeiten verbunden ist. Es gibt aber andere,
praktisch leicht bestimmbare Grofen, die dem osmotischen Druck proportional
sind. Vergleicht man den Siedepunkt einer Losung mit dem Siedepunkt des
Losungsmittels, so findet man, daB der Siedepunkt der Losung gegeniiber dem
des reinen Losungsmittels erhéht ist, und daB die Siedepunktserhchung pro-
portional der Konzentration der gel6sten Teilchen steigt (die GesetzmiBigkeit
gilt streng nur fiir verdiinnte Losungen). Ahnliches gilt fiir den Gefrierpunkt,
nur in umgekehrtem Sinne (wiederum streng nur fiir verdiinnte Loésungen).
Der Gefrierpunkt einer Lésung liegt tiefer als der des reinen Lésungsmittels,
und die Gefrierpunktserniedrigung ist wieder proportional der Konzentration
der geldsten Teilchen. Die Gréfle der Siedepunktserhchung und Gefrierpunkts-
erniedrigung ist bei gleicher Konzentration der gelosten Teilchen bei den einzelnen
Losungsmitteln verschieden. Auch hat bei dem gleichen Losungsmittel die
Siedepunktserhéhung einen anderen Zahlenwert als die Gefrierpunktserniedri-
gung. Jedes Losungsmittel besitzt aber einen konstanten Zahlenwert fir die
Siedepunktserhhung und einen anderen, gleichfalls konstanten Zahlenwert
fiir die Gefrierpunktserniedrigung, die durch eine bestimmte Konzentration
an geldsten Teilchen, unabhéingig von der Natur der gelosten Teilchen, verursacht
werden. Man hat mit Hilfe von Stoffen, deren relative Molekulargewichte auf
andere Weise bestimmt worden sind, ermittelt, wie groB die Siedepunktserhéhung
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und die Gefrierpunktserniedrigung bei den einzelnen Losungsmitteln sind,
wenn die Konzentrationen so gewihlt werden, dall gerade 1 Mol (das ist die
durch das Formelgewicht ausgedriickte Anzahl Gramm, also so viel, wie das
relative Molekulargewicht angibt) in einer bestimmten Menge des Ldsungs-
mittels, sagen wir in 1 Liter, gelost ist. Man kann nun fiir jeden beliebigen
Stoff die GroBe der SiedepunktserhShung oder Gefrierpunkserniedrigung bei
irgendeiner beliebigen aber bekannten Konzentration experimentell leicht er-
mitteln und dann ausrechnen, wieviel Gramm der betreffenden Substanz nétig
wiren, um in 1 Liter des angewendeten Losungsmittels die gleiche Siede-
punktserhhung oder Gefrierpunktserniedrigung hervorzurufen, die vorher mit
Substanzen von bekanntem Molekulargewicht fiir diese Konzentration bei dem
betreffenden Losungsmittel ermittelt worden ist. Die Bestimmung der Siede-
punktserhéhung oder Gefrierpunktserniedrigung gehort zu den am hiufigsten
angewendeten Methoden der Molekulargewichtsbestimmung. Es sei daran
erinnert, daB die Molekulargewichte keine wahren Gewichte, sondern Verhiltnis-
zahlen ausdriicken.

7. Die elektrolytische Dissoziation.

Es gibt eine groBe Zahl von Fillen, in denen die aus der Siedepunkts-
erhéhung oder aus der Gefrierpunktserh6hung ermittelten Molekulargewichte
nicht mit den auf andere Weise bestimmten Molekulargewichten iibereinstimmen.
Nehmen wir als Beispiel die Salzsiure, ein Gas, das iiblicherweise in wifBriger
Losung gehandhabt wird. Wenn man das Molekulargewicht dieses Stoffes auf
die Weise feststellt, daB man bestimmt, wieviel Gramm 22,4 Liter wiegen, so
findet man rund 36. Nach der Methode der Siedepunktserh6hung oder
Gefrierpunktserniedrigung wiBriger Losungen findet man jedoch Werte von
etwa 20, also etwa rund die Hilfte des anderen Wertes. Da der Wert 36 aus
zahlreichen anderen Griinden als der richtige angesehen werden muBl, miissen
die niedrigeren und offenbar unrichtigen Werte auf besondere Eigenschaften
der wiBrigen Losungen zuriickgefiihrt werden. Die GréBe der Siedepunkts-
erhéhung und der Gefrierpunktserniedrigung sind ebenso wie der osmotische
Druck nur abhéingig von der Anzahl der gelosten Teilchen. Die wiBrige Losung
der Salzsiure verhilt sich also so, als ob sie mehr als die normale Anzahl von
gelosten Teilchen, und zwar etwa das Doppelte davon, enthielte. Diese Ver-
doppelung der Teilchenzahl laBt sich auf einfache Art erkliren, wenn man
annimmt, daB die wiBrige Lésung nicht Molekiile HCI, sondern Wasserstoff-
und Chlorionen enthilt. Wir haben also bei der Salzsiure zwei verschiedene
Zustinde zu unterscheiden: den Zustand des HCl-Molekiils in der gasférmigen
Substanz und den Zustand als (H* 4 Cl') in wiBrigen Losungen. Nach den Aus-
fiihrungen der Einleitung entstehen Ionen dann, wenn ein Reaktionspartner
Elektronen auf einen anderen Reaktionspartner iibertrigt. Fiir die Entstehung
von Salzsiure nach der Reaktionsgleichung H, 4 Cl, -2 HCl konnen wir
zuniichst keine Voraussage machen, ob in dem Molekiil HCI eine durch ein
gemeinsames Elektronenpaar vermittelte chemische Bindung vorliegt, oder ob
das Wasserstoffatom sein Valenzelektron dem Chloratom abgetreten hat, wobei
ein positiv geladenes Wasserstoffion und ein negativ geladenes Chlorion resul-
tieren miiBten. Der Unterschied kommt in der Schreibweise der Elektronen-
formeln gut zum Ausdruck:

H:Cl: H++ :Cl:".

Molekiil Tonen’
In wiBrigen Losungen liegen mit Sicherheit Ionen vor. Im Gaszustand scheinen
Molekiile vorzuliegen. Es miiBten in diesem Falle in der wiBrigen Losung die
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Molekiile in die Ionen zerfallen. Im allgemeinen betrachtet man die beiden
Zustinde auch von diesem Standpunkt und spricht von einer Dissoziation der
Molekiile in Ionen. Wegen der freien elektrischen Ladungen der Ionen nennt
man den Vorgang auch elektrolytische Dissoziation. Es ist nun aber nicht
etwa so, daB jede Bindung zwischen 2 Atomen in wéBriger Losung dissoziiert
und Jonen liefert, sondern diese Erscheinung ist auf wenige Korperklassen
beschrankt. Wir finden sie nur bei Siduren, Basen und Salzen. Siuren sind,
wie wir sahen, Verbindungen, die in wiBriger Losung Wasserstoffionen liefern.
Die entsprechenden Anionen nennt man den Séurerest. Basen sind Ver-
bindungen, die in wéaBriger Losung OH’-Ionen (Hydroxylionen) liefern. Die
dazugehorigen Kationen sind die verschiedenen Metalle. Salze sind Ver-
bindungen, deren Kation ein Metall ist (genau so wie bei den Basen) und deren
Anion ein Saurerest ist. Nun scheint es so, daBl ahnlich wie bei der Salzsiure
der Ionenzustand nur in Losungen, und besonders gut in wéfirigen Losungen,
herausgebildet wird. Demnach miifite es das Losungsmittel sein, welches diesen
Zustand begiinstigt, und zwar je nach seinen besonderen Higenschaften mehr
oder weniger stark.

Das Auftreten von Jonen in Lésungen kann man noch an anderen Eigen-
schaften solcher Losungen erkennen. Die Fiahigkeit, den elektrischen Strom
zu leiten, steigt ndmlich bei Losungen proportional der Konzentration der vor-
handenen Ionen an. Reines Wasser leitet den elektrischen Strom praktisch
iiberhaupt nicht. Ein Zusatz von solchen Stoffen, die in der Losung keine
Tonen liefern, dndert daran praktisch nichts. Sobald man aber eine dissoziierende
Substanz hinzufiigt, tritt eine betréchtliche Leitfahigkeit auf, die der Konzen-
tration der gelosten Ionen proportional ist. In Losungen besorgen die Ionen
die Leitung des elektrischen Stromes. Hs ist jedoch bemerkenswert, daB manche
dissoziierbaren Stoffe in reiner Form, d. h. also bei Abwesenheit von Wasser,
den elektrischen Strom selbst nicht leiten. Ein Beispiel dafiir ist reine konzen-
trierte Schwefelsdure. Es ist eine zunichst iiberraschende Erscheinung, daB
reine Schwefelsdure und reines Wasser den elektrischen Strom nicht leiten,
dafB3 aber eine Mischung aus beiden sehr gut leitet. Zwischen reiner konzen-
trierter Schwefelsiure und ihren wifirigen Losungen besteht der gleiche Unter-
schied wie zwischen reiner gasférmiger Salzsdure und deren Ldsungen.

Um die Erscheinung der elektrolytischen Dissoziation, die fiir viele chemische
Vorginge von grofiter Wichtigkeit ist, gut zu verstehen, wollen wir der Ein-
fachheit halber annehmen, daf dissoziierbare Verbindungen normalerweise auch
tatsidchlich aus Tonen bestehen. Es ist aber zu beachten, daB zwischen diesen
Teilchen von entgegengesetzter elektrischer Ladung Anziehungskrifte wirksam
werden, wenn solche Teilchen in den Bereich dieser gegenseitigen Wirkung
gelangen. Die Entfernung, auf welche die Anziehungskrifte wirksam sind,
héngt natiirlich ab von dem Medium, in dem die Teilchen sich bewegen. Wenn
das Medium ein gutes Isoliermittel ist, werden die Krifte in geringerer Ent-
fernung wirken, als wenn das Medium ein schlechter Isolator ist. Am weitesten
und am stiarksten werden die Anziehungskrifte dann wirken, wenn jedes Medium
fehlt. Geraten Anion und Kation in den Bereich ihrer Anziehung, dann werden
sie sich gegenseitig festhalten und es entsteht die undissoziierte Form, die sich
aber unter giinstigeren Bedingungen, also in einem isolierenden Medium, wieder
in die normale Form der Ionen zuriickverwandeln kann. Es ist einleuchtend,
dal im Gaszustand oder auch in wasserfreier flissiger Form die Bedingungen
fiir das Auftreten von Tonen so ungiinstig sind, daB tatsichlich nur die undisso-
zilerte Form beobachtet wird. Die Ansicht, da3 die undissoziierte Form disso-
ziierbarer Verbindungen nicht den normalen Zustand darstellt, ist mit der Tat-
sache zu begriinden, dafl es auch dissoziierbare Substanzen gibt, die in reiner
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fester Form aus Ionen aufgebaut sind. An Krystallen von Salzen hat man
ndmlich mit Hilfe von optischen Methoden feststellen kénnen, daB diese sich
aus Ionen und nicht aus undissoziierten Molekiilen aufbauen. Wir wollen also
dissoziierbare Verbindungen als normalerweise aus Ionen bestehend betrachten,
die jedoch, wenn sie gegeneinander nicht geniigend isoliert sind, reversibel zu
einer undissoziierten Form zusammentreten koénnen. Dieser Zustand der
undissoziierten Form ist seinem Wesen nach jedoch nicht identisch mit dem
Zustand normaler Molekiile. Eine normale, durch ein gemeinsames Elektronen-
paar vermittelte chemische Bindung bleibt auch in wiBriger Lésung unverindert
und dissoziiert nicht. Unsere iibliche chemische Schreibweise hat kein Mittel,
diesen Unterschied auszudriicken. Wir kénnen es also einer tiblichen chemischen
Formel nicht ansehen, ob eine wahre chemische Bindung oder die undissoziierte
Form einer dissoziierbaren Verbindung vorliegt. Die Formel H,SO, gestattet
es z.B. nicht, zu erkennen, ob die Substanz dissoziiert oder nicht. Noch
weniger vermag sie anzugeben, in welchem Sinne die Dissoziation gegebenen-
falls eintritt. Versuche, diesem Umstand in der Schreibweise Rechnung zu
tragen, haben zu keinem befriedigenden Ergebnis gefiihrt. Selbst wenn man
durch Hinzufiigen von Plus- und Minuszeichen die Polaritéit in dissoziierbaren
Substanzen andeutet, sind damit die Schwierigkeiten noch nicht behoben, da,
wie eingangs ausgefiibrt worden ist, alle Arten von Ubergingen bestehen, die
gleichfalls eine Polaritét, wenn auch nicht Dissoziation bedingen kénnen. Die
durch mangelnde Ausdrucksfdhigkeit der chemischen Schreibweise bedingten
Schwierigkeiten sind aber nicht so groB, wie es zuerst scheinen mag. Die
drei Gruppen der dissoziierenden Verbindungen sind so leicht charakterisiert,
dall man sie auch ohne besonderen Ausdruck in der Formel sehr leicht erkennt.

Bei der elektrolytischen Dissoziation besteht die Rolle des Losungsmittels
also darin, die freien Ionen gegeneinander zu isolieren und die anziehenden
Krifte abzuschirmen. Diese Féhigkeit, die ihren Ausdruck in der Dielektrizitits-
konstante findet, ist bei allen Losungsmitteln verschieden. Sie ist bei Wasser
hoher als bei allen ibrigen gebrduchlichen Losungsmitteln. Es ist leicht ein-
zusehen, dal dissoziierbare Verbindungen in Lésungsmitteln mit niedriger
Dielektrizitatskonstante zu einem mehr oder weniger groBen Anteil in undisso-
zilerter Form vorliegen, und zwar wird der nichtdissoziierte Anteil um so
groBer sein, je geringer das Isolierungsvermogen, je niedriger also die Dielektri-
zitdtskonstante ist. Es ist auch klar, dafl die Wahrscheinlichkeit fiir die Wieder-
vereinigung der Ionen mit ansteigender Konzentration gréBer wird, so daB mit
zunehmender Konzentration das Verhiltnis dissoziierte Form : undissoziierter
Form sich zugunsten der undissoziierten Form verschiebt. Wir haben in jedem
Falle zu beachten, dal in Losungen dissoziierender Stoffe stets ein Gleich-
gewicht vorliegt:

Anion 4 Kation = undissoziierte Form.

Als ein chemisches Gleichgewicht bezeichnen wir einen Zustand, bei welchem
in einer Zeiteinheit der Betrag der Reaktion in der einen Richtung genau so
groB3 ist wie der Betrag der gegenldufigen Reaktion. Bei allen chemischen
Reaktionen, an denen Ionen teilnehmen, stellt sich das Reaktionsgleichgewicht
mit unmeBbarer Geschwindigkeit ein. Ionenreaktionen laufen daher stets
momentan ab. Die meisten anorganischen Reaktionen sind Ionenreaktionen
und verlaufen dullerst rasch; die meisten organischen Reaktionen sind keine
Ionenreaktionen und verlaufen mehr oder weniger langsam. Stoffe, die in
Losungen dissoziieren, nennt man Elektrolyte (wegen der durch sie hervor-
gerufenen elektrischen Leitfahigkeit), die anderen Nichtelektrolyte.

Das Gleichgewicht der elektrolytischen Dissoziation liegt um so weiter
zugunsten der dissoziierten Form, je héher die Dielektrizititskonstante des
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Loésungsmittels und je groBer die Verdiinnung ist. Die Lage des Gleichgewichtes,
d.h. das Verhiltnis von dissoziiertem zu nichtdissoziiertem Anteil ist bei
gleichem Losungsmittel und bei gleicher molekularer Konzentration bei den
einzelnen Stoffen verschieden. Salze verhalten sich untereinander annahernd
gleich; sie sind immer sehr weitgehend dissoziiert. Anders verhalten sich Siuren
und Basen. Vergleicht man bei gleicher molekularer Konzentration einerseits
die Siauren und andererseits die Basen untereinander, indem man etwa die
Leitfahigkeit der Losungen bestimmt, so findet man alle Abstufungen. Je nach
dem Dissoziationsgrad unterscheidet man starke, mittelstarke und schwache
Sauren, ebenso starke, mittelstarke und schwache Basen. Neben der Bestimmung
der elektrischen Leitfahigkeit gibt es noch einige andere Methoden zur Be-
stimmung der Stirke von Siuren und Basen. Die Resultate der verschiedenen
Bestimmungsmethoden stimmen véllig iiberein.

8. Tonenreaktionen.

Wir haben zwei Gruppen von Verbindungen kennengelernt, die in Lsungen
gleiche, fiir die Gruppe charakteristische Ionen liefern. Das eine sind die Sauren,
die in Losungen Wasserstoffionen Ht+ liefern, das andere sind die Basen,
die in Losungen Hydroxylionen OH’ liefern. Die Bindungspartner sind
dabei von untergeordneter Bedeutung, da sie nur die physikalischen Eigen-
schaften bedingen. Wenn wir nun die Losung einer Saure zu der Losung einer
Base hinzufiigen, haben wir zunichst Wasserstoff- und Hydroxylionen neben-
einander. Bei der Rekombination der beiden entsteht Wasser und wir wissen,
dal Wasser praktisch nicht wieder dissoziiert, da reinstes Wasser den elek-
trischen Strom fast gar nicht leitet. Wir konnen den Vorgang also so formulieren:

H+ + OH’ > H,0.
Wir nennen diesen Vorgang Neutralisation. Auf das Sdureanion und das Basen-
kation kommt es dabei nicht an, da beide vor wie nach unverindert bleiben.
Wir sahen ja bereits, dal Verbindungen, die aus Siureanion und Basenkation
zusammengesetzt sind (wir nennen diese Verbindungsgruppe Salze) stark disso-
ziiert sind. Die Neutralisation ist ein einfaches Beispiel fiir eine Ionenreaktion.
Der Vorgang lduft wie alle Ionenreaktionen mit groBer Geschwindigkeit ab,
selbst dann, wenn Siure und Base in den benutzten Losungen nicht vollkommen
dissoziiert vorhegen Wir wollen die Neutralisation einer nicht vollstindig
dissoziierten Saure HA mit einer nicht vollstindig dissoziierten Base BOH
niher betrachten. Wir haben dabei zwei getrennte Vorgéinge zu unterscheiden:
1. die Einstellung des Gleichgewichtes zwischen dissoziierter und undissoziierter
Form bei den beiden Substanzen und 2. den Neutralisationsvorgang, der in
der Vereinigung von Wasserstoff- mit Hydroxylionen zu Wasser besteht. Den
Gesamtvorgang konnen wir folgendermaBen ausdriicken:
HA=H* + A"
S—> H,0 4 A’ 4 B+.
BOH = B++ OH"”

Beide Teilvorginge verlaufen mit grofler Geschwindigkeit. In dem MaBe, wie
Wasserstoff- und Hydroxylionen durch den Neutralisationsvorgang verbraucht
werden, werden sie aus den undissoziierten Verbindungen wieder nachgeliefert.
Durch den Verbrauch der einen Ionenart wird jedes der beiden Gleichgewichte
gestért und durch Nachlieferung wiederhergestellt. Da jeder der beiden Teil-
vorgiange, Einstellung der Gleichgewichte und Neutralisation, mit sehr groBer
Geschwindigkeit ablaufen, ist auch die Geschwindigkeit des Gesamtvorganges.
sehr grof. Es ist aber zu beachten, daBl bei zusammengesetzten Reaktionen
sehr oft die Geschwindigkeit der einzelnen Teilvorginge sehr verschieden ist.

3*
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In solchen Fiallen bestimmt natiirlich der langsamste Teilvorgang die Geschwin-
digkeit der Gesamtreaktion. Die Gesamtreaktion kann nie schneller ablaufen
als der langsamste Teilvorgang. Diese Uberlegung spielt aber fiir Ionenreak-
tionen keine Rolle, da diese in allen ihren Teilen immer sehr schnell verlaufen.

Bei der Neutralisation benutzt man die Féhigkeit zweier Ionenarten sich
zu undissoziierten Molekiilen zu vereinigen. Man kann iiberhaupt allgemein
sagen, daf3 dieses Prinzip wenigstens in der anorganischen Chemie von besonderer
Wichtigkeit ist. Reaktionen zum Nachweis irgendwelcher Ionen wihlt man
mit Vorliebe so aus, dafl das betreffende Ion durch das Reagens abgefangen
wird und die neue Verbindung sich durch besondere Eigenschaften zu erkennen
gibt, am besten durch Abscheidung als fester Niederschlag, da dadurch eine
ahnliche Stérung des Gleichgewichtes bewirkt wird wie bei der Neutralisation.
Auch fir die priparative Gewinnung einer Verbindung wihlt man die Reak-
tionsbedingungen und die Reaktionskomponenten zweckmaBig so aus, daB eines
der Reaktionsprodukte sich unléslich abscheidet.

Chemische Umsetzungen werden fast ausschlieBlich in Lésungen vor-
genommen. Fiir anorganische Stoffe ist Wasser das bevorzugte Losungsmittel.
Die anorganischen Reaktionen verlaufen iliber die Ionen, wobei diese im Ver-
héltnis ihrer elektrischen Ladungen miteinander reagieren. Ein einwertiges Ion
reagiert mit einem anderen einwertigen Ion, ein zweiwertiges mit einem zwei-
wertigen oder mit zwei einwertigen usw. Es hat sich nun fir viele Zwecke,
besonders fiir die analytische Chemie, als sehr vorteilhaft erwiesen, die Konzen-
tration der anzuwendenden Reaktionslosungen so zu wihlen, daB gleiche
Volumina gleichwertige (dquivalente) Mengen geloster Substanzen enthalten.
Man nennt solche Losungen Normallésungen. Die Konzentration wird dabei
so bemessen, dafl in einem Liter der Losungen sich genau diejenige Menge der
betreffenden Substanz gelost befindet, die nétig ist, um soviel Gramm Ionen
zu liefern, wie das Aquivalentgewicht angibt. Das Aquivalentgewicht ist die
Menge, welche einer positiven oder negativen Ladungseinheit entspricht, das
ist der auf eine Ladungseinheit entfallende Bruchteil des relativen Atom-
gewichtes, ausgedriickt in Gramm. Einige Beispiele mogen das erliutern.
Ein Molekiil Salzsdure kann in Losung ein Wasserstoffion liefern. Die Atom-
gewichtszahl fiir Wasserstoff ist 1,0081. Wir miissen also die Konzentration
einer normalen Salzsiurelésung so wihlen, daBl ein Liter davon genau 1,008l g
dissoziierbaren Wasserstoff enthélt. Da jedes Molekiil Salzsiure ein Wasser-
stoffion liefern kann, mubB ein Liter soviel Gramm Salzsiure enthalten, wie
das Molekulargewicht angibt, das ist (1,0081 4 35,457). Bei Schwefelsiure
liegen die Verhiltnisse anders. Jedes Molekiil Schwefelsdure kann zwei Wasser-
stoffionen liefern: H,SO,= 2H+S0,". Das Aquivalentgewicht ist hier also
gleich dem halben Molekulargewicht. Bei einer dreibasischen Saure ist das
Aquivalentgewicht 1/; des Molekulargewichtes. Auf diese Weise wird erreicht,
daB in der Volumeneinheit einer jeden Siure die gleiche Anzahl Wasserstoff-
ionen zwar nicht vorhanden ist (die verschiedenen Siuren sind ja nicht
gleich stark dissoziiert), aber doch verfiigbar wird, indem sie nimlich aus der
undissoziierten Form gegebenenfalls nachgeliefert werden konnen. Ein Liter
normaler Siure enthalt demnach soviel Gramm Wasserstoff in dissoziierbarer
Form, wie einer Ladungseinheit entspricht, das ist 1,008]1, und zwar ganz
unabhingig von der Art der Saure.

Ganz analog ist es bei den Basen. Ein Liter einer normalen Base muf}
soviel Hydroxyl in dissoziierbarer Form enthalten, wie einer Ladungseinheit
entspricht, das ist (1,0081 + 16,000). Man hat also von einer einsiurigen Base
pro Liter Losung soviel Gramm anzuwenden, wie das Molekulargewicht angibt,
von einer zweisidurigen Base die Halfte usw. Bei anderen Substanzen ist die
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gleiche Uberlegung anzustellen, nur ist natiirlich immer darauf zu achten, daB
man sich auf dasjenige Ton bezieht, auf das es bei der gewiinschten Reaktion
ankommt, und daB man dem Reaktionsverlauf bei den anzuwendenden Be-
dingungen Rechnung tragt.

Der Vorteil, der in der Benutzung von Normall6sungen liegt, ist offen-
sichtlich. Wenn man irgendein Volumen irgendeiner Normalsdure mit genau
dem gleichen Volumen irgendeiner Normalbase versetzt, dann ist die Mischung
genau neutral. Wenn man eine unbekannte Menge einer Siure mit einer Normal-
base solange versetzt, bis die Mischung genau neutral ist und dabei das ver-
brauchte Volumen der Normalbase mifit, kann man leicht berechnen, welche
Menge Saure diesem Volumen Normalbase dquivalent ist und hat damit die
vorher unbekannte Menge der Siure ermittelt. Da man bei dieser Art von
analytischen Bestimmungen Volumina messen muf3, nennt man diese Methode
Mapanalyse. Die MaBanalyse ist die schnellste und darum beliebteste Methode
der quantitativen Analyse. Fir manche Zwecke sind Normallosungen zu
konzentriert und ergeben daher zu grofie Ungenauigkeiten bei der Abmessung.
In solchen Fillen benutzt man Losungen, die nur !/,, 1/; oder 1/, so stark sind
und nennt sie halbnormal (n/2), einfiinftelnormal (n/5) oder zehntelnormal (n/10).
In der qualitativen Analyse wahlt man die Konzentration der Reagenzien
meistens doppelt normal. Das hat den Vorteil, jederzeit zu wissen, welche
Menge einer Reagenslosung angewendet werden mul}, wenn man neutralisieren
oder ausfillen will, ohne einen UberschuB der Reagenslésung anzuwenden.

9. Wasserstoffperoxyd, Hydrogenium peroxydatum: H,0,.

Die Elemente Wasserstoff und Sauerstoff vereinigen sich bei hoher Tem-
peratur, wie wir'friiher gesehen haben, zu Wasser. Unter geeigneten Bedingungen
1aBt sich dabei aber etwas Wasserstoffperoxyd isolieren. Wenn man die Ver-
brennungsprodukte der Knallgasflamme untersucht, findet man als Reaktions-
produkt nur Wasser. Kiihlt man die Knallgasflamme jedoch plétzlich stark
ab, indem man sie etwa auf Eis richtet, so findet man neben Wasser auch
kleine Mengen von Wasserstoffperoxyd. Es ist anzunehmen, daBl Wasserstoff-
peroxyd ein Zwischenprodukt der Wasserstoffverbrennung darstellt. Seine
Bildung kann so vor sich gehen, da3 bei der hohen Temperatur der Verbrennung
Wasserstoffmolekiile in Atome zerfallen und daB je zwei Wasserstoffatome sich
an ein Sauerstoffmolekiil addiecren: H+ 0=04+H—-H—0—0—H.

Bei der Verbrennungstemperatur ist das Wasserstoffperoxyd jedoch nicht
bestandig und zerfallt in Wasser und Sauerstoff. Nur beim Abschrecken kann
man es gerade noch in nachweisbaren Mengen abfassen. Wasserstoffperoxyd
bildet sich auch bei vielen langsamen Verbrennungen, besonders dann, wenn
aus einer Verbindung Wasserstoffatome durch Luftsauerstoff fortoxydiert
werden. In Spuren findet sich Wasserstoffperoxyd auch im Regen und im
Schnee.

Darstellung. Die Gewinnung von Wasserstoffperoxyd kann sehr einfach aus
Peroxyden mit Hilfe einer Sdure geschehen. Man wihlt die Ausgangsstoffe
zweckmiflig so, dall das zweite Produkt der doppelten Umsetzung wasser-
unléslich ist. Das ist z. B. der Fall, wenn man Schwefelsdure auf Bariumperoxyd,
das bereits bei der Darstellung von Sauerstoff erwihnt worden ist, einwirken
laBt: BaO, + H,S0, - BaSO,; + H,0,. Man mufl die Umsetzung mit ver-
diinnter Schwefelsiure unter Kiihlung vornehmen, um eine Zersetzung des
gebildeten Wasserstoffperoxydes zu vermeiden. Man hat dann nur vom aus-
gefillten Bariumsulfat abzufiltrieren und kann dann die Lésung durch Destilla-
tion konzentrieren. Ein anderes Darstellungsverfahren, das jetzt in der Technik
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bevorzugt wird, besteht darin, daB man etwa 50%ige Schwefelsiure unter
geeigneten Bedingungen der Elektrolyse unterwirft. Man kann dann aus dem
Reaktionsgemisch das gebildete Wasserstoffperoxyd kontinuierlich heraus-
destillieren.

Eigenschaften. Reines Wasserstoffperoxyd ist eine farblose Fliissigkeit,
die man durch Destillation der wafrigen Losungen gewinnen kann. Es geht
dabei zuerst Wasser, dann Wasser mit etwas Wasserstoffperoxyd und zum
Schlufl reines Wasserstoffperoxyd iiber. Die Destillation muB im Vakuum
unter besonderen Schutzmafnahmen erfolgen, da sonst das konzentrierte Wasser-
stoffperoxyd sich mit explosionsartiger Heftigkeit zersetzen kann. Solche Zer-
setzung kann auch beim Aufbewahren der reinen Substanz erfolgen. Aus diesem
Grunde vermeidet man meist die Benutzung der reinen Substanz und bevorzugt
wilirige Losungen.

Reines Wasserstoffperoxyd zeigt schwachsaure Reaktion. Es hat die Eigen-
schaften einer schwachen zweibasischen Saure. Mit Wasser, Alkohol und Ather
ist es in allen Verhéltnissen mischbar. Beim Aufbewahren zersetzt sich Wasser-
stoffperoxyd je nach der Konzentration mehr oder minder schnell in Wasser
und Sauerstoff: 2H,0, -~ 2H,0 + O,. Dieser Vorgang wird durch gewisse
Fremdstoffe stark katalysiert. Eine rauhe Oberfliche der GefaBe oder Staub-
teilchen konnen starke Zersetzung hervorrufen. Sehr energisch wirkt fein ver-
teiltes Platin. Auch gewisse organische Stoffe, die sich in tierischen und pflanz-
lichen Zellen, besonders reichlich im Blut, finden, bewirken sehr lebhafte Zer-
setzung. Bringt man Wasserstoffperoxyd auf eine Wunde, so findet die Zer-
setzung unter lebhaftem Aufschiumen statt. Man bezeichnet diese die Zer-
setzung von Wasserstoffperoxyd katalysierenden organischen Zellbestandteile
mit dem Sammelnamen Katalasen.

Da die Zersetzung von Wasserstoffperoxyd durch alkalische Reaktion
begiinstigt wird, setzt man den Losungen meist kleine Mengen freier Mineral-
siuren zu. Harnstoff, Phenacetin, Acetanilid und einige andere Stoffe setzen
die Zersetzung stark herab, so daB man sie vielfach zum Stabilisieren der
Losungen verwendet.

Die Neigung, Sauerstoff abzugeben, macht Wasserstoffperoxyd zu einem
starken Oxydationsmittel. Seine Oxydationswirkung ist aber stirker als die
von Sauerstoff. Die Oxydationswirkung beruht also sicherlich nicht etwa
darauf, daB zuerst eine Zersetzung in Wasser und Sauerstoff und dann
Oxydation durch diesen eintritt, sondern die Wirkung kommt dem ganzen
Molekiil zu. Wasserstoffperoxyd ist ein viel gebrauchtes Oxydationsmittel; es
hat vor anderen den Vorzug, daB ein UberschuB durch Erhitzen leicht entfernt
werden kann; auflerdem hinterldBt es nach der Oxydation keine anderen Fremd-
stoffe als Wasser. Als Beispiel einer Oxydation sei die von Jodwasserstoff
erwahnt:

HI=H*+ J,
2H* + 2J + H,0, > 2 H,0 + J,.
Jedes Molekiil Wasserstoffperoxyd macht ein Sauerstoffatom verfiighar, das
2 Jodionen je 1 Elektron entzieht und damit die Jodionen zu freiem Jod oxydiert.
Der Sauerstoff vereinigt sich mittels der beiden aufgenommenen Elektronen
mit 2 Wasserstoffionen zu Wasser. Das zweite Molekiill Wasser ist das redu-
zierte Molekiil Wasserstoffperoxyd. Ganz analog verhilt sich das Wasserstoff-
peroxyd auch gegeniiber anderen oxydierbaren Stoffen. Gegeniiber starkeren
Oxydationsmitteln kann das Wasserstoffperoxyd aber auch reduzierend wirken.
Dies ist z. B. bei Permanganat der Fall. Dabei werden durch das stérkere
Oxydationsmittel, hier also durch das Permanganat, die beiden Wasserstoff-
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atome des Wasserstoffperoxyds zu Wasser oxydiert, und der gesamte Sauer-

0. m
(a.ﬁs dem Permanganat)

Yerwendung. AuBer der bereits genannten Verwendung als Oxydationsmittel
findet Wasserstoffperoxyd als Desinfektionsmittel besonders fir Mund und
Wunden Verwendung. Neben der eigentlichen Desinfektionswirkung spielt die
Schaumentwicklung als mechanischer Reinigungsfaktor eine Rolle. Wasser-
stoffperoxyd kommt in zwei Stirken in den Handel: als 30%ige Losung (Per-
hydrol ist 30%iges Wasserstoffperoxyd) und als 3%ige Losung. Die medizinisch
verwendete Ware soll 3%ig sein. Man stellt sie zweckméaBig durch Verdiinnen
der konzentrierten Losung her. Neben diesen Bezeichnungen sind leider noch
andere, weniger eindeutige gelegentlich gebriuchlich. So nennt man die konzen-
trierte 30%ige Losung auch 100 vol.-%ig, die verdiinnte Losung 10 vol.- %ig.
Diese Bezeichnung bezieht sich auf das Volumen Sauerstoff, das bei freiwilliger
Zersetzung aus den Lésungen entbunden werden kann. Der Rechnung wird
die Gleichung 2 H,0, — 2 H,0 + O, zugrunde gelegt. Danach geben 2 Mole-
kiile Wasserstoffperoxyd 1 Molekiil Sauerstoff oder 2 Mol Wasserstoffperoxyd
1 Mol Sauerstoff. Die Bezeichnung Mol bedeutet Formelgewicht, es ist also
die durch das betreffende relative Molekulargewicht ausgedriickte Anzahl Gramm.
1 Mol Sauerstoff sind 32 g oder als Volumen von Normalbedingungen aus-
gedriickt 22400 ccm. 2 Mol Wasserstoffperoxyd sind 2 x 34 =68 g (abge-
rundet). 68 g H,0, sind aber in 226 g der 30%igen Losung enthalten. Da wir
bei der Uberschlagsrechnung das spezifische Gewicht der Losung vernachlissigen
koénnen, kénnen wir die 226 g-Losung gleich 226 ccm setzen. Es ergibt sich
dann angenihert, dall 226 ccm der 30 %igen Wasserstoffperoxydlosung 22400 cem
Sauerstoff entbinden kénnen, das ist etwa das Hundertfache des eigenen
Volumens. Daher riihrt die etwas absonderlich anmutende Bezeichnung 100 vol.-
%ig. Wasserstoffperoxyd wird auch als Bleichmittel (nicht nur fiir Haare!)
verwendet.

Derivate. Da Wasserstoffperoxyd saure Eigenschaften hat, leiten sich von
ihm Salze ab. Man nennt diese Salze Peroxyde. In ihnen ist die im Wasser-
stoffperoxyd zwischen den beiden Sauerstoffatomen vorhandene Bindung gleich-
falls vorhanden. Peroxyde sind z. B. Na,0,, BaQ,. Beim Ansiuern geben sie
wieder Wasserstoffperoxyd. Andere Verbindungen #ahnlicher Formeln, z. B.
PbO,, MnO,, sind keine Peroxyde, da die Sauerstoffatome unter sich nicht
verkniipft sind, was man daran erkennt, daB sie beim Ansiuern kein Wasser-
stoffperoxyd liefern. Diese Verbindungen nennt man Dioxyde. Andere Derivate
leiten sich vom Wasserstoffperoxyd dadurch ab, daB ein oder beide Wasser-
stoffatome durch Saureradikale ersetzt sind. Verbindungen der ersten Art
nennt man Persiuren, die der zweiten Sdureperoxyde.

Schlieflich kénnen manche Salze in ihren Krystallbau Wasserstoffperoxyd
ahnlich wie Krystallwasser einfiigen. Es handelt sich dabei nicht um einen
mechanischen EinschluB, sondern um eine Beteiligung am Krystallaufbau, da
die aufgenommene Substanz immer in einem ganz bestimmten, meist sehr
einfachen molekularen Verhiltnis zu der krystallisierenden Grundsubstanz steht.
Solche Salze sind Ammoniumsulfat, Natriummetaborat und manche andere.
Einige dieser Stoffe finden in der Waschmittelindustrie als Bleichzusatz An-
wendung. Medizinisch findet eine Verbindung von Harnstoff mit Wasserstoff-
peroxyd zur Mundpflege Verwendung.
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Nachweis. Wasserstoffperoxyd laBt sich durch seine oxydierende Wirkung
gegen Jodwasserstoff erkennen, da man das freie Jod sehr leicht nachweisen
kann. Diese Reaktion ist auch die Grundlage der quantitativen Bestimmung.
Man kann die Menge des in Freiheit gesetzten Jodes maBanalytisch leicht
bestimmen und daraus die Menge Wasserstoffperoxyd errechnen. Fiir den
qualitativen Nachweis ist diese Reaktion jedoch nicht eindeutig, da sie auch
von anderen Oxydationsmitteln gegeben wird. Ein eindeutiger Nachweis ist
die Oxydation von Chromsiure zu Perchromsiure, die an ihrer intensiven
Blaufirbung und Atherloslichkeit sicher zu erkennen ist.

10. Ozon: O,.

Ozon ist eine lediglich aus Sauerstoff aufgebaute Verbindung, die im Molekiil
3 Sauerstoffatome enthélt. Der wesentliche Unterschied gegeniiber dem gewohn-
lichen molekularen Sauerstoff O, liegt in dem betrichtlich héheren Energie-
gehalt. Ozon ist daher nicht nur ein viel stirkeres Oxydationsmittel als Sauer-
stoff, sondern es ist als die energiereichere auch die instabile Form, die dazu
neigt, sich unter Energieabgabe zu der stabilen Form, also zu O,, umzuwandeln:
2 O3 — 3 O, + freie Energie. Umgekehrt kann man aber auch aus molekularem
Sauerstoff durch Energiezufuhr Ozon erhalten. Wir kénnen uns vorstellen.
daB die zugefiilhrte Energie dazu verbraucht wird, Sauerstoffmolekiile in Sauer-
stoffatome zu zerlegen, die sich dann mit weiteren Sauerstoffmolekiilen oder
unter sich zu Ozonmolekiilen vereinigen. Die Bildung von Ozon wird also iiberall
da moglich sein, wo freier Sauerstoff der Einwirkung von freier Energie, sei
es in Form von Warme, Elektrizitit oder Licht, ausgesetzt ist. Tatsiichlich
ist auch in all diesen Fillen die Entstehung von Ozon zu beobachten. Bei der
Einwirkung von hohen Wirmekonzentrationen auf Sauerstoff entsteht zwar
Ozon, doch ist es dabei gewohnlich nicht zu beobachten, da es bei der Abkiihlung
wieder zerfillt. Nur bei sehr schneller Abkiihlung kann man es nachweisen,
z. B. in einer abgeschreckten Knallgasflamme. Die Einwirkung von Licht auf
Sauerstoff fiihrt nicht stets zu nachweisbaren Mengen von Ozon; nur kurz-
welliges Licht ist wirksam, am besten ultraviolettes, das ganz allgemein auf
chemische Vorgiange groBeren EinfluB hat als langwelliges. In der Nihe einer
Quecksilberlampe erkennt man schon am Geruch, daBl betrichtliche Mengen
von Ozon entstehen. Auch elektrische Entladungen liefern stets nachweisbare
Ozonmengen. Ozon findet sich daher stets in der Luft, allerdings nur in
minimalen Mengen. Seine Entstehung ist auf elektrische Entladung der Atmo-
sphire und besonders auf die Einwirkung des Sonnenlichtes zuriickzufiihren.
Der Ozongehalt ist in hoheren Luftschichten gréfer als an der Erdoberfliche,
da die Atmosphire das ultraviolette Licht herausfiltriert. Spuren von Ozon
entstehen auch bei Autoxydationen (das sind freiwillig verlaufende, durch Luft-
sauerstoff bewirkte Oxydationen) und bei der Zersetzung sauerstoffreicher
Verbindungen.

Darstellung. Es ist nicht moglich, reines Ozon darzustellen, da alle Dar-
stellungsmethoden zu einem Gleichgewicht zwischen Sauerstoff und Ozon fiihren.
Das ausgiebigste Verfahren der Ozongewinnung besteht darin, da man langsam
stromenden Sauerstoff der Einwirkung stiller elektrischer Entladungen unter-
wirft. Man kann dabei Sauerstoff mit etwa 10% Ozongehalt erhalten, wenn
die Bedingungen giinstig sind. Die stille elektrische Entladung hat vor der
Funkenentladung den Vorzug der niedrigen Temperatur. Die Stabilisierung von
Ozon zu Sauerstoff geht bei niedriger Temperatur langsamer vor sich als bei hoher.

Verwendung. Ozon wird als Oxydations- und Desinfektionsmittel benutzt.
In der organischen Chemie ist es ein beliebtes Mittel zur Aufklirung der
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Konstitution ungesittigter Verbindungen. Ozon vermag sich namlich an Doppel-
bindungen unter Bildung sog. Ozonide anzulagern, die dann mit Wasser gespalten
werden. Durch Identifizierung der Bruchstiicke kann man schlieBlich die Lage
der Doppelbindung in dem urspriinglichen Molekiil rekonstruieren. Als Des-
infektionsmittel spielt Ozon bei der Trinkwasserreinigung eine gewisse Rolle.
Seine Wirkung ist sehr stark und eine besondere Annehmlichkeit besteht darin,
daB es ohne Hinterlassung irgendwelcher nachteiligen Stoffe nach gewisser Zeit
in Sauerstoff zerfillt. Wegen der relativ hohen Kosten der Darstellung benutzt
man jedoch Ozon nur in seltenen Fillen. Das iibliche Mittel der Trinkwasser-
desinfektion ist Chlor.

Nachweis. Ozon kann man schon in recht geringen Konzentrationen an
seinem intensiven Geruch erkennen. In hoherer Konzentration wirkt es reizend
auf die Schleimhéute und verursacht Kopfschmerz. Zum chemischen Nachweis
dient die Oxydationswirkung gegeniiber Jodwasserstoff oder Jodiden, aus denen
Jod freigemacht wird.

11. Schwefel, Selen, Tellur.

Die VI. Gruppe des periodischen Systems der Elemente enthilt auBer Sauer-
stoff noch die nahe verwandten Elemente Schwefel, Selen, Tellur und Polonium.
Diese Elemente sind in der Tabelle 3 durch gew6hnliche Schrift zusammengefaft.
Wahrend das Polonium sich durch ganz besondere Eigenschaften heraushebt
(es ist ein radioaktives Element und wird bei diesen besprochen), zeigen die
iibrigen untereinander die erwarteten, durch den dhnlichen Atombau bedingten
Ubereinstimmungen. Alle Klemente bilden Wasserstoffverbindungen, in denen
sie zweiwertig sind. Die Wasserstoffatome sind durch Metalle vertretbar.
Diese Verbindungen kommen dadurch zustande, dafl die Elemente in das Gefiige
ihrer Valenzelektronen zwei fremde Elektronen aufnehmen; sie sind mehr oder
weniger stark dissoziiert. In jedem Falle sind diese Verbindungen stark polar.
Die Elemente Schwefel, Selen und Tellur gehen auflerdem durch Betéatigung
von 4 oder allen 6 Valenzelektronen Verbindungen ein, in denen sie demnach
vier- oder sechswertig sind. Besonders wichtig sind die Sauerstoffverbindungen
vom Typus XO, und X0, Mit zunehmendem Atomgewicht nihern sich die
Elemente metallischem Charakter. Der metallische Charakter wird jedoch bei
keinem der Elemente vollkommen erreicht.

12, Schwefel, Sulfur: S = 32,06.

Freier Schwefel findet sich meist in der Ndhe von Vulkanen. Wichtige
Fundorte sind Sizilien, Spanien, Nordamerika, Sibirien, Japan. An einigen
Lagerstitten verdankt er seine Entstehung der Titigkeit von Schwefelbakterien,
deren Stoffwechselprodukt er darstellt. Wichtige natiirlich vorkommende
Schwefelverbindungen sind Sulfide wie Pyrit (FeS,), Kupferkies (CuFeS,),
Zinkblende (ZnS) oder Sulfate wie Gips (CaSO, - 2 H,0), Baryt (BaSO,) und
andere. Schwefel ist ferner in den Eiweifbausteinen Cystin und Cystein
enthalten.

Gewinnung. Der Schwefel wird durch Abbau der natiirlichen Lagerstitten
gewonnen. Der Abbau geschieht meist in sehr primitiver bergménnischer Form,
an manchen Orten, besonders in Amerika, aber auch auf sehr vollkommene
Art. Man verfihrt dort so, daf man die Lagerstitte zuerst anbohrt und dann
ein doppeltes Réhrensystem einfiihrt. Durch das #uBere Rohr (Mantelrohr)
pret man iiberhitzten Wasserdampf ein, der den Schwefel zum Schmelzen
bringt und unter Druck setzt. Der Druck férdert dann den fliissigen Schwefel
durch das innere Rohr zutage, wobei die Heizung durch den Dampfmantel
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ein Erstarren verhindert. Bei der hiittenménnischen Férderung wird der
Schwefel durch Ausschmelzen von den begleitenden Mineralien (der Gangart)
befreit. Man laft den geschmolzenen Schwefel in holzernen Formen zu Stangen
oder Blocken erstarren und bringt ihn als Stangen- oder Blockschwefel in den
Handel. Fir pharmazeutische Zwecke ist er in dieser Form jedoch nicht
geniigend rein. Je nach dem Reinheits- und Verteilungsgrad unterscheidet man
sublimierten, gereinigten und gefallten Schwefel.

Der sublimierte Schwefel (Sulfur sublimatum) wird in der Weise gewonnen,
dafl man rohen Schwefel unter Luftabschlufl iiber den Schmelzpunkt erhitzt
und die entweichenden Dampfe kondensiert. In den Kondensationskammern
scheidet sich der Schwefel aus dem Schwefeldampf in locker zusammenhingenden
Gebilden ab, die man auch Schwefelblumen nennt. Sublimierter Schwefel enthilt
Spuren von Schwefelsdure und arseniger Siure.

Gereinigter Schwefel (Sulfur depuratum) wird aus sublimiertem Schwefel
durch Waschen mit sehr verdiinnter Ammoniaklésung hergestellt. Dadurch
werden Schwefelsiure und arsenige Saure entfernt.

Gefillter Schwefel (Sulfur praecipitatum), auch Schwefelmilch genannt, wird
durch Ansduern von Polysulfidlosungen hergestellt. Er unterscheidet sich von
gereinigtem Schwefel durch seinen sehr viel feineren Verteilungsgrad, der auch
eine hellere Farbe bedingt. Infolge der feineren Verteilung erweist er sich
wirksamer als die anderen Arten. Zur Darstellung von gefalltem Schwefel 16st
man sublimierten Schwefel in siedender Kalkmilch auf, filtriert und fiallt mit
Salzsidure. Der Schwefel 16st sich dabei in Kalkmilch unter Bildung von Calcium-
polysulfiden auf, wobei auch etwas Calciumthiosulfat entsteht. Beim Ansiuern
werden die Polysulfide in freien Schwefel und Schwefelwasserstoff zerlegt,
wihrend das Thiosulfat dabei freien Schwefel und Schwefeldioxyd ergibt.

Eigenschaften. Die eben beschriebenen Schwefelsorten unterscheiden sich
durch ihren Reinheitsgrad und durch die Feinheit des Pulvers. Daneben finden
wir bei diesem Element zum erstenmal die Fahigkeit, auch in ganz reiner Form
in physikalisch verschiedenen festen Zustanden auftreten zu kénnen. Von dem
Element Schwefel sind mindestens drei verschiedene feste Formen bekannt,
die sich durch ihre physikalischen Eigenschaften unterscheiden. Es hingt von
den duBeren Bedingungen, vor allen Dingen von der Temperatur, ab, welche
Form des Elementes begiinstigt ist. Die Fahigkeit, verschiedene Modifikationen
zu besitzen, nennt man allgemein Allotropie. Lassen sich die Formen durch
Temperaturinderung ineinander umwandeln, so spricht man von Enantiotropie.
Dieser Fall liegt beim Schwefel vor. Die Erscheinung der Allotropie tritt bei
denjenigen Elementen hervor, die sich aus Molekiilen von groerer Atomzahl
aufbauen. Beim Schwefel kann man sehr deutlich zwei krystalline und eine
amorphe Modifikation unterscheiden. Beide krystalline Formen sind aus Mole-
kiilen aufgebaut, die sich aus je 8 Atomen zusammensetzen. Das Molekular-
gewicht ergibt sich ganz eindeutig aus Bestimmungen von Siedepunktserhohung
und Gefrierpunktserniedrigung der Losungen. Die Entstehung verschiedener
Modifikationen kann man sich durch eine Verschiebung der Atome im Molekiil-
verband, bedingt durch den TemperatureinfluB}, erkliren. Der gewohnliche
Schwefel, also etwa Stangenschwefel, und die gut ausgebildeten Krystalle, die
man beim Eindunsten einer Losung von Schwefel in Schwefelkohlenstoff erhalt,
gehoren der Krystallform nach dem rhombischen System an. Man nennt ihn
daher auch rhombischen Schwefel. Er besitzt intensiv citronengelbe Farbe, sein
spezifisches Gewicht ist 2,06. Erhitzt man den rhombischen Schwefel etwas
iiber die Temperatur von 95,5°, so beobachtet man zunichst eine Triibung
des krystallinen Gefiiges, dann ein Aufhellen der Farbe. Der Bau der Krystalle
hat sich geindert und die neuen Krystalle gehoren einem anderen System,
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dem monoklinen, an. Man nennt diese Modifikation des Schwefels daher auch
monoklinen Schwefel. Diese Form bildet sich auch dann, wenn man geschmolzenen
Schwefel langsam krystallisieren 148t. Sobald jedoch der monokline Schwefel
einer Temperatur unterhalb von 95,5° ausgesetzt wird, wandelt er sich in
rhombischen Schwefel um. Die Temperatur von 95,5° nennt man daher auch
den Umwandlungspunkt des Schwefels. Es ist nur eine Frage der Temperatur,
welche der beiden Modifikationen erhalten wird. Im #ibrigen unterscheiden sich
die beiden Formen nicht nur durch ihre Farbe und Krystallform, sondern auch
durch Schmelzpunkt und spezifisches Gewicht. Das spezifische Gewicht des
monoklinen Schwefels ist 1,96, er ist also dichter als der rhombische Schwefel.
Der Schmelzpunkt des monoklinen Schwefels ist 119°, der des rhombischen
(den man allerdings nur unter VorsichtsmaBregeln, die eine Umwandlung in
monoklinen verhindern, bestimmen kann) ist 113°. Die dritte Form des Schwefels
ist im Gegensatz zu den beiden ersteren amorph. Der Unterschied liegt neben
der fehlenden krystallinen Struktur, vor allem auch in der Unloslichkeit in
Schwefelkohlenstoff. Man kann den amorphen Schwefel dadurch erhalten, daf
man krystallinen Schwefel stark iiber den Schmelzpunkt (auf etwa 160°) erhitzt
und die Schmelze schnell abkiihlt. Man erhilt dabei zunichst eine plastische
Masse, die nach einigen Tagen erhidrtet. Die erhdrtete Masse enthilt etwa
2/, rhombischen Schwefel, den man mit Schwefelkohlenstoff herauslosen kann.,
Der in Schwefelkohlenstoff unlosliche Rest ist amorpher Schwefel. Dieser
wandelt sich bei gewShnlicher Temperatur sehr langsam wieder in rhombischen
Schwefel um, aber nicht vollstindig. Umgekehrt gibt auch der krystalline
Schwefel bei gewohnlicher Temperatur sehr langsam eine kleine Menge amorphen
Schwefel. Zwischen den beiden Formen besteht also ein Gleichgewicht, das
sich allerdings nur langsam einstellt und bei gewohnlicher Temperatur nur
kleine Mengen der amorphen Form enthélt. Bei hoherer Temperatur erfolgt
die Gleichgewichtseinstellung schneller und die Menge des amorphen Schwefels
nimmt etwas zu. Im amorphen Schwefel scheint die MolekiilgréBe S; oder S
zu sein.

Schwefel vermag sich mit zahlreichen Metallen direkt zu vereinigen, wenn
man durch Wiarmezufuhr die Reaktion einleitet. Auch mit Chlor vereinigt er
sich direkt. Mit Sauerstoff vereinigt er sich, besonders lebhaft bei der Ver-
brennung, zu Schwefeldioxyd SO,, in dem der Schwefel vierwertig ist. Bei
Verwendung geeigneter Katalysatoren, wie fein verteiltes Platin, kann die Ver-
brennung bis zu Schwefeltrioxyd, SO,, gehen, in dem der Schwefel sechswertig
ist. Starke Oxydationsmittel fithren gleichfalls zu SO,. Zahlreiche organische
Verbindungen geben beim Erhitzen mit Schwefel an diesen Wasserstoff ab;
sie werden unter Entwicklung von Schwefelwasserstoff dehydriert.

Verwendung. Schwefel wird in betréchtlicher Menge zum Vulkanisieren des
Kautschuks verwendet. Je nach der Schwefelmenge wird der Kautschuk dabei
elastisch oder hart (Hartgummi verlangt etwa 30% Schwefel, Weichgummi
etwa 10% ). Weitere Mengen werden zur Herstellung von Schwefeldioxyd benétigt,
wenn man dieses vielfach auch durch Résten von Schwefelerzen gewinnt. Zur
Fabrikation von Schwefelkohlenstoff wird gleichfalls Schwefel benotigt. Haufig
wird Schwefel auch zur Bekdampfung von Pflanzenparasiten benutzt. Hierin
wird er allerdings langsam durch modernere Pflanzenschutzmittel verdringt.
Pharmazeutisch wird Schwefel in Form von Salben oder Suspensionen gegen
Hautleiden verwendet.

Verbindungen. Schwefelwasserstoff H,S findet sich in manchen Quellen und
bildet sich tiberall da, wo eiweiBhaltige Stoffe der natiirlichen Zersetzung unter-
liegen. Am bekanntesten ist das Auftreten von Schwefelwasserstoff in faulenden
Eiern. Schwefelwasserstoff bildet sich auch direkt aus den Elementen bei
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hoher Temperatur. Fiir die praktische Darstellung geht man von seinen Salzen.
den Sulfiden, aus, indem man sie mit Sauren umsetzt. Als billigstes Ausgangs-
material benutzt man Schwefeleisen, das man aus dquivalenten Mengen Schwefel
und Eisen bequem darstellen kann. Schwefeleisen setzt sich mit Salzsdure
nach der Gleichung:
FeS + 2 HCI - FeCl, + H,S
um. Schwefelwasserstoff ist ein farbloses Gas von intensivem und unangenehmem
Geruch, das beim Anzinden mit schwach bldulicher Flamme zu Wasser und
Schwefeldioxyd verbrennt:
2H,S + 30, 2H,0 + 250,.

Nimmt man die Verbrennung bei ungeniigendem Luftzutritt vor, so scheidet
sich elementarer Schwefel ab. Man benutzt diese unvollkommene Verbrennung
in der Technik gelegentlich dazu, um die Ableitung grofierer Mengen von
Schwefelwasserstoff in die Atmosphire zu vermeiden. Bei gewShnlicher Tem-
peratur lost Wasser etwa das dreifache seines eigenen Volumens. Schwefel-
wasserstoff ist betrachtlich giftig. Es ist daher beim Arbeiten mit Schwefel-
wasserstoff stets fiir gute Ventilation zu sorgen. Die Giftwirkung ist aber
nicht sehr nachhaltig, da das Gift beim Atmen an frischer Luft sehr schnell
aus dem Korper entfernt wird. Bei lange anhaltendem Einatmen kann die Ver-
giftung todlich verlaufen. Die Giftwirkung beruht ebenso wie bei einer Vergif-
tung mit Kohlenoxyd oder Blausiure auf einer Blockierung des Hamoglobins.
Dieses verliert dadurch seine Fahigkeit, Sauerstoff zu transportieren, und die
Gewebe ersticken. Die Vergiftungen mit Kohlenoxyd und Blausidure sind
jedoch viel schwerer, da diese aus dem Korper nur sehr langsam wieder ab-
gegeben werden.

Schwefelwasserstoff ist eine schwache zweibasische Saure, die in wafriger
Losung stufenweise dissoziiert:

H,S=H++4+ HS' =2H++ S”.

Da die Sulfidionen (8'') mit vielen Metallionen unlgsliche Sulfide ergeben. ist
Schwefelwasserstoff ein viel benutztes Fallungsmittel, das besonders in der
anorganischen qualitativen Analyse Verwendung findet. Die Fillbarkeit der
verschiedenen Metallionen hingt in hohem Grade von der Konzentration der
Sulfidionen ab. Da Schwefelwasserstoff in Wasser nur beschrankt 16slich ist.
kann man die Konzentration an Sulfidionen nicht einfach durch eine Erhéhung
der Schwefelwasserstoffkonzentration beliebig erh6hen. Wir haben aber bereits
gesehen, daB Salze allgemein stark dissoziiert sind. Man benutzt daher in allen
Fillen, in denen eine hohe Sulfidionenkonzentration erforderlich ist, nicht
Schwefelwasserstoff, sondern ein wasserlosliches Sulfid, im allgemeinen Ammo-
niumsulfid. Andererseits kann man die Konzentration an Sulfidionen unter die
normale Konzentration von Schwefelwasserstofflosungen senken, wenn man
einen Kunstgriff anwendet. Man konnte meinen, dafl man die Konzentration
an Sulfidionen einfach dadurch herabsetzen kann, dafl man die Konzentration
des Schwefelwasserstoffes erniedrigt. Man darf aber nicht vergessen, daf} fiir
eine Fillung immerhin eine ausreichende Menge an Sulfidionen verfiigbar sein
muB, wenn man die Fillung quantitativ gestalten will. Es mufl daher bei
Fillungen, die bei besonders schwacher Sulfidionenkonzentration vorgenommen
werden sollen, zwar die Konzentration an Sulfidionen in jedem Augenblick
sehr gering sein, es muB aber stindig eine ausreichende Reserve an undissoziiertem
Schwefelwasserstoff vorhanden sein, damit die verbrauchten Sulfidionen stindig
neu nachgeschoben werden konnen. Durch die getrennte Fillung bei ver-
schiedenen Sulfidionenkonzentrationen bewirkt man eine Zerlegung der fall-
baren Metallionen in verschiedene Gruppen, was die Identifizierung der einzelnen
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Metallionen wesentlich erleichtert. Wir werden im folgenden Kapitel sehen,
wie die Abhéngigkeit der Fillbarkeit von der Sulfidionenkonzentration zu
erklaren ist, und welchen Kunstgriff man anwendet, um die Konzentration
von Schwefelwasserstofflosungen an Sulfidionen, also den Dissoziationsgrad des
Schwefelwasserstoffes, zu verringern. Schwefelwasserstoff 148t sich mit Alkalien
neutralisieren; die Salze heien Sulfide. Gebrauchlich sind Natrium- und
Ammoniumsulfid [Na,S, (NH,),S]. Beim Kochen von Sulfidlgsungen mit
Schwefel entstehen Polysulfide (z. B. Na,S + 4 S — Na,S;). Polysulfide des
Calciums werden zu medizinischen Biddern gegen Hautkrankheiten verwendet.

13. Das Massenwirkungsgesetz.

Wir haben bisher bereits an verschiedenen Beispielen gesehen, dal chemische
Reaktionen durchaus nicht immer vollstindig in einer Richtung verlaufen,
sondern daB es sich oft um sog. Gleichgewichte handelt, also um Zustinde,
bei denen neben der hinldufigen eine riicklaufige Reaktion sich abspielt, wobei
die in der Zeiteinheit umgesetzten Mengen gleich sind. Im Gleichgewichtszustand
herrscht also nicht etwa Ruhe, sondern die beiden gegenlaufigen Reaktionen laufen
unentwegt weiter, nur kommt das an den Mengen der Reaktionsprodukte nicht
zum Ausdruck, da beide Reaktionen sich gerade die Waage halten. Der stationire
Zustand eines chemischen Gleichgewichtes ist also nicht ein Ruhezustand,
sondern ein Zustand innerer Unruhe und Bewegung, der aber im statistischen
Durchschnitt ein konstantes Verhéltnis der Reaktionspartner aufweist und daher
als Ruhezustand erscheint. Die Fille von Gleichgewichtsreaktionen sind viel
haufiger als es scheint, da man im allgemeinen solche Reaktionen, bei welchen
die Gegenreaktion im Gleichgewicht eine ganz untergeordnete Rolle spielt, als
praktisch nur in einem Sinne verlaufend ansieht. Einer exakten Betrachtung halt
diese Unterstellung aber nicht stand, und man ist sogar der Ansicht, daB es
wirklich quantitativ verlaufende Reaktionen iiberhaupt nicht gibt, und daf
alle Reaktionen Gleichgewichtsreaktionen sind. Es ist allerdings in zahl-
reichen Fillen erlaubt, den Ablauf einer Gegenreaktion praktisch zu vernach-
lassigen. In besonderen Fillen kann aber eine noch so minimale Gegenreaktion von
grofler praktischer Bedeutung sein. Das gilt dann, wenn man Gleichgewichte
durch Abfangen eines Reaktionspartners stért. In solchen Fillen kénnen Gleich-
gewichtsstorungen untergeordnete Gegenreaktionen zu Hauptreaktionen machen.

Wir haben vorher den Neutralisationsvorgang als eine nur in einer Richtung
verlaufende Reaktion bezeichnet, die in der Vereinigung von Wasserstoff-
und Hydroxylionen zu Wasser besteht. Diese Erklirung ist tatsichlich fiir die
meisten praktischen Zwecke ausreichend, wenn sie auch den wirklichen Ver-
héltnissen nicht vollig gerecht wird. In Wahrheit handelt es sich namlich auch
hier um eine Gleichgewichtsreaktion, da gezeigt werden kann, daB3 Wasser seiner-
seits in Wasserstoff- und Hydroxylionen dissoziiert. Allerdings ist diese gegen-
liufige Reaktion im Neutralisationsgleichgewicht von so untergeordneter
Bedeutung, dafB sie vernachlissigt werden kann. In anderen Fillen kann jedoch
die Dissoziation des Wassers von Bedeutung sein, nimlich dann, wenn man
das Dissoziationsgleichgewicht durch Abfangen von Wasserstoff- oder Hydroxyl-
lonen stort. Der Betrag der Dissoziation des reinen Wassers ist duBerst gering.
Daf eine Dissoziation aber doch wirklich vorliegt, kann man durch Leitfahigkeits-
messungen nachweisen. Man kann auf diese Art auch den Grad der Dissoziation
ermitteln. Fiir solche Messungen ist es notwendig, Wasser unter ganz besonderen
VorsichtsmafBregeln zu reinigen. Es muf} véllig frei von Verunreinigungen sein,
da sonst leicht eine erhohte Leitfahigkeit vorgetiuscht werden kann. Auch
nach sorgfiltigster Reinigung zeigt Wasser immer noch deutlich eine geringe
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Leitfihigkeit, aus deren Betrag der Dissoziationsgrad errechnet werden kann.
Dabei ergibt sich, daB in einer Menge von 107 Litern 1 Mol Wasser (das sind rund
18 g) als Wasserstoff- und Hydroxylionen vorliegt. Wir haben also in 107 Litern
Wasser rund 1 g Wasserstoffionen und rund 17 g Hydroxylionen. Der dissoziierte
Anteil ist also im Verhiltnis zum undissoziierten duflerst minimal. Streng-
genommen miissen wir den Vorgang aber doch zum Ausdruck bringen:

H,0 = H+*+ OH’.

In der Gleichgewichtslage ist das Verhédltnis von dissoziiertem Anteil zu
undissoziiertem Anteil unter gleichen dulleren Bedingungen stets gleich, es ist
konstant. Da eine Mengenangabe in Gewichtsmengen in chemischer Hin-
sicht nichts bedeutet, weil sie iiber die Reaktionsbeziehungen nichts aussagt.
ist es zweckmifBig, statt Gewichtsmengen chemische GréBen einzusetzen;
das ist die Anzahl der Ionen und Molekiile. Wir sagen also, daB in der Gleich-
gewichtslage das Verhéltnis von Anzahl der dissoziierten Molekiile zu Anzahl
der undissoziierten Molekiile konstant ist. Statt der Anzahl der dissoziierten
Molekiile kénnen wir auch das Produkt aus der Anzahl der betreffenden Ionen
setzen, und statt Anzahl kénnen wir molare Konzentration pro Liter Reaktions-
raum setzen. Wir konnen dann ganz allgemein sagen: In jedem chemischen
Gleichgewicht steht das Produkt aus den molaren Konzentrationen der einen
Gleichgewichtsseite zu dem Produkt aus den molaren Konzentrationen der
anderen Gleichgewichtsseite in einem konstanten Verhiltnis. Die in dieser
Form zuerst von GULDBERG und WAAGE ausgedriickte Beziehung wird als das
Gesetz der chemischen Massenwirkung bezeichnet.

Das Gesetz soll mit seinen Folgerungen an einem besonders einfachen Bei-
spiel niher erlautert werden. Phosphortrichlorid vereinigt sich mit Chlor zu
Phosphorpentachlorid: PCl, + Cl, — PCl;. Andererseits zerfallt Phorphorpenta-
chlorid in Phosphortrichlorid und Chlor, und zwar um so stirker, je hoher
die Temperatur ist:

PCl, — PCl; 4- Cl, .
Unter Beriicksichtigung der beiden gegenldufigen Reaktionen hat man also den
Gesamtvorgang als Gleichgewichtsreaktion zu schreiben:
PCl; + Cly = PCl; .

Fiir die Lage des Gleichgewichtes ist es dabei gleichgiiltig, ob man von Phos-
phortrichlorid und Chlor, oder von Phosphorpentachlorid ausgeht. In beiden
Fillen ist das Verhiltnis der drei Komponenten in der Mischung gleich, voraus-
gesetzt allerdings, daBl die duBleren Bedingungen, d. h. Druck und Temperatur,
die gleichen sind. Mit der Temperatur dndert sich die Gleichgewichtslage in
dem Sinne, dal mit abnehmender Temperatur die Bildung, mit zunehmender
Temperatur der Zerfall von PCl; begiinstigt wird. Erhéhung des Druckes
begiinstigt die Bildung von PCl;, Druckverminderung begiinstigt den Zerfall.
Man hat also ganz allgemein in der Anderung von Temperatur oder Druck
ein Mittel in der Hand, die Lage von Reaktionsgleichgewichten zu verschieben.
Die Gleichgewichtsverschiebung vollzieht sich nach einer GesetzmaBigkeit, die
zuerst von LE CHATELIER ausgesprochen worden ist. Die GesetzmaBigkeit, die
man auch als das Prinzip des kleinsten Zwanges bezeichnet, besagt in seiner
allgemeinen Form folgendes: Wird auf ein im Gleichgewicht befindliches chemi-.
sches System ein duBlerer Zwang (Druck- oder Temperaturanderung) ausgeiibt.
so verschiebt sich das Gleichgewicht in der Richtung, die den Zwang verringert.
Fiir unser Beispiel bedeutet dies, daf eine Temperaturerhéhung die Reaktions-
richtung begiinstigt, welche unter Warmeverbrauch abliuft, das ist der Zerfall.
Eine Druckerhéhung begiinstigt die Reaktionsrichtung, die eine Volumenver-
ringerung bedingt. Das ist die Bildung von Phosphorpentachlorid.
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Nach dem Massenwirkungsgesetz besteht fiir das Gleichgewicht

PCl, + Cl, = PCl,
die Beziehung, daB fiir bestimmten Druck und bestimmte Temperatur das
Verhiltnis von Produkt der molaren Konzentrationen der einen Reaktions-
seite zu Produkt der molaren Konzentrationen der anderen Reaktionsseite
konstant ist. Wenn wir die molare Konzentration eines Stoffes ausdriicken
wollen (also die Anzahl Mol im Liter), so schreiben wir das betreffende chemische
Zeichen in eckigen Klammern, also z. B. [PCl;] fiir die molare Konzentration
von Phosphorpentachlorid. Wir kénnen dann die Gleichgewichtslage durch die
mathematische Beziehung

[PCL] - [CL]

[PCl;]

wiedergeben. K ist ein Proportionalitidtsfaktor, den man als die Gleichgewichts-
konstante bezeichnet. K ist unabhingig von der Konzentration der einzelnen
Reaktionspartner, aber abhiingig von der Temperatur.

Aus der Beziehung ergeben sich sehr wichtige praktische SchluBfolgerungen.
Wenn man in einem Gleichgewicht PCl; — Cl,— PCl; die Konzentration von Chlor
(oder Phosphortrichlorid) dadurch erhéht, daB man den betreffenden Stoff hinzu-
fiigt, ohne dabei aber Druck oder Temperatur zu dndern, so wiirde K einen héheren
Wert annehmen. Da aber K konstant bleiben muf3, muf} sich nun entweder die
Konzentration von Phosphortrichlorid (bzw. im anderen Falle die von Chlor) ver-
ringern, oder es muf} sich die Konzentration von PCl; erhéhen, und zwar so weit,
daBl K seinen urspriinglichen Wert unverindert beibehilt. Nun kann sich
aber bei Zusatz von Chlor die PCl;-Konzentration nur dadurch verringern,
dal PCl; sich in PCl; umwandelt. Unter gegebenen #uBeren Bedingungen
kann man also durch einen UberschuB an Chlor einen relativ groBeren Betrag
an PCly in PCl; umwandeln, als wenn man dquimolekulare Mengen anwendet.
Umgekehrt konnte man durch Abfangen von Chlor mit einem geeigneten Mittel
PCl; vollstindig zerlegen. Einer der gebriuchlichsten Kunstgriffe in der ana-
lytischen und priparativen Chemie besteht darin, daB man durch Stérung
der chemischen Gleichgewichte die eine oder die andere Reaktionsrichtung zur
Hauptreaktion macht. Wenn die Hauptreaktion so stark iiberwiegt, daB die
Gegenreaktion praktisch vernachlissigt werden kann, spricht man von quanti-
tativer Reaktion. Man darf dabei aber nicht vergessen, daB8 man unter anderen
Bedingungen auch die unbedeutende Gegenreaktion hervorheben kann.

Ein anderes Beispiel fiir die chemische Massenwirkung ist die Fillung von
Metallionen mit Sulfidionen. Wir sahen vorher, daB Schwefelwasserstoff die Eigen-
schaften einer schwachen Siure hat, da er in Wasserstoff- und Sulfidionen dis-
soziiert (dafl die Dissoziation stufenweise erfolgt, kann in diesem Zusammenhang
auller Betracht bleiben):

=K

H,S = H+ 4+ H+ + .
Fir das Dissoziationsgleichgewicht gilt nach dem Massenwirkungsgesetz die

Beziehung:

[HA[HD (87 _

[H,S]
Es ist ohne weiteres einzusehen, daB man die Konzentration an Sulfidionen
dadurch verringern kann, dafl man Wasserstoffionen hinzufiigt, etwa in Form
einer beliebigen Siure. Es wurde bereits erwihnt, da8 fiir die Zerlegung der
durch S”-Ionen fillbaren Metallionen in verschiedene Gruppen die Konzentration
der Sulfidionen eine Rolle spielt. Man verfihrt dabei praktisch so, daB man
einmal mit Schwefelwasserstoff in saurer Losung (geringe Konzentration an
Sulfidionen), das andere Mal mit Schwefelwasserstoff in alkalischer Losung (hohe
Konzentration an Sulfidionen, da als Salz stark dissoziiert) arbeitet.
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Auch der Einflul der Sulfidionenkonzentration auf die Fillbarkeit der
Metallionen 148t sich aus dem Massenwirkungsgesetz ableiten. Die Fillung
eines beliebigen zweiwertigen Metallions M+ durch Sulfidionen fiihrt zu dem
Gleichgewicht:

M+ 4+ 87 = MS (gelost) = MS (fest).

Man sieht, dafl eine Erhshung der Sulfidionenkonzentration das Gleichgewicht
nach rechts verschieben muBl. Je loslicher ein Sulfid MS ist, um so héher muf
die Konzentration an Sulfidionen gehalten werden, wenn man eine praktisch
vollstindige Fallung erzielen will. Das Produkt der Ionenkonzentrationen kann
namlich bei jedem Stoff eine bestimmte kritische GréBe nicht iiberschreiten.
Ist diese Grofle, die man das Léslichkeitsprodukt nennt, erreicht, so tritt Fillung
ein. Es ist demnach klar, dal man die Loslichkeit aller dissoziierenden Stoffe
dadurch verringern kann, da man der Losung eine der lonenarten zusetzt,
die der betreffende Stoff bei der Dissoziation selbst bildet. Setzt man z. B. einer
nahezu gesittigten Kochsalzlosung Chlorionen (etwa in Form von Salzsiure)
zu, so tritt Ausfillung von Kochsalz ein: damit das Loslichkeitsprodukt
[Nat+] - [Cl'] nicht iiberschritten wird, mul die Konzentration an Na-Ionen
sich in dem Mafle verringern, wie die Konzentration an Cl-Ionen sich erhéht.
Na-Ionen kénnen aber nur dadurch verschwinden, daf sie undissoziiertes NaCl
bilden. Sowie die Losung an NaCl-Molekilen gesittigt ist, tritt Fallung ein.
Man kann sich den ganzen Vorgang auch reaktionskinetisch klarmachen, indem
man sich vorstellt, daB bei einer Erhéhung der Chlorionenkonzentration die
Natriumionen viel hdufiger die Moglichkeit haben, in den Anziehungsbereich
der Chlorionen zu gelangen und dabei NaCl-Molekiile zu bilden. Daraus ergibt
sich auch, daf3 die Loslichkeit eines Stoffes durch einen anderen Stoff, der nicht
ein gleiches Ion enthalt, nicht beeinfluflt wird. Das gilt jedenfalls fiir nicht zu
konzentrierte Losungen. Von der Herabsetzung der Léslichkeit durch Zusatz
gleichnamiger Ionen macht man in der praparativen Chemie und besonders in
der quantitativen Analyse viel Gebrauch.

In diesem Zusammenhang miissen noch einige Erscheinungen besprochen
werden, die mit der Dissoziation des Wassers in Beziehung stehen. Wir sahen,
daf in 107 Liter Wasser gerade ein Mol in Wasserstoff- und Hydroxylionen
dissoziiert ist. In reinem Wasser ist also die Konzentration an Wasserstoff-
ionen 107 (wie iiblich bezogen auf Aquivalent pro Liter). Die Konzentration
an Hydroxylionen ist ebenfalls 107, da auf jedes Wasserstoffion ja notwendig
ein Hydroxylion entfallen mufl. Die Konzentration an undissoziierten Wasser-
molekiilen ist gegeniiber dem undissoziierten Anteil unendlich gro8 und kann
daher als praktisch unverdnderliche GréBe in die Gleichgewichtskonstante
eingehen. Damit ergibt sich die Dissoziationskonstante des Wassers zu 107 - 10-7
= 10-14, Hs ist also [H+]- [OH'] = 1014

Es besteht nun zundchst die widerspruchsvolle Tatsache, dal Wasser
sowohl eine Sdure als auch eine Base ist, da definitionsgemif Sauren Stoffe
sind, die in wéiBriger Losung Wasserstoffionen bilden, und Basen Stoffe, die in
wafriger Losung Hydroxylionen bilden. Beides trifft fiir Wasser zu. Wir miissen
unsere Definition daher korrigieren und sagen: Wir bezeichnen als saure Reaktion
eine Wasserstoffionenkonzentration, die gréBer ist als 107, und als basische
Reaktion eine Hydroxylionenkonzentration, die grofler ist als 10-7. Nun be-
steht aber zwischen Wasserstoffionen- und Hydroxylionenkonzentration die
Beziehung [H+]-[OH’] = 10-'4. Eine Erhohung der Konzentration an Wasser-
stoffionen hat notwendig eine entsprechende Verringerung der Konzentration
an Hydroxylionen zur Folge, und umgekehrt (da namentlich 10-'* eine un-
veranderliche Konstante ist). Wenn also die Konzentration an Wasserstoffionen
beispielsweise den Wert 10-3 erreicht, muB} sich die Konzentration an Hydroxyl-
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ionen auf 19-° verringern. Wenn die Konzentration an Hydroxylionen sich
beispielsweise auf 10-3 erhoht, mufl die Konzentration an Wasserstoffionen
sich notwendig auf 10-1! erniedrigen. Man kann daher sowohl den Grad der
sauren, als auch den Grad der basischen Reaktion einheitlich durch die Kon-
zentration der Wasserstoffionen ausdriicken. Eine Wasserstoffionenkonzentration
von 10-? wiirde dann einfach alkalische Reaktion bedeuten, und zwar eine
Konzentration an Hydroxylionen von 10-3. Man kann die Ausdrucksweise noch
weiter vereinfachen und nur den Exponenten zur Basis 10 ohne das negative
Vorzeichen angeben. Auf diese vereinfachte Ausdrucksweise hat man sich jetzt
allgemein geeinigt und nennt diese Zahl Wasserstoffionenkonzentration oder
abgekiirzt py. Es bedeutet also pg 5 die Wasserstoffionenkonzentration 10-5;
pu 9 die Wasserstoffionenkonzentration 10-%, also alkalische Reaktion mit einer
Hydroxylionenkonzentration von 10-% usw. Die pg-Werte spielen bei chemischen
Reaktionen oft eine grofle Rolle; im biologischen Geschehen sind sie oft von
ausschlaggebender Bedeutung, da die meisten physiologischen Reaktionen an
ganz bestimmte py-Werte gebunden sind.

Die pg-Werte von Saurelosungen bei gleicher Konzentration in bezug auf
Sauredquivalent geben direkt ein MaB fiir die Stérke einer Siure. Wir bezeichnen
ja als starke Sauren solche, die weitgehend dissoziiert sind, und als schwache
Séuren solche, die nur in geringem MaBe dissoziiert sind. Je hoher der Dissozia-
tionsgrad, um so stirker die Sdure. Wenn man z. B. die pg-Werte von 10/nor-
malen Sduren miteinander vergleicht, so hat man direkt ein MaB fiir die
Starke der Sauren; die mit dem héchsten pg (also dem kleinsten Zahlenwert)
ist die starkste. Es ergibt sich dabei fiir folgende Sauren die Reihenfolge:
Salzsiure, Schwefelsiure, Essigsdure, Schwefelwasserstoff. Wie man py-Werte,
besonders auch in Gegenwart von Salzen, ermittelt, soll hier nicht ausgefiihrt
werden.

Der Dissoziationsgrad von Sduren und Basen kann durch Salze beeinfluBt
werden, wenn das Salz ein gleichnamiges Ion mitbringt, oder wenn durch
Austauschreaktion eine Siure bzw. Base von schwicherem Dissoziationsgrad
entstehen kann. Durch gleichnamige Ionen findet eine Beeinflussung nur bei
mittelstark oder schwach dissoziierten Séuren und Basen statt. Die Dissoziation
starker Sduren und starker Basen wird durch gleichnamige Tonen nicht wesentlich
geschwicht. Das pg einer Salzsiurelosung wird z. B. durch Kochsalzzusatz
nicht wesentlich erniedrigt, da der Anteil an undissoziiertem HCl so gering ist,
daB eine Gleichgewichtsverschiebung ihn zwar etwas erhéht, aber doch nur
so, dal} er dabei ,,etwas grofler als sehr gering‘, also immer noch gering bleibt.
Anders ist es bei mittelstarken und schwachen Sauren oder Basen, die ja einen
betridchtlichen undissoziierten Anteil aufweisen, und deren Zahlenwerte fiir K
wegen des hoberen Nenners auch stets kleiner sind als bei starken Sauren
und Basen. Nehmen wir als Beispiel Essigsiure. Ihre Dissoziationskonstante
ergibt sich aus

[H+]- [CH,CO0']

[CH,COOH]

Es ist ohne weiteres klar, daf ein Zusatz von Acetationen, etwa in Form von
Natriumacetat, das Dissoziationsgleichgewicht zugunsten der undissoziierten
Form verschieben muB, und das bedeutet eine Erniedrigung des pg-Wertes.
Ganz analog liegen die Verhéltnisse bei schwachen Basen, z. B. bei Ammoniak,
dessen Basizitit durch Zusatz von Ammoniumionen in Form von Ammon-
salzen geschwicht wird.

Der andere Fall war die Herabsetzung des Dissoziationsgrades durch Salze,
die durch Austauschreaktion ein Produkt von geringerer Dissoziation ergeben.

=K.

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 4
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Nehmen wir als Beispiel eine Salzsiurelosung, der wir Natriumacetat zusetzen.
Wir haben dann in der Losung die Ionen:
H+ + CI’ 4+ Nat+ 4+ CH,CO0".

Von den Rekombinationsméoglichkeiten fiihrt die Vereinigung von Wasserstoff-
mit Acetationen zu der am schwichsten dissoziierten Verbindung, zu Essig-
sdure. Es wird also ein Teil der Wasserstoffionen durch Acetationen abgefangen
werden. Dieser Anteil ist um so gréBer, je héher die Konzentration an Acetationen
ist. Ganz entsprechend liegen die Verhiltnisse, wenn man zu der Losung einer
starken Base ein Ammoniumsalz hinzufiigt. In jedem Falle hat man die Méglich-
keit, durch geeignete Auswahl der Salzkonzentration ein beliebiges py einzustellen,
das sich auf Zusatz von Sauren bzw. Alkalien nur sehr wenig indert. Man nennt
das Verfahren Puffern. Gepufferte Losungen wendet man besonders dann an,
wenn man in einer Losung ein ganz bestimmtes pg einstellen will, wie das be-
sonders bei physiologischen Arbeiten erforderlich ist. Als Saurepuffer sind all-
gemein die Salze schwacher Sauren, als Puffer fiir Basen die Salze schwacher
Basen geeignet.

14. Schwefelchloride.

Leitet man Chlorgas iiber Schwefel, so findet zwischen den beiden Elementen
Reaktion statt, die zuerst zu Schwefelmonochlorid S,Cl, fiilhrt. Diese Verbindung
ist eine rotlichgelbe Fliissigkeit, die bei 138° unzersetzt siedet. Da sie ein aus-
gezeichnetes Losungsmittel fiir Schwefel ist (die Loslichkeit betrigt etwa 60%),
zieht man sie meist dem leichtentziindlichen Schwefelkohlenstoff vor. Mit Wasser
findet sofort Zersetzung statt:

2 8,Cl, + 2 H,0 - SO, + 4 HCl + 3 S.
Schwefelmonochlorid kann mit Chlor unter Bildung von Schwefeldichlorid
SCl, und schlieBlich von Schwefeltetrachlorid SCl, weiterreagieren. Beide zer-

fallen jedoch leicht, besonders bei héherer Temperatur, in Schwefelmonochlorid
und Chlor.

15. Sauerstoffverbindungen des Schwefels.

Schwefeldioxyd SO, bildet sich, wenn Schwefel an der Luft verbrennt. Auch
Schwefelwasserstoff und zahlreiche Schwefelerze lassen sich zu SO, verbrennen.
Im Laboratorium stellt man SO, aus Salzen der schwefligen Sdure mit Hilfe
einer starken Saure (Salzsiure oder Schwefelsdure) dar. Technisch gewinnt
man es durch Rosten oder Abbrennen von Schwefelerzen wie Pyrit:

4 FeS, + 11 0, — 2 Fe,0; + 8 SO, .

Neuerdings gewinnt man betriachtliche Mengen Schwefeldioxyd auch durch
Reduktion natiirlich vorkommender Sulfate wie Gips, obwohl diese Methode
gewissen technischen Schwierigkeiten begegnet.

Schwefeldioxyd ist ein farbloses Gas von stechendem Geruch. Bei —10°
kondensiert es sich zu einer durchsichtigen Flussigkeit. Unter entsprechendem
Druck liBt es sich auch bei hoheren Temperaturen verflissigen. Oberhalb
von 157° gelingt die Verfliissigung auch bei noch so hohem Druck nicht. Die
Temperatur der Gase, bei der selbst bei héchstem Druck eine Verflissigung
nicht mehr moglich ist, nennt man die kritische Temperatur des Gases. In
Wasser ist Schwefeldioxyd sehr leicht 16slich: 1 Volumen Wasser kann 50 Volumen
S0, l6sen. Durch Erhitzen der Losungen 1aBt sich das SO, wieder vollstindig
austreiben.

Schwefeldioxyd kommt in Stahlbomben in flissiger Form in den Handel.
Es wird zum Bleichen von Wolle, Seide und Stroh verwendet. Wegen seiner
bactericiden Wirkung wird es gelegentlich auch als Desinfektionsmittel, besonders
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zum ,,Ausschwefeln“ von Fissern und Flaschen verwendet. Pflanzen werden
schon durch Spuren von SO, geschidigt.

Die Auflosung von SO, in Wasser ist kein rein physikalischer Vorgang.
Es findet daneben auch chemische Reaktion statt, die in einer Vereinigung
mit den Ionen des Wassers besteht:

H,0 + SO, = H* + OH' + S0, = H+ 4+ SOH’ < 2 H* + 80,”.

Es bildet sich also in wiBriger Losung eine Siure, die schweflige Saure, H,SO,
die allerdings nur schwach dissoziiert ist, besonders in der zweiten Stufe. Da
in der Warme die Loslichkeit von SO, abnimmt, entweicht dieses als Gas und
die ganze Reaktion verliuft von rechts nach links zuriick. Oxyde, die sich
mit Wasser zu Sauren umsetzen, nennt man Sdureanhydride. Diejenigen Ele-
mente, deren Oxyde diese Eigenschaft besitzen, gehéren zu den Nichtmetallen.
Das Schwefeldioxyd ist das Anhydrid der schwefligen Siure; man nennt es oft
falschlich auch selbst schweflige Sédure.

Wenn man im Gleichgewicht der waBrigen schwefligen Siure die sauren
Wasserstoffionen neutralisiert, so wird das Gleichgewicht nach rechts verschoben.
Die Salze sind daher im Gegensatz zur freien Siure bestindig. Da die Sidure
zwel saure Wasserstoffatome hat, kann sie zwei Reihen von Salzen bilden:

H,SO, + NaOH —> H,0 + NaHSO,,

H,S0; 4 2 NaOH — 2 H,0 + Na,S0, oder

NaHSO, + NaOH — H,0 -+ Na,S0, .
Diejenigen Salze, in denen nur ein Wasserstoffatom durch Metall ersetzt ist,
nennt man primér, die mit zwei ersetzten Wasserstoffatomen sekundér (drei-
basische Sduren kénnen auch noch tertiire Salze bilden). Vielfach nennt man
die priméiren Salze auch saure Salze, selbst dann, wenn ihre wiBrige Lésung
keine saure Reaktion besitzt. Man will nur ausdriicken, daB ein weiteres
Wasserstoffatom zur Salzbildung befahigt ist. Die Salze der schwefligen Sdure
nennt man Sulfite, die sauren Sulfite werden auch Bisulfite genannt. Beim
Ansiuern tritt der der Neutralisation entgegengerichtete Vorgang ein, und man
kann durch Erwirmen Schwefeldioxyd wieder vollstindig austreiben.

Im Schwefeldioxyd und in der schwefligen Saure ist der Schwefel vier-
wertig, er hat also seine héchste Oxydationsstufe noch nicht erreicht. Diese
Verbindungen werden daher von vielen Oxydationsmitteln angegriffen, wobei
der Schwefel in die Wertigkeitsstufe 6 iibergeht. Auch beim Erhitzen von Sulfit-
losungen fiir sich findet zum Teil Oxydation zu Sulfat statt, wobei ein anderer
Teil reduziert wird (zu Sulfid):

4 N2,80; - Na,S + 3 Na,S0, .
Es wird also ein Teil auf Kosten eines anderen Teiles oxydiert; ein Molekiil
Sulfit oxydiert drei andere Molekiile zu Sulfat und reduziert sich dabei selbst
zu Sulfid.

Priméres Natriumsulfit wird in der organischen Chemie zur Abtrennung
von Carbonylverbindungen (als sog. Bisulfitverbindungen) verwendet. Primires
Calciumsulfit Ca(HSO,), findet in der Zellstoffabrikation Verwendung, um Holz
von Lignin zu befreien.

Schwefeltrioxyd SO;. Die Oxydation von Schwefeldioxyd zu Schwefeltrioxyd
durch Luftsauerstoff verlauft auch bei héherer Temperatur sehr langsam.
Durch fein verteiltes Platin und andere katalytisch wirkende Substanzen
laBt sich die Geschwindigkeit der Reaktion aber so steigern, daB der ProzeB
auch technisch lohnend wird. Dabei sind jedoch gewisse Schwierigkeiten zu
iiberwinden. Einerseits mufl die Temperatur ziemlich genau reguliert werden.
Unterhalb von etwa 400° verliuft die Reaktion zu langsam, steigt die Temperatur
betrichtlich iiber 400°, so verlauft die Reaktion zwar sehr schnell, sie bleibt aber

4%
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unvollstindig, da es sich um ein Gleichgewicht 2 SO, 4- O,=2 SO; handelt,
bei dem mit steigender Temperatur der Zerfall begiinstigt wird. Dieses Ver-
halten ist nach dem Gesetz von LE CHATELIER vorauszusehen, da die Bildung
von SO, Wirme liefert, der Zerfall demnach Wirme verbraucht. Eine Schwierig-
keit beim technischen Verfahren besteht nun darin, die Reaktionswirme stets
abzufiihren, um ein Ansteigen der Temperatur in den Zerfallsbereich zu ver-
hindern, und dabei doch ein Unterschreiten der optimalen Temperatur von
etwa 400° zu vermeiden, da sonst die Reaktion zu langsam gehen wiirde.
Andererseits muf3 die Mischung von SO, und Luft vor dem Eintritt in den
Kontaktraum von jeder Spur von Arsenverbindungen befreit werden. Schwefel-
erze werden immer von Arsenverbindungen begleitet, die zum Teil in die
Réstgase iibergehen. Diese Arsenverbindungen werden an der Kontaktoberfliche
festgehalten und machen den Kontakt mit der Zeit unwirksam. Man spricht
auch von einer Vergiftung des Katalysators. Katalysatorgifte wirken schon
in geringsten Spuren schédlich, da sie sich am Katalysator anreichern. Die véllige
Befreiung der Rostgase von Katalysatorgiften bildet die groBere Schwierigkeit
des Verfahrens. Diese Fragen sind jetzt jedoch so weit gelost, dafi man das
SO, in zahlreichen technischen Betrieben ausschlieBlich nach diesem ,,Kontakt-
verfahren gewinnt.

Schwefeltrioxyd kommt als eine weile, krystalline, asbestdhnliche Substanz
in den Handel, die bei etwa 50° in Dampf iibergeht, ohne vorher zu schmelzen.
Daneben existiert noch eine andere, wenig bestdndige und daher nicht handels-
iibliche Form, die bei gewdchnlicher Temperatur flissig ist. Neben dem reinen
SO, ist eine Losung in konzentrierter Schwefelsaure gebrauchlich, die man als
rauchende Schwefelsiure oder auch als Oleum bezeichnet. Die Bezeichnung riihrt
daher, daB sowohl reines SO, als auch die Losung in konzentrierter Schwefel-
sidure an der Luft raucht. Oleum ist eine alte Bezeichnung, die sich auf die dick-
fliissige, 6lige Konsistenz bezieht. Rauchende Schwefelsiure mit hohem SO;-Ge-
halt ist bei gewohnlicher Temperatur fest.

Schwefeltrioxyd reagiert mit Wasser unter Bildung von Schwefelsiure
H,S0,. SO, ist also das Anhydrid der Schwefelsaure. Diese Reaktion ist mit
so grofer Wirmeentwicklung verbunden, daB bei Eintragen von SO; in Wasser
die Mischung sehr bald ins Sieden gerit und heftig spritzt. Man kann daher
auf diese Weise nicht so ohne weiteres Schwefelsiure gewinnen. Um die Reaktion
zu mildern, leitet man das SO, in etwa 70%ige Schwefelsdure ein, die man
aus dem Bleikammerprozep erhilt. Das Bleikammerverfahren gehort zu den
altesten chemisch-technischen Verfahren. Es vermag sich auch heute gegeniiber
dem modernen Kontaktverfahren noch véllig zu behaupten. Zur Gewinnung
von hochkonzentrierter Séure erweist sich eine Kombination der beiden Ver-
fahren als besonders rationell; man stellt nach dem Kammerverfahren etwa
70%ige Saure her und fiihrt diese nach dem Kontaktverfahren in konzentrierte
oder in rauchende Saure iiber.

Das Prinzip des Bleikammerverfahrens ist schon vor etwa 200 Jahren
aufgefunden worden. Man gewann damals Schwefelsiure durch Verbrennen
eines Gemisches von Schwefel und Salpeter unter Glasglocken, die Wasser
enthielten. Die Methode war kostspielig und zeitraubend. Man vergroBerte
dann die Reaktionsriume und verwendete als Werkstoff nicht mehr Glas, sondern
Blei. Daher der Name Bleikammerproze. Die Chemie des Kammerprozesses
ist in allen ihren Einzelphasen mnoch nicht vollig aufgeklart; das Prinzip ist
das folgende: In die Reaktionsriume bringt man eine Mischung von Schwefel-
dioxyd, Stickoxyden, Luft und Wasserdampf. Es findet nun zunichst eine Oxy-
dation von SO, zu SO, durch die Stickoxyde statt, die sich dabei selbst reduzieren,
aber durch den Luftsauerstoff sofort wieder oxydiert werden. Die Stickoxyde
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iibertragen also eigentlich nur ‘den Luftsauerstoff auf das Schwefeldioxyd,
das sich direkt durch Luftsauerstoff nur sehr langsam oxydiert. Das Schwefel-
trioxyd setzt sich mit Wasser zu Schwefelsdure um, die sich auf dem Boden
der Reaktionskammern absetzt. Wir kénnen den ganzen Vorgang durch die
Formeln wiedergeben:
S0, + N,0, -+ H,;0 — H,80, -+ 2NO,
4NO + 0, > 2 N,0,.

Ist die vorhandene Wassermenge nicht ausreichend, so scheidet sich eine
feste Verbindung ab (Bleikammerkrystalle), die ein gemischtes Anhydrid
zwischen Schwefelsiure und salpetriger Séure darstellt und Nitrosylschwefel-
siiwre genannt wird. Diese Verbindung zerfillt mit Wasser jedoch wieder:

2 HSO, - NO + H,0 -> 2 H,80, + N,0,.

Es ist moglich, daB die Nitrosylschwefelsdure ein normales Zwischenprodukt
des Kammerprozesses ist. Sicher ist jedenfalls, daBl der eigentliche Reaktions-
verlauf viel komplizierter ist als die oben angegebenen Reaktionsgleichungen
ausdriicken. Man erkennt aber so viel, dal die Rolle der Stickoxyde in der
Ubertragung von Luftsauerstoff besteht. Da das N,0, stindig zuriickgebildet
wird, miiite man mit einer einmaligen Menge Stickoxyd den Prozef3 beliebig
fortsetzen koénnen. Das ist aber tatsichlich nicht der Fall, da in Nebenreaktionen
ein kleiner Teil bis zu Stickoxydul (N,0) reduziert wird, das sich durch Luft-
sauerstoff nicht wieder aufoxydiert.

Das Bleikammerverfahren ist ein kontinuierlicher ProzeB3, der eine stindige
Nachlieferung von SO,, Luft, Wasser und soviel Stickoxyd verlangt, als durch
die Stickoxydulbildung verloren geht. Der unbeteiligte Luftstickstoff muf}
stindig abgefithrt werden. Es ist dabei eine Vorrichtung nétig, die aus den
Abgasen die gleichfalls fliichtigen Stickoxyde in den ProzeB zuriickfiihrt.
Man macht das so, daB man aus den Abgasen mit kalter Schwefelsiure die
Stickoxyde herauswischt und aus dieser Losung die Stickoxyde durch Er-
wiarmen wieder austreibt. Das Austreiben der Stickoxyde geschieht durch
die heien Rostgase vor dem Eintritt in den Reaktionsraum. Die Stickoxyde
durchlaufen also einen stindigen Kreislauf von den Abgasen iiber die Rost-
gase durch die Bleikammern zu den Abgasen usf. Auf dem Wege von den
Abgasen zu den Rdstgasen wird der durch Stickoxydulbildung eingetretene
Verlust immer wieder ergianzt.

Die Fabrikation beginnt mit dem Rosten der Schwefelerze. Schwefelreiche
Erze, wie Pyrit, brennen von selbst ab, wenn die Verbrennung einmal eingeleitet
ist; bei schwefelarmen Frzen ist stindige Heizung erforderlich. Die Réstgase
passieren zundchst Flugstaubkammern, in denen sich mechanisch mitgerissene
Verunreinigungen absetzen. Dann treten sie von unten her in einen Rieselturm
ein, in welchem von oben her die Losung der Stickoxyde in Schwefelsiure herab-
flieBt. Dieser Rieselturm heiit auch Gloverturm. An dieser Stelle beladen sich
die heiBlen Rostgase, die aus einer Mischung von SO, mit Sauerstoff und viel
Stickstoff bestehen, mit den nitrosen Gasen (Stickoxyden). Die Mischung
von Rostgasen und Stickoxyden tritt nun in die eigentlichen Reaktionsriume,
die Bleikammern, ein. Dieses sind gemauerte Kammern von 4000—5000 chm
Inhalt, die innen vollsténdig mit Bleiplatten ausgekleidet sind. Im allgemeinen
befinden sich 3—4 solcher Kammern hintereinander, die die Gase nacheinander
passieren. In die Kammern wird an mebreren Stellen Wasser in Form von
Dampf oder in fein zerstdaubtem Zustand eingeblasen. Die Reaktionstemperatur
fallt von der ersten zur letzten Kammer ab. In der letzten liegt sie nur wenig iiber
der Aullentemperatur. Die gebildete Schwefelsiure sammelt sich am Boden an
und flieBt von hier in Sammelbehdlter ab. Die aus der letzten Kammer



54 Anorganischer Teil.

austretenden Abgase passieren zur Riickgewinnung der nitrosen Gase einen neuen
Waschturm. Dieser Turm wird Gay-Lussac-Turm genannt. Er ist etwa 15 m
hoch und mit sdurefesten Steinen locker gefiillt. %ber diese Fiillung rieselt
aus einem dariiber liegenden Reservoir standig konzentrierte Schwefelsiure
herab, wihrend die Abgase von unten her eintreten. Die unten ablaufende
Losung der nitrosen Gase wird mit zusidtzlichen Mengen von Stickoxyden
versetzt und dann in den ersten Rieselturm (Gloverturm) zuriickgepumpt.
Die dort ablaufende, von Stickoxyden befreite Schwefelsiure wird wieder in
das iiber dem Gay-Lussac-Turm befindliche Reservoir zuriickgepumpt.

Die in den Bleikammern gewonnene Schwefelsiure ist nur etwa 60%ig.
Um sie weiter zu konzentrieren, bringt man sie in Bleipfannen, die iiber den
Rostofen stehen und durch die Verbrennungswiérme geheizt werden. Hier wird
die Sdure bis zu etwa 75% konzentriert. Dariiber hinaus kann man nicht gehen,
weil eine hohere konzentrierte Sdure das Blei angreifen wiirde. Das Blei iiber-
zieht sich nimlich unter der Einwirkung der Schwefelsdure mit einer Schicht
von Bleisulfat, das in verdiinnter Schwefelsdure unloslich ist. Steigt aber die
Konzentration iiber etwa 75%, so 16st sich das Bleisulfat auf. Die 75%ige
rohe Schwefelsiure ist fiir viele technische Prozesse direkt brauchbar. Wird
eine héhere Konzentration verlangt, so mu man zum Eindampfen entweder
Gefife aus widerstandsfihigem Material wie Quarz, Porzellan oder Platin
benutzen, oder man leitet in diese Sdure SO, ein, das man nach dem Kontakt-
verfahren hergestellt hat, und setzt so das vorhandene Wasser zu Schwefelsdure
um. Die rohe konzentrierte Schwefelsdure ist noch durch Arsenverbindungen,
Eisen, Stickoxyde usw. verunreinigt. Fiir besondere Zwecke wird sie durch
Destillation gereinigt. Fiir analytische und fiir pharmazeutische Zwecke findet
ausschlieBlich die reine Schwefelsaure (Acidum sulfuricum purum) Verwendung,
wihrend fiir die meisten technischen Zwecke die sehr viel billigere rohe Schwefel-
siure (Acidum sulfuricum crudum) ausreicht.

Konzentrierte Schwefelsiure ist eine Flissigkeit von der Konsistenz eines
diinnes Oles. Die Handelsware enthilt 94—98% und hat das spezifische Gewicht
1,836—1,841. Beim Verdiinnen mit Wasser oder Alkohol tritt starke Wiarme-
entwicklung auf, die zu lebhaftem Aufsieden und Verspritzen fithren kann.
Zur Herstellung von Verdiinnungen giele man daher stets die Saure in diinnem
Strahl unter lebhaftem Riihren in das Verdiinnungsmittel ein, niemals um-
gekehrt. Schwefelsdure vereinigt sich so begierig mit Wasser, dafl sie ein aus-
gezeichnetes Trockenmittel besonders fir Gase darstellt. Selbstverstindlich
kann man sie nur fiir solche Stoffe benutzen, die nicht mit ibr reagieren. Aus
vielen organischen Stoffen spaltet sie Wasser ab; Kohlehydrate liefern dabei
Kohle. Konzentrierte Schwefelsdure begiinstigt auch solche Vorginge, die unter
Wasserbildung verlaufen (z. B. Veresterungen, Nitrierungen). Darauf beruht
zum Teil ihre vielfache Verwendung in der organischen Chemie.

Gelegentlich kann Schwefelsdure auch oxydierend wirken; sie ist aber nicht
als ein ausgesprochenes Oxydationsmittel zu betrachten. Sie kann Kohle, Kupfer,
Bromwasserstoff und besonders Jodwasserstoff oxydieren, wobei sie sich selbst zu
schwefliger Siure reduziert. Diese Fahigkeit besitzt jedoch nur die konzentrierte
Siure, nicht die verdiinnte.

Schwefelsdure ist in wilriger Losung sehr weitgehend dissoziiert:
H,S0, = H+ 4+ HSO, = 2 H+ + SO;, sie ist also eine starke Siure. Da sie
zwei saure Wasserstoffatome besitzt, kann sie wie die schweflige Séure zwei
Reihen von Salzen bilden. Blei-, Barium- und Strontiumsulfat zeichnen sich
durch ihre Unloslichkeit aus, auch Calciumsulfat ist sehr wenig loslich.

Zum Nachweis und zur quantitativen Bestimmung von Sulfationen dient
das Bariumsalz, das in Wasser und Mineralsduren unldslich ist. Erhitzt man
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Sulfate mit Kohle, so tritt Reduktion zu Sulfid ein, das beim Ansauern Schwefel-
wasserstoff liefert. Auch diese Reaktion kann zum Nachweis von Sulfaten
dienen.

Andere Sduren des Schwefels. Wenn man sich in der Schwefelsiure ein
Sauerstoffatom durch Schwefel ersetzt denkt, kommt man zur Thioschwefel-
siure H,S,0;. In dieser Verbindung ist ein Schwefelatom sechswertig, das
andere zweiwertig. Die Thioschwefelsiure ist nur in ihren Salzen bestdndig,
wenn man sie daraus in Freiheit setzt, zerfallt sie:

H,S,0; - S + H,S0,.
Der Schwefel tritt dabei zuerst in atomarer Form auf und kann in diesem Zu-
stand leicht lingere Zeit in Losung gehalten werden. Wenn dann der Zusammen-
tritt zu groBeren Aggregaten und schlieBlich Ausfallung eintritt, beobachtet man
ein interessantes Farbenspiel von blau iiber rot nach gelb. Die Thioschwefelsiure
wird hauptséichlich als Natriumsalz angewendet. Man stellt das Natriumthiosulfat
(das im Handel falschlich auch als unterschwefligsaures Natron bezeichnet wird)
durch Erhitzen einer Losung von Natriumsulfit mit Schwefel dar: Na,SO,
+ 8 — Na,S,0,;. Diese Reaktion ist die Umkehrung des Zerfalles der Thio-
schwefelsdure. Das Salz krystallisiert mit 5 Molekiilen Wasser. Das Natrium-
thiosulfat findet in der Photographie als Fixiersalz Verwendung. In der Chlor-
bleicherei benutzt man es unter der Bezeichnung Anticklor, um die letzten Reste
von Chlor und unterchloriger Saure aus den Geweben zu entfernen. Auch mit
Jod reagiert Thiosulfat:
28,0, +J, > S,04 + 2J".

Aus Natriumthiosulfat und Jod erhdlt man dabei Natriumtetrathionat und
Natriumjodid. Bei diesem Vorgang wird das Jod ,.entfirbt, da es in Jod-
ionen iibergeht. Richtiger gesagt handelt es sich um eine Oxydation von Thio-
sulfat- zu Tetrathionationen, wobei Jod zu Jodionen reduziert wird. Man
wertet diese Reaktion zur maBanalytischen Bestimmung von freiem Jod aus;
das Verfahren bildet einen Teil der Jodometrie.

Den Tetrathionaten liegt die Tetrathionsdure zugrunde. Sie gehért zur
Gruppe der sog. Polythionsiuren, aus der man weiterhin noch die Dithionsiure
(H,S,0,), die Trithionsdure (H,8,0;) und andere kennt, die aber ohne besonderes
Interesse sind.

Ebenfalls nur in ihren Salzen bekannt ist die unterschweflige Siure H,S,0,.
Man erhilt das Natriumsalz durch Einwirkung von Zink auf eine Losung von
saurem Natriumsulfit und Schwefeldioxyd:

2 NaHSO, + SO, + Zn -> Na,$,0, 4 ZnS0, 4- H,0 .

Losungen von Natriumhyposulfit (man sagt filschlich auch Natriumhydro-
sulfit) werden duBerst leicht oxydiert und wirken daher als starke Reduktions-
mittel. Da die Losungen aber bereits durch Luftsauerstoff angegriffen werden,
bevorzugt man in der Praxis eine Verbindung, die aus Natriumhyposulfit und
Formaldehyd entsteht und die luftbestandig ist. Es ist das Formaldehyd-
sulfoxylat NaHSO, - OCH,, das unter dem Namen Rongalit als Reduktions-
mittel in der Kiipenfarberei Verwendung findet.

Wenn man saure Sulfate erhitzt, gehen sie unter Wasserverlust in Pyro-
sulfate tber. Diesen Salzen liegt die Pyroschwefelsiure H,S,0, zugrunde. In
wabrigen Losungen ist die freie Saure nicht bestindig, da sie unter Wasser-
aufnahme in Schwefelsdure tibergeht. Sie ist aber in der rauchenden Schwefel-
sdure enthalten: H,SO, + SO; = H,8,0,. Wir kénnen uns ihre Entstehung
auch so vorstellen, daB3 ein Molekiil Wasser mit zwe: Molekiilen Schwefeltrioxyd
reagiert:

SO, + HOH + SO, > HSO, - O - SO,H .
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Schwefeltrioxyd 1dft sich ganz analog wie mit Wasser auch mit Wasser-
stoffperoxyd umsetzen. Je nachdem wir auf ein Molekiil Hydroperoxyd ein
oder zwei Molekiile Schwefeltrioxyd anwenden, enthalten wir H,SO, (Sulfo-
monopersiure, auch Carosche Siure genannt), oder H,8,0, (Uberschwefelsiure).
Sulfomonopersdure bildet sich in umkehrbarer Reaktion aus konzentrierter
Schwefelsdure und Wasserstoffperoxyd:

H,80, + H,0, = H,S0, - H,0,
oder bei der Einwirkung von SO, auf H,0,. Praktisch wird sie jedoch durch
Zerlegung der Uberschwefelsiure mit Wasser dargestellt:

H,S,0, + H,0 — H,S0; -+ H,S0, .
Uberschwefelsdure stellt man technisch durch Elektrolyse von etwa 50%iger
Schwefelsdure dar. Bei dieser Konzentration enthilt die Lésung reichlich
HSO,-Ionen, die unter Bildung von Uberschwefelsiure ihre negativen Ladungen
an der Anode abgeben:

2 HSO, - H,S,04 + 2'.

Sulfomonopersdure ist eine einbasische (von den beiden Wasserstoffatomen
ist nur eines durch Metalle ersetzbar), Uberschwefelsiure eine zweibasische Saure.
Beides sind gut krystallisierende Verbindungen, die sich aber unter Abgabe
von (ozonhaltigem) Sauerstoff langsam zersetzen. Gut bestindig sind dagegen
die Salze. Sduren und Salze werden als stark wirkende Oxydationsmittel ver-
wendet. Uberschwefelsiure ist ein Zwischenprodukt bei der elektrolytischen
Wasserstoffperoxyddarstellung.

16. Schwefligsiiure- und Schwefelsiurechlorid.

Unter Saurechloriden versteht man ganz allgemein Derivate von sauerstoff-
tragenden Séuren, die beim Ersatz von Hydroxylgruppen durch Chlor ent-
stehen. Diese Hydroxylgruppen sind nicht zu verwechseln mit dissoziierbaren
basischen Hydroxylgruppen, sondern es sind die Stellen, an welchen man sich
im undissoziierten Molekiil die Vereinigung der sauren Wasserstoffionen mit
dem sauerstofftragenden Anion vorstellt. Saurechloride stimmen in der Eigen-
schaft iiberein, sich mit Wasser in Salzsdure und die ihnen zugrunde liegende
Sdure zu zersetzen.

Schwefligsdurechlorid SOCl,, im allgemeinen Thionylchlorid genannt, wird
durch Umsetzung von Schwefeldioxyd mit Phosphorpentachlorid dargestellt:
S0, + PCI, — SOCI, 4 POCI, .

Es ist eine farblose, bei 79° siedende Flissigkeit, die sich mit Wasser sehr lebhaft

zersetzt :
S0CL, + 2 H,0 — SO(OH), + 2 HCI.

S0, 4+ H,0
Man benutzt es in der organischen Chemie zum Ersatz von Hydroxylgruppen
durch Chlor. Die Reaktion ist ganz analog der Zersetzung durch Wasser, nur
daBl man statt HOH andere Hydroxylverbindungen (ROH) anwendet.

Von der Schwefelsdure sind zwei Saurechloride bekannt; in dem eimen ist
nur eine Hydroxylgruppe der Schwefelsiure durch Chlor ersetzt, das ist die
Chlorsulfonsdure HSO,Cl. In dem anderen sind beide Hydroxylgruppen der
Schwefelsdure durch Chlor ersetzt, das ist das Sulfurylchlorid SO,Cl,. Chlor-
sulfonsiure, eine farblose mit Wasser zersetzliche Fliissigkeit, entsteht bei der
Einwirkung von Schwefeltrioxyd auf Chlorwasserstoff: SO, -}- HCl — HSO,CI.
Praktisch gewinnt man sie durch Einleiten von Chlorwasserstoff in rauchende
Schwefelséure. Thionylchlorid wird aus Schwefeldioxyd und Chlor dargestellt:

S0, + Cl, — S0,Cl, .



Selen. Tellur. 57

Die Reaktion wird durch Sonnenlicht beschleunigt. Es ist auch zweckmiBig,
Aktivkohle oder als Losungsmittel wirkende Stoffe (z. B. Campher) hinzu-
zusetzen. Sulfurylchlorid ist eine bei 69° siedende Fliissigkeit, die sich mit
Wasser zersetzt:

S0,C1, -+ 2 H,0 —> SO,H, + 2 HCI.

17. Selen: Se = 78,96.

Selen findet sich als freies Element gelegentlich im rohen Schwefel. Auch
Schwefelverbindungen werden zuweilen von Selenverbindungen begleitet.
Man gewinnt Selen aus den Ablagerungen der Flugstaubkammern beim Résten
von Pyrit und aus dem Schlamm der Bleikammern bei der Schwefelsiure-
fabrikation.

Selen existiert in zwei Modifikationen: rotes, in Schwefelkohlenstoff 16s-
liches Selen, das den elektrischen Strom nicht leitet, und graues, in Schwefel-
kohlenstoff unlosliches Selen, das den elektrischen Strom leitet. Diese zweite
Form wird auch metallisches Selen genannt. Die elektrische Leitfihigkeit nimmt
mit der Belichtung stark zu. Es kann daher zur elektrischen Ubermittlung
von Lichteindriicken verwendet werden, z. B. zur Bildiibermittlung usw., ferner
fiir Alarmeinrichtungen, die auf Belichtung ansprechen.

Verbindungen. Selenverbindungen zeigen groBte Ubereinstimmung mit den
entsprechenden Schwefelverbindungen. Selenwasserstoff H,Se ist ein iibel-
riechendes giftiges Gas, das mit den meisten Metallionen unldsliche Selenide
bildet. Man kann es aus Seleneisen (FeSe) und Salzsiure darstellen. Seleneisen
erhilt man beim Erhitzen von Selen mit Eisen.

Mit Chlor vereinigt sich Selen direkt zu Selenmonochlorid Se,Cl,. Auch
ein Tetrachlorid SeCl,, ein gelber krystalliner Stoff, ist bekannt. Die Selen-
chloride werden genau wie die Schwefelchloride mit Wasser zersetzt.

Selendioxyd SeO, entsteht bei der Verbrennung von Selen. Esist das Anhydrid
der selenigen Siure H,SeO,. Diese Siure ist ein Oxydationsmittel und wird leicht
zu Selen reduziert, schweflige Siure wird z. B. glatt zu Schwefelsdure oxydiert:

H,Se0, - 2 H,80, — 2 H,S0, + H,0 + Se.
Daraus erklirt sich das Vorkommen von Selen im Bleikammerschlamm.

Selentrioxyd ist nicht bekannt, wohl aber Selensdure H,SeO,, die man
aus seleniger Séure bei der Oxydation mit starken Oxydationsmitteln erhilt.

Selenverbindungen haben bisher keine besondere praktische Bedeutung
erlangt.

18. Tellur: Te =127,61.

Tellur findet sich vergesellschaftet mit Gold, Silber, Wismut und anderen
Metallen. KEs ist eine metallihnliche Substanz, die den elektrischen Strom
leitet. Aus Salzlosungen kann man es als ein braunes amorphes Pulver redu-
zieren, das den elektrischen Strom nicht leitet.

Tellurwasserstoff HyTe ist ein Gas, das mit Schwefelwasserstoff und Selen-
wasserstoff groBe Ahnlichkeit besitzt. Tellurige Siure H,TeO, erhilt man bei
der Oxydation von Tellur mit Salpetersdure. Es ist eine feste krystalline Ver-
bindung, die schwachsauer ist und sich gegen starke Siuren auch als Base
verhalten kann. Bei der Oxydation von Tellur mit Chromséure entsteht Tellur-
sdure (HgTeOg), die beim Erhitzen unter Wasserverlust in Tellurtrioxyd TeO,
ibergeht. Tellursiure ist auBerordentlich schwachsauer, schwicher noch als
Schwefelwasserstoff,

Tellur bildet zwei Chloride, TeCl, und TeCl,. Beide werden von Wasser
zersetzt, jedoch weniger lebhaft als die Chloride des Schwefels und des Selens.
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Tellurtetrachlorid ist in Losungen, die freie Salzsdure enthalten, bestindig. Damit
nihert sich das Tellurtetrachlorid bereits den Salzen. Man kann daher auch das
Tellur als ein Ubergangsglied von den Nichtmetallen zu den Metallen betrachten.

Tellur und seine Verbindungen haben bisher keine besondere Bedeutung
erlangen kénnen, obwohl sie in mancher Hinsicht wertvolle therapeutische
Eigenschaften zu besitzen scheinen. Der medizinischen Verwendung steht
nachteilig entgegen, daB Tellur und seine Verbindungen im Organismus zu flich-
tigen, sehr iibelriechenden Substanzen umgeformt werden, die nur sehr langsam,
oft erst nach Wochen, durch die Atemluft und den Schweil ausgeschieden werden.

19. Die Halogene.

Die Halogene bilden eine Untergruppe der VII. Gruppe des periodischen
Systems; es sind die gewShnlich gesetzten Elemente in Gruppe VII der Tabelle 3:
Fluor, Chlor, Brom, Jod und das Element der Ordnungszahl 85, das aber
noch nicht bekannt ist. Diese Elemente zeichnen sich durch hohe Reaktions-
fihigkeit aus; sie geben mit Metallen direkt Salze. Dieser Kigenschaft ver-
danken sie ihren Namen Halogene (Salzbildner). Die Ubereinstimmung unter
den einzelnen Gliedern der Reihe geht aber viel weiter. Wir diirfen zwar nicht
erwarten, daB sie untereinander véllig gleichartig sind. Sie stimmen in den
Grundeigenschaften iiberein, doch zeigen sie graduelle Unterschiede, die innerhalb
der Reihe stetig fortschreiten. Nur das erste Glied, das Fluor, nimmt in mancher
Hinsicht eine gewisse Ausnahmestellung ein, eine Erscheinung, die man an den
Anfangsgliedern homologer Reihen sehr oft beobachtet.

Von den physikalischen Eigenschaften éndern sich Farbe, Dichte und Fliichtig-
keit kontinuierlich. Fluor ist gelb, Chlor gelbgriin, Brom braun und Jod
schwarzbraun, als Dampf violett. Fluor ist ein Gas, das sich unter normalem
Druck bei —187° verfliissigt, Chlor ist gleichfalls ein Gas, das aber bereits
bei —35° fliissig ist, Brom ist eine bei 59° siedende Fliissigkeit und Jod ist fest
und siedet bei 185°. Vergleicht man die spezifischen Gewichte der fliissigen
Elemente bezogen auf ihre Siedetemperatur, so ergibt sich eine ansteigende Reihe:
Fluor 1,11, Chlor 1,57, Brom 2,95 und Jod 3,71. Die Fliichtigkeit nimmt in
der gleichen Reihenfolge ab: Fluor ist am leichtesten flichtig (also am schwierig-
sten zu verfliissigen), Jod ist am schwersten fliichtig (es ist bei gewdhnlicher
Temperatur fest).

Die chemischen Eigenschaften sind durch ihre 7 Valenzelektronen gekenn-
zeichnet. Alle Elemente konnen unter Aufnahme eines fremden Elektrons
einfach negative Ionen bilden. Diese Elektronen koénnen von Wasserstoff
oder von Metallen geliefert werden; die entstehenden Verbindungen sind die
Halogenwasserstoffsiuren und deren Salze. In all diesen Verbindungen sind
die Halogene stets einwertig. Andererseits konnen sie selbst bis zu 7 eigene
Valenzelektronen betitigen; sie kénnen also maximal siebenwertig sein. Das ist
in ihren Sauerstoffverbindungen der Fall.

Die Verbindungen zeigen untereinander wieder groBe Ahnlichkeit; nur die
Fluorverbindungen bleiben in mancher Hinsicht auBerhalb. Die Wasserstof-
verbindungen sind in waBriger Losung starke Séuren. Chlorsilber, Bromsilber
und Jodsilber sind in Wasser sehr schwer l6slich, und zwar nimmt die Loslichkeit
in dieser Reihenfolge ab. Silberfluorid sollte etwas leichter 1slich sein als Chlor-
silber, aber immer noch schwerloslich; tatsdchlich ist es aber leicht 16slich.
Calciumchlorid, Calciumbromid und Calciumjodid sind in Wasser sehr leicht
16slich, und zwar steigt die Loslichkeit in dieser Reihenfolge an. Calciumfluorid
sollte nun eigentlich auch noch leicht 1éslich sein, wenn auch etwas weniger
als Calciumchlorid. Tatséichlich ist es aber schwer loslich. Genau so verhalten
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sich die Halogenide der dem Calcium verwandten Elemente Strontium
und Barium.

Die GesetzmiBigkeit, mit der die Grundeigenschaften sich mit dem Atom-
gewicht stufenweise etwas dndern, ist im allgemeinen sehr deutlich. Ganz stark
ausgeprigt ist sie bei den Elementen Chlor, Brom und Jod. Es ist zweckmiBig,
diese Gruppe enger zusammenzufassen.

a) Fluor: F = 19,00.

Fluor kommt in freier Form in der Natur nicht vor. Von den Verbindungen
sind Calciumfluorid CaF,, auch Flufspat genannt, und Kryolith AlF, -3 NaF,
ein Doppelfluorid des Aluminiums und Natriums, wichtig. Fluorverbindungen
finden sich in kleinen Mengen in vielen Pflanzen und in den Knochen.

Darstellung. Die iibliche Darstellung der freien Halogene durch Oxydation
der Halogenwasserstoffsiduren ist fiir Fluor nicht anwendbar, da es unter den
Reaktionsbedingungen nicht bestindig ist. Man stellt das Element durch
Elektrolyse von wasserfreier, kaliumfluoridhaltiger Fluorwasserstoffsiure in
Kupfergefalen dar. Der Kaliumfluoridzusatz ist notwendig, da reine wasserfreie
Sdure den Strom nicht leitet.

Eigenschaften. Fluor ist ein gelbes Gas, das aus Molekiilen F, besteht. In
chemischer Hinsicht zeichnet es sich durch besonders hohe Reaktionsfihigkeit
aus; es iibertrifft darin alle anderen Elemente. Es vereinigt sich mit fast allen
anderen Elementen mit grofler Heftigkeit, meist sogar schon in der Kilte. Aus
allen Halogeniden setzt es die anderen Halogene in Freiheit. Mit Wasserstoff
vereinigt es sich selbst im Dunkeln mit explosionsartiger Heftigkeit. Mit Wasser
reagiert es unter Bildung von Fluorwasserstoff und freiem ozonhaltigem Sauer-
stoff, ohne daB man eine intermediire Bildung von Sauerstoffverbindungen nach-
weisen konnte.

Fluorwasserstoff, Acidum hydrofluoricum, H,F,, gewinnt man durch Destil-
lation eines Gemisches von fein gepulvertem Calciumfluorid und konzentrierter
Schwefelsiure aus einer Platinretorte. Die reine wasserfreie Fluorwasserstoff-
sdure (auch FluBsiure genannt) ist im Gegensatz zu den anderen Halogen-
wasserstoffsiuren flissig. Sie siedet bei 19°; ihre Diampfe rauchen an der Luft,
da sie begierig Wasser anzieht. Aus der Dampfdichte kurz oberhalb des Siede-
punktes errechnet sich das Molekulargewicht 40; es liegen also die Molekiile H,F,
vor. Bei héherer Temperatur zerfallen diese in einfache Molekiile HF. Alle
anderen Halogenwasserstoffsiuren sind aus einfachen Molekiilen zusammen-
gesetzt. Aus der Assoziation der Fluorwasserstoffsiure zu Doppelmolekiilen
erklart sich ihr fliissiger Aggregatzustand.

FluBsiure kommt normalerweise in wiafriger Losung (etwa 65%ig) in den
Handel. Wenn man eine solche Losung destilliert, entweicht zuerst Fluor-
wasserstoff ; dieser 143t sich aber durch Erhitzen aus der Lésung nicht vollstindig
austreiben, sondern es destilliert schliefllich eine 43%ige Losung konstant iiber
(Siedepunkt 111°). Unterwirft man eine verdiinntere Losung der Destillation,
so geht zuerst Wasser iiber, dann das konstant siedende Gemisch von 43%.
Auch die anderen Halogenwasserstoffsiuren geben solche konstant siedenden
Gemische, natiirlich von anderer Zusammensetzung.

FluBsiure mull in Gefaflen aus Kautschuk, Blei oder Paraffin aufbewahrt
werden, da sie mit Glas reagiert.

FluBsdure ist eine zweibasische Sidure, die aber etwas schwicher ist als die
iibrigen Halogenwasserstoffsduren. Von den Salzen ist das Kaliumbifluorid KHF,
am gebrauchlichsten. Natrium- und Ammoniumfluorid finden gelegentlich als
Konservierungsmittel fiir Fruchtsifte und Nahrungsmittel Verwendung; in
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vielen Lindern ist das jedoch als gesundheitsschiadlich verboten. FluBsdure
wird hauptséichlich zum Glasitzen verwendet. Der Vorgang beruht darauf, daB
die Silicate des Glases von FluBisiure unter Bildung von leichtfliichtigem Silecium-
tetrafluorid SiF, zerlegt werden. Dadurch wird die glatte Oberfliche des Glases
angerauht. Man verfahrt praktisch so, daf man entweder die walBrige Siure
auf die zu dtzenden Stellen auftrigt, oder zweckméaBiger so, daBl man das Glas
mit einer Wachs- oder Paraffinschicht iiberzieht, in die man die gewiinschten
Zeichnungen- einritzt. Setzt man dann das ganze den aus Calciumfluorid und
Schwefelsdure entwickelten Dampfen der Sidure aus, so werden die geritzten
Stellen gedtzt. Siliciumtetrafluorid wird von Wasser unter Abscheidung freier
Kieselsdure zersetzt; darauf beruht der analytische Nachweis von Fluoriden.

Siliciumtetrafluorid vereinigt sich mit Flufisdure zu Kieselfluorwasserstoff-

sidure (Silicofluorwasserstoffsidure):

SiF, + H,F, > H,SiF, .

Sie ist eine starke Siure, die jedoch nur in waBriger Losung bestindig ist. Kalium-
und Bariumsalz sind in Wasser sehr schwer l6slich. Das Natriumsalz wird unter
den verschiedenartigsten Phantasienamen oft alsMittel zum Vertilgen von Kiichen-
schwaben, Miusen und Ratten angewendet. Trotz der meist angepriesenen Un-
schidlichkeit fiir Menschen und Haustiere ist es jedoch nur mit gréfiter Vorsicht
anzuwenden, da es stark giftig ist.

Von Sauerstoffverbindungen des Fluors kennt man bisher zwei Oxyde:
F,0 und FO; auch Fluorsdure HFQ, scheint zu existieren. Diese Verbindungen
sind erst seit kurzem bekannt. Irgendwelche Verwendung haben sie bisher
nicht gefunden.

b) Chlor: C1 = 35,457.

Chlor kommt als freies unverbundenes Element in der Natur nicht vor;
seine Verbindungen sind jedoch sehr weit verbreitet. Die Salze des Meer-
wassers bestehen hauptsichlich aus Chloriden, vorwiegend aus Natriumchlorid.
Durch Verdunstung von Meerwasser sind in fritheren geologischen Epochen
michtige Lager entstanden, deren stdrkste Schichten aus Kochsalz bestehen.
Sie werden meist tberdeckt durch schwichere Schichten anderer Chloride.

Darstellung. Man gewinnt Chlor entweder durch Elektrolyse von Chloriden
oder durch Oxydation von Chlorwasserstoff. Die technische Gewinnung erfolgt
jetzt hauptsidchlich nach dem ersten Verfahren. Bei der Fabrikation von
Natrium- und Kaliumhydroxyd durch Elektrolyse von Natrium- bzw. Kalium-
chloridlésung fillt Chlor in so groBen Mengen an, daf damit fast der gesamte
Bedarf gedeckt wird.

Die Oxydation von Chlorwasserstoff zu Chlor 1aft sich durch die ver-
schiedensten Oxydationsmittel bewirken; bei Temperaturen von 350-—400°
gelingt, sie bereits mit Luftsauerstoff, wenn man Kupferchlorid als Katalysator
anwendet. Man leitet dazu eine Mischung von Chlorwasserstoff und Luft bei
der angegebenen Temperatur iiber Ziegelsteine, die mit einer Losung von Kupfer-
chlorid impréigniert worden sind:

4HCl+ 0,< 2H,0 + 2Cl,.

Das Verfahren ist unter dem Namen DEAcON-ProzefS bekannt. Noch einfacher
gestaltet sich die Reaktion mit stdrkeren Oxydationsmitteln. Als technisches
Verfahren kam frither die Oxydation mit Braunstein MnO, in Betracht. Auf
diesem Wege ist Chlor im Jahre 1774 von SCHEELE erstmalig dargestellt worden.
Mangandioxyd setzt sich mit Chlorwasserstoff in der Kilte zu Mangan (4)-
chlorid um:

MnO, + 4 HCI - MnCl, - 2 H,0,
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das in der Wirme in Mangan (2)-chlorid und Chlor zerfallt : MnCl, — MnCl, + Cl,
Man arbeitete natiirlich von vornherein in der Wirme, so dafl das MnCl, nicht
erst faBbar wurde. Das Verfahren war recht teuer, da nur die Hilfte des Chlor-
wasserstoffes zu freiem Chlor oxydiert wird; aulerdem fielen grole Mengen
an nicht weiter verwertbarem Mangan (2)-chlorid an. Das Verfahren wurde dann
durch WeLDON dadurch verbessert, dafl er das Mangan (2)-chlorid bei Gegenwart
von Kalk durch Luftsauerstoff wieder aufoxydierte:
MnCl, + Ca(OH), == CaCl, + Mn(OH),,
2 Mn(OH), + 0, —> 2 (MnO, - H,0) .

Die Oxydationsprodukte, die tatséichlich nicht aus Braunstein, sondern aus
Calciummanganit (CaMnQO,) bestehen, kénnen dem ProzeB wieder zugefiihrt
werden, da sie sich dabei wie Braunstein verhalten. Man kann die Chlordarstellung
aus Salzsdure und Braunstein gut als Laboratoriumsmethode benutzen. Einen gut
regulierbaren Chlorstrom erhdlt man, wenn man starke Salzsiure auf festes
Kaliumpermanganat auftropft:

2 KMnO, + 16 HCl-> 5 Cl, -+ 2 KC1 - 2 MnCl, + 8 H,0 .

Man reinigt das Gas, indem man es erst mit Wasser, dann mit Schwefelsidure
wascht. Statt Braunstein oder Permanganat kann man ebensogut andere
Oxydationsmittel, z. B. Chlorkalk, anwenden.

Chlor ist ein gelbgriines Gas von erstickendem Geruch, das die Schleim-
héute stark reizt. Es ist schon in sehr geringer Konzentration duBerst gesund-
heitsschddlich. Durch Druck 148t es sich verfliissigen, seine kritische Temperatur
liegt bei 144°. Es kommt in fliissiger Form in Stahlflaschen in den Handel.

Chlor steht in seiner Reaktionsfihigkeit dem ¥luor nur wenig nach. Mit
einer groflen Zahl von Elementen vermag es sich direkt zu vereinigen. Aus
Bromiden und Jodiden setzt es Brom bzw. Jod in Freiheit:

2Br' + Cl, - 2 Cl' + Br,.

Diese Reaktion kann auch zum Nachweis des freien Elementes dienen. Mit
Wasser bildet Chlor bei 0° ein festes Hydrat Cl,. 8H,0. Bei Zimmertemperatur
16st sich Chlor in Wasser reichlich auf; in der Losung liegt jedoch nicht nur
freies Chlor vor, sondern es findet gleichzeitig Reaktion mit dem Wasser statt,
die zu dem Gleichgewicht: Cl, + H,0 < HCl -+ HOCI fiihrt. Es entsteht also
Chlorwasserstoff und unterchlorige Siure. Unter dem EinfluB8 von Licht oder
Wirme wird die unterchlorige Sdure zerlegt: 2 HOCI — 2 HCl 4 Q,, so daf
die Losung dann nur noch Chlorwasserstoff enthilt. Analog verhalten sich auch
die anderen Halogene gegen Wasser; bei Fluor verliuft die Reaktion allerdings
so schnell, daf} eine Sauerstoffverbindung nicht gefafft werden kann. Eine Losung
von Chlor in Wasser mit einem Gehalt von 0,5% findet zuweilen unter dem Namen
Chlorwasser (Aqua chlorata) medizinische Verwendung. Die Wirkung beruht
auf der Bildung von unterchloriger Sidure, die als starkes Oxydationsmittel
antiseptisch wirkt. Auch die starke Bleichwirkung ist darauf zuriickzufiihren.
DaB nicht etwa das freie Chlor selbst diese Wirkung ausiibt, liBt sich leicht
daran erkennen, daB trockenes Chlor nicht bleicht.

Mit Wasserstoff vereinigt sich Chlor im dunkeln und bei gewéhnlicher Tempe-
ratur nur duBerst langsam. Sobald man aber eine Mischung der beiden Gase
dem Sonnenlicht aussetzt oder durch Warmezufuhr die Reaktion einleitet, erfolgt
die Vereinigung mit explosionsartiger Heftigkeit : H, + Cl, — 2 HCl. DieMischung
wird auch als Chlorknallgas bezeichnet.

SchlieBllich muf3 noch erwihnt werden, da8 Chlor sich ebenso wie mit vielen
Elementen auch mit zahlreichen ungesittigten Verbindungen direkt zu vereinigen
vermag. Die gleiche Eigenschaft besitzt auch Brom, Jod verhilt sich in dieser
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Hinsicht jedoch sehr trage. Die Addition von Halogenen an ungesittigte Ver-
bindungen spielt in der organischen Chemie eine gewisse Rolle. Gelegentlich
reagiert Chlor (und auch Brom) mit organischen Verbindungen auch in der Art,
dall Wasserstoffatome ersetzt werden, wobei diese als Halogenwasserstoff aus-
treten. Diese Reaktionsweise nennt man Substitution.

Yerwendung. Chlor wird in betrichtlicher Menge zur Desinfektion (z. B.
von Trinkwasser) und als Bleichmittel verwendet. Im allgemeinen benutzt
man dabei jedoch nicht das freie Element, sondern Chlorkalk, in welchem das
Calciumsalz der unterchlorigen Sdure wirksam ist. Pharmazeutisch wird im
gleichen Sinne neuerdings vielfach p-Toluolsulfonchloramidnatrium (,,Chlor-
amin‘‘) verwendet, welches mit verdiinnten Sauren gleichfalls unterchlorige
Sédure liefert.

o) Chlorwasserstoff: HCIL

Wir sahen bereits, da3 die Elemente Chlor und Wasserstoff sich zu Chlor-
wasserstoff vereinigen konnen. Bequemer kann man die Verbindung aus
ihren Salzen darstellen, am einfachsten und billigsten aus Kochsalz. Da Chlor-
wasserstoff ein Gas ist, kann man es aus jedem Reaktionsgleichgewicht durch
Erhitzen leicht entfernen, so daB die Zerlegung der Salze auch mit solchen
Sauren leicht gelingt, die selbst schwicher sind als Chlorwasserstoff, wenn sie
nur weniger flichtig sind als dieser. Die gebrauchlichste Darstellungsmethode
ist die aus Kochsalz mit Schwefelsdure; die Chlorwasserstoffentwicklung erfolgt
bereits in der Kilte, da Chlorwasserstoff in konzentrierter Schwefelsiure sehr
wenig loslich ist:

NaCl + H,S0, — HCl -+ NaHSO, .
In der Wirme kann das saure Natriumsulfat (Natriumbisulfat) mit einem
weiteren Molekiil Kochsalz reagieren:

NaHSO, + NaCl — HCl + Na,S0, .
Auf diesem Wege werden technisch groBe Mengen Chlorwasserstoff bei der
Sodafabrikation nach dem Verfahren nach LEBLANG als Nebenprodukt gewonnen.

Gelegentlich wird Chlorwasserstoff durch Umsetzung des in den Stal-
furter Abraumsalzen vorkommenden Magnesiumchlorids, fiir das man kaum
andere Verwendungsmoglichkeiten besitzt, mit iiberhitztem Wasserdampf
gewonnen:

MgCl, + H,0 -~ 2 HCI + MgO .

Chlorwasserstoff entsteht ferner bei organischen Substitutionsreaktionen und
bei Zersetzung von Chloriden nichtmetallischer Elemente mit Wasser.

Im Laboratorium stellt man sich einen kontinuierlichen Chlorwasserstoff-
strom am bequemsten durch Eintropfen von konzentrierter Schwefelsiure
in eine konzentrierte wiBrige Losung von Chlorwasserstoff her. Chlorwasserstoff
ist in Schwefelsdure viel weniger 16slich als in Wasser. Zum Trocknen leitet
man den Chlorwasserstoff durch eine Waschfliche mit konzentrierter Schwefel-
sdure oder besser durch einen Trockenturm, der mit Schwefelsiure getrankte
Bimssteinstiickchen enthalt.

Eigenschaften. Chlorwasserstoff ist ein farbloses, stark hygroskopisches Gas,
das an der Luft raucht. Die kritische Temperatur liegt bei etwa 50°; das Gas
148t sich also bei gewdhnlicher Temperatur durch Druck verfliissigen. Chlor-
wasserstoff ist in Wasser sehr leicht léslich, bei 0° 16st 1 Liter Wasser rund
500 Liter Chlorwasserstoff; mit steigender Temperatur nimmt die Loslichkeit ab.
Das Gas laBt sich durch Erhitzen jedoch nicht vollstindig aus den Losungen
austreiben. Geht man von einer gesittigten Salzsiure aus, so entweicht beim
Erhitzen zunichst Chlorwasserstoff; schlieBlich erhilt man eine 20 %ige Losung,
die bei 110° konstant siedet und destilliert. Geht man von einer verdiinnteren
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Losung aus, so entweicht beim Erhitzen zunichst solange Wasser, bis die Losung
sich auf einen Gehalt von 20% angereichert hat, dann geht wiederum das konstant
siedende Gemisch tiber.

Chlorwasserstoff kommt in wéalrigen Losungen unter der Bezeichnung
Salzsdure in den Handel. Die konzentrierte (rauchende) Siure enthilt 43%.
Technische (rohe) Salzsiure, Acidum hydrochloricum crudum, ist meist durch
Eisenchlorid, oft auch durch Arsen und Schwefelsiure verunreinigt; sie ist
meist gelb gefarbt. Pharmazeutisch wird nur reine Salzsiure (Acidum hydro-
chloricum purum) mit einem Gehalt von 25% verwendet. Verdiinnte Salz-
siure, Acidum hydrochloricum dilutum, enthilt 12,5% HCI; man stellt sie durch
Mischen gleicher Teile Wasser und reiner Salzsdure dar. Der Gehalt wird durch
Titration kontrolliert. Man kann den Gehalt reiner Salzsiurelésungen aus dem
spezifischen Gewicht annahernd ablesen; die beiden ersten Stellen nach dem
Komma mit 2 multipliziert ergeben den ungefihren Prozentgehalt: eine Sdure
vom spezifischen Gewicht 1,127 enthéilt demnach 12,7 x 2 = 25,4% (richtig 25,2).

Medizinisch wird sehr verdiinnte Salzsdure bei Hypoaciditit des Magen-
saftes verabreicht. Normaler Magensaft enthilt etwa 0,3% Chlorwasserstoff.

Salzsdure ist im Gegensatz zu trockenem Chlorwasserstoff eine starke ein-
basische Siure, die viele Metalle und die meisten Metalloxyde und Metall-
hydroxyde unter Bildung von Chloriden 16st. Die meisten Metallchloride sind
in Wasser loslich; Silberchlorid (AgCl), Quecksilber (1)-chlorid (HgCl), Kupfer
(1)-chlorid (CuCl) und Gold (1)-chlorid (AuCl) sind in Wasser unléslich, Bleichlorid
(PbCl,) ist in kaltem Wasser schwer, in heiBem Wasser leichter 1oslich.

Zum Nachweis von Chloriden ist besonders Chlorsilber geeignet, das in
verdiinnter Salpetersiure unloslich, in Ammoniak, Kaliumcyanid und Natrium-
thiosulfat 1oslich ist.

f) Sauerstoffverbindungen des Chlors.

Vom Chlor leiten sich einige Oxyde ab, die aber von untergeordneter Bedeutung
sind. Wichtig sind dagegen die sauerstoffhaltigen Séuren: Unterchlorige Saure
HCIO, Chlorssure HCIO, und Perchlorsiure HCIO,.

Unierchlorige Sdure. Wir sahen bereits, daB Chlor sich mit Wasser in um-
kehrbarer Reaktion zu Chlorwasserstoff und unterchloriger Siure umsetzt:

Cl, + H,0 = HCl 4 HOCL.

Im Reaktionsgleichgewicht findet sich jedoch die unterchlorige Siure nicht in
nennenswerter Menge vor. Wird das Gleichgewicht durch Abfangen der sauren
Reaktionsprodukte gestort, so verliuft die Reaktion quantitativ von links
nach rechts. Eine solche Stérung kann durch ausreichenden Zusatz von Alkali
erreicht werden. Leitet man z. B. Chlor in eine wéfrige Losung von Kalilauge ein,
so bilden sich die Kaliumsalze der Chlorwasserstoffsiure und der unterchlorigen
Séure:
Cl; + 2 KOH — KCl1 4 KOCl 4 H,0.

Auf diese Weise kann man Chlorid und Hypochlorid nebeneinander erhalten.
Benutzt man an Stelle von Kalilauge Calciumhydroxyd [Ca(OH),], so erhilt
man ein gemischtes Calciumsalz der Chlorwasserstoffsiure und der unterchlorigen
Saure CaCl(OCl). Diese Verbindung findet unter der Bezeichnung Chlorkalk
ausgedehnte Verwendung. Unterchlorige Siure ist viel schwécher sauer als Salz-
sdure, sogar schwicher als Kohlensidure. Kohlenséiure setzt daher aus Hypo-
chloriden unterchlorige Séure in Freiheit, nicht aber umgekehrt. Man kann daher
in dem oben angegebenen Reaktionsgleichgewicht durch Zusatz von Carbonaten
die Salzsdure abfangen, und so das Gleichgewicht nach rechts verschieben, ohne
die unterchlorige Sdure zu binden. Darauf beruht die einfachste Methode
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der Darstellung freier unterchloriger Saure. Man leitet Chlor in eine wiBrige
Suspension von Calciumcarbonat ein und erhédlt dabei neben Calciumchlorid
und Kohlendioxyd freie unterchlorige Séure:

201, + H,0 + CaCO,—» CaCl, + €O, + 2 HCIO .

Aus dem Reaktionsprodukt 1aBt sich durch vorsichtige Destillation eine waBrige
Losung von reiner unterchloriger Séure erhalten.

Eigenschaften. Unterchlorige Saure ist nur in verdiinnten wafrigen Losungen
bestindig. In konzentrierteren Losungen erleidet sie eine Disproportionierung,
die darin besteht, dafl zwei Molekiile ein drittes zu Chlorsdure HCIO; oxydieren
und dabei selbst zu Chlorwasserstoff reduziert werden:

2 HCIO + HCIO - 2 HCI + HOI0, .
Ebenso verhalten sich auch die Salze der unterchlorigen Sdure, besonders in der
Wirme. Unterchlorige Sdure kann noch in anderer Weise einer Veranderung

unterliegen; sie zerfillt, besonders schnell unter der Einwirkung des Lichtes,
in Chlorwasserstoff und Sauerstoff:
2 HCIO —> 2 HCI + 0, .

Unterchlorige Siure ist daher ein starkes Oxydationsmittel. Die desinfizierende
und bleichende Wirkung des Chlors kommt nicht dem freien Element zu, sondern
ist stets auf die Bildung von unterchloriger Sdure zuriickzufiihren. In der Blei-
cherei verwendet man im allgemeinen Chlorkalk, aus dem man durch Zusatz
von Essigsiure oder Salzsiure unterchlorige Séure in Freiheit setzt.

Chlormonoxyd Cl,0 ist das Anhydrid der unterchlorigen Siure. Es ist ein
gelbrotes Gas, das beim Erwirmen unter Explosion in seine Bestandteile zerfallt.
Zur Darstellung leitet man Chlor in eine walrige Suspension von Quecksilber-
oxyd ein.

Chlorsiiure HCIO, bildet sich durch Disproportionierung aus unterchloriger
Siure. Die Methode ist aber zur Darstellung der Sdure nicht geeignet. Man
geht besser von einem Salz der Chlorsiure aus, indem man es mit einer anderen
Saure zerlegt. Besonders geeignet ist die Zerlegung von Bariumchlorat mit ver-
diinnter Schwefelsdure, da man dann nur von dem unléslichen Bariumsulfat
abzufiltrieren braucht:

Ba(Cl0,), + H,S0,— 2 HCIO, + BaSO, .
Die waBrige Losung wird bei niedriger Temperatur (etwa 40°) auf einen Gehalt
von etwa 40% konzentriert. Bei héherer Temperatur zersetzt sich die Sdure
in Perchlorsiure und Chlordioxyd:
3 HCIO, — HCIO, + 2 CIO, + H,0 .

Chlorsaure ist ein starkes Oxydationsmittel. Wegen ihrer Unbestindigkeit
findet sie jedoch praktisch keine besondere Verwendung. Von einer gewissen
Bedeutung sind jedoch ihre Salze, besonders das Kaliumchlorat, das als Oxy-
dations- und Desinfektionsmittel Anwendung findet.

Chlordioxyd Cl0, ist ein gelbes Gas, das bei 10° flissig wird. Die Ver-
bindung zerfillt &duBerst leicht unter heftiger Explosion in ihre Elemente.
Chlordioxyd bildet sich immer dann, wenn in der Wirme freie Chlorsiure
auftritt. Die Zerstérung organischer Substanz mit Kaliumchlorat und Salz-
siure, wie sie in der toxikologischen Chemie iiblich ist, kann infolge der Bildung
von Chlordioxyd leicht zu heftigen Explosionen fiithren; daher ist dabei stets
mit Vorsicht zu verfahren.

Perchlorsiure, Uberchlorsiure HCIO, bildet sich beim Zerfall von Chlorsiure.
Praktisch gewinnt man sie jedoch, indem man sie aus einem Perchlorat mit einer
anderen Siure in Freiheit setzt. Perchlorate sind durch Erhitzen von Chloraten
leicht zugénglich:

4 KCl0, - 3 KCIO, 4+ KClI.
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Die Reaktion erinnert an die Disproportionierung von unterchloriger Saure.
Perchlorsiure 148t sich unter vermindertem Druck unzersetzt destillieren; man
kann sie daher gewinnen, indem man Kaliumperchlorat mit Schwefelsaure
umsetzt und die freie Perchlorsiure aus dem Reaktionsgemisch abdestilliert.
Reine Perchlorsiure ist eine farblose Fliissigkeit, die leicht zersetzlich ist und
bisweilen schon beim Aufbewahren explodiert. Man wendet sie daher nicht in
reiner Form, sondern in Ldsungen an, die noch bei einem Gehalt von 70%
unzersetzt haltbar und nicht explosiv sind.

Perchlorsiure dient als Reagens auf Kaliumverbindungen und als Fallungs-
mittel fiir Alkaloide.

Chlorheptoxyd, Perchlorsiureanhydrid Cl,0, kann aus Perchlorsdure durch
Entzug von Wasser mittels Phosphorpentoxyd dargestellt werden. Es ist eine
farblose Fliissigkeit, die bei 82° siedet. Beim Erhitzen oder auch durch Stof3
explodiert es.

¢) Brom, Bromum: Br = 79,916.

Yorkommen. Brom kommt als freies Element in der Natur nicht vor. Die
wichtigsten natiirlichen Bromverbindungen sind die Bromide (Salze des Brom-
wasserstoffes), die fast stdndige Begleiter der Chloride sind. Bei der Auf-
arbeitung der Staflfurter Abraumsalze auf Kaliumsalze fallen unreine Bromide
ab, die das Ausgangsmaterial fiir die technische Bromgewinnung darstellen.

Darstellung. Man kann Brom analog wie Chlor durch Oxydation von Brom-
wasserstoff gewinnen. Da Bromwasserstoff jedoch kein technisches Produkt
ist, wird in einem Arbeitsgang zunichst Bromwasserstoff aus Bromiden in
Freiheit gesetzt und dann sofort oxydiert. Man verfihrt dabei so, daBl man
auf ein Gemisch von Braunstein und rohen Bromiden Schwefelsdure einwirken
laBt:

2 KBr + MnO, + 3 H,SO, — Br, + MnSO, 4+ 2 KHSO, + 2 H,0.
Aus dem Reaktionsgemisch 1Bt sich das freie Brom abdestillieren.

Eine andere Darstellungsmethode besteht darin, daBl man auf eine Losung
der Bromide freies Chlor einwirken laft, wobei unter Bildung von Chloriden
Brom in Freiheit gesetzt wird; das freie Brom wird dann wieder abdestilliert.
Brom wird neuerdings in betrachtlichen Mengen bei der Aufarbeitung der Salze
des Toten Meeres gewonnen.

Eigenschaften. Brom ist eine dunkelrotbraune Fliissigkeit vom spezifischen
Gewicht 3,14 und dem Siedepunkt 59°. Schon bei gewéhnlicher Temperatur
gibt es reichlich rotbraune, erstickend riechende Dampfe ab, die die Schleim-
hiute stark reizen. Man arbeite daher mit Brom stets nur in gut ziehenden
Abziigen. Brom ist mit organischen Losungsmitteln mischbar; in Wasser 16st
es sich etwa 1:30. Bromwasser ist ein starkes Oxydationsmittel.

Brom vereinigt sich mit den meisten Metallen und mit vielen Nichtmetallen
direkt, jedoch weniger energisch als Chlor. Von ungesittigten organischen
Verbindungen wird es addiert. Da man freies Brom leicht jodometrisch titrieren
kann, benutzt man die Bromaddition zur quantitativen Bestimmung unge-
sdttigter organischer Verbindungen (z. B. in der Fettanalyse). Mit Wasserstoff
vereinigt sich Brom ebenfalls, jedoch viel weniger heftig als Chlor. Mischungen
von Brom mit Wasserstoff sind auch im Licht nicht explosiv. Fein verteiltes
Platin katalysiert die Reaktion.

Anwendung. Brom findet Anwendung zur Darstellung organischer und
anorganischer Bromverbindungen. Anorganische Bromverbindungen finden in
der Photographie und medizinisch als Beruhigungsmittel Verwendung. Organi-
sche Bromverbindungen spielen in der Farbenindustrie eine Rolle, andere sind
wertvolle Nervenberuhigungs- und Schlafmittel.

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 5
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o) Bromwasserstoff HBr.

Die Verbindung laBt sich nicht wie Chlorwasserstoff aus Bromiden mit
Schwefelsaure darstellen, da. Bromwasserstoff durch Schwefelsiure oxydiert wird,
und zwar um so stirker, je konzentrierter die Schwefelsiure ist. Man kann jedoch
Bromide in der Wiarme mit Phosphorsiure zerlegen, ohne daB eine Neben-
reaktion eintritt:

KBr + H,PO, - KH,PO, + HBr.
Die eleganteste Methode der Bromwasserstoffdarstellung ist die, daB man eine
Mischung von Brom und Wasserstoff iiber einen schwach erhitzten Platinkontakt
leitet. Man leitet dazu zweckmiBig einen Wasserstoffstrom durch schwach
erwirmtes Brom und dann weiter durch ein mit Platinasbest beschicktes Rohr
aus Kaliglas, das mit einer Flamme schwach geheizt wird.

Eine andere Methode, die auch in jedem Laboratorium gut ausfiihrbar ist,
besteht darin, da man Brom zu rotem Phosphor tropft, der mit Wasser benetzt
ist. Dabei bildet sich zunéchst Phosphortribromid, das mit Wasser in Brom-
wasserstoff und phosphorige Saure zerfillt:

2P + 3 Br, > 2PBr,,

PBr, + 3 H,0 - 3 HBr + H,PO, .
SchlieBlich 148t sich Bromwasserstoff auch noch durch Reduktion von Brom
mit Schwefelwasserstoff bei Gegenwart von Wasser gewinnen:

Br, + H,S > 2HBr + S.
Wenn man dabei einen UberschuB an Schwefelwasserstoff vermeidet, braucht man
nur vom Schwefel abzufiltrieren und hat dann eine reine Lésung von Brom-
wasserstoff. Der Oxydation des Schwefelwasserstoffes durch Brom geht die Bildung
von unterbromiger Séure voraus, die das eigentliche Oxydationsmittel darstellt:
Br, + H,O = HBr + HBrO,

HBrO + H,S - HBr + H,0 + S.

Eigenschaften. Bromwasserstoff ist ein Gas von dhnlichen Eigenschaften
wie Chlorwasserstoff. Er ist jedoch leichter oxydierbar und zerfillt auch in
der Hitze leichter in die Elemente. In Wasser ist Bromwasserstoff sehr leicht
l6slich ; bei der Destillation der Losungen geht je nach der Konzentration zuerst
Wasser oder Bromwasserstoff iiber, dann destilliert eine 48%ige Losung bei
126° unverdndert iiber. Bromwasserstoff ist in wilriger Losung eine starke
Séure.

p) Sauerstoffverbindungen des Broms.

Unterbromige Saure HBrO und Bromsiure HBrO, sind in dhnlicher Weise
zuginglich wie die entsprechenden Séuren des Chlors; sie haben jedoch keine
besondere praktische Bedeutung.

d) Jod, Jodum: J = 126,92.

Yorkommen. Jod kommt in freier Form in der Natur nicht vor. Jodide
finden sich in geringer Konzentration im Meerwasser und in einigen Quellen.
Der Gehalt des Meerwassers an Jodiden ist betridchtlich geringer als der Gehalt
an Bromiden; in manchen Tangarten, besonders Fucus und Laminaria, und in
manchen Seetieren wie Schwimmen, Seesternen und in vielen Fischarten findet
sich Jod in Form von organischen Verbindungen so stark angereichert, dal
man sie zur Jodgewinnung heranzieht oder wohl auch direkt zu Arzneimitteln
verarbeitet. Fiir die Jodgewinnung besonders wichtig ist das Vorkommen von
Natriumjodid und Natriumjodat im Chilesalpeter. Die Mengen sind relativ
klein (etwa 0,1%); die Jodverbindungen reichern sich jedoch in den bei der
Aufbereitung des Chilesalpeters in groBen Mengen anfallenden Mutterlaugen
stark an, so daB jetzt die Hauptmenge des Gesamtbedarfes aus dieser Quelle
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gedeckt wird. Jod findet sich ferner zu etwa 0,3% in Form einer organischen
Verbindung (Thyroxin) in der Schilddriise. Bei Jodmangel tritt eine Wucherung
der Schilddriise (Kropf) auf; méglicherweise sind dabei jedoch auch noch andere
Faktoren beteiligt.

Darstellung. Die bei der Reinigung des Chilesalpeters abfallenden jodid- und
jodathaltigen Mutterlaugen werden mit Schwefeldioxyd behandelt; dabei wird
zundchst Jodat zu Jodid reduziert und aus diesem wird durch die entstandene
Schwefelsiure Jodwasserstoff in Freiheit gesetzt:

NaJO, + 3 SO, -+ 3 H,0 - HJ + NaHSO, + 2 H,S0, .
Die Schwefelsdure macht weiterhin Jodsdure frei, die den bereits gebildeten
Jodwasserstoff oxydiert:
HJO, + 5HJ >3 J, + 3H,0.
Dabei muB ein UberschuB an Schwefeldioxyd vermieden werden, da sonst Jod
zu Jodwasserstoff reduziert werden wiirde:
J, + S0, + 2H,0 —~ 2HJ + H,S0, .

Zur Gewinnung von Jod aus Meertang wird dieser zuniichst verascht, wobei
ein betrachtlicher Verlust eintritt. Die Asche, die in Schottland Kelp, in der
Normandie Varek genannt wird, wird mit Wasser ausgezogen. Aus der Lésung
setzt man das Jod mit Braunstein und Schwefelsiure oder mit Chlor in Freiheit
und destilliert es mit Wasserdampf ab. Das Rohjod wird in jedem Falle zuerst
fiir sich, dann mit einem Zusatz von Kaliumjodid (um Chlor und Brom um-
zusetzen) sublimiert.

Eigenschaften. Jod bildet blauschwarze, metallisch glinzende Schuppen oder
Blidttchen vom spezifischen Gewicht 4,9. Es schmilzt bei 114° und siedet bei 184°.
Jod verdampft bereits bei gewohnlicher Temperatur; der Dampf besitzt violette
Farbe, bei starkem Erhitzen wird er tiefblau. Jod ist in den meisten organischen
Losungsmitteln 16slich. In Chloroform und in Schwefelkohlenstoff 16st es sich
mit violetter Farbe, die Losungen in Alkohol und Ather sind braun gefarbt.
In Wasser ist Jod nur sehr wenig 16slich (etwa 1: 3000); in Losungen von Jod-
wasserstoff oder von Jodiden ist Jod jedoch sehr reichlich 16slich, wobei Ver-
bindungen vom Typus KJ, entstehen, die aber nicht sehr stabil sind und unter
Abgabe von Jod leicht wieder zerfallen. Stirke wird von Jod tiefblau gefirbt;
die Reaktion dient sowohl zum Nachweis von Stirke als auch von Jod. Die
Blaufirbung, die in der Hitze verschwindet und beim Erkalten wiederkehrt,
ist nicht durch eine chemische Verbindung bedingt, sondern es ist die Farbe
der Losung von Jod in Stirke.

Die Dampfdichte spricht dafiir, daB Jod bis zu einer Temperatur von
etwa 700° aus Molekiilen J, besteht; oberhalb dieser Temperatur beginnt der
Zerfall in Atome. Jod vereinigt sich unmittelbar mit zahlreichen Metallen und
mit vielen Nichtmetallen. Chlor und Brom machen aus Jodiden Jod frei.
In Gegenwart von Wasser ist Jod ein Oxydationsmittel; da Jod sich mit Thio-
sulfat sehr gut titrieren liBt, macht man von der Oxydationswirkung zur
Bestimmung leicht oxydierbarer Stoffe (z. B. von Arsen (3)- und Antimon (3)-
verbindungen) Gebrauch. Man verfihrt dabei so, dal man zu der zu be-
stimmenden Substanz einen UberschuB von eingestellter Jodlésung hinzufiigt
und den unverbrauchten Jodiiberschu8 nach einer gewissen Einwirkungsdauer
mit eingestellter Natriumthiosulfatlosung zuriicktitriert. Dieses Verfahren bildet
einen Teil der Jodometrie. Mit organischen ungesittigten Verbindungen reagiert
Jod nicht oder nur sehr trige.

Anwendung. Jod findet medizinisch Verwendung zur Bereitung von Jod-
tinktur. Dies ist eine alkoholische Jodlosung, die zur besseren Haltbarkeit
einen Zusatz von Kaliumjodid enthilt. Man verwendet Jod auch in Form von
Salben und 6ligen Zubereitungen gegen Rheumatismus und Schwellungen. Jod

5%
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dient ferner zur Herstellung von Jodiden, von denen besonders das Kalium-
jodid Anwendung in der Medizin findet. Auch in der organischen chemischen
Industrie, besonders in der Farbenindustrie, findet Jod Verwendung.

In groBerer Menge innerlich genommen ist Jod wegen der Atzwirkung giftig;
als Gegenmittel verwendet man Starkekleister.

Jodwasserstoff. Man kann Jodwasserstoff ebensowenig wie Bromwasserstoff
aus den Salzen mit Schwefelsiure darstellen. Auch die direkte Vereinigung
der Elemente ist zur Darstellung nicht geeignet, da die Reaktion auch bei
Gegenwart von Platin als Katalysator nicht vollstindig verliuft. Man kann
Jodwasserstoff analog Bromwasserstoff aus Jodiden mit Phosphorsiure oder
durch Einwirkung von Jod auf angefeuchteten roten Phosphor oder durch
Einleiten von Schwefelwasserstoff in eine wafirige Suspension von Jod darstellen.

Jodwasserstoff ist ein stechend riechendes Gas, das in Wasser sehr leicht
loslich ist. Eine 57%ige Losung siedet bei 127° konstant. Jodwasserstoff ist
unbestdndiger als Bromwasserstoff. Beim Erhitzen zerfillt er leicht in die
Elemente. Die wiBrigen Losungen werden bereits durch Luftsauerstoff (besonders
im Licht) oxydiert, sie sind daher meist gelb bis braun gefirbt. In wiBriger
Losung ist er eine starke Siaure.

Sauerstoffverbindungen des Jods. Unterjodige Sdure HJO bildet sich bei
der Einwirkung von Jod auf Wasser; ihre wilirige Losung ist wie die der unter-
chlorigen und unterbromigen Saure sehr schwach sauer und noch unbestindiger
als diese.

Jodsdure HJO, lafit sich durch Oxydation von Jod mit Chlor oder besser
mit Salpetersiure darstellen. Beim Eindunsten der Losungen erhilt man sie
als einen festen weilen Korper, der bei gewohnlicher Temperatur vollkommen
bestindig ist. Beim Erhitzen auf etwa 170° geht Jodséure unter Wasserverlust in
das Anhydrid, Jodpentoxyd, J,0; iiber. Dieses ist gleichfalls ein fester weiller
Korper, der bei stirkerem FErhitzen in Jod und Sauerstoff zerfillt. Jodsiure
ist ein Oxydationsmittel, das jedoch weniger energisch als Chlorsiure und
Bromséure wirkt.

Perjodsiure H;JOg 1aft sich aus Perjodaten durch Umsetzung mit Siuren
gewinnen. Perjodate sind durch Oxydation von Jodaten zugéinglich. Sie stellt
einen festen weillen Korper dar, der beim Erhitzen unter Verlust von Wasser
und Sauerstoff in Jodpentoxyd iibergeht.

e) Verbindungen der Halogene untereinander.

Die Halogene bilden untereinander eine Reihe von Verbindungen, die aber
alle nur wenig bestandig sind. Chlorjod JCI bildet sich beim Uberleiten von Chlor
iiber trockenes Jod; es bildet rote Krystalle, die sich mit Wasser zersetzen.
Mit iiberschiissigem Chlor bildet Jod Jodtrichlorid JCl;, das gleichfalls eine rote,
krystalline, mit Wasser zersetzliche Substanz darstellt. Jodtrichlorid ist ein
wirksamer Chloriibertrager bei der Chlorierung organischer Substanzen. Mit
Brom gibt Jod Bromjod JBr. Auch vom Fluor sind mehrere Halogenver-
bindungen bekannt: Chlorfluorid CIF, Chlortrifluorid CIF,, Bromirifluorid BrF,,
Jodpentafluorid JF; und Jodheptafluorid JF,.

20. Die Elemente der V. Gruppe des periodischen Systems:
Stickstoff, Phosphor, Arsen, Antimon, Wismut.

Die Elemente bilden die in der Tabelle 3 gewohnlich gesetzte Untergruppe
der V. Gruppe. Die Ahnlichkeit unter diesen Elementen tritt zunichst nicht
sehr deutlich hervor, da die Anderung der Eigenschaften von einem Glied zum
nichsten stirker ist als etwa in der Reihe der Halogene. Die Anderung der
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Eigenschaften erfolgt jedoch stets so eindeutig in dem gleichen Sinne, dall die
GesetzmaBigkeit unverkennbar ist. Alle Elemente stimmen darin iiberein, daB
ihre wichtigsten Wertigkeitsstufen drei und fiinf sind. Die Anderung ihrer
chemischen Eigenschaften lassen sich allgemein darauf zuriickfiilhren, daf$ in
der Reihe ein Ubergang von nichtmetallischem zu metallischem Charakter
stattfindet. Dieser Ubergang vollzieht sich nicht sprunghaft von einem Element
zum andern, sondern er verliuft kontinuierlich, so, dafl manche metallischen
Eigenschaften sich beim Arsen angedeutet finden, beim Antimon sind sie ver-
starkt und das Wismut besitzt fast ausschlieBlich metallischen Charakter, wenn
auch manche nichtmetallischen Eigenschaften sich noch angedeutet finden.
Der Ubergang ist an den Wasserstoffverbindungen, den Halogenverbindungen
und den Sauerstoffverbindungen sehr deutlich zu verfolgen. Die Stabilitit der
Wasserstoffverbindungen nimmt vom Stickstoff zum Wismut ganz kontinuier-
lich ab. Ebenso verhalten sich die Halogenverbindungen; die Halogenver-
bindungen des Phosphors werden durch Wasser quantitativ zerlegt; die des
Arsens werden zwar auch zerlegt, jedoch ist die Reaktion reversibel. Vom
Antimon sind bereits einige basische Salze bekannt und vom Wismut sind
basische gegen Wasser bestindige Salze allgemein zugénglich. Bei den Sauer-
stoffverbindungen nimmt der basische Charakter innerhalb der Reihe zu. Die
Sauerstoffverbindungen des Stickstoffes und des Phosphors sind nur sauer.
Die des Arsens sind vorwiegend sauer, jedoch ist auch basische Natur bereits
angedeutet. Die Sauerstoffverbindungen des Antimons sind sauer und basisch,
und die des Wismuts vorwiegend basisch. Der basische Charakter der Sauer-
stoffverbindungen geht natiirlich der Stabilitdt der Halogenverbindungen
parallel.

Die Ahnlichkeit der Elemente tritt deutlich hervor, wenn man zwei benach-
barte Glieder der Reihe vergleicht; bei entfernt stehenden Gliedern kann jede
Ahnlichkeit verwischt sein, wenn man sie ohne Zusammenhang mit der konti-
nuierlichen gesetzmaBigen Anderung innerhalb der Reihe betrachtet. Man tut
daher gut, am Schlufl des Abschnittes die einzelnen Verbindungstypen dieser
Reihe noch einmal zu iiberblicken.

a) Stickstoff, Nitrogenium: N = 14,008.

Yorkommen. Stickstoff kommt als freies Element in der Luft vor, die davon
etwa 80 Vol.-% enthalt. Stickstoffverbindungen sind in der Natur auBer-
ordentlich weit verbreitet; alle EiweiBarten enthalten Stickstoff, ihr Gehalt
daran schwankt trotz der ungeheuren Mannigfaltigkeit der EiweiBsubstanzen
nur in ganz engen Grenzen, er liegt stets zwischen 15 und 17%. Man kann
also durch Bestimmung des Stickstoffgehaltes eiweiBhaltiger Substanzen den
Eiweilligehalt bestimmen, indem man unter Zugrundelegung eines mittleren
Stickstoffgehaltes von 16 % die gefundene Stickstoffmenge mit 6,25 multipliziert.
Auf diese Weise ermittelt man den Eiweilgehalt in Nahrungs- und Futter-
mitteln. Stickstoff ist ferner in allen Alkaloiden und in zahlreichen organischen
Arzneimitteln und Farbstoffen enthalten. Bei der Fiulnis organischer Stoffe
werden die Stickstoffverbindungen zu Ammoniak abgebaut, das weiterhin
unter der Einwirkung von Mikroorganismen zu Nitrit und schlieBlich zu Nitrat
oxydiert wird. Bei der Verdauung unterliegen die Eiweifiverbindungen einem
Abbau, der vorwiegend zu Harnstoff, daneben auch zu Harnsiure, Skatol und
anderen Verbindungen fithrt. Stickstoffverbindungen finden sich auch in kleinen
Mengen in Steinkohlen, offenbar von dem Pflanzeneiweil herrithrend. Unter
den anorganischen Stickstoffverbindungen sind besonders Nitrate wichtig, von
denen sich in Chile, Peru und in Indien méichtige Lager vorfinden.
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Darstellung. Man gewinnt Stickstoff am bequemsten aus Luft. Man kann
dazu so verfahren, dafl man ihr den Sauerstoff auf chemischem Wege entzieht
oder daB man auf physikalischem Wege die Elemente trennt. Auf chemischem
Wege kann man den Sauerstoff auf verschiedene Art binden; am vollkommensten
geschieht es durch Schiitteln mit alkalischer Pyrogalloliésung. Man kann aber
auch Luft iber erhitztes Kupfer leiten oder in einem iiber Wasser befindlichen
abgeschlossenen Luftvolumen Phosphor verbrennen. Die Trennung auf physi-
kalischem Wege geschieht durch fraktionierte Destillation von fliissiger Luft,
wobei der Stickstoff zuerst entweicht. Der aus Luft gewonnene Stickstoff ist
stets durch Edelgase, besonders Argon, verunreinigt, das sich in der Luft zu
etwa 1% vorfindet. Vollig reinen Stickstoff stellt man durch Zersetzung von
Stickstoffverbindungen her; am einfachsten durch Erhitzen von Ammonium-
nitrit :

NH,NO, - N, + 2H,0.
Fiir groBtechnische Zwecke, wie die Fabrikation von Ammoniak, gewinnt man
Stickstoff aus Verbrennungsabgasen.

Eigenschaften. Stickstoff ist ein farb- und geruchloses Gas, das sich zu einer
bei —195,7° siedenden Fliissigkeit verdichten 1aBt. Er vermag weder die Atmung
noch die Verbrennung zu unterhalten; in chemischer Hinsicht verhilt er sich
iberhaupt ganz allgemein sehr trige. Nur mit wenigen Elementen vermag er
sich direkt und auch nur bei héherer Temperatur zu vereinigen, so z. B. mit
Lithium, Calcium, Magnesium und Bor zu Niiriden, mit Wasserstoff zu
Ammoniak und mit Sauerstoff zu Stickoxyd. Die Reaktionstrigheit des
Elementes riihrt daher, daBl in dem Stickstoffmolekiil die beiden Atome sehr
fest aneinandergebunden sind und daB daher zur Sprengung betrichtliche
Energiemengen aufgewendet werden miissen. Merkwiirdigerweise vermdgen
gewisse Bodenbakterien den Luftstickstoff direkt zu verarbeiten und damit
EiweiBverbindungen aufzubauen, wihrend sonst die Pflanzen ihren Bedarf an
Stickstoff fiir die EiweiBbildung aus Stickstoffverbindungen decken miissen.
Diese Bodenbakterien, die meist mit den Wurzeln von Leguminosen (Erbsen,
Lupinen usw.) in Symbiose leben, sind fiir die Landwirtschaft von Bedeutung,
da sie den Boden mit Stickstoffverbindungen anreichern.

Wasserstoffverbindungen des Stickstoffes.

Ammoniak Dbildet sich bei der Verwesung stickstoffhaltiger organischer
Substanzen. In nennenswerten Mengen findet es sich in der Natur aber nicht,
da es durch andere Bakterien schnell zu Nitrit und weiterhin zu Nitrat oxydiert
wird. Findet sich Ammoniak im Wasser, und sei es in noch so geringen Spuren,
so ist das ein Indiz dafiir, daB das Wasser Verwesungsstoffe enthilt. Solches
Wasser darf natiirlich nicht als Trinkwasser verwendet werden. Bei der
trockenen Destillation stickstoffhaltiger Stoffe bildet sich gleichfalls Ammoniak
neben einer groBen Zahl von organischen Ammoniakderivaten. Der Kokerei-
prozeB (trockene Destillation von Steinkohle) liefert in einem Nebenprodukt,
dem sog. Gaswasser, betrichtliche Mengen von Ammoniak. Dies war friither
die wichtigste Quelle fiir die Ammoniakgewinnung. Jetzt werden weitaus
groBere Mengen auf synthetischem Wege (HABER-BoscH) gewonnen.

Darstellung. Im KokereiprozeB fallt ein wiBriges Destillat ab, das neben
Teerprodukten Ammoniak enthilt. Durch Erhitzen dieses ,,Gaswassers” unter
Zusatz von etwas Kalk 148t sich das Ammoniak aus der Losung austreiben.
Steinkohle enthilt bis zu 2% Stickstoff in Form von organischen Verbindungen,
die aus Eiweiverbindungen herriibren. Etwa 1/, der Stickstoffsubstanzen wird
bei der Verkokung zu Ammoniak abgebaut.
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Bei hoherer Temperatur vereinigen sich die Elemente Stickstoff und Wasser-

stoff zu Ammoniak in umkehrbarer Reaktion:
N, + 3H,=2NH,.

Die Vereinigung gelingt bereits, wenn man eine Mischung der beiden Gase
von einem elektrischen Funken durchschlagen 1a8t. Da aber unter den gleichen
Bedingungen Ammoniak auch in die Elemente zerlegt wird, ist die Ausbeute
nicht hoch. HABER hat die Reaktionsverhaltnisse unter den verschiedenartigsten
Bedingungen eingehend studiert und damit die Grundlage fiir das Verfahren
geschaffen, das von BoscH zu einer Technik gréBten Stiles ausgebaut wurde
(Werke von Leuna und Oppau). Die Reaktionsgleichung lehrt, dafl die Ver-
einigung von Stickstoff und Wasserstoff zu Ammoniak unter Volumverminderung
verlauft: 1 Volumen Stickstoff und 3 Volumen Wasserstoff geben 2 Volumen
Ammoniak. Nach dem Prinzip von LE CHATELLIER mufl Anwendung von Druck
die Ammoniakbildung begiinstigen, da sie unter Volumverminderung verliuft
und somit den Druck vermindert. Temperaturerhthung beschleunigt zwar die
Reaktion, sie begiinstigt jedoch die Zerfallsreaktion, da sie diejenige Reaktion
begiinstigt, die Warme verbraucht; das ist in diesem Falle der Zerfall. Es ist
lehrreich, an diesem Beispiel zu sehen, wie stark der Einflul einer Druck-
oder Temperaturinderung ist. Die folgende Tabelle zeigt die Ausbeute an
Ammoniak bei verschiedenen Drucken und Tempe-

raturen. _Druck | Temperatur| Ammoniak
Man sieht daraus, daB hoher Druck und nie- %A% Grad | in Prozent
drige Temperatur die giinstigsten Bedingungen 1 400 04
darstellen. Praktisch lifit sich die Temperatur 30 400 10.5
jedoch nicht so niedrig halten, wie es fiir die 200 . 400 | 28
Ausbeute wiinschenswert wire, da die Reaktion 200 536 13
dann zu langsam verlduft. Die Reaktionsgeschwin- 1000 536 41
digkeit k durch Katalysat teigert 1009 | ooy | o9
igkeit kann zwar durch Katalysatoren gesteiger 1000 | 672 ‘ 20
werden (technisch verwendet man hierbei Uran- 1000 740 | 14

und Eisencarbid), es ist aber trotzdem eine Tem-

peratur von etwa 500° notwendig, um eine ausreichende Umsetzungsgeschwindig-
keit zu erzielen. Die Anwendung von hohen Drucken findet ihre Grenzen in
der Widerstandsfahigkeit des Materials. Man wendet technisch etwa 200 Atmo-
sphiren an und es ist erstaunlich, dafl technische Reaktionsriume dieser Aus-
maBe konstruiert werden konnten, welche einem solchen Druck standhalten.
Die Ammoniakdarstellung vollzieht sich technisch so, dafl man eine Mischung
von Stickstoff und Wasserstoff bei Temperaturen von etwa 500° unter einem
Druck von etwa 200 Atmosphiren iiber Katalysatormassen aus Uran- und
Eisencarbid leitet; man erhilt dabei eine Ammoniakausbeute von etwa 10%.
Man entzieht dem Reaktionsprodukt das Ammoniak durch Auswaschen mit
Wasser und leitet den nicht umgesetzten Gasrest, der noch etwa 90% ausmacht,
wieder in den Prozef} zuriick.

Die erforderlichen Mengen an Wasserstoff und Stickstoff gewinnt man aus
Generatorgas und Wassergas. Generatorgas, das man durch Einblasen von Luft
in glithenden Koks erhilt, stellt im wesentlichen eine Mischung von Kohlen-
oxyd und Stickstoff dar. Wassergas stellt man dar, indem man Wasserdampf
iiber glihenden Koks blidst; es besteht im wesentlichen aus einer Mischung
von Wasserstoff und Kohlenoxyd. Die Mischung von Wassergas und Generator-
gas, die man durch abwechselndes Anblasen von Koks mit Luft und Wasser-
dampf erhilt, leitet man zusammen mit Wasserdampf {iber Oxydationskataly-
satoren, wobei das Kohlenoxyd zu Kohlendioxyd verbrannt wird:

CO + H,0 - €0, - H,.
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Das Kohlendioxyd wird unter Anwendung von hohem Druck in Wasser gelost
und es hinterbleibt eine Mischung von Wasserstoff und Stickstoff, die allerdings
noch durch Spuren von Kohlenoxyd und anderen Stoffen verunreinigt ist.
Nach einem weiteren Reinigungsprozel wird die Gasmischung den Kontakt-
ofen zugefiihrt.

Ammoniak 148t sich ferner noch durch Zersetzung von Nitriden, z. B. von
Calciumnitrid, mit Wasser darstellen:

Ca,N, + 6 H,0 > 2 NH, + 3 Ca(OH), .
Diese Methode ist aber fir die Ammoniakgewinnung nicht von praktischer
Bedeutung. Ein gewisses Interesse hat eine analoge Bildung aus Calcium-
eyanamid CaCN,, das sich beim Erhitzen von Calciumecarbid im Stickstoffstrom
leicht bildet:

CaC, + N, - CaCN, + C.
Calciumeyanamid findet als Stickstoffdiinger (Kalkstickstoff) in der Land-
wirtschaft Verwendung, da es mit Wasser Ammoniak liefert:
CaCN, + 3 H,0 -> 2 NH, + CaCO, .

Im Laboratorium stellt man sich reines Ammoniak durch Erhitzen der wéfrigen
Losung her oder durch Auftropfen einer konzentrierten Lauge auf ein
Ammonsalz :

NH,Cl + KOH — HN, -+ KCl 4 H,0 .

Figenschaften. Ammoniak ist ein farbloses Gas von stechendem Geruch.
Seine kritische Temperatur liegt bei 130°; es lafit sich also bei gewdhnlicher
Temperatur durch Druck verfliissigen. In diesem Zustand kommt es auch in
Stahlflaschen in den Handel. Ammoniak ist in Wasser und auch in Alkohol
sehr leicht 1oslich; bei 0° 16st 1 Volumen Wasser 1148 Volumina Ammoniak,
mit steigender Temperatur nimmt die Loslichkeit ab. Die wiflirigen Losungen
kommen unter der Bezeichnung Salmiakgeist, Liquor ammonii caustici in den
Handel; die gesattigte Handelslosung enthélt etwa 25% NH,. Fir pharma-
zeutische Zwecke wird eine 10%ige Losung verwendet. Gelegentlich finden
auch alkoholische Ammoniaklésungen unter der Bezeichnung Spiritus Dzondit
Verwendung.

WiBrige Ammoniaklgsungen enthalten die Hauptmenge des Ammoniaks
physikalisch gelést; ein kleiner Teil geht jedoch eine Reaktion mit dem Wasser
ein. Bei dieser Reaktion spielt die Dissoziation des Wassers in Wasserstoff-
und Hydroxylionen eine Rolle; ein Teil der Ammoniakmolekiile vereinigt sich
mit den aus dem Wasser herriihrenden Wasserstoffionen zu Ammoniumionen
NH;} und stort so das Dissoziationsgleichgewicht des Wassers; es dissoziieren
infolgedessen immer weitere Wassermolekiile, bis ein Gleichgewicht zwischen
physikalisch geléstem Ammoniak und dem Umsetzungsprodukt mit Wasser
erreicht ist. Da bei diesem Vorgang freie Hydroxylionen auftreten, zeigen die
Losungen von Ammoniak in Wasser alkalische Reaktion. Die Auflésung von
Ammoniak in Wasser wird durch das folgende Gleichgewicht ausgedriickt:

NH, (Gas) = NH, (gelost) + H+ + OH’ = NH} + OH'.
1

H,0
Durch Zusatz von starken Basen wird das Gleichgewicht nach links verschoben,
d. h. es entweicht Ammoniak; durch Erhitzen 148t sich das Ammoniak aus der
Losung vollstandig austreiben.

Ammoniaklésungen haben die Eigenschaften einer schwachen Base; die
Neutralisation vollzieht sich wegen der auBlerordentlich raschen Einstellung
des Gleichgewichtes unmeBbar schnell. Die Ammoniumsalze werden im Zu-
sammenhang mit den Alkalimetallen besprochen, da das Kation Ammonium NH}
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mit den Alkalimetallionen groBte Ahnlichkeit aufweist. Obwohl die Bildung
der Ammoniumsalze auf eine Neutralisation von Ammoniumhydroxyd zuriick-
geht:
NH, + H,0 = NH; + OH’ + (H* + Cl') - H,0 -+ NHj + C,
schreibt man den Vorgang oft auch in abgekiirzter Form:
NH, -+ HCl - NH,CI.

Es ist aber gut, sich stets daran zu erinnern, dafl die basische Natur in Wahr-
heit auf das Ammoniumhydroxyd zuriickzufiihren ist. Das gleiche gilt auch
tiir alle Ammoniakderivate wie Hydrazin und Hydroxylamin und ebenso fiir
die organischen Derivate, die Amine und die pharmazeutisch so besonders
wichtigen Alkaloide.

Einige Metalle haben die Fihigkeit, Wasserstoffatome des Ammoniaks zu
ersetzen; leitet man z. B. iiber erhitztes Kalium oder Natrium einen Strom
von trockenem Ammoniak, so bildet sich Kalium- oder Natriumamid als ein
fester weiler, mit Wasser zersetzlicher Korper:

2K+ 2NH,—-2KNH, +H,.
Kalium- und Natriumamid werden in der organischen Chemie als sehr wirksame
basische Kondensationsmittel verwendet.

Ammoniak wird von Oxydationsmitteln leicht zu Stickstoff oxydiert. Bei
standiger Zufiihrung von Wirme kann die Oxydation bereits durch Luftsauer-
stoff bewirkt werden. Leitet man Ammoniak zusammen mit Luft iiber einen
erhitzten Platinkontakt, so geht die Oxydation bis zu Stickoxyden, die sich
leicht weiter zu Salpetersiaure verarbeiten lassen. Auf diesem Wege werden
jetzt technisch Salpetersdure und Nitrate in grofitem Umfange hergestellt.

Bei der Einwirkung von iberschissigem Chlor auf eine Ammoniaklosung
oder beim Einleiten von Chlor in eine Ammonchloridlésung bildet sich Chlor-
stickstoff :

NH,Cl + 3 Cl, — NCl, + 4 HC1.
Chlorstickstoff ist eine olige Fliissigkeit, die dullerst explosiv ist. Aus Jod
und Ammoniak entsteht Jodstickstoff NJ, als braunschwarzer volumindser
Niederschlag. In feuchtem Zustand kann man ijhn ungefihrdet handhaben.
In trockenem Zustand explodiert er jedoch bei der geringsten Beriihrung oder
Erschiitterung mit groBter Heftigkeit, wobei er in seine Bestandteile zerfillt.

Zum Nachweis von Ammoniak oder Ammoniumverbindungen erwirmt man
die zu priifende Substanz mit Kalilauge und prift die Dampfe durch den
Geruch und mit rotem Lackmuspapier. Fiir die Erkennung kleiner Mengen,
z. B. in der Trinkwasseranalyse, benutzt man NESSLERs Reagens (eine alkalische
Losung von Kalium- Quecksilberjodid), das noch mit Spuren von Ammoniak
eine gelbbraune Farbung oder einen braunen Niederschlag liefert.

Fir die quantitative Bestimmung destilliert man aus einer bestimmten
Menge Untersuchungsmaterial bei alkalischer Reaktion eine reichliche Menge
in ein bekanntes Volumen eingestellter Salzsiure, und titriert dann die unver-
brauchte Salzsiuremenge mit Lauge gegen Methylorange zuriick. Wenn man
sicher ist, dall keine andere Base zugegen ist, kann man freies Ammoniak auch
ohne Destillation direkt mit Saure titrieren.

Hydrazin NH, — NH,. Man kann die Verbindung als ein Ammoniakderivat
betrachten, das durch Zusammentritt von zwel um ein Wasserstoff verminderten
Ammoniakresten entstanden ist. Hydrazin bildet sich bei der Einwirkung von
Hypochlorit auf Ammoniak; dabei entsteht zuerst Chloramin NH,Cl, das sich
mit einem weiteren Ammoniakmolekiil umsetzt:

NaClO + NH, -» NH,CI + NaOH,
NH,Cl + NH, » NH, — NH, - HI .
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Aus dem salzsauren Salz, das iibrigens dem Ammoniumchlorid entspricht, 1i8t
sich mit Kali- oder Natronlauge Hydrazinhydrat NH, — NH, - H,0 gewinnen;
durch Einwirkung basischer wasserentziehender Mittel wie Bariumoxyd kann
man daraus wasserfreies Hydrazin darstellen. Hydrazin ist in wiBriger Losung
eine starke Base. Da es leicht weiter oxydiert wird, findet es vielfach als
Reduktionsmittel Verwendung.

Hydrazin findet in der organischen Chemie fiir zahlreiche Synthesen Ver-
wendung. Mit organischen Carbonylverbindungen reagiert es leicht unter
Bildung von Hydrazonen:

>C=O+H2N—NH2—>>C=N—NH2+H20.

Ein aromatisches Hydrazinderivat, das Phenylhydrazin CgH, - NH — NH,, gibt
mit Carbonylverbindungen Phenylhydrazone, die wegen ihres guten Krystalli-
sationsvermogens vielfach zur Identifizierung von Carbonylverbindungen heran-
gezogen werden. .

Stickstoffwasserstoffsiure N;H bildet sich als Natriumsalz bei der Einwirkung

von Natriumamid auf Stickoxydul:

NH,Na -+ N,0 -> NaN, + H,0 .
Aus dem Natriumazid kann man durch Schwefelsiure die Stickstoffwasserstoff-
sdure in Freiheit setzen. Man wendet die Siure nur in Losungen an, da sie
in wasserfreier Form sehr explosiv ist. Die gleiche Eigenschaft haben auch
einige Salze, besonders das Silber- und Bleiazid, die als Initialziindung zur
Einleitung von Explosionen benutzt werden.

Hydroxylamin NH,0OH bildet sich bei der Reduktion von Salpetersiure
durch nascierenden Wasserstoff. Technisch wird die Reduktion auf elektro-
lytischem Wege an Bleikathoden durchgefiihrt, wobei man als Elektrolyt
50%ige Schwefelsiure verwendet. Hydroxylamin bildet mit Wasser wie Ammo-
niak eine starke Base; im allgemeinen wendet man es als salzsaures Salz
NH,OH - HCl an. Es ist ein starkes Reduktionsmittel. In der organischen
Chemie dient es zur Fixierung von Carbonylgruppen:

>C —0+ HzNOH—+>C= NOH -+ H,0.
Die entstehenden Verbindungen heiflen Ozime.

Sauerstoffverbindungen des Stickstoffes. Im Gegensatz zu den Wasserstoff-
verbindungen des Stickstoffes, die mit Ausnahme der Stickstoffwasserstoff-
siure mit Wasser Basen bilden, geben die Sauerstoffverbindungen mit Wasser
Séuren (mit Ausnahme von N,0).

Stickoxydul N,O entsteht beim Erhitzen von Ammoniumnitrat:

NHNO, - N,0 + 2H,0 .

Es ist ein farbloses Gas von siiBlichem Geschmack, das beim Einatmen zunichst
einen rauschartigen Zustand, dann Gefiihllosigkeit hervorruft. Wegen seiner
Rauschwirkung fiihrt es auch den Namen Lachgas. Die Verbindung fand friiher
als Anaestheticum medizinische Verwendung; spiter wurde es verlassen und
neuerdings findet es wieder Verwendung, allerdings nur zur Zusatznarkose.
Man verfihrt dabei so, dal man mit anderen, stirker wirkenden Mitteln eine
schwache Narkose erzeugt und dann mit Stickoxydul die tiefe Narkose erzeugt
und weiterhin steuert. Fiir diesen Zweck ist das Lachgas wegen seiner milden
Wirkung besonders geeignet.

In chemischer Hinsicht ist Stickoxydul recht trige. Bei hoherer Temperatur
vermag es als Oxydationsmittel zu wirken, so dal brennendes Holz, brennender
Phosphor und brennender Schwefel darin weiterbrennen. In der Kailte setzt
es sich mit anderen Stoffen nicht um. In Wasser ist es recht gut 16slich, ohne
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jedoch damit zu reagieren. Dies ist merkwiirdig, da die Verbindung wenigstens
formal als das Anhydrid einer Sdure zu betrachten ist. Untersalpetrige Sdure
H,N,0,, die man durch Einwirkung von salpetriger Sdure auf Hydroxylamin
erhalten kann:

HNO, - H,NOH -» HON = NOH + H,0,
geht unter Wasserabspaltung leicht in Stickoxydul {iber. Der Vorgang ist aber
nicht umkehrbar.

Stickoxyd NO, Stickstoffsesquioxyd, Salpetrigsdureanhydrid N,O,, Stickstoff-
diozyd NO,. Die drei Oxyde sind chemisch miteinander sehr eng verkniipft;
sie sind wichtig wegen ihrer Beziehung zur salpetrigen Sdure und zur Salpeter-
siure. Stickoxyd ist in technischem Verfahren durch Luftverbrennung zugéinglich

N, +0,=22N0.
Man verfiahrt dabei so, da man einen Luftstrom an einen elektrischen Flammen-
bogen vorbeifithrt. Die Schwierigkeit des Verfahrens besteht darin, die Reak-
tionsprodukte sehr rasch abzukiihlen, um die riickldufige Reaktion einzu-
schrinken. AuBerdem erfordern die Lichtbogen von groBen Dimensionen
gewaltige Elektrizitdtsmengen, so dal das Verfahren nur dort rationell ist, wo
Elektrizitit sehr billig durch Wasserkréfte erzeugt werden kann. In Norwegen
wird die Luftverbrennung nach dem Verfahren von BirkerLanp und EypEe
technisch durchgefiilhrt; man erzielt eine Ausbeute von etwa 2% Stickoxyd.
In Deutschland gewinnt man Stickoxyde jetzt vorwiegend durch Verbrennung
von Ammoniak durch Luft an Platinkontakten. Die technische Gewinnung
von Stickoxyd ist von groBer wirtschaftlicher Bedeutung, da man es direkt
auf salpetrige Saure und auf Salpetersdure verarbeiten kann. Reines Stickoxyd
stellt man in kleinen Mengen am besten durch milde Reduktion von Salpeter-
siure, am besten mit Eisen(2)-salzen, her. LaBt man auf Eisen (2)-sulfat bei
Gegenwart von Schwefelsaure Salpetersiure einwirken, so erhilt man Eisen (3)-
sulfat neben Stickoxyd:
6 FeSO, + 3 H,80, + 2 HNO, - 3 Fe,(SO,); + 2NO + 4H,0 .
Ist bei der Reaktion Eisen (2)-sulfat im UberschuB vorhanden, so bildet es mit
Stickoxyd eine braune Molekiilverbindung (FeSO,:NO), die zum Nachweis
von Stickoxyd und indirekt auch zum Nachweis von Salpetersiure geeignet
ist. Stickoxyd ist ein farbloses Gas; seine wichtigste Eigenschaft ist die Fihig-
keit, sich auBerordentlich leicht zu oxydieren. Mit Luftsauerstoff vereinigt es
sich bei gewshnlicher Temperatur sofort zu Stickstoffdioxyd: 2 NO + O, — 2 NO,,.
Bei hoher Temperatur ist die Reaktion umkehrbar. Stickstoffdioxyd ist in der
Wirme ein braunes, bei gewohnlicher Temperatur ein gelbes Gas, das sich zu
einer hellgelben, bei 21° siedenden Fliissigkeit kondensieren 1iB8t. Stickstoff-
dioxyd ist ein starkes Oxydationsmittel; leicht entziindliche Stoffe brennen in
dem Gas weiter. Eine Losung von Stickstoffdioxyd in Salpetersiure wird unter
der Bezeichnung rauchende Salpetersdure als starkes Oxydationsmittel verwendet.
Reines Stickstoffdioxyd erhdlt man durch Erhitzen von Nitraten, mit Ausnahme
von Ammoniumnitrat und Alkalinitraten:
2 Cu(NO,), >4 NO, + 2Cu0O + O, .
Mit Wasser setzt sich Stickstoffdioxyd zu einer Mischung von Salpetersiure
und salpetriger Saure um.

Setzt man Stickoxyd mit einer unzureichenden Luftmenge um, so erhalt
man Stickstoffsesquioxyd, Salpetrigsiureanhydrid N,0,. Die Verbindung ist
auch durch Umsetzung von Salpetersdure mit Arsentrioxyd zuginglich:

As,0, + 2 HNO, + 2 H,0 -» N,0, + 2 H,AsO, .
Die Verbindung ist ein braunes Gas, das sich wie eine Mischung von Stick-
oxyd und Stickstoffdioxyd verhilt. Beim Abkiihlen auf —20° lilt es sich zu
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ciner tiefblauen Flissigkeit kondensieren, die aus Salpetrigsiureanhydrid
besteht; jedoch schon bei —10° beginnt bereits wieder der Zerfall:

N,0, - NO + NO, .
Mit kaltem Wasser setzt sich Salpetrigsaureanhydrid zu salpetriger Saure um.

Salpetrige Sdure HNOQ,. Die Siure ist auch in Losungen nur wenig bestandig ;
selbst in der Kilte zerfallt sie leicht in das Anhydrid und Wasser:

2 HNO, - X,0, + H,0,
und in der Hitze oxydieren zwei Molekiile ein drittes zu Salpetersiure und
werden selbst zu Stickoxyd reduziert:
2 HNO, -+ HNO, - 2 NO + HNO, + H,0 .
Dieser Vorgang erinnert an die Zersetzung von Hypochloriten. Man kann
salpetrige Siure in Losung darstellen, indem man eine eiskalte Losung von
Natrium- oder Kaliumnitrit mit Schwefelsiure zersetzt. Die Losung besitzt
eine schwachblaue Farbe, die freie Sdure ist aber auch in der Kilte nicht
lange bestindig. Durch Oxydationsmittel wird salpetrige Siure zu Salpeter-
siure oxydiert; von Reduktionsmitteln wird sie zu Stickoxyd reduziert:
2HJ + 2HNO,—> 2NO + J, + 2H,0.

Salpetrige Saure findet in der Farbstoffindustrie zur Herstellung von Azofarben
in ganz groBem MaBe Verwendung. Man stellt sie dabei in der Reaktions-
I6sung aus Natriumnitrit und Salzsaure oder Schwefelsdure frisch her. Die
Bildung von Azofarbstoffen ist auch der sicherste und empfindlichste Nachweis
fiir salpetrige Saure; man verwendet m-Phenylendiamin, das dabei Bismarck-
braun liefert. Der Nachweis ist fiir die Untersuchung von Trinkwasser wichtig,
da die Anwesenheit von salpetriger Sidure auf Faulnisprodukte schlieBen lafBt.

Die Salze sind im Gegensatz zur freien Siure gut haltbar. Friiher wurden
Nitrite durch Reduktion von Nitraten mit Blei gewonnen; neuerdings stellt
man sie durch Einleiten von N,O,, das iiber das durch Ammoniak- oder Luft-
verbrennung leicht zugangliche Stickoxyd erhalten wird, in kalte Alkalilauge her.

Der Amylester der salpetrigen Siure, Amylium nitrosum, findet bei Atem-
beschwerden medizinische Verwendung.

Salpetersiiure HNO,. Bis vor kurzem waren die natiirlich vorkommenden
Nitrate die ausschlieSliche Quelle fir die Gewinnung von Salpetersiure. Man
verfahrt dabei so, daB man die Nitrate in guBeisernen Retorten mit konzen-
trierter Schwefelsdure destilliert, eventuell unter vermindertem Druck und die
Salpetersidure in gekiihlten Vorlagen auffingt:

NaNO, + H,S0, - HNO, + NaHSO0, .
Wendet man ein Mol Schwefelsdure auf zwei Mol Nitrat an, so setzt sich das
zuerst entstehende Bisulfat mit einem weiteren Mol Nitrat um; die dabei
erforderliche Temperatur ist aber so hoch, daf ein Teil der Salpetersiure zerfillt:

4HNO, > 4NO, + 0, + 2H,0 ,
so daB man als Destillat eine Losung von Stickstoffdioxyd in Salpetersiure,

also rauchende Salpetersiure, erhilt.
Seitdem Stickoxyd durch Verbrennung von Ammoniak oder durch Luft-

verbrennung leicht zuginglich ist, ist dies zu einer wichtigen Quelle fiir die
Salpetersiurefabrikation geworden. Man leitet Stickstoffdioxyd in heiles Wasser
ein und erhalt dabei zunichst Salpetersiure und salpetrige Séaure:

2 N0, + H,0 - HNO, + HNO, .
Die salpetrige Siure zerfillt in der Warme jedoch sofort in Salpetersdure und

Stickoxyd:
3 HNO, - HNO, + 2 N0 + H,0;
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das Stickoxyd kann man wieder mit Luft zu Stickstoffdioxyd oxydieren und
erneut auf Salpetersiure oder direkt auf Nitrit verarbeiten.

Reine Salpetersdure ist eine bei 86° siedende farblose Fliissigkeit, die an
der Luft stark raucht. Man kann sie aus verdiinnten Lésungen durch Destillation
bei Gegenwart von konzentrierter Schwefelsiure unter vermindertem Druck
darstellen. Wird eine wifirige Losung fiir sich destilliert, so erhéilt man schlieB-
lich eine bei 120° konstant siedende Losung von 68%. Diese Losung bildet
die konzentrierte Salpetersiure des Handels. Pharmazeutisch wird eine 25%ige
Losung (Acidum nitricum) verwendet. Rauchende Salpetersiure, Acidum nitricum
fumans, ist eine Losung von Stickstoffdioxyd in konzentrierter Salpetersiure.

Trigt man in wasserfreie Salpetersiure Phosphorpentoxyd ein, so geht die
Sgure unter Verlust von Wasser in das Anhydrid, Stickstoffpentoxyd N,Os, iiber.
Das Anhydrid ist ein weiller, bei 30° schmelzender und bei 45° siedender Kérper,
der sich leicht in Stickstoffdioxyd und Sauerstoff zersetzt.

Salpetersiure gehért zu den stirksten Oxydationsmitteln; in wiBriger
Losung ist sie eine starke Saure. Leicht oxydierbare organische Verbindungen
werden verbrannt oder wenigstens weitgehend oxydiert. Mit aromatischen Ver-
bindungen fithrt die Reaktion mehr oder weniger leicht zu Nitroverbindungen ;
Hydroxylverbindungen bilden leicht Ester der Salpetersiure, die filschlich oft
auch als Nitroverbindungen bezeichnet werden. Zu dieser Gruppe gehéren
Nitroglycerin und Nitrocellulose, die in der SchieB- und Sprengtechnik aus-
gedehnte Verwendung finden.

Salpetersdure 16st Silber, aber nicht Gold; sie findet unter der Bezeichnung
Scheidewasser zur Trennung der beiden Metalle Verwendung. Zum Auflésen
von Gold benutzt man eine Mischung von 1 Teil Salpetersiure und 3 Teilen
Salzsédure unter dem Namen Kinigswasser. Die Mischung ist nur in der Wirme
wirksam, Kochen muf} jedoch vermieden werden. Konigswasser enthilt als
wirksame, stark oxydierende Bestandteile Stickoxyd, Stickstoffdioxyd, freies
Chlor und Nitrosylchlorid NOCI.

Salpetersdure gehort zu den wichtigsten technischen Produkten, fiir die
Kriegstechnik ist sie unentbehrlich. In der organischen Industrie wird sie zur
Herstellung von Nitroverbindungen benutzt, die als Ausgangsmaterial fiir die
in der Farbenindustrie benétigten Amine dienen; man benutzt dabei eine
Mischung von Salpetersiure und Schwefelsiure unter der Bezeichnung Nitrier-
sdure. In der anorganischen Industrie ist Salpetersiure ein viel benutztes
Oxydationsmittel. SchlieBlich kann Salpetersiure auch als Ausgangsmaterial
fiir die Herstellung von Stickstoffdiingemitteln dienen.

b) Phosphor, Phosphorus: P = 31,02.

Yorkommen. Freier Phosphor kommt in der Natur nicht vor; dagegen sind
Salze der Phosphorsiure ziemlich weit verbreitet. Besonders wichtig ist das
tertidire Calciumphosphat Cay(PO,),, das als Mineral den Namen Phosphorit
fiihrt und das einen wesentlichen Bestandteil der Knochen und Zihne bildet.
Ein anderes Mineral ist der Apatit Ca F(PO,); (zuweilen enthilt es auch statt
Fluor Chlor). Calciumphosphat bildet ferner einen wesentlichen Bestandteil des
Guano, eine Ansammlung von Vogelexkrementen auf einsamen, regenarmen
Inseln Sidamerikas und Afrikas, der wegen seines Reichtums an Phosphor-
und Stickstoffverbindungen ein geschiitztes Diingemittel ist. Biologisch wichtig
ist das Vorkommen von Phosphorverbindungen in Form von Phosphorsiure-
estern in der Nerven- und Gehirnsubstanz und in den Zellkernen. Auch bei
einfachen biologischen Umsetzungen, z. B. bei der alkoholischen Giirung, spielen
Phosphorsiureester eine Rolle.
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Calciumphosphat erhilt man auch als Nebenprodukt bei der Aufarbeitung
phosphorhaltiger Erze (Thomasschlacke).

Darstellung. Phosphor wurde erstmalig im Jahre 1669 von dem Hamburger
Alchimisten BRAND durch trockene Destillation von eingedicktem Harn erhalten.
Die Entstehung von freiem Phosphor ist dabei auf die Reduktion der im Harn
regelmiBig vorhandenen Phosphate durch die bei der Veraschung gebildete Kohle
zuriickzufithren. Der Phosphor bildete zu jener Zeit wegen seiner Eigenschaft, im
Dunkeln zu leuchten, eine geschétzte Kuriositat, die mit Gold aufgewogen wurde.

Spater wurde Phosphor aus Knochenasche gewonnen, die fast reines Calcium-
phosphat darstellt. Die Asche wurde zuerst mit Schwefelsdure umgesetzt, wobei
man Calciumsulfat und Phosphorsiure erhalt:

Cay(PO,), + 3 H,S0, — 3 CaSO, + 2 H,PO, .
Man filtrierte die Phosphorsiure vom unléslichen Calciumsulfat ab, mischte sie
mit Holzmehl und destillierte das ganze bei steigender Temperatur aus irdenen
Retorten. Dabei entweicht zunachst Wasser, dann tritt Verkohlung des Holzes
ein und schlieBlich wird die entstandene Metaphosphorsiure durch die Kohle
zu Phosphor reduziert:
H,PO, -~ HPO, + H,0,
2HPO, +6C—>2P + H, + 6C0.
Der entweichende Phosphor wird unter Wasser kondensiert. Neuerdings wird
das Verfahren dadurch vereinfacht und wirtschaftlicher gestaltet, dal man an
Stelle von Schwefelsiure Kieselsiure (Sand), statt Holzmehl Koks und statt
Knochenasche das Mineral Phosphorit verwendet und die ganze Operation in
einem Zuge durchfiihrt. Die Stoffe werden in geeignetem Verhiltnis gemischt
und bei hoher Temperatur, meist im elektrischen Flammenbogen, umgesetzt.
Cay(PO,), + 3 8i0, + 5C — 2P + 3 CaSiO, + 5 CO .

Der Phosphordampf wird unter Wasser kondensiert und der rohe Phosphor
zur Reinigung aus eisernen Retorten unter LuftabschluB erneut destilliert. Man
laBt ihn dann sogleich unter Wasser in Stangenformen erstarren und bringt
die Stangen in mit Wasser gefiillten Gefaflen in den Handel.

Eigenschaften. Der Phosphor existiert in zwei verschiedenen Modifikationen:
als weiler und als roter Phosphor. Der weile Phosphor ist die Form, die man
bei der Fabrikation erhalt. Unter der Einwirkung des Lichtes wandelt er sich
unter Energieabgabe langsam in die rote Modifikation um. Im Dunkeln voll-
zieht sich diese Umwandlung bei gewohnlicher Temperatur so langsam, daf3
man sie praktisch nicht beobachtet. Bei hoherer Temperatur vollzieht sie sich
rasch, besonders wenn eine Spur Jod zugegen ist. Auch unter diesen Bedingungen
wird bei der Umwandlung Energie frei, so daB also der rote Phosphor die
energiedrmere und damit die stabilere Modifikation darstellt. Roter Phosphor
1468t sich nicht direkt wieder in weillen zuriickverwandeln; diese Umwandlung
gelingt nur tber die Dampfform, die bei beiden Modifikationen die gleiche ist. Die
beiden allotropen Modifikationen des Phosphors unterscheiden sich also hinsicht-
lich der Umwandelbarkeit von den allotropen Modifikationen des Schwefels.

Da der rote und der weille Phosphor verschiedenen Energiegehalt besitzen,
unterscheiden sie sich stark in ihren physikalischen und chemischen Eigen-
schaften. WeiBer Phosphor schmilzt bei 44° und siedet bei 280°; sein spezi-
fisches Gewicht ist 1,83; er ist in Schwefelkohlenstoff leicht loslich, auch loslich
in Ather und in fetten Olen; er entziindet sich von selbst an der Luft und wirkt
innerlich genommen stark giftig. Roter Phosphor verdampft ohne zu schmelzen;
sein spezifisches Gewicht ist 2,2; in organischen Lésungsmitteln ist er unldslich,
er ist ungiftig, entziindet sich nicht von selbst an der Luft und wirkt ganz
allgemein bei Umsetzungen weniger heftig als weier Phosphor.
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WeiBer Phosphor vereinigt sich mit vielen Metallen beim Erhitzen zu Phos-
phiden, Verbindungen, die den Nitriden entsprechen. An der Luft leuchtet der
Phosphor; Dampfe von &therischen Olen, z. B. von Terpentinél und einige
andere Stoffe heben die Phosphorescenz auf. Das Leuchten bleibt merkwiirdiger-
weise bei gewohnlicher Temperatur in reinem Sauerstoff aus. Das Leuchten
ist darauf zuriickzufithren, dafl die Oxydationsenergie zum Teil als Licht auf-
tritt. Ein anderer Teil wird in Form von Warme frei, so daB3 die Temperatur
sich sehr bald auf die Entziindungstemperatur (40°) steigert. Der Phosphor
verbrennt dann mit grellweiBem Licht zu Phosphorpentoxyd P,0;, das sich
mit Feuchtigkeit zu Phosphorsiure H,PO, umsetzt. Beim Verbrennen spritzt
der Phosphor flissig umher; die.brennenden fliissigen Tropfchen verursachen
auf der Haut gefahrliche Verbrennungen. Beim Umgehen mit weilem Phosphor
ist daher groBte Vorsicht geboten; man schneide und wiege ihn nur unter Wasser.

Roten Phosphor stellt man durch Erhitzen von weilem Phosphor in
geschlossenen GefiBen auf 250° dar; Jod beschleunigt die Reaktion. Er leuchtet
an der Luft nicht und entziindet sich nicht von selbst; seine Entziindungs-
temperatur liegt bei 240°. Mit Halogenen reagiert er sehr stiirmisch, jedoch
weniger heftig als weiler Phosphor, der unter Feuererscheinung reagiert. Beide
Formen werden durch Salpetersiure zu Phosphorsiure oxydiert.

Anwendung. WeiBler Phosphor wurde frilher wegen seiner leichten Ent-
flammbarkeit in der Ziundholzfabrikation verwendet. Da seine starke Giftig-
keit jedoch zu vielfacher miBbriuchlicher Verwendung dieser Ziindhélzer
geradezu anreizte und da sie auch wegen ihrer leichten Entziindlichkeit recht
gefihrlich waren, haben jetzt wohl alle Lander solche Ziindhélzer verboten.
Die Kopfe der Sicherheitsziindhélzer bestehen meist aus einer Mischung von
Schwefel oder Antimonsulfid mit einem Oxydationsmittel, wie Kaliumchlorat,
etwas QGlaspulver und Leim. Die Ziindflichen bestehen aus einer Mischung
von rotem Phosphor, Antimonsulfid und Leim. Beim Anreiben wird der Phosphor
auf die Entziindungstemperatur gebracht und entflammt dabei das Ziindholz-
kopfchen. Um das Nachglimmen zu verhindern, sind die Hélzchen meist noch
mit Alaun impréagniert.

WeiBer Phosphor wird in Olldsung medizinisch verwendet. Man benutzt ihn
auch in Zuckersirup suspendiert oder in 01 gelést zur Bekampfung von Ratten.

Zum toxikologischen Nachweis von weiem Phosphor benutzt man seine
Fahigkeit, im Dunkeln zu leuchten. Man destilliert das Untersuchungsmaterial
in einem verdunkelten Raum mit Wasserdampf und kann noch bei sehr kleinen
Mengen im Kiihler ein anhaltendes Leuchten beobachten. Ein anderer Nach-
weis beruht auf der Uberfilhrung in Silberphosphid Ag,P.

Wasserstoffverbindungen des Phosphors. Kocht man weiBen Phosphor mit
starker Kalilauge, so entweicht ein Gas, das sich an der Luft von selbst ent-
ziindet. Dieses Gas laBt sich durch Abkiihlen in zwei Bestandteile zerlegen,
einen fliissigen, der an der Luft sofort entflammt und einen gasformigen, der
den Hauptbestandteil darstellt und sich an der Luft nicht von selbst entziindet.
Das reine Gas ist Phosphin PH,, das bei der genannten Darstellung neben
Hypophosphit entsteht:

4P + 3KOH + 3 H,0 > 3 KH,PO, + PH,;
die Entziindlichkeit wird durch den als Verunreinigung gleichzeitig entstehenden

fliissigen Phosphorwasserstoff P,H, hervorgerufen. Phosphin kann man auch
durch Zerlegen von Phosphiden mit Wasser darstellen:

Ca,P, 4+ 6 H,0 — 2 PH, + 3 Ca(OH),:
diese Reaktion erinnert an die Darstellung von Ammonjak aus Nitriden.
Phosphin entspricht nach seiner Zusammensetzung dem Ammoniak; zum Unter-
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schied von diesem bildet es jedoch mit Wasser keine Base. Immerhin besitzt
die Verbindung schwachbasische Eigenschaften, da sie sich mit Sauren zu Salzen
vereinigt: PH, 4+ HJ - PH,J. Diese Salze nennt man in Analogie zu den
Ammoniumsalzen Phosphoniumsalze. Die Salze sind jedoch gegen Wasser
unbestindig und zerfallen in Phosphin und freie Sadure. Phosphin zerfillt
in der Hitze in seine Bestandteile, und zwar leichter als Ammoniak; beim
Einatmen wirkt es sehr giftig.

Der fliissige Phosphorwasserstoff erinnert in seiner Zusammensetzung an
Hydrazin; er hat jedoch keine basischen Eigenschaften und bildet daher keine
Salze. Unter der Einwirkung des Lichtes geht er in festen Phosphorwasser-
stoff P,,Hg iiber, der schwachsaure Eigenschaften hat. Er besitzt gewisse
Ubereinstimmung mit der Stickstoffwasserstoffsiure.

Yerbindungen des Phosphors mit den Halogenen. Wihrend die Halogen-
verbindungen des Stickstoffes dullerst unbestindig sind, lassen sich die Halogen-
verbindungen des Phosphors gut darstellen und bequem handhaben. Durch
Wasser werden sie allerdings alle zersetzt, wobei Halogenwasserstoff und
phosphorige Saure (aus den dreiwertigen Verbindungen) oder Phosphorsiure
(aus den fiinfwertigen Verbindungen) entsteht. Alle Verbindungen lassen sich
durch direkte Vereinigung der Elemente darstellen.

Phosphortrichlorid PCl, stellt man dar, indem man Chlor iiber roten Phosphor
leitet. Die Reaktion verlauft unter so heftiger Warmeentwicklung, dal3 Phosphor-
trichlorid sofort abdestilliert. Es ist eine bei 77° siedende Flissigkeit, die an
der Luft stark raucht und sich mit Wasser zersetzt:

PCl, + 3 H,0 -~ H,PO, 4+ 3 HCI.

Leitet man in Phosphortrichlorid weiterhin Chlor ein, so entsteht Phosphor-
pentachlorid PCl;, ein fester gelber Korper, der sich mit Wasser zu Salzsiure
und Phosphorsiure umsetzt. Wird die Umsetzung mit nur einem Mol Wasser
vorgenommen, so entsteht Phosphoroxychlorid POCI,, eine farblose, an der Luft
rauchende Fliissigkeit vom Siedepunkt 107°. Mit Wasser setzt es sich weiter
zu Phosphorsdure und Chlorwasserstoff um. Ene analoge Reaktion wie mit
Wasser findet mit organischen Hydroxylverbindungen statt, wobei die Hydroxyl-
gruppen durch Chlor ausgetauscht werden. Phosphorbromide (PBr; und PBr;)
und Phosphorjodide (P,J, und PJ;) lassen sich ebenso wie die Chloride her-
stellen. Mit Wasser und organischen Hydroxylverbindungen reagieren sie wie
die Chloride. Man benutzt sie zur Darstellung von Brom- und Jodwasserstoff
und zum Austausch von Hydroxylgruppen gegen Brom oder Jod. Im allgemeinen
wendet man bei diesen Reaktionen jedoch nicht die fertigen Verbindungen an,
sondern man liBt sie bei Gegenwart der umzusetzenden Substanz aus rotem
Phorphor und dem Halogen frisch entstehen.

Sauerstoffverbindungen des Phosphors. Phosphor verbrennt an der Luft zu
Phosphorpentoxyd P,05; er geht also sofort in seine héchste Oxydationsstufe
iiber. Nimmt man die Oxydation bei beschranktem Luftzutritt vor, so kann
man Phosphortrioxyd P,0, erhalten, das sich an der Luft sofort zu Phosphor-
pentoxyd weiteroxydiert. Beide Oxyde sind die Anhydride von Sauren ; Phosphor-
pentoxyd setzt sich mit Wasser zu Phosphorsiure um:

P,0, + 3H,0 - 2 H,PO,
das Trioxyd liefert phosphorige Saure:

P,0, -+ 3 H,0 - 2 H,PO,.
Phosphortrioxyd spielt praktisch keine Rolle; Phosphorpentoxyd, ein weiBes,

sehr hygroskopisches Pulver, wird als sehr wirksames Trockenmittel und als
wasserentziehendes Mittel vielfach verwendet.
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Scuren des Phosphors. Die phosphorige Siure und die Phosphorsiure ent-
sprechen nach ihren Wertigkeitsstufen der salpetrigen Siure und der Salpeter-
siure. Formal kommt diese Beziehung nicht ohne weiteres zum Ausdruck.
Vermindert man die Phosphorséure aber um ein Molekiil Wasser, was sich prak-
tisch durch einfaches Erhitzen bewerkstelligen 148t, so erhilt man Metaphosphor-
saure, die auch formal mit der Salpetersiure iibereinstimmt. In ihren Eigen-
schaften weisen beide jedoch betrichtliche Unterschiede auf.

Unterphosphorige Sdure HyPO, erhilt man in Form ihrer Salze, wenn man
weilen Phosphor auf starke Alkalien einwirken 148t; nebenher entsteht Phosphin.
Die Siure ist eine weille krystalline Substanz, die als starkes Reduktionsmittel
wirkt; aus Arsenverbindungen scheidet sie elementares Arsen ab und wird
daher zum Nachweis von Arsenverbindungen benutzt. Von den drei vorhandenen
Wasserstoffatomen ist nur eines sauer; mit einwertigen Metallen bildet sie daher
nur Salze vom Typus MelH,PO, (Mel bedeutet ein einwertiges Metall).

Phosphorige Sdure HsPOjy stellt man am bequemsten durch Zersetzung von
Phosphortrihalogeniden dar. Auch diese Siure ist ein starkes Reduktionsmittel.
Von den drei vorhandenen Wasserstoffatomen sind nur zwei sauer, sie bildet
daher Salze vom Typus MelHPO,. Den Bau der Séuren stellt man sich so
vor, dafl die nichtsauren Wasserstoffatome direkt an Phosphor gebunden sind.

Phosphorsidure HzPO, ist die Sdure mit der héchsten Oxydationsstufe; phos-
phorige Sdure und unterphosphorige Siure gehen bei der Oxydation in diese
iiber. Selbstverstindlich hat die Sdure auch keine reduzierenden Eigenschaften.
Zur Darstellung der Sdure zerlegt man Phosphorit mit Schwefelsiure, filtriert
vom abgeschiedenen Calciumsulfat ab und konzentriert das Filtrat in Blei-
gefiBlen. Nach erneuter Filtration und weiterem Eindampfen erhilt man
schlie8lich die rohe konzentrierte Phosphorsdure des Handels. Reine Phosphor-
siure, wie sie auch fiir pharmazeutische Zwecke Verwendung findet, wird durch
Oxydation von rotem Phosphor mit Salpetersiure dargestellt. Nach dem Ver-
dampfen des Salpetersiureliberschusses erhilt man beim Einengen die reine
Saure in Form von hygroskopischen durchsichtigen Krystallen, die bei 38°
schmelzen. Pharmazeutisch wird eine 25%ige Lésung benutzt. Phosphorsiure
ist in waBriger Losung eine mittelstarke Saure, die drei Reihen von Salzen
bildet; alle drei Wasserstoffatome sind durch Metalle vertretbar. Die Salze,
in denen nur ein Wasserstoffatom durch ein Metall ersetzt ist, nennt man primdr,
die mit zwei ersetzten Wasserstoffatomen sekunddr, und diejenigen, in welchen
alle drei Wasserstoffatome durch Metalle vertreten sind, fertidr. Phosphorsiure
verliert beim Erhitzen Wasser; bei einer Temperatur von 255° tritt aus zwei
Molekiilen Phosphorsédure ein Molekiil Wasser aus und man erhilt Pyro-
phosphorsdure:

2 H,PO, - H,P,0, - H,0.
Bei starkerem Erhitzen tritt weiterer Wasserverlust ein und man erhilt
Metaphosphorsiure:
H,P,0, > 2 HPO, + H,0,
oder Hy,PO, - HPO, 4 H,0.
Eine weitere Entwasserung (zu P,0;) ist auch bei stirkstem Erhitzen nicht mog-
lich. Zur Unterscheidung von diesen beiden Siuren nennt man die gewohnliche
Phosphorséure auch Orthophosphorsdure. Phosphorpentoxyd ist das Anhydrid
aller drei Siuren; eine Beziehung 148t sich dadurch herstellen, daB man die
drei Siuren als die Reaktionsprodukte von Phosphorpentoxyd mit einem, mit
zwei und mit drei Mol Wasser betrachtet:
P,0, + H,0 - 2 HPO,,
P,0; + 2 H,0 - H,P,0,,
P,0; + 3 H,0 - 2 H,PO, .

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 6
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Pyro- und Metaphosphorsiure sind in walriger Lésung nicht lange bestdndig,
da sie unter Wasseraufnahme in Orthophosphorsidure iibergehen. Die Reaktion
wird durch Warme und durch Wasserstoffionen beschleunigt. Von allen drei
Sauren leiten sich bestindige Salze ab; die Pyrophosphorsiure bildet trotz
der vier sauren Wasserstoffatome nur zwei Reihen von Salzen, solche, in denen
zwei, und solche, in denen alle vier Wasserstoffatome ersetzt sind.

Alle drei Phosphate geben mit Silbernitrat unlésliche Silbersalze, in denen
alle Wasserstoffatome durch Silber ersetzt sind ; sie sind in Salpetersidure 16slich.
Silberorthophosphat ist gelb, die beiden anderen Silbersalze sind weill gefarbt.
Orthophosphate geben mit einer ammoniakalischen Loésung von Magnesium-
salzen einen schwerloslichen krystallinen Niederschlag von Magnesium-ammo-
nium-phosphat: MgNH,PO,. Diese Reaktion kann zum Nachweis von Phosphaten
und auch zur quantitativen Bestimmung dienen, da die Verbindung beim
Erhitzen unter Verlust von Wasser und Ammoniak in glithbestindiges Magnesium-
pyrophosphat iibergeht:

2 MgNH,PO, — Mg,P,0, + H,0 4 NH, .

Eine andere Methode, die zum Nachweis und zur quantitativen Bestimmung
von Phosphaten dienen kann, besteht darin, daB man das Untersuchungs-
material mit einer Losung von Ammoniummolybdat in verdiinnter Salpeter-
siure erwarmt (nicht kocht!), wobei ein gelber Niederschlag von Ammonium-
phosphormolybdat (NH,);PO,-12 MoO;-6 H,O entsteht, der in Ammoniak
l6slich ist. Bel beiden Nachweisreaktionen ist zu beachten, daBl Arsensiure
ahnliche Reaktionen liefert.

¢) Arsen, Arsenium: As = 74,91.

Vorkommen. Arsen findet sich als freies Element in der Natur, als Mineral
filhrt es die Bezeichnung Fliegenstein oder Scherbenkobalt. In Verbindungen
mit Schwefel findet es sich als Auripigment As,S; (gelb) und Realgar As,S, (rot).
Arsen kommt héufig auch in Verbindungen mit Metallen vor, z. B. Arsenkies
FeAsS, Kobaltglanz CoAsS und WeiBnickelerz NiAs,. Das Oxyd As,O, findet
sich in der Natur selten, einige Heilquellen enthalten kleine Mengen davon gelést
(Levico, Roncegno, Diirkheimer Mazxquelle).

Darstellung. Man erhitzt Arsenkies unter Zuschlag von etwas Eisen unter
Luftabschluf und kondensiert den Arsendampf:

FeAsS — FeS 4+ As.
Man kann auch das beim Rosten von arsenhaltigen Erzen in den Flugstaub-
kammern anfallende Arsenoxyd mit Kohle reduzieren:
As,0,+3C—2As +3CO.

Eigenschaften. Arsen ist eine krystalline grauschwarze Substanz von metal-
lischem Glanz, die sich leicht pulvern 1aBt. Neben dieser stabilen Modi-
fikation ist noch eine instabile, gelbe Form bekannt, die man erhilt, wenn
Arsendampf plétzlich mit flissiger Luft abgekiihlt wird. Diese Form ist in
Schwefelkohlenstoff loslich ; sie entspricht der weilen Modifikation des Phosphors.
Arsen ist leicht fliichtig; sein Dampf besitzt gelbe Farbe und riecht widerlich
nach Knoblauch.

Arsen verbrennt an der Luft zu Arsentrioxyd As,O,; die gleiche Oxydation
findet langsam an feuchter Luft und unter Wasser statt. Starke Oxydations-
mittel, wie Salpetersiure, oxydieren Arsen zu Arsensiure HgAsO,, ganz ent-
sprechend der Oxydation von Phosphor zu Phosphorsiure. Halogene, Schwefel
und viele Metalle vereinigen sich mit Arsen direkt.

Anwendung. Das freie Element findet als Zusatz zu Blei (etwa 0,5%) fiir die
Herstellung von Schrotkornern Verwendung. Viele Arsenverbindungen sind
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wertvolle Heilmittel; andere spielen eine Rolle als Schadlingsbekimpfungs-
mittel.

Arsenwasserstoff AsH, entsteht bei der Einwirkung von nascierendem Wasser-
stoff auf Arsenverbindungen ; der dabei entstehende Arsenwasserstoff ist natiirlich
mit Wasserstoff gemischt. Rein erhilt man ihn durch Zersetzung von Arseniden,
die durch Zusammenschmelzen von Arsen mit Metallen zugénglich sind. Calcium-
arsenid zersetzt sich schon mit Wasser:

Ca,yAs, 4+ 6 H,0 — 2 AsH,; 4+ 3 Ca(OH),;

die Reaktion entspricht der Darstellung von Ammoniak und von Phosphin
aus Calciumnitrid bzw. aus Calciumphosphid. Zinkarsenid 148t sich erst mit
verdiinnten Sduren zersetzen:

ZnyAs, + 6 HCl — 2 AsH, + 3 ZnCl, .

Arsenwasserstoff ist ein farbloses, stark giftiges Gas, das in ganz reiner
Form geruchlos ist; infolge beigemengter Verunreinigungen riecht er meist stark
nach Knoblauch. In der Hitze zerfillt Arsenwasserstoff in die Elemente, beim
Anziinden verbrennt er mit blaulicher Flamme zu Wasser und Arsentrioxyd;
schreckt man die Flamme ab, indem man eine Porzellanschale hineinhilt, so
scheidet sich elementares Arsen als brauner Fleck ab, da im Inneren der
Flamme die Spaltung in die Elemente bereits eingetreten, das Arsen aber
noch nicht verbrannt ist.

Halogenverbindungen des Arsens. Die Halogenverbindungen des Arsens
erhilt man ebenso wie die Halogenverbindungen des Phosphors durch direkte
Vereinigung der Elemente. Sie werden durch Wasser zersetzt, die Reaktion
ist jedoch umkehrbar. Arsentrichlorid AsCl; entsteht in heftiger Reaktion
beim Uberleiten von Chlorgas iiber Arsen als eine schwere farblose Fliissigkeit
vom Siedepunkt 130°, die an der Luft stark raucht; mit Wasser findet Zer-
setzung statt:

AsCl, + 3 H,0 = As(OH), + 3 HCI.

Umgekehrt entsteht aber Arsentrichlorid auch aus arseniger Sidure und Salz-
sdure ; mit konzentrierter Salzsidure 148t sich Arsentrichlorid aus dem Reaktions-
gemisch herausdestillieren. Darauf beruht die analytische Abtrennung von
Arsen aus Gemischen mit anderen Stoffen. Arsentrichlorid findet zur Darstellung
organischer Arsenverbindungen Verwendung. Die iibrigen Halogenverbindungen
des Arsens sind von untergeordneter Bedeutung.

Sauerstoffverbindungen des Arsens. Bei der Verbrennung von Arsen an der
Luft entsteht Arsentrioxyd As,0,; Arsenpentoxyd As,0; kann durch Entwissern
von Arsensiure Hz;AsO, dargestellt werden.

Arsentrioxyd, auch Arsenik genannt, entsteht als Nebenprodukt beim Résten
arsenhaltiger Erze und setzt sich in den Flugstaubkammern ab. Zur Reinigung
wird es sublimiert. Arsenik bildet eine derbe weille, porzellanihnliche Masse
oder ein weilles krystallines Pulver. Die Dampfdichte entspricht der Formel
As,0g, doch lassen sich alle chemischen Umsetzungen durch die einfache Formel
ebensogut und iibersichtlicher darstellen.

Arsentrioxyd ist in kaltem Wasser wenig, in heiBem Wasser reichlich 15slich.
Die wiBrigen Losungen haben saure Eigenschaften, da Arsentrioxyd das Anhydrid
einer Saure ist:

48,05 + 3H,0 = 2 H,As0,;
die arsenige Sdure ist jedoch in freier Form nicht bestindig. Mit Alkalien bildet
sie bestindige Salze, wobei alle drei Wasserstoffatome ersetzt werden konnen.
Andererseits entsteht aus dem Oxyd mit Salzsiure Arsentrichlorid, mit Schwefel-
saure ein Sulfat und mit Schwefelwasserstoff Arsensulfid. Arsen ist also in
dem einen Falle Bestandteil des Anions, in dem anderen Falle ist es Kation;

6*
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arsenige Sdure hat also zugleich saure und basische Eigenschaften, wenn auch
die sauren Eigenschaften iiberwiegen. Man kann diese Beziehungen durch
das folgende Schema veranschaulichen:

3 H+ 4+ AsO}' = H ;AsO, = As+++ 4 3 OH".
Verbindungen, die zugleich saure und basische Eigenschaften besitzen, die
also sowohl mit Sauren als auch mit Basen Salze bilden kénnen, nennt man
amphoter.

Bei Versuchen, primire Salze der arsenigen Siure darzustellen, entstehen
die Salze einer wasserirmeren Saure, der metarsenigen Sdure HAsO,. Das Kalium-
salz dieser Saure ist der wirksame Bestandteil des medizinisch verwendeten
Liquor kalii arsenicosi, der auch unter dem Namen FowLERsche Losung be-
kannt ist.

Oxydationsmittel fithren arsenige Saure und ihre Salze in Arsensiure bzw.
Arsenate iiber. Die Oxydation gelingt bereits mit freiem Jod, jedoch nur teilweise,
da die Reaktion umkehrbar ist und daher zu einem Gleichgewicht fiihrt:

H,AsO, 4 H,0 + J, <= H,As0, + 2 HJ .
Wird der gebildete Jodwasserstoff abgefangen, was man in einfacher Weise
durch Zusatz von Natriumbicarbonat bewirken kann, so verlduft die Oxydation
quantitativ. Da man einen JodiiberschuB mit Thiosulfat leicht zuriicktitrieren
kann, wird das Verfahren zur quantitativen Bestimmung dreiwertiger Arsen-
verbindungen angewendet.

Arsentrioxyd, das als Anhydrid der arsenigen Saure vielfach auch selbst
arsenige Saure genannt wird, findet unter der Bezeichnung Acidum arsenicosum
in kleinen Dosen medizinische Verwendung. In groBeren Dosen ist die Substanz
sehr giftig ; bei stindigem Gebrauch tritt jedoch so starke Gewthnung des Kérpers
an das Gift ein, daB auch relativ groe Dosen vertragen werden.

Arsenpentoxyd, eine weille, krystalline Substanz, die beim Erhitzen in
Arsentrioxyd und Sauerstoff zerfillt, ist das Anhydrid der Arsensiure HyAsO,.
Man stellt die Siure meist durch Erhitzen von Arsentrioxyd (oder auch von
Arsen) mit Salpetersiure her. Arsensdure ist eine feste, hygroskopische Sub-
stanz, die beim FErhitzen stufenweise Wasser verliert und nacheinander in
Pyroarsensiure, Metarsenséiure und Arsenpentoxyd iibergeht:

2 H,As0, — H,0 + H,As,0, - H,0 + 2 HAsO, - H,0 + As,0;.
Pyro- und Metarsensiure gehen in wiBriger Losung sofort in Orthoarsensdure
iiber. Arsenate geben mit Silbernitrat rotgelbes Silberarsenat Ag;AsO,; mit
Magnesiumsalzen geben sie in ammoniakalischer Losung weilles krystallines
Magnesium-ammonium-arsenat NH,MgAsO,, das beim Glithen in Magnesium-
pyroarsenat iibergeht. Ammoniummolybdat gibt mit Arsenaten eine dhnliche
Fiallung wie mit Phosphaten.

Sehwefelverbindungen des Arsens. Man kennt drei Sulfide des Arsens:
As,S,, As,S; und As,S;. Die beiden ersteren finden sich in der Natur; Arsen-
trisulfid fallt beim Einleiten von Schwefelwasserstoff in eine Losung von Arsen-
trioxyd als schwefelgelber Niederschlag aus, Arsenpentasulfid fallt mit Schwefel-
wasserstoff aus einer Losung von Arsenséure in Salzséure. Alle drei Verbindungen
sind in Wasser unlslich, beim Erwérmen mit Salzsiure gehen sie allmihlich
als Chlorid in Losung. In einer Losung von Alkalisulfiden sind sie gleichfalls
l6slich ; man macht davon in der analytischen Chemie zur Abtrennung des Arsen-
sulfids Gebrauch, indem man den Schwefelwasserstoffniederschlag mit Schwefel-
ammonium behandelt (dabei gehen Antimon- und Zinnsulfid gleichfalls in Losung).
Dabei entsteht das Ammoniumsalz der sulfarsenigen Siure, die sich von der arse-
nigen Saure dadurch ableitet, daf der Sauerstoff durch Schwefel ersetzt ist:

3 (NH,),S -+ As,S, - 2 (NH,);AsS, .
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Bei Anwendung von Ammoniumpolysulfid entsteht unter Aufnahme von Schwefel
das Ammoniumsalz der Sulfarsensiure (NH,);AsS,. Die freien Sulfosduren
sind unbestindig und zerfallen, wenn man sie aus den Salzen mit Sauren frei
macht, in Schwefelwasserstoff und Arsentri- bzw. Arsenpentasulfid.

Nachweis von Arsenverbindungen. Die Nachweismethoden beruhen darauf,
daB man die Arsenverbindungen entweder zu elementarem Arsen reduziert, das
an seiner Farbe leicht zu erkennen ist, oder daB man die Reduktion bis zu
Arsenwasserstoff fithrt, der durch Abscheidung von Arsen bei der thermischen
Zersetzung oder auf andere Weise zu identifizieren ist. Die Reduktion von
Arsenverbindungen zu elementarem Arsen kann durch die verschiedensten
Reduktionsmittel bewirkt werden. Am gebréuchlichsten sind Zinn (2)-chlorid
in salzsaurer Losung (die Losung ist unter dem Namen BETTENDORFs Reagens
bekannt), oder eine Losung von unterphosphoriger Sdure in Salzsiure; dieses
letztere Reagens wird pharmazeutisch zur Priifung auf Verunreinigungen durch
Arsenverbindungen benutzt. Man verfihrt bei der Priiffung so, daB man eine
Losung des Untersuchungsmaterials mit der Reagenslosung versetzt und die
Mischung einige Minuten im Wasserbade erhitzt. Arsenverbindungen geben
dabei je nach der Menge eine braune Triitbung oder einen braunschwarzen
Niederschlag.

Die Reduktionr von Arsenverbindungen zu Arsenwasserstoff wird durch
nascierenden Wasserstoff bewirkt. Das sicherste Verfahren, das insbesondere
auch fiir forensische Zwecke anzuwenden ist, ist das Verfahren nach MagrsH.
Dieses Verfahren beruht darauf, daB man das Untersuchungsmaterial der Ein-
wirkung von nascierendem Wasserstoff (aus Zink und Schwefelsdure herzu-
stellen) unterwirft ; das entweichende Gasgemisch wird durch ein Rohr aus schwer
schmelzbarem Glas abgefiihrt, das an einer etwas verjiingten Stelle mit einer
Bunsenflamme erhitzt wird. An dieser Stelle wird etwa vorhandener Arsen-
wasserstoff in Arsen und Wasserstoff gespalten, und das Arsen setzt sich als
ein schwarzer Beschlag, der sog. Arsenspiegel, an dem Glase ab. Selbstverstind-
lich miissen sowohl alle Reagenzien als auch die verwendeten Gerite vollig
arsenfrei sein. Praktisch verfihrt man so, daB man in einem Kolben aus Jenaer
Glas zunichst aus reinem Zink und reiner. Schwefelsiure Wasserstoff entwickelt ;
man laBt die Reaktion so lange laufen, bis man sich davon iiberzeugt hat, da3
die Luft durch den Wasserstoff vollig verdringt ist. Dann erhitzt man das
Ableitungsrohr aus schwer schmelzbarem Glas an einer verengten Stelle mit einer
Bunsenflamme und 1d8t die Reaktion so lange gehen, bis man sicher ist, daB
Reagenzien und Glasmaterial vollig arsenfrei sind; es darf also in diesem Blind-
versuch auch nicht die Andeutung eines Arsenspiegels entstehen. Dann erst
gibt man das Untersuchungsmaterial in den Kolben und fiihrt die Reaktion
in der gleichen Weise weiter. Aus der Stirke des entstehenden Arsenspiegels
143t sich sogar die Arsenmenge durch Vergleich mit Spiegeln, die man in gleicher
Weise mit bekannten Arsenmengen hergestellt hat, ziemlich genau abschitzen.
Bei der Ausfiihrung dieser Reaktion ist jedoch zu beriicksichtigen, dafl Antimon-
verbindungen einen ganz dhnlichen Antimonspiegel geben. Der Arsenspiegel ist
jedoch briaunlich und in der Flamme leicht fliichtig, wihrend der Antimon-
spiegel schwarz und schwer fliichtig ist. Der Antimonspiegel scheidet sich auch
wegen der leichteren Zersetzlichkeit des Antimonwasserstoffes meist schon
vor der erhitzten Stelle ab, wiahrend der Arsenspiegel immer erst dahinter ent-
steht. Und schliellich ist der Arsenspiegel in Salpetersiure, in Hypochlorit-
lésungen und in einer Mischung von Wasserstoffperoxyd und Ammoniak léslich,
wihrend der Antimonspiegel darin unloslich ist. Man kann auch Arsen von
Antimon durch Destillation mit Salzsiure trennen, ehe man die Reaktion
ausfithrt.
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Arsenwasserstoff 1at sich auch nach der Methode von GUTzEIT nachweisen.
Die Methode beruht darauf, dall Arsenwasserstoff mit einer sehr konzentrierten
Silbernitratlosung eine Doppelverbindung von Ag,As-3 AgNO; liefert, die gelb
gefiarbt ist und mit Wasser unter Abscheidung von metallischem Silber zerfillt:

Ag,As - 3 AgNO, + 3 H,0 — 6 Ag + H AsO, -+ 3HNO,.

Man verféhrt so, dal man das Untersuchungsmaterial in einem Reagensglas
mit verdiinnter Schwefelsiure und Zink behandelt ; iiber die Offnung des Reagens-
glases deckt man ein Filtrierpapier, das mit einem Tropfen 50 %iger Silbernitrat-
losung angefeuchtet ist. Bei Gegenwart von Arsenwasserstoff farbt sich die Silber-
nitratlosung zunichst citronengelb und wird auf Zusatz von Wasser schwarz.
Selbstverstindlich miissen auch hier Reagenzien und Glas auf Arsenfreiheit
kontrolliert werden.

Arsenige Sdure 1aft sich auch dadurch nachweisen, da man sie durch
Verschmelzen mit wasserfreiem Natriumacetat in Kakodyloxyd iberfiihrt, das
an seinem widerlichen Geruch zu erkennen ist:

As—.0 Na 00C:- CH, CH
8=: i
/\O?r....“.._f ________ — \0 * 4 2 Na,00, + 2€0, .
As—0 Na 00C - CH, AS<CH
Na/00C|- CH,

Kakodyloxyd

Kleinste Arsenmengen, die sich durch chemische Reaktionen nur schwer
erfassen lassen, kénnen auf biologischem Wege erkannt werden. Schimmelpilze,
wie Penicillium brevicaule, kénnen Arsenverbindungen in stark riechende orga-
nische Verbindungen iiberfithren; versetzt man eine solche Pilzkultur mit einer
Spur einer Arsenverbindung, so tritt bereits nach einigen Stunden ein intensiver,
knoblauchihnlicher Geruch auf. Diese Verbindungen, die sehr giftig sind,
bilden sich zuweilen auch aus arsenhaltigen Tapeten, da Schimmelpilze in
dem Tapetenkleister einen sehr giinstigen Nihrboden vorfinden.

Als Gegenmittel bei Arsenvergiftungen wird Eisen (3)-hydroxyd verabreicht,
das aus Eisen (3)-sulfat und Magnesiumoxyd frisch herzustellen ist (Antidotum
arsenict)

Fe,(SO,); + 3MgO + 3 H,0 — 2 Fe(OH), + 3 MgSO0, .
Das Gift wird durch das frisch geféllte Eisenhydroxyd adsorbiert und durch
die abfiihrende Wirkung des Magnesiumsulfates rasch aus dem Korper entfernt.
Die Wirkung des Gegengiftes ist jedoch nicht zuverlissig.

d) Antimon, Stibium: Sb = 121,76.

Vorkommen. Antimon kommt als freies Element in der Natur nur in un-
bedeutender Menge vor; das wichtigste Mineral ist der Antimonglanz oder Grau-
spiefglanz SbyS,. Das Mineral bildet gla.nzende, grauschwarze, spieige Krystalle.
Die Verbmdung war schon im Altertum in Agypten und in Griechenland bekannt
und wurde fiir kosmetische und medizinische Zwecke verwendet.

Darstellung. Grauspiefglanz wird mit Eisen verschmolzen, wobei freies
Antimon und Schwefeleisen entstehen:

Sb,S; 4+ 3Fe — 2 Sb + 3 FeS,
oder das Erz wird zunéchst an der Luft gerostet, und das dabei entstehende Oxyd
wird dann mit Kohle reduziert:

Sb,S, + 5 0, - Sb,0, + 3 S0, ,

Sb,0, + 4C > 28b + 4CO.
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Eigenschaften. Antimon ist ein silberglanzendes Element; es ist sprode
und laBt sich daher leicht pulvern. Es schmilzt bei 630° und siedet bei 1440°.
Antimon verbrennt beim Erhitzen mit blaulicher Flamme zu Sb,0,, bei gewéhn-
licher Temperatur wird es jedoch von der Luft nicht angegriffen. Salzsiure
und Schwefelsdure greifen das Element nicht an, Salpetersiure oxydiert es
zu Antimonoxyd und Antimonsiure; mit den Halogenen vereinigt es sich
direkt.

Verwendung. Antimon findet zur Herstellung von Legierungen, wie Hartblei
und Letternmetall, Verwendung. Einige Verbindungen werden in der Firberei
als Beizen benutzt; frilher waren Antimonverbindungen sehr geschitzte Heil-
mittel, besonders bekannt ist die Verwendung des freien Elementes in Pillen-
form als Brechmittel (ewige Pille). Fir den gleichen Zweck wurden auch
Becher aus antimonhaltigen Legierungen benutzt, in denen man Wein einige
Zeit aufbewahrte. Dieser Wein wurde dann als Brechmittel getrunken. In
spaterer Zeit sind Antimonverbindungen aus dem Arzneischatz fast ganz
verschwunden, nur Brechweinstein und Schwefelantimon wurden noch gelegent-
lich verwendet. Erst in neuester Zeit ist man wieder auf Antimonverbindungen
zuriickgekommen und hat in ihnen in Form organischer Verbindungen (Anti-
mosan, Neoantimosan, Fuadin usw.) sehr wirksame Heilmittel gegen gewisse
Tropenkrankheiten gefunden.

Antemonwasserstoff SbH; entsteht bei der Einwirkung von nascierendem
Wasserstoff auf 1gsliche Antimonverbindungen als ein farbloses Gas von eigen-
timlichem Geruch. In der Hitze zerféllt er in die Elemente, und zwar leichter
als Arsenwasserstoff. Beim Einleiten in Silbernitratlgsung fallt Silberantimonid
SbAg; aus, das im Gegensatz zu Silberarsenid gegen Wasser bestindig ist.

Halogenverbindungen des Antimons. Antimon vereinigt sich mit den
Halogenen direkt zu Antimontri- oder Antimonpentahalogeniden. Mit Chlor
verlauft die Reaktion unter Feuererscheinung sehr heftig, wobei zunichst
Antimontrichlorid SbCl, entsteht. Die Verbindung stellt in reinem Zustand
grofle, weiche, farblose Krystalle dar; sie schmilzt bei 73° und siedet bei 219°,
also betriachtlich hoher als Arsentrichlorid. Wegen der weichen Beschaffenheit
tihrt die Substanz auch den Namen Antimonbutter (Butyrium antimonii).
Antimontrichlorid kann auch durch Erhitzen von Antimontrisulfid mit Salz-
saure und nachfolgender Destillation dargestellt werden:

Sb,S; + 6 HCl 2 SbCl, + 3 H,S .

Antimontrichlorid zersetzt sich mit wenig Wasser unter Bildung von Anti-

monoxychlorid:
SbCl, + H,0 = SbOCI + HOI .

Die Reaktion ist jedoch umkehrbar und verlduft daher nicht vollstindig; mit
groBeren Wassermengen entsteht eine Mischung von Antimonoxychlorid und
Antimonoxyd, die auch den Namen Algarotipulver fiihrt. Beim Kochen mit
viel Wasser oder mit verdiinnter Sodalosung entsteht daraus Antimonoxyd
Sby0;. Antimontrichlorid findet als Restschutzmittel Verwendung; bestreicht
man damit Eisen, so wird freies Antimon abgeschieden, welches infolge seiner
Luftbestandigkeit das Eisen schiitzt. Leitet man iiber Antimontrichlorid
weiterhin Chlor, so bildet sich Antimonpentachlorid SbCly, das eine bei 140°
siedende, an der Luft stark rauchende Fliissigkeit darstellt. Die Verbindung
zerfallt leicht, besonders in der Hitze, in Antimontrichlorid und Chlor und kann
daher auf andere Verbindungen chlorierend wirken; in der organischen Chemie
wird Antimonpentachlorid als wirksamer Chloriibertriger benutzt. Mit Wasser
zersetzt es sich zu Pyroantimonsiure.
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Sauerstoffverbindungen des Antimons. Antimon verbrennt beim Erhitzen zu
Antimontetroxyd Sb,0,; bei nicht ausreichender Sauerstoffmenge bildet sich dabei
Antimontrioxyd Sby0;. Antimonpentoxyd ist durch Entwissern von Antimon-
sdure darstellbar.

Antimontrioxyd ist ein weies, in Wasser unldsliches Pulver; in Alkalien
16st es sich unter Bildung von Antimoniten. Antimontrioxyd ist daher als
das Anhydrid einer antimonigen Saure aufzufassen, die aber weder selbst,
noch in Form von Salzen zu isolieren ist. Das Trioxyd hat auch basische Eigen-
schaften, da es mit Siuren Salze gibt, die allerdings durch Wasser zerlegt
werden.

Antimontetroxyd entsteht beim Verbrennen von Antimon an der Luft,
es ist ein weilles, in Wasser unlosliches Pulver und hat weder saure noch basische
Eigenschaften.

Antimonpentoxyd, ein gelbes, wasserunlosliches Pulver, ist das Anhydrid
der Antimonsdure H,SbO,. Man kann die Antimonsidure durch Oxydation von
Antimon mit Salpetersédure darstellen; sie stellt ein weiBes, in Wasser unlosliches
Pulver dar. Die Salze leiten sich jedoch nicht von der eben erwihnten Ortho-
séure, sondern von der Pyro- oder Metaantimonsiure (H,Sb,0, und HSbO;) ab.
Die Beziehungen unter den drei Sduren sind die gleichen wie bei den Phorphor-
sduren. Kaliumpyroantimoniat K,H,Sb,0, ist als Reagens auf Natriumsalze
bekannt.

Schwefelverbindungen des Antimons. Antimontrisulfid Sb,S, ist in zwei
Modifikationen bekannt, einer krystallinen grauschwarzen und einer amorphen
orangeroten. Die krystalline Form findet sich als Mineral, die amorphe bildet
sich beim Fillen von dreiwertigen Antimonverbindungen mit Schwefel-
wagserstoff. Die amorphe Form kann durch Erhitzen in die krystalline iiber-
fithrt werden.

Das rohe Antimonsulfid (Stibium sulfuratum nigrum) wird durch Ausschmelzen
aus dem Mineral gewonnen; es kommt als graue strahlig-krystalline Masse oder
als Pulver in den Handel und ist stets durch mehr oder weniger groe Mengen
von Arsen verunreinigt. Um es davon zu reinigen, wird das Pulver mehrere
Tage mit verdiinnter Ammoniaklésung geschlimmt, in der Arsen und Arsen-
sulfid 16slich sind. Das graue Antimonsulfid findet in der Tierheilkunde Ver-
wendung.

Die rote Form wird durch Féllen einer Antimontrichloridlosung in ver-
diinnter Salzsdure mit Schwefelwasserstoff gewonnen. Es findet zum Farben
von Kautschuk Verwendung.

Antimontrisulfid ist ebenso wie Arsentrisulfid in einer Losung von Alkali-
oder Ammoniumsulfid léslich, wobei Sulfantimonite entstehen:

Sb,S, + 3 (NH,),S — 2 (NH,),SbS,;

diese werden durch Sduren unter Abscheidung von Antimontrisulfid wieder
zersetzt. Mit einem UberschuB an Schwefel, also bei der Verwendung von
Polysulfiden, entstehen Sulfantimoniate, die bei der Zerlegung durch Siuren
Antimonpentasulfid Sb,S; geben. Antimonpentasulfid, Goldschwefel, Stibium
sulfuratum aurantiacum, das gelegentlich medizinische Verwendung findet, ist
ein orangerotes Pulver, das durch Zersetzung von Natriumsulfantimoniat
mit Salzsiure dargestellt wird:

2 Na,SbS, + 6 HCl - Sb,S; + 6 NaCl - 3 H,S .
Natriumsulfantimoniat (ScHLIPPESches Salz) wird durch Kochen von Antimon-

trisulfid und Schwefel in verdiinnter Natronlauge dargestellt. Beim Erhitzen
zerfillt Antimonpentasulfid in Antimontrisulfid und Schwefel.



Wismut, Bismutum. 89

¢) Wismut, Bismutam: Bi = 209,00.

Yorkommen. Wismut findet sich in der Natur als freies Element, ferner
als Oxyd Bi,0; und als Sulfid Bi,S;. Kupfer, Silber und Bleierze werden oft
von kleinen Mengen Wismutverbindungen begleitet.

Darstellung. Wismut wird aus den Erzen durch Ausschmelzen gewonnen,
wenn es als freies Element vorkommt. Die Verbindungen werden im allgemeinen
erst in das Oxyd iibergefiihrt, das durch Erhitzen mit Kohle reduziert wird.

Eigenschaften. Wismut ist ein glinzendes, weifles, sprodes Element, das
bei 271° schmilzt und bei 1500° siedet. Bei gewohnlicher Temperatur ver-
dndert es sich an der Luft nicht, beim Erhitzen verbrennt es jedoch mit blau-
licher Flamme zu Bi,0,. Salzsiure und Schwefelsdure greifen es nicht an,
Salpetersdure 16st es zu Wismutnitrat Bi(NO;)s.

Verwendung. Legierungen von Wismut mit anderen Metallen, besonders mit
Blei und Zinn, zeichnen sich durch einen sehr niedrigen Schmelzpunkt aus.
Eine Legierung aus 4 Teilen Wismut, 2 Teilen Blei, 1 Teil Zinn und 1 Teil
Cadmium ist unter dem Namen Woonsches Metall bekannt ; sie schmilzt bei 60°.
Rosesches Metall schmilzt bei 94° und besteht aus 2 Teilen Wismut und je
1 Teil Zinn und Blei. Solche Legierungen dienen zur Sicherung von Dampf-
kesseln, da sie bei Ubertemperatur durchschmelzen; sie werden auch fiir auto-
matische Feuerlscheinrichtungen und fiir 4hnliche Zwecke verwendet. Wismut-
salze finden medizinische Verwendung (Bismutum subnitricuam, Bi. subsalicyli-
cum, Bi. subgallicum, Bi. oxyjodogallicum usw.).

Wismutwasserstoff BiH; bildet sich in kleiner Menge bei der Einwirkung
von Sduren auf eine Legierung von Wismut mit Magnesium, er ist sehr zersetzlich.
Eine praktische Bedeutung kommt ihm nicht zu.

Wismutoxyd Bi,O; entsteht beim Verbrennen von Wismut an der Luft und
beim Erhitzen von Wismutnitrat, Wismutcarbonat, Wismutsalicylat usw. Es
ist eine gelbe Substanz, die basische, aber keine sauren Eigenschaften be-
sitzt. Daneben ist noch ein unbestindiges Wismutpentoxyd Bi,O; bekannt
von dem sich die gleichfalls unbestindige Wismutsdure HBiO, ableitet.

Wismutsalze. Der metallische Charakter des Wismuts kommt darin zum Aus-
druck, da3 es mit Siuren Salze bildet. Das Element ist jedoch kein aus-
gesprochenes Metall, da die Salze durch Wasser weitgehend zerlegt werden.
Nur basische Salze sind bestdndig. Mit Chlor vereinigt sich Wismut direkt
zu BiCly; das Salz wird durch Wasser zu Bismutoxychlorid zersetzt:

BiCl, -+ H,0 = BiOCl + 2 HCI.

In entsprechender Weise wird auch Wismutnitrat, das aus Wismut und Salpeter-
sdure darzustellen ist, zu Wismutsubnitrat zersetzt:
Bi(NO,), - H,0 = BiO(NO,) - 2 HNO, .

Basisches Wismutnitrat, Bismutum subnitricum, ist ein weies, in Wasser unlos-
liches Pulver, das medizinisch verwendet wird. Basisches Witmutcarbonat,
Bismutum carbonicum (Bi0),COj, erhilt man durch Eintragen einer Lésung
von Wismutnitrat in verdiinnter Salpetersiure in eine Ammoniumcarbonat-
16sung. Es ist gleichfalls ein weiBles, in Wasser unlésliches Pulver, das in der
Medizin Anwendung findet. Die organischen Wismutverbindungen werden im
organischen Teil besprochen.

Wismutsulfid Bi,S; erhdlt man beim Einleiten von Schwefelwasserstoff in
eine Wismutsalzlosung oder durch Zusammenschmelzen der Elemente. Es
ist eine schwarze, in Wasser unlésliche, in konzentrierter Salzsiure 15sliche

Substanz, die im Gegensatz zu Arsen- und Antimonsulfid in Alkalisulfidlésungen
unléslich ist.
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21. Die Elemente der IV. Gruppe des periodischen Systems:
Kohlenstoff, Silicinum, Germanium, Zinn, Blei.

Die Gruppe falit die in der Tabelle 3 gewohnlich geschriebenen Elemente
der IV. Gruppe zusammen. Die Reihe zeigt insofern gewisse Ahnlichkeit mit
der Stickstoffgruppe, als auch hier ein allmahlicher Ubergang von Nicht-
metallen zu Metallen zu beobachten ist, der in dieser Gruppe sogar noch deut-
licher hervortritt. Die ersten Glieder sind reine Nichtmetalle, die letzten sind
reine Metalle, deren Hydroxyde allerdings auch sauer sein kénnen und damit
eine gewisse verwandtschaftliche Beziehung zu den nichtmetallischen Mitgliedern
der Familie herstellen. Uberginge von nichtmetallischem zu metallischem
Charakter findet man besonders in den mittelstindigen Gruppen des periodischen
Systems. Man kann sagen, dafl eine Diagonale von links oben nach rechts unten
durch das periodische System ungefihr die Grenzlinie zwischen Metallen und
Nichtmetallen darstellt, so da3 links die Metalle und rechts die Nichtmetalle
stehen; das gilt natiirlich nur ganz grob. So kommt es, daB die endstindigen
Gruppen des Systems einheitlich sind und nur Metalle oder nur Nichtmetalle
umfassen, wiahrend die mittelstindigen Gruppen zerrissen werden. DaBl der
Ubergang innerhalb der einzelnen Gruppen aber nicht sprunghaft erfolgt,
sondern mehr flieBend ist, haben wir bereits an den Elementen der V. Gruppe
gesehen.

Die Elemente der IV. Gruppe sind vierwertig; Kohlenstoff kann in wenigen
Ausnahmefillen auch zweiwertig sein. Bei den metallischen Elementen tritt
die Wertigkeitsstufe zwei mehr hervor, und Blei ist sogar vorwiegend zweiwertig.
Alle Elemente bilden fliichtige Chloride, von denen das des Bleies (PbCl,) am
wenigsten bestindig ist. Von Sauerstoffverbindungen der Elemente leiten sich
Orthosiauren der allgemeinen Formel H,XO, oder Metasiuren der allgemeinen
Formel H,XO, ab. Diese Verbindungen sind bei den metallischen Elementen
zugleich auch basisch. Von allen Elementen existieren Wasserstoffverbindungen
der Formel HX,, deren Stabilitit innerhalb der Gruppe mit steigendem Atom-
gewicht abnimmt.

Das erste Glied der Gruppe, der Kohlenstoff, beansprucht eine gewisse
Sonderstellung. Wie kein anderes Element ist er befahigt, seine Atome zu Ketten
von nahezu unbegrenzter Linge zu verkniipfen; da er sich fernerhin sowobl
mit positiven als auch mit negativen Elementen vereinigt, ohne dafl die Aus-
bildung des einen oder des anderen Verbindungstypus bevorzugt wird, ist zu
erwarten, daB die Zahl seiner Verbindungen ungeheuer groB ist. Das ist tatsach-
lich auch der Fall; die Zahl der bisher bekannten Kohlenstoffverbindungen
betrigt etwa 300000 und iibertrifft damit bei weitem die Zahl der Verbindungen
von allen anderen Elementen zusammen. Es ist daher zweckmifig, im Rahmen
der Besprechung der Elemente nur eine ganz kleine Zahl seiner Verbindungen
zu erwihnen und die Mehrzahl in einem besonderen Abschnitt zusammen-
zufassen. So zu verfahren ist auch historisch begriindet, da man die Kohlenstoff-
verbindungen, von denen viele im Ablauf der Lebensvorginge eine Rolle spielen,
mit einer gewissen Scheu betrachtete und daher auch von Anfang an gesondert
behandelte. Man glaubte frither, daB diese Verbindungen nur in lebenden Organis-
men entstehen koénnten und nannte diese Stoffe organische Verbindungen.
Diese Bezeichnung der Kohlenstoffverbindungen ist geblieben, obwohl man
seit langem weiB3, daB sie den allgemeinen chemischen Gesetzen gehorchen und
kiinstlich hergestellt werden kénnen. Die organische Chemie, also die Chemie
der Kohlenstoffverbindungen, soll sich der Chemie der Elemente, der sog.
anorganischen Chemie, anschlieBen.
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a) Kohlenstoff, Carboneum: € = 12,01.

Vorkommen. Freier Kohlenstoff kommt in der Natur krystallisiert als
Diamant und Graphit vor, und amorph in mehr oder weniger reiner Form als
Kohle. Kohlenstoffverbindungen sind auBerordentlich verbreitet, besonders
wichtig ist das Kohlendioxyd CO,, das mit 0,03% einen normalen Bestandteil
der Luft bildet. Die griinen Pflanzen bauen daraus Kohlenstoffverbindungen
auf, die bei der langsamen oder spontanen Verbrennung wieder zu CO, abgebaut
werden. Kohlendioxyd ist daher im Kreislauf des Kohlenstoffes als das unent-
behrliche Bindeglied zu betrachten; von allen in der Natur vorkommenden
Kohlenstoffverbindungen kann man sagen: Aus Kohlendioxyd sind sie ent-
standen und zu Kohlendioxyd miissen sie einmal wieder werden.

In der unbelebten Natur bilden Carbonate des Calciums und des Magnesiums
ganze geologische Formationen. Trotz der ungeheuren Verbreitung der Kohlen-
stoffverbindungen ist das Element am Aufbau der uns zuginglichen Erdrinde
nur mit etwa 0,1% beteiligt.

Diamanten wurden frither nur in Indien, spater auch in Brasilien, im Ural
und in Australien gefunden. Erst in neuerer Zeit sind die relativ reichen Fund-
statten Siidafrikas entdeckt worden. Diamanten finden sich eingelagert in den
sog. blauen Grund (Kimberley) oder verstreut im Gesteinschutt. Man trennt
sie von dem Begleitgestein nach einem Waschverfahren ab, das darauf beruht,
daB Diamant sich mit Wasser nicht benetzt. Man wischt das zerkleinerte Ge-
stein in flieBendem Wasser iiber einer mit Teer bestrichenen Unterlage, auf
welcher die Diamanten haften bleiben. Die Ausbeute ist normalerweise sehr
gering; in reichen Lagerstellen findet man in 1000 kg Gestein im Durch-
schnitt 0,1 g Diamanten. Jahrlich werden etwa 1400 kg Diamanten ge-
fordert; im allgemeinen sind es kleine Splitter, nur sehr selten werden grofle
Stiicke gefunden. Der groBte Diamant, der bisher gefunden wurde, ist der
Cullinan, der in ungeschliffenem Zustand 3024 Karat wog (1 Karat ist !/; g).
Rohe Diamenten sind oberflichlich mit einer Schicht iiberzogen, die sie un-
ansehnlich macht. Erst durch den Schliff wird der Diament zu dem geschitzten
Schmuckstiick. Der geschliffene Stein, Brillant, hat mit der natiirlichen Krystall-
form nichts gemein. Der Schliff wird so angelegt, da8 durch eine groBe Grund-
fliche und zahlreiche Facetten an den Seiten die Lichtbrechung und Reflektion
hervorgehoben wird. Diamanten sind entweder wasserklar oder schwach gelblich
gefirbt; es gibt aber auch schwarze Diamanten (Carbonado). Diamant ist das
héirteste Mineral; er findet daher auch vielfache technische Verwendung, z. B.
als Schleifmittel, zum Belegen von Bohrkronen, zum Glasschneiden, fiir Diisen
zum Ausziehen von Metallfiden usw. Diamant ist spréde und 148t sich pulvern.
Kiinstliche Herstellung von Diamanten ist dadurch gelungen, da8 man geschmol-
zenes Eisen mit Kohlenstoff siattigt und dann rasch abkiihlt. Die erstarrte Auen-
schicht setzt den fliissigen Kern unter sehr starken Druck, und unter diesen Be-
dingungen krystallisiert beim Erkalten der Kohlenstoff zu einem kleinen Teil
in Diamantkrystallen. Die Methode kommt wegen der hohen Kosten zur kiinst-
lichen Herstellung von Diamanten nicht in Frage, sie 1iBt aber einen SchluB
auf die natiirliche Entstehung der Diamanten zu. Man nimmt an, daB sie im
Erdinneren unter hohem Druck krystallisiert sind und durch vulkanische Eruption
an die Erdoberfliche gelangten.

Diamant wird von Sduren und Basen nicht angegriffen; an der Luft und
besonders in reinem Sauerstoff verbrennt er bei etwa 800° zu Kohlendioxyd.
Seine Verbrennungswirme betrigt fiir 1 g 7869 cal.

Graphit ist gleichfalls eine krystalline Form des Kohlenstoffes; er ist un-
durchsichtig schwarz, leitet im Gegensatz zu Diamant die Elektrizitit, hat
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ein niedrigeres spezifisches Gewicht als dieser und ist sehr weich. GroéBere
Gegensétze zwischen zwei Formen eines Elementes sind kaum denkbar. An
der Luft verbrennt er bei etwa 700° zu Kohlendioxyd; seine Verbrennungs-
wirme betrigt 7855 cal. fiir 1 g, ist also niedriger als die des Diamanten. Graphit
ist daher die stabilere der beiden Formen. Wird Diamant unter Luftabschlufl
erhitzt, so wandelt er sich in Graphit um. Aus einer Lsung in geschmolzenem
Eisen krystallisiert Kohlenstoff bei langsamem Abkiihlen in der stabilen Form,
also als Graphit aus. Durch starke Oxydationsmittel wird Graphit zu Mellith-
siure C¢(COOH)g oxydiert, die auch in der Natur als Aluminiumsalz unter
der Bezeichnung Honigstein vorkommt.

Graphit wird zur Herstellung von Bleistiften, von chemischen Geriten und
als Gleitmittel benutzt.

Graphit wird in einer besonders dichten Form auch kiinstlich aus einem
Gemisch von Koks und Sand im elektrischen Lichtbogen dargestellt. Dieses
Material (Acheson- Graphit) wird wegen seiner hohen Widerstandsfahigkeit
als Elektrodenmaterial bei der elektrolytischen Chlordarstellung verwendet.

Kohle. Unter dieser Bezeichnung fat man verschiedene amorphe Formen
des Kohlenstoffes zusammen, die aber hinsichtlich der Reinheit und des physi-
kalischen Aufbaues groBe Unterschiede aufweisen. Steinkohle ist das Produkt
einer unter LuftabschluB abgelaufenen Zersetzung von Pflanzen; es sind vor-
wiegend Baumfarne daran beteiligt, deren Struktur noch vielfach deutlich
erhalten ist. Uber die chemische Struktur der Steinkohle ist man noch wenig
unterrichtet; nur so viel scheint sicher, dafB es sich um hochkondensierte Ver-
bindungen des Kohlenstoffes mit Wasserstoff, Sauerstoff und Stickstoff handelt.
Der Kohlenstoff herrscht der Menge nach bei weitem vor, und nach seinem Ge-
halt unterscheidet man die verschiedenen Kohlearten: Braunkohle, Steinkohle,
Anthrazit usw. Diese einzelnen Arten gehoéren zweifellos verschiedenen Epochen
an, und es ist anzunehmen, daBl die Zersetzungsvorginge auch jetzt noch nicht
beendet sind. Der Beginn solcher Zersetzungsprozesse 1at sich auch heute noch
in den Torfmooren beobachten. Torf enthilt bereits 60% Kohlenstoff, Braun-
kohle 70%, Steinkohle 80—85% und Anthrazit etwa 95%. Der Heizwert, der
natiirlich von dem Kohlenstoffgehalt abhéngt, betrigt fiir gute Steinkohle
6000—7000, fiir Anthrazit 8000 cal. fiir 1 g. Bei der trockenen Destillation
von Steinkohle findet ein ZersetzungsprozeBl statt, der gasformige Kohlenstoff-
verbindungen (Leuchtgas), Teer, Ammoniak und als Riickstand Koks liefert.
Koks enthilt 95% Kohlenstoff; er wird fiir Heizzwecke und besonders in der
Metallurgie (Hochofenproze) in groBen Mengen verwendet.

Braunkohle entstammt einer jiingeren Epoche als Steinkohle; sie liefert
ziemlich viel Asche und ist daher von geringerem Heizwert. Man prefit sie
unter Zusatz von Teer zu Briketts und benutzt sie in gepulverter Form wohl
auch fiir Staubkohlefeuerungen. In neuester Zeit bildet sie ein Ausgangs-
material fiir die Herstellung kiinstlichen Benzins.

Holzkohle wird durch Ausglithen von Holz in Meilern oder wirtschaftlicher
durch trockene Destillation von Holz in eisernen Retorten gewonnen. Die dabei
entstehenden gasformigen Produkte werden zum Heizen der Retorten ver-
wendet. Neben der Holzkohle erhdlt man als wertvolles Produkt Holzteer und
Holzessig, der auf Essigsiure, Methylalkohol und Aceton weiterverarbeitet
werden kann.

Holzkohle dient in geringem MaBe als Heizmittel, zur Reduktion von Metall-
oxyden und als Adsorptionsmittel. Friiher war sie fiir die Herstellung von
SchieBpulver wichtig (Schwarzpulver).

Tierkohle, Carbo animalis, wird durch Verkohlen von Knochen, Blut, Fleisch
oder anderen tierischen Produkten gewonnen. Sie ist sehr poros und zeichnet
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sich dadurch aus, daB sie an ihrer groBen Oberfliche andere Stoffe fixieren
kann. Sie wird daher technisch und medizinisch als Adsorptionsmittel benutzt.
Die Adsorption 1a3t sich gut mit Hilfe von Gasen oder Farbstoffen erkennen.
Schiittelt man eine Lisung von Methylenblau oder eines anderen Farbstoffes
mit einer ausreichenden Menge von Kohle, so wird die Losung véllig farblos. Auf
diese Weise kann man das Adsorptionsvermégen verschiedener Kohlesorten
vergleichen; an Kohle, die medizinisch verwendet werden soll, werden in dieser
Hinsicht bestimmte Mindestanforderungen gestellt.

Das Adsorptionsvermoégen hingt von der Natur der Kohle und der des
zu adsorbierenden Stoffes ab. Stoffe mit grofem Molekulargewicht werden
im allgemeinen leichter adsorbiert als solche mit kleinem Molekulargewicht.
Gase konnen in betrichtlicher Menge adsorbiert werden; so vermag gute Holz-
kohle bei Zimmertemperatur etwa das 100fache ihres eigenen Volumens an Kohlen-
dioxyd und etwa das 200fache an Ammoniak zu adsorbieren. Bei tiefer Tempe-
ratur nimmt das Adsorptionsvermégen der Kohle zu; in der Kilte adsorbierte
Gase konnen durch Erwirmen wenigstens teilweise wieder ausgetrieben werden.

Man benutzt Adsorptionskohle zum Kliren von Losungen (z. B. beim Um-
krystallisieren) und technisch vielfach auch zur Wiedergewinnung von organischen
Losungsmitteln aus Abdimpfen.

Die Fahigkeit, andere Stoffe zu adsorbieren, findet man allgemein bei allen
Stoffen mit groBer Oberfliche. Es ist bekannt, daB Niederschlige oft andere
Stoffe aus der Losung mitnehmen und hartnickig festhalten. Nur durch lang
anhaltendes Waschen lassen sie sich davon befreien. AuBer Kohle werden be-
sonders Kieselsiure und Kaolin vielfach als Adsorptionsmittel benutzt. Neuer-
dings hat sich die Methode der Adsorption zur Trennung von Naturstoffen in
solchen Fillen bewihrt, wo eine Trennung durch Destillation oder Krystallisation
nicht erreicht werden kann. Da man die Methode anfangs besonders auf Farb-
stoffe angewendet hat, ist sie unter dem Namen chromatographische Adsorptions-
analyse bekannt. AuBer den genannten Stoffen verwendet man dabei vielfach
auch andere Substanzen als Adsorptionsmittel, wie Staubzucker, Calcium-
carbonat usw.

Durch unvollstindige Verbrennung von Terpentingl, Naphtalin, fetten
Olen usw. wird Kohlenstoff in sehr feiner Verteilung als Ruf abgeschieden.
Er ist ein ausgezeichnetes Farbemittel und wird zur Herstellung von Tusche,
Druckerschwirze, Schuhkreme usw. verwendet.

Carbide. Bei hoher Temperatur vereinigt sich Kohlenstoff mit vielen Metallen
und manchen Nichtmetallen zu Carbiden. Aluminiumcarbid Al,C, und Calcium-
carbid CaC, werden durch Wasser unter Bildung von Methan bzw. Acetylen
zersetzt. Silictumcarbid, auch Carborundum genannt, SiC und Borcarbid BeC
zeichnen sich durch grofe Hirte aus und finden technische Verwendung; von
Wasser werden sie nicht angegriffen.

Kohlenmonoxyd, Kohlenoxyd CO, entsteht bei der Verbrennung von Kohle
unter niclit zureichendem Luftzutritt. Der Vorgang liuft so ab, daB zuerst in
normaler Reaktion Kohlendioxyd entsteht, das dann in der Hitze durch Kohle
reduziert wird:

€O, + C=2CO.
In gleicher Weise 148t Kohlendioxyd sich auch durch andere Stoffe, wie Zink
und andere Metalle, reduzieren. Zur Laboratoriumsdarstellung von reinem
Kohlenoxyd eignet sich die Zersetzung von wasserfreier Ameisensiure durch
konzentrierte Schwefelsdure, die dabei als wasserentziehendes Mittel wirkt:
HCOOH — CO + H,0.

Kohlenoxyd ist ein farb- und geruchloses Gas, das beim Anziinden an
der Luft mit blaulicher Flamme zu Kohlendioxyd verbrennt. Infolge seiner



94 Die Elemente der IV. Gruppe des periodischen Systems.

ungesittigten Natur (der Kohlenstoff ist darin zweiwertig) zeigt es auch sonst
hohe Reaktionsfihigkeit. Bei hoéherer Temperatur wirkt es gegeniiber den
meisten Metalloxyden reduzierend; so stellt es auch bei der Gewinnung von
Eisen im Hochofenproze das eigentliche Reduktionsmittel dar. Mit Chlor
vereinigt es sich im Sonnenlicht oder bei Gegenwart von Kohle direkt zu Phosgen
COCl,. Kohlendioxyd kommt im Generatorgas zu etwa 30% und im Wassergas
zu etwa 45% vor und bedingt zum Teil deren Heizwert.

Kohlenoxyd ist in Wasser nur wenig loslich und reagiert damit nicht;
in einer Losung von Kupferchloriir in Salzsdure 16st es sich zu einer Molekiil-
verbindung Cu,Cl, - CO. Darauf beruht eine Methode zur quantitativen Bestim-
mung von Kohlenoxyd in Gasgemischen.

Kohlenoxyd ist ein starkes Gift, da es das Héamoglobin in Kohlenoxyd-
hamoglobin verwandelt; das so blockierte Hamoglobin ist nicht mehr in der
Lage, den Sauerstofftransport zu vermitteln, und die Gewebe ersticken. Schon
bei sehr kleinen Mengen von Kohlenoxyd in der Luft kénnen schwere Vergiftungen
eintreten, da das Kohlenoxyd sich allmahlich im Blut anreichert. Bereits 0,05%
Kohlenoxyd in der Luft wirken sehr schidlich, 0,3 % sind innerhalb von 15 Minuten
todlich. Der Tod tritt ein, wenn das Hémoglobin zu mehr als 1/, blockiert ist.
Bei rechtzeitiger Zufuhr von frischer Luft wird das Kohlenoxyd wieder allméahlich
aus dem Korper herausgewaschen, da das Kohlenoxydhdmoglobin eine ziemlich
lockere Verbindung ist. Der Mechanismus der Schwefelwasserstoffvergiftung
und der Blausiurevergiftung ist ganz dhnlich, nur daB graduelle Unterschiede
bestehen.

Kohlenoxydvergiftungen sind verhiltnismdBig hiufig, da Leuchtgas etwa
5% Kohlenoxyd enthalt; alle Leuchtgasvergiftungen sind Kohlenoxydvergif-
tungen. Es ist bisher noch nicht gelungen, das Leuchtgas in wirtschaftlicher
Weise von Kohlenoxyd zu befreien. Kohlenoxydvergiftungen werden oft auch
durch schlecht ziehende Ofen und in schlecht ventilierten Riumen durch
Explosionsmotoren verursacht (in Garagen bei laufendem Motor).

Kohlenoxydblut besitzt kirschrote Farbe und 148t sich auf spektroskopischem
Wege ‘nachweisen.

Kohlendioxyd CO,, als Anhydrid der Kohlensiure vielfach auch selbst
unrichtig als Kohlensiure bezeichnet, findet sich in kleinen Mengen in der Luft,
in manchen Mineralquellen und in vulkanischen Gasen. In die Luft gelangt es
durch Verbrennungs- und Faulnisvorginge und durch die ausgeatmete Luft,
die etwa 4—5% davon enthilt. GroBe Mengen finden sich als Salze der Kohlen-
siure (Kalkstein, Marmor, Magnesit, Dolomit).

Kohlendioxyd ist ein farb- und geruchloses Gas, das sich bei gewohnlicher
Temperatur durch Druck verfliissigen 1a8t; in diesem Zustande kommt es in
Stahlflaschen in den Handel. Bei schneller Verdunstung tritt so starke Ab-
kiihlung ein, daBl das Kohlendioxyd fest wird. Dieser ,,Kohlensiureschnee‘
besitzt eine Temperatur von etwa —50° und wird daher fiir Kaltemischungen
verwendet (mit Ather oder Aceton etwa —70°); vielfach wird er auch zu Blocken
gepreBt und als Ersatz fiir Eis verwendet.

Kohlendioxyd wird in der Hitze durch Kalium, Natrium, Magnesium zu
Kohlenstoff, durch Zink zu Kohlenoxyd reduziert; mit Metalloxyden vereinigt
es sich zu Carbonaten. In Wasser ist Kohlendioxyd reichlich l6slich; die Loslich-
keit nimmt proportional dem Druck zu. Wegen des erfrischenden, prickelnden
Geschmackes der Losungen wird Kohlendioxyd zur Herstellung von kiinstlichen
Mineralwissern (Sodawasser) verwendet, indem man es unter einem Druck
von 2—3 Atmosphéiren in Wasser oder in sehr schwache Losungen von Salzen
einpreBt. Sekt enthalt freies Kohlendioxyd, das durch eine Nachgérung ent-
standen ist.
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Die Losungen von Kohlendioxyd in Wasser enthalten neben dem rein physi-
kalisch gelosten Gas auch freie Kohlensdure, die durch Umsetzung des Anhydrides
mit Wasser entsteht:

CO, + H,0 = H,CO, .
Der Vorgang erinnert an die Bildung von Ammoniumhydroxyd aus Ammoniak
und Wasser. Freie Kohlensdure ist nur im Gleichgewicht mit Kohlendioxyd
bestdndig; treibt man das Kohlendioxyd durch Erwirmen aus, so verliuft
die Reaktion quantitativ von rechts nach links. Kohlensiure ist eine schwache
Saure, die Lackmuspapier schwach ritet; beide Wasserstoffatome sind durch
Metalle vertretbar, sie bildet daher zwei Reihen vonSalzen, priméire und sekundére.
Die priméren Salze gehen beim Erhitzen unter Verlust von Kohlendioxyd und
Wasser in sekundire Salze iiber:
2 NaHCO,; - Na,CO, + CO, + H,O0 .

Auf diesem Wege kann man Kohlendioxyd im Laboratorium darstellen. Viele
sekundére Salze gehen beim Erhitzen in Metalloxyde und Kohlendioxyd iiber:
CaCO, = Ca0 + CO, .

Die an sich umkehrbare Reaktion wird dadurch quantitativ gestaltet, daB
man das fliichtige Kohlendioxyd aus dem Gleichgewicht ableitet. Bei der Ge-
winnung von Calciumoxyd durch Erhitzen von Kalkstein wird Kohlendioxyd

in groBer Menge als Nebenprodukt erhalten.

Mineralsiuren und auch Essigsiure setzen aus Carbonaten Kohlensiure
in Freiheit, die dann sofort in Kohlendioxyd und Wasser zerfillt; dies ist die
iibliche Methode der Laboratoriumsdarstellung von Kohlendioxyd. Man setzt
zweckméBig in einem Kippschen Apparat Marmor mit Salzsiure um und trocknet
das Gas mit konzentrierter Schwefelsiure.

Zum Nachweis von Carbonaten setzt man das Untersuchungsmaterial
mit verdiinnter Essigsdure um und leitet das entweichende Gas eventuell unter
Erwirmen in eine frisch filtrierte, klare Losung von Bariumhydroxyd ein,
wobei Kohlensdure einen weilen, in verdiinnter Essigsiure l6slichen Nieder-
schlag von Bariumcarbonat BaCO; hervorruft. Die quantitative Bestimmung
geschieht in der Weise, dall man das CO, in einer gewogenen Menge konzentrierter
Kalilauge auffingt und die Gewichtszunahme feststellt.

Asgimilation und Atmung. Die Bedeutung des Kohlendioxydes im Kreislauf
des Kohlenstoffes ist bereits erwihnt worden. Die griinen Pflanzen besitzen die
Fihigkeit, mit Hilfe des Chlorophylls unter dem EinfluB des Sonnenlichtes
aus Kohlendioxyd und Wasser Kohlehydrate aufzubauen:

6 CO, + 6 H,0 -~ C;H,,0, + 6 O, .
Dieser Vorgang verlduft natiirlich tiber komplizierte Zwischenstufen, die im
einzelnen noch unbekannt sind. Es wird vielfach angenommen, daB unter den
ersten Assimilationsprodukten auch Formaldehyd auftritt, doch ist diese Frage
noch strittig. Monosaccharide sind die Wanderungsform, Polysaccharide die
Reserveform der Kohlehydrate in den Pflanzen.

Atmung ist chemisch die Umkehrung der Assimilation; es ist der Vorgang,
aus dem die Organismen ihren Energiebedarf decken. Dieser Vorgang spielt sich
innerhalb der Zellen ab, und das, was wir gewohnlich als Atmung bezeichnen,
ist nur die Vorbereitung dazu, nimlich der Transport des Sauerstoffes an die
Stellen des Bedarfes. Dieser Transport wird durch das Blut mit Hilfe des Himo-
globins bewirkt, die Ubertragung des Sauerstoffes vom Oxyhamoglobin auf die
zu oxydierende Substanz an den Stellen des Bedarfes besorgt das Adtmungsferment.
Das entstandene Kohlendioxyd wird durch das Blut wieder abtransportiert
und in der Lunge durch Sauerstoff ersetzt. Ist der Gehalt der Luft an Kohlen-
dioxyd ebensohoch wie der Gehalt der ausgeatmeten Luft (etwa 5%), so kann
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das Kohlendioxyd in der Lunge nicht mehr in normaler Weise ausgewaschen
werden und die Gewebe leiden an Sauerstoffmangel. Daher wirkt verbrauchte
Luft ermiidend und kann zu Schwindel und Ohnmacht fiihren, Erscheinungen,
die bei groBen Menschenansammlungen in geschlossenen, schlecht ventilierten
Réaumen oft zu beobachten sind.

Phosgen COCI, ist das Dichlorid der Kohlensidure; wie alle Siurechloride

wird es durch Wasser in die freie Sdure und Chlorwasserstoff zersetzt:

COCl, + 2 H,0 — 2 HCl 4+ H,00, = €O, + H,0 .
Phosgen erhilt man aus Kohlenoxyd und Chlor im Sonnenlicht oder bei Gegen-
wart von aktiver Kohle. Es ist ein farbloses Gas von eigenartigem, erstickendem
Geruch und hoher Giftigkeit. Im Kriege fand es als Kampfgas Verwendung.
Phosgen bildet sich auch aus Chloroform unter der Einwirkung von Licht
und Luft.

Kohlenstofftetrachlorid CCl, kann als das Tetrachlorid der Orthokohlensiure
H,CO, betrachtet werden, die aber nur in Form von Estern bekannt ist. Gegen
Wasser ist Tetrachlorkohlenstoff bestindig; in der Hitze wird er an der Luft
zu Phosgen oxydiert.

Carbaminsiure NH,CO,H entsteht aus Ammoniak und Kohlendioxyd in
dhnlicher Weise wie Kohlensiure aus Kohlendioxyd und Wasser. Die freie
Saure ist wie Kohlensdure nicht bestindig; als Ammoniumsalz (Ammonium-
carbamat) ist sie ein Bestandteil des kduflichen Ammoniumcarbonates (Hirsch-
hornsalz). Beim Erhitzen geht das Salz unter Verlust von Wasser in Harn-
stoff uber:

NH,CO,NH, -~ NH,CONH, + H,0.
Ester der Carbaminsiure sind die als Schlafmittel wirksamen Urethane.

Schwefelkohlenstoff CS, entsteht wie Kohlendioxyd durch Vereinigung der
Elemente. Zu seiner Darstellung werden Schwefeldimpfe unter Luftabschluf3
iiber gliihende Kohlen geleitet. Schwefelkohlenstoff ist eine farblose oder schwach
gelblich gefirbte, stark lichtbrechende Flissigkeit, die bei 46° siedet. Sie ist
leicht entziindlich und verbrennt an der Luft zu Kohlendioxyd und Schwefel-
dioxyd. Die Dampfe kénnen bereits durch einen heiflen Glasstab entziindet
werden. Mischungen von Schwefelkohlenstoffdampf und Luft sind sehr explosiv;
beim Arbeiten mit Schwefelkohlenstoff ist daher groBte Vorsicht geboten. Die
Substanz wird als Lésungsmittel fiir Fette, Schwefel usw. und in der Kunst-
seidenindustrie verwendet; die Dampfe sind giftig.

Mit Wasser reagiert Schwefelkohlenstoff nicht, mit Alkalien gibt er aber
salzartige Verbindungen (Thiocarbonate), von denen sich auch Ester ableiten
(Xanthogenate). Viscose ist ein Cellulosexanthogenat, das als Zwischenprodukt
in der Kunstseidenindustrie wichtig ist.

Dicyan C,N, entsteht durch direkte Vereinigung der Elemente bei sehr hoher
Temperatur. Zur Darstellung setzt man Kaliumcyanid mit Kupfersulfat um;
das zuerst entstehende Kupfer (2)-cyanid zerfillt in Cyan und Kupfer (1)-cyanid:

CuS0, + 2 KCN — Cu(CN), + K,S0, ,
2 Cu(CN), — 2 CuCN + (CN), .
Dicyan ist ein farbloses, sehr giftiges Gas von eigenartigem Geruch. In seinen
chemischen Eigenschaften dahnelt es sehr den Halogenen und wird daher auch
als ein Pseudohalogen bezeichnet. Wie die Halogene setzt es sich mit Alkalien
zu Cyanid und Cyanat um:
(CN), + 2 KOH — KON + KCNO + H,0.
Cyanwasserstoff (Blausdure) HCN ist eine farblose, bei 27° siedende Fliissig-

keit, die durch Einwirkung von Séuren auf Cyanide und nachfolgende Destilla-
tion zuganglich ist. Sie besitzt einen schwachen Bittermandelgeruch und ist



Silicium. 97

auBerordentlich stark giftig. Cyanwasserstoff ist eine sehr schwache Siure
und wird schon durch Kohlensdure aus ihren Salzen in Freiheit gesetzt. Blau-
sdure ist ein Spaltprodukt des Glykosides Amygdalin; Bittermandelwasser,
Aqua amygdalarum amararum, Aqua laurocerasi, das medizinisch verwendet
wird, enthilt 0,1% Blausiure als Benzaldehydcyanhydrin. Cyanide geben
mit loslichen Silbersalzen unlésliches Silbercyanid, das dem Chlorsilber sehr
ahnelt.

Blauséure findet neuerdings als Mittel zur Bekimpfung von Wanzen, Liusen
und Pflanzenschddlingen Verwendung; wegen der starken Giftigkeit ist dabei
mit dubBerster Vorsicht zu verfahren. Meist setzt man dabei der Blausiure starke
Reizstoffe zu, die vor dem Einatmen warnen. Die todliche Dosis betrigt etwa
0,1 g, die Wirkung tritt dann innerhalb kiirzester Zeit ein; Vergiftungen mit
nichttédlichen Mengen besitzen keine nachhaltig schidlichen Wirkungen. Als
Gegenmittel bei Blausiurevergiftungen wird subcutane Injektion von 5%iger
Natriumthiosulfatlésung empfohlen.

Cyanide gehen bei milder Oxydation in Cyanate iiber; praktisch wird als
Oxydationsmittel Bleioxyd verwendet. Die freie Cyansiure HCNO ist nicht
bestindig. Beim Erhitzen mit Schwefel oder mit Polysulfiden gehen Cyanide
unter Aufnahme von Schwefel in Sulfocyanide (Rhodanide) iiber: KCN + 8
— KSCN. Die freie Rhodanwasserstoffsiure ist sehr unbestindig. Rhodanide
geben mit loslichen Silbersalzen rotbraunes Silberrhodanid. LaBt man auf
Rhodanide freie Halogene einwirken, so entsteht freies Rhodan (SCN),, das wie
das Cyan als Pseudohalogen bezeichnet wird. Rhodan ist in Losungen einige
Zeit bestindig und wird zur Rhodanierung organischer Verbindungen verwendet.

b) Silicium: Si = 28,06.

Yorkommen. Silicium kommt in freier Form in der Natur nicht vor; seine
Verbindungen sind jedoch sehr weit verbreitet. Am Aufbau der uns bekannten
Erdkruste ist das Element mit mehr als 25% beteiligt. Silicium findet sich an
Sauerstoff gebunden als Siliciumdioxyd SiO, als Sand oder in reiner krystalli-
sierter Form als Quarz. Salze der Kieselsiuren mit Kalium, Natrium und be-
sonders mit Magnesium, Aluminium und Calcium sind sehr verbreitet (Feldspat,
Glimmer, Kaolin usw.).

Darstellung. Man reduziert Siliciumdioxyd mit Aluminium oder Magnesium :
Si0, + 2 Mg — Si 4 2 MgO und behandelt das Reaktionsprodukt mit ver-
diinnter Salzsdure. Kohle ist als Reduktionsmittel nicht zu verwenden, da
Silicium sich bei der Reduktionstemperatur mit Kohlenstoff zu Siliciumcarbid
vereinigt.

Eigenschaften. Silicium ist ein amorphes braunes Pulver, das aus einer
Ldsung in geschmolzenem Aluminium als eine andere Modifikation in schwarzen
Krystallen erhalten werden kann. Bei héherer Temperatur vereinigt es sich
mit Fluor und Chlor; an der Luft verbrennt es beim Erhitzen zu Si0,. Eine
praktische Bedeutung kommt dem freien Element nicht zu.

Wasserstoftverbindungen des Siliciums. Vom Silicium leitet sich eine Reihe
von Wasserstoffverbindungen ab (Silane), die den Wasserstoffverbindungen
des Kohlenstoffes entsprechen. Man kann sie durch Umsetzung von Siliciden,
z. B. von Magnesiumsilicid Mg,Si mit Siuren erhalten. Diese Verbindungen
haben keine praktische Bedeutung, sie zeigen aber, daB das Silicium in shnlicher
Weise Ketten bilden kann, wie der Kohlenstoff. Auch manche andere Ver-
bindungen erinnern sehr an Kohlenstoffverbindungen, wie Silicochloroform
SiHCl; usw.

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 7
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Siliciumcarbid SiC entsteht beim FErhitzen von Sand mit Koks auf hohe
Temperatur. Es bildet eine der wenigen Ausnahmen von der Regel, daB Elemente
der gleichen Gruppe nicht Verbindungen miteinander eingehen. Die Ver-
bindung wird wegen ihrer groBen Héarte technisch als Schleifmittel verwendet.
Da sie von chemischen Mitteln nicht angegriffen wird, kann sie auch zur Her-
stellung von Laboratoriumsgeriten dienen.

Verbindungen des Siliciums mif Halogenen. Silicium vereinigt sich bei
hoherer Temperatur mit Fluor zu Siliciumtetrafluorid SiF,. Die gleiche Ver-
bindung entsteht auch aus Siliciumdioxyd und Fluorwasserstoff. Silicium-
tetrafluorid zersetzt sich heftig mit Wasser:

SiF, + 4 H,0 - 2 H,F, + Si(OH), .

Mit iiberschiissigem Fluorwasserstoff entsteht wasserbestindige Kieselfluor-
wasserstoffsiure H,SiFg; diese Sdure entsteht auch bei der Zersetzung von
Siliciumtetrafluorid mit Wasser, indem sich der gebildete Fluorwasserstoff
mit noch unzersetztem Siliciumtetrafluorid vereinigt. Kieselfluorwasserstoff-
siure ist nur in wiBriger Losung bestiandig, beim Erhitzen zerfallt sie in Silicium-
tetrafluorid und Fluorwasserstoff. Die Saure bildet ein schwerl6sliches Natrium-,
Kalium- und Bariumsalz. Die Salze werden als Konservierungsmittel und zur
Bekiampfung von Schwaben usw. verwendet. Sie sind giftig.

Siliciumtetrachlorid SiCl, kann durch Vereinigung von Silicium mit Chlor
bei etwa 500° erhalten werden. Praktisch wird es jedoch so dargestellt, dafl man
auf eine Mischung von Sand und Koks bei hoherer Temperatur Chlor einwirken
1aBt; dabei tritt zunidchst Reduktion von Siliciumdioxyd zu Silicium ein, das
gich dann mit Chlor vereinigt:

8i0, + 2C + 2 Cl, - SiCl, 4+ 2CO.

Siliciumtetrachlorid ist eine farblose, an der Luft stark rauchende Fliissigkeit
vom Siedepunkt 57°. Mit Wasser zersetzt es sich unter Abscheidung von
Kieselsdure:

SiCl, + 4 H,0 - Si(OH), + 4HCI.

Mit wasserfreien Alkoholen tritt eine dhnliche Umsetzung ein, die aber zu Kiesel-
saureestern Si(OR), fithrt; die Ester zerfallen mit Wasser in Kieselsdure und
Alkohol und werden in der Zahnmedizin oft als Bindemittel fiir Fiillungen
verwendet.

Siliciumdioxyd Si0, findet sich in der Natur als Sand oder in reinem krystalli-
siertem Zustand als Quarz (Bergkrystall); durch organische Beimengungen
dunkel gefirbter Quarz heiBt Rauchquarz; Amethyst ist durch Mangan oder
Eisen violett gefirbter Quarz, Chrysopras ist ein durch Nickel griin gefirbter
Quarz. Achal, Onyx, Feuerstein bestehen gleichfalls aus nahezu reinem SiO,.
Opal in allen seinen Abarten besteht aus Quarz und Kieselsiure. Kieselgur,
Infusiorienerde, besteht aus fast reinem SiO, und ist durch Ablagerung von
Diatomeenpanzern entstanden. Das Material ist auBerordentlich porsgs und wird
daher als Isoliermaterial verwendet; mit Nitroglycerin getrinkte Infusorienerde
ist Dynamit. SiO, ist ein Bestandteil vieler Griser und findet sich besonders
reichlich in Schachtelhalmen.

Siliciumdioxyd und Kohlendioxyd verhalten sich physikalisch véllig ver-
schieden; Kohlendioxyd ist ein Gas, das sich in Wasser 16st und damit unter
Bildung von Kohlensiure reagiert. Siliciumdioxyd ist eine feste Substanz,
die erst oberhalb von 1600° schmilzt, in Wasser unldslich ist und daher damit
auch nicht reagiert. Dieses unterschiedliche Verhalten ist damit zu erkldren,
daB Siliciumdioxyd nicht aus einfachen Molekiilen SiO, aufgebaut ist, sondern
daB die einfachen Grundmolekiile zu sehr viel gréferen Einheiten zusammen-
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getreten sind. Der Zusammentritt einfacher Grundmolekiile zu komplizierten
hoheren Gebilden gleicher Zusammensetzung wird als Polymerisation bezeichnet:
Si0, - (Si0,)g -
Siliciumdioxyd ist ein hochpolymeres Gebilde von SiO, und verhalt sich in
physikalischer Hinsicht daher grundsétzlich anders als das monomere CO,.
Die gleichen Unterschiede bestehen zwischen Kohlensiure und den Kiesel-
sduren. Siliciumdioxyd ist das Anhydrid der Kieselsdure; mit Wasser setzt
es sich zwar nicht um, mit Alkali bildet sich jedoch bei lingerer Einwirkung
losliches Alkalisilicat:
Si0, + 4 KOH — K,Si0, + 2H,0.

Verwendung. Siliciumdioxyd findet Verwendung zur Herstellung von Glas,
als saurer Zuschlag bei metallurgischen Prozessen, zur Herstellung von chemischen
Geridten und optischen Instrumenten. Quarz ist fiir ultraviolettes Licht viel
durchlissiger als Glas; es wird daher zur Herstellung von Linsen verwendet,
die fiir ultraviolettes Licht durchldssig sein miissen. Aus dem gleichen Grunde
werden auch die Brenner der Quecksilberlampen (kiinstliche Héhensonne) aus
Quarz hergestellt. Quarz zeichnet sich ferner durch einen sehr geringen Aus-
dehnungskoeffizienten aus. Man kann daher hoch erhitzte Quarzgerite sofort
mit kaltem Wasser abkiihlen, ohne daB sie springen. Da sie zugleich auf sehr
viel hohere Temperatur erhitzt werden konnen als Glas, bildet Quarz ein ideales
Material fiir viele physikalische und chemische Gerite. Nur ist die Herstellung
wegen der erforderlichen hohen Temperatur etwas schwierig.

Kieselsiure. Alkalisalze der Kieselsdure leiten sich entweder von der Ortho-
kieselsiure H,SiO, oder von der Metakieselsdure H,SiO, ab. Alkalisilicate,
die auch den Namen Wasserglas fiithren, sind durch Erhitzen von Silicium oder
Siliciumdioxyd mit Alkalilaugen oder durch Schmelzen von Siliciumdioxyd mit
Alkalicarbonaten zuganglich. In Wasser sind sie leicht 19slich. Sduert man
eine solche Losung an, so bleibt sie zunédchst klar, und nach einiger Zeit scheidet
sich ein gelatindser Niederschlag von freier Kieselsiure ab. Diese Erscheinung
ist so zu erkliren, da8 die urspriinglich monomeren Kieselsduremolekiile nach
und nach zu immer gréBeren Einheiten zusammentreten, die schlieBlich so
groB werden, dafl sie nicht mehr suspendiert bleiben und zu Boden sinken.
Bei Gegenwart von viel Salzsdure kann die Entstehung eines sichtbaren Nieder-
schlages vollstindig ausbleiben. Es 148t sich jedoch zeigen, daB auch in diesem
Falle eine normale Lésung nicht vorliegt. SchlieBt man ndmlich eine solche
Suspension in eine tierische Membran ein und hingt diese dann in Wasser, so
beobachtet man, daBl wohl geloste Salze aus der Losung in das Wasser durch
die Membran hindurchdiffundieren, nicht aber die Kieselsiure. Die Kieselsidure-
teilchen sind so groBl, da sie durch die Poren der Membran nicht hindurch-
kénnen. Den gleichen Effekt kann man mit besonders priparierten Filtern
(Ultrafilter) erreichen. LiBt man fernerhin in einem verdunkelten Raum einen
Lichtstrahl durch eine wahre Losung hindurchgehen, so kann man seine Bahn
in der Losung nicht verfolgen, wihrend er sich in einer Suspension von Kiesel-
sdure deutlich abzeichnet, da die bedeutend gréBeren Kieselsdureteilchen das
Licht sichtbar abbeugen. Im dunklen Felde des Ultramikroskopes sind die
groberen Teilchen als Lichtpiinktchen sichtbar, die sich in lebhafter Bewegung
befinden (Browxnsche Bewegung). Losungen dieser Art der groberen Dispersitit
nennt man kolloidal, und den verteilten Stoff Kolloid, wihrend im Gegensatz
dazu die normal loslichen Stoffe allgemein Krystalloide genannt werden, da
sie in festem Zustande meist Krystallstruktur besitzen. Die beiden Arten der
Losung unterscheiden sich im wesentlichen durch die verschiedene GréBe der
Teilchen; dabei sind jedoch keine scharfen Grenzen zu ziehen, da alle Arten von

7*
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Ubergingen méglich sind. Man kann von Metallen, Metallhydroxyden, Metall-
sulfiden und zahlreichen anderen Stoffen kolloidale Liosungen herstellen. EiweiB3-
verbindungen l6sen sich in Wasser gleichfalls kolloidal.

Kolloidteilchen tragen in Losung schwache elektrische Ladungen. Werden
die Ladungen durch irgendwelche Vorginge erhoht, so werden die Losungen
stabiler; werden die Ladungen verringert, so nimmt die Stabilitit der Losungen
ab, und bei volliger Neutralisation fallen die gelosten Teilchen aus: das Kolloid
wird ausgeflockt. Das ausgefillte Kolloid wird auch Gel genannt, wihrend der
geloste Zustand zum Unterschied von einer wahren Losung auch Sol genannt
wird. Je nach dem Dispersionsmittel unterscheidet man auch noch Hydrosol,
Alkoholsol usw. Geht das Gel mit Wasser wieder in ein Sol iiber, nennt man
den Vorgang der Ausfillung reversibel, im anderen Falle irreversibel.

Kolloide Teilchen kénnen ihre Ladung durch Adsorption von Ionen dndern;
je nach der Natur des Kolloides werden Kationen oder Anionen bevorzugt ad-
sorbiert. In einigen Fillen kann dabei die Ladung erh6ht werden, sie kann aber
auch erniedrigt werden. Im allgemeinen werden Dispersionskolloide durch
Elektrolyte ausgeflockt; besonders wirksam sind dabei die dreiwertigen Metall-
ionen (Aluminium- und Eisen (3)-salze wirken daher besonders gut blutstillend).
Entgegengesetzt geladene Kolloide kénnen sich gegenseitig ausflocken. Anderer-
seits konnen kolloidale Losungen durch Zusatz von fremden Kolloiden mit
gleichem Ladungssinn stabilisiert werden; in diesem Sinne sind besondere Eiweil3-
verbindungen gegeniiber Metallkolloiden gut wirksam. Bekannt ist die Ver-
wendung von Eiweilverbindungen als Schutzkolloid bei der Herstellung von
kolloidalen Silberlésungen (Protargol, Albargin usw.). Diese Kolloide haben
zugleich den Vorzug, reversibel zu sein.

Das hohe Adsorptionsvermégen der Kolloide ist durch ihre grofe Oberfliche
bedingt. Es ist zweckmiBig, sich einmal klar zu machen, wie stark die Ober-
fliche mit dem Verteilungsgrad wichst. Ein Wiirfel mit einer Kantenldnge
von 1 cm hat eine Oberfliche von 6 cm?; teilt man ihn in Wiirfel von 1 mm
Kantenlinge auf, so betrigt die Gesamtoberfliche 60 cm2. Setzt man die Teilung
fort bis zu Wiirfeln von einem millionstel Millimeter Kantenléinge (10-¢ mm), so
betrigt die Gesamtoberfliche 6000 m2. Damit wird auch das starke Adsorptions-
vermégen fein verteilter Niederschlage verstindlich.

Um Krystalloide von Kolloiden zu trennen, benutzt man entweder die
Ultrafiltration oder die Dialyse. Fiir die Behandlung groferer Mengen kommt
allein die Dialyse in Betracht. Das Verfahren ist bereits vorher angedeutet
worden und berubt darauf, daB Krystalloide durch tierische Haut hindurch-
diffundieren konnen, nicht aber Kolloide. Als Membran benutzt man entweder
Pergament oder neuerdings auch Zellophan. Im einfachsten Falle verfihrt
man so, daB man die zu dialysierende Substanz in einen Glaszylinder bringt,
der unten mit einer Membran abgeschlossen ist. Diese Vorrichtung hingt man
dann in ein Gefa8 mit reinem Wasser, das man zweckmaBig gelegentlich erneuert.
Fiir schwer dialysierbare Substanzen und zur Verarbeitung gréBerer Mengen
gibt es besonders konstruierte Einrichtungen, wie Schiitteldialysatoren usw.,
die schneller arbeiten. Die Dialyse hat in der Technik eine gewisse Bedeutung;
sie findet z. B. bei der Herstellung vieler Organpriaparate Anwendung.

Reine, fein verteilte Kieselsdure ist ein ausgezeichnetes Adsorptionsmittel,
das unter der Bezeichnung Silicagel bekannt ist. Beim Erhitzen geht sie unter
langsamem Verlust von Wasser in Siliciumdioxyd iiber; als Zwischenstufen treten
die verschiedenartigsten Polykieselsiuren auf: (H,SiO,)n—mH,0, von denen
sich auch viele in der Natur vorkommenden Silicate ableiten, wie die Feldspate
NaAlSi,04, KAISi,O4, die Glimmer KAILH,Si;0;, usw.
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¢) Germanium: Ge = 72,60.

Das Element wurde im Jahre 1886 in einem Silbererz entdeckt, nachdem
seine Existenz und seine wichtigsten Eigenschaften bereits von MENDELEJEFF
auf Grund der Beziehungen des periodischen Systems vorausgesagt worden
waren. Das Element bildet das Ubergangsglied von den nichtmetallischen
Elementen Kohlenstoff und Silicium zu den metallischen Elementen Zinn
und Blei. Es bildet ein Oxyd GeO und ein Dioxyd GeO,. Das Oxyd ist wie
das Kohlenoxyd weder sauer noch basisch; das Dioxyd ist wie das Kohlendioxyd
das Anhydrid einer Siure. Das freie Element hat den Charakter eines Metalles,
ohne daB es sich jedoch in Sduren lost; Salpetersiaure oxydiert es zu Germanium-
dioxyd. Von freiem Chlor wird es zu Germaniumtetrachlorid GeCl, umgesetzt,
einer leicht fliichtigen Verbindung, die sich mit Wasser langsam zersetzt. Auch
Germaniumchloroform GeHCl; ist bekannt; es ist eine farblose, fliichtige Fliissig-
keit, die sich mit Wasser zersetzt. Auch eine Wasserstoffverbindung des Ger-
maniums GeH, ist bekannt, die dem Methan CH, und Silicomethan SiH, ent-
spricht.

P Germanium und seine Verbindungen haben bisher keine Bedeutung erlangt.

d) Metalle.

Metalle sind Elemente, die mit Siduren wasserbestédndige Salze bilden; als
charakteristisch gilt dabei das Verhalten der Halogenide, besonders der Chloride.
In chemischer Hinsicht bedeutet das Salzbildungsvermégen lediglich die Eigen-
schaft, daB die Atome des Elementes Elektronen abzugeben vermégen, wobei
sie in den Zustand positiver Ionen iibergehen. Viele Metallatome konnen ihre
Valenzelektronen stufenweise abgeben; sie bilden dann mehrere Reihen von
Salzen mit mehreren Wertigkeitsstufen. In einigen Féllen konnen Metalle
aber auch Bestandteile von Anionen sein; das ist dann der Fall, wenn Sauer-
stoffverbindungen neben ihrer fiir die Metalle charakteristischen basischen
Eigenschaft zugleich auch sauren Charakter besitzen, oder wenn Metallver-
bindungen durch andere Kréfte als normale chemische Bindungen (sog. Neben-
valenzbindungen) mit Anionengruppen zu zusammengesetzten (sog. komplexen)
Anionen zusammentreten.

Metallchloride enthalten das Metall als Kation; gegen Wasser sind sie voll-
kommen bestindig. Die Chloride der Ubergangselemente werden durch Wasser
unvollstindig und meist in umkehrbarer Reaktion zersetzt. Die Chloride der
typischen Nichtmetalle sind nicht ionogen gebunden; die meisten (nicht alle)
werden durch Wasser in nicht umkehrbarer Reaktion zersetzt.

In physikalischer Hinsicht sind die Metalle durch ihre Lichtundurchlissigkeit,
den metallischen Glanz und durch ein hohes Leitvermégen fiir Wiarme und
Elektrizitit ausgezeichnet. Lichtundurchlissigkeit und Leitvermdgen gehen
parallel und sind durch die Elektronenanordnung begriindet. Metalle sind im
allgemeinen dehnbar und hammerbar. Das Produkt aus spezifischer Wirme
und Atomgewicht ist bei allen Metallen nahezu konstant 6,4 (DurLon¢ und
PeTIT).

Metalle haben die Féhigkeit, mit den Ionen gewisser anderer Metalle eine
Reaktion einzugehen, die in einem einfachen Austausch der Ladungen besteht.
Dabei geht das Metall in den Ionenzustand iiber, wihrend aus dem Ion des
anderen Metalles das Metall selbst entsteht. Hingt man z. B. ein Stiick Zink
in eine Losung von Kupfersulfat ein, so geht Zink als Zinkion Znt+ in Lésung,
und die aquivalente Menge Kupferionen Cut+ wird als metallisches Kupfer
abgeschieden. Bei diesem Vorgang hinterliit jedes in ein Zinkion iibergehende
Zinkatom 2 ZElektronen auf dem Zinkstiick, das dadurch voriibergehend
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elektrisch negativ aufgeladen wird ; diese freien Ladungen werden an Kupferionen
weitergegeben, die dadurch zu Kupferatomen neutralisiert werden. Man sagt
auch: Zink verdringt Kupfer aus seinen Salzen. Der umgekehrte Vorgang
findet nicht statt. In dhnlicher Weise verdringt Zink auch Quecksilber, Silber
und Gold aus ihren Salzen, Eisen verdringt Antimon usw. Das sind jedoch
nur einige Beispiele; man kann die Metalle ganz systematisch in eine Ver-
dringungsreihe anordnen, so, daf jedes Element alle folgenden aus ihren Salzen
verdringt. In dieser Reihe findet sich auch Wasserstoff, da er in den Siuren
die gleiche Rolle spielt wie die Metalle in den Salzen.

Verdringungsreihe der gebriuchlichsten Elemente:

Mg —Al—Zn—Fe—Cd—Co—Ni—Pb—8n—H—8b—Cu—Hg—Ag—Pt —Au.

Magnesium verdringt alle anderen Metalle; Gold verdringt kein anderes
Metall, es wird selbst aber von allen anderen verdringt. Die Elemente, die
vor Wasserstoff stehen, verdringen diesen aus den Siuren, sie sind also direkt
in Siuren l6slich, wihrend bei den héheren Oxydationsmittel zugesetzt werden
miissen. Von der Abscheidung des Antimons durch Eisen oder Zink macht man
in der Analyse Gebrauch. Dieses Verhalten der Metalle kann man mit einer
mehr oder weniger lockeren Bindung der Valenzelektronen erkliren. Je lockerer
die Valenzelektronen gebunden sind, um so leichter geht das Element in den
Ionenzustand iiber; je fester sie haften, um so leichter wird das Element aus
seinen Salzen verdringt. Man sagt auch, daBl mit zunehmender Festigkeit des
Elektronengefiiges der edle Charakter zunimmt, und nennt die letzten Glieder
der Reihe auch Hdelmetalle. Da bei den Verdrangungsvorgingen freie elektrische
Ladungen auftreten, kann bei geeigneter Anordnung ein Stromkreis geschlossen
werden, dessen elektrische Spannung gemessen werden kann. Diese Spannung
ist natiirlich um so gréBer, je entfernter die Elemente in der Verdringungsreihe
stehen; mit Hilfe der auftretenden Spannungen kann man in der Reihe auch
quantitative Beziehungen herstellen. Man nennt daher die Verdringungsreihe
meist Spannungsreihe. Die elektrische Spannung innerhalb der Reihe kann
als Ausdruck der zunehmenden Festigkeit der Valenzelektronen im Atomverband
angesehen werden.

¢) Zinn, Stapnum: Sn = 118,70.

Das wichtigste Zinnerz ist Zinnstein SnO,, dessen Hauptfundstellen sich
in Bolivien und in Ostindien befinden. Das Erz wird durch einen Wasch- und
RostprozeB gereinigt und schlieBlich mit Kohle reduziert.

Eigenschaften. Zinn ist ein silberglinzendes, krystallines Metall vom Schmelz-
punkt 232°. Es ist weich und 1li8t sich daher gut himmern und walzen. Bei
Temperaturen unterhalb von 13° wandelt sich die gewdhnliche krystalline Form
in eine graue, pulverige Form um. Dieser Vorgang wird durch Impfen mit
dem Pulver beschleunigt; Zinngerite konnen dadurch vollig zerstort werden.
Diese Erscheinung ist unter dem Namen Zinnpest (auch Museumskrankheit)
bekannt. Beim Biegen von Zinnstangen tritt ein knirschendes Gerdusch auf
(Zinngeschrei), das durch Stérung des Krystallgefiiges hervorgerufen wird. Zinn
wird von Salzsiure zu Zinn (2)-chlorid gelést; Salpetersiure verwandelt es in
Metazinnséure.

Yerwendung. Zinn wird zur Herstellung diinner Folien (Stanniol) verwendet,
die als Verpackungsmaterial benutzt werden. Fiir kosmetische Priparate ver-
wendet man vielfach Zinntuben. Verzinntes Eisenblech (WeiBblech) wird zur
Herstellung von Konservendosen benutzt. Zinn findet ferner Verwendung zum
Léten und zur Herstellung von Legierungen.
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Verbindungen. Zinn bildet zwei Reihen von Verbindungen; in der einen ist
es zweiwertig (Stanno-), in der anderen vierwertig (Stanniverbindungen).
Nascierender Wasserstoff reduziert Zinnverbindungen zu Zinnwasserstoff SnH,,
eine wenig bestindige Verbindung, die mit kornblumenblauer Flamme ver-
brennt. Darauf griindet sich ein Nachweis fiir Zinnverbindungen: man bringt
die zu priifende Substanz mit Salzsiure und etwas Zink auf ein Uhrglas, 18t
kurze Zeit reagieren und befeuchtet mit der Losung ein mit Wasser gefiilltes
Reagensglas duBerlich; hilt man das Reagensglas dann in die nichtleuchtende
Flamme, so wird es bei Gegenwart von Zinnverbindungen nach einigen Augen-
blicken von einer leuchtend blauen Flamme umspielt.

Zinn (2)-chlorid, Zinnchlorir SnCl, entsteht beim Auflésen von Zinn in Salz-
séure; es ist eine farblose, krystalline Substanz, die 2 Molekiile Krystallwasser
enthilt. Durch Wasser wird das Salz teilweise zersetzt:

SnCl, + H,0 < Sn(OH)CI + HCl.

Da die Reaktion umkehrbar ist, wird die Zersetzung durch freie Salzsédure
zuriickgedringt. Eine Losung von Zinn(2)-chlorid in Salzsiure wird unter
dem Namen BETTENDORFs Reagens zum Nachweis von Arsen- und Quecksilber-
verbindungen benutzt. Zinn(2)-verbindungen haben namlich die Féhigkeit,
leicht in Zinn (4)-verbindungen iiberzugehen und wirken daher stark reduzierend.
Ebenso wie Arsen- und Quecksilberverbindungen werden auch andere Salze
reduziert, z. B. Eisen (3)- zu Eisen (2)-verbindungen, Kupfer(2)- zu Kupfer (1)-
verbindungen usw.:

2 Ast++ 4 3 Sn++ — 2 As + 3 Sn+++,

Hg+*+ + Sn*++ — Hg + Sn++++,

2 Fe+++ 4 Sn++ — 2 Fe++ 4 Sn+t+++,

2 Cut+ + Snt+ —» 2 Cur + Sn+,

Zinn (4)-chlorid, Zinntetrachlorid SnCl, entsteht aus Zinn oder Zinnchloriir
und Chlor; es ist eine farblose, an der Luft rauchende Flissigkeit, die bei 114°
siedet. Durch Wasser wird Zinntetrachlorid langsam unter Bildung von Zinn-

sdure zersetzt:
SnCl, + 4 H,0 = Sn(OH), + 4 HCI.

Zinntetrachlorid vermag durch Nebenvalenzkrifte 2 Molekiile Salzsiure zu
binden, wobei eine Saure der Zusammensetzung H,SnCl; entsteht; diese Saure
ist teilweise dissoziiert, wobei sie das Anion SnCl; liefert. Diese Zinnchlorid-
chlorwasserstoffsiure ist eine komplexe Siure; Komplexverbindungen unter-
scheiden sich von Doppelverbindungen dadurch, daB sie zusammengesetzte
Ionen liefern, welche aus Bestandteilen bestehen, die auch fiir sich als Ionen
auftreten konnen. Um die Art der Dissoziation kenntlich zu machen, setzt
man in Komplexverbindungen das Anion in eckige Klammern und schreibt
die Formel H,[SnClg]. Die freie Saure ist nicht sehr bestindig; ihr Ammonium-
salz (NH,),[SnCl,] ist recht stabil und zersetzt sich mit Wasser nicht. Es wird
unter dem Namen Pinksalz als Beize in der Farberei verwendet.
Zinmhydroxyd Sn(OH), fillt als weiller Niederschlag aus, wenn man Zinn
(2)-chloridlésung vorsichtig mit Natronlauge neutralisiert. Die Substanz verliert
leicht Wasser und geht dabei in schwarzes Zinnoxydul SnO tber. Zinnhydroxyd
ist amphoter; es bildet mit Sduren Zinn (2)-salze und mit Alkalien Salze vom
Typus K,SnO, (Stannite). Zinnhydroxyd ist daher in Alkalilaugen loslich.
Alkalistannite werden leicht zu Stannaten oxydiert; man benutzt sie daher als
Reduktionsmittel (z. B. beim Nachweis von Wismutsalzen). Werden Alkali-
stannitlésungen erhitzt, so tritt Disproportionierung zu Zinn und Stannat ein:

2 $n'10y — Sn!'VOy + Sn.
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o-Zinnsiure H,SnO; entsteht als weiBer gallertiger Niederschlag, wenn man
Zinntetrachloridlésungen mit Ammoniak versetzt. Der Niederschlag besteht
jedoch nicht aus den einfachen Molekiilen, sondern stellt eine relativ niedere
Polymerisationsstufe dar. Er verliert leicht Wasser und geht schlieBlich in
Zinndioxyd tuber. «-Zinnsiure ist in Salzsiure zu Zinntetrachlorid l6slich;
mit Alkalien bildet sie wasserlosliche Stannate der Formel Na,SnO,. Neben der
o-Zinnsaure ist eine f§-Zinnsdure bekannt, die einen gréberen Verteilungszustand
darstellt. Man erhilt sie durch Erhitzen von Zinn mit Salpetersiure; sie wird
in der Analyse zur Adsorption von Phosphorsiure benutzt. f-Zinnsgure ist in
Sauren und Alkalien unlgslich. Beim Schmelzen mit Alkalien gibt sie ebenso
wie Zinndioxyd «-Stannat.

Zinnsulfid SnS erhilt man durch Féllen von Zinn (2)-chloridlésungen mit
Schwefelwasserstoff als schokoladenbraunen Niederschlag. Zinn (4)-salzlésungen
geben dabei Zinndisulfid SnS, als gelben Niederschlag. Man kann diese Ver-
bindung auch aus den Elementen darstellen; sie wird als ,,Bronzepulver ver-
wendet. Zinndisuifid ist in Schwefelammonium zu Ammoniumsulfostannat
(NH,),SnS; léslich; Zinnmonosulfid 16st sich in Schwefelammonium nicht, wohl
aber in Ammoniumpolysulfid, wobei es unter Aufnahme von Schwefel gleichfalls
in Sulfostannat iibergeht. Aus dieser Losung wird durch Siuren die Sulfozinn-
siure H,SnS; in Freiheit gesetzt, die aber nicht bestindig ist und unter Ab-
spaltung von Schwefelwasserstoff in Zinndisulfid iibergeht.

f) Blei, Plumbum: Pb = 207,21.

Die wichtigsten Bleierze sind Bleiglanz PbS und Weiflbleierz PbCO,; Blei-
erze sind oft von Silbererzen begleitet, das rohe Blei (Werkblei) wird daher
meist noch auf Silber verarbeitet. Man gewinnt das Metall entweder durch
Erhitzen von Bleiglanz mit Eisen, wobei sich Schwefeleisen bildet, das als Schlacke
auf dem geschmolzenen Blei schwimmt; das Verfahren heit Niederschlags-
arbeit. Oder man rostet das Erz, wobei es teilweise in Bleioxyd und Bleisulfat
ibergeht und erhitzt dann unter Absperrung der Luftzufuhr weiter; dabei
wirkt das oxydierte Erz auf das unverdnderte Sulfid in folgender Weise ein:

2 PbO -+ PbS - 3Pb + SO,,

PbSO, + PbS - 2Pb + 280,.
Das Werkblei ist meist noch durch andere Elemente verunreinigt, von denen
es durch Elektrolyse befreit werden kann. Reines Blei erhdlt man auch durch
Reduktion von reinem Bleioxyd oder Bleicarbonat mit Kohle.

Eigenschaften. Blei ist ein graues, an frischen Schnittflichen glinzendes,
weiches Metall vom spezifischen Gewicht 11,4 und dem Schmelzpunkt 327°.
An der Luft iiberzieht es sich mit einer grauweiBlen Schicht von basischem
Carbonat, die das Metall vor der weiteren Einwirkung schiitzt. Man benutzt
Blei daher zum Bekleiden von Dichern und als luftbestindigen Uberzug fiir
andere Metalle. Auch gegen chemische Agenzien ist Blei recht widerstands-
fihig und dient daher vielfach als Werkstoff in der chemischen Industrie (Blei-
kammern). Lufthaltiges Wasser greift Blei an, wobei es als Hydroxyd Pb(OH),
spurenweise in Losung geht. Bei Gegenwart von Kohlensiure bildet sich aber
wiederum ein Uberzug von basischem Carbonat, der das Metall vor weiterem
Angriff schiitzt. Daher kénnen Bleirohre trotz der starken Giftigkeit des Ele-
mentes fiir Wasserleitungen verwendet werden. Der Vorteil liegt besonders
darin, daB die weichen Bleirohre bequem zu verlegen sind. Ist das Wasser vollig
carbonatfrei oder enthilt es viel freie (aggressive) Kohlensiure, so kann Blei
in Losung gehen und die Ursache zu Massenvergiftungen werden; Wasser mit
mehr als 1 mg Blei im Liter darf nicht als Trinkwasser verwendet werden.
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Blei wird von Salzsdure und Schwefelsiure nur wenig angegriffen; Salpeter-
sdure 16st es zu Bleinitrat.

Verwendung. Neben den bereits genannten Zwecken dient Blei noch als
Schutzverkleidung fiir Uberseekabeln, zur Herstellung von Legierungen (Schrot-
blei, Letternmetall usw.) und zur Herstellung von Bleiplatten fiir Akkumulatoren.
Der Akkumulator ist eine Vorrichtung, die durch chemische Umsetzungen
elektrischen Strom liefert; nach beendeter Umsetzung ist der Akkumulator
,entladen und kann durch einen hindurchgeschickten elektrischen Strom
wieder ,,aufgeladen’‘ werden. Dieser Vorgang ist eine einfache Umkehrung der
stromliefernden Reaktionen.

Der Akkumulator besteht aus einer Platte aus pordsem Blei und einer anderen
aus Bleidioxyd, die beide in verdiinnte Schwefelsiure eingehingt sind. An
der Bleiplatte entladen sich Sulfationen und geben unter Bildung von Blei-
sulfat je zwei Elektronen ab, wodurch die Platte negativ geladen wird:

SO, ~ 4+ Pb -» PbSO, + 2.

Die Wasserstoffionen wandern an die Bleidioxydplatte, nehmen dort je ein
Elektron auf, wodurch auf der Platte freie positive Ladungen hinterbleiben und
reduzieren das Bleidioxyd zu Bleioxyd:
2 H+ + PbO, — H,0 4 PbO + 2+,
Das Bleioxyd wird durch die Schwefelsdure in sekundirer Reaktion, die fiir
die Stromerzeugung ohne Bedeutung ist, in Bleisulfat umgewandelt. Ver-
bindet man die beiden Platten durch einen Draht, so liuft die Reaktion weiter
und es flieBt ein Strom (2 Volt pro Zelle). Beide Platten werden durch die
Reaktion nach und nach in Bleisulfat umgewandelt, die Umsetzung ist beendet
und der Akkumulator entladen. Schickt man nun einen elektrischen Strom
in entgegengesetzter Richtung hindurch, so verlaufen die umgekehrten Vorginge
und der Akkumulator wird wieder aufgeladen. An der mit dem negativen Pol
der Stromgquelle verbundenen Platte werden durch die zugefiihrten Elektronen
Bleiionen des Bleisulfates zu Blei neutralisiert und Sulfationen gehen in Lésung:
(Pb++80; ") + 2" - Pb + SO; .
An der mit.dem positiven Pol der Stromquelle verbundenen Platte findet unter
dem EinfluB freier positiver Ladungen anodische Oxydation statt, wodurch
das Bleisulfat in Bleidioxyd iibergefiihrt wird:
(Pb++80, ) 4+ 2 H,0 + 2+ —~ PbO, + SO, "+ 4 H+.

Fiir jedes an der Kathode gebildete Sulfation treten an der Anode zwei iiber-
zéhlige Wasserstoffionen auf (zwei weitere entfallen auf das an der Anode gebildete
Sulfation). Damit ist der Akkumulator in seinen urspriinglichen Zustand iiber-
gefithrt und kann nun von neuem Strom liefern.

Verbindungen. Blei ist in seinen Verbindungen zweiwertig (Plumbo-
verbindungen) oder vierwertig (Plumbiverbindungen); die Salze des vierwertigen
Bleies werden von Wasser vollstindig zersetzt (hydrolysiert), die des zwei-
wertigen Bleies nur schwach.

Bleichlorid PbCl, wird aus Bleisalzlosungen durch Chloride als weiBer
krystalliner Niederschlag gefallt; es ist in kaltem Wasser schwer, in heiem
Wasser leichter 16slich. Bleibromid PbBr, und Bleijodid PbJ, entstehen analog
aus Bleisalzlosungen durch Fillen mit Bromiden bzw. mit Jodiden. Sie sind
gelb gefirbt und in Wasser schwerloslich.

Beim Einleiten von Chlor in eine wilirige Suspension von Bleichlorid bildet
sich Bleitetrachlorid PbCly, eine unbestindige Verbindung, die schon bei gewshn.-
licher Temperatur in Chlor und Bleichlorid zerfillt. Mit Salzsiure bildet es eine
gleichfalls unbestindige komplexe Siure H,[PbCl,], von der sich ein bestandiges
Ammoniumsalz (NH,),[PbCl;] ableitet.
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Bleisulfat PbSO, erhélt man durch Fillen von Bleisalzlésungen mit Sulfaten
als schweren, weilen, in Wasser unl6slichen Niederschlag. In konzentrierter
Schwefelsiure, konzentrierten Alkalilaugen, Ammoniumtartrat und Ammonium-
acetat ist es loslich. Dadurch kann man es leicht von dem &hnlich aussehenden
Bariumsulfat unterscheiden.

Bleichromat PbCrO, entsteht beim Versetzen von Bleisalzlosungen mit
Chromaten (oder Dichromaten) als gelber unloslicher Niederschlag. Es findet
als gelbe Malerfarbe (Chromgelb) Verwendung. Beim Erwirmen mit verdiinnten
Alkalien geht es in basisches Bleichromat Pb,0CrO, iiber, das als rote Malerfarbe
verwendet wird (Chromrot).

Bleinitrat Pb(NO,), wird durch Auflosen von Blei, Bleioxyd oder Blei-
carbonat in Salpetersiure dargestellt; beim Eindunsten der Lésung erhilt
man es in weilen Krystallen, die in Wasser sehr leicht 16slich sind.

Bleiacetat, Plumbum aceticum (CH;COO),Pb, 3 H,0 gewinnt man durch
Auflésen von Bleioxyd in Essigsiure und nachfolgende Krystallisation als
weifles, in Wasser leicht losliches Krystallmehl. Es besitzt schwachsiiBen
Geschmack und fithrt daher auch den Namen Bleizucker, unter dem es auch
in der Medizin verwendet wird. Frhitzt man Bleiacetatlosung mit Bleioxyd,
so bildet sich basisches Bleiacetat (CH;COO)Pb(OH), dessen wilBrige Losung
medizinisch unter der Bezeichnung Liquor Plumbi subacetici gelegentlich an-
gewendet wird.

Bleicarbonat PbCO; wird aus Bleisalzlsungen durch Bicarbonat als weilles
unlésliches Pulver gefillt. Alkalicarbonate fillen basische Carbonate; die etwa
der Zusammensetzung 2 PbCO,;.Pb(OH), entsprechen. Die Verbindung ist
ein weilles, wasserunlosliches Pulver, das unter der Bezeichnung Bleiweif3
oder Cerussa wegen seiner ausgezeichneten Deckkraft als Anstrichfarbe ver-
wendet wird. Der Nachteil gegeniiber anderen weiBen Anstrichfarben ist aller-
dings der, daB es unter der Einwirkung von Schwefelwasserstoff, der sich meist
spurenweise in der Luft vorfindet, mit der Zeit grau und spéter schwarz wird.
Das beste Bleiweil wird nach dem alten hollindischen Verfahren gewonnen.
Man hingt Bleiplatten in Tontopfe, auf deren Boden sich Essig befindet, ver-
schlieBt die T6pfe mit Bleiplatten und gribt sie in frischen Pferdemist ein. Es
bildet sich zuerst basisches Bleiacetat, das durch die bei der Faulnis entstehende
Kohlensdure in basisches Bleicarbonat umgesetzt wird. Nach einiger Zeit
sind die Bleiplatten mit einer dicken Schicht von Bleiweill iiberzogen, das
dann abgeklopft wird. Dieses Bleiweill zeichnet sich vor allen anderen Sorten
durch besondere Feinheit aus und besitzt daher eine besonders hohe Deck-
kraft. Diese primitive Darstellungsweise wird jetzt technisch nachgeahmt;
man hingt Bleiplatten in Kammern auf, durch die man ein Gemisch von Luft,
Essigsiuredampf und Kohlendioxyd hindurchstreichen 14Bt; das so gewonnene
Bleiweill soll jedoch in seiner Deckkraft dem hollindischen unterlegen sein.

Bleioxyd, Bleiglitte, Lithargyrum, Plumbum oxydatum PbO erhilt man
durch Oxydation von Blei an der Luft; es wird bei der Silbergewinnung aus
silberhaltigem Werkblei gewonnen. Es ist ein schweres, gelbes bis gelbrotes
Pulver; die helle Form wird auch Silberglitte, die dunkle Goldglitte genannt.
Bleioxyd wird zur Herstellung von Bleisalzen, Bleiglas, Firnis und Pflastern
verwendet. In warmen Alkalilaugen l6st sich Bleioxyd zu .Alkaliplumbit
(Na,Pb0,) auf. Bleihydroxyd Pb(OH), wird durch Fillen von Bleisalzlsungen
mit Alkalien gewonnen; in Sduren 10st es sich zu den entsprechenden Salzen,
mit Alkalien gibt es Plumbite, es ist also amphoter. In Wasser ist Bleihydroxyd
merklich 16slich.

Bleidioxyd Pb0O, wird durch Oxydation von Natriumplumbitlésung mit
Chlor gewonnen. Es ist ein dunkelbraunes, in Wasser unlésliches Pulver, das
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den elektrischen Strom leitet. Bei der Elektrolyse von Bleinitrat in Salpeter-
siure wird Bleidioxyd an der Anode abgeschieden, da das Blei in dieser Losung
als Bleisiure HyPbO, vorliegt; das Anion PbO}’"’ wird an der Anode entladen.
Die freie Saure ist unbestindig ; Bleidioxyd ist jedoch in Alkalien zu Salzen 16slich,
die sich aber nicht von der eben genannten Bleisiure (Orthobleisiure), sondern
von der wasserirmeren Metableisiure H,PbO, ableiten; diese Salze nennt man
Plumbate. Eine Mischung von Bleioxyd und Calciumcarbonat oxydiert sich
beim Erhitzen an der Luft zu Calciumorthoplumbat Ca,PbO,, das bei stirkerem
Erhitzen wieder Sauerstoff abgibt und sich dann wieder neu aufoxydieren lat.
Diese umkehrbare Reaktion gestattet die Gewinnung von Sauerstoff aus der
Luft (Plumboxanverfahren).

Bleidioxyd ist ein starkes Oxydationsmittel; mit Salzsiure gibt es Chlor
und Bleichlorid, mit Schwefelsdure Bleisulfat und Sauerstoff. Wasserstoff-
peroxyd entsteht bei der Umsetzung mit Siuren nicht, Bleidioxyd ist daher
kein Peroxyd, und die gelegentlich angewendete Bezeichnung Bleisuperoxyd
ist unrichtig.

Mennige, Minium Pb,0, ist das Blei (2)-salz der Orthobleisiure Pbll(PbIV0,).
Beim Behandeln mit Salpetersiure bildet sich Bleinitrat und Orthobleisiure,
die aber unter Verlust von Wasser sofort in Bleidioxyd iibergeht. Man stellt
es durch vorsichtiges Erhitzen von Bleioxyd an der Luft dar:

6 PbO + 0, ~ 2074, 5 pb0,;
bei starkem Erhitzen geht es unter Verlust von Sauerstoff wieder in Bleioxyd
iiber. Es ist ein rotes, in Wasser unlGsliches Pulver, das als Anstrichfarbe, be-
sonders fiir Eisen, Verwendung findet.

Bleisulfid PbS wird durch Fillen von Bleisalzlésungen mit Schwefelwasser-
stoff als schwarzer, in Wasser und verdiinnter Salzsdure unloslicher, in Salpeter-
siure loslicher Niederschlag erhalten. Da es bereits in Spuren an seiner dunklen
Firbung zu erkennen ist, ist die Reaktion zum Nachweis von Bleiverbindungen
und von Schwefelwasserstoff geeignet.

Alle Bleiverbindungen sind sehr stark giftig. Besonders schidlich ist die
regelmiBige Aufnahme selbst kleinster Mengen, wie sie bei Handwerkern,
besonders Malern und Bleiarbeitern, fast unvermeidlich ist. Blei wird im Organis-
mus gespeichert, und da das Depot nur sehr langsam wieder abgebaut wird,
sind chronische Bleivergiftungen sehr gefiirchtet. Akute Bleivergiftungen
auBern sich in Schwindel, Erbrechen und Kolik.

Zur Erkennung chronischer Bleivergiftungen sind hiufige Bleibestimmungen
im Harn erforderlich. Dazu wird der Harn eingeengt, die organische Substanz
wird durch Oxydationsmittel (Chlor, Salpetersiure) zerstért, und das Blei
wird mit Schwefelwasserstoff gefillt; da es sich aber stets um sehr geringe
Bleimengen handelt, ist es zweckmaBig, vor der Fillung eine Spur Kupfersalz
hinzuzugeben, damit das Blei mit dem Kupfersulfid véllig niedergeschlagen wird.
Der Niederschlag wird dann in Salpetersiure gelost und die Lésung elektrolysiert,
wobei man als Anode eine Platinspitze benutzt. An dieser Spitze scheidet sich
das Blei als Bleidioxyd ab.

Zur Erkennung von Blei in Trinkwasser geniigt meist Priifung mit Schwefel-
wasserstoff. Die Bleimenge kann dabei auf colorimetrischem Wege durch
Vergleich der Triibung mit Losungen von bekanntem Bleigehalt, die in gleicher
Weise gefillt werden, ermittelt werden.

Zur einfachen Identifizierung von Bleiverbindungen dienen die schwerléslichen
Salze (Sulfat, Chromat, Jodid).
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22. Die Elemente der III. Gruppe des periodischen Systems:
Bor, Aluminium, Gallium, Indium, Thallium.

Die Gruppe umfafit die gewshnlich gesetzten Elemente der III. Gruppe
in Tabelle 3. Bor und Aluminium treten nur dreiwertig auf, wahrend die folgenden
Elemente daneben auch niedrigere Wertigkeitsstufen aufweisen. Bor ist ein
ausgesprochenes Nichtmetall, dessen Verbindungen, abgesehen von der Wertigkeit
mit denen des Kohlenstoffes und Siliciums, groBe Ahnlichkeit besitzen. Alle
ibrigen Elemente sind Metalle, deren Hydroxyde allerdings auch schwach
sauer sind. Gallium, Indium und Thallium sind recht seltene Elemente und spielen
keine besondere Rolle.

a) Bor: B = 10,82.

Vorkommen. Bor kommt als freies Element in der Natur nicht vor; recht
selten findet es sich in Form von Borsiaure H;BO,, hiaufiger als deren Salze,
z.B. Borax oder Tinkel Na,B,0, Natroborocalcit Na,CaBgO,, und Boracit
2 Mg,B40,; - MgCl,, dieser in den StaBfurter Salzlagern.

Darstellung und Eigenschaften des Elementes. Man kann freies Bor durch
Reduktion von Boroxyd mit Aluminium darstellen:

B,0; + 3Mg - 2B + 3MgO.
Bor ist ein amorphes braunes Pulver, das auch krystallin erhalten werden kann.
An der Luft verbrennt es beim Erhitzen zu Boroxyd; mit Kohlenstoff ver-
einigt es sich zu Borcarbid B¢C. Mit Chlor reagiert es sehr heftig unter Bildung
von Bortrichlorid. Beim Verschmelzen mit Kaliumhydroxyd geht es in Kalium-
borat iiber:
2B+ 6 KOH - 2K,BO, + 3 H,.

In seinem chemischen Verhalten entspricht es also vollstindig dem Silicium;
eine praktische Bedeutung besitzt das freie Element nicht.

Yerbindungen. Bei der Einwirkung von Séuren auf Magnesiumborid Mg,B,
entsteht ein Gemisch von Wasserstoffverbindungen des Bors, Borane, die
den Wasserstoffverbindungen des Siliciums entsprechen und wie diese nur
theoretisches Interesse haben.

Aus Bor und Chlor, oder durch Einwirkung von Chlor auf ein Gemisch
von Boroxyd und Kohle bei hoher Temperatur erhdlt man Bortricklorid BCI,
als farblose, bei 12° siedende Fliissigkeit, die durch Wasser unter Bildung von
Borsidure vollstindig zersetzt wird. Borfluorid BF; erhilt man bei der Ein-
wirkung von Schwefelsiure auf ein Gemisch von Boroxyd und Calciumfluorid
als farbloses Gas, das durch Wasser vollstindig hydrolysiert wird. Mit Fluor-
wasserstoff vereinigt es sich zu Borfluorwasserstoffsiure HBF,, die in wéfBriger
Losung bestandig ist und in ihrer Zusammensetzung und ihren Eigenschaften
an die Kieselfluorwasserstoffsaure erinnert. Borfluorid wird gelegentlich in der
organischen Chemie als Kondensationsmittel verwendet.

Borcarbid B¢C wird durch Zusammenschmelzen von Boroxyd und Kohle
erhalten; es zeichnet sich durch hohe Hérte aus, die groBer ist als die des Dia-
manten und Carborundums.

Borsdure, Acidum boricum H,BO, findet sich zuweilen in vulkanischen
Gegenden, wo sie mit heilen Wasserdimpfen aus der Erde austritt (z. B. in
den Fumarolen oder Soffionis Toskanas). Man kondensiert den Dampf und
dampft die Losung zur Krystallisation ein. Meist stellt man sie aus den natiir-
lich vorkommenden Salzen durch Umsetzung mit Salzséiure oder Schwefel-
siure dar. Durch Krystallisation erhilt man sie je nach den Bedingungen
als Krystallmehl oder in Form von Schuppen, die sich glatt und etwas fettig
anfithlen. Borsdure ist in etwa 25 Teilen kaltem und in 3 Teilen siedendem
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Wasser 16slich; sie 16st sich ferner in Alkohol und in Glycerin. Bei schwachem
Erhitzen geht sie unter Wasserverlust in Metaborsiure HBO,, und bei stirkerem
Erhitzen in Boroxyd, Borsdureanhydrid B,O, iiber. In wallriger Losung ist
Borsiure eine schwache Sidure, die sich gegen Phenolphthalein nicht titrieren
1aBt. Auf Zusatz von Glycerin wird die Losung infolge Bildung einer komplexen
Sdure so stark sauer, daB sie gegen Phenolphthalein scharf titriert werden kann
(einbasisch). Beim Erhitzen mit Alkohol (noch besser Methylalkohol) und
Schwefelsiure geht sie in einen leicht fliichtigen Ester tiber, der beim An-
ziinden mit griingesiumter Flamme verbrennt. Diese Reaktion dient zum Nach-
weis der Borsdure.

Borsiure dient als Konservierungsmittel (besonders fiir Fischkonserven)
und in Lésung oder in Pulverform als Desinfektionsmittel. Salze der Ortho-
borsiure sind kaum bekannt; die meisten leiten sich von der Tetraborsiure ab,
die aus der Metaborsiure durch Verlust von Wasser entsteht:

4 HBO, - H,B,0, + H,0 .

Auch Salze der Metaborsdure sind bekannt, von denen das sog. Natrium-
perborat, einer aus Natriummetaborat und Wasserstoffperoxyd entstehenden
Verbindung, wegen seiner bleichenden Wirkung in der Wascherei Verwendung
findet.

Boroxyd, Borsidureanhydrid B,O, erhilt man beim Erhitzen von Borsdure
als durchsichtige, glasige Masse, die sich mit Wasser langsam wieder zu Bor-
sdure umsetzt. Boroxyd findet als Zusatz fiir die Herstellung von Spezialglasern
Verwendung (Schott und Gen., Jena).

b) Alumininm: Al = 26,97.

VYorkommen. Aluminiumverbindungen sind in der Natur auBerordentlich
weit verbreitet. Korund ist reines, krystallisiertes Aluminiumoxyd ALOQO,; er
wird wegen seiner hohen Hirte als Schleifmaterial verwendet. Fiir die Gewinnung
von Aluminium ist ein wasserhaltiges Oxyd wichtig, das als Mineral die Be-
zeichnung Bawuxit fithrt. Kryolith AlF,-3NaF, ein Doppelfluorid, ist fir die
Aluminiumgewinnung gleichfalls wichtig. Kaolin, Bolus, Ton sind saure
Aluminiumsilicate, die durch Verwitterung von Doppelsilicaten wie Feldspat,
Glimmer usw. entstanden sind. Z'irkis ist ein basisches Aluminiumphosphat,
das durch Spuren von Kupfer- und Eisensalzen blau oder blaugriin gefirbt ist.
Krystallisierte Metaaluminate fithren die Bezeichnung Spinelle; der gewShnliche
Spinell ist Mg(AlO,),. Es gibt noch die analog zusammengesetzten Spinelle
des Zinks, Berylliums usw.

Darstellung. Das Aluminium ist erst mit der Entwicklung der groB-
technischen Elektrolyse als Werkstoff in groBem MaBe zuginglich geworden.
Die Darstellung erfolgte frither durch Umsetzung von wasserfreiem Aluminium-
chlorid mit metallischem Natrium, das Verfahren war aber so kostspielig,
daB eine rationelle Darstellung in groBerem MafBstabe nicht moglich war. Man
gewinnt das Metall jetzt durch Elektrolyse von geschmolzenem Oxyd, dem
man als FluBmittel Kryolith zusetzt. Das Prinzip jeder Elektrolyse ist die
Neutralisation elektrischer Ladungen; zur Neutralisation eines einwertigen
Kations ist ein Elektron erforderlich, unabhingig von der Masse des Kations.
Mit jedem einwertigen Kation ist also die gleiche Menge freier Elektrizitit
verbunden, nimlich eine freie positive Ladung; mehrwertige Kationen tragen
das Vielfache davon, ndmlich zwei, drei oder mehr freie positive Ladungen.
Setzen wir an Stelle der einzelnen Kationen eine beliebige, aber in allen Ver-
gleichsfillen die gleiche Summe von Kationen, so bleibt das Verhiltnis der damit
verbundenen Mengen freier Elektrizitit ganz unverindert gleich dem Verhiltnis
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der Wertigkeiten. Die gleichen Summen von Kationen oder Atomen sind aber
auch in der Gewichtsmenge enthalten, die die Atomgewichte angeben. Die
Elektrizititsmengen, die mit den durch die Atomgewichte ausgedriickten
Gewichtsmengen der verschiedenen Kationen verbunden sind, stehen daher
gleichfalls im Verhiltnis der Wertigkeiten. Die mit der durch das Atomgewicht
ausgedriickten Gewichtsmenge eines einwertigen Kations verbundene Menge
freier Elektrizitdt betrigt, in Zahlen ausgedriickt, 96500 Coulomb; die ent-
sprechende Menge eines zweiwertigen Kations tragt das Doppelte usw. Bei
der Elektrolyse muBl natiirlich die entsprechende Elektrizititsmenge wieder
hineingesteckt werden; jedem einzelnen einwertigen Kation mufB ein Elektron
zugefithrt werden; der durch das Atomgewicht ausgedriickten Gewichtsmenge
eines einwertigen Kations miissen 96500 Coulomb zugefithrt werden, der ent-
sprechenden Menge eines zweiwertigen Kations das Doppelte usw. Bei jeder
Elektrolyse scheidet die Elektrizititsmenge von 96500 Coulomb soviel Gramm
ab, wie das Aquivalentgewicht angibt. Die entsprechende Uberlegung gilt natiirlich
auch fiir die Anionen. Da das Aquivalentgewicht des Aluminiums relativ klein
ist (rund 9), sind fiir die elektrolytische Darstellung des Metalls auch relativ
grole Elektrizititsmengen erforderlich. Die Fabrikation ist daher besonders
dort lohnend, wo elektrischer Strom billig erzeugt werden kann.

Eigenschaften. Aluminium ist ein silberglinzendes Metall vom Schmelz-
punkt 658°, das sich durch ein besonders niedriges spezifisches Gewicht (2,7)
auszeichnet. Seine Leitfahigkeit fiir Elektrizitit ist geringer als die des Kupfers,
wenn man die Metalle bei gleichem Querschnitt vergleicht; auf gleiche Gewichis-
mengen bezogen, ist das Aluminium iiberlegen. Aluminium 148t sich zu sehr
feinen Drihten ausziehen und zu diinnen Folien auswalzen, die als Ver-
packungsmaterial vielfache Verwendung finden. Es 148t sich aber schlecht
drehen und feilen, da es an den Werkzeugen haftet. Es wird daher meist nicht
in reiner Form, sondern in Legierungen verarbeitet, die sich nicht nur gut be-
arbeiten lassen, sondern auch in bezug auf mechanische Eigenschaften das reine
Metall noch iibertreffen. Bekannte Legierungen sind Magnalium, Duraluminium,
Elektron, die Magnesium und andere Zusitze enthalten. Eine Legierung mit
5—12% Kupfer (Aluminiumbronze) besitzt schonen Goldglanz und zeichnet sich
durch besondere Widerstandsfahigkeit aus.

Aluminium wird von Siuren angegriffen; gegen Wasser ist es bestédndig,
da es sich mit einer Schicht von Oxyd iiberzieht, die es vor dem weiteren Angriff
schiitzt. Salzwasser greift es stark an, es kann daher fiir Konstruktionen, die
mit Meerwasser in Berithrung kommen, nicht verwendet werden. Wird Alu-
minium mit Quecksilber oder dessen Salzen betupft, so wird es hinterher von
Wasser sehr lebhaft angegriffen. So aktiviertes Aluminium kann bei Gegenwart
von Wasser als Reduktionsmittel dienen. Starke Alkalien losen Aluminium
unter Bildung von Aluminat:

2 Al + 6 NaOH — 2 Na,AlO, + 3 H,.

Yerwendung. Aluminium wird wegen seines niedrigen spezifischen Gewichtes
fiir die verschiedenartigsten Gebrauchsgegenstinde verwendet. Die Legierungen
sind fiir den Flugzeug- und Luftschiffbau besonders wichtig. Man verwendet
sie auch fiir Autokarosserien, Waagebalken, Photoapparate, Fernglidser und
ahnliche Instrumente. In der chemischen Technik findet Aluminium Verwendung
zur Reduktion solcher Oxyde, die sich durch Kohle nicht reduzieren lassen,
oder die sich dabei zu Carbiden umsetzen. Alle Metalloxyde, mit Ausnahme von
Magnesiumoxyd, lassen sich durch Aluminium reduzieren. Das Verfahren, das
unter dem Namen Thermitverfahren bekannt ist, dient zur Gewinnung reiner
Metalle und zum SchweiBen von Eisenteilen. Fiir diesen Zweck benutzt man
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Mischungen von Eisenoxyd mit Aluminium, die beim Abbrennen eine ausreichend
hohe Temperatur entwickeln, um Eisen zu schmelzen.

Verbindungen. Aluminiumchlorid AlCl; erhilt man als wasserfreie Ver-
bindung beim Uberleiten von trockenem Chlor oder Chlorwasserstoff iiber
Aluminiummetall. Die Substanz bildet eine durchscheinende, bernsteingelbe
Masse, die leicht sublimierbar ist. Technisch stellt man die Verbindung, die
in der organischen Chemie vielfach Verwendung findet, dar, indem man einen
Chlorstrom iiber eine erhitzte Mischung wvon Aluminiumoxyd und Kohle
leitet und das entstandene Aluminiumchlorid sténdig heraussublimiert. Lost
man Aluminium in Salzsdure auf, so erhielt man beim Eindunsten der Lésung
krystallwasserhaltiges Aluminiumchlorid AIClL,-6H,0, das sich durch Erhitzen
nicht entwissern 14Bt, sondern dabei unter Abgabe von Salzsiure Aluminium-
oxyd liefert.

Aluminiumsulfat Aly(SO,); wird aus Bauxit oder Ton mit Schwefelsiure
dargestellt. Das Salz krystallisiert aus Wasser mit 18 Molekiilen Krystall-
wasser. Die wilrige Losung reagiert ebenso wie die des Chlorids infolge von
Hydrolyse sauer. Die Erscheinung beruht auf einer Stérung des Dissoziations-
gleichgewichtes des Wassers:

2 Al++ + 3807 + 6 H+ 4 6 OH’ = 2 AI(OH), + 6 H* + 3 SO/,

da Hydroxylionen abgefangen werden, und somit weitere Wassermolekiile neue
freie Wasserstoffionen liefern. Ganz entsprechend kann die Hydrolyse bei
anderen Salzen auch zu alkalischer Reaktion filhren. Hydrolyse tritt auf bei
Salzen schwacher Basen mit starken Siuren (saure Reaktion) und bei Salzen
starker Basen mit schwachen Siuren (alkalische Reaktion). Aluminiumsulfat
wird zum Imprégnieren von Papier und als Beize in der Farberei verwendet;
als Beizen eignen sich alle Substanzen, die sich leicht hydrolysieren lassen und
dabei auf der zu firbenden Faser ein in Wasser unlosliches saures oder
basisches (am besten amphoteres) Hydroxyd hinterlassen, an das sich dann
der Farbstoff fixieren kann. Mit Kaliumsulfat gibt Aluminiumsulfat ein
Doppelsalz KAI(SO,), - 12H,0, das als Alaun bezeichnet wird. Von dem Kalium-
Aluminiumalaun, der schon seit alter Zeit bekannt ist, hat man dann die Be-
zeichnung Alaun auf eine ganze Korperklasse iibertragen, die Doppelsulfate eines
einwertigen und eines dreiwertigen Metalles darstellen. Sie krystallisieren alle mit
12 Molekiilen Wasser; ihre allgemeine Formel ist:

MeMe!'(S0,), - 12 H,0 .

Der gewohnliche Alaun ist ein weiBles Salz, das besonders in heiBem Wasser
sehr gut loslich ist. Alaun wird zum Imprignieren von Holz und Geweben
verwendet, die dadurch schwer verbrennlich werden. Medizinisch findet er
als blutstillendes und adstringierendes Mittel Verwendung. Beim Erhitzen
verliert er sein Krystallwasser und geht dabei in eine voluminése, porése Masse
iiber (gebrannter Alaun, Alumen ustum).

Aluminiumacetat (CH,COO);Al wird durch Umsetzung von Barium- oder
Bleiacetat mit Aluminiumsulfat dargestellt. Man braucht nur vom abgeschiedenen
Barium- oder Bleisulfat abzufiltrieren und hat das Aluminiumacetat in der Lésung.
Die Verbindung ist nur in wibriger Losung bestindig und ist darin stark
hydrolysiert. Basisches Aluminiumacetat (CH,C00),Al(OH) ist der wirksame
Bestandteil der essigsauren Tonerde (Liquor Aluminii acetici), die medizinisch
als adstringierendes und leicht antiseptisches Mittel und technisch als Beize
in der Firberei und zur Herstellung wasserdichter Gewebe benutzt wird.

Aluminiumhydroxyd Al(OH), erhilt man durch Fillen von Aluminiumsalz-
lésungen mit Alkalien, die jedoch nicht im UberschuB angewendet werden
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diirfen, da das Hydroxyd sich darin wieder 16st. Aluminiumhydroxyd ist

eine weille, gallertartige Substanz, die stark adsorbierend wirkt. Beim FEr-

hitzen verliert es Wasser und geht in Aluminiumoxyd iiber. Die Verbindung

ist amphoter und dhnelt darin etwas der arsenigen Saure, mit dem Unterschied,

daB sie vorwiegend basisch ist, wihrend die arsenige Siure vorwiegend sauer ist:
Al++ 4 3 OH < AI(OH), = 3 H+ + AlO}".

Die Verbindungen, in denen das Aluminiumhydroxyd als Siure fungiert, heien
Aluminate; sie sind in Losung stark hydrolysiert. Die meisten Aluminate
leiten sich von der wasserdrmeren Form AIO(OH) ab. Mit Ammoniak entsteht
kein Aluminat, daher ist Aluminiumhydroxyd in Ammoniak nicht 15slich.

Aluminiumoxyd, Tonerde Al,O; kommt in der Natur als Korund und Schmirgel
vor. Rubin ist durch Chromoxyd rot gefirbtes Aluminiumoxyd, Saphir ist
Aluminiumoxyd, dessen Farbe von beigemengtem Titan-, Kobalt- oder Eisen-
oxyd herriihrt. Beide werden neuerdings durch Schmelzen von Aluminiumoxyd
mit den firbenden Zusétzen in so vollkommener Reinheit kiinstlich hergestellt,
daB man die natiirlichen Steine mit Sicherbeit nur an ibhren Fehlern erkennen
kann. Durch Erhitzen von Aluminiumhydroxyd erhilt man Aluminiumoxyd als
weiBes, in Wasser unlsliches Pulver, das nach starkem Glithen von Sauren
nicht mehr gelost wird; durch Schmelzen mit Kaliumbisulfat wird es in
Aluminiumsulfat umgewandelt.

Aluminiumnitrid AIN erhilt man durch Erhitzen von Aluminium im Stick-
stoffstrom oder zweckméBiger durch Erhitzen einer Mischung von Aluminium-
oxyd und Kohle in einer Stickstoffatmosphire. Aluminiumnitrid zersetzt
sich mit Wasser zu Aluminjumhydroxyd und Ammoniak.

Aluminiumcarbid Al,C, entsteht bei hoher Temperatur aus Aluminiumoxyd
und Kohle. Mit Wasser liefert es Methan:

ALC, + 12 H,0 - 3 CH, + 4 Al(OH), .

Aluminsumsilicate sind in der Natur sehr verbreitet; Kaolin ist ein saures
Silicat, die Feldspate und Glimmer sind Doppelsilicate. Natrium-Aluminium-
silicate stellt man durch Schmelzen von Kaolin mit Soda auch kiinstlich her;
da sich das Natrium gegen Calcium, Magnesium, Eisen usw. austauschen 148t,
benutzt man sie zum Enthidrten von Wasser (Permutitfilter). Man braucht
dazu das Wasser nur durch Filter zu leiten, die mit Permutiten beschickt sind;
ist das Filter erschopft, so kann man es durch Kochsalzlsung regenerieren.

Porzellan, Steinzeug, Steingut. Kaolin und Ton lassen sich mit Wasser zu
plastischen Massen anriihren, die bei starkem FErhitzen unter Erhaltung der
duferen Form steinhart werden. Xaolin entspricht etwa der Formel
H,A1,(Si0,),-2 H,0; Ton ist durch Calcium- und Magnesiumecarbonat ver-
unreinigt und durch Eisenoxyd mehr oder weniger gefarbt. Fiir bestes Por-
zellan verwendet man reinstes Kaolin, das oft noch unter Zusatz von organischen
Stoffen einem Faulnisproze8 unterworfen wird. Je nach der Brenntemperatur
erhilt man portse oder glasige Produkte. Porzellan ist in China seit alter Zeit
bekannt, in Deutschland ist die Fabrikation seit Anfang des 18. Jahrhunderts
bekannt. Die geformten Gerite werden bei einer Temperatur von etwa 900°
roh gebrannt, dann werden sie gemalt (man verwendet Chromoxyd fir griin,
Kupferoxyd fiir rot, Manganoxyd fiir braun, Titanoxyd fiir gelb usw.) und mit
einer Glasurmasse von Magnesiumcarbonat oder Gips versehen und schlieflich
bei etwa 1450—1500° gar gebrannt. In &dhnlicher Weise wird Steinzeug her-
gestellt, das gleichfalls durch und durch glasig ist, aber infolge von Verwendung
minderwertigen Materiales (Ton) braun bis braunrot gefirbt ist. Steingut, die
gewohnliche Topferware, unterscheidet sich von Steingut durch den pordsen
Scherben. Der Brand erfolgt bei niedrigerer Temperatur (1150—1300°), wobei
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die Masse noch nicht sintert. Dann wird die Bemalung aufgebracht und schlieB3-
lich bei etwa 900° unter Zusatz von Kochsalz gar gebrannt. Beim Garbrand
macht das saure Silicat aus dem Kochsalz Chlorwasserstoff frei, wobei sich
gleichzeitig Natrium-Aluminiumsilicat bildet, das leicht schmilzt und dabei die
Oberfliche mit einer glinzenden, glasigen Schicht (Glasur) iiberzieht. Das ganze
Verfahren ist in der Praxis wesentlich schwieriger, da beim Brennen eine Volum-
verminderung, der sog. ,,Schwund®, eintritt, der durch geeignete Zusitze aus-
geglichen werden muB.

Lapis lazuli, Lasurstein, ist ein natiirlich vorkommendes schwefelhaltiges
Natrium-Aluminiumsilicat, das oft eingesprengte Flitter von Platin und Iridium
enthilt und als Schmuckstein sehr geschédtzt ist. Frither wurde es gepulvert
auch als Malerfarbe verwendet. Man stellt die Verbindung jetzt kiinstlich durch
Zusammenschmelzen von Kaolin, Natriumsulfat, Kohle und Schwefel her und
verwendet sie unter der Bezeichnung Ultramarin als Malerfarbe, Waschblau
und zum Bliuen von Zucker.

Kiinstlich hergestelltes, neutrales Aluminiumsilicat wird unter der Be-
zeichnung Neutralon wegen seiner stark adsorbierenden Eigenschaft medizinisch
verwendet.

¢) Gallium: Ga = 69,72, Indium: In = 114,76, Thallium: TI = 204,39.

Die Elemente bilden dreiwertige Hydroxyde, die basisch sind, sich gegen-
iiber starken Basen aber auch als schwache Sduren verhalten. Gallium und
Indium kénnen daneben auch zweiwertig sein, Thallium bildet drei- und ein-
wertige Verbindungen; die dreiwertigen Thalliumverbindungen heilen Thall:-,
die einwertigen Thalloverbindungen. Das Thallohydroxyd ist eine starke
Base; als Merkwiirdigkeit sei der Thallium-Thalliumalaun erwihnt, das Thallo-
Thallisulfat.

Die Verbindungen der drei Elemente sind selten und haben bisher keine
praktische Bedeutung erlangt.

23. Die Elemente der II. Gruppe des periodischen Systems:
Beryllium, Magnesium, Calcium, Strontium, Barium, Radinm.

Die Gruppe umfasst die in Tabelle 3 gewdhnlich gesetzten Elemente der
II. Gruppe; alle Elemente sind Metalle. Nach ihren chemischen Eigenschaften
gehoren die beiden ersten und die vier letzten Elemente zusammen ; diese werden
oft auch als Elemente der alkalischen Erden zusammengefaBt. Da aber grund-
satzliche Unterschiede nicht bestehen, ist diese Unterteilung nicht notwendig.
Alle Elemente treten stets nur zweiwertig auf; ihre Hydroxyde sind stark
basisch, nur Berylliumhydroxyd kann daneben auch sauer sein. Die Hydroxyde
sind in Wasser nur wenig léslich, die Loslichkeit steigt mit dem Atomgewicht
an; beim Erhitzen verlieren sie leicht Wasser und gehen in die Oxyde iiber.
Keines der Oxyde 14Bt sich durch Kohle zum Metall reduzieren. Die Carbonate
sind in Wasser unléslich und zerfallen beim Erhitzen in Metalloxyd und Kohlen-
dioxyd. Die Sulfate der beiden ersten Metalle sind in Wasser loslich, die der
vier letzten unloslich. Die Halogenide sind durchweg in Wasser léslich und in
der Hitze fliichtig, die Salze der Erdalkalimetalle erteilen der Flamme eine
charakteristische Farbung.

a) Beryllium: Be = 9,02.

Beryllium findet sich als Beryllium-Aluminiumsilicat, das als glasklare,
krystallisierte Substanz unter dem Namen Beryll als Schmuckstein benutzt
wird. Durch Spuren von Chromoxyd griin gefarbter Beryll ist Smaragd, bléaulich

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie, 8
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gefarbter Beryll ist Aguamarin. Das freie Metall wird neuerdings durch Elektro-
lyse von Berylliumfluorid unter Zusatz von Kalium- oder Bariumfluorid dar-
gestellt. Das Metall wird in kleinen Mengen Legierungen von Kupfer und Nickel
zugesetzt und erhéht auBerordentlich deren Festigkeit, Harte und Leitfahigkeit
fir Wiarme und Elektrizitét.

Berylliumhydroxyd Be(OH), ist amphoter und bildet sowohl mit Siuren
als auch mit Alkalien Salze.

b) Magnesium: Mg = 24,32.

Vorkommen. Magnesium findet sich als Magnesit MgCO; und Dolomit
MgCO, - CaCO, in einigen Gebirgsformationen; als Chlorid und Sulfat kommt
es in den StaBfurter Abraumsalzen vor. Asbest, Meerschaum, Talk sind Magne-
siumsilicate. Magnesium ist ein Bestandteil des Chlorophylls.

Gewinnung. Das Metall wird durch Elektrolyse von geschmolzenem Magne-
siumchlorid oder Karnallit KCl- MgCl,, einem Bestandteil der StaBfurter
Abraumsalze, gewonnen.

Eigenschaften. Magnesium ist ein silberweiBles, glanzendes Metall vom
spez. Gew. 1,74, das sich an der Luft allmihlich mit einer grauen Oxydschicht
iiberzieht. Mit siedendem Wasser reagiert es unter Entwicklung von Wasserstoff :

Mg + 2 H,0 - Mg(OH), + H, .

Von Séuren wird es natiirlich leicht angegriffen. Beim Anziinden verbrennt
es mit grell weiem Licht, das reich an kurzwelligen Strahlen ist; Magnesium-
licht wirkt daher auf die photographische Platte stark ein und aktiviert auch
sonst vielfach chemische Vorginge.

Verwendung. Das Metall findet Verwendung zur Herstellung von Leicht-
metallegierungen (z. B. Magnalium), zur Herstellung von Fackeln und Blitzlicht.
Bei der Verbrennung an der Luft setzt sich Magnesium zu Magnesiumoxyd MgO
und Magnesiumnitrid Mg,N, um. Da das Magnesiumoxyd als feines voluminoses
Pulver staubformig in der Luft suspendiert bleibt, wirkt es besonders in ge-
schlossenen Raumen sehr stérend. Man setzt dem Blitzlichtpulver daher meist
Siliciumdioxyd (in Form von Kieselgur) zu, welches das Magnesiumoxyd zu
Silicat bindet. Blitzlichtpulver enthilt ferner Kaliumchlorat, welches als sauer-
stofflieferndes Mittel die Verbrennung spontan gestaltet; dadurch wird fiir
kurze Zeit hohe Lichtintensitit geliefert. In der organischen Chemie wird
Magnesium bei der GricNaRD-Reaktion verwendet.

Verbindungen. Magnestumchlorid MgCl, findet sich rein oder in Form von
Doppelsalzen in den StaBfurter Salzlagern; es ist ein wichtiges Ausgangs-
material fiir die Darstellung anderer Magnesiumverbindungen. Aus Wasser
krystallisiert das Salz mit 6 Molekiilen Krystallwasser, die beim Erhitzen nicht
vollstandig abgegeben werden, sondern das Magnesiumchlorid schlieBlich unter
Abspaltung von Chlorwasserstoff zersetzen. Aus diesem Grunde kann Wasser,
das Magnesiumchlorid enthélt, nicht zum Betrieb von Dampfkesseln verwendet
werden. Magnesiumchlorid ist ein ziemlich wertloses Nebenprodukt bei der
Gewinnung von Kaliumsalzen aus den Abraumsalzen; man verwendet es zum
Feuchthalten von Baumwollfasern bei der Spinnerei, man hat auch versucht,
es durch Zersetzung mit iiberhitztem Wasserdampf auf Salzsdure und Magnesium-
oxyd zu verarbeiten. Mit Magnesiumoxyd bindet das Chlorid zu einer festen
Masse ab, die unter der Bezeichnung Magnesiazement oft noch unter Zusatz
von Holz- oder Korkmehl zu Kunststeinplatten verarbeitet wird.

Magnesiumsulfat MgSO, findet sich als Mineral in der Natur oder wird aus
dem Chlorid durch Umsetzen mit Schwefelsdure dargestellt; es findet sich auch
im Meerwasser und in manchen Mineralquellen. Das Salz krystallisiert je nach
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den Bedingungen mit verschiedenem Krystallwassergehalt. Mit 7 Molekiilen
Wasser ist es unter der Bezeichnung Bittersalz, Magnesium sulfuricum offizinell
und wird als Abfithrmittel benutzt. Beim Erhitzen auf 100° verliert es 5 Molekiile
seines Krystallwassers; die Verbindung mit 2 Molekiillen Wasser ist unter der
Bezeichnung Magnesium sulfuricum siccatum gebrauchlich. Magnesiumsulfat
ist in Wasser leicht loslich und neigt zur Bildung tibersittigter Losungen.

Magnesiumcarbonat MgCO, findet sich in der Natur als Magnesit und kann
durch Fillen von Magnesiumsalzlosungen mit Alkalibicarbonaten dargestellt
werden. Beim Fillen mit Alkalicarbonaten wird basisches Magnesiumcarbonat
wechselnder Zusammensetzung erhalten; das Magnesiumcarbonat des Handels,
Magnesium carbonicum, Magnesia alba entspricht etwa der Zusammensetzung
3 MgCO, - Mg(OH), - 3 H,0. Es ist ein volumindses, weifles Pulver, das beim
Erhitzen unter Abgabe von Kohlendioxyd und Wasser in Magnesiumoxyd
iibergeht. In Lésungen von Ammonsalzen ist es, wie das Magnesiumhydroxyd,
l6slich ; daher werden Magnesiumsalze bei Gegenwart von Ammonsalzen durch
Alkalicarbonate nicht gefallt.

Magnesitumhydroxyd Mg(OH,) wird aus Magnesiumsalzlosungen durch
Alkalien als weiler, flockiger Niederschlag gefallt. Mit Ammoniak tritt die
gleiche Fillung ein, sie ist jedoch nicht vollstindig. Sind Ammonsalze zugegen,
80 bleibt die Fillung ganz aus, und umgekehrt ist Magnesiumhydroxyd in
Ammonsalzlésungen 16slich. Die Erklarung fir dieses Verhalten liegt darin,
daB das an sich schon schwach basische Ammoniumhydroxyd durch Ammon-
salze in seiner Basizitit so geschwicht wird, daB die geringe Hydroxylionen-
konzentration zur Ausfillung von Magnesiumhydroxyd nicht mehr ausreicht,
da das Loslichkeitsprodukt nicht erreicht wird. Magnesiumhydroxyd ist in
Wasser nur wenig loslich, die Losung besitzt schwach alkalische Reaktion.
Durch Erhitzen wird es unter Verlust von Wasser in Magnesiumoxyd iibergefiihrt.

Magnesiumoxyd MgO wird durch Erhitzen von Magnesiumcarbonat oder
-hydroxyd dargestellt. Es bildet ein voluminéses, weiles, schwer schmelzbares
Pulver, das auch unter dem Namen Magnesia usta bekannt ist. Mit Wasser
setzt es sich zu Magnesiumhydroxyd um; an der Luft nimmt es begierig Kohlen-
dioxyd auf und geht dabei in Magnesiumcarbonat iiber. Die Substanz findet
medizinische Verwendung und dient in der Technik als feuerfestes Material
zur Herstellung von Schmelztiegeln und zum Auskleiden von elektrischen
Schmelzoéfen.

Magnesiumperoxyd MgO, erhilt man als Hydrat aus Magnesiumhydroxyd
und Wasserstoffperoxyd; die Verbindung ist nicht in reiner Form zuginglich.
Die Handelspraparate enthalten im allgemeinen 25% Magnesiumperoxyd. Die
Verbindung findet unter dem Namen Magnesium peroxydatum medizinische
Verwendung; es ist ein weilles, in Wasser unldsliches Pulver, das in verdiinnten
Séuren unter Bildung von Wasserstoffperoxyd loslich ist. Der Gehalt an Peroxyd
laBt sich wie bei Wasserstoffperoxyd in saurer Losung bestimmen.

Magnesiumnitrid Mg,N, entsteht beim Erhitzen von Magnesium in einer
Stickstoffatmosphire und bildet sich neben Magnesiumoxyd auch beim Ver-
brennen von Magnesium an der Luft. Mit Wasser setzt es sich zu Magnesium-
hydroxyd und Ammoniak um.

Magnesiumsulfid MgS kann durch Vereinigung der Elemente dargestellt
werden; es ist in Wasser unldslich, setzt sich damit aber langsam zu Magnesium-
hydroxyd und Schwefelwasserstoff um.

Magnesium-ammonium-phosphat Mg(NH,)PO, wird als feinkrystalliner, in
Wasser sehr schwer l6slicher Niederschlag erhalten, wenn man Magnesium-
salzlosungen bei Gegenwart von Ammoniak und Ammonsalzen mit Lésungen
von Phosphaten versetzt. Die Reaktion dient zum Nachweis von Magnesium-

8*
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salzen. Beim Erhitzen zerfillt die Verbindung in Magnesiumpyrophosphat,
Wasser und Ammoniak:
2 MgNH,PO, — Mg,P,0, + H,0 + 2NH, .

Magnesiumpyrophosphat ist die Wagungsform bei der quantitativen Be-
stimmung von Mg+ und PO}”’.

¢) Calcium: €Ca = 40,08.

Yorkommen. Die wichtigsten in der Natur vorkommenden Calciumverbin-
dungen sind Carbonat, Sulfat, Phosphat, Fluorid und Chlorid. Calciumcarbonat
bildet als Kalkstein ganze Gebirgsziige ; weniger haufig findet es sich in krystalliner
Form als Marmor. Kreide ist gleichfalls Calciumcarbonat ; sie stellt Ablagerungen
der Panzerschalen von Mikroorganismen dar. Als Tafelkreide wird meist nicht
Naturkreide, sondern gefélltes Calciumcarbonat oder Gips verwendet. Muschel-
schalen und Schneckengehéuse enthalten ebenfalls Calciumcarbonat. Calcium-
sulfat kommt als Gips oder in korniger krystalliner Form als Alabaster vor.
Calciumphosphat fithrt als Mineral die Bezeichnung Phosphorit; es ist auch
ein Bestandteil der Knochen und Zéhne. Calciumfluorid wird als Mineral Fluorit
oder FlufBspat genannt; Calciumchlorid findet sich gelést im Meerwasser und in
manchen Quellen. Auch Calciumsilicate, besonders Doppelsilicate, sind weit
verbreitet.

Darstellung. Das Metall wird durch Elektrolyse von geschmolzenem Calcium-
chlorid, dem man zur Herabsetzung des Schmelzpunktes FluBspat zusetzt,
dargestellt. Das geschmolzene Metall sammelt sich an der Oberfliche der
Schmelze an und kann abgeschépft werden.

Eigenschaften. Calcium ist ein silberglinzendes krystallines Metall vom
spez. Gew. 1,55. Mit Wasser setzt es sich in heftiger Reaktion unter Entwicklung
von Wasserstoff zu Calciumhydroxyd um. An der Luft oxydiert es sich rasch
und verbrennt beim Anziinden zu Calciumoxyd, wobei nebenher auch Calcium-
nitrid entsteht. Eine besondere praktische Bedeutung kommt dem Metall
nicht zu; im Laboratorium verwendet man es hiufig zur Darstellung von wasser-
freiem Alkohol; man kocht dazu hochprozentigen Alkohol mit Calciumspinen,
die sich dabei mit dem Wasser in der angegebenen Weise umsetzen, und destilliert
schlieBlich den wasserfreien Alkohol ab.

Verbindungen. Calciumhydrid CaH, erhilt man durch Erhitzen von Calcium
im Wasserstoffstrom; es bildet eine krystalline Substanz, die durch Wasser
lebhaft zersetzt wird:

CaH, 4 2 H,0 - Ca(OH), +- 2 H, .

42 g Calciumbydrid geben dabei 2-.22,4 = 44,8 Liter Wasserstoff. Da die
Reaktion bequem durchfiihrbar und die Ausbeute an Wasserstoff sehr ergiebig
ist, findet das Verfahren bei der Luftschiffahrt zur Erzeugung von Wasserstoff
Anwendung.

Calciumchlorid, Calcium chloratum CaCl, kann durch Umsetzung von Calcium-
carbonat mit Salzsiure dargestellt werden. Technisch wird es jedoch in aus-
reichenden Mengen als Nebenprodukt bei zahlreichen Prozessen gewonnen, so
z. B. bei der Sodafabrikation nach SoLvay. Die Verbindung krystallisiert aus
Wasser mit 6 Molekiilen Krystallwasser in durchscheinenden Prismen, die an
feuchter Luft zerflieBen. Beim Auflsen in Wasser tritt starke Abkiihlung ein;
man verwendet die krystallwasserhaltige Substanz daher auch zur Herstellung
von Kiltemischungen. Durch Erhitzen kann das gesamte Krystallwasser aus-
getrieben werden. Das wasserfreie Calciumchlorid stellt eine weille, porése
Masse dar, die begierig Feuchtigkeit aufnimmt und daher als vorziigliches
Trockenmittel Verwendung findet. Zum Trocknen von Alkohol und Ammoniak
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ist es unbrauchbar, da es damit Verbindungen eingeht. Wird das wasserfreie
Salz in Wasser geldst, so tritt — im Gegensatz zur krystallwasserhaltigen Form —
starke Erwirmung ein, die auf Hydratation zuriickzufithren ist (Hydratations-
warme).

Calciumfluorid CaF, kommt in der Natur als Mineral Fluorit, Flufspat vor.
Es ist in Wasser unloslich und fillt als weiBer Niederschlag aus Calciumsalz-
losungen auf Zusatz von loslichen Fluoriden aus. Es findet zur Herstellung
von Fluorwasserstoff und als FluBmittel bei metallurgischen Prozessen Ver-
wendung.

Calciumnitrat Ca(NO,), ist ein in Wasser leicht 16sliches Salz, das aus Calcium-
carbonat und Salpetersiure darzustellen ist. Das wasserfreie Salz ist auch in
Alkohol leicht loslich.

Calciumphosphate. Primdres Calciumphosphat Ca(H,PO,), ist eine krystalline
Substanz, die sich in Wasser 16st, wobei ein Teil jedoch als unlésliches sekundires
Salz abgeschieden wird:

Ca(H,PO,), = CaHPO, -+ H,PO, .
Durch Zusatz freier Phosphorsiure kann das Gleichgewicht vollstindig nach
der linken Seite verschoben werden. Das primire Salz ist ein Bestandteil des
Superphosphates, das man als kiinstliches Diingemittel verwendet; es wird durch
Umsetzung von Phosphorit mit Schwefelsiure dargestellt:

Ca,(PO,), + 2 H,S0, — Ca(H,PO,), + 2 CaSO, .
Superphosphat

Das Salz findet auch zur Herstellung von Backpulver Verwendung. Sekunddres
Calciumphosphat CaHPO, wird durch Umsetzung von Calciumchloridlsung
mit sekundirem Natriumphosphat dargestellt. Es bildet ein volumindses,
weiBes Pulver, das in Wasser fast unloslich ist. Man verwendet es medizinisch
als stdrkendes und knochenbildendes Mittel. Beim Erhitzen geht das sekundire
Salz unter Wasserverlust in Calciumpyrophosphat tiber. Tertidres Calcium-
phosphat Cag(PO,), ist ein weiBes in Wasser unlésliches Pulver, das aus Calcium-
salzlosungen durch Natriumphosphat in ammoniakalischer Lésung ausgefillt
wird. Ein basisches Calciumphosphat wird als Nebenprodukt bei der Eisen-
und Stahlgewinnung aus dem Auskleidungsmaterial der Bessemer Birnen
erhalten und unter dem Namen Thomasschlacke als Diingemittel verwendet.

Calciumsulfat CaSO, findet sich in der Natur als Gips und Alabaster. Gips
enthilt 2 Molekiilen Krystallwasser; dieses Dihydrat entsteht auch bei der
Fallung von Calciumsalzlosungen mit Sulfaten. Beim FErhitzen verliert das
Dihydrat zundchst 1Y/, Molekile Wasser und geht in ein sog. Halbhydrat
iber (gebrannter Gips, Stuckgips, Calcium sulfuricum ustum), das in Beriihrung
mit Wasser schnell wieder in das Dihydrat iibergeht und dabei fest wird, voraus-
gesetzt, da die Wassermenge nicht zu groB ist. Das Halbhydrat wird daher
zur Herstellung von Abgiissen, Verbinden, Figuren usw. verwendet. Bei zu
starkem Erhitzen kann das gesamte Krystallwasser ausgetrieben werden, wobei
der Gips seine Fahigkeit, mit Wasser wieder abzubinden, verliert. Man nennt
ihn dann totgebrannt. Gips ist in Wasser etwas loslich; die gesittigte Losung,
die im Liter etwa 2,5g enthilt, wird als Reagens verwendet (Gipswasser).
Calciumsulfat wird durch Kohle in der Hitze zu Calciumsulfid CaS reduziert,
das auch als Nebenprodukt bei der Sodafabrikation nach Lk Brawc erhalten
wird. Calciumsulfid leuchten nach dem Belichten im Dunkeln nach; die Er-
scheinung tritt jedoch nur bei Gegenwart gewisser Verunreinigungen (Spuren
von Kupfer-, Wismut-, Mangan- und anderen Sulfiden) ein. Barium- und
Strontiumsulfid besitzen die gleiche Eigenschaft; alle drei werden als Grundlage
tiur Leuchtfarben verwendet. Beim Kochen von Calciumhydroxyd mit Schwefel
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entstehen Calciumpolysulfide, die in waBriger Losung gegen Hautkrankheiten
und in der Kosmetik als Enthaarungsmittel benutzt werden.

Calciumcarbonat, Calcium carbonicum CaCO; kommt in der Natur als Kalk-
stein, Marmor und Kreide vor. Gefilltes Calciumcarbonat, Calcium carbonicum
praecipitatum, das durch Fillen von Calciumsalzlésungen mit Carbonaten
dargestellt wird, findet medizinische Verwendung und dient auch zur Her-
stellung von Zahnpulvern und Zahnpasten. Eine grébere, rohe Form (Kreide)
wird als billiges Anstrichmittel benutzt (Schlimmkreide). Beim Erhitzen
spaltet Calciumcarbonat Kohlendioxyd ab und geht in Calciumoxyd iber, das
sich aber andererseits mit Kohlendioxyd zu Calciumcarbonat vereinigt. Es
handelt sich also um ein Gleichgewicht:

CaCO, = Ca0 + CO,;
liBt man Kohlendioxyd entweichen, so verliuft die Reaktion bei hoherer
Temperatur rasch quantitativ von links nach rechts. Calciumcarbonat ist in
Wasser unléslich; bei Anwesenheit von freier Kohlensdure wird es zu Calcium-
bicarbonat umgesetzt, das in Wasser merklich 1gslich ist:
CaCO, + H,CO, = Ca(HCOy), .

Beim Erhitzen wird das Bicarbonat wieder zersetzt, wobei Kohlendioxyd ent-
weicht und Calciumcarbonat ausfillt. Quellwasser enthalt meist etwas Calcium-
bicarbonat gelost, besonders reich daran sind saure Mineralquellen. Da die
gelosten Calciumsalze zusammen mit den Magnesiumsalzen die Hérte des Wassers
bedingen, zeichnen sich die sauren Wisser oft durch eine besonders hohe Hérte
aus; in solchen Fillen kann durch bloBes Aufkochen die Hérte verringert
werden, da das geldste Bicarbonat als unlésliches Carbonat abgeschieden wird.
Diesen Anteil der Hirte bezeichnet man als voriibergehende oder tempordire
Hiirte ; der restliche Anteil, der auf andere Calcium- und Magnesiumsalze zuriick-
zufithren ist und beim Kochen nicht verindert wird, heit bleibende oder
permanente Hirte. Der Grad der Harte wird ausgedriickt in Milligramm Calcium-
oxyd pro 100 g Wasser (deutsche Hdrtegrade), oder in Milligramm Calciumcarbonat
in 100 g Wasser (franzosische Hdrtegrade). Hartes Wasser ist zum Speisen
von Dampfkesseln wegen der Abscheidung von Kesselstein ungeeignet; in der
Waischerei bedingt es einen Verlust an Seife, da Calcium- und Magnesiumsalze
sich zu unléslichen Calcium- und Magnesiumseifen umsetzen. Zur Beseitigung der
temporiren Harte fiigt man gelgschten Kalk hinzu, der das geloste Calcium-
bicarbonat zu unléslichem Carbonat umsetzt; die permanente Hérte kann durch
Sodazusatz beseitigt werden, wodurch Calcium- und Magnesiumsalze gleichfalls
als unlésliche Carbonate gefillt werden. Besonders zweckmaBig ist die Verwen-
dung von Permutitfiltern.

Calciumoxyd Ca0 wird in reiner Form durch Glithen von Marmor erhalten.
Fiir technische Zwecke wird Kalkstein in besonderen Ofen gebrannt; als Neben-
produkt erhdlt man dabei Kohlendioxyd. Calciumoxyd ist eine pordse, weille
Substanz, die erst oberhalb von 2500° schmilzt. Mit Wasser setzt sich der
gebrannte Kalk unter starker Wirmeentwicklung zu Calciumhydroxyd um:

Ca0 + H,0 > Ca(OH), .
Calciumoxyd ist daher auch als Trockenmittel geeignet.

Calciumhydroxyd Ca(OH), wird durch Umsetzung von Calciumoxyd mit
Wasser dargestellt; man bezeichnet diesen Vorgang als Loschen. Calcium-
hydroxyd ist ein lockeres, weiBes Pulver, das beim Erhitzen unter Wasser-
verlust wieder in Oxyd iibergeht; es ist in etwa 750 Teilen Wasser 1dslich. Die
gesittigte Losung (Kalkwasser, Aqua calcariae) wird medizinisch verwendet.
Calciumhydroxyd wird als billige Base in Form von Aufschlimmungen (Kalk-
milch) vielfach in der chemischen Industrie verwendet. In Form einer Paste
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dient es, mit Sand gemischt, als Mértel. Man bevorzugt dabei sog. fetten Kalk,
der mit Wasser leicht 16scht und an der Luft besser erhirtet als magerer Kalk,
der aus minderwertigem Kalkstein hergestellt und mit Sand, Ton, Magnesium-
carbonat usw. stark verunreinigt ist. Das Erharten des Mortels beruht auf der
Umsetzung des Calciumhydroxydes mit dem Kohlendioxyd der Luft, wobei die
langsam entstehenden Calciumcarbonatkrystillchen mit den Sandkérnern ein
festes Gefiige bilden, das auch porés genug ist, um weiteren Luftzutritt zu
gestatten. Bei dickem Mauerwerk ist der Erhdrtungsprozell im Inneren meist
erst nach Jahrzehnten beendet.

Chlorkalk, Calcaria chlorata CaCl(OCl) ist das gemischte Calciumsalz der
Chlorwasserstoffsiure und der unterchlorigen Séure. Man gewinnt die Ver-
bindung, indem man das bei der Alkalichloridelektrolyse in grofien Mengen
anfallende Chlor iiber geloschten Kalk leitet, der in gemauerten Riumen in
diinner Schicht ausgebreitet ist:

Ca(OH), - Cl, - CaCl(OC) + H,0 .
Chlorkalk ist ein weilles oder schwach grau gefirbtes Pulver, das nach Chlor
und unterchloriger Sadure riecht und stets durch etwas Calciumhydroxyd ver-
unreinigt ist; in Wasser ist es nur teilweise loslich. Chlorkalk ist ein starkes
Oxydationsmittel, es ist daher ein sehr wirksames Bleich- und Desinfektions-
mittel ; besonders wirksam ist es in saurer Losung infolge der Bildung von freier
unterchloriger Sdure, die bereits durch die Kohlenséure der Luft in Freiheit
gesetzt wird. Das wirksame Prinzip im Chlorkalk ist also der Sauerstoff, und
man sollte den wirksamen Gehalt daher auch auf Sauerstoff, und nicht, wie es
meist geschieht, auf sog. wirksames Chlor beziehen. Mit ausreichenden Mengen
von starken Séuren entsteht durch Umsetzung der freigemachten Chlorwasser-
stoffsdure und unterchlorigen Sdure allerdings freies Chlor:
HCl + HOCl=Cl, + H,0.

Unter diesen Bedingungen soll guter Chlorkalk etwa 35% Chlor liefern.
Fiir medizinische Zwecke wird Chlorkalk jetzt oft durch Chloramin (p-Toluol-
sulfonchloramid-natrium) ersetzt.

Calciumnitrid C,N, entspricht hinsichtlich Darstellung und Eigenschaften
dem Magnesiumnitrid.

Calciumcarbid CaC, wird durch Erhitzen von Calciumoxyd und Kohle auf
Temperaturen von etwa 2000° dargestellt. Mit Wasser zersetzt es sich unter
Bildung von Acetylen, das ein wichtiges Ausgangsmaterial fiir die chemische
Technik darstellt. Die Fabrikation von Calciumcarbid wird daher in aller-
groBtem Malstabe betrieben. Leitet man bei etwa 800° iiber Calciumcarbid
Stickstoff, so entsteht Kalkstickstoff, Calciumcyanamid CaCN,, das infolge
beigemengter Kohle grau gefirbt ist:

CaC, 4+ N, > CaCN, + C.

Kalkstickstoff setzt sich mit Wasser zu Calciumcarbonat und Ammoniak um;
er wird daher zur Gewinnung von Ammoniak und als kiinstliches Diingemittel
in der Landwirtschaft verwendet.

Zement besteht im wesentlichen aus kiinstlich hergestelltem Calcium-Alu-
miniumsilicat; zur Herstellung wird magerer Kalkstein oder eine Mischung von
Kalkstein und Ton bis zum Sintern erhitzt; die erhaltenen Klinker werden dann
gemahlen. Zement hat die Féahigkeit, in Berithrung mit Wasser zu erhérten;
im Gegensatz zu Mortel erhdrtet Zement selbst unter Wasser. Das Abbinden
ist auf die Bildung wasserhaltiger Formen der Calcium-Aluminiumsilicate
zuriickzufiihren.

Glas besteht in der Hauptsache aus Alkali-Calciumsilicaten. Gewohnliches
Glas wird durch Zusammenschmelzen von Kalkstein, Soda und Sand gewonnen.



120 Die Elemente der II. Gruppe des periodischen Systems.

Man steigert dabei die Temperatur im Anfang nur sehr langsam, um das Kohlen-
dioxyd bereits vor Bildung der Schmelze entweichen zu lassen. Flaschenglas
ist durch Eisensalze griin gefirbt. Das gewohnliche Glas (Natronglas) erweicht
bei relativ niedriger Temperatur, man nennt es daher auch weiches Glas; gegen
chemische Agenzien ist es wenig widerstandsfihig. Schon Wasser 16st es in
merklichen Mengen auf, wobei die Losung alkalische Reaktion annimmt. Solches
Glas soll als Arznei- und besonders Ampullenglas nicht verwendet werden, da
Arzneistoffe dadurch unvorhergesehene Umsetzungen erleiden kénnen (Ab-
scheidung freier Alkaloidbasen aus Alkaloidsalzlosungen usw.). Auch fiir
chemische Apparate ist dieses Glas ungeeignet, da der ,,Glasfehler‘ bei Titra-
tionen ganz betrichtliche Werte erreichen kann. Verwendet man bei der Glas-
fabrikation an Stelle von Soda Kaliumcarbonat, so erhilt man schwer schmelz-
bares, sog. hartes Glas, das auch gegen chemische Agenzien viel widerstands-
fahiger ist; fir den Gebrauch in chemischen Laboratorien empfehlen sich be-
sondere Spezialgliser, wie sie etwa von der Firma Schott und Genossen in Jena
hergestellt werden. Fir die Widerstandsfahigkeit von Glasgeriten ist neben
der chemischen Zusammensetzung auch die Art der Herstellung von Bedeutung.
Glaser, die nach der Formung rasch abgekiihlt werden, besitzen so starke innere
Spannungen, daB sie bei mechanischer Beanspruchung leicht springen; je lang-
samer die Abkiihlung erfolgt, um so gréfler ist die Widerstandsfihigkeit. Hoch-
resistente Gliser werden in besonderen Ofen innerhalb von einigen Tagen langsam
auf Zimmertemperatur abgekiihlt. Bei sehr altem Glas beobachtet man oft
Zersetzungserscheinungen, die ohne dufleren AnlaB auftreten und zu Rissen
und Spriingen fiihren. Diese Erscheinung, die man als Entglasen bezeichnet,
beruht auf einem Ubergang der amorphen Silicate in krystallinen Zustand.

Optische Spezialgliser werden aus besonders reinen Ausgangsmaterialien
hergestellt, oft noch unter Verwendung verschiedenartiger Zusitze. Ein Glas,
das sich durch besonders hohe Lichtbrechung auszeichnet, ist das Flintglas,
fir dessen Herstellung man statt Kalk Bleioxyd verwendet. Dieses Bleiglas
wird auch fir wertvolle Glasgerite (Krystallglas) verwendet.

Zum Fiarben von Glas benutzt man Metalle oder Metalloxyde; Kobalt-
oxyd gibt blaue, Kupfer- und Chromoxyd griine Farbung. Rubinglas enthilt
kolloidal verteiltes Gold; Milchglas enthdlt als Triibungsmittel Zinnoxyd,
Antimonoxyd oder Zirkonoxyd.

Nachweis. Calciumsalze erteilen der Flamme eine gelbrote Féarbung; im
Spektrum zeigt sich eine starke rote und eine griine Bande. Das Calcium-
ion ist farblos; es wird durch Carbonat-, Phosphat- und Oxalationen quantitativ
gefallt; Sulfationen geben nur in konzentrierten Losungen eine Fillung, die
auch nicht vollstandig ist. Zur quantitativen Bestimmung fillt man in neutraler
oder schwach essigsaurer Losung als Oxalat und vergliht dieses zum Oxyd,
das man zweckméiBig durch Abrauchen mit Schwefelsdure in das Sulfat tiberfiihrt.

d) Strontium: Sr = 87,63.

Das Element éhnelt in seinen Eigenschaften und seinen Verbindungen sehr
weitgehend dem Calcium; Strontiumsulfat ist schwerer 18slich als Calcium-
sulfat, Hydroxyd und Oxalat sind leichter léslich als die betreffenden Calcium-
verbindungen.

Strontium findet sich in der Natur als Carbonat (Strontianit) und als Sulfat
(Coclestin ) ; das freie Element, das durch Elektrolyse des Chlorides gewonnen
werden kann, ist ein silberglinzendes, dehnbares, weiches Metall vom spezifischen
Gewicht 2,6. Es oxydiert sich an der Luft und setzt sich mit Wasser um; eine
praktische Bedeutung besitzt es nicht.
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Verbindungen. Strontiumbromid, Strontium bromatum SrBr, wird aus Stron-
tiumcarbonat mit Bromwasserstoff dargestellt; es ist in Wasser sehr leicht 16slich
und krystallisiert daraus beim Einengen mit 6 Molekiilen Krystallwasser, das
sich durch Erhitzen leicht vollstindig austreiben 1i8t. Das Salz findet zu-
weilen medizinische Verwendung.

Strontiumnitrat Sr(NO,), wird aus Strontiumcarbonat mit Salpetersidure
dargestellt. Beim Eindunsten krystallisiert es aus heifler Losung wasserfrei,
wiahrend man es beim freiwilligen Verdunsten der kalten Losung als Hydrat
mit 4 Molekiilen Wasser erhilt. Das wasserfreie Salz wird in der Feuerwerkerei
fiir Rotfeuer verwendet ; man zieht das Nitrat anderen Salzen vor, da es zugleich
als Oxydationsmittel wirkt.

Strontiumsulfat SrSO, wird durch Fillen von Strontiumsalzlosungen mit
Sulfaten als weiller, in Wasser wenig l6slicher Niederschlag erhalten. Durch
Reduktion mit Kohle geht es in das Sulfid SrS iber, das zuweilen als Enthaarungs-
mittel benutzt wird.

Strontiumcarbonat SrCO, erhilt man durch Fillen von Strontiumsalzlésungen
mit Carbonaten als weiBlen, in Wasser unldslichen Niederschlag. Als Ausgangs-
material fiir die Herstellung anderer Strontiumsalze verwendet man das natiir-
liche Carbonat (Strontianit). Strontiumcarbonat geht beim Erhitzen unter
Abspaltung von Kohlendioxyd in das Oxyd iiber, die Reaktion verliuft aber
weniger leicht als bei Calciumcarbonat. Mit iiberhitztem Wasserdampf setzt es
sich dagegen leicht zu Strontiumhydroxyd um.

Strontiumoxyd SrO wird durch Glithen von Strontiumnitrat oder Strontium-
hydroxyd erhalten; es bildet ein weiles Pulver, das sich mit Wasser unter
starker Erwirmung zu Strontiumhydroxyd Sr(OH), umsetzt; dieses ist in Wasser
leichter 16slich als Calciumhydroxyd und krystallisiert beim Eindampfen der
Lésung mit 8 Molekiillen Wasser. Strontiumhydroxyd wird zur Abscheidung
des Zuckers aus der Riibenmelasse benutzt; der Zucker wird dabei als Strontium-
saccharat gefillt, das abfiltriert, mit Wasser gewaschen und in wébBriger Sus.
pension durch Kohlendioxyd in Zucker und Strontiumcarbonat zerlegt wird,
so dafl nach der Filtration der Zucker aus der reinen wafrigen Losung gut zur
Krystallisation gebracht werden kann.

Nachweis. Strontiumverbindungen erteilen der Flamme eine intensive,
leuchtendrote Farbung; das Spektrum besitzt charakteristische rote Linien.
Das Strontiumion ist farblos; es wird durch Carbonate und Sulfate gefillt;
Oxalat fillt in essigsaurer Losung nicht.

e) Barium: Ba = 137,36.

Barium kommt in der Natur als Carbonat und als Sulfat (Schwerspat) vor.
Das freie Element wird, wie Calcium und Strontium, durch Elektrolyse des ge-
schmolzenen Chlorides dargestellt ; es ist ein glinzendes Metall vom spez. Gew. 3,6,
das sehr weitgehend dem Strontium #hnelt.

Verbindungen. Bariumchlorid, Barium chloratum BaCl, wird durch Umsetzung
von Bariumcarbonat mit Salzsiure dargestellt; es krystallisiert mit 2 Molekiilen
Wasser in durchsichtigen Tafeln, die in Wasser leicht l6slich sind. Das Salz
findet in der Tiermedizin Verwendung und dient auch als Reagens auf Sulfat-
ionen.

Bariumnitrat Ba(NO,), wird aus dem Carbonat mit Salpetersiure dargestellt.
Es findet in der Feuerwerkerei fiir Griinfeuer Verwendung; fiir den gleichen
Zweck benutzt man an seiner Stelle oft auch das Chlorat Ba(ClO,),.

Bariumsulfat, Barium sulfuricum BaSO, kann durch Fillen von Barium-
salzlosungen mit Sulfaten dargestellt werden. Es ist ein schweres, weiles, in
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Wasser unlosliches Pulver. Die Verbindung dient als weiBe Anstrichfarbe
(Permanentweifl, Blanc fixe) und hat vor Bleiweil den Vorzug, sich unter
der Einwirkung von Schwefelwasserstoff nicht zu schwiirzen. In der Medizin
wird Bariumsulfat als Réntgenkontrastmittel benutzt; fiir diesen Zweck muB
es vollig frei von wasser- und siureloslichen Bariumverbindungen sein, da diese
sebhr stark giftig sind. Bariumsulfat 148t sich durch Erhitzen mit Kohle zu
Bariumsulfid BaS reduzieren; setzt man dieses mit Zinksulfat um, so entsteht
eine Mischung von Bariumsulfat und Zinksulfid, die unter dem Namen Lithopone
als weifle Anstrichfarbe benutzt wird.

Bariumcarbonat BaCO; wird beim Fillen von Bariumsalzlésungen mit Carbo-
naten als weiler, in Wasser unlgslicher Niederschlag erhalten. Fiir die Her-
stellung anderer Bariumverbindungen wird das natiirliche Bariumcarbonat
verwendet. Bariumcarbonat 1afit sich durch bloBes Erhitzen nur schwierig
und unvollsténdig in das Oxyd iiberfahren.

Bariumoxyd BaO stellt man durch Reduktion von Bariumcarbonat mit

Kohle dar:
BaCO; + C - BaO 4 2 CO;

in reiner Form erhdlt man es durch Erhitzen von Bariumnitrat. Bariumoxyd
ist ein weiles Pulver, das sich mit Wasser lebhaft zu Bariumhydroxyd umsetzt.
Beim Erhitzen an der Luft geht das Oxyd unter Sauerstoffaufnahme leicht in
Bariumperoxyd iiber, das fiir die Gewinnung von Sauerstoff aus der Luft und
fiir die Herstellung von Wasserstoffperoxyd von Bedeutung ist. Bariumperoxyd-
hydrat BaO,-8 H,O krystallisiert aus Bariumhydroxydlésungen auf Zusatz von
Wasserstoffperoxyd aus.

Bariumhydrozyd Ba(OH), wird durch Umsetzung von Bariumoxyd mit
Wasser gewonnen; es ist in Wasser leichter loslich als Calcium- und Strontium-
hydroxyd und krystallisiert aus der Lisung beim Eindampfen mit 8 Molekiilen
Wasser. Die wafirige Losung (Barytwasser), die stark alkalisch reagiert, dient
als Reagens auf Kohlendioxyd. In der quantitativen Analyse und in der pré-
parativen Chemie bevorzugt man in vielen Fillen Bariumhydroxyd vor anderen
Alkalien, da ein Uberschuf8 durch Kohlendioxyd oder Sulfationen leicht unloslich
abgeschieden werden kann.

Nachweis. Bariumverbindungen erteilen der Flamme eine griine Firbung;
das Spektrum zeigt mehrere Linien in griin und orange. Das Bariumion ist
farblos, es wird durch Carbonate und Sulfate quantitativ geféllt; Chromate
und Dichromate fillen bei Gegenwart von Natriumacetat quantitativ gelbes
Bariumchromat BaCrO,. Bariumsulfat ist in heifler konzentrierter Schwefelsiure
zu Ba(HSO,), loslich.

Die in Wasser oder Siuren l§slichen Bariumverbindungen sind stark giftig;
als erstes Gegenmittel kann Natriumsulfat gegeben werden.

f) Radium: Ra = 226,05.

Radium wurde im Jahre 1898 von Frau M. CURIE entdeckt; es ist ein Begleit-
element der Uranerze und entsteht durch freiwilligen Atomzerfall des Urans.
Chemisch dhnelt das Element stark dem Barium. Das freie Metall kann durch
Elektrolyse von Radiumchlorid dargestellt werden; es ist silberglanzend, oxydiert
gich an der Luft und setzt sich mit Wasser um. Das Hydroxyd ist stark basisch
und in Wasser leichter loslich als Bariumhydroxyd; Chlorid und Sulfat sind in
Wasser schwerer loslich als die entsprechenden Bariumverbindungen. Radium
kommt hauptsichlich als Bromid RaBr,:2H,0 und als Sulfat RaSO, in den
Handel. Die verfiigbaren Mengen sind sehr gering, da 1000 kg der reichsten Uran-
erze nur etwa 0,2 g Radium liefern; die Weltproduktion betrigt jetzt etwa

30—40 g pro Jahr.
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Radium gehort zu einer Gruppe von Elementen, deren Atome einem frei-
willig ablaufenden Zerfall unterliegen; die Natur und die Geschwindigkeit
dieses Zerfalles lassen sich kiinstlich nicht beeinflussen. Der langsame Atom-
zerfall ist von Strahlungen begleitet, denen man eine glinstige Wirkung auf den
Organismus, ganz besonders eine giinstige Beeinflussung der Krebskrankheiten
zuschreibt. Daher finden Radiumverbindungen und andere radioaktive Stoffe
vielfach Verwendung in der Medizin. Die Bestrahlung mit stark wirksamen
Radiumpréiparaten muB sorgfiltig dosiert werden, da sonst schwere Verbrennungs-
schiden auftreten.

Radiumpriparate leuchten im Dunkeln; die Strahlen bringen phosphores-
cierende Stoffe zum Aufleuchten, ionisieren Luft, schwérzen die photographische
Platte und zersetzen zahlreiche andere Stoffe; Kleinlebewesen werden in kurzer
Zeit getotet. Die Strahlung vermag andere Stoffe in gewisser Schicht, deren
Stirke von der Natur des Stoffes abhingt, zu durchdringen; darauf beruht die
Tiefenwirkung in der Therapie. Eine Bleischicht von einigen Millimetern Stéirke
hilt die Strahlung zuriick, man hebt die Radiumpriparate daher in Blei-
kapseln auf.

Die von radioaktiven Stoffen ausgesendete Strahlung 148t sich wegen ihrer
ionisierenden Wirkung mit Hilfe eines aufgeladenen Elektroskopes nachweisen;
aus der Geschwindigkeit, mit der das Elektroskop entladen wird, kann man die
Intensitiat der Strahlung bestimmen und damit auf die Menge der radioaktiven
Substanz schliefen.

g) Radioakfivitiit.

Im Jahre 1896 wurde erstmalig von BECQUEREL beobachtet, daBl Uran-
erze unsichtbare Strahlungen aussenden, die die photographische Platte
schwirzen und die Fihigkeit haben, andere Stoffe zu durchdringen. Bei
niherer Untersuchung dieser Erscheinung fand das Ehepaar CURIE, dafl diese
Eigenschaft in hervorragendem Mafle gewissen stindigen Begleitstoffen der
Uranerze zukommt; es gelang ihnen, die hochwirksamen Stoffe anzureichern
und schlieBlich daraus ein neues, bis dahin unbekanntes Element zu isolieren,
das sie Radiuwm nannten., Dabei zeigte sich auch, daBl Uran die gleiche Eigen-
schaft besitzt, aber in sehr viel geringerem MafBle. Heute kennen wir noch eine
betrichtliche Zahl anderer radicaktiver Elemente. Die Strahlung 148t sich nicht
nur durch die Schwirzung der photographischen Platte, sondern auch auf
mancherlei andere Art nachweisen. Es ist bereits gesagt worden, daBl ein auf-
geladenes Elektroskop rasch entladen wird, daB lebende Zellen geschidigt
werden und daB durch sie zahlreiche chemische Reaktionen ausgelost werden.
Man kann die Strahlung auch direkt sichtbar machen; liBlt man sie auf einen
phosphorescierenden Stoff, wie Zinksulfid (Smporsche Blende) oder Barium-
platincyaniir, auftreffen, so leuchten die von der Strahlung getroffenen Stellen
auf. Es ist sogar gelungen, den Gang der Strahlung sichtbar zu machen, indem
man sie eine mit Wasserdampf iibersittigte Kammer passieren 148t (WIiLsoNsche
Nebelkammer); dabei wird der Gang der Strahlung durch Nebelstreifen gekenn-
zeichnet, die sich bei geeigneter Beleuchtung sogar photographieren lassen.
In mancher Hinsicht zeigt die radioaktive Strahlung gewisse Ahnlichkeit mit
kurzwelligem Licht; sie ist jedoch viel hirter als Lichtstrahlung und vermag
Materie zu durchdringen; das Durchdringungsvermégen ist jedoch nicht un-
begrenzt und ist abhéngig von der Natur der Materie.

Die radioaktive Strahlung ist nicht einheitlich; 148t man sie ein Magnetfeld
passieren, so wird ein Teil zum positiven, ein anderer Teil zum negativen Pol
hin abgelenkt, wihrend ein weiterer Teil unabgelenkt hindurchgeht. Den nach
dem negativen Pol hin ablenkbaren Anteil nennt man «-Strahlen, den nach
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dem positiven Pol ablenkbaren Anteil §-Strahlen, den nicht beeinfluBbaren
Rest y-Strahlen. Die - und f-Strahlen miissen materieller Natur sein, ver-
ursacht durch Stoffteilchen, die aus der radioaktiven Substanz herausgeschleudert
werden, wihrend die y-Strahlen Schwingungen sind, die durch die «- und g-Strah-
lung sekundir verursacht werden. Man kennt jetzt noch andere Arten sekundérer
Strahlung, die mit der y-Strahlung nicht identisch sind und gleichfalls durch die
«- und f-Strahlung verursacht werden. Uber die Natur der verschiedenen
Strahlungsarten geben ihre Eigenschaften Aufschluf}. «-Strahlen werden viel
leichter absorbiert und besitzen ein etwa 100fach stérkeres Ionisierungsvermégen
als f-Strahlen. y-Strahlen besitzen ein viel hoheres Durchdringungsvermégen
als «- und f-Strahlen; sie verhalten sich wie sehr harte Rontgenstrahlen. Die
Teilchen der a-Strahlen sind doppelt positiv geladene Heliumatome, die aus der
strahlenden Substanz herausgeschleudert werden; B-Teilchen besitzen eine nega-
tive Ladung und die scheinbare Masse von /,4,, eines Wasserstoffatoms, sie sind
Elektronen. Die Geschwindigkeit, mit der «- und §-Teilchen ausgestofen werden,
ist bei den einzelnen radioaktiven Elementen verschieden; die Anfangs-
geschwindigkeit der o-Strahlen schwankt zwischen /;; und 1/,, der Licht-
geschwindigkeit, die der §-Strahlen zwischen 1/, und ¥/, der Lichtgeschwindigkeit.

Radioaktive Elemente stoBen also fortwihrend Bestandteile ihrer eigenen
Materie aus, und zwar in Form von doppelt positiv geladenen Heliumatomen oder
von Elektronen. Dieser Vorgang muB natiirlich mit einer tiefgreifenden Anderung
des eigenen Baues verbunden sein. Die ausgestrahlten «-Teilchen kénnen nur
dem Atomkern entstammen ; wir wissen jetzt, da auch die f-Teilchen aus Atom-
kernen und nicht aus Elektronenschalen herrithren. Wir miissen annehmen,
daB in den Atomkernen der radioaktiven Elemente Explosionen stattfinden,
bei welchen Teile des Kernes herausgeschleudert werden. Die dabei freiwerdende
Energie ist ungeheuer viel grofler als die bei gewdhnlichen chemischen Reaktionen
auftretende Energie. Der radioaktive Zerfall 148t sich daher auch kiinstlich
(etwa durch Energiezufuhr) nicht beeinflussen. Die freiwillig ablaufenden Ver-
dnderungen radioaktiver Atome stehen daher auch mit unserer Vorstellung von
der Unteilbarkeit der Atome nicht im Widerspruch, da es sich hier um Vor-
géinge besonderer Art handelt, die wir mit gewShnlichen chemischen Mitteln
nicht beeinflussen und schon gar nicht kiinstlich hervorrufen konnen (vgl.
auch die Einfithrung).

Betrachten wir nun, wie die Strahlung sich fiir das strahlende Atom aus-
wirkt. Nehmen wir ein beliebiges radioaktives Element 4 von der Ordnungs-
zahl a@. Die Atome dieses Elementes besitzen a freie positive Ladungen im
Kern und a-Elektronen in der Hiille, die sich auf die verschiedenen Bahnen
verteilen. Der Kern besitzt auler den freien positiven Ladungen noch eine
gewisse Zahl weiterer positiver Ladungen, die aber nicht frei, sondern durch
Kernelektronen neutralisiert sind. Wenn dieses Atom 4 nun ein «-Teilchen,
also ein doppelt positiv geladenes Teilchen vom Atomgewicht 4, ausstoBt, so
hinterbleiben im Kern a—2 freie positive Ladungen, die Schale hat aber zunéchst
noch a-Elektronen, also 2 mehr als den freien Kernladungen entspricht; es
ist also ein doppelt negativ geladenes Ion. Dieses Ion verliert bald 2 Elektronen
aus der Schale und stabilisiert sich so zu einem elektrisch neutralen Gebilde.
Die nachtragliche Stabilisierung ist jedoch nicht mit §-Strahlung zu verwechseln;
diese ist ja durch ausgestoBene Kernelektronen bedingt. Als Folge der Aus-
sendung eines «-Teilchens ist also aus dem Atom A ein neues Atom entstanden,
dessen Masse um 4 geringer ist als die von 4. Das neue Atom hat die Kern-
ladungszahl a—2, also auch die Ordnungszahl a—2. Dies bedeutet, dafl das Atom
des Elementes 4 in ein Atom eines anderen Elementes (ndmlich von der Ord-
nungszahl a—2) iibergegangen ist, welches im periodischen System zwei Stellen
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vor dem Element 4 steht. Das ausgestoBene «-Teilchen nimmt aus seiner Um-
gebung 2 Elektronen auf und geht dabei in ein Heliumatom iber.

Bei Aussendung eines -Teilchens aus einem Atom B von der Ordnungs-
zahl b wird eine neue positive Kernladung frei, so dafl insgesamt b 4 1 freie
positive Kernladungen vorhanden sind, auf die zunichst aber nur b-Elektronen
in die Schale kommen ; es handelt sich also um ein positives Ton, das aber sekundar
aus seiner Umgebung ein Elektron aufnimmt und sich so elektrisch stabilisiert.
Damit ist das Atom B in ein Atom eines anderen Elementes von der Ordnungszahl
b+ 1 ibergegangen, das im periodischen System eine Stelle hinter dem
Element B steht.

Die Verhéltnisse werden nun meist dadurch kompliziert, daff die beim
radioaktiven Zerfall entstehenden Elemente wieder radioaktiv sind und weiter
zerfallen, so dafi man ganze Reihen radioaktiver Stoffe aufstellen kann.

Strahlt ein Atom ein o-Teilchen und die beiden folgenden Zerfallsprodukte
strahlen je ein B-Teilchen aus, so ist das erste Tochterelement um zwei Stellen
nach links geriickt, die beiden folgenden Tochterelemente riicken aber wieder
um je eine Stelle nach rechts, so da schlieBlich das dritte Tochterelement sich
an der gleichen Stelle des periodischen Systems befindet wie das Mutterelement,
mit dem Unterschied, dal es inzwischen um 4 Einheiten leichter geworden
ist. Das urspriingliche und das neue Atom haben gleiche positive Kernladung
(also gleiche Ordnungszahl) und gleiche Anzahl von Elektronen in der Hiille;
beide miissen sich also chemisch vollstéindig gleich verhalten. Man nennt solche
Atome ¢sotop. Die meisten Elemente stellen Mischungen von Isotopen dar, die
aber immer in konstantem Verhiltnis vorhanden sind; daher kommt es auch,
daf die Atomgewichte nicht- ganzzahlig sind, sondern das Mittel aus den Isotopen
darstellen. Die Trennung von Isotopen ist zuweilen nach physikalischen Methoden
gelungen, wobei gerade die Unterschiede in den Dichten eine Rolle spielen. In
Isotopengemischen, wie sie die Elemente gewhnlich darstellen, kann man die
verschiedenen Isotopen mit Hilfe der Massenspektroskopie nachweisen. Es setzt
sich z. B. das Element Kalium aus Isotopen von den Atomgewichten 39 und 41
zusammen, Schwefel aus den Isotopen 32, 33, 34 usw. In neuerer Zeit macht
gerade das sog. schwere Wasser von sich reden, an dessen Aufbau das Wasser-
stoffisotop vom Atomgewicht 2 beteiligt ist. Dieser Wasserstoff hat die gleichen
chemischen Eigenschaften wie der Wasserstoff 1; seine Atomkerne besitzen
jedoch 2 positive Ladungen und ein Elektron, ferner natiirlich ein Elektron
in der Schale, wihrend der Wasserstoff 1 eine positive Ladung im Kern und ein
Elektron in der Schale besitzt.

Ganz reines Radium sendet nur «-Strahlen aus; von den 88 freien positiven
Kernladungen eines strahlenden Radiumatoms werden 2 ausgestoBen und es
entsteht ein Atom des Elementes von der Ordnungszahl 86 Radon. Radon, auch
Radiumemanation genannt, ist ein Gas, das man vom Radium abtrennen kann; es
ist selbst auch radioaktiv. Radon sendet wieder a-Strahlen aus und geht dabei
In ein Isotop des Elementes von der Ordnungszahl 84, das wiederum radio-
aktiv ist und iiber eine Reihe von weiteren radioaktiven Zwischengliedern
schlieBlich in ein Bleiisotop vom Atomgewicht 206 iibergeht. Auf diesem
angedeuteten Wege geht also Radium schlieBlich in Blei iiber. Das Radium
ist aber noch nicht das Anfangsglied der Reihe, sondern es entsteht selbst in
einer dhnlichen Zerfallsreihe aus Uran; wir nennen die ganze Reihe daher Uran-
rethe, Radium stellt ein Zwischenglied dieser Reihe dar. Die Geschwindigkeit,
mit der die einzelnen Glieder zerfallen, ist nicht gleich. Ein MaB fiir die Zerfalls-
geschwindigkeit ist die sog. Halbwertszeit, das ist die Zeit, in der von einer
radioaktiven Substanz gerade die Hilfte umgewandelt wird. Die Halbwerts-
zeit des Radiums betrigt 1733 Jahre; in dieser Zeit wandelt sich also das Radium
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zur Hélfte in Radon um. Von dem Rest wird in weiteren 1733 Jahren wiederum
die Hilfte umgewandelt usf. Radon hat eine Halbwertszeit von 3,85 Tagen,
ist also sehr kurzlebig. Esist klar, daB bei ungestértem Verlauf sich ein konstantes
Verhiltnis zwischen Radium und Radon einstellen muB. Die folgende Ubersicht
zeigt die Umwandlung in der Uranreihe. Die Zahlen geben die Elementnummer,
dahinter das Atomgewicht in Klammern und darunter die Halbwertszeit an.

Pb
82 (206) __
\
B

, 82@10) <P 83(210) £ 84(210)
16 Jahre 4,85 Tage 136,5 Tage
«/

81 (210) «——*—— 83 (214)

2,2 Min, 19,5 Min.

/
Ra

82 (214) «—— @ =

84 (218) «— 86 (222) <% 88 (226) «— 90 (230)

26,8 Min. 3,05 Min 3,85 Tage 1733 Jahre 74 000 Jahre \
x

2 9138y L 92234

/ 1,17 Min. 2-10*Jahr
R

90 (234) «——2Z 92 (238)
23,8 Tage 4,5-10° Jahr

Die Elemente 83, 84, 90 und 92 kommen zweimal vor, das Element 82 sogar
dreimal; es handelt sich dabei um Isotope mit gleichen chemischen, aber
verschiedenen radioaktiven Eigenschaften. Man kann diese Zwischenglieder
nach den fir das betreffende Element iiblichen Eigenschaften isolieren und
dann ihre Eigenschaften untersuchen. Alle Zwischenglieder kommen stets
zusammen mit ihren Muttersubstanzen vor, vorausgesetzt, daB man sie nicht
gerade eben auf chemischem Wege getrennt und rein dargestellt hat. Zwischen
allen Gliedern, mit Ausnahme des Anfangs- und des Endgliedes der ganzen
Reihe, stellt sich im Laufe der Zeit ein bestimmtes, konstantes Mengenverhiltnis
ein, das fiir Uran und Radium 1: 3,3-10-7 betrégt.

Interessant, aber noch nicht beantwortet ist die Frage, ob jenseits des Urans
noch Elemente mit hoéherer Ordnungszahl existieren, die Muttersubstanzen
des Urans darstellen kénnen. Man hat solche mdéglichen Elemente bereits vor-
sorglich mit dem Namen 7Transurane belegt.

Neben der Uranreihe gibt es noch zwei andere radioaktive Reihen: die
Thorium- und die Aktintumreihe; beide geben als Endprodukte der Umwandlung
wieder Blei, und zwar ist das Blei aus Thorium das Isotop 208, das aus Aktinium
das Isotop 206. In neuerer Zeit verwendet man medizinisch statt Radium
oft auch Thoriumpriparate.
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24. Die Elemente der I. Gruppe des periodischen Systems:
Lithium, Natrium, Kalium, Rubidium, Caesium.

Die Gruppe umfaft die in der Tabelle 3 gewohnlich gesetzten Elemente
der I. Gruppe des periodischen Systems; das Element 87, das zur gleichen
Gruppe gehoért, ist noch nicht bekannt. Man faBt die Elemente auch unter
dem Namen Alkalimetalle zusammen. Alle Elemente stellen einwertige Metalle
dar; ihre spezifischen Gewichte nehmen mit dem Atomgewicht zu, die Schmelz-
und Siedepunkte fallen in der gleichen Reihenfolge. Die Elemente sind aufBer-
ordentlich reaktionsfihig, oxydieren sich an der Luft sehr schnell und zersetzen
Wasser stiirmisch. Die Reaktionsfahigkeit nimmt in der Reihe mit steigendem
Atomgewicht zu. Die Hydroxyde sind sehr starke Basen, die sich durch Erhitzen
nicht in Oxyde iiberfiihren lassen. Die Salze der Alkalimetalle sind fast durchweg
in Wasser leicht 16slich; eine gewisse Ausnahme machen die Lithiumsalze, von
denen Phosphat und Carbonat schwerléslich sind; auch das Lithiumhydroxyd
ist viel weniger 16slich als die Hydroxyde der anderen Alkalimetalle.

a) Lithium: Li = 6,940.

Lithium ist in kleinen Mengen in der Natur weit verbreitet; reiche Vor-
kommen, die zur Gewinnung ausreichen, sind dagegen selten. Zuweilen findet
es sich als Lithiumglimmer; zur Darstellung des Elementes und seiner Ver-
bindungen dient hauptsichlich ein Mineral (Amblygonit), das aus gemischtem
Lithium-Aluminium-Phosphat und -Fluorid besteht. Das freie Element wird.
durch Elektrolyse des geschmolzenen Chlorides dargestellt; es ist ein silber-
glinzendes Metall, das sich an der Luft rasch mit einer Oxydschicht iiberzieht;
es zersetzt lebhaft Wasser und vereinigt sich direkt mit Wasserstoff zu Lithium-
hydrid LiH und mit Stickstoff zu Lithiumnitrid Li;N. Mit dem spez. Gew.
0,53 ist Lithium das leichteste Metall; es schmilzt bei 180° und siedet bei
etwa 1600°.

Verbindungen. Lithiumchlorid LiCl wird aus Lithiumcarbonat mit Salzsiure
dargestellt; es ist ein weilles, krystallines, hygroskopisches Pulver, das sich sehr
leicht in Wasser 16st und auch in Alkohol gut 18slich ist. Lithiumchlorid ist
im Gegensatz zu den anderen Alkalichloriden auch in einer Mischung von
Alkohol und Ather 16slich und kann damit von den anderen Alkalichloriden
getrennt werden.

Lithiumcarbonat, Lithium carbonicum Li,CO; wird durch Fillen einer starken
Lithiumchloridlésung mit Natriumcarbonat bei Siedehitze dargestellt. Es
ist ein weilles Pulver, das in 80 Teilen kaltem und in 140 Teilen siedendem
Wasser 16slich ist; eine kaltgesittigte Lithiumcarbonatlésung triibt sich daher
beim Erhitzen. Die Verbindung wird medizinisch gegen Gicht verwendet,
da das Lithiumsalz der Harnsdure eine gewisse Wasserloslichkeit besitzt.

Lithiumphosphat Li;PO, wird aus Lithiumsalzlgsungen durch Phosphate
als weiller, in Wasser sehr schwer loslicher Niederschlag gefillt. Alle iibrigen
Alkaliphosphate sind in Wasser leicht 16slich.

Nachweis. Lithiumverbindungen firben die Flamme rot; das Spektrum
zeigt eine Linie im Hellrot und eine weniger starke Linie im Orange. Zur
Trennung von anderen Alkaliverbindungen kann die Fillung als Carbonat und
besonders als Phosphat und die Léslichkeit des Chlorides in Atheralkohol dienen.

b) Natrium: Na = 22,997.

Yorkommen. Natriumverbindungen sind in der Natur auBerordentlich weit
verbreitet; besonders haufig ist das Chlorid. Meerwasser enthilt im Durch-
schnitt etwa 2,5% Kochsalz, daneben noch etwa 1% andere Salze. Reines
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krystallisiertes Kochsalz findet sich in vielen Lagerstitten, so z. B. in StaBfurt.
In Chile kommen grofe Lager von Natriumnitrat (Chilesalpeter) vor; Natrium
ist ferner ein Bestandteil vieler natiirlicher Silicate, aus denen durch Ver-
witterung 16sliche Natriumverbindungen entstehen.

Darstellung. Das freie Metall wurde frither durch Reduktion des Carbonates
mit Kohle dargestellt. Jetzt gewinnt man es durch Elektrolyse von ge-
schmolzenem Natriumchlorid oder besser von geschmolzenem Natriumhydroxyd,
dessen Schmelzpunkt bedeutend tiefer liegt.

FEigenschaften. Natrium ist ein weiches, an frischen Schnittflichen silber-
glinzendes Metall, das sich an der Luft schnell mit einer Oxydschicht iiber-
zieht; es schmilzt bei 97,5° und siedet bei 880°. Natrium zersetzt Wasser mit
grofler Heftigkeit; auch mit Alkohol setzt es sich um. Beide Reaktionen kénnen
zur Erzeugung von nascierendem Wasserstoff fiir Reduktionen dienen. Zur
Umsetzung mit Wasser bevorzugt man fiir diesen Zweck jedoch eine Natrium-
Quecksilberlegierung (Natriumamalgam), die sich langsamer und weniger
stiirmisch umsetzt. Natrium muB unter Petroleum oder Benzol aufgehoben
werden.

Verbindungen. Natriumchlorid, Kochsalz, Steinsalz, Natrium chloratum NaCl
wird durch Abbau von Salzlagern oder durch Eindunsten von Salzsolen und Meer-
wasser bis zur Krystallisation gewonnen. Durch einen langsamen, freiwilligen
VerdunstungsprozeB sind die Salzlager aus Meerwasser entstanden. Dabei hat
sich zuerst das Kochsalz in reiner, krystallisierter Form (Wiirfel) abgeschieden,
und zum SchluB sind dann aus den konzentrierten Mutterlaugen auch die
iibrigen Salze ausgefallen, die jetzt iiber dem Kochsalz lagern. Zum Abbau
der Kochsalzlager muf} die obere Schicht der aus den Mutterlaugen entstandenen
Salze abgerdumt werden; diese Salze fiihren daher auch den Namen Abraum-
salze. Diese galten friiher als wertlos, haben aber dann als Quelle fiir die Ge-
winnung von Kaliumsalzen und anderen Verbindungen eine betrichtliche Be-
deutung gewonnen.

Ist Kochsalz durch Magnesiumsalze verunreinigt, so wird es an der Luft
feucht und schmeckt bitter; durch Umkrystallisieren kann es nicht gereinigt
werden, da es in heilem und kaltem Wasser nahezu gleich 16slich ist (100 Teile
Wasser losen rund 35 Teile Kochsalz). Zur Reinigung fillt man gesittigte
Kochsalzlosung mit starker Salzsiure oder gasformigem Chlorwasserstoff.

Kochsalz bildet das Ausgangsmaterial fiir die Herstellung anderer Natrium-
verbindungen und zur Gewinnung von Chlor und Chlorwasserstoff; mit Kis
oder Schnee gibt es eine Kéltemischung, die etwa —20° erreicht. Medizinisch
dient das reine Salz zur Herstellung der physiologischen Kochsalzlosung (9 g
Kochsalz in 1 Liter Wasser) und der RiNeERschen Losung (6 g NaCl, 0,1 g CaCl,,
0,1 ¢ NaHCO,, 0,075 g KCl in 1 Liter Wasser), die beide mit Blut isotonisch
sind. Reines Natriumchlorid wird auch als Urtitersubstanz in der Argento-
metrie benutzt.

Natriumbromid, Natrium bromatum NaBr kann durch Umsetzen von Brom
mit heifler Natronlauge oder aus Eisenbromiirbromid mit Natriumcarbonat
dargestellt werden. Bei dem ersten Verfahren tropft man Brom in eine heifle
Losung von Natriumhydroxyd ein; man erhélt dabei neben Natriumbromid
auch Natriumbromat:

6 NaOH -+ 3 Br, - 5 NaBr -+ NaBrO, + 3 H,0 .
Die Losung wird zur Trockne eingedampft und der Riickstand zur Reduktion des
Bromates mit Kohle gemischt und schwach gegliiht; danach zieht man das
Reaktionsprodukt mit Wasser aus, filtriert und dampft zur Krystallisation
ein. Nichtreduziertes Bromat wiirde sich beim Ansiuern der Losung durch
Ausscheidung von freiem Brom zu erkennen geben.
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Nach dem zweiten Verfahren setzt man Brom bei Gegenwart von etwas

Wasser mit einem kleinen UberschuB8 von Eisen zu Eisen-(2)-bromid um:
Fe 4+ Br, - FeBr,;
man filtriert vom iiberschiissigen Eisen ab, fiigt der Losung so viel Brom hinzu,
daB Fe,Br; (FeBr,-2 FeBr,) entsteht:
3 FeBr, + Br, — Fe,Br,
und setzt dieses dann mit der genau berechneten Menge Natriumcarbonat um:
Fe;Brg + 4 Na,CO, + 4 H,0 — 8 NaBr + Fe,(OH), 1- 4 CO,.

Die Losung wird schlieBlich filtriert und zur Krystallisation eingedampft;
sollte Natriumcarbonat im Uberschu8 angewendet worden sein, so neutralisiert
man mit Bromwasserstoff.

Natriumbromid ist eine weile, krystalline, hygroskopische Substanz, die
in Wasser sehr leicht 16slich ist und sich auch gut in Athyl- und Methylalkohol
16st. Das Salz findet als Beruhigungsmittel medizinische Verwendung.

Natriumjodid, Natrium jodatum NaJ wird analog dem Bromid dargestellt;
technisch wird das Verfahren iiber Eisenjodiir bevorzugt. Natriumjodid ist
ein weilles, krystallines, hygroskopisches Pulver, das sich in Wasser und Alkohol
leicht 16st; es wird medizinisch verwendet.

Natriumhydroxyd, Atznatron, Natrium causticum, Natrium hydricum NaOH
wurde frither aus Natriumcarbonat und geléschtem Kalk dargestellt:

Na,CO, + Ca(OH), < CaCO, + 2 NaOH .
Jetzt gewinnt man es ausschlieflich durch Elektrolyse von Natriumchlorid-
losung. Aus dem Gleichgewicht:
Nat+4 CI'+ H++ OH’

H,0

werden an der Kathode Wasserstoff-, an der Anode Chlorionen entladen, so
dall Wasserstoff- und Chlorgas entweichen und in der Lésung Natriumhydroxyd
zuriickbleibt. Die Schwierigkeit bei der technischen Ausfithrung liegt darin,
zu verhindern, daB8 Chlorgas sich sekundir mit Natronlauge umsetzt. Dafiir
kommen hauptsichlich zwei Verfahren in Betracht. Bei dem einen wird die Anode,
die aus Graphit besteht, von dem Kathodenraum durch ein Diaphragma getrennt;
dieses besteht aus Asbest oder porisem Zement und liBt zwar die Chlorionen
passieren, verhindert aber den Zutritt des freien Chlors zu dem Natriumhydroxyd
im Kathodenraum. Bei dem anderen Verfahren bildet eine Quecksilberschicht
am Boden der Zelle die Kathode, als Anode dienen auch hier wieder Graphitstibe.
Die Natriumionen werden an der Quecksilberkathode entladen, und das metal-
lische Natrium 16st sich im Quecksilber auf. Das Natriumamalgam wird in
einem anderen Raum mit Wasser zersetzt, und das Quecksilber flieBt wieder
in die Zelle zuriick.

Natriumhydroxyd ist eine weile, zerfleiliche Masse, die in Stiicken oder
in Stangen in den Handel kommt; an der Luft nimmt es begierig Kohlendioxyd
auf und enthilt daher stets etwas Carbonat. Natriumhydroxyd wird fiir zahl-
reiche technische Prozesse, besonders auch zur Seifenfabrikation, gebraucht.
Durch Erhitzen 1aBt es sich nicht in das Oxyd iiberfiihren; dieses ist durch
Erhitzen von Natriumnitrat mit Natriummetall unter LuftabschluB zugiinglich:

2NaNO; 4+ 10 Na - 6 Na,0 + N, ,
es besitzt aber keine praktische Bedeutung,

Natriumperoxyd Na,O, wird durch Erhitzen von Natriummetall in einem
Strom kohlendioxydfreier Luft dargestellt. Es stellt ein korniges, gelbliches
Pulver dar, das sich mit Wasser unter starker Wirmeentwicklung zu Natrium-
hydroxyd und Wasserstoffperoxyd umsetzt, das sich aber infolge der starken

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 9
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Erwirmung und der alkalischen Reaktion teilweise unter Sauerstoffentwicklung
zersetzt ; bei langsamer Umsetzung und ausreichender Kiihlung ist die Zersetzung
jedoch unbedeutend. Natriumperoxyd findet als starkes Oxydations- und wirk-
sames Bleichmittel Verwendung.

Natriumhypochlorid NaOCl wird vielfach gleichfalls als Oxydations- und
Bleichmittel verwendet; es ist nur in Losung bestindig. Man stellt die Bleich-
lauge durch Einleiten von Chlor in kalte Natronlauge her; technisch verfahrt
man jedoch meist so, dal man Kochsalzlosung ohne Diaphragma elektrolysiert
und fiir gute Durchmischung sorgt, so dal Chlor und Natronlauge sofort mit-
einander weiterreagieren konnen.

Natriumsulfat, Glaubersalz, Natrium sulfuricum Na,S0, findet sich in
manchen Mineralquellen (Karlsbad, Friedrichshall); es wird als Nebenprodukt
der Salzsdurefabrikation aus Kochsalz mit Schwefelsiure gewonnen. Das
Salz krystallisiert mit 10 Molekiilen Wasser in groBen, durchsichtigen Prismen,
die an der Luft einen Teil ihres Krystallwassers verlieren und sich dabei triiben.
Glaubersalz wird hauptsichlich in der Tiermedizin als Abfiilhrmittel verwendet.
Das Salz schmilzt bei 32° in seinem Krystallwasser und verliert bereits bei
40—50° 9 Molekiile Wasser. Die Verbindung mit 1 Molekiill Wasser wird unter
der Bezeichnung Natrium sulfuricum siccatum in der Humanmedizin benutzt;
sie wird oft auch als indifferentes Trockenmittel verwendet.

Natriumsulfat wird in groen Mengen fiir die Sodafabrikation nach dem
Verfahren von LEBLANC hergestellt.

Saures Natriumsulfat, Natriumbisulfot NaHSO, wird bei der Gewinnung von
Salpetersidure aus Chilesalpeter als Nebenprodukt gewonnen; es entsteht auch,
wenn man Natriumchlorid mit Schwefelsdure in der Kélte umsetzt. Es Iost
sich in Wasser mit stark saurer Reaktion.

Saures Natriumsulfit, Natriumbisulfit NaHSO, erhilt man durch Einleiten
von Schwefeldioxyd in Sodaldsung:

Na,C0, + 2 80, + H,0 2 NaHSO, + CO, .

Das Salz stellt farblose, in Wasser leicht 16sliche Krystalle dar; es wird in der
organischen Chemie zur Abscheidung von Aldehyden und Ketonen als Bisulfit-
verbindungen verwendet. Es ist zu beachten, daBl das Salz und seine Losungen
sich an der Luft leicht zu Sulfat oxydieren.

Natriumsulfit Na,SO, wird durch Umsetzung von Natriumbisulfit mit
Natriumhydroxyd oder Soda hergestellt. Es krystallisiert mit 7 Molekiilen
Wasser in farblosen Prismen, die sich in Wasser leicht l6sen. Man benutzt
das Salz im Laboratorium zur Herstellung von Schwefeldioxyd.

Natriumthiosulfat Na,S,0, gewinnt man durch Kochen von Natriumsulfit-
I6sung mit Schwefel; es krystallisiert in groflen, durchsichtigen Krystallen mit
5 Molekiilen Wasser. Das Salz dient zum Fixieren photographischer Negative:
dabei wird das beim Entwickeln des Bildes nichtreduzierte Bromsilber zu Natrium-
silberthiosulfat geldst:

AgBr -+ Na,S,0, - NaAgS,0, 4+ NaBr;

dieses bildet mit iiberschiissigem Thiosulfat eine leichtlésliche Doppelverbindung,
die keine Silberionen liefert, so daB3 es nicht zu einer riickldufigen Reaktion
kommt. Natriumthiosulfat wird ferner in der Jodometrie und als Antichlor
in der Bleicherei benutzt.

Natriumsulfid Na,S erhilt man durch Reduktion von Natriumsulfat mit
Kohle oder durch Einleiten von Schwefelwasserstoff in Natronlauge; es bildet
farblose, durchsichtige Krystalle, die 9 Molekiile Krystallwasser enthalten,
Es wird pharmazeutisch als Reagens zur Priifung auf Schwermetalle verwendet,
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Natriumnitrat, Natrium nitricum NaNO; wird durch Abbau der Salpeter-
lager in Chile gewonnen und durch Krystallisation gereinigt; die Mutterlaugen
werden auf Jod verarbeitet. Das Salz bildet farblose, durchsichtige Krystalle;
es wird hauptsichlich als Diingemittel in der Landwirtschaft und zur Herstellung
von Salpetersiure und von Kaliumnitrat verwendet. Gelegentlich wird es auch
in der Medizin benutzt.

Natriummnitrit, Natrium nitrosum NaNQ, wird durch Erhitzen von Natrium-
nitrat mit Blei:

NaNO; -+ Pb — NaNO, + PbO,
oder durch Einleiten der durch Ammoniak- oder Luftverbrennung gewonnenen
Stickoxyde in kalte Natronlauge oder Sodalésung hergestellt. Es ist eine weiBle
oder schwach gelblich gefirbte Substanz, die meist in Stangenform in den Handel
gebracht wird. Natriumnitrit ist in Wasser sehr leicht léslich und zerflieB3t
an feuchter Luft. Es wird technisch zur Fabrikation der Azofarbstoffe in groBen
Mengen benutzt und findet gelegentlich auch medizinische Verwendung.

Natriumcarbonat, Soda, Natrium carbonicum Na,CO, gehért zu den wich-
tigsten Produkten der chemischen Technik. Das Salz findet sich in kleinen
Mengen in der Natur (Ungarn, Agypten, Kalifornien) und kommt auch in
der Pflanzenasche vor. Soda wurde frither nur durch Auslaugen von Tang-
asche gewonnen; auf ein Preisausschreiben der franzésischen Akademie hin
arbeitete LEBLANC im Jahre 1791 ein technisches Verfahren aus, das von
Kochsalz ausgeht und in seinen Grundziigen auch heute noch angewendet
wird. Das Verfahren zerfillt in drei Zwischenstufen: Darstellung von Natrium-
sulfat aus Kochsalz mit Schwefelsiure, Reduktion des Natriumsulfates mit
Kohle zu Natriumsulfid und Umsetzung des Natriumsulfides mit Kalkstein:

2 NaCl + H,80, - Na,80, + 2 HCI

Na,80, + 4C — Na,S +4CO,

Na,S 4 CaCO, — Na,CO0, + CaS .
Die 2. und 3. Phase des Prozesses werden in einem Arbeitsgang durchgefiihrt;
man erhitzt dazu die Mischung von Natriumsulfat, Kohle und Kalk in Dreh-
ofen, zieht aus dem Reaktionsprodukt das Natriumcarbonat mit moglichst
wenig Wasser aus und reinigt es schlieBlich durch Krystallisation. Als Neben-
produkt fallen grole Mengen von Calciumsulfid an, das man mit Kohlendioxyd
zu Calciumecarbonat oder mit Salzsiure zu Calciumchlorid umsetzt, wihrend
der dabei entwickelte Schwefelwasserstoff bei beschrinktem Luftzutritt zu
Schwefel verbrannt wird:

2H,S + 0,28 + 2H,0.

Neben dem LEBLANC-Verfahren hat spiter auch das SoLvay-Verfahren Be-
deutung erlangt; dieses beruht darauf, dafl aus einer Losung von Ammonium-
bicarbonat und Kochsalz Natriumbicarbonat als die am schwersten lésliche
Komponente ausfillt. Man verfihrt dabei so, daB in einer Kochsalzlésung
Ammoniumbicarbonat aus Ammoniak und Kohlensiure frisch erzeugt wird.
Zu diesem Zweck leitet man in eine gesittigte ammoniakalische Kochsalzlgsung
Kohlendioxyd ein; sobald die Reaktion geniigend weit fortgeschritten ist,
beginnt Natriumbicarbonat auszufallen:

NH, + H,0 -+ €0, - NH,HC0,
Na* + Cl + NH,* 4 HCO}, - NaHCO, + NH,* - CV'.
Das Natriumbicarbonat wird abfiltriert und durch Erhitzen in Soda iiber-
gefiihrt:
2 NaHCO; — Na,CO, + H,0 -+ CO,,

wobei das Kohlendioxyd dem ProzeS wieder zugefiihrt wird. Aus dem Am-
moniumechlorid wird durch Kalkmilch das Ammoniak zuriickgewonnen, wobei

9*
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Calciumchlorid als Nebenprodukt erhalten wird. Das Verfahren benétigt also
neben einer bestimmten Menge Ammoniak, das aber nicht verloren geht und
dem ProzeB immer wieder zugefiihrt wird, Kochsalz und Kalkstein; dieser
liefert das erforderliche Kohlendioxyd und den fiir die Wiedergewinnung des
Ammoniaks notwendigen Kalk. Der Prozel} ist also sehr wirtschaftlich und
liefert sehr reine Soda.

Man kann Soda auch durch Umsetzung der bei der Elektrolyse von Kochsalz-
16sung entstehenden Natronlauge mit Kohlendioxyd gewinnen.

Soda ist in Wasser leicht 16slich und krystallisiert daraus mit 10 Molekiilen
Wasser; das Produkt heilt Krystallsoda. Durch Erhitzen kann das gesamte
Wasser ausgetrieben werden; dieses Produkt kommt als calcinierte Soda in
den Handel. Pharmazeutisch wird daneben noch ein teilweise entwissertes
Natriumcarbonat (Natrium carbonicum siccatum) verwendet, welches etwa
2 Molekiile Krystallwasser enthalt.

Sodalosung reagiert infolge von Hydrolyse alkalisch:

2 Na+ 4+ COy + H+ + OH’ - 2 Na+ + HCO} 4+ OH'.
Natriumcarbonat wird in groBen Mengen fiir die Glas- und Seifenfabrikation
benotigt ; es ist auch als Ausgangsmaterial fiir die Darstellung anderer Natrium-
salze wichtig.

Natriumbicarbonat, doppelkohlensaures Natron, Natrium bicarbonicum NaHCO,
wird bei dem SoLvay-Verfahren direkt erhalten; es kann auch aus Natrium-
carbonat und Xohlensiure dargestellt werden. Natriumbicarbonat ist ein
feines, weiles Pulver, das in etwa 10 Teilen Wasser ohne merkliche Hydrolyse
loslich ist. Beim Erhitzen verliert das Salz leicht Kohlendioxyd und Wasser
und geht in Natriumcarbonat iliber; da diese Reaktion bereits in heifler Lésung
eintritt, diirfen Natriumbicarbonatlosungen nur kalt hergestellt werden. Das
Salz findet in der Medizin Verwendung und dient auch zur Herstellung von
Backpulvern.

Natriumphosphate. Alle drei Natriumphosphate konnen aus Phosphorsidure
und der berechneten Menge Soda dargestellt werden; es sind weiBe, krystall-
wasserhaltige Substanzen, die in Wasser leicht 16slich sind. Priméres Natrium-
phosphat NaH,PO, krystallisiert mit 1 Molekiill Wasser; seine Losung reagiert
sauer. Sekundires Natriumphosphat Na,HPO, krystallisiert mit 12 Molekiilen
Wasser; seine Losung besitzt trotz des sauren Wasserstoffatoms infolge Hydrolyse
schwach alkalische Reaktion; es ist das gebriduchlichste der drei Phosphate
und findet als Natrium phosphoricum medizinische Verwendung. Tertidres
Natriumphosphat Na,PO, krystallisiert gleichfalls mit 12 Molekiilen Wasser;
seine Losung reagiert stark alkalisch. Mit Hilfe der drei Phosphate kann man
innerhalb eines gewissen Intervalles ganz bestimmte py-Werte einstellen, was
besonders fiir biologische Reaktionen von Bedeutung ist.

Natriumpyrophosphat Na,P,0, erhilt man durch Erhitzen von sekundirem
Natriumphosphat :

2 Na,HPO, — Na,P,0, + H,0;
das Salz krystallisiert mit 10 Molekiilen Wasser. Es wird zuweilen medizinisch
verwendet und kann auch zum Entfernen von Eisen- und Tintenflecken dienen,
da es mit Eisen (3)-phosphat eine 16sliche Doppelverbindung bildet.

Natriumtetraborat, Borax, Natrium biboracicum Na,B,0, ist das Salz der
Pyroborsiure; es findet sich in der Natur als T%nkal und wird auch aus dem
Pandermit, einem in Kleinasien vorkommenden Mineral, das hauptsichlich
aus Calciumborat besteht, durch Umsetzung mit Natriumcarbonat gewonnen.
Borax ist in heiBem Wasser leicht 16slich und krystallisiert daraus mit 10 Mole-
kiilen Krystallwasser. Durch Erhitzen wird das Krystallwasser ausgetrieben
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und man erhalt das wasserfreie Salz als glasige Masse. Boraxlsung reagiert
infolge Hydrolyse des Salzes stark alkalisch.

Borax findet in der Medizin Verwendung und wird auch zum Lo&ten be-
nutzt, da es Metalloxyde zu gemischten Boraten lést.

Natriumperborat NaBO, - H,0, erhilt man aus Natriummetaboratlésung mit
Wasserstoffperoxyd; man verfihrt praktisch so, dafl man Boraxlésung mit
soviel Natronlauge versetzt, wie zur Bildung von Metaborat erforderlich ist:

Na,B,0, -+ 2 NaOH -> 4 NaBO, + H,0
und dann die berechnete Menge Wasserstoffperoxyd hinzufiigt. Das Per-
borat krystallisiert mit 2 Molekillen Wasser aus; beim Erhitzen im Vakuum
gibt die Verbindung Wasser ab, und es hinterbleibt NaBO;. Beim Auflosen
in Wasser gibt das Salz (auch das wasserfreie) wieder Wasserstoffperoxyd;
man setzt es daher oft Waschmitteln als Bleichfaktor zu.

Natriumsilicat, Wasserglas wird durch Zusammenschmelzen von Sand mit
Soda gewonnen; die Schmelze wird in Wasser gelost. Wasserglasldsung wird
zum Imprignieren von Holz und Geweben benutzt, um sie unverbrennlich
zu machen; sie dient ferner zur Herstellung von Kunststeinmassen. Die Losung
reagiert infolge von Hydrolyse stark alkalisch. Wasserglas wird zuweilen auch
als Waschmittel und zum Verfilschen von Seife benutzt.

Nachweis. Natriumverbindungen firben die Flamme intensiv gelb; das
Spektrum zeigt zwei charakteristische gelbe Linien. Fast alle Natriumverbin-
dungen sind wasserloslich; unter den wenigen schwerléslichen ist das Natrium-
pyroantimoniat Na,H,Sb,0, zum Nachweis geeignet.

¢) Kalium: K = 39,096.

Yorkommen. Kaliumverbindungen finden sich besonders reichlich in den
Abraumsalzen der Kochsalzlager; in StaBfurt kommt besonders Kalium-
chlorid (Sylvin) vor, daneben auch Doppelverbindungen des Kaliums mit
anderen Salzen, wie Carnallit KCl.MgCl,, Kainit KCl-MgSO, usw. In Indien
finden sich Lager von Kalisalpeter, die allerdings nicht sehr bedeutend sind.
Weit verbreitet sind Doppelsilicate des Kaliums und Aluminiums (Granit,
Feldspat, Glimmer), aus denen durch Verwitterung losliche Kaliumverbindungen
entstehen, die von den Pflanzen aufgenommen werden konnen. Pflanzen-
asche enthdlt immer Kaliumverbindungen. Der Bedarf an Kaliumsalzen ist
besonders hoch bei Zuckerriiben, Tabak und noch einigen anderen Pflanzen,
die bei der Kultur daher meist einer kiinstlichen Kaliumdiingung bediirfen.
Frither war die Pflanzenasche die wichtigste Quelle fiir die Gewinnung von
Kaliumverbindungen, jetzt gewinnt man sie hauptsichlich aus den Abraum-
salzen. In der Technik werden jetzt den Kaliumverbindungen meist die billigeren
Natriumsalze vorgezogen. Medizinisch werden auch jetzt noch die Kalium-
verbindungen héufiger benutzt, weil sie seit alter Zeit gebrduchlich sind und
weil sie wegen ihrer etwas geringeren Wasserldslichkeit durch Krystallisation
besser zu reinigen sind. KEs spricht dabei wohl auch noch die Tatsache mit,
dafl dem Kaliumion selbst eine physiologische Wirkung zukommt, so ist z. B.
Kaliumechlorid viel giftiger als Kochsalz.

Darstellung. Kalium wurde frither durch Reduktion von Kaliumcarbonat
mit Kohle dargestellt; jetzt gewinnt man es wie Natrium durch Elektrolyse
von geschmolzenem Chlorid oder besser Hydroxyd.

Eigenschaften. Kalium ist ein weiches, an frischen Schnittflichen silber-
glinzendes Metall, das sich an der Luft rasch oxydiert und Wasser noch heftiger
zersetzt als Natrium ; es schmilzt bei 63° und siedet bei 762°. Das Metall kommt
in nuBigroBen Stiicken in den Handel, die unter Petroleum oder Benzol
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aufbewahrt werden; es wird nur fur wissenschaftliche Zwecke benutzt. Kalium
besteht aus den Isotopen 39 und 41, von denen das letztere schwach radioaktiv ist
und f-Strahlen aussendet.

Verbindungen. Kaliumchlorid, Kalitum chloratum KCl wird aus Abraumsalzen
durch Krystallisation gewonnen; es krystallisiert in farblosen Wiirfeln. Das
Salz ist besonders als Ausgangsmaterial fir die Gewinnung anderer Kalium-
verbindungen von Bedeutung.

Kaliumbromid, Kalium bromatum KBr wird wie Natriumbromid dargestellt;
in Wasser ist es sehr leicht loslich und krystallisiert daraus in groBen farb-
losen Wiirfeln; es wird medizinisch verwendet und dient auch zur Herstellung
von Bromsilber fiir photographische Emulsionen.

Kaliumjodid, Kalium jodatum KJ wird wie Natriumjodid hergestellt ; es bildet
weille, in Wasser sehr leicht losliche Wiirfel, die auch in Alkohol 16slich sind.
Das Salz findet hauptsichlich in der Medizin Verwendung.

Kaliumhydrozxyd, Atzkali, Kali causticum, Kalium hydricem KOH wurde
friher durch Umsetzen von Xaliumcarbonat, das durch Auslaugen von
Pflanzenasche gewonnen wurde, mit Kalkmilch dargestellt. Jetzt gewinnt
man es durch Elektrolyse von Kaliumchloridlosung nach den bei Natrium-
hydroxyd angegebenen Verfahren. Kaliumhydroxyd ist eine in Wasser sehr
leicht losliche Substanz, die an der Luft begierig Wasser und Kohlendioxyd
aufnimmt und dabei zerfliet. Die Substanz kommt in Stiicken oder Stangen,
zuweilen auch in Plitzchen, in den Handel und enthilt immer etwas Carbonat,
besonders an der Oberfliche. Um das Kaliumhydroxyd von Carbonat zu be-
freien, 16st man es in Alkohol, filtriert vom Carbonat ab und dunstet die Lésung
in kohlendioxydfreier Atmosphire ein. Zur Bestimmung des Carbonatgehaltes
titriert man zuerst gegen Phenolphthalein (@ ccm), setzt Methylorange hinzu und
titriert weiter (b ccm). In der ersten Stufe titriert man Kaliumhydroxyd und
die Hilfte des Carbonates:

K,00, -+ HCl - KHCO, + KCI,

in der zweiten Stufe die zweite Hilfte des Carbonates; der Carbonatgehalt
entspricht also 2 b cem Saure, der Alkaligehalt a—b cem Sdure. Sollen bestimmte
Mengen Kaliumhydroxyd angewendet werden, so ist stets zu beriicksichtigen,
daB die Handelsware normalerweise etwa 15% Wasser enthilt.

Kaliumchlorat, Kalium chloricum KCIO, entsteht aus Chlor und heiller
Kalilauge neben viel Kaliumchlorid. Wegen der unbefriedigenden Ausbeute
an Chlorat wihlt man praktisch meist den Umweg iiber Calciumchlorat und ver-
fihrt so, daB man Chlor in heiBle Kalkmilch einleitet:

6 Ca(OH), -+ 6 Cl, — Ca(CIOy), + 5 CaCl, + 6 H,0 .

Zu dem Reaktionsprodukt gibt man die dem Calciumchlorat entsprechende
Menge Kaliumchlorid (2Mol) und bringt die Losung zur Krystallisation;
dabei krystallisiert Kaliumchlorat als die am schwersten l6sliche Komponente
zuerst aus. Jetzt stellt man Kaliumchlorat meist aber durch Elektrolyse von
heiBer Kaliumchloridlosung dar; man arbeitet dabei natiirlich ohne Diaphragma
und sorgt fiir gute Durchmischung, so daB Chlor und Kalilauge sogleich mit-
einander weiterreagieren kénnen; das Kaliumchlorid 148t sich dabei restlos
in Chlorat iiberfithren. Kaliumchlorat bildet durchsichtige, tafelférmige Krystalle,
die sich in etwa 12 Teilen Wasser 16sen. Es wird fiir die verschiedenartigsten
Zwecke als wirksames Oxydationsmittel benutzt. In Berithrung mit oxydier-
baren Stoffen kann es durch Schlag oder StoB zur Explosion gebracht werden,
es ist daher mit Vorsicht zu handhaben. Medizinisch wird es als mildes Des-
infektionsmittel verwendet; zu diesem Zweck wird es oft auch Zahnpasten zu-
gesetzt. Diese Verwendung ist jedoch nicht ganz unbedenklich, da Kalium-
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chlorat ziemlich stark giftig ist; stark kaliumchlorathaltige Zahnpasten haben
durch MiBlbrauch oder Versehen schon tddliche Vergiftungen hervorgerufen.

Kaliwmperchlorat KClO, wird durch vorsichtiges Erhitzen von Kalium-
chlorat dargestellt:

4 K10, > 3KCIO, -+ KCI;
bei zu starkem Erhitzen erhdlt man nur Kaliumchlorid neben freiem Sauer-
stoff. Kaliumperchlorat zeichnet sich durch Schwerléslichkeit aus; es dient
zur Gewinnung von Perchlorsiure.

Kaliumbromat KBrO; und Kaliumjodat KJO; werden wie Kaliumchlorat
dargestellt; beide Salze haben keine besondere praktische Bedeutung. Man
benutzt sie zur Darstellung von Brom- oder Jodlésungen bestimmten Gehaltes:

KBr0, 4 5KBr + 3 H,80, - 3 Br, + 3K,S0, - 3 H,0
(z. B. zur Bestimmung der Brom- oder Jodzahlen ungesittigter organischer
Verbindungen).

Kalvumnitrat, Kalisalpeter, Kalium nitricum KNO,; stellt man entweder
durch Umsetzen von Chilesalpeter mit Kaliumchlorid oder durch Einleiten
von Stickoxyden (aus Ammoniak- oder Luftverbrennung) in heifie Kalilauge
dar. Bei dem zuerst genannten Verfahren scheidet sich beim Eindunsten der
Losung zunichst Kochsalz als die am schwersten 16sliche Verbindung aus;
zum Schluf} krystallisiert Kaliumnitrat, das allerdings mit etwas Kochsalz
verunreinigt ist. Kaliumnitrat krystallisiert in groen Prismen, die sich an der
Luft nicht verdndern. Das Salz wurde frither zur Herstellung von SchieBpulver
verwendet, das aus einer Mischung von etwa 75 Teilen Kalisalpeter, 15 Teilen
Holzkohle und 10 Teilen Schwefel bestand ; in neuerer Zeit ist es fast vollstindig
durch rauchloses Pulver verdringt worden, das aus Salpetersiureestern der
Cellulose und verwandten Verbindungen besteht. Kaliumnitrat wird zuweilen
in der Medizin benutzt und dient auch zum Pdkeln von Fleisch.

Kaliumsulfat, Kalium sulfuricum K,S0, findet sich in Form von Doppel-
verbindungen in den StafBfurter Abraumsalzen, aus denen es durch Krystalli-
sation erhalten werden kann. Es dient zur Herstellung von Alaun und von
Kaliumcarbonat nach dem LEBLAwc-Verfahren.

Saures Kaliumsulfat, Kaliumbisulfat KHSO, erhilt man durch Umsetzen
von Kaliumchlorid mit Schwefelsiure in der Kilte oder aus Kaliumsulfat mit
Schwefelsdure. Das Salz ist in Wasser leicht 16slich, die Losung besitzt saure
Reaktion. Beim Erhitzen geht Kaliumbisulfat unter Wasserveriust in Kalium-
pyrosulfat iiber:

2 KHSO, - K,8,0, + H,0 .
Es wird in der Analyse zum AufschluB von Mineralien benutzt.

Kaliumpersulfat K,85,04 wird durch Elektrolyse von Kaliumsulfat- oder
Kaliumbisulfatlésung bei niedriger Temperatur und hoher Stromdichte dar-
gestellt. Durch waBrige Schwefelsdure wird das Salz in der Wirme hydrolysiert,
wobei Wasserstoffperoxyd entsteht:

H,8,0, + 2 H,0 - 2 H,S0, 4 H,0,;
beim Erhitzen geht es unter Abgabe von Sauerstoff in Kaliumpyrosulfat iiber:
2 K,8,0, - 2K,8,0, + O,
Es wird daher als starkes Oxydationsmittel verwendet.

Kaliumsulfide. Kaliummonosulfid K,S kann aus Kalilauge mit Schwefel-
wasserstoff oder durch Reduktion von Kaliumsulfat mit Kohle erhalten werden.
Es vermag sich mit Schwefel zu einer Reihe von Polysulfiden zu vereinigen
(vgl. auch Calciumsulfide). Medizinisch wird unter dem Namen Schuwefelleber,
Hepar sulfuris ein Priparat verwendet, das im wesentlichen aus dem Trisulfid
besteht; man stellt es durch Verschmelzen von Kaliumcarbonat mit Schwefel dar:

3K,CO, + 88— 2K,S; + K,8,0, + 30, .
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Das Praparat ist in Wasser 16slich ; mit Sduren zersetzt es sich unter Abscheidung
von freiem Schwefel und Entwicklung von Schwefelwasserstoff und Schwefel-
dioxyd. Die walrige Losung wird medizinisch zu Béddern gegen Hautkrank-
heiten benutzt.

Kaliumcarbonat, Pottasche, Kalium carbonicum K,CO; wurde frither durch
Auslaugen von Holzasche gewonnen. In dhnlicher Weise wird es auch jetzt
noch durch Auslaugen der Gliihriickstinde kaliumreicher Abfallprodukte, wie
Schlempe der Riibenmelasse und Waschwasser der Schafwolle, gewonnen.
Technisch ist es nach dem Verfahren von LEBLANC zuginglich; nach dem Ver-
fahren von SovLvay laBt es sich nicht darstellen, da Kaliumbicarbonat zu leicht
loslich ist. Man gewinnt es auch durch Einleiten von Kohlendioxyd in die
rohe Kalilauge, wie sie bei der Elektrolyse von Kaliumchloridlésung erhalten
wird. Nach einem anderen Verfahren kann man Kaliumchlorid unter Kohlen-
dioxyddruck mit Magnesiumcarbonat umsetzen, wobei neben Magnesium-
chlorid ein schwerlosliches Kalium-Magnesiumdoppelcarbonat entsteht, das mit
heiBemmn Wasser in Kaliumcarbonat und Magnesiumcarbonat zerlegt werden
kann, so daB man schlieBlich nur zu filtrieren und einzudampfen braucht.

Kaliumecarbonat kommt als wasserfreies weilles, kérniges Produkt in den
Handel; es ist in Wasser sehr leicht loslich und zerflieBt bereits an feuchter
Luft; man benutzt es vielfach als Trockenmittel fiir basische Stoffe. Die wiBrige
Losung reagiert wie die von Soda infolge von Hydrolyse stark alkalisch. Kalium-
carbonat wird gelegentlich medizinisch verwendet; es dient sonst zur Her-
stellung von Kaliumsalzen und von schwer schmelzbarem Glas (Kaliglas).

Kaliumbicarbonat, Kalium bicarbonicum KHCO, wird durch Uberleiten von
Kohlendioxyd iiber feuchtes Kaliumcarbonat erhalten; es bildet groBie durch-
sichtige Krystalle, die in Wasser leicht 16slich sind, die Losung reagiert neutral.
Beim Erhitzen geht es ebenso wie Natriumbicarbonat leicht in sekundires
Carbonat iiber. Kaliumbicarbonat wird als Urtitersubstanz in der Acidimetrie
verwendet.

Kaliumcyanid KCN wurde frither durch Erhitzen von Kaliumcarbonat mit
Schlachthausabfillen gewonnen; das Produkt war jedoch nicht sehr rein. Man
stellt es jetzt durch Erhitzen von Kaliumferrocyanid mit Kaliumcarbonat dar:

K,[Fe(CN),] + K,CO, - 6 KCN + FeO + CO, .

Das Salz ist in Wasser sehr leicht loslich; es riecht stets etwas nach Blausiure,
da es bereits durch die Kohlensidure der Luft zersetzt wird; bei Luftzutritt wird
es allmahlich vollstandig in Carbonat umgewandelt. Kaliumcyanid ist wie Blau-
siure ein starkes Gift. Man verwendet es in der Galvanoplastik zur Her-
stellung loslicher Gold- und Silberdoppelcyanide und zum Auslaugen von Gold
und Silber aus Erzen. Vielfach benutzt man jetzt an Stelle von Kaliumeyanid
das billigere Natriumcyanid, das analog herzustellen ist und gleiche Eigen-
schaften besitzt.

Kaliumcyanat KOCN wird durch Erhitzen von Kaliumeyanid an der Luft,
besser noch unter Zusatz von Bleioxyd als Oxydationsmittel, dargestellt. Es
ist ein weiBes, in Wasser leicht losliches krystallines Pulver.

Kaliumrhodanid KSCN wird durch Erhitzen von Kaliumecyanid mit Schwefel
gewonnen; es bildet weille, in Wasser sehr leicht lésliche Krystalle.

Kaliummetarsenit KAsO, ist der wirksame Bestandteil der medizinisch
verwendeten FowLERschen Losung (Liquor Kalii arsemicosi). Man stellt die
Losung durch Erhitzen von Arsentrioxyd mit Kaliumbicarbonatlosung her.

Nachweis. Kaliumverbindungen firben die Flamme violettrot; das Spek-
trum zeigt eine rote und eine blaue Linie. Das Kaliumion ist farblos; Weinséure
oder besser Natriumbitartrat gibt eine weille, krystalline Fallung von Kalium-
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bitartrat. Perchlorsiure und Platinchloridchlorwasserstoffsiure (H,PtClg) geben
gleichfalls schwerldsliche Kaliumsalze. Natriumkobaltinitrit gibt gelbes, krystal-
lines Kaliumkobaltinitrit, das in Wasser sehr schwer loslich ist.

d) Rubidium: Rb = 85,48 und Caesium: Cs = 132,91.

Kleine Mengen von Verbindungen beider Elemente finden sich oft als
Begleitsubstanzen natiirlich vorkommender Kaliumverbindungen; sie sind
auch normale Bestandteile einiger seltener Mineralien. Zur Abscheidung und
Anreicherung sind die Chlorplatinate und die Alaune geeignet, die eine geringere
Loslichkeit als die entsprechenden Kaliumverbindungen besitzen. Die Verbin-
dungen der beiden Elemente sind den Kaliumverbindungen sehr dhnlich und lassen
sich auch wie diese darstellen; sie haben aber bisher keine besondere praktische
Bedeutung erlangt.

Rubidiummetall besitzt das spez. Gew. 1,52; es schmilzt bei 38,5° und
siedet bei 696°; Caesiummetall besitzt das spez. Gew. 1,87, es schmilzt bei
28° und siedet bei 670°. Beide Elemente setzen sich mit Wasser sehr heftig
um. Rubidiumverbindungen firben die Flamme rot, Caesiumverbindungen
bldulich.

¢) Ammoniumverbindungen.

Die Ammoniumverbindungen haben in mancher Hinsicht sehr groBe
Ahnlichkeit mit den Verbindungen der Alkalimetalle; es ist daher zweckmaBig,
sie an dieser Stelle zu besprechen. Die Ammoniumgruppe ist ein Ion, das
durch Vereinigung von Ammoniak mit einem Wasserstoffion in der Weise ent-
steht, daB die beiden freien Valenzelektronen des Ammoniakmolekiils die Bindung
herstellen:

H H 1+
H:¥:+H+—> H:N:H ;
H H

in dem Ammoniumion sind die 4 Wasserstoffatome gleichartig gebunden,
daher kommt auch die positive Ladung nicht mehr dem Wasserstoffatom zu,
das sie sozusagen in die Ehe eingebracht hat, sondern dem ganzen Verband.
Das Ammoniumion ist, wie die Alkaliionen, farblos und einwertig; Ammonium-
salze sind in Wasser leicht 16slich, mit Ausnahme derjenigen Verbindungen, die
den wenigen schwerloslichen Kaliumsalzen entsprechen. Auch in anderer Hin-
sicht ist noch eine gewisse Ubereinstimmung vorhanden. Wie man niamlich
bei der Elektrolyse von Alkalisalzlosungen das Alkaliion an einer Quecksilber-
kathode entladen kann, wobei das freie Metall sich sogleich im Quecksilber
zu Amalgam 16st, so kann man auch Ammoniumionen an einer Quecksilber-
elektrode entladen, wobei das freie Ammonium sich zu einem Amalgam l9st.
Diese Reaktion ist allerdings nur in der Kilte durchfiihrbar, und das gebildete
Ammoniumamalgam zerfillt sehr bald unter Entwicklung von Ammoniak
und Wasserstoff.

Ammoniumhydrozyd NH,OH entspricht den Alkalihydroxyden; seine Eigen.
schaften sind bereits bei Ammoniak besprochen worden.

Ammoniumchlorid, Salmiak, Ammonium chloratum NH,CI findet sich in der
Natur in kleinen Mengen in der Ndhe von Vulkanen. Technisch wird das Salz
durch Einleiten von Ammoniak in Salzsiure oder durch Sublimation eines
Gemisches von Ammoniumsulfat und Kochsalz dargestellt. Das Salz wird
durch Sublimation gereinigt und bildet dann einen weiBen, faserig krystallinen
Kuchen. Bei etwa 400° zerfillt die Verbindung in Ammoniak und Chlorwasser-
stoff, die sich beim Abkiihlen wieder vereinigen. Ammoniumchlorid ist in Wasser
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leicht loslich; es krystallisiert daraus in federférmig angeordneten Krystallen.
Salmiak wird in der Medizin verwendet; es dient auch zum Léten, da die bei
der Lottemperatur entstehende freie Salzsiure Metalle von ihrer Oxydschicht
befreit.

Ammoniumbromid, Ammonium bromatum NH,Br wird durch Neutralisation
von Ammoniak mit Bromwasserstoff oder durch vorsichtiges Eintragen von
Brom in Ammoniaklosung dargestellt:

8NH, + 3Br,—>~ 6 NH,Br + N, .
Es ist ein feines, weilles, in Wasser sehr leicht l6sliches Krystallpulver, das
in seinen Eigenschaften dem Ammoniumchlorid gleicht. Ammoniumbromid
findet Verwendung in der Medizin.

Ammoniumjodid, Ammonium jodatum NH,J wird durch Neutralisation von
Ammoniak mit Jodwasserstoff dargestellt; es ist ein feines, weilles, krystallines
Pulver, das in Wasser und in Alkohol sehr leicht 16slich ist. Es wird gleichfalls
in der Medizin verwendet.

Ammoniumsulfat (NH,),80, wird als Nebenprodukt der Leuchtgasfabrikation
erhalten; man kann es auch durch Umsetzen von Ammoniumecarbonat mit Gips
darstellen:

(NH,),00, + CaS0, > (NH,),S0, 4 CaCo, .
Dieses Verfahren, das auch technisch angewendet wird, benotigt keine Schwefel-
sdure und ist daher besonders wirtschaftlich. Ammoniumsulfat ist ein weiles,
in Wasser leicht losliches Krystallmehl, das beim Erhitzen zuerst Ammoniak
abgibt und in saures Ammoniumsulfat iibergeht; bei héherer Temperatur sub-
limiert dieses dann vollstindig. Ammoniumsulfat findet in grofien Mengen
als Diingemittel in der Landwirtschaft Verwendung.

Ammoniumsulfid (NH,),S stellt man aus dem sauren Sulfid NHHS, das
durch Sittigen von Ammoniaklésung mit Schwefelwasserstoff erhalten wird,
mit Ammoniak dar. Die Verbindung ist nur in Lésung bestindig und reagiert
infolge von Hydrolyse stark alkalisch:

2NH,*+ + 8"+ H++ OH’ =2 NH,+ + HS + OH'.
H,0
Mit freiem Schwefel vereinigt Ammoniumsulfid sich zu Polysulfiden. Ammonium-
sulfid und Ammoniumpolysulfid (sog. gelbes Schwefelammonium) werden in der
Analyse als Gruppenreagens und zum Auflosen von Arsen-, Antimon- und
Zinnsulfid gebraucht.

Ammoniumnitrat NH,NO; wird durch Neutralisation von Ammoniak mit
Salpetersiure dargestellt; es ist ein in Wasser leicht losliches krystallines Salz,
das beim Erhitzen in Wasser und Stickoxydul zerfillt. Ammoniumnitrat dient
zur Erzeugung von Lachgas (Stickoxydul), als Oxydationsmittel in der Feuer-
werkerei, zum Imprignieren von Tabak und Zigarettenpapier (dadurch wird
infolge der Oxydationswirkung eine bessere Verbrennung und rein weile Asche
erzielt) und als Diingemittel in der Landwirtschaft.

Ammoniumcarbonat, Ammonium carbonicum (NH,),CO, kann aus Ammoniak
und Ammoniumbicarbonat, das man durch Séttigen von Ammoniaklésung mit
Kohlendioxyd erhilt, dargestellt werden. Das Salz zerfillt beim Erwirmen
sehr leicht und geht bereits bei gewhnlicher Temperatur unter Abgabe von
Ammoniak in Ammoniumbicarbonat iiber. Das kaufliche Ammoniumcarbonat,
das auch unter dem Namen Hirschhornsalz bekannt ist, stellt eine Mischung
von Ammoniumbicarbonat NH,HCO; und Ammoniumcarbamat NH,CO,NH,
dar; es wird technisch aus einem Gemisch von Ammoniumchlorid und Calcium-
carbonat heraussublimiert:

41 NH,CI + 2 CaCO, - NH,HCO, + NH,CO,NH, + NH, + H,0 + 2 CaCl, .



Ammoniumverbindungen. 139

Es stellt eine weille, in Wasser leicht losliche Krystallmasse dar, die stark nach
Ammoniak riecht; mit Wasser setzt es sich, besonders schnell beim Kochen,
zu einer Mischung von Ammoniumcarbonat und Ammoniumbicarbonat um.
Diese Mischung entsteht auch bei der Umsetzung von Kohlendioxyd und Am-
moniak bei Gegenwart von Wasser. Ammoniumcarbonat wird gelegentlich
in der Medizin verwendet und dient auch als Backpulver.

Ammoniumrhodanid NH,SCN wird durch Umsetzen von Ammoniak mit
Schwefelkohlenstoff dargestellt:

4 NH, + CS, - NH,SCN + (NH,),S .
Das Salz bildet durchsichtige, in Wasser leicht 16sliche Krystalle.

Natrium-ammonium-phosphat, Phosphorsalz NaNH,HPO, wird durch Um-
setzen von sekunddrem Natriumphosphat mit Ammoniumchlorid dargestellt.
Es krystallisiert mit 4 Molekiilen Wasser in durchsichtigen, leicht wasser-
loslichen Krystallen. Das geschmolzene Salz 16st Metalloxyde, oft mit charakte-
ristischer Farbe, auf; man benutzt es in der Analyse.

Nachweis. Ammoniumsalze lassen sich als Chlorplatinat und als saures
Tartrat nachweisen, die beide in Wasser schwerloslich sind. Beim Erwirmen
mit Alkalilaugen entweicht Ammoniak. NEssLERs Reagens (eine alkalische
Loésung von Kalium-Quecksilberjodid) gibt schon mit kleinsten Mengen eine
gelbe bis braune Tritbung oder Féllung. Diese Reaktion wird besonders zum
Nachweis von Ammonsalzen im Trinkwasser angewendet. Fiir die quantitative
Bestimmung destilliert man aus stark alkalischer Losung in eine bekannte Menge
eingestellter Sdure und titriert den unverbrauchten Saureiiberschul gegen Methyl-
orange zuriick. Die Differenz entspricht der iiberdestillierten Ammoniakmenge.

Die bisher besprochenen Elemente gehéren durchweg den in Tabelle 3
mit gewohnlicher Schrift gesetzten Untergruppen an; nur die Edelgase sind
noch nicht besprochen worden. Diese sollen wegen ihrer besonderen chemischen
Figenschaften erst am Schlufl ihren Platz finden.

Die in der Tabelle 3 kursiv gesetzten Elemente bilden unter sich ver-
wandte Untergruppen, die in manchen Eigenschaften mit den Elementen der
anderen (gewdhnlich gesetzten) Untergruppen iibereinstimmen; die Ubereinstim-
mungen sind aber nicht so gro8, dall die kursiv gesetzten Elemente sich den
gewohnlich gesetzten Elementen ohne weiteres einfiigen lassen. In den waage-
rechten Reihen beginnen die kursiv gesetzten Elemente stets dort, wo die nach-
tragliche Auffiilllung unvollstindiger innerer Elektronenschalen einsetzt (vgl.
die Elektronenanordnung in Tabelle 3). Alle Elemente dieser Untergruppen
sind Metalle; ihre Besprechung erfolgt in der Reihenfolge der Gruppennummern
des periodischen Systems.

25. Die Elemente der I. Untergruppe des periodischen Systems:
Kupfer, Silber, Gold.

Die Elemente dieser Gruppe konnen, wie die Alkalimetalle, einwertig sein;
Kupfer ist jedoch meist zweiwertig, Gold meist dreiwertig. Im Gegensatz zu den
Alkalimetallen sind die genannten Elemente sehr wenig reaktionsfihig; die
Chloride, die sich von den einwertigen Elementen ableiten, und die Hydroxyde
sind im Gegensatz zu den Alkalichloriden und Hydroxyden in Wasser unléslich;
die Hydroxyde sind viel schwicher basisch als die Alkalihydroxyde und spalten
beim Erhitzen Wasser ab. Silber- und Goldoxyd spalten in der Hitze Sauerstoff
ab und gehen in die freien Metalle iiber; beide Elemente lassen sich durch Luft-
sauerstoff nicht oxydieren. Kupfer, Silber und Gold kénnen als Bestandteile kom-
plexer Anionen fungieren.
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a) Kupfer, Cuprum: Cu = 63,57.

Yorkommen. Kupfer findet sich zuweilen als freies Metall ; unter den Erzen,
die fir die Gewinnung hauptsichlich in Betracht kommen, stehen Schwefel-
verbindungen wie Kupferglanz Cu,S und Kupferkies CuFeS, an erster Stelle.
Daneben sind auch Rotkupfererz Cu,0 und eine Reihe basischer Carbonate ver-
schiedener Zusammensetzung von Bedeutung.

Kupferverbindungen finden sich auch in den Schwungfedern mancher
Vogelarten; gewisse Meerestiere und Meeresalgen enthalten kupferhaltige Farb-
stoffe, deren Funktion dem Hamochromogen bei den Tieren und dem Chlorophyll
bei den Pflanzen entspricht.

Darstellung. Die Gewinnung von Kupfer aus den Sauerstofferzen geschieht
durch Reduktion mit Kohle. Die sulfidischen Erze lassen sich nur auf Um-
wegen aufbereiten, da sie meist von Eisenerzen begleitet sind, von denen sie
nicht leicht zu trennen sind. Man verfahrt im Prinzip so, da man die Erze
unter Zusatz von Sand rostet, wobei man einen starken Luftstrom durch die
Masse hindurchblist. Dabei werden die Eisenverbindungen zunichst oxydiert
und dann zu Silicat verschlackt, das auf der Schmelze schwimmt und abgezogen
werden kann. Kupfersulfid wird dabei gleichfalls zum Teil in Oxyd iibergefiihrt,
diese Umwandlung vollzieht sich jedoch sehr langsam; das Kupferoxyd oxydiert
dann das unverinderte Sulfid:

CuS + 2Cu0 — 3 Cu + SO, .

Nach einem anderen Verfahren, das besonders bei mageren Erzen angewendet
wird, erhitzt man diese mit verdiinnter Schwefelsiure oder Kochsalz und laugt
danach das entstandene Kupfersulfat oder Kupferchlorid mit Wasser aus; aus
der Losung wird dann das Kupfer mit Eisen ausgefallt:

Cu++ 4- Fe — Fe++ 4- Cu..
Das rohe Kupfer ist wegen seines geringen Reinheitsgrades noch nicht ver-
wendungsfihig; bereits kleinste Mengen von Verunreinigungen setzen seine
mechanischen Eigenschaften und sein Leitvermogen fiir Warme und Elektrizitit
stark herab. Man reinigt es daher durch Elektrolyse, wobei Rohkupferblocke
die Anode, ein Blech aus reinem Kupfer die Kathode und Kupfersulfatlsung
die verbindende Leitfliissigkeit bildet. Das Elektrolytkupfer wird umgeschmolzen
und kommt in Blocken oder Barren in den Handel.

Eigenschaften. Kupfer ist ein rotgelbes, blankes Metall, das sehr zih und
widerstandsfiahig ist; es schmilzt bei 1083°. Mit Hilfe von Diamantdiisen 148t es
sich zu sehr feinen Drahten ausziehen, von denen 1 km nur etwa 7 g wiegt. Kupfer
ist ein guter Leiter fiir Warme und Elektrizitat; es wird daher fiir elektrische Lei-
tungen benutzt ; vielfach stellt man auch Kupfergerite daraus her, da diese einen
besonders guten Wirmeaustausch vermitteln. Kupfer ist schon seit alten Zeiten
als Werkstoff bekannt; die Rémer holten es von Cypern und gaben ihm davon
seinen Namen. Kupferverbindungen wirken gegeniiber vielen Mikroorganismen
giftig; die Wirkung ist vielfach so stark, dafl schon die minimalen Mengen,
die von metallischem Kupfer in Losung gesendet werden, wirksam sind. Auch
fir den Menschen sind Kupferverbindungen schédlich, in gréfleren Mengen
giftig; doch ist die iibertriecbene Furcht unbegriindet.

Kupfer wird von Sauerstoff bei gewéhnlicher Temperatur nicht angegriffen;
in der Hitze wird es in Oxyd iibergefithrt. An der Luft tberzieht Kupfer sich
allmahlich mit einer Schicht von basischem Carbonat (Patina). Kupfer bildet
zwei Reihen von Verbindungen: Kupfer(l)- (Cupro-) und Kupfer(2)-verbin-
dungen (Cupriverbindungen), von denen die letzteren die wichtigeren sind.

Verwendung. Kupfer ist ein wichtiger Werkstoff fiir die Elektrotechnik und
die chemische Industrie. Zur Herstellung der verschiedenartigsten Gebrauchs-
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gegenstinde legiert man es auch mit anderen Metallen. Solche Legierungen
schmelzen niedriger als Kupfer und sind daher fir den GubB besser geeignet.
Messing ist eine Legierung von Kupfer mit 20-—40% Zink; es ist ein glinzendes,
gelbes Metall, das um so heller ist, je héher der Zinkgehalt ist. Bronze ist eine
Legierung von Kupfer mit Zinn, der man oft auch noch Zink und Blei zusetzt;
die Zusammensetzung wechselt ja nach dem Verwendungszweck ziemlich stark.
Durch Zusatz von 0,5—1% Phosphor erhilt man die sehr harte Phosphor-
bronze. Neusilber besteht aus Kupfer, Zink und Nickel; es besitzt rein weien
Silberglanz. Auch die Nickelmiinzen bestehen meist in der Hauptsache aus
Kupfer. Blattgold ist eine Legierung von Kupfer mit wenig Zink, Aluminiumbronze
besteht aus Kupfer mit 5—10% Aluminium. Daneben sind fiir die verschieden-
artigsten Spezialzwecke noch andere Legierungen, z. B. mit Mangan, Silicium usw.,
gebrauchlich.

Kupfer (2) - verbindungen. Kupfer(2)-chlorid, Cuprichlorid, Kupferchlorid
CuCl, wird aus Kupferoxyd oder Kupfercarbonat mit Salzsiure dargestellt; es
krystallisiert mit 2 Molekiillen Wasser in griinen, hygroskopischen Krystallen,
die sich auch in Alkohol l6sen. Beim Erhitzen geht das Hydrat in das wasserfreie
Salz tiber, das gelb gefarbt ist. In der Gliihhitze tritt Spaltung in Kupfer(l)-
chlorid und Chlor ein. Verdiinnte Kupferchloridlosung besitzt blaue Farbe,
konzentrierte oder stark salzsaure Losungen sind griin bis gelb gefirbt. Ammoniak
fallt aus Kupferchloridlosungen zunichst basisches Chlorid CuCl, -3 Cu(OH),,
das sich in einem Ammoniakiiberschuf mit tiefblauer Farbe zu Kupferammoniak-
chlorid [Cu(NH,),]Cl, I6st. Die blaue Farbe, die auch andere Kupfersalze mit Am-
moniak geben, ist durch das komplexe Kation [Cu(NH,),]++ bedingt.

Kupfer(2)-bromid, Cupribromid CuBr, 148t sich aus Kupferoxyd oder Kupfer-
carbonat mit Bromwasserstoff darstellen; es krystallisiert ohne Wasser in
schwarzen Krystallen, die beim Erhitzen leicht in Kupfer(1l)-bromid und Brom
zerfallen.

Kupfer(2)-jodid, Cuprijodid Cud, ist schon bei gewohnlicher Temperatur
nicht mehr bestindig und zerfallt bei der Entstehung sogleich in Kupfer(1)-
jodid und Jod. Versetzt man Kupfer(2)-salzlosungen mit Jodiden, so erhilt
man sogleich Kupfer(l)-jodid neben freiem Jod:

2Cut+ +4J > 2Cud + J,.

Kupfer(2)-cyanid, Cupricyanid Cu(CN), ist ebenso unbestindig wie Kupfer-
jodid; versetzt man Kupfer(2)-salzlosungen mit Cyaniden, so fillt zwar zu-
nédchst Kupfer(2)-cyanid aus, es zerfillt jedoch bereits bei gewohnlicher Tempe-
ratur sehr schnell in Cyan und Kupfer(1)-cyanid:

2 Cu(CN), — 2 CuCN + (CN),;
auf diese Weise stellt man auch am bequemsten Cyan dar.

Kupfer(2)-sulfat, Cuprisulfat, Kupfersulfat, Kupfervitriol, Cuprum sulfuricum
CuSO, wird aus Kupferoxyd oder Kupfercarbonat mit Schwefelsiure dargestellt;
technisch verfihrt man auch so, daB man sulfidische Erze unter Zusatz von
Schwefel im Luftstrom vorsichtig erhitzt, wobei sie sich zu Sulfat oxydieren.
Das Rostprodukt wird noch mit verdiinnter Schwefelsiure behandelt, um
unveréndertes Kupfersulfid und nebenher entstandenes Kupferoxyd um-
zusetzen. Das rohe Kupfersulfat wird durch Krystallisation gereinigt. Kupfer-
sulfat krystallisiert mit 5 Molekiilen Wasser in klaren, blauen Krystallen; beim
Erhitzen werden leicht 4 Molekiile Wasser abgegeben, das letzte 1aBt sich erst
bei hoherer Temperatur austreiben. Das wasserfreie Salz ist wei gefiarbt;
da es schon mit wenig Wasser wieder in das blaue Hydrat iibergeht, kann es
zum Nachweis von Wasser in anderen Fliissigkeiten verwendet werden; man
benutzt es auch als wasserentziehendes Mittel bei chemischen Reaktionen.
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Ammoniak fallt aus Kupfersulfatlosungen zunichst griines, basisches Salz
CuS0,-3Cu(OH),, das in einem UberschuB von Ammoniak mit tiefblauer
Farbe loslich ist; die Farbe ist durch das bereits vorher erwihnte komplexe
Kation [Cu(NH;),]** bedingt. Durch vorsichtiges Eindunsten der Ldsung
erhilt man tiefblaue Krystalle von Kupferammoniaksulfat [Cu(NH,),1S0, - 2H,0,
das aber nicht sehr bestindig ist und leicht Ammoniak und Wasser abgibt.

Kupfersulfat wird in sehr verdiinnten Lo&sungen medizinisch verwendet;
man benutzt es auch zur Bekdmpfung von Pflanzenschidlingen. Fir diesen
Zweck ist eine Mischung von Kupfersulfatlosung mit Kalkmilch unter der
Bezeichnung Bordelaiser Briihe seit langem gebrauchlich.

Kupfer(2)-nitrat, Cuprinitrat, Kupfernitrat Cu(NO;), erhilt man durch
Auflésen von Kupferoxyd, Kupfercarbonat oder metallischem Kupfer in Salpeter-
sdure. Das Salz krystallisiert mit 6 Molekiillen Wasser in blauen, an feuchter
Luft zerflieBlichen Krystallen. Durch Erhitzen wird es in Kupferoxyd tibergefiihrt.

Kupfer(2)-hydroxyd, Kupferhydroxyd Cu(OH), wird aus Kupfer(2)-salz-
lésungen durch Alkalien als blaugriiner, gallertiger Niederschlag gefillt: es
ist in Ammoniak mit tiefblauer Farbe zu [Cu(NH,),](OH), l6slich. Diese Losung,
die unter dem Namen SCHWEIZERs Reagens bekannt ist, 1ost Cellulose auf;
Sduren fillen die Cellulose wieder aus. Darauf beruht ein Verfahren zur Her-
stellung von Kunstseide (Kupferseide). Das Hydroxyd ist auch in Losungen von
Seignettesalz (Kalium-natriumtartrat) mit tiefblauer Farbe 16slich; bei Gegen-
wart von Tartraten wird daher aus Kupfer(2)-salzlosungen durch Alkali kein
Kupferhydroxyd gefallt. In dieser Losung ist das Kupfer Bestandteil eines
komplexen Anions. Eine alkalische, seignettesalzhaltige Kupfersalzlosung ist
FruviNcsche Liosung, die als Reagens auf Reduktionsmittel verwendet wird.
Findet eine Reduktion von Kupfer(2)- zu Kupfer(l)-salz statt, so kann dieses
nicht mehr als Komplex in Losung gehalten werden, und es findet daher
Abscheidung von rotem Kupfer(l)-oxyd statt.

Kupferhydroxyd geht in der Warme sehr leicht in Kupferoxyd iiber: diese
Umwandlung findet bereits in heilem Wasser statt.

Kupfer(2)-oxyd, Cuprioxyd, Kupferoxyd CuO erhdlt man als schwarzen,
schweren Niederschlag beim Fillen von Kupfer(2)-salzlosungen mit Alkalien
in der Siedehitze. Man stellt es sonst durch Glihen von Kupfernitrat oder
Kupfercarbonat oder durch Erhitzen von Kupfer an der Luft dar. Es ist ein
braunschwarzes Pulver oder eine schwarze, kornige Masse, die sich in Wasser
nicht 16st, jedoch in Ammoniak wie Kupferhydroxyd léslich ist. Kupferoxyd
wird als Oxydationsmittel bei der Elementaranalyse organischer Stoffe verwendet.

Basische Kupfercarbonate kommen in der Natur in Mineralien vor. Aus
Kupfersalzlosungen fillt auf Zusatz von Soda ein griines basisches Carbonat der
Zusammensetzung CuCO,- Cu(OH), aus; die gleiche Zusammensetzung besitzt
auch das griine Mineral Malachit. Wird Kupfermetall lange der Luft ausgesetzt.
so iiberzieht es sich mit einer griilnen Schicht von basischem Carbonat ( Patina ) :
man schitzt diesen Uberzug an alten Figuren, Kupferdichern usw.

Kupfer(2)-acetat, Cupriacetat, Kupferacetat, Cuprum aceticum (CH;C00),Cu
erhilt man durch Auflésen von Kupferoxyd oder Kupfercarbonat in Essig-
sdure; es krystallisiert mit einem Molekiill Krystallwasser in griinen, leicht
wasserloslichen Krystallen. Wirkt Essigsdure bei Luftzutritt auf metallisches
Kupfer oder seine Legierungen ein, so bildet sich griines, wasserunldsliches
basisches Acetat:

6 Cu + 8 CH,COOH + 3 0, -» 2 [2 (CH,C00),Cu - Cu(OH),] + 2 H,0,
das unter dem Namen Griinspan bekannt ist. Die Verbindung bildet sich auch
bei lingerem Aufbewahren von Speisen in Kupfer- oder MessinggefiBen infolge
der eintretenden Siuerung.
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Kupferarsenit erhalt man als nicht einheitlichen grimen Niederschlag beim
Versetzen einer Kupfersulfatlosung mit Alkaliarsenitlésungen; es enthilt unter
anderem auch Kupfermetarsenit Cu(AsQO,),. Die Verbindung ist als Scheeles
Griin oder Schwedisches Grin bekannt.

Schweinfurtergriin ist eine Doppelverbindung von Kupferacetat mit Kupfer-
arsenit, die als hellgriimer Niederschlag ausfillt, wenn man eine heile Losung
von arseniger Saure mit Kupferacetatlésung versetzt. Die Verbindung ent-
spricht etwa der Zusammensetzung (CH;COOQ),Cu-3Cu(AsQ,),. Scheeles Griin
und Schweinfurter Griin wurden friiher als griine Farbstoffe verwendet, sie sind
jedoch wegen ihrer Giftigkeit auer Gebrauch gekommen und in den meisten
Landern auch verboten. Schweinfurtergriin verwendet man zuweilen noch zum
Vertilgen von Ungeziefer.

Kupfer(2)-sulfid, Cuprisulfid CuS erhilt man durch Fillen von Kupfer(2)-
salzlésungen mit Schwefelwasserstoff als schwarzen Niederschlag; beim Erhitzen
zerfallt es in Kupfer(1)-sulfid und Schwefel.

Kupfer(1)-verbindungen. Kupfer(1)-chlorid, Cuprochlorid, Kupferchloriir
CuCl bildet sich beim Erhitzen von Kupfer(2)-chlorid ; man stellt es durch Reduk-
tion von Kupfer(2)-chloridlésung mit Schwefeldioxyd oder mit Kupferspanen dar.
Es bildet ein weilles, in Wasser unlosliches Pulver, das durch Wasser langsam
hydrolysiert wird. In Salzsiure ist es zu farblosen komplexen Siuren H[CuCl,]
und H,[CuCl;] 16slich ; die Lésung wird zur Absorption von Kohlenoxyd benutzt.
Ammoniak 16st Kupferchloriir zu farblosem [Cu(NH,),]CL.

Kupfer(1)-jodid, Cuprojodid, Kupferjodiir CuJ entsteht durch Zerfall von
Kupfer(2)-jodid als weiBles, in Wasser unlésliches Pulver.

Kupfer(1)-cyanid, Cuprocyanid, Kupfercyaniir CaCN entsteht durch Zerfall
von Kupfer(2)-cyanid; es ist eine gelbe, in Wasser unldsliche Substanz. Mit
liberschiissigem Alkalicyanid vereinigt es sich zu loslichem Alkali-Kupfercyaniir:

CuCN + 3 KCN - K,[Cu(CN),] ,
in welchem Kupfer Bestandteil des Anions ist. Die Lésung enthilt keine Kupfer-
ionen und wird daher auch durch Schwefelwasserstoff nicht gefillt.

Kupfer(1)-oxyd, Cuprooxyd, Kupferoxydul Cu,O ist eine ziegelrote, in Wasser
unlésliche Substanz, die beim Fillen von Kupfer(l)-salzlésungen mit Alkalien
entsteht; man erhilt es auch bei der Reduktion von FEHLINGscher Losung. Die
Verbindung ist in Salzsiure und auch in Ammoniak léslich.

Nachweis. Das zweiwertige Kupferion ist blau, das einwertige farblos. Beide
geben mit Ammoniak komplexe Kationen, von denen das des zweiwertigen
Kupfers tiefblau, das des einwertigen farblos ist. Kupfer(l)-verbindungen
werden leicht zu Kupfer(2)-verbindungen oxydiert, der Vorgang vollzieht
sich bereits mit Luftsauerstoff. Schwefelwasserstoff fillt auch in saurer Losung
Kupfersulfid, das sich in feuchtem Zustand an der Luft langsam zu Sulfat oxy-
diert; bei analytischem Arbeiten ist daher darauf zu achten, daB der Niederschlag
nur mit Schwefelwasserstoffwasser zu waschen und damit méglichst bedeckt
zu halten ist.

Kaliumferrocyanid gibt selbst mit sehr verdiinnten Kupfersalzlésungen
einen Niederschlag von rotbraunem Kupferferrocyanid Cu,[Fe(CN),].

b) Silber, Argentum: Ag = 107,88.

Yorkommen. Silber findet sich zuweilen als reines Metall; von den Erzen
sind fiir die Silbergewinnung wichtig: Silberglanz Ag,S, Silber-Arsen- und Silber-
Antimonsulfide, und Hornsilber AgCl. Silber findet sich fast stets als Begleiter
der Bleierze, es wird daher in betrichtlichen Mengen aus dem Rohblei gewonnen.
Meerwasser enthilt in 100 Litern etwa 1 mg Silber.
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Gewinnung. Die Silbergewinnung aus reichen Erzen, die allerdings selten
sind, geschieht in der Weise, dal man das Silbersulfid durch Résten in Sulfat
iiberfithrt, dieses mit Wasser auszieht und aus der Ldsung das Silber durch
Kupfer niederschligt:

2 Agt 4 Cu — 2 Ag 4 Cut+,
Weniger reiche Erze werden zusammen mit Bleierzen aufgearbeitet, wobei
das Silber sich im Rohblei vorfindet. Zur Gewinnung des Silbers aus dem
rohen Blei gibt es mehrere Verfahren, unter denen man je nach dem Silbergehalt
das geeignete auswihlt.

Silberreiches Rohblei wird nach dem sog. Treibverfahren aufgearbeitet.
Man schmilzt das Blei in offenen Herden im Gebléise nieder und setzt die Schmelze
solange der Einwirkung des heiflen Geblasewindes aus, bis das- Blei nahezu
vollstandig oxydiert ist; das entstehende Bleioxyd schwimmt als Schlacke
auf der Schmelze und wird stdndig abgezogen. SchlieBlich hinterbleibt ge-
schmolzenes Silber in nahezu reiner Form. Das Verfahren ist nur dann lohnend,
wenn das rohe Blei mindestens 0,03% Silber enthilt.

Bei silberarmem Rohblei reichert man das Silber zunichst an oder man
extrahiert es mit Zink. Zur Anreicherung laBt man das geschmolzene Roh-
blei langsam erstarren, wobei anfangs reines Blei auskrystallisiert; man schopft
die Krystalle von der Schmelze ab und behandelt den Riickstand schlieBlich
nach dem vorher beschriebenen Treibverfahren. Im allgemeinen zieht man
jetzt aber bei silberarmen Erzen das Extraktionsverfahren nach PArkEs vor.
Dieses Verfahren beruht darauf, daB einerseits Silber in flissigem Zink besser
l6slich ist als in fliissigem Blei, und dal andererseits fliissiges Zink sich mit
fliissigem Blei nicht mischt. Man kann daher Silber aus dem Rohblei mit
Zink extrahieren, in dhnlicher Weise, wie man etwa eine organische Substanz
aus wiBriger Losung mit Ather extrahiert. Man verfihrt so, daf das Rohblei
mit wenig Zink geschmolzen wird, wobei man fiir gute Durchmischung sorgt.
Das mit dem Silber beladene Zink sammelt sich schlieBlich an der Oberflache an
und erstarrt beim Abkiihlen vor dem Blei, so dafl man die feste Schicht nur
abzuheben braucht. Aus der Zink-Silberlegierung wird das Zink abdestilliert
und so fiir eine neue Extraktion zuriickgewonnen, wihrend das Silber zusammen
mit etwas Blei zuriickbleibt. Dieser Riickstand wird dann wieder nach dem
Treibverfahren aufgearbeitet.

Aus sehr silberarmen Erzen 1Bt sich Silber vorteilhaft mit sehr verdiinnter
Natriumcyanidlésung auslaugen; dabei gehen die Silberverbindungen in kom-
plexes Natrium-Silbercyanid iiber:

Ag,S + 4 NaCN — 2 Na[Ag(CN),] + Na,S.
Aus dieser Losung 148t sich das Silber durch Zink ausfillen.

Eigenschatten. Silber ist ein glinzendes, weifles Metall, das sich sehr gut
Polieren und zu sehr feinen Blittchen und Drihten verarbeiten 14B8t. Silber-
folien von 0,003 mm Dicke lassen Licht mit blaugriner Farbe hindurch; von
feinstem Silberdraht wiegen 2 km nur etwa 1g. Silber schmilzt bei 960°; die
Schmelze lost reichlich Sauerstoff auf (etwa 20 Volumen), der beim Erkalten
wieder entweicht; aus diesem Grunde ist Silber fiir den Guf nicht geeignet.
Silber ist sehr weich und daher fiir Gebrauchsgegenstinde wenig geeignet;
bedeutend harter sind Legierungen mit Kupfer. Man setzt im allgemeinen 20%
Kupfer hinzu; die Angabe des Feinsilbergehaltes auf Gebrauchsgegenstinde gibt
die Silbermenge pro Tausend an (900 bedeutet also 09/, 4., Silber). Die Schwirzung
von Silbergeriaten ist nicht auf Oxydation, sondern auf Bildung von Sulfid
zuriickzufiithren ; die Reinigung geschieht am bequemsten mit verdiinnter Kalium-
cyanidlosung.
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Silber wird von Sauerstoff nicht angegriffen; Salpetersiure 16st es bereits
in der Kilte, konzentrierte Schwefelsiure in der Hitze; Schwefelwasserstoff fiihrt
Silber in Sulfid iiber. Das Hydroxyd ist ziemlich stark basisch, es geht unter
Wasserabspaltung leicht in Oxyd iiber, welches beim Erhitzen in die Elemente
zerfallt.

Verwendung. Silber wird seit alten Zeiten zur Herstellung von Schmuck-
stiicken und Miinzen verwendet. Vielfach werden Gegenstinde aus anderem
Metall auch nur mit einem Silberiiberzug versehen, um ihnen die Eigenschaften
und das Aussehen von Silber zu verleihen. Man kann auf verschiedene Art
versilbern; am einfachsten ist das galvanische Verfahren, bei dem der Gegen-
stand als Kathode in einer Losung von Kalium-Silbercyanid der Elektrolyse
ausgesetzt wird. Ein Bad aus Kalium-Silbercyanid ist dabei einer gewchnlichen
Silbersalzlosung vorzuziehen, weil es infolge der duBlerst geringen, aber stindig
konstanten Konzentration an Silberionen eine langsame und gleichméBig dichte
Silberabscheidung bewirkt. Ein anderes Verfahren ist die Feuerversilberung;
man bringt dazu auf den Gegenstand eine Silber- Quecksilberlegierung (Silber-
amalgam) und vertreibt das Quecksilber durch Erhitzen, so dafi das Silber
als gleichmiBiger Uberzug zuriickbleibt. Spiegel sind versilbertes Glas; man
stellte sie frither nicht mit Silber, sondern mit Zinnamalgam her. Diese Spiegel
sind aber weniger glinzend als Silberspiegel und haben zudem auch noch den
Nachteil, daB die spiegelnde Fliche sich im Laufe der Zeit durch die allméhliche
Verdunstung des Quecksilbers triibt. Zur Herstellung von Silberspiegeln bringt
man auf die sorgfiltig gereinigte Glasfliche eine ammoniakalische Silberoxyd-
losung und scheidet durch ein Reduktionsmittel (Traubenzucker, Formaldehyd,
Hydrazin usw.) metallisches Silber ab.

Metallisches Silber wird in kolloidaler Verteilung auch medizinisch ver-
wendet. Bereits die minimalen Silbermengen, die das Metall in Losung sendet,
wirken bactericid. Je grofler die Oberfliche, um so mehr Silber geht in Losung
und um so stirker ist daher auch die bactericide Wirkung; es ist daher von
Wichtigkeit, Praparate von moglichst hohem Dispersititsgrad zu verwenden.
Zur Stabilisierung des Silberkolloides werden organische Schutzkolloide (meist
Eiweifstoffe) zugesetzt. Praparate der genannten Art sind Albargin, Protargol,
Kollargol usw. Neuerdings verwendet man zur Entkeimung des Trinkwassers
Filter, die mit metallischem Silber beschickt sind; auch hier beruht die Wirkung
auf den winzigen Silbermengen, die in Lésung gehen.

Verbindungen. Silberchlorid AgCl entsteht beim Versetzen von Silbersalz-
lésungen mit Chloriden als kisigweiller, in Wasser und verdiinnter Salpetersédure
unléslicher Niederschlag, der im Licht langsam in Silber und Chlor zerfillt
und daher schwarz wird. Chlorsilber gibt mit Ammoniak, Ammoniumcarbonat
und Alkalicyaniden 16sliche Komplexverbindungen:

AgCl + 2 NH, - [Ag(NH,),]Cl,
AgCl + 2 KON — K[Ag(CN),] + KCl,
mit Natriumthiosulfat ein losliches Doppelsalz.

Bromsilber AgBr entsteht durch Vereinigung von Silber- mit Bromionen;
es hat dhnliche Eigenschaften wie Chlorsilber, nur ist die Farbe gelblich und
die Loslichkeit in Wasser noch geringer; aus diesem Grunde wird es auch von
Ammoniumcarbonat nicht gelést. Bromsilber wird zur Herstellung photographi-
scher Emulsionen verwendet. Der Niederschlag wird dazu meist in der Emulsion
selbst erzeugt und durch einen langsamen ReifungsprozeB bei niedriger Tempe-
ratur auf die gewiinschte KorngréBle gebracht. Bei der Belichtung findet eine
Spaltung in Brom und Silber statt, jedoch ist die Silbermenge so gering, daB
man keinerlei Verdnderung beobachten kann; das Bild muBl erst entwickelt
werden. Das geschieht durch Reduktionsmittel, die Bromsilber zu metallischem

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 10
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Silber reduzieren; der Vorgang setzt besonders an den Stellen ein, an welchen
sich bei der Belichtung bereits Silberkeime gebildet haben. Daher kommt es.
daB Helligkeiten des Gegenstandes im Bilde dunkel erscheinen und umgekehrt.
Ist durch die Reduktion das negative Bild geniigend stark herausgetreten, so
wird das Entwickeln unterbrochen, und das unverinderte Bromsilber wird mit
Natriumthiosulfat herausgelost: das Bild wird fixiert. SchlieSlich wird das
negative Bild kopiert und dabei in ein positives Bild umgekehrt.

Silberjodid AgJd entsteht durch Vereinigung von Silber- mit Jodionen:
es ist etwas dunkler gefarbt als Bromsilber und in Wasser noch weniger 16slich :
in Ammoniak ist es nicht 16slich, wohl aber in Kaliumcyanid. Jodsilber entsteht
auch bei der Einwirkung von Jodiden auf Chlor- oder Bromsilber.

Silberfluorid Ag,F, ist im Gegensatz zu den anderen Silberhalogeniden in
Wasser leicht 16slich und an feuchter Luft sogar zerflieBlich.

Silbercyanid AgCN fallt aus Silbersalzlosungen auf Zusatz von Cyaniden
als weiBer, unlgslicher Niederschlag aus, der dem Chlorsilber sehr dhnelt. Mit
iberschiissigem Cyanid vereinigt es sich zu loslichen Alkali-Silbercyaniden.
in denen das Silber Bestandteil des komplexen Anions [Ag(CN),]" ist; der Kom-
plex ist recht stabil und gibt nur Spuren von Silberionen, die aber doch aus-
reichend sind, um bei der Elektrolyse Silber an der Kathode auszuscheiden
(s. galvanische Versilberung):

[Ag, (CN),)" = Agt 4 2CN’

Silbernitrat, Hollenstein, Argentum nitricum AgNO, wird durch Auflésen

von Silber in Salpetersiure dargestellt:

3 Ag + 4 HNO, > 3 AgNO, + NO + 2 H,0 .
Es bildet farblose, in Wasser leichtlosliche Krystalle, die beim Erhitzen in
metallisches Silber, Stickoxyd und Sauerstoff zerfallen. Das Salz kommt zuweilen
auch in Stangenform in den Handel; es findet medizinisch als Atzmittel
Verwendung.

Silbersulfat Ag,SO, wird durch Auflésen von Silber in konzentrierter Schwefel-

siure dargestellt:

2 Ag + 2 H,S0, - Ag,S0, -+ SO, + 2 H,0,
bei diesem Vorgang wirkt die Schwefelsdure zugleich als Oxydationsmittel.
Das Salz bildet kleine Krystalle, die in Wasser schwer 16slich sind (1 : 90); mit
Aluminiumsulfat bildet es einen gutkrystallisierenden Alaun.

Silberoxyd Ag,0 wird durch Fillen von Silbersalzlosungen mit Alkalien
als schwarzbrauner, in Wasser unloslicher Niederschlag erhalten. Obwohl
der Verbindung die Formel Ag,0 zukommt, verhilt sie sich bei Gegenwart
von Wasser wie Silberhydroxyd und ist basisch; offenbar besteht ein Gleich-
gewicht:

Ag,0 + H,0 = 2 AgOH .
Silberoxyd ist in Ammoniak zu Silberhydroxydammoniak [Ag(NH,),]JOH
loslich; es erinnert darin an Kupferoxyd. Die Lésung wird als Reagens auf
Reduktionsmittel verwendet und dient auch zur Herstellung von Spiegeln.
Silberoxyd wird in der organischen Chemie oft zum Austausch von Halogen
gegen Hydroxyl verwendet.

Durch Einwirkung von Ozon auf Silber entsteht schwarzes Silberperoxyd
Ag,0,, das beim Erhitzen in Silber und Sauerstoff zerfillt.

Silbercarbonat Ag,CO, wird aus Silbersalzlosungen durch Carbonate als
hellgelber Niederschlag gefillt; die Verbindung ist in Wasser nur spurenweise
16slich, doch ist die Loslichkeit groB genug, um der Losung deutlich alkalische
Reaktion zu erteilen. Bei Gegenwart von Kohlendioxyd geht Silbercarbonat
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in l6sliches Bicarbonat iiber. Silbercarbonat zerfallt beim Erhitzen leicht in
Silber, Kohlendioxyd und Sauerstoff.

Silbersulfid Ag,S wird aus Silbersalzlésungen durch Schwefelwasserstoff
auch bei saurer Reaktion als schwarzer Niederschlag ausgefillt; es bildet sich
auch aus Silbermetall und Schwefelwasserstoff.

Nachweis. Das Silberion ist farblos; es vereinigt sich mit Chlor-, Brom- und
Jodionen zu Verbindungen, die auch in Salpetersiure unldslich sind; mit
Chromat entsteht rotes Silberchromat Ag,CrO,, mit Arsenat braunes Silberarsenat
Ag;AsO,, mit Phosphat gelbes Silberphosphat Ag;PO,; diese drei Verbindungen
sind in Salpetersdure 16slich.

¢) Gold, Aurum: Au = 197,2.

YVorkommen. Gold kommt hauptsichlich als freies Metall vor; oft findet
es sich als Begleiter sulfidischer Eisen-, Kupfer- und Silbererze; ein seltenes
Mineral ist Gold-Silbertellurid. Meerwasser enthélt etwa 0,02 mg Gold im Kubik-
meter; sehr viel goldreicher ist der Meeresschlamm. Das Metall findet sich in
Quarzgiéngen eingesprengt, vielfach auch im Sande von Fliissen, wohin es durch
den natiirlichen WaschprozeB aus dem verwitternden Gestein gelangt. Meist
kommt es als Flitter oder Kérnchen, zuweilen aber auch in Stiicken von betricht-
licher Gr6Be vor.

Gewinnung. Das alteste und primitivste Verfahren besteht in einer Wische
des zerkleinerten Gesteins in stromendem Wasser, wobei die spezifisch leichteren
Bestandteile fortgeschwemmt werden und die schweren Goldteilchen zuriick-
bleiben. Bei moderner industrieller Ausbeutung von Goldminen (gute Minen
liefern 20 bis zu 100 g Gold aus 1000 kg Gestein) wird zuerst nach dem gleichen
Prinzip gearbeitet, nur daBl man das Gold auf amalgamiertem Kupfer zuriick-
hélt. Aus dem Amalgam gewinnt man das Gold durch Abdestillieren des Queck-
silbers. Da die feineren Goldteilchen aber bei der Wische mit fortgeschwemmt
werden, wird das gewaschene Gestein noch mit Natriumcyanid ausgelaugt;
unter dem oxydierenden EinfluB der Luft geht dabei das Gold als Natrium-
Goldeyanid in Lésung:

4 Au + 8 NaCN -+ 2 H,0 -+ O, — 4 Na[Au(CN),] + 4 NaOH
und kann daraus mit Zink ausgefillt werden. Arme Erze werden zuweilen auch
im schwachen Chlorstrom gerdstet, wobei Goldchlorid entsteht, das mit Wasser
ausgezogen werden kann; aus der Lésung wird das Gold durch Reduktions-
mittel gefillt.

Eigenschaften. Gold ist ein gelbes, glinzendes, weiches Metall, das sehr
dehnbar und gut hammerbar ist; es liBt sich zu Folien von 0,0001 mm Dicke
ausschlagen, die Licht mit grier Farbe durchlassen. Gold hat das spez.
Gew. 19,3 und gehért damit zu den schwersten Metallen; es schmilzt bei 1063°.

Gold wird von Sauerstoff nicht angegriffen. Es bildet zwei Reihen von
Verbindungen, in der einen ist es einwertig (Auro-), in der anderen dreiwertig
(Auriverbindungen); es kann auch als Bestandteil komplexer Anionen fungieren.
Von Salpetersiure wird es nicht gelést, wohl aber von Konigswasser.

Verwendung. Gold wird fiir Miinzen und Schmuckstiicke verwendet; da es
sehr weich ist, legiert man es mit Kupfer oder Silber. Der Feingehalt wird jetzt
meist pro Tausend angegeben (585 bedeutet 585/,,,, Gold); frither driickte man
ihn in Karat aus, wobei man Feingold als 24karitig bezeichnete. Gebriuchliche
Legierungen sind 8karitig (333), 14karitig (585); 18-, 20- und 22karitige Legie-
rungen sind sehr weich. Vielfach werden Gegenstinde aus Silber oder anderem
Metall auch nur mit einem Goldiiberzug versehen; das Vergolden geschieht
nach den gleichen Methoden wie das Versilbern.

10*
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Durch vorsichtige Reduktion von Goldsalzlosungen erhilt man kolloidale
Goldlésungen von schon blauer bis roter Farbe; kolloidal verteiltes Gold firbt
Glas purpurrot (Rubinglas), eine dhnliche Farbe besitzt auch Goldemail.

Goldverbindungen werden neuerdings auch medizinisch verwendet.

Gold (1)-verbindungen. Gold(1)-chlorid, Aurochlorid, Goldchloriir AuCl erhilt
man durch schwaches Erhitzen von Gold(3)-chlorid als weilles, in Wasser un-
losliches Pulver.

Gold(1)-oxyd, Aurcoxyd, Goldoxydul Au,0 entsteht bei der Einwirkung von
Alkalien auf Gold(1)-verbindungen als violettes, in Wasser unldsliches Pulver,
das beim Erhitzen in die Elemente zerfillt.

Gold(3)-verbindungen. Gold(3)-chlorid, Aurichlorid, Goldchlorid AuCl; erhélt
man durch schwaches Erhitzen von Goldchloridchlorwasserstoffsdure H[AuClL,],
die beim Auflésen von Gold in Kénigswasser entsteht; es ist ein rotes, krystallines
Salz, das in Wasser zu der komplexen Siure H[AuCL(OH)] 15slich ist. Mit
Chlorwasserstoff vereinigt sich Goldchlorid zu Goldchloridchlorwasserstoffsiure,
die oft zur Darstellung schwerldslicher charakteristischer Alkaloidsalze be-
nutzt wird.

Gold(3)-hydroxyd, Aurihydroxyd, Goldhydroxyd Au(OH); wird aus Losungen
der Goldchloridchlorwasserstoffsiure durch Alkalien als brauner Niederschlag
gefillt. Es ist amphoter und 16st sich daher in Alkalien zu Auraten auf, die sich
von der Metagoldsiure HAuO, ableiten. ‘

Komplexe Goldcyanide. Gold(l)-verbindungen lésen sich in Alkalicyaniden
zu Alkali-Gold(1)-cyaniden [Au(CN),]’; Gold(3)-verbindungen geben analog
l6sliche Alkali-Gold(3)-cyanide [Au(CN),I'. Man benutzt diese Loésungen als
Bider beim galvanischen Vergolden.

Ermittlung des Goldgehaltes in Legierungen. Goldarbeiter schitzen den
Gehalt von Goldlegierungen in der Weise ab, daB sie mit dem Gegenstand
auf einem sog. Probierstein (Schiefer oder schwarzer Basalt) einen Strich ziehen,
den sie mit gleichen Strichen von Legierungen bekannten Gehaltes vor und nach
der Behandlung mit Salpetersiure vergleichen. Zur genaueren Bestimmung
wird eine Probe in einem pordsen Tiegel geschmolzen, wobei unedle Metalle in
die Oxyde umgewandelt werden, die an dem Tiegel haften bleiben. Das Metall-
korn wird dann mit Salpetersiure behandelt und das zuriickbleibende Gold ge-
wogen. Bei einem Goldgehalt von mehr als 25% wird Silber nur langsam heraus-
gelost, man verschmilzt daher in solchen Fillen die Probe mit reinem Silber.

26. Die Elemente der II. Untergruppe des periodischen Systems:
Zink, Cadmium, Quecksilber.

Die Elemente dieser Gruppe haben eine gewisse Ahnlichkeit mit Magnesium ;
sie sind in ihren Verbindungen zweiwertig, Quecksilber kann daneben auch ein-
wertig sein. Die Hydroxyde sind in Wasser unloslich und gehen unter Ab-
spaltung von Wasser leicht in Oxyde iiber. Die Sulfate sind im Gegensatz zu
den FErdalkalisulfaten in Wasser léslich.

a) Zink, Zincum: Zn = 65,38.

Vorkommen. Die wichtigsten Erze sind Zinkspat ZnCO; und Zinkblende ZnS;
daneben sind auch noch einige andere Erze bekannt, die aber von untergeordneter
Bedeutung sind.

Gewinnung. Die Erze werden durch Résten in Zinkoxyd iibergefiihrt,
welches mit Kohle reduziert wird; das rohe Metall wird dann durch Destillation

aus Tonretorten gereinigt. Dabei geht zuerst Zinkstaub iiber, der aus einer
Mischung von Zink mit Zinkoxyd besteht, danach Zinkmetall. Das rohe Zink
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wird zur Reinigung noch mehrfach destilliert, wobei man die ersten Anteile
zur Gewinnung von Cadmium gesondert auffangt. Sehr reines Zink wird durch
elektrolytische Raffinierung des rohen Metalles gewonnen.

Eigensechaften. Zink ist ein grauweilles, sprodes Metall, das bei 420° schmilzt
und bei 907° siedet. Beim Erhitzen verbrennt es mit grellem Licht zu Zink-
oxyd; in der Kilte wird es von trockenem Sauerstoff nicht angegriffen, an
feuchter Luft iiberzieht es sich allmahlich mit einer Schicht von basischem
Carbonat, die fest haftet und das Metall vor weiterer Oxydation schiitzt. Das
reine Metall wird von Sauren nur langsam angegriffen, bei Gegenwart anderer
Metalle, wie Kupfer oder Eisen, reagiert es lebhaft. Zink lést sich auch in Alkalien
auf, wobel Zinkate entstehen:

Zn -+ 2 KOH — Zn(OK), + H,;
man benutzt diese Reaktion zu Reduktionen in alkalischer Losung.

Verwendung. Zink wird zum Bekleiden von Diachern, zum Verzinken von
Eisen, zur Herstellung elektrischer Batterien und fiir Legierungen verwendet.
Zink wird im Laboratorium zum Entwickeln von Wasserstoff aus Siuren benutzt ;
man verwendet es dabei in Form von Stangen, als Granulat oder als Pulver.
Granuliertes Zink stellt man durch Eintropfen des geschmolzenen Metalls in
Wasser her; Zinkpulver ist nicht zu verwechseln mit Zinkstaub.

Verbindungen. Zinkchlorid, Zincum chloratum ZnCl, stellt man durch Auf-
16sen von Zink in Salzsiure dar; die Losung wird zur Trockne eingedampft,
wobei stets etwas freie Salzsiure zugegen sein muf}, um die Bildung von basischem
Chlorid zu vermeiden. Der Riickstand wird geschmolzen und in Formen ge-
gossen. Zinkchlorid ist eine weille, hygroskopische Masse, die sich in Wasser
teilweise hydrolysiert, so dal die Losung sauer reagiert und durch flockige
Ausscheidung von basischem Chlorid getriibt ist; durch Zusatz von wenig
Salzsdure wird die Hydrolyse zuriickgedringt. Chlorzink ist auch in Alkohol
leicht l6slich. Das Salz wird als Atzmittel medizinisch verwendet; man benutzt
es auch zum Imprégnieren von Holz, um es vor Fiulnis zu schiitzen. Die Wirkung
beruht darauf, daB Zinksalze Eiweil denaturieren und daher lebende Zellen
rasch abtdten. Mit Zinkoxyd setzt sich Zinkchlorid zu basischem Chlorid um,
das langsam erhirtet und in der Zahnmedizin zum Fiillen von Zihnen ver-
wendet wird.

Zinkjodid ZnJ, wird durch Umsetzen von Zink mit Jod bei Gegenwart von
Wasser erhalten; das Salz krystallisiert beim Eindampfen der Losung aus. Man
benutzt es zur Herstellung von Jodzinkstirkeldsung, die als Reagens auf Oxy-
dationsmittel verwendet wird.

Zinksulfat, Zinkvitriol, Zincum sulfuricum ZnSO, kann durch vorsichtiges
Résten von Zinkblende oder durch Auflésen von Zink in Schwefelsiure gewonnen
werden. Das Salz krystallisiert mit 7 Molekiilen Wasser in derben farblosen
Nadeln, die sich in Wasser leicht losen; die Losung reagiert infolge Hydrolyse
sauer. An trockener Luft verwittert es, da es einen Teil seines Krystallwassers
abgibt. Es wird medizinisch als mildes Atzmittel verwendet.

Zinkcarbonat ZnCO; wird aus Zinksalzlosungen durch Bicarbonate als
weifler Niederschlag ausgefillt. Mit Alkalicarbonaten erhilt man jedoch nicht
das neutrale, sondern basisches Carbonat, dessen Zusammensetzung je nach den
Fallungsbedingungen schwankt; durch Alkalien wird es in Hydroxyd umge-
wandelt, das mit AlkaliiiberschuB3 16sliches Zinkat gibt.

Zinkhydroxyd Zn(OH), wird aus Zinksalzlosungen durch Alkalien als weiBer,
flockiger Niederschlag gefallt. Zinkhydroxyd wird von Ammoniak zu einer
Komplexverbindung [Zn(NH,),](OH),, in der das Zink Bestandteil des Kations
ist, von Alkalien zu Zinkat gelost:

Zn(OH), + 2 KOH — K,[Zn0,] + 2 H,0,
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in denen das Zink Bestandteil des Anions ist. Beide Komplexe sind locker
und befinden sich mit einfachen Zinkionen im Gleichgewicht, so daB beide
durch Schwefelwasserstoff vollstindig in Zinksulfid iibergefiihrt werden. Zink-
hydroxyd wird auch von Sauren leicht gelést; es ist also amphoter und #hnelt
darin dem Aluminiumhydroxyd. Dieses wird allerdings von Ammoniak nicht
gelost; in dieser Hinsicht dhnelt das Zink dem Kupfer. Beim Erhitzen geht
Zinkhydroxyd in Zinkoxyd iiber.

Zinkoxyd, Zincum oxydatum ZnO wird gewoéhnlich durch Erhitzen von
basischem Carbonat dargestellt; es entsteht auch beim FErhitzen von Zink
oder Zinksulfid an der Luft. Das Oxyd ist ein lockeres weiles Pulver, das
in der Hitze eine gelbe, beim Erkalten wieder vergehende Farbe annimmt.
Die Substanz ist in Wasser nicht l6slich, sie verhilt sich bei Anwesenheit von
Wasser jedoch wie Zinkhydroxyd und ist wie dieses in Alkalien 16slich. Zinkoxyd
wird unter der Bezeichnung Zinkweif als Anstrichfarbe verwendet. Medizinisch
dient es zur Herstellung von Salben, Pasten und Streupulvern und gelegentlich
auch zu innerlichem Gebrauch.

Zinkacetat, Zincum aceticum (CH,COO),Zn, das gelegentlich medizinisch
verwendet wird, stellt man durch Auflésen von Zinkoxyd oder Zinkcarbonat
in Essigsiure her. Es ist in Wasser leicht 16slich und krystallisiert daraus beim
Eindunsten mit 2 Molekiilen Wasser.

Zinksulfid ZnS wird aus Zinkat- und Zinkammoniaklésungen durch Schwefel-
wasserstoff vollstandig gefillt; aus Zinksalzlosungen ist die Fillung nur dann
vollstindig, wenn keine freien Mineralsduren entstehen. Starke Sduren ver-
ringern die Dissoziation des Schwefelwasserstoffes so stark, daBl die Sulfid-
ionenkonzentration zur Fillung nicht mehr ausreicht. Essigsiure 148t die
Fillung gerade noch zu; man kann daher Zinkacetatlosung mit Schwefelwasser-
stoff vollstindig fillen, wihrend die Salze der Mineralsiuren nur bei Gegen-
wart ausreichender Mengen von Natriumacetat vollstandig gefallt werden.

Zinksulfid ist eine weiBle Substanz, die als Sipotsche Blende fiir Leucht-
farben verwendet. wird. Die als Anstrichfarbe unter dem Namen Lithopone
benutzte Mischung von Zinksulfid mit Bariumsulfat ist bereits erwahnt worden.

Nachweis. Das Zinkion ist farblos; zum Nachweis sind Carbonat, Hydroxyd
und besonders Sulfid geeignet. Ferrocyanide fillen weiles Zinkferrocyanid
Zn,[Fe(CN)s]. Zinkverbindungen geben beim Gliihen auf Kohle mit wenig
Kobaltnitrat RiNmMaANNs Griin.

Zinkverbindungen sind stark giftig; als erstes Gegenmittel kann Eiweill
oder Milch gegeben werden.

b) Cadmium: Cd = 112,41.

Cadmiumverbindungen finden sich als Begleiter der Zinkerze; das Metall
wird bei der Reinigung des Rohzinks aus den ersten Anteilen der Destillation
gewonnen. Das Metall ahnelt dem Zink ; es schmilzt bei 321° und siedet bei 770°;
man verwendet es fiir Legierungen. In der Zahnmedizin wird Cadmiumamalgam
fiir Zahnfillungen benutzt.

Die Eigenschaften der Cadmiumverbindungen entsprechen weitgehend denen
der Zinkverbindungen; das Hydroxyd hat jedoch keine sauren Eigenschaften,
und die Salze werden nicht oder nur in sehr geringem MafBe hydrolysiert.

Cadmiumchlorid CdCl, kann durch Auflosen von Cadmiumcarbonat oder -oxyd
in Salzsiure dargestellt werden; es ist in Wasser sehr leicht l6slich.

Cadmiumsulfat CdSO, wird analog dem Chlorid dargestellt und hat dhnliche
Eigenschaften.
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Cadmiumcarbonat CACO, wird durch Fillen von Cadmiumsalzen mit Alkali-
carbonaten als weiBes, in Wasser unlésliches Pulver erhalten; beim Erhitzen
geht es leicht in das Oxyd iiber.

Cadmiumhydroxyd Cd(OH), wird aus Cadmiumsalzlosungen durch Alkalien
gefillt; im Gegensatz zu Zinkhydroxyd besitzt es keine sauren Eigenschaften
und wird daher von Alkalien auch nicht gel6st. Sduren losen es leicht, ebenso
Ammoniak, wobel ein dem Zinkhydroxydammoniak entsprechender Komplex
[Cd(NH,),](OH), entsteht.

Beim Erhitzen geht das Hydroxyd leicht in braunes Cadmiumoxyd CdO iiber,
das auch beim Verbrennen von Cadmium entsteht.

Cadmiumsulfid CdS wird aus Cadmiumsalzlésungen durch Schwefelwasserstoff
auch bei saurer Reaktion gefillt; es ist eine kanariengelbe Substanz, die unter
der Bezeichnung Cadmiumgelb, Postgelb als Anstrichfarbe benutzt wird.

Nachweis. Das Cadmiumion ist farblos; zum Nachweis eignet sich besonders
das Sulfid. Zur Trennung von Kupfer fithrt man beide in komplexe Cyanide
iber (K;[Cu(CN),] und K,[Cd(CN),]) und fillt mit Schwefelwasserstoff; dabei
fallt nur Cadmium als Sulfid, da dessen Komplex weniger stabil ist als der
Kupferkomplex.

Es ist wenig bekannt, dal Cadmiumverbindungen stark giftig sind; eine
Ausnahme macht das Sulfid, das in Wasser und in verdiinnter Salzsiure un-
Ioslich ist.

¢) Quecksilber, Hydrargyrum: Hg = 200,61.

Yorkommen. Quecksilber wird nur selten und in unbedeutenden Mengen als
freies Metall gefunden; das wichtigste Erz ist Zinnober HgS, dessen haupt-
sichlichste Fundstellen in Spanien, RuBland, Kalifornien, Mexiko und China
liegen.

Darstellung. Man rostet Zinnober, wobei er in Schwefeldioxyd und freies
Quecksilber iibergeht, und leitet die Gase durch Kiihlschlangen, in denen
sich der Quecksilberdampf kondensiert. Oft wird das Erz auch unter Zusatz
von Eisen der Destillation unterworfen; dabei entsteht Schwefeleisen und
das Quecksilber destilliert ab. Das rohe Quecksilber ist mit anderen Metallen
stark verunreinigt. Zur Reinigung filtriert man es durch Leder und destilliert
es erneut. Um es von anderen Metallen vollstindig zu befreien, liBt man es in
diinnem Strahl durch eine hohe Schicht verdiinnter Salpetersiure rieseln und
destilliert es im Vakuum. Im Laboratorium reinigt man Quecksilber, das durch
héufigen Gebrauch verunreinigt ist, indem man es mit verdiinnter Salpetersiure
schiittelt und dann durch ein Filter laufen 148t, in dessen Spitze sich ein feines
Loch befindet.

Eigenschaften. Quecksilber ist ein silbergldnzendes, fliissiges Metall vom
spez. Gew. 13,6, das bei —39° erstarrt und bei 357° siedet. Bei gewohnlicher
Temperatur vereinigt es sich mit Sauerstoff nicht, in der Nihe des Siede-
punktes wird es langsam in das Oxyd iibergefiihrt; das Oxyd zerfillt aber bei
hoherer Temperatur wieder in die Elemente. Das Metall wird von Schwefel-
wasserstoff angegriffen, von verdiinnter Salpetersiure und von konzentrierter
Schwefelsdure wird es gelost. Das Element bildet 2 Reihen von Verbindungen:
Quecksilber(1)- (Mercuro-) und Quecksilber(2)-verbindungen (Mercuriverbin-
dungen). Die einwertigen Verbindungen sind die weniger stabilen, sie neigen dazu,
sich in Quecksilber(2)-verbindungen und freies Quecksilber zu disproportionieren :

2Hg'X -~ Hg''X, + Hg .
Verwendung. Quecksilber wird wegen seines hohen spezifischen Gewichts
und seines niedrigen Dampfdruckes als Barometerfliissigkeit verwendet; man
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benutzt es auch zum Fiillen von Thermometern, da es zwischen 0 und 100°
einen gleichmiBigen Ausdehnungskoeffizienten besitzt. Quecksilberthermometer
konnen natiirlich nur fiir den Temperaturbereich zwischen — 39 und 357° ver-
wendet werden. Man benutzt Quecksilber ferner als Sperrflissigkeit fiir Gase
und zum Erzeugen von Quecksilberlicht, das sehr reich an ultravioletten Strahlen
ist; man erzeugt dazu in einem evakuierten U-formigen Quarzgefil (dem sog.
Quarzbrenner) zwischen zwei Quecksilberelektroden einen elektrischen Licht-
bogen, in welchem das Quecksilber verdampft und fahles, bliuliches Licht
aussendet. Das Quecksilberlicht wird in der Therapie als kiinstliche Héhensonne
angewendet ; man benutzt es auch fiir mancherlei chemische Umsetzungen (z. B.
zur kiinstlichen Herstellung von Vitamin D) und zur Erregung von Fluorescenzen ;
fiir diesen Zweck wird das Licht durch besondere Filter von den letzten Anteilen
sichtbaren Lichtes befreit. Im reinen ultravioletten Licht leuchten viele Stoffe
mit charakteristischen Fluorescenzfarben auf, die zuweilen zur Charakterisierung
von Stoffen geeignet sind. Die sog. Fluorescenzanalyse kann in manchen Fillen
zur Beurteilung von Arzneistoffen und zur Materialpriifung herangezogen werden ;
zuweilen leistet sie auch wertvolle Dienste bei der Aufdeckung von Schrift-,
Bild- und Banknotenfilschungen.

Quecksilber legiert sich mit allen anderen Metallen, mit Ausnahme von
Eisen und Platin; die Quecksilberlegierungen nennt man Amalgame. Natrium-
amalgam wird oft als Reduktionsmittel im Laboratorium verwendet; man stellt
es durch Eintragen von Natrium in Quecksilber her, wobei unter heftiger Reaktion
Quecksilberdampfe ausgestoen werden, die sehr giftig sind. Silber- und Gold-
amalgam werden zum Versilbern bzw. zum Vergolden verwendet; Cadmium-
amalgam, oft mit Zusatz von etwas Kupfer, wird zum Fiillen von Zahnen benutzt ;
Zinnamalgam diente frither als Belag fiir Spiegel.

Quecksilbermetall wird in fein verteiltem Zustand in Form von Salben
und Pflastern auch medizinisch verwendet; bei diesen Priparaten kommt es
darauf an, das Quecksilber in méglichst feine Verteilung zu bringen. Quecksilber-
verbindungen werden schon seit alten Zeiten in der Medizin benutzt.

Quecksilber(2)-verbindungen. Quecksilber(2)-chlorid, Mereurichlorid, Queck-
silberchlorid, Sublimat, Hydrargyrum bichloratum HgCl, kann durch Einwirkung
von Chlor auf Quecksilber dargestellt werden; praktisch wird es jedoch durch
Sublimation eines Gemisches von Quecksilber(2)-sulfat mit Natriumchlorid
gewonnen:

HgSO, + 2 NaCl - HgCl, + Na,SO, .
Es bildet weiBe, prismatische Krystalle, die bei 265° schmelzen und danach
leicht sublimieren. Das Salz ist in 14 Teilen Wasser von gewéhnlicher Temperatur
16slich, in Alkohol und in Ather l6st es sich leichter. Die Loslichkeit in Wasser
nimmt auf Zusatz von Natriumchlorid zu, verhilt sich also gerade umgekehrt als
nach dem Massenwirkungsgesetz zu erwarten wire. Die Erscheinung beruht
auf der Bildung eines komplexen Anions:
HgCl, + 2 O = [HgClL,)”,

das aber nicht sehr stabil ist und Quecksilberionen abgibt. Die fiir Desinfektions-
zwecke verwendeten Sublimatpastillen enthalten 50% Kochsalz und einen
roten Farbstoff, der irrtiimliche Verwendung verhindern soll. Die Pastillen
losen sich wegen der geringen Quecksilberionenkonzentration auch in gewéhn-
lichem Wasser klar auf, wihrend reines Sublimat damit leicht durch basische
Salze getriibte Losungen gibt. Die Desinfektionswirkung des Sublimates ist noch
in einer Losung 1:20000 sehr stark.

Reduktionsmittel, wie Zinn(2)-chlorid, fiihren Quecksilber(2)-chlorid leicht
in Quecksilber(1)-chlorid oder metallisches Quecksilber iiber.
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Quecksilber(2)-jodid, Mercurijodid, Quecksilberjodid, Hydrargyrum bijodatum
HgJ, stellt man durch Eintragen von Jodkalilosung in Sublimatlésung her;
es fallt dabei als scharlachroter Niederschlag aus, der sich mit iiberschiissigem
Kaliumjodid zu einer farblosen wasserléslichen Komplexverbindung K,[HgJ,]
vereinigt. Man kann Quecksilberjodid auch durch Vereinigung der Elemente
gewinnen. Quecksilberjodid ist in Alkohol und in Ather 16slich; beim Erhitzen
schmilzt es bei 253° und sublimiert zu gelben Krystallen, die bei der Beriihrung
in die rote Form iibergehen.

Das Salz wird in kleinen Dosen in der Medizin verwendet.

Quecksilber(2)-cyanid, Mercuricyanid, Hydrargyrum cyanatum Hg(CN), wird
durch Auflésen von gefilltem Quecksilberoxyd in Cyanwasserstoffsiure dar-
gestellt; man erhalt es auch beim Digerieren von gefilltem Quecksilberoxyd
mit Alkalicyanidlésungen:

HgO -+ 2 KCN + H,0 — Hg(CN), -+ 2 KOH .

Es bildet farblose, in Wasser, Alkohol und Ather lésliche Krystalle, die beim
Erhitzen in Quecksilber und Cyan zerfallen. Die Verbindung gibt in Lésung
nur minimale Mengen von Quecksilberionen; mit Cyanionen vereinigt sie sich
zu dem Komplex [Hg(CN),]”. Die Verbindung gehért zu den stirksten an-
organischen Giften.

Quecksilberoxycyanid, Hydrargyrum oxycyanatum Hg(CN),- HgO erhilt man
beim Kochen von Quecksilbercyanidlésung mit Quecksilberoxyd als weiBe, in
Wasser schwerlésliche Substanz, die in der Augenheilkunde Verwendung findet.

Quecksilber(2)-sulfat, Mercurisulfat HgSO, wird durch Auflésen von Queck-
silber in heier konzentrierter Schwefelsiure dargestellt; es bildet weiBle, in
Wasser losliche Krystalle. In verdiinnten wiBrigen Lésungen wird es zu un-
loslichen basischen Salzen hydrolysiert.

Quecksilber(2)-nitrat, Mercurinitrat Hg(NO,), wird durch Auflésen von
Quecksilber in einem UberschuB von heiBer, konzentrierter Salpetersiure
dargestellt; es krystallisiert mit 8 Molekiilen Wasser in farblosen Tafeln. In Wasser
ist das Salz leicht loslich, doch wird es dabei zu unléslichen basischen Salzen
hydrolysiert, die sich auf Zusatz von Salpetersiure wieder zu dem normalen
Salz losen. Beim Erhitzen geht Mercurinitrat zuerst in Quecksilberoxyd iiber,
das bei starkem Erhitzen in die Elemente zerfillt.

Quecksilber(2)-oxyd, Mercurioxyd, Quecksilberoxyd, Hydrargyrum oxydatum
HgO kann durch Erhitzen von Mercurinitrat oder durch Fillen von Queck-
silber(2)-salzlosungen mit Alkalien erhalten werden. Pharmazeutisch sind die
beiden Priparate streng zu unterscheiden, da sie sich in der KorngroBe stark
unterscheiden und somit auch ganz verschiedene Wirksamkeit besitzen. Das
durch Erhitzen von Mercurinitrat gewonnene Priparat wird als rofes Quecksilber-
oxyd bezeichnet; es besitzt feinkrystalline Struktur und stellt die grobere Form
dar. Das durch Fillen erhaltene Priparat wird als gelbes Quecksilberoxyd,
Hydrargyrum oxydatum via humida paratum bezeichnet; es stellt ein sehr feines,
amorphes Pulver dar, das im Gegensatz zu dem anderen Priparat von Oxalsiure-
16sung langsam in weiles Oxalat umgewandelt wird. Beide Priparate werden
in Form von Salben und Streupulver medizinisch verwendet; fiir Augensalben
wird nur das gelbe Quecksilberoxyd benutzt.

Quecksilber(2)-sulfid, Mercurisulfid, Quecksilbersulfid, Zinnober HgS kann
durch Erhitzen einer Verreibung von Quecksilber mit Schwefel oder durch
Fillen von Quecksilbersalzlsungen mit Schwefelwasserstoff erhalten werden.
In beiden Fillen entsteht zuerst eine schwarze Form, die durch Erhitzen oder
durch Behandeln mit Alkalisulfidlésungen in die stabilere rote Form um-
gewandelt wird. Bei der Schwefelwasserstoffillung entstehen zuerst weiie und
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graue Zwischenprodukte, die dann weiter zu dem Sulfid umgesetzt werden.
Quecksilbersulfid wird unter der Bezeichnung Zinnober als Anstrichfarbe benutzt,
jedoch nicht fiir Metalle, da diese sich allméahlich unter Abscheidung von Queck-
silber zu Sulfiden umsetzen wiirden. Zinnober darf nicht zum Firben von
Kerzen benutzt werden, weil es bei der Verbrennung giftige Quecksilberddmpfe
liefert. Zinnober ist die einzige ungiftige Quecksilberverbindung, da er sich
in Wasser und in verdiinnter Salzséure nicht 15st.

Quecksilberprdacipitat, Hydrargyrum praecipitatum album NH,HgCl wird
durch Fillen von Sublimatlésung mit Ammoniak als weiBer amorpher Nieder-
schlag gewonnen; die Verbindung wird in Form von Salben und Streupulvern
in der Medizin verwendet. Neben dem genannten Pridparat, das man auch
als unschmelzbares Précipitat bezeichnet, gibt es noch ein sog. schmelzbares
Pricipitat, das man durch Eintragen von Sublimatlésung in eine siedende
ammoniakalische Ammoniumchloridlésung gewinnt; es ist als Quecksilber-
ammoniumchlorid zu bezeichnen und stellt eine Komplexverbindung dar:
[Hg(NHj;),]Cl, .

Quecksilber(1)-verbindungen. Quecksilber(1)-chlorid, Mercurochlorid, Queck-
silberchloriir, Calomel, Hydrargyrum chloratum HgCl wird durch Erhitzen eines
Gemisches von Quecksilber(2)-chlorid mit Quecksilbermetall oder durch Fillen
von Quecksilber(1l)-salzlésungen mit Chloriden dargestellt. Das nach dem
ersten Verfahren gewonnene Praparat stellt ein gelbliches, feinkrystallines Pulver
dar; die Reaktion verlauft nach der Gleichung:

HgCl, + Hg —> 2 HgCl.
Das durch Fillung erhaltene Priparat stellt ein feineres weifles Pulver dar,
das bei starkem Reiben im Morser eine gelbe Farbe annimmt.

Calomel sublimiert ohne zu schmelzen; in Wasser ist es unléslich. Am Licht
zersetzt es sich in Quecksilber und Chlor, das mit einem weiteren Molekiil
Quecksilberchloriir unter Bildung von Quecksilberchlorid reagiert:

HgCl > Hg + O,

HgCl 4+ Cl - HgCl, .
Daher farbt sich Calomel am Licht schwarz; da Sublimat sehr viel giftiger ist
als Calomel, muB3 das Priaparat im Dunkeln aufbewahrt werden; ein zersetztes
Priaparat darf keinesfalls verwendet werden.

Calomel setzt sich beim UbergieBen mit Ammoniak in Quecksilberpricipitat
und Quecksilber um und firbt sich daher tief schwarz. Die Reaktion kann zur
Identifizierung von Calomel dienen.

Calomel wird medizinisch innerlich als starkes Abfiihrmittel und &duBerlich
als mildes Atz- und Desinfektionsmittel verwendet.

Queckstlber(1)-jodid, Mercurojodid, Quecksilberjodiir, Hydrargyrum jodatum
flavum HgJd wird durch Zusammenreiben von Quecksilber mit der berechneten
Menge Jod oder von Quecksilberjodid mit Quecksilber dargestellt; man kann
es auch durch Fiallen von Quecksilber(l)-salzlésungen mit Jodiden gewinnen.
Die Verbindung stellt ein gelbgriines, in Wasser und Alkohol unlésliches Pulver
dar. Sie zerfillt noch leichter als Quecksilberchloriir in Quecksilber und Queck-
silberjodid. Quecksilberjodiir wird zuweilen medizinisch verwendet.

Quecksilber(1)-sulfat, Mercurosulfat Hg,SO, kann durch Schiitteln von
Quecksilber mit einer zur Losung nicht ausreichenden Menge konzentrierter
Schwefelsiure dargestellt werden. Es ist ein weilles, krystallines Salz, das sich
gleichfalls leicht in Quecksilber und Quecksilber(2)-sulfat zersetzt.

Quecksilber(1)-nitrat, Mercuronitrat HgNO; wird durch Behandeln von
Quecksilber mit einer zur Losung nicht ausreichenden Menge kalter Salpeter-
sdure dargestellt; beim Erhitzen und bei Anwendung von tiberschiissiger Salpeter-
sdure wiirde Quecksilber(2)-nitrat entstehen. Das Salz krystallisiert in farblosen
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Tafeln, die sich in Wasser sehr leicht l6sen; in verdiinnten Losungen scheiden
sich basische Salze ab, die durch freie Salpetersiure zu dem normalen Salz
gelost werden. Quecksilber(l)-nitrat wird zur Darstellung anderer Queck-
silber(1)-verbindungen benutzt.

Quecksilber(1)-oxyd, Mercurooxyd, Quecksilberoxydul, Hydrargyrum oxy-
dulatum Hg,0 wird durch Fillen von Quecksilber(l)-salzlosungen mit Alkalien
als braunschwarzer Niederschlag erhalten; auch hier entsteht, wie bei den Queck-
silber(2)-salzen, nicht das Hydroxyd, sondern das Oxyd. Die Verbindung zer-
fallt sehr leicht in Quecksilber und Quecksilberoxyd.

Quecksilber(1)-sulfid, Mercurosulfid Hg,S ist wohl die unbestindigste der
Quecksilber(1)-verbindungen; man kann es aus Quecksilber(l)-salzlosungen
mit Schwefelwasserstoff fillen, oberhalb von — 10° zerfallt es jedoch sofort in
Quecksilber(2)-sulfid und Quecksilber.

Nachweis. Beide Ionenarten sind farblos; zur Unterscheidung kénnen die
Eigenschaften von Mercurichlorid, -jodid und -oxyd gegeniiber den ent-
sprechenden Mercuroverbindungen herangezogen werden. Beide Reihen von
Quecksilberverbindungen werden durch Schwefelwasserstoff auch in saurer
Losung gefillt; beim Glihen mit Soda geben sie ein Sublimat von metallischem
Quecksilber.

Mit Ausnahme von Zinnober sind alle Quecksilberverbindungen stark giftig;
am stirksten wirkt Quecksilbercyanid, am schwichsten Calomel. Als erstes
Gegenmittel kann EiweiBl oder Milch gegeben werden.

27. Die Elemente der III. Untergruppe des periodischen Systems:
Die Seltenen Erden.

Die Gruppe umfaBt die Elemente Scandium, Yttrium, die Elemente der
Ordnungszahl 57—71, die man auch als Lanthangruppe zusammenfaBt, und das
Actinium, das als radioaktives Element wichtig ist. Die Elemente finden sich
in der folgenden Gruppe zusammengestellt:

Die Elemente 57-—71

konnen trotz fortlaufender Chemisches|  Atom-
Ordnungszahl wegen ihrer zahl Element Zeichen | gewicht | ‘Wertigheit
iibereinstimmenden chemi-
schen Eigenschaften nur in 21 Scandium . . Sc 45,10 | III
der III. Gruppe unterge- 39 Yttrium . . . Y 88,92 | IIL
bracht werden. Alle Ele- §g Iéanthan. - é‘a‘ iig’?g %H v
. . 5 er . . . . . e s ,

mffmte tfelfe_n dreiwertig 59 | Prascodym . .| Pr 140,92 | TIL IV
auf, nur bel einigen 1st 60 Neodym . . . Nd 144,27 | III
daneben noch die Wertig- 61 Ilinjum . . .| 1 ? III
keitsstufe zwei oder vier gg Ea,ma.rium - Em 150,43 | 1L, I1

e e . Juropium . . Eu 152,0 | IIL,1I
(finoghfh Die Hydroxyde 64 | Gadolinium. .| Gd | 1569 ; III

er Elemente sind basisch 65 | Terbium . . .| Tb 159,2 | IIL, IV
und in Wasser schwerlgs- 66 Dysprosium .: Dy 162,46 | III
lich; die Phosphate und gg I}:]I(’}I)I.mum' R ?O i?i?l’g ﬁ%

. . X rbium . . .| r ' s

Fluoride sind in Wasser 69 | Thulium . . ., Tm 1694 | III
gleichfalls schwerloslich, 70 | Ytterbium . .+ Yb | 173,04 | IIL II
die Oxalate werden sogar 71 Cassiopeium | Cp : 1750 111
von Mineralsiuren nur 89 Actinium. . . Ac ! I

schwer gelost.
Die Seltenen Erden werden hauptsiichlich aus dem Monazitsand gewonnen,
der in Australien und Brasilien in groBen Mengen vorkommt. Von den
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Elementen haben nur Actinium und Cer Bedeutung, das erstere als radioaktives
Element, das andere zur Herstellung von Cereisen, einer Legierung, die zur
Herstellung von Ziindsteinen fiir Feuerzeuge verwendet wird. Ceroxyd wird
auch als Zusatz zu Thoroxyd zu Glihkérpern fiir Gasglithlicht benutzt.

Cerverbindungen sind physiologisch wirksam ; man benutzt sie unter anderem
als Vorbeugungsmittel gegen See- und Luftkrankheit (Peremesin enthilt Cer-
oxalat).

28. Die Elemente der 1V. Untergruppe des periodischen Systems:
Titan, Zirkonium, Hafninm, Thorium.

Die Elemente sind in ihren Verbindungen vierwertig, nur Titan kann daneben
auch zwei- und dreiwertig sein; sie zeigen mit den Elementen der Hauptgruppe
insofern eine deutliche Ubereinstimmung, als ihre vierwertigen Hydroxyde
amphoter sind; mit steigendem Atomgewicht nimmt der basische Charakter zu.

a) Titan: Ti = 47,90.

Titanverbindungen finden sich im Monazitsand und kommen in kleinen
Mengen als Begleiter zahlreicher Mineralien, besonders von Bleierzen, vor.
Titanmetall wird fiir bestimmte Stahlsorten verwendet, die gegen Sto und
Schlag besonders widerstandsféhig sein sollen. Die praktisch wichtigste Titan-
verbindung ist das T'itandioxyd TiO,, eine weille, in Wasser unlosliche Substanz,
die sich mit Spuren von FEisen gelb bis braun firbt. Man verwendet es zum
Firben von Porzellan, Zahnmassen und Email. Titandioxyd gibt mit Sduren
und mit Alkalien Salze; die Verbindungen der beiden Reihen sind in Wasser
stark hydrolysiert.

Titantetrachlorid TiCl, hat groBe Ahnlichkeit mit Siliciumtetrachlorid; es
bildet eine farblose, an feuchter Luft rauchende Flissigkeit, die bei 136° siedet;
man stellt es durch Erhitzen einer Mischung von Titandioxyd und Kohle im
Chlorstrom dar. Durch Reaktion geht es in Titantrichlorid tiber, das als Reduk-
tionsmittel verwendet wird.

Wasserstoffperoxyd-Schwefelsdure gibt mit Titansalzen eine intensive
Gelbfirbung, die zur Erkennung von Titanverbindungen dienen kann ; umgekehrt
kann Titan-Schwefelsiure auch zum Nachweis von Wasserstoffperoxyd dienen.

b) Zirkonium: Zr = 91,22.

Zirkonium findet sich als Silicat ZrSiO,, das als rohes Mineral Zirkon, als
reine, krystallisierte Substanz Hyazinth genannt wird. Durch Verwitterung
entsteht aus Zirkon Zirkonerde ZrO,, die in unreiner Form in Brasilien gefunden
wird. Reines Zirkondioxyd wird wegen seines hohen Schmelzpunktes (2675°)
fiir hochfeuerfeste chemische Gerdte verwendet. Beim FErhitzen auf hohe
Temperaturen strahlt es grellweiles Licht aus, es wird daher auch fiir Glih-
kérper verwendet (Zirkonlicht). Medizinisch wird es als Rontgenkontrastmittel
benutzt.

¢) Hafnium: Hf = 178,6.

Hafniumverbindungen kommen oft als Begleiter von Zirkonerzen vor; die
Verbindungen der beiden Elemente sind einander so dhnlich, da ihre Trennung
nur mit Schwierigkeiten gelingt. Hafnium ist erst im Jahre 1922 entdeckt worden,
eine praktische Bedeutung hat es bisher nicht erlangt.

d) Thorium: Th = 232,12.

Thorium gehort zu den radioaktiven Elementen und bildet die Mutter-
substanz der nach ihm benannten Reihe; man gewinnt es aus dem Monazitsand.



Chrom, Chromium. 157

Thoriumoxyd mit einer Beimischung von etwa 1% Ceroxyd bildet das Geriist
der Glithkorper fir Gasglithlicht. Man stellt diese so her, da man Baumwoll-
gewebe mit einer Losung von Thor- und Cernitrat imprigniert; das getrocknete
Gewebe wird gegliitht, wobei die Nitrate in die Oxyde iibergehen. Das nicht sehr
widerstandsfihige Geriist aus der Oxydmischung wird fiir den Transport mit
Kollodium iiberzogen und braucht danach vor dem Gebrauch nur abgebrannt
zu werden. Der Zusatz von Ceroxyd erhoht die Lichtausbeute sehr stark.
Thoriumoxyd wird auch als Réntgenkontrastmittel benutzt.

29. Die Elemente der V. Untergruppe des periodischen Systems:
Vanadin: V=50,95, Niob: Nb=92,91, Tantal: Ta=180,88,
Protaktinium: Pa=231.

Die Elemente sind in ihren Verbindungen fiinfwertig, Vanadin kann daneben
auch zwei-, drei- und vierwertig, Niob drei- und vierwertig sein; die Hydroxyde
sind amphoter.

Vanadin wird durch Reduktion von Vanadinoxyd mit Aluminium gewonnen;
es ist ein sehr hartes Metall, das man als Zusatz fiir Eisen-, Stahl- und wohl
auch Kupferlegierungen verwendet; schon Zusitze von 0,1—0,2% verleihen
den Legierungen sehr hohe Festigkeit. Von den Oxyden ist das Pentoxyd
V,0; das bestandigste ; es ist das Anhydrid von Séuren, die nach ihrer Zusammen-
setzung den Phosphorsiduren entsprechen. Vanadinpentoxyd wird in der Technik
als Katalysator fiir Oxydationsprozesse verwendet. Eine Losung in Schwefel-
sdure (Vanadin-Schwefelsdure) wird als Reagens auf Peroxyde benutzt, die damit
Rotfarbung geben. Man versucht neuerdings auch, Vanadinpentoxyd und Vana-
date in die Therapie einzufiihren.

Niob hat bisher keine praktische Verwendung gefunden.

Tantal zeichnet sich durch einen sehr hohen Schmelzpunkt aus (iiber 3000°);
man benutzte es frither zur Herstellung von Glithfiden fiir elektrische Glithbirnen,
es ist jetzt aber durch Wolfram vollstindig verdringt worden. Man verwendete
es jetzt wegen seiner Harte und Widerstandsfihigkeit fiir chirurgische Instrumente.

Protaktinium ist als radioaktives Element wichtig; es findet sich als Begleiter
von Uranerzen, allerdings nur in noch geringeren Mengen als Radium. Man
kann es daraus als Pentoxyd Pa,0; gewinnen.

30. Die Elemente der VI. Untergruppe des periodischen Systems:
Chrom, Molybdin, Wolfram, Uran.

Die Elemente sind maximal sechswertig, sie treten daneben aber auch in ver-
schiedenen anderen Wertigkeitsstufen auf. Die Oxyde und Hydroxyde der
niedrigeren Wertigkeitsstufen sind vorwiegend basisch, unterscheiden sich
darin also grundsitzlich von den Elementen der Hauptgruppe. Die Oxyde
der hochsten Wertigkeitsstufe X O, entsprechen dagegen vollstindig den sechs-
wertigen Sauerstoffverbindungen der Elemente aus der Schwefelgruppe; sie sind,
wie diese Anhydride, von Sauren vom Typus H,XO,.

a) Chrom, Chromium: Cr = 52,01.

Yorkommen. Das wichtigste Chromerz ist Chromeisenstein Fe(CrO,),; Rot-
bleierz PbCrO, und Chromoxyd Cr,0, sind seltener. Chromeisenstein findet sich
besonders in Norwegen, Amerika, Siidafrika und in der Tiirkei.

Gewinnung. Reines Chrom wird durch Reduktion von Chromoxyd mit Alu-
minium dargestellt. Fir die Stahlindustrie, die groe Mengen an Chrom
bendtigt, wird Chromeisenstein mit Kohle im elektrischen Ofen reduziert,
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wobei man eine Chromeisenlegierung mit etwa 60% Chrom erhilt (Ferrochrom),
die direkt weiterverarbeitet werden kann.

Eigenschaften. Chrom ist ein hartes, stahlgraues Metall vom Schmelzpunkt
1520°, das sich an der Luft nicht verindert; man benutzt es daher zum Ver-
chromen von Eisen und anderen Metallen, die dadurch einen bestindigen Uberzug
von bliulichweilem Glanz erhalten. Chrom I6st sich in kalter Salzsiure und
in heiler verdiinnter Schwefelsdure; Salpetersiure 16st es nicht und fiihrt es in
einen reaktionstrigen (passiven) Zustand iiber, in dem es sich auch in Salz-
siure nicht mehr 16st. Chrom bildet zwei- und dreiwertige Kationen Crt+(Chromo-)
und Cr+++ (Chromiverbindungen), von denen die dreiwertigen die bestéindigeren
sind; es kann ferner als drei- und sechswertiges Element Bestandteil von
Anionen CrOj (Chromit), CrO}" (Chromat) und Cr,0; (Dichromat) sein.

Verwendung. Chrom dient in erster Linie zur Herstellung von Stahl-
legierungen, die sich durch hohe Hirte auszeichnen; Chromverbindungen
werden als Anstrichfarben und als Beizen in der Firberei verwendet.

Chrom(2)-verbindungen. Chrom(2)-chlorid, Chromochlorid, Chromchlorir
CrCl, wird durch Auflésen von Chrom in Salzsiure oder durch Reduktion von
Chrom(3)-chlorid mit Zink und Salzsiure gewonnen; es wird bereits durch Luft-
sauerstoff zu Chrom(3)-salz oxydiert.

Chrom(2)-sulfat, Chromosulfat CrSO, wird durch Auflésen von Chrom(2)-
hydroxyd in Schwefelsidure dargestellt; es krystallisiert mit 7 Molekiilen Wasser.

Chrom(2)-hydroxyd, Chromohydrozyd Cr(OH), wird aus Chrom(2)-salz-
16sungen durch Alkalien als gelber Niederschlag gefillt, der durch Luftsauerstoff
leicht zu graublauem Chrom(3)-hydroxyd oxydiert wird.

Das Chrom(2)-ion ist blau gefirbt.

Chrom(3)-verbindungen. Die Chrom(3)-verbindungen ihneln sehr stark den
Aluminiumverbindungen.

Chrom(3)-chlorid, Chromichlorid CrCl, wird aus Chrom(3)-hydroxyd und
Salzsiure als Hydrat mit 6 Molekiilen Wasser erhalten; das Krystallwasser
1aBt sich durch Erhitzen nicht austreiben, da das Hydrat dabei vollstindig
zu Chromoxyd hydrolysiert wird. Das wasserfreie Salz wird durch Erhitzen
einer Mischung von Chromoxyd und Kohle im Chlorstrom dargestellt; es sub-
limiert ebenso leicht wie Aluminiumchlorid und bildet dabei rotviolette Krystalle.

Chrom(3)-chloridlésung ist in der Kélte blau, in der Hitze griin gefarbt.

Chrom(3)-sulfat, Chromisulfat Cry(SO,); wird durch Auflésen von Chrom(3)-
hydroxyd in Schwefelsiure dargestellt; es krystallisiert mit 15 Molekiilen
Wasser in violettroten, in Wasser leicht loslichen Krystallen. Das Salz gibt mit
Sulfaten einwertiger Metalle Alaune; am bekanntesten ist der Kalium-Chromalaun
KCr(S0,),- 12H,0, den man auch durch Reduktion von Kaliumdichromat in
schwefelsaurer Losung erhilt. Technisch gewinnt man ihn als Nebenprodukt
bei Oxydationen mit Kaliumdichromat in schwefelsaurer Losung. Die wiBrige
Losung des Salzes ist in der Kilte violett, in der Hitze griin gefirbt.

Man benutzt Chromalaun zum Gerben von Leder und als Beize in der Férberei.

Chrom(3)-hydroxyd, Chromihydroxzyd Cr(OH); wird aus Chrom(3)-salzlésungen
durch Alkalien als graublauer Niederschlag gefillt, der unter Wasserverlust
allmahlich in Chromoxyd iibergeht. Chrom(3)-hydroxyd l6st sich in Alkalien
zu Chromiten auf, in denen das Chrom Bestandteil des Anions CrOj; ist. Chromite
werden durch Oxydationsmittel wie Wasserstoffperoxyd oder Halogene in
Chromate iibergefiihrt. Chromeisenstein ist das Chromit des zweiwertigen Eisens
Fe(Cr0,),.

Chrom(3)-oxyd, Chromoxyd Cr,0; wird durch Erhitzen von Chrom(3)-hydroxyd
als griines, in Wasser und Séuren unlosliches Pulver erhalten; es entsteht auch
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beim trocknen Erhitzen von Ammoniumdichromat. Chromoxyd geht beim Ver-
schmelzen mit Kaliumbisulfat in Chrom(3)-sulfat iiber; beim Schmelzen mit
Alkalicarbonat und einem Oxydationsmittel (Salpeter, Chlorat) wird es in
Chromat iibergefiihrt.

Chromoxyd wird als Anstrichfarbe und zum Griinfirben von Glas, Porzellan,
Email usw. verwendet.

Verbindungen des sechswertigen Chroms. Chromtrioxyd, Chromsdureanhydrid,
Acidum chromicum CrO,; wird durch Umsetzen von Chromaten oder Dichromaten
mit Schwefelsiure gewonnen:

K,Cr,0, + H,80, - K,S0, + 2Cr0, + H,0 .

Es bildet rotbraune, metallisch glinzende Krystalle, die sich in Wasser sehr
leicht lésen; beim Erhitzen zerfillt es oberhalb von 300° in Chromoxyd und
Sauerstoff :
4Cr0, > 2Cr,0, + 30,.

Chromtrioxyd ist ein starkes Oxydationsmittel; die oxydierende Wirkung
von Chromat und Dichromat in saurer Lisung beruht auf der intermediiren
Bildung von Chromtrioxyd. Chromtrioxyd ist das Anhydrid der Chromsiure
H,CrO,, die aber nur in Salzen bestindig ist; beim Ansiuern entsteht daraus
das Anhydrid. Man nennt dieses vielfach auch selbst Chromsiure, diese Be-
zeichnung ist jedoch nicht korrekt. Chromtrioxyd gibt mit Wasserstoffperoxyd
intensiv blau gefirbte Perchromsiure, die sich mit Ather ausschiitteln 1aBt.
Die gleiche Reaktion bekommt man natiirlich auch mit Chromaten und Di-
chromaten, wenn man die Losung ansduert.

Chromtrloxyd wird als starkes Oxydationsmittel verwendet; medizinisch
benutzt man es als Atzmittel.

Chromylchlorid CrO,Cl, ist das Dichlorid der Chromsiure; es stellt eine
rote Fliissigkeit dar, die bei 117° siedet und an feuchter Luft raucht. Man gewinnt
es, indem man Kahumdlchromat mit einem Chlorid und konzentrierter Schwefel-
sdure der Destillation unterwirft:

K,Cr,0, + 4 NaCl + 3 H,S0, - K,S0, + 2 Na,SO, + 2Cr0,Cl, + 3 H,0 .

Die Verbindung wird, wie alle Sdurechloride, leicht hydrolysiert. Da die ent-
sprechende Brom- und Jodverbindung nicht bestindig ist, kann man Chloride
iiber das Chromylchlorid nachweisen. Man braucht dazu das Untersuchungs-
material nur mit Kaliumdichromat und Schwefelsdure zu destillieren und das
Destillat in Ammoniak abzufangen:
CrO,Cl, + 4 NH,OH — (NH,),CrO, + 2NH,C] 4+ 2H,0 .

Enthilt das Destillat Chromat, so ist in der untersuchten Substanz Chlorid
vorhanden gewesen.

Chromate sind die Salze der Chromsiure; besonders gebriuchlich ist das
Kaliumchromat K,CrO,, das fir technische Zwecke meist durch das billigere
Natriumsalz ersetzt wird. Man gewinnt sie aus Chromeisenstein oder allgemein
aus Chromiten, indem man sie mit Alkalicarbonat unter Luftzutritt hoch er-
hitzt; das dabei zuerst entstehende Alkalichromit wird durch Luftsauerstoff
zu Chromat oxydiert:

4 NaCr0, + 2 Na,CO, + 3 0, - 4 Na,Cr0, + 2 CO, .

Kaliumchromat ist nach dem gleichen Verfahren unter Verwendung von Kalium-
carbonat darstellbar, man kann es aber auch durch Umsetzen von Natrium-
chromat mit Kaliumchlorid in konzentrierter Losung erhalten, wobei Natrium-
chlorid zuerst auskrystallisiert. Im Laboratorium fiihrt man die Chromat-
schmelze mit Zusatz von Salpeter als Oxydationsmittel aus. Kaliumchromat
bildet hellgelbe Krystalle, die in Wasser leicht 16slich sind. Beim Ansduern
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nimmt die Losung aller Chromate eine rote Firbung an, die auf dem Ubergang
des gelben Chromations CrO;’ in das rote Dichromation Cr,0;" beruht.

Chromatlosungen geben mit Bariumsalzlésungen gelbes, in Wasser unlésliches
Bariumchromat BaCrO,, mit Bleisalzlosungen gelbes unlésliches Bleichromat
PbCrO,; auch hierin liegt eine Ubereinstimmung mit der Schwefelsiure, deren
Blei- und Bariumsalz ja gleichfalls unléslich sind. Blei- und Bariumchromat
(nicht Dichromat) werden iibrigens auch aus Dichromatlésungen durch Blei-
bzw. Bariumionen gefillt. Bleichromat wird unter der Bezeichnung Chromgelb
als Anstrichfarbe verwendet.

Chromate geben mit Silberionen schwerldsliches, rotes Silberchromat, dessen
Entstehung in der MaBanalyse einen UberschuB an Silberionen anzeigt.

Dichromate. Unter dieser Bezeichnung sollte man eigentlich Verbindungen
verstehen, die den Bisulfaten entsprechen, also saure Chromate vom Typus
KHCrO,; diese Salze sind aber nicht bestindig. Wenn man sie aus Chromaten
mit einem Aquivalent Siure darzustellen versucht, verlieren sie sofort Wasser
und man erhdlt Salze, die den Pyrosulfaten entsprechen:

2 K,Cr,0, + H,80, -~ K,Cr,0, + K,S0, + H,0.
Es wire daher wohl die Bezeichnung Pyrochromate vorzuziehen; da sie aber
unter den Bedingungen entstehen, unter welchen sich sonst saure Salze bilden,
und da die sauren Salze selbst nicht bekannt sind, ist die Bezeichnung Dichromate
(oder auch Bichromate) gebrauchlich geworden. Die Pyrosulfate entstehen
bekanntlich gleichfalls durch Verlust von Wasser aus den sauren Sulfaten,
allerdings tritt die Wasserabspaltung erst in der Hitze ein.

Kaliumdichromat K,Cr,0, wird aus Kaliumchromat und Schwefelsiure
dargestellt; es bildet orangerote, in Wasser 16sliche Krystalle. In der Technik
wird das billigere Natriumdichromat bevorzugt, das die gleichen Eigenschaften
hat und in Wasser leichter l6slich ist. Beide Salze werden als starke Oxydations-
mittel verwendet ; ihre Oxydationswirkung in saurer Losung kann auf die Bildung
von Chromtrioxyd zuriickgefithrt werden:

K,Cr,0, + H,S0, - K,S0, + 2Cr0, + H,0,
das bei Gegenwart oxydierbarer Stoffe zu Chrom(3)-salz reduziert wird:
2 CrO, + 6 H* — 2 Cr+++ 4 3 H,0 + (30);
1 Molekill Dichromat macht also 3 Sauerstoffatome verfiigbar. Durch starke
Reduktionsmittel werden Dichromate (und auch Chromate) auch in neutraler
Losung zu Chrom(3)-verbindungen reduziert. Dichromate werden durch Alkalien
in Chromate zuriickverwandelt, sie verhalten sich also auch hierin wie saure Salze:
Cr,0) + 2 OH’ — 2 CrO} + H,0;

dabei geht die Farbe des roten Dichromations in die gelbe des Chromations
iber. Der Vorgang ist die Umkehrung der Bildung von Dichromat aus Chromat
in saurer Losung.

Blei- und Bariumionen fallen aus Dichromatlésungen ebenso wie aus Chromat-
lésungen Blei- bzw. Bariumchromat:

Cr,0Y + 2 Ba*+ + H,0 — 2 BaCrO, + 2 H*;
wegen der dabei auftretenden stark sauren Reaktion muf} die Losung mit Natrium-
acetat abgestumpft werden.

Nachweis. Das Chrom(2)-ion Cr++ ist blau, das Chrom(3)-ion Crt++ violett
oder griin, das Chromation CrO}" gelb und das Dichromation Cr,07" rot gefirbt.
Chrom(2)-verbindungen werden bereits durch den Luftsauerstoff in Chrom(3)-
verbindungen iibergefiihrt; diese geben mit Alkalien ein graublaues unlosliches
Hydroxyd; beim Schmelzen mit Alkali und einem Oxydationsmittel werden
sie in Chromate iibergefiihrt. Chromate und Dichromate sind an der starken
Oxydationswirkung und an der Bildung von Perchromsiure, die in schwefel-
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saurer Losung mit Wasserstoffperoxyd entsteht, zu erkennen; auBerdem sind
sie als Blei- und Bariumchromat nachzuweisen. Bleichromat geht beim Kochen
mit Kalkwasser in rofes, basisches Bleichromat iiber.

b) Molybdiin: Mo = 95,95.

Molybdin findet sich als Molybddnglanz MoS, und Bleimolybdat PbMoO,.
Das freie Metall wird hauptsichlich aus dem Molybdénglanz gewonnen; das
Mineral wird dazu durch Résten in Molybdéntrioxyd MoO, iibergefiithrt, das
durch Erhitzen mit Kohle oder durch Glithen im Wasserstoffstrom reduziert
wird. Man erhilt das Metall dabei als graues Pulver, das bei etwa 2600° zu
kompaktem, silberglinzendem Metall zusammengeschmolzen werden kann.
Molybdian wird von Sauerstoff bei gewohnlicher Temperatur nicht angegriffen;
bei hoher Temperatur verbrennt es zu Molybdéntrioxyd. Molybdédn wird als
Zusatz zu Stahllegierungen fiir Geschiitzrohre und Panzerplatten verwendet;
Molybdénstahl zeichnet sich durch hohe Festigkeit und Zahigkeit aus.

Von den Molybdédnverbindungen sind die Molybdate erwidhnenswert; es
sind die Salze der Molybdansduren, die sich von dem Anhydrid MoO; ableiten.
Molybdéantrioxyd gibt beim Verschmelzen mit Alkalien Molybdate der Zu-
sammensetzung Na,MoO,; daneben sind aber auch Salze der Sdure H,Mo,0,,
die den Pyrosulfaten und Dichromaten entsprechen, bekannt; aullerdem ist
aber noch eine ganze Reihe sog. Polysiuren bekannt, die der allgemeinen Zu-
sammensetzung H,Mo00O,- (MoQ;), entsprechen, in denen n mindestens die
GroBe 10 erreichen kann. Durch Auflésen von Molybdéntrioxyd in warmem
Ammoniak erhdlt man normales Ammoniummolybdat (NH,),M00,; das Salz des
Handels, das zur Herstellung von Ammoniummolybdatlésung als Reagens auf
Phosphate verwendet wird, ist das Ammoniumsalz einer Polysdure; es entspricht
etwa der Formel 5(NH,),M00,-7Mo00,;. Das Ammoniumphosphormolybdat,
das als gelber Niederschlag aus Ammoniummolybdat mit Phosphaten entsteht,
entspricht der analytischen Zusammensetzung (NH,),PO,-12 MoO,-6 H,0; es
ist in Alkalien leicht loslich.

¢) Wolfram: W = 183,92,

Wolfram findet sich hauptsichlich als Eisen(2)-, Mangan(2)- und Calcium-
wolframat FeWO,, MnWO,, CaWO,. Durch Schmelzen mit Soda fithrt man
sie in wasserlosliches Natriumwolframat Na,WO, iber, fillt daraus mit Sauren
die freie Wolframsidure H,WO, und fiihrt diese durch Erhitzen in Wolfram-
trioxyd WO, iiber. Dieses kann durch Erhitzen mit Kohle oder durch Gliihen
im Wasserstoffstrom zum freien Metall reduziert werden. Wolfram schmilzt
bei etwa 3400°; bei gewohnlicher Temperatur wird es von Sauerstoff nicht
angegriffen, in der Glithhitze wird es jedoch zu Wolframtrioxyd oxydiert.

Wolfram wird fiir Stahllegierungen verwendet, die besonders fiir Werkzeug-
stahl geeignet sind; Wolframstahl ist nicht nur besonders hart, sondern er hat
auch die Eigenschaft, seine Hirte und Schirfe selbst dann nicht zu verlieren,
wenn er sich beim Bohren, Ségen usw. bis zum Glithen erhitzt. Wegen seines
enorm hohen Schmelzpunktes ist Wolfram auch zur Herstellung von Metall-
faden fiir elektrische Glihbirnen hervorragend geeignet; allerdings ist deren
Herstellung ziemlich schwierig. Es gelingt wohl, mit Hilfe von Diamantdiisen
elastische Fiden bis zu 0,01 mm Dicke auszuziehen, doch nehmen diese in der
Glithhitze allméhlich krystalline Struktur an und werden dabei briichig. Sehr viel
giinstiger ist ein anderes Verfahren, bei dem man sehr lange, fadenférmige
Krystalle herstellt (sog. Einkrystallfiden); zu diesem Zweck wird Wolframpulver,
das man durch Reduktion des Trioxydes im Wasserstoffstrom gewinnt, zu diinnen
Féden geprefit, die man langsam eine Heizzone von etwa 2500° passieren 1a8t;

Bodendorf, Pharmazeutische Chemie. 11
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dabei beginnt das kompakte Pulver, ohne vorher zu schmelzen, durchzukrystalli-
sieren, und zwar zu einem einzigen langen Krystallfaden, der in dem MaBe wichst,
wie der Prefaden durch die Heizzone hindurchgefiihrt wird. Diese Faden sind
elastisch und sehr haltbar.

Vom Wolframtrioxyd leitet sich die Wolframsédure H,WO, ab, die man durch
Umsetzen von Wolframaten mit Sauren als gelbe, in Wasser unlésliche Substanz
erhilt. Daneben ist aber, wie beim Molybdin, eine ganze Reihe von Polysduren
bekannt. Saure Alkaliwolframate vereinigen sich mit Kieselsiure, Phosphor-
sdure und noch einigen anderen Siuren zu sog. Silicowolframaten, Phosphor-
wolframaten usw., aus denen man durch Mineralsiduren freie Silicowolfram-
siure, Phosphorwolframsiure usw. gewinnen kann; diese sind als Alkaloid-
fallungsmittel sehr geeignet.

d) Uran: U = 238,07.

Das wichtigste Uranerz ist die Pechblende (Uranpecherz), welches Uran
als Oxyd U;O, enthélt; die wichtigsten Fundstétten liegen in Bohmen, Norwegen
und Nordamerika. Das Erz wird mit Salpetersiure zu Uranylnitrat UQO,(NO,),
umgesetzt, welches beim Erhitzen in Urantrioxyd UOQ; iibergeht. Daraus kann
durch Reduktion mit Kohle das Metall dargestellt werden. Uran ist ein hartes,
glinzendes Metall, das aber keine praktische Verwendung findet. Uranerze
werden hauptséchlich auf Radium verarbeitet.

Urantrioxyd UQ, ist das Anhydrid der Uransdure H,UOQ,, die gegeniiber
starken Séuren auch basisch ist und mit ihnen hasische Salze gibt.

Uranylnitrat UQ,(NOy), bildet gelbe, fluorescierende Krystalle, die in
Wasser und Alkohol leicht loslich sind. Uranylacetat (CH,CO0),UQ, wird
durch Auflésen von Uransédure in Essigsiure erhalten; es krystallisiert mit
2 Molekiilen Wasser in stark fluorescierenden Prismen. Uranylacetat neigt zur
Bildung von Doppelsalzen, von denen das Natriumuranylacetat (CH,CO0),UO,- Na,
wegen seiner Schwerloslichkeit zur Erkennung von Natriumverbindungen
dienen kann.

31. Die Elemente der VII. Untergruppe des periodischen Systems:
Mangan, Masurinm, Rhenium.

Masurium und Rhenium sind erst im Jahre 1925 entdeckt worden; sie sind
so auBerordentlich selten und ihre Verbindungen noch so unzureichend bekannt,
daB auf ihre Beschreibung verzichtet werden kann.

Mangan: Mn = 54,93.

Yorkommen. Das wichtigste Manganerz ist der Braunstein MnO,; daneben
kommen auch noch andere Oxyde, wie Mn,O5, MnO(OH) und Mn,0,, ferner
Carbonat MnCO, und Sulfid MnS vor. Manganverbindungen finden sich oft
als Begleiter der Eisenerze.

Gewinnung. Das Metall wird meist durch Reduktion der Oxyde mit Alu-
minium gewonnen; die Reduktion gelingt auch mit Kohle, doch ist das Metall
dann sehr stark kohlenstoffhaltig.

Eigenschaften. Mangan ist ein grauweilles, sprodes und hartes Metall, das
bei 1250° schmilzt ; es oxydiert sich an der Luft und wird von Sduren zu Mangan(2)-
salzen gelost.

Mangan kann zwei-, drei-, vier-, sechs- und siebenwertig auftreten; in den
Wertigkeitsstufen I1 und III bildet es die Kationen Mni+ (Mangano) und Mn*+++
(Mangani); als vierwertiges Element bildet es gleichfalls Kationen, die aber
unbestindig sind; daneben etwas. bestdndigere Anionen MnOj;" (Manganit).
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Als sechs- und siebenwertiges Element bildet es die Anionen MnO}’ (Manganat)
und MnO/] (Permanganat). Die Verbindungen der héchsten Wertigkeitsstufe
haben groBe Ahnlichkeit mit den Perchloraten.

Yerwendung. Mangan wird fiir Eisen- und Stahllegierungen verwendet. Zu
diesem Zweck geht man im allgemeinen jedoch nicht von dem reinen Metall,
sondern von Eisen-Manganlegierungen (Ferromangan) aus, die bei der Ver-
hiitbung manganreicher Eisenerze erhalten werden.

Mangan (2)-verbindungen. Mangen(2)-chlorid, Manganochlorid, Mangan-
chloriir MnCl, kann durch Auflésen von Mangancarbonat oder eines Oxydes in
Salzsiure erhalten werden; es entsteht als Nebenprodukt bei der Chlorgewinnung
aus Braunstein und Salzsdure. Es krystallisiert mit 4 Molekiilen Wasser in hell-
rosa, in Wasser leicht 16slichen Krystallen.

Mangan(2)-sulfat, Manganosulfat MnSO, entsteht aus fast allen Mangan-
verbindungen beim Abrauchen mit Schwefelsiure; man stellt es meist aus
Mangancarbonat oder Braunstein und Schwefelsdure dar. Das Salz ist in Wasser
leicht 1slich und krystallisiert daraus als Hydrat, dessen Krystallwassergehalt
von den Bedingungen abhingt. Das gebrduchliche Salz bildet rosa Krystalle
mit 4 Molekiilen Krystallwasser.

Mangan(2)-nitrat, Manganonitrat Mn(NOy), und Manganacetat (CH;COO),Mn
sind gleichfalls in Wasser leicht 16sliche, rosarote krystalline Substanzen; man
erhilt sie aus Mangancarbonat mit Salpetersiure bzw. Essigsdure als Hydrate.

Mangan(2)-oxalat (COO),Mn und Mangan(?2)-phosphat Mn,(PO,), werden aus
Mangan(2)-salzlgsungen durch Oxalate bzw. Phosphate als schwerldsliche
Niederschliage gefallt. In ammoniumchloridhaltiger ammoniakalischer Lésung
fallt sekundéres Phosphat quantitativ Mangan-Ammoniumphosphat MnNH,PO,
aus, das, wie das entsprechende Magnesiumsalz, durch Glithen in das Pyrosulfat
Mn,P,0, iibergefiihrt wird.

Mangan(2)-carbonat, Mangancarbonat MnCO; wird aus Mangan(2)-salz-
lésungen durch Alkalibicarbonate als weiler Niederschlag gefillt, der in der
Wairme leicht Kohlendioxyd abspaltet und dabei in Manganohydroxyd iibergeht,
welches sich an der Luft schnell bis zu Mangandioxydhydrat oxydiert. Alkali-
carbonate fillen basisches Carbonat, welches noch leichter der gleichen Umwand-
lung unterliegt.

Mangan(2)-hydroxyd, Manganohydroxyd Mn(OH), wird aus Mangan(2)-salz-
losungen durch Alkalien als weifler Niederschlag gefillt, der sich an der Luft
schnell oxydiert und dabei schlieflich in braunes Mangandioxydhydrat MnO(OH),
iibergeht. Mit Ammoniak ist die Fallung unvollstindig und kann bei Anwesenheit
groflerer Mengen von Ammonsalzen ganz ausbleiben.

Mangan(2)-oxyd, Manganooxyd, Manganorydul MnO wird durch Reduktion
héherer Manganoxyde im Wasserstoffstrom erhalten; es stellt ein graugriines,
in Wasser unlosliches Pulver dar.

Mangan(2)-salze organischer Sduren (besonders der Harzsiuren) werden
als Sikkative benutzt; sie haben die Eigenschaft, die Geschwindigkeit der Autoxy-
dation von Leinél und Firnis stark zu erhéhen und damit den Trockenvorgang
erheblich zu beschleunigen.

Mangan(3)-verbindungen. Mangan(3)-oxyd Mn,0; wird beim Glithen von
Braunstein oder von Mangan(2)-salzen bei Luftzutritt als schwarzes, in Wasser
unlésliches Pulver erhalten. Durch Auflosen dieses Oxydes in Sauren sind Man-
gan(3)-salze zuginglich, die aber wenig bestdndig sind; in saurer Losung werden
sie sehr leicht zu Mangan(2)-salzen reduziert, in neutraler Losung werden sie
zu Mangan(3)-hydroxyd hydrolysiert, das sich an der Luft schnell zu Mangan-
dioxydhydrat oxydiert.

11*
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Mangan(4)-verbindungen. Die Verbindungen des vierwertigen Mangans
sind mit Ausnahme von Mangandioxyd MnO, und Mangandioxydhydrat
MnO(OH), sehr unbestindig. Mangan(4)-chlorid entsteht bei der Einwirkung
von Salzséiure auf Mangandioxyd, es zerfillt jedoch so schnell in Mangan(2)-
chlorid und Chlor, daB} es nicht isoliert werden kann.

Mangandioxyd MnO, ist ein braunschwarzes, in Wasser unlésliches Pulver,
es ist ein starkes Oxydationsmittel.

Mangandioxyhydrat MnO(OH), entsteht als braunschwarze, in Wasser un-
l6sliche Substanz bei der Oxydation von Mangan(2)-hydroxyd an der Luft
und bei Reduktion von Manganaten oder Permanganaten in alkalischer Lésung.
Mangandioxydhydrat hat schwachsaure Eigenschaften; seine Salze mit Alkalien,
die Manganite, werden jedoch vollstindig hydrolysiert. Bei der Oxydation von
Mangan(2)-hydroxyd bei Gegenwart von Calciumhydroxyd an der Luft ent-
steht schwarzes Calciummanganit CaMnO;. Man benutzt dieses Verfahren zur
Riickgewinnung von Mangandioxydhydrat aus Mangan(2)-chlorid bei der Chlor-
fabrikation aus Braunstein und Salzsdure.

Manganate MnO}’. Schmilzt man Braunstein mit Alkali und einem Oxy-
dationsmittel (Salpeter, Chlorat) zusammen, so bildet sich eine griine Schmelze
von Alkalimanganat, das in Wasser mit griiner Farbe loslich ist. Bei der tech-
nischen Darstellung benutzt man als Oxydationsmittel Luftsauerstoff:

2 MnO, 4+ 4 KOH + 0, - 2 K,MnO, 4+ 2 H,0 .

Manganate werden in wéBriger Losung stark hydrolysiert ; die dabei entstehende
freile Mangansiure ist nicht bestindig und zerfillt sogleich in Mangandioxyd
und Permanganat:

3 MnOY + 2 H,0 > MnO, - 2 MnO,, + 4 OH".

Der Vorgang ist so zu verstehen, daBl ein Manganation zwei andere zu Per-
manganat oxydiert und sich dabei selbst zu Mangandioxyd reduziert. Wird
aus Manganaten Mangansdure durch Ansduern in Freiheit gesetzt, so tritt
natiirlich die gleiche Umsetzung ein.

Permanganate MnO,. Die Bezeichnung Permanganat ist nicht zutreffend,
da es sich nicht um Hydroperoxydderivate handelt; das Anhydrid der Per-
mangansiure Mn,0, ist kein Peroxyd, sondern das Oxyd des siebenwertigen
Mangans, Manganheptoxyd.

Permanganate entstehen durch Zersetzung von Manganaten; praktisch
verfahrt man so, daBl man durch Einleiten von Kohlendioxyd in eine Manganat-
16sung die auftretende alkalische Reaktion abstumpft, wobei die Reaktion
quantitativ verlauft:

3MnO, + 2O, - MnO, + 2 MnO, -+ 2 CO}.

Man braucht dann nur vom Braunstein abzufiltrieren und zur Krystallisation
einzuddmpfen. Technisch wird Permanganat jedoch meist durch Oxydation
von Manganat mittels Chlor, Ozon oder auf elektrolytischem Wege gewonnen,
wobei kein Verlust durch Bildung von Braunstein eintritt:

2 MO} + O + H,0 — 2 MnO, + 2 OH".
Das Permanganation ist intensiv violettrot gefirbt.

Die freie Permangansiure ist nicht besténdig; ihr gebréuchlichstes Salz
ist das Kaliumpermanganat KMnO,, das nach einem der angegebenen Verfahren
dargestellt wird. Es stellt dunkle, violettrote Krystalle von metallischem Glanz
dar, die sich in Wasser mit intensiv violettroter Farbe 16sen. Es wird im Labora-
torium und in der Technik als starkes Oxydationsmittel verwendet ; seine Wirkung
ist in saurer Losung stirker als in alkalischer. In saurer Losung wird Permanganat
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bei Gegenwart oxydierbarer Stoffe bis zu Mangan(2)-salz reduziert, so daB
pro Molekiil Permanganat 21/, Sauerstoffatome verfiigbar werden:
2 KMnO, - 3 H,S0, - K,S0, + 2 MnSO, + 3 H,0 + (50),
oder als Ionenreaktion geschrieben:
2 MnO), + 6 H* -> 2 Mn*++ -~ 3 H,0 - (50).

In neutraler oder alkalischer Losung geht die Reduktion nur bis zu Mangan-
dioxyd, so daB jedes Molekiil Permanganat 1!/, Sauerstoffatome verfiighar macht:
2 KMnO, - H,0 — 2MnO, + 2 KOH + (30),

oder als Ionenreaktion geschrieben:

2 MnO), + H,0 -> 2MnO, + 20H’ + (30).
Wegen seiner stark oxydierenden Eigenschaft wird Kaliumpermanganat auch
als wirksames Desinfektionsmittel verwendet.

Wird trockenes Kaliumpermanganat mit konzentrierter Schwefelsdure be-
handelt, so entsteht Manganheptoxyd Mn,0, in Form von briaunlichen Tropfchen,
die beim Erwirmen flichtig sind. Die Verbindung ist jedoch sehr unbestéindig
und zerfallt leicht, meist mit explosionsartiger Heftigkeit, in Mangandioxyd
und Sauerstoff; die Oxydationswirkung ist so stark, daB brennbare Stoffe
in Berithrung mit Manganheptoxyd entflammen.

Nachweis. Das Mangan(2)-ion ist rosarot, das Mangan(3)-ion rot gefirbt,
Mangan(3)-verbindungen sind jedoch sehr unbestdndig. Das Manganation besitzt
griine, das Permanganation rotviolette Farbe. Schwefelammon und Schwefel-
wasserstoff reduzieren alle hoheren Manganverbindungen zu Mangan(2)-salzen,
die durch Schwefelammon als fleischfarbenes Mangan(2)-sulfid gefillt werden.
Zum Nachweis von Manganverbindungen kann man sie durch Oxydation in Per-
manganat tberfithren, das an seiner charakteristischen Farbe zu erkennen ist.

32. Die Elemente der VIIL. Untergruppe des periodischen Systems:
Eisen, Ruthenium, Osmium;
Kobalt, Rhodium, Iridium;
Nickel, Platin, Palladium.

Man fafit die 3 ersten Elemente als Eisengruppe, die folgenden 6 als Platin-
gruppe zusammen; die ersten 3 Elemente der Platingruppe nennt man auch
leichte, die anderen schwere Platinmetalle. Die Ahnlichkeit der 3 jeweils neben-
etnander stehenden Elemente ist sehr grof3, aber auch die 3 jeweils untereinander
stehenden Elemente besitzen starke Ubereinstimmungen. Alle Elemente treten
in verschiedenen Wertigkeitsstufen auf; die hochste Wertigkeitsstufe dieser
Gruppe ist VIII, sie wird aber nur von Ruthenium und Osmium erreicht. Die
Fahigkeit, in hoheren Wertigkeitsstufen aufzutreten, nimmt in den waagerechten
Reihen von links nach rechts ab, in den senkrechten Reihen von oben nach
unten zu. Alle Elemente konnen Bestandteile komplexer Anionen sein, und alle
zeichnen sich durch gewisse katalytische Fahigkeiten aus.

Die Elemente der Eisengruppe.

Alle 3 Elemente bilden zweiwertige Salze, Eisen und Kobalt auch drei-
wertige; Kisen kann auBerdem in gewissen Verbindungen auch sechswertig
sein (Ferrate); Kobalt und Nickel geben unbestindige Oxyde, in denen sie
vierwertig sind.

a) Eisen, Ferrum: Fe — 55,84.

Vorkommen. Eisen findet sich als freies Metall auBerordentlich selten;
manche Meteorite bestehen aus Eisenmetall neben 5—8% Nickel. Unter den
Erzen sind die Sauerstoffverbindungen fiir die Eisengewinnung besonders
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wichtig; dazu gehéren Himatit Fe,0;, Magneteisenstein Fe,0, und eine Reihe
von basischen Oxyden und Carbonaten. Von den Schwefelverbindungen ist
Pyrit FeS, wichtig, der beim Résten Schwefeldioxyd und Eisenoxyd gibt.

Eisen ist biologisch als Bestandteil des Hamoglobins wichtig, das den
Sauerstofftransport in der Blutbahn vermittelt.

Gewinnung. Die Eisengewinnung beruht im Prinzip auf der Reduktion von
Eisenoxyden durch Kohle; das wirksame Reduktionsmittel ist jedoch nicht
die Kohle selbst, sondern das daraus durch unvollstindige Verbrennung ent-
stehende Kohlenoxyd:

Fe,0, + 3 CO — 2 Fe 4- 3 CO, .
Da die Reaktion umkehrbar ist, ist ein betriichtlicher Uberschuf an Kohlenoxyd
erforderlich.

Die Reduktion wird in kontinuierlichem Verfahren in Hochifen ausgefiihrt;
diese stellen bis zu 25 m hohe Reaktionstiirme aus feuerfestem Material dar,
deren Durchmesser unten bis zu 8 m betrigt und sich nach oben hin etwas
verringert. Der untere AbschluBl wird durch einen Rost gebildet, unter welchem
sich ein Sammelbecken fiir das geschmolzene Eisen und die Schlacken befindet.
Der Hochofen wird schichtweise mit dem vorher gerdsteten FEisenerz, Koks
und einem Zuschlag beschickt, welcher die Verunreinigungen der Erze (Gangart)
zu Silicat verschlackt und dessen Natur sich nach der Art der Gangart richtet.
Saure Gangart (Sand und saure Silicate) verlangt basischen Zuschlag; man
wendet in diesem Falle Kalk an. Basische Gangart (Kalkstein, Magnesit, Dolomit)
verlangt sauren Zuschlag; in diesem Falle verwendet man Sand. Ist der Hoch-
ofen in Betrieb, so wird die Verbrennung durch einen Strom vorgewidrmter
Geblaseluft so reguliert, da die Verbrennung der Kohle unvollstindig bleibt
und hauptsichlich Kohlenoxyd liefert. Im unteren Gebiet herrscht eine Tempe-
ratur von etwa 1500°, sie nimmt nach oben hin ab und betragt in der obersten
Zone noch etwa 400°. In diesem Gebiet, das man als die Vorwirmezone be-
zeichnet, wird das Material getrocknet; hier beginnt auch bereits die erste
Reduktion der Eisenoxyde. In der mittleren Zone findet bei einer Temperatur
von etwa 1000° die eigentliche Reduktion der Eisenoxyde durch Kohlenoxyd
zu metallischem Hisen statt, ohne daB dieses schmilzt. Man nennt dieses Gebiet
die Reduktionszone. Noch tiefer, bei etwa 1200°, beladt sich das Eisen mit
Kohlenstoff und beginnt danach zu schmelzen; dieses Gebiet nennt man die
Schmelz- oder Kohlungszone. Das geschmolzene Metall flieBt zusammen mit
den geschmolzenen Schlacken durch den Rost in den Sammelraum, wo die
Schlacken sich an der Oberfliche des fliissigen Eisens sammeln und von Zeit
zu Zeit abgezogen werden. Das geschmolzene Eisen kann aus dem Sammelraum,
dessen Sohle etwas geneigt ist, durch einen Spund abgelassen werden.

In dem MaBe, wie die Fiillung des Hochofens nach unten absinkt, wird
oben neues Material eingefithrt, so dall der Hochofen ohne Unterbrechung
jahrelang in Betrieb bleibt. Die oben austretenden Abgase, die noch sehr reich
an Kohlenoxyd sind, dienen zuerst zum Vorwirmen der Gebldseluft und werden
dann noch als Heizgase verwendet. Ein grofler Hochofen liefert in 24 Stunden
500 t Roheisen und etwa die gleiche Menge Schlacken, aus denen man Zement
oder Baustein herstellt.

Roheisen, wie es der Hochofen liefert, enthilt bis zu 5% Kohlenstoff, daneben
noch betrichtliche Mengen Silicium, etwas Phosphor und Schwefel. Roheisen
wird als Gufetsen fiir mancherlei Gerite verwendet; es ist jedoch sehr sprode
und erweicht nicht, wie Schmiedeeisen, vor dem Schmelzen. Enthilt das Roh-
eisen viel Mangan (5—20%), so ist es silberweil und glinzend; man nennt
dieses Material darum auch Spiegeleisen.
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Schmiedeeisen und Stahl werden aus Roheisen dadurch gewonnen, dal
man es van Kohlenstoff und den anderen Verunreinigungen weitgehend befreit.
Dazu sind verschiedene Verfahren in Gebrauch, die auf Oxydation der Bei-
mengungen durch Luftsauerstoff bei hohen Temperaturen beruhen. Nach
dem BEssEMER-Verfahren wird durch das geschmolzene Roheisen in birnen-
férmigen Gefdfen, deren Wandungen mit einem basischen Futter (bestehend
aus gebranntem Kalk oder gebranntem Dolomit) ausgekleidet sind, von unten her
ein Strom heifer Luft geblasen, der den Kohlenstoff verbrennt und die Ver-
unreinigungen oxydiert. Die sauren Oxyde werden dann von dem basischen
Futter aufgenommen. Nach dem STEMENS-MARTIN-Verfahren wird das Roheisen
mit Kisenoxyd und einem Zusatz von Kalk in offenen Herden erhitzt, wobei
heiBer Geblisewind iiber die Schmelze geleitet wird. In beiden Fillen erhilt
man kohlenstoffarmes Eisen, das zur Erzeugung von Stahl meist nachtriglich
einem Kohlungsproze unterworfen werden mufl. Bei hochwertigen Stahl-
sorten wird dieser ProzeB in elektrisch beheizten Ofen unter LuftabschluB
durchgefithrt, wobei das Material nicht mit Heizgasen in Beriilhrung kommt
und daher auch keinen unkontrollierbaren Einflissen unterworfen ist. Der
so gewonnene Stahl heilit Elektrostahl. Oft wird die nachtrigliche Kohlung
auch durch langes Erhitzen mit Kohlepulver in gewthnlichen Ofen bewirkt;
das so gewonnene Material heiit Zementstahl.

Schmiedeeisen enthilt 0,1—0,5% Kohlenstoff; es ist zih und weich und 148t
sich daher gut schmieden und in der Hitze schweilen.

Stahl enthilt zwischen 0,5 und 1,5% Kohlenstoff; er ist harter als Schmiede-
eisen und bei gewohnlicher Temperatur elastisch; in der Hitze 148t er sich
schmieden und schweillen. Seine hervorragendste Eigenschaft ist die Hartbarkeit;
wird Stahl nach dem Erhitzen plotzlich abgeschreckt, was man durch Eintauchen
in Wasser oder Ol bewirkt, so wird er sehr hart, zugleich aber auch spride.
Die Sprodigkeit kann durch sog. Anlassen vermindert werden; man erhitzt
dazu den gehirteten Stahl erneut kurze Zeit auf Temperaturen, die unter der
Hértungstemperatur liegen. Wird gehérteter Stahl auf die Hartungstemperatur
erhitzt und langsam abgekiihlt, so verliert er seine Harte.

Stahl wird oft auch mit anderen Metallen wie Mangan, Chrom, Nickel,
Wolfram, Molybdén, Titan, Vanadin legiert; Chrom-Nickelstahl, auch als Krupp-
scher V24 -Stahl bekannt, ist sehr zah und rostet nicht. Werkzeugstahl, der
auch bei Gliihhitze seine Hirte nicht verliert, enthilt Wolfram, Vanadin und
Chrom ; Cerstahl wird zur Herstellung von Ziindsteinen fiir Feuerzeuge benutzt ;
Molybdénstahl dient fiir Geschiitzlaufe, Panzerplatten usw.

Eigenschaften des Eisens. Reines Eisen schmilzt bei 1530°, sein spezifisches
Gewicht ist 7,86 ; ein Gehalt an Kohlenstoff setzt den Schmelzpunkt stark herab.
An feuchter Luft iiberzieht sich Eisen mit einer Schicht von Rost, einem basischen
Eisenoxyd der ungefihren Zusammensetzung 2 Fe,O;-Fe(OH);. In Sduren
16st sich Eisen leicht auf; mit konzentrierten Sduren entstehen aus kohlehaltigem
Eisen auch Kohlenwasserstoffe.

Eisen tritt in verschiedenen Modifikationen auf, die man als «-, -, y- und
d-Eisen unterscheidet ; bis zu einer Temperatur von 780° ist die «-Form bestédndig ;
nur sie hat die Fahigkeit, in einem Magnetfeld selbst magnetisch zu werden. Der
Magnetismus geht jedoch bald wieder verloren; magnetisierter Stahl behilt
seine magnetischen Eigenschaften sehr lange bei.

Eisen bildet zwei Reihen von Salzen: Eisen(2)- (Ferro-) und Eisen(3)-salze
(Ferrisalze); die meisten Eisen(2)-verbindungen werden bereits durch den
Luftsaverstoff zu Eisen(3)-verbindungen oxydiert. In den Ferraten FeO) ist
das Kisen sechswertig, sie sind in saurer Losung starke Oxydationsmittel; die
freie Sdure ist nicht bekannt.
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Eisen wird medizinisch als Ferrum pulveratum, gewohnliches, gepulvertes
Eisen und Ferrum reductum verwendet, das durch Reduktion von Eisenoxyd
im Wasserstoffstrom erzeugt wird:

Fe, 0, + 3H, = 2 Fe 4+ 3 H,0;
die Reaktion verlauft jedoch nicht quantitativ, da gliihendes Eisen Wasser-
dampf zersetzt. Das Produkt enthilt daher stets kleine Mengen von Eisen-
oxyden.

Eisen(2)-verbindungen. Eisen(2)-chlorid, Ferrochlorid, Eisenchloriir FeCl,
wird durch Auflésen von Eisen in Salzsiure erhalten; es bildet hellgriine, in
Wasser leicht 16sliche Krystalle mit 4 Molekiilen Wasser, die sich an der Luft
leicht oxydieren und dabei braun werden. Leitet man iiber erhitztes Eisen
trockenen Chlorwasserstoff, so sublimiert wasserfreies Eisen(2)-chlorid in farb-
losen, blittrigen Krystallen.

Eisen(2)-chlorid wird in salzsaurer Loésung durch Salpetersiure leicht zu
Eisen(3)-chlorid oxydiert

Eisen(2)-bromid, Ferrobromid, Eisenbromir FeBr, stellt man durch Ver-
einigung der Elemente dar, indem man Brom zu einem UberschuB3 von Eisen,
das mit einer Schicht Wasser bedeckt ist, zutropft; aus der filtrierten Losung
gewinnt man das Salz beim Eindunsten als Hydrat mit 6 Molekiilen Wasser
in hellgriinen Krystallen. Mit iiberschiissigem Brom vereinigt es sich zu Eisen-
bromuirbromid 3 FeBr, - Br,, das man zur Gewinnung von Alkalibromiden
benutzt. .

Eisen(2)-jodid, Ferrojodid, Eisenjodiir Fed, kann in entsprechender Weise
wie das Bromiir aus Eisen und Jod dargestellt werden; es krystallisiert als Hydrat
mit 4 Molekiilen Wasser in hellgriinen Krystallen. Mit iiberschiissigem Jod
vereinigt es sich zu Eisenjodiirjodid 3 Fed, - J,, das man zur Gewinnung von
Alkalijodiden verwendet.

Eisen(2)-sulfat, Ferrosulfat, Eisenvitriol, Ferrum sulfuricum FeSO, stellt
man durch Auflésen von Eisen in Schwefelsdure oder durch vorsichtiges Rosten
von Pyrit an der Luft dar. Das Salz krystallisiert mit 7 Molekiilen Wasser
in hellgrinen Krystallen, die sich an der Luft leicht zu basischem Eisen(3)-
sulfat oxydieren:

4 FeSO, + 2H,0 4+ O, — 4 Fe(OH)SO, .
In schwefelsaurer Losung wird es durch Luftsauerstoff langsam, durch Salpeter-
sdure schnell zu Eisen(3)-sulfat oxydiert.

Eisen(2)-sulfat vereinigt sich mit Stickoxyd zu einer braunen Verbindung
FeNO(80,), die zum Erkennen von Stickoxyd dienen kann. Mit Ammonium-
sulfat gibt Eisen(2)-sulfat ein Doppelsalz Fe(NH,),(SO,),, das als MouRsches
Salz bekannt ist. Das Salz ist in Wasser leicht 16slich und krystallisiert daraus
mit 6 Molekiilen Wasser in hellgriinen Krystallen, die sich an der Luft kaum
verdndern.

Ferrosulfat wird zur Herstellung der sog. Eisengallustinten benutzt; diese
enthalten Ferrotannat, welches sich beim Eintrocknen durch den Luftsauer-
stoff zu schwarzem Ferritannat oxydiert. In beschrinktem MaBe findet Ferro-
sulfat auch medizinische Verwendung.

Eisen(2)-carbonat, Ferrocarbonat, Ferrum carbonicum FeCO, fillt aus Eisen(2)-
salzlosungen mit Alkalicarbonaten als weiller Niederschlag aus, der sich aber
durch Hydrolyse und Oxydation des entstehenden Eisen(2)-hydroxydes zu
Eisen(3)-hydroxyd schnell braun fiérbt. In kohlendioxydhaltigem Wasser ist
das Carbonat merklich 16slich und findet sich daher oft in sauren Wéssern.
In solchen Fillen 1iBt man das Wasser iiber Koks oder Ziegelsteine rieseln,
wobei das Kohlendioxyd entweicht und gleichzeitig Oxydation durch den
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Luftsauverstoff eintritt, so dafl die Eisensalze als Eisen(3)-hydroxyd ausgefillt
werden.

Ferrocarbonat wird in Form einer Verreibung mit Zucker medizinisch
verwendet.

Eisen(2)-hydroxyd, Ferrohydroxyd, Eisenhydroxydul Fe(OH), wird aus
Eisen(2)-salzlosungen durch Alkalien als weiler, flockiger Niederschlag gefillt,
der durch Luftsauerstoff schnell zu braunem Eisen(3)-hydroxyd oxydiert wird.

Eisen(2)-sulfid, Ferrosulfid, Eisensulfiir, Schwefeleisen FeS wird durch Zu-
sammenschmelzen der Elemente als schwarze Masse von metallischem Aus-
sehen gewonnen; man erhilt es auch aus Eisensalzlésungen mit Ammonium-
sulfid; Schwefelwasserstoff bewirkt keine Fallung. Eisen(3)-salze werden unter
Abscheidung von Schwefel zu Eisen(2)-sulfid reduziert.

Eisen(3)-verbindungen. FEisen(3)-chlorid, Ferricklorid, Eisenchlorid, Ferrum
sesquichloratum FeCl; kann durch Oxydation von Eisen(2)-chlorid mit Chlor
oder Salpetersiure bei Gegenwart von Salzsiure dargestellt werden:

3 FeCl, 4 3 HCI 4+ HNO, —> 3 FeCl, + NO + 2 H,0.
Das Salz krystallisiert mit 6 Molekiilen Wasser in gelben, leicht wasserloslichen
Krystallen; das Hydrat 148t sich durch Erhitzen nicht entwéssern, da es dabei
vollstindig hydrolysiert wird und nur Eisenoxyd hinterlafit. Das wasserfreie
Salz kann man durch Uberleiten von Chlor iiber erhitztes Eisen erhalten, wobei
es in dunklen, metallisch glinzenden Krystallen sublimiert.

Durch Auflésen von frisch gefalltem Eisen(3)-hydroxyd in Salzsiure erhilt
man basisches Eisenchlorid; die Losung findet unter der Bezeichnung Liquor
ferri oxychlorati pharmazeutische Verwendung,

Eisen(3)-sulfat, Ferrisulfat, Ferrum sulfuricum oxydatum TFey(SO,); wird
durch Oxydation von Eisen(2)-sulfat in schwefelsaurer Losung mit Salpeter-
sdure dargestellt; es ist eine weille, krystalline Substanz, die an der Luft schnell
Feuchtigkeit anzieht und dabei zu einer braunen Masse zerflieBt. Mit Sulfaten
einwertiger Metalle bildet es Alaune; gebrauchlich ist das Ferri- Ammoniumsulfat,
Eisen-Ammoniumalaun FeNH,(SO,), - 12 H,O, das hellviolette, luftbestindige
Krystalle bildet.

Eisen(3)-hydroxyd, Ferrihydroxyd Fe(OH); wird aus Eisen(3)-salzlosungen
durch Alkalien als brauner, flockiger Niederschlag gefillt; es entsteht auch
aus Eisen(2)-hydroxyd durch Oxydation an der Luft. Das Hydroxyd verliert
allméhlich Wasser und geht dabei iiber basische Oxyde schlieBlich in das Oxyd
Fe,O; iiber.

Eisen(3)-oxyd, Ferrioxyd, Eisenoxyd Fe,0, wird meist durch trockenes
Erhitzen von Eisen(2)-sulfat dargestellt:

2 FeSO, — Fe,0, + S0, + SO, .

Es bildet ein schweres, rotbraunes Pulver, das auch unter dem Namen
Caput mortuum bekannt ist. Es wird als Anstrichfarbe verwendet. In der
Natur findet es sich als Hamatit.

Beim Erhitzen von Eisen an der Luft und bei der Einwirkung von Wasser-
dampf auf glihendes Eisen bildet sich Eisenoxydulozyd Fe,0,, das in der Natur
auch als Magneteisenstein vorkommt.

Eisen(3)-rhodanid, Ferrirhodanid Fe(SCN), entsteht aus Fisen(3)-salzen mit
Rhodaniden; es ist intensiv rot gefirbt und kann zum Nachweis von Eisen(3)-
salzen dienen. Aus der wilirigen Losung liBt es sich mit Ather ausschiitteln.

Komplexe Eisencyanide. Alkalicyanide fillen aus Eisen(2)- und Eisen(3)-
salzlosungen gelbliche Niederschlige von Eisen(2)- bzw. Eisen(3)-cyanid, die
aber nicht in reiner Form isoliert werden konnen. Mit iiberschiissigen Alkali-
cyaniden vereinigen sie sich zu l8slichen Alkalieisencyaniden, die die Anionen
[Fe(CN)s]"" (Ferrocyanid) und [Fe(CN)y]""" (Ferricyanid) enthalten.
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Kaliumferrocyanid K, [Fe(CNg)] entsteht aus Eisen(2)-cyanid und Kalium-

cyanid:

Y Fe(CN), 4+ 4 KCN — K,[Fe(CN),] .

Es wurde frither durch Erhitzen von Schlachthausabfilien mit Eisenspénen und
Kaliumearbonat dargestellt; daher fithrt es auch den Namen gelbes Blutlaugen-
salz; jetzt gewinnt man es hauptsichlich aus den Gasreinigungsmassen, die
Berlinerblau und verwandte Verbindungen enthalten. Das Salz bildet grofe
gelbe, in Wasser leicht 16sliche Krystalle; die freie Sdaure fallt aus einer konzen-
trierten Losung des Salzes beim Ansduern als weiBler Niederschlag aus; sie ist
jedoch nicht bestindig. Mit Athern bildet sie relativ bestdndige Oxoniumsalze.

Kaliumferrocyanid dient zum Nachweis von Kupfer-, Zink- und besonders
Eisen(3)-verbindungen; mit letzteren entsteht eine intensiv blaue Verbindung
( Berlinerblau ), deren Zusammensetzung KFe[Fe(CN)s] oder Fe,[Fe(CN)q],
ist; der blaue Niederschlag stellt wohl eine Mischung der beiden Verbindungen
dar, wihrend die blaue Losung, die bei geringer Konzentration von FEisen(3)-
ionen auftritt, die kaliumhaltige Verbindung darstellt.

Kaliumferricyanid K ;[Fe(CN)s], auch rotes Blutlaugensalz genannt, erhilt
man aus Kaliumferrocyanid durch Chlor, Permanganat oder andere starke
Oxydationsmittel:

2 [Fe(CN),)""”" 4+ H,0 + (0) - 2 [Fe(CN)¢]”"" + 2 OH'.

Es bildet rote, wasserlosliche Krystalle. Das Salz dient zum Nachweis von
Eisen(2)-salzen, mit denen es einen blauen Niederschlag von TurNBULLs Blau
Fe,[Fe(CN)¢], gibt. Mit Eisen(3)-salzen entsteht nur eine blaugriine Farbung;
aus dieser Mischung fillen Reduktionsmittel Berlinerblau, indem sie Kalium-
ferricyanid zu Kaliumferrocyanid reduzieren. Eine Losung von Kaliumferri-
cyanid mit Ferrisalzen ist daher ein brauchbares Reagens auf reduzierende
Stoffe.

Nitroprussidnatrium Na,[Fe(CN),NO] erhdlt man durch Einwirkung von
Salpetersiure auf Natriumferrocyanid; es krystallisiert mit 2 Molekiilen Wasser
in rubinroten, wasserloslichen Krystallen. Das Salz dient zum Nachweis von
Sulfiden, mit denen es Violettfirbung gibt, und zum Nachweis von Aceton,
mit dem es in alkalischer Losung eine rote, beim Ansiuern mit Hssigsiure in
rotviolett iibergehende Farbung gibt.

Ferrate. Schmilzt man Kaliumnitrat mit Eisenpulver zusammen, so bildet
sich unter heftiger Reaktion tiefrotes, in Wasser leicht losliches Kaliumferrat
K,FeO,, das aus konzentrierten Losungen beim Eindunsten in roten Krystallen
erhalten werden kann. Die gleiche Verbindung erhdlt man auch, wenn man
Ferrihydroxyd in starker Kalilauge suspendiert und Chlor einleitet. Die Ferrate
sind in saurer Losung sehr starke Oxydationsmittel, da die freie Eisenséure
sofort in Eisen(3)-salz und Sauerstoff zerfillt:

2 FeO, -+ 10 H* > 2 Fer++ + 5H,0 + (30).
Auch die Salze sind in wiBriger Losung nicht lange bestédndig, da sie allméhlich
hydrolysiert werden, wobei die entstehende freie Kisensdure sogleich zerfillt.

Eisencarbonyle. Fein verteiltes Eisen vereinigt sich bei gewéhnlicher Tem-
peratur langsam, schnell bei hoherer Temperatur oder hoherem Druck, mit
Kohlenoxyd zu Eisenpentacarbonyl Fe(CO);; dieses stellt eine gelbliche Fliissig-
keit dar, die bei 103° siedet und bei —20° erstarrt. In Wasser ist es unldslich,
von organischen Lésungsmitteln (Alkohol, Ather, Benzol, Benzin) wird es leicht
gelost. Beim Erhitzen zerfillt die Verbindung wieder unter Abscheidung von
fein verteiltem Eisen. Bei schwachem Erhitzen oder im Licht zersetzt es sich
zu Eisencarbonylen anderer Zusammensetzung. Eisenpentacarbonyl bildet sich
oft in eisernen Gasleitungen und verstopft dann leicht die Brenner infolge der
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Abscheidung von FEisen. Eisenpentacarbonyl wird Motorenbetriebstoffen als
Antiklopfmittel zugesetzt.

Nachweis. Das Eisen(2)-ion ist hellgriin, das Eisen(3)-ion hellgelb gefirbt;
Eisen(3)-salze sind jedoch meist infolge von Hydrolyse gelb bis braun gefirbt.
Beide werden durch Schwefelammon als Bisen(2)-sulfid gefillt. Eisen(3)-salze
geben mit Ammoniak rotbraunes Fisen(3)-hydroxyd, mit Rhodaniden rotes,
in Ather 16sliches Eisen(3)-rhodanid, mit iiberschiissigem Alkaliacetat ein rotes
komplexes Salz, das beim Kochen unter Abscheidung von basischem Acetat
zersetzt wird. Eisen(3)-salze geben mit Phenolen (und Enolen) rote bis blaue
Farbungen. Zur Unterscheidung von Eisen(2)- und Kisen(3)-salzen dient die
Reaktion mit Kaliumferri- bzw. Kaliumferrocyanid.

Zur quantitativen Bestimmung werden FEisenverbindungen (gegebenenfalls
nach vorhergehender Oxydation) mit Ammoniak als Eisen(3)-hydroxyd gefills,
das zu Kisenoxyd verglitht wird. Eisen(2)-salze konnen mit Permanganat
direkt titriert werden, Eisen(3)-salze nach vorhergehender Reduktion zu Eisen(2)-
salzen:

5 Fet+ 4+ MnOj} + 8 H+ — 5 Fe+++ 4- Mn++ - 4 H,0 .
Eisen(3)-salze werden durch Jodwasserstoff zu Eisen(2)-salzen reduziert, wobei
Jod frei wird, das mit Thiosulfat titriert werden kann:

2Fett+ 4+ 2 J" — 2 Fetrt + J,;
auf diese Weise kann man auch Eisen(2)-salze bestimmen, nur mufl man sie
vorher zu Eisen(3)-salzen oxydieren.

b) Kobalt, Cobaltum: Co = 58,94.

Yorkommen. Kobaltverbindungen kommen in der Natur meist zusammen
mit Nickel vor; die wichtigsten Erze sind Glanzkobali CoAsS und Speiskobalt
CoAs,.

Darstellung. Die Erze werden durch Résten in Oxyd iibergefiihrt, das mit
Kohle oder Aluminium oder durch Glithen im Wasserstoffstrom reduziert wird.

Eigenschaften. Kobalt ist ein weiBes, schwach rétlich schimmerndes Metall
vom spez. Gew. 8,8 und dem Schmelzpunkt 1490°. Das Metall oxydiert sich
bei gewohnlicher Temperatur an der Luft nicht; verdiinnte Siuren 16sen es
langsam auf, mit verdiinnter Salpetersiure reagiert es lebhaft. Kobalt bildet
zwei Reihen von Verbindungen: Kobalt(2)- (Kobalto-) und Kobalt(3)-ver-
bindungen (Kobaltiverbindungen), von denen die zweiwertigen die bestandigeren
sind; Kobalt(3)-salze werden von Wasser vollstiindig hydrolysiert.

Yerwendung. Das Metall hat bisher kaum praktische Verwendung gefunden.
Das Oxyd dient zum Firben von Glas und Email und zur Herstellung von
Smalte, einer leuchtend blauen Malerfarbe, die durch Zusammenschmelzen
von Kobaltoxyd mit Sand und Kaliumcarbonat hergestellt wird und ein Kalium-
Kobaltsilicat darstellt.

Kobalt(2)-verbindungen. Kobalt(2)-chlorid, Kobaltochlorid, Kobaltchloriir
CoCl, wird durch Uberleiten von Chlor iiber das erhitzte Metall als blaue, leicht
sublimierbare krystalline Substanz erhalten; es ist in Wasser leicht 15slich
und krystallisiert daraus als rotes Hydrat mit 6 Molekiilen Wasser; die Krystalle
farben sich beim Erhitzen blau. Die gleiche Erscheinung beobachtet man bei
allen Kobalt(2)-salzen; das hydratisierte Ion ist schwach rot, das wasserfreie
blau gefirbt. Kobaltochlorid und andere Kobaltosalze werden zur Herstellung
von Geheimtinte (sympathetische Tinte) benutzt; die Schriftziige sind unter
gewGhnlichen Bedingungen schwach rosa und fast unsichtbar, beim Erwirmen
treten sie blau hervor und verschwinden dann wieder. Auch die konzentrierten
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walBrigen Losungen zeigen beim Erwidrmen oder beim Versetzen mit starken
Séuren einen Farbiibergang nach violett oder blau.

Kobalt(2)-sulfat, Kobaltosulfat, Kobaltvitriol CoSO, wird durch Auflésen von
Kobalt(2)-oxyd oder -carbonat in Schwefelsiure dargestellt. Es bildet rote,
in Wasser leicht 16sliche Krystalle mit 7 Molekiilen Wasser.

Kobalt(2)-nitrat, Kobaltonitrat Co(NQOs), wird analog dem Sulfat dargestellt;
es ist in Wasser leicht 16slich und krystallisiert daraus mit 6 Molekiilen Wasser.
Das Salz dient zum Fiarben von Porzellan, Email usw.

Kobalt(2)-hydroxyd, Kobaltohydroxzyd, Kobalthydroxydul Co(OH), wird aus
Kobalt(2)-salzlésungen durch Alkalien als Niederschlag von zunichst blauer
Farbe gefillt, der sich allméhlich rot firbt und dann an der Luft durch Oxydation
braun wird. In Ammoniak 16st er sich zu komplexen Kobaltammoniakver-
bindungen. Beim Erhitzen unter Luftabschluf kann aus Kobalt(2)-hydroxyd
Kobalt(2)-oxyd CoO als griines Pulver erhalten werden.

Kobalt(2)-sulfid, Kobaltosulfid, Kobaltsulfiir CoS wird aus Kobalt(2)-salz-
lésungen durch Schwefelammon als schwarzer Niederschlag gefallt, der in
frisch gefilltem Zustand in verdiinnten Sduren loslich ist; nach einigem Stehen
wandelt er sich in eine in verdiinnten Sduren unlésliche Modifikation um.

Kobalt(3)-verbindungen. Aus dieser Verbindungsreihe sind nur wenige Salze
bekannt, die dazu noch recht unbestindig sind. Kobalt(3)-hydroxyd Co(OH),
wird aus Kobalt(2)-salzlosungen durch Hypochlorite als schwarzer Nieder-
schlag gefillt. Bei vorsichtigem FErhitzen erhilt man daraus Kobalt(3)-oxyd
Co,0,, das bei stirkerem Erhitzen unter Verlust von Sauerstoff in Co,0, iibergeht.

Kaliumkobaltocyanid K,[Co(CN)s] entsteht aus Kobalt(2)-salzen mit einem
UberschuB von Kaliumcyanid; es bildet violette, in Wasser losliche Krystalle.
Das Salz ist wenig bestdndig und oxydiert sich leicht an der Luft zu Kalium-
kobalticyanid K ;[Co(CN),]; stiarkere Oxydationsmittel bewirken diese Um-
wandlung natiirlich noch leichter. Kaliumkobalticyanid krystallisiert in gelben
Krystallen, die sich in Wasser leicht 16sen; beim Ansduern erhilt man die freie
Kobalticyanwasserstoffsdure in bestédndigen, farblosen Krystallen.

Natriumhexanitrokobaltiat Na,[Co(NO,)s] wird durch Zusatz von Natrium-
nitrit' zu einer mit Essigsiure angesiuerten Losung von Kobalt(2)-salzen dar-
gestellt; die salpetrige Saure oxydiert dabei das Kobalt(2)- zu Kobalt(3)-salz,
und das Kobaltinitrit vereinigt sich mit Natriumnitrit zu dem Komplex:

Co(NO,), + 3 NaNO, — Na,[Co(NO,)] .

Die Komplexverbindung 146t sich mit Alkohol aus der Lésung ausféllen.
Man verwendet das Salz als Reagens auf Kaliumsalze, mit denen es schwer-
lésliches, gelbes Kaliumhexanitrokobaltiat bildet.

Komplexe Kobalt-Ammoniakverbindungen. Kobalt(3)-verbindungen bilden
mit Ammoniak eine Reihe von intensiv gefarbten komplexen Salzen, in denen
das Kobalt meist Bestandteil des Kations ist, in einigen aber auch als Bestand-
teil des Anions fungiert. Zu der I. Gruppe gehért das Kation [Co(NH,), I+, in
dem Ammoniakgruppen aber auch durch Wassermolekiile ersetzt sein kénnen;
in anderen kénnen an der Stelle von Ammoniakgruppen auch Saurereste stehen,
jedoch verringert sich die positive Ladung des Komplexes dann fiir jeden ein-
getretenen negativen Rest um eine Einheit. Man nennt die komplexen Ammoniak-
verbindungen des Kobalts auch kurz Kobaltiake.

Nachweis. Kobaltverbindungen sind meist schon an der intensiven Farbe und
an der Farbinderung beim Erhitzen zu erkennen. Mit Schwe