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Vorwort.

Das vorliegende ,,Kurze Lehrbuch der anorganischen Chemie‘ ist
entstanden aus Experimentalvorlesungen iiber anorganische und all-
gemeine Chemie, welche von dem Jahr 1935 an, alljahrlich modifiziert
und umgearbeitet, in Greifswald gehalten wurden. Dabei erwies es sich
im Laufe der Jahre als niitzlich, gegeniiber der iiblichen Stoffanordnung
einige nicht unwesentliche Umstellungen vorzunehmen. Insonderheit
sind der Kohlenstoff und seine einfachen Verbindungen sowie die wich-
tigsten Metalle in einem generellen Ubersichtskapitel gleich nach der
Besprechung des Wassers, des Wasserstoffs, des Sauerstoffs, des Stick-
stoffs, der Bestandteile der Atmosphire und einiger wesentlicher all-
gemein-chemischer Grundtatsachen besprochen worden.. Veranlassung
hierzu war die iiberragende Bedeutung, welche die Kohle, die Gase, wie
Wasserstoff, Kohlenoxyd, Kohlendioxyd und Wasserdampf fir sich oder
im Gleichgewicht mit erhitzter Kohle, ferner aber ebenso die Metalle
in der modernen chemischen Industrie sowie im praktischen Leben
spielen. Daher erfolgt die eingehende Behandlung der sich um die
Begriffe Saure-Base-Salz gruppicrenden Probleme ein' wenig spiter,
sie gestaltet sich aber zweifellos nunmehr anschaulicher, weil die
vorhergehende Besprechung der Metalle und Metalloxyde eine groBe
Auswahl an Basen und Salzen zwanglos zur Veifiigung stellt; man
ist nicht immer nur auf das Natrium- oder Calciumhydroxyd an-
gewiesen.

Das Buch ist zunichst einmal gedacht fiir alle diejenigen, welche,
wie Mediziner, Naturwissenschaftler und Techniker, die Chemie als
Hilfswissenschaft bendtigen. Um die Materie jeweils anschaulicher zu
.gestalten, haben wir eine besonders grofle Anzahl von schematischen
und graphischen Darstellungen sowie von tabellarischen Ubersichten
gebracht. Das kurze Lehrbuch der anorganischen Chemie soll aber auch
dem Berufschemiker bei seinen ersten Studiensemestern helfen und ihn
nach Schaffung einer soliden Grundlage auf elementare Weise auch fiir
die vielseitigen Probleme und mannigfaltigen Arbeitsgebiete der moder-
nen anorganischen Chemie erstmalig interessieren. Deswegen haben wir
im letzten Viertel Ubersichtskapitel iiber Stoffklassen und Arbeitsrich-
tungen gegeben. Selbstverstindlich gebot hier der zur Verfiigung
stehende Raum eine weitgehende Beschrinkung. Nicht alles, was viel-
leicht wiinschenswert gewesen wire, konnte beriicksichtigt werden. Wir
wiren aber den Fachkollegen fiur diesbeziigliche Hinweise dankbar,
ebenso natiirlich auch fiir kritische Bemerkungen und Vorschliage hin-
sichtlich des ersten Teiles vom kurzen Lehrbuch. Bei einer etwa not-
wendig werdenden weiteren Auflage sollen sie soweit wie moglich be-
riicksichtigt werden.



1V Vorwort.

Bei der Fertigstellung des Lehrbuches unterstiitzten uns Herr Pro-
fessor Dr. W.JANDER (Frankfurt), ferner Frl. TRamiTz, die Herren HEcHT,
DreEws und ScHiLLiNg (Greifswald). Allen Genannten danken wir hier-
mit herzlich. Bei der Anfertigung vieler unserer tabellarischen Uber-
sichten und Figuren haben uns die ,,Tabellen aus der allgemeinen upd
anorganischen Chemie von H. STAUDINGER als Grundlage gedient.
Dem Verlag Julius Springer sind wir fiir das groBziigige Entgegen-
kommen in jeder Beziehung und fiir die méglichst niedrige, im Interesse
der Studierenden erfolgte Preisgestaltung zu besonderem Dank ver-
pilichtet.

Greifswald, im Marz 1940.
G. JANDER. H. SPANDAU.
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Einleitung.

Die Chemie ist als Wissenschaft eine der jiingsten unter den natur-
wissenschaftlichen Disziplinen. Zwar hatte man bereits im Altertum
eine Reihe von Beobachtungen gemacht und Erkenntnisse gesammelt,
die in das Gebiet der Chemie gehoren; so kannte man — um nur ein
Beispiel zu nennen — den antiken Purpur als einen Farbstoff, man
wuBte ihn aus der Purpurschnecke zu gewinnen und Tuche und Ge-
wander damit zu firben. Im Mittelalter wurde die Zahl solcher Er-
kenntnisse und Erfahrungen weiter vermehrt, damals lag das Forschen
in den Handen der ,,Alchemisten®, die sich u. a. die Aufgabe gesetzt
hatten, unedle Metalle in edlere, wertvollere umzuwandeln, z. B. auch
kiinstlich Gold herzustellen, die nach dem ,,Stein der Weisen‘‘ suchten.
Die eigentliche wissenschaftliche Chemie indessen beginnt erst gegen
Ende des 18.Jahrhunderts. Und zwar sind es die experimentellen
Untersuchungen und theoretischen Uberlegungen einiger bedeutender

Wissenschaftler — von ihnen seien der Deutsche ScHEELE, die Fran-
zosen LAvoiSIER und Gay-Lussac, die Englinder PRIESTLEY und
BoyLE erwahnt —, jene grundlegenden Arbeiten, die es dann ermog-

licht haben, dafl die Chemie im 19. Jahrhundert ihren gewaltigen Auf-
schwung nehmen und zu der Bedeutung gelangen konnte, die sie heute
besitzt.

Die Aufgabe und das Ziel der Chemie ist es, den stofflichen Aufbau
und die stofflichen Verianderungen unserer gesamten Umwelt zu er-
forschen, die Vielheit der Formen und Erscheinungen iibersichtlich zu
ordnen und allgemeingiiltige GesetzmaBigkeiten festzustellen. Die Me-
thode, die dabei angewandt wird, ist wie bei jeder Naturwissenschaft
die induktive: Allein das Experiment entscheidet, ob eine Theorie
richtig ist oder falsch. Wenn die Chemie nun den stofflichen Aufbau
unserer Umwelt aufkliren will, so kennt sie dazu zwei verschiedene,
grundsitzliche Untersuchungsverfahren, das der Zerlegung eines kom-
plizierteren Stoffes in einfachere Aufbaubestandteile, die Analyse, und
den Aufbau der komplizierteren Stoffe aus den einfachen, die Synthese.

Bei dem letzteren Verfahren gelangt man iibrigens haufig auch zu
Stoffen, die in der Natur nicht vorkommen; solche Kunststoffe, Stoffe
also, die der Chemiker im Laboratorium und die chemische Industrie
im groflen synthetisieren, haben sich vielfach als iiberaus niitzlich und
zweckméiBig erwiesen und daher im Leben der Kulturvélker, in ihrem
Streben nach Selbstindigkeit und Unabhéngigkeit vom Ausland eine
auflerordentliche Bedeutung erlangt. Hier sei nur kurz hingewiesen
auf die Medikamente, auf die unzihligen synthetischen Farbstoffe und
auf die in allerjiingster Zeit entstandenen Industrien, die Kunstfasern
(Kunstseide, Zellwolle), Kunstharze und synthetischen Gummi herstellen.

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 1
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Die Chemie wird in zwei Gebiete unterteilt, in die anorganische
und die organische Chemie. Zur organischen Chemie zdhlt man die
Verbindungen des Kohlenstoffs, zur anorganischen alle iibrigen. Diese
Einteilung ist historisch bedingt, sie wurde zu einer Zeit eingefiihrt,
als man noch davon iiberzeugt war, daB es unmoglich sei, organische
Verbindungen, d. h. solche, die die Pflanzen- und Tierwelt aufbauen,
im Laboratorium zu synthetisieren. Spéter erwies sich diese Auffassung
zwar als irrig, die Einteilung wurde aber aus ZweckmaBigkeitsgriinden
beibehalten.

1. Grundbegriffe der Chemie und ihre Erklirung am
Beispiel des Systems Wasser.

a) Homogene und heterogene Systeme.

Wenn wir den stofflichen Aufbau unserer Umwelt erforschen und
in die vorliegenden Stoffe und Erscheinungsformen eine gewisse Ord-
nung bringen wollen, so werden wir zunichst analytisch vorgehen. Ist
uns irgendein Stoff, den wir naher untersuchen sollen, vorgegeben, so
ist die erste Frage, vor deren Beantwortung wir uns gestellt sehen,
die folgende: Wie sieht der betreffende Stoff aus? Erscheint er uns
seinem Aussehen nach als ein einheitlicher Korper, oder aber erkennt
man bereits auf den ersten Blick, dall er aus verschiedenartigen Einzel-
teilen aufgebaut ist? Wir konnen somit eine erste Klassifizierung aller
Stoffe vornehmen, namlich in solche, die einheitlich erscheinen, die
man auch ,,homogene Systeme’* nennt, und in solche, die Diskontinui-
titen aufweisen, die uneinheitlich erscheinen und die man ,heterogene
Systeme** nennt. In der folgenden Ubersicht sind einige Beispiele fiir
homogene und fiir heterogene Systeme zusammengestellt:

A. Beispiele fiir homogene Systeme:
1. Gasformige homogene Systeme: Luft und andere Gase.
2. Fliissige homogene Systeme: Wasser, Losungen.
3. Feste homogene Systeme: Gliser, Legierungen wie Messing.

B. Beispiele fiir heterogene Systeme:
1. Gemische aus Gasen und Flissigkeiten: Schaume, Nebel.
2. Gemische aus Gasen und festen Stoffen: Staube und Rauch.
3. Gemische aus Flissigkeiten: Emulsionen, Milch.
4. Gemische aus Fliissigkeiten und festen Stoffen: Schlamm, Eis-Wasser.
5. Gemische aus festen Stoffen: Gesteine wie Granit.

An diesen Beispielen erkennen wir bereits, daB ein homogenes
System nicht unbedingt aus einem einzigen Stoff zu bestehen braucht.
Losen wir z. B. Kochsalz in Wasser auf, so erhalten wir ein homogenes

System: Salzwasser; es erscheint einheitlich, ist aber — wie die Her-
stellung zeigt — aus den beiden Stoffen Kochsalz und Wasser auf-
gebaut.

Andererseits muf3 ein heterogenes System nicht unbedingt aus unter-
einander verschiedenen Stoffen bestehen. So enthilt z. B. das hetero-
gene System Eis-Wasser nur einen einzigen Stoff; denn Eis und Wasser
sind lediglich verschiedene Erscheinungsformen desselben Stoffes.
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Ist nun das System, das wir untersuchen wollen, ein heterogenes,
so wird es unsere erste Aufgabe sein, die einzelnen, verschiedenartigen
Bestandteile, aus denen das System aufgebaut ist, voneinander zu
trennen, d. h. das heterogene System in mehrere homogene Systeme
zu zerlegen. Welche Moglichkeiten zur Trennung heterogener Systeme
existieren, zeigt die Tabelle 1:

Tabelle 1. Trennung heterogener Systeme.
1. Bei Gemischen aus Gasen und Flissigkeiten:
durch Absitzen,
durch Filtrieren (Hindurchsaugen durch einen Wattebausch),
durch Zentrifugieren.
2. Bei Gemischen aus Gasen und festen Stoffen:
durch Absitzen,
durch Filtrieren (Durchsaugen durch einen Wattebausch),
durch Einwirkung eines elektrischen Feldes (elektrische Gasreinigung),
durch Zentrifugieren.
3. Bei Gemischen aus mehreren Fliissigkeiten:
durch Zentrifugieren (z. B. Milchzentrifuge).

4. Bei Gemischen aus festen und fliissigen Stoffen:

durch Absitzen und AbgieBen (Dekantieren),

durch Zentrifugieren, ]

durch Filtrieren (Papierfilter; Wasserreinigung durch Kiesfilter).
5. Bei Gemischen aus festen Stoffen:

durch Auslesen,

durch Herauslésen (Kaliindustrie),

durch Schlimmen (Goldschlammen),

durch Flotation (Schaumschwimmverfahren).

Die meisten der in dieser Tabelle genannten Trennungsverfahren
sind derartig einfache Operationen, daB sie keiner weiteren Erklirung
bediirfen; lediglich zwei von ihnen, die elektrische Gasreinigung und
das Flotationsverfahren, sollen kurz erliutert werden.

Bei der elektrischen Entstaubung leitet man den Staub oder Rauch
durch das elektrische Feld eines Kondensators. Dabei laden sich die
feinen Teilchen des Staubsystems elektrisch auf, werden von den Platten
des Kondensators angezogen und dort niedergeschlagen, wahrend der
gasformige Bestandteil das elektrische Feld unbehindert durchstrémt.

Die Trennung eines Gemisches fester Stoffe durch Schlimmen be-
ruht auf der Verschiedenheit des ‘spezifischen Gewichtes der einzelnen
Bestandteile; die schwereren Teilchen (z. B. das Gold) sinken nach dem
Aufschlimmen sofort zu Boden, die leichteren (Ton und Sand) dagegen
erst nach einer gewissen Zeit. Giefit man die Fliissigkeit sofort nach
dem Aufschlimmen ab, so ist im Riickstand der schwerere Bestandteil
angereichert. Dieses Verfahren versagt natiirlich bei Gemischen solcher
festen Stoffe, die sich in ihrem spezifischen Gewicht nicht- merklich
unterscheiden. In diesen Féllen kann man oft das Schaumschwimm-
verfahren mit Erfolg verwenden: Man schiittelt das heterogene System
— 2. B. das fein zerkleinerte System aus viel wertlosem Ganggestein
und wenig wertvollem sulfidischem Erz — mit einem Wasser-0l-Ge-

1*
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misch kriftig durch; die einzelnen Bestandteile des Systems zeigen
nun haufig eine verschiedene Benetzbarkeit gegeniiber Wasser und Ol,
so daB nach der Trennung des Wasser-Ol-Gemisches in eine Wasser-
schicht und eine schaumige Olschicht der eine Bestandteil — z. B. das
wertvolle sulfidische Erz — mit der Olschicht obenauf schwimmt und
leicht abgetrennt werden kann, wihrend der andere in der Wasser-
schicht zu Boden sinkt.

Nachdem wir die Methoden zur Zerlegung heterogener Systeme in
homogene kennengelernt haben, miissen wir uns jetzt mit den homo-
genen Systemen naher befassen und die Fragen untersuchen: Wie kann
man feststellen, ob ein einheitlich erscheinendes System stofflich ein-
heitlich oder uneinheitlich ist? Wie kann man ein homogenes System,
das aus mehreren Stoffen besteht, in seine Bestandteile weiter trennen?
Diese beiden Fragen sollen im néchsten Abschnitt an einem konkreten
Beispiel, am Beispiel des Systems Wasser, beantwortet werden.

b) Der reine Stoff. Das Wasser.

Unter den Stoffen unserer Umwelt spielt das Wasser schon rein
mengenmBig eine besondere Rolle; itber 70% der Oberfliche der Erde
sind von Wasser bedeckt. Man begegnet dem Wasser als Meerwasser,
als sog. SiiBwasser der Fliisse und Seen, man kennt es als Regenwasser,
als Grundwasser, als Leitungswasser; hierbei unterscheidet man ferner
,,weiches‘‘ und ,,hartes Wasser. Aber nicht nur das verbreitete Vor-
kommen des Wassers, sondern auch seine besonderen Eigenschaften
sind es, die die Bedeutung des Wassers fiir die Chemie bedingen und
die es daher zweckmiBig erscheinen lassen, die Einfithrung in die Chemie
mit der Besprechung des Wassers und seiner Eigenschaften zu beginnen.

Die Eigenschaften des Wassers haben zur Festlegung einer Reihe
von wichtigen Begriffen gefithrt, von Begriffen, mit denen auch der
naturwissenschaftlich weniger Geschulte téiglich operiert, ohne sich aller-
dings iiber ihr Wesen und ihre Herkunft stets im klaren zu sein. Es
sind dies die Begriffe: Gewicht und Temperatur. Es sei hier nur kurz
daran erinnert, daB das Kilogramm als das Gewicht von 1000 ccm
Wasser von 4° C definiert ist und daB zur Festlegung unserer Tem-
peraturskala die beiden ,,Fixpunkte des Wassers, sein Gefrierpunkt
(0° C) und sein Siedepunkt (100° C), gedient haben. AuBler mit diesen
beiden Begriffen des taglichen Lebens operiert der Naturwissenschaftler
noch mit einigen weiteren Definitionen, die mit den Eigenschaften des
Wassers verkniipft sind, z. B: Dichte, Calorie, spezifische Wirme und
andere mehr. Das spezifische Gewicht oder die Dichte eines Stoffes
gibt an, in welchem Verhiltnis das Gewicht der Volumeneinheit (ccm)
des betreffenden Stoffes zu dem Gewicht von 1 ccm Wasser von 4° C
steht. Und die Einheit der Warmemenge, die Calorie, definiert man
als diejenige Wirmemenge, die man aufwenden mufl, um 1g (bzw.
1 kg) Wasser um 1° zu erwarmen.

Diese Beispiele mégen bereits geniigen, um es als gerechtfertigt und
sinnvoll erscheinen zu lassen, das Wasser als Ausgangspunkt fiir das
Studium der Chemie zu wahlen.
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Wir erwiahnten oben bereits verschiedene Arten des Wassers, Meer-
wasser, SiiBwasser, Regenwasser, Mineralwasser usw. Es erhebt sich
zunachst die Frage: Worin unterscheiden sich diese, mit verschiedenen
Namen bedachten Arten des Wassers voneinander und was ist ihnen
gemeinsam? Die Beantwortung verschaffen uns einige einfache Ver-
suche. Wir benutzen dazu die abgebildete Destillationsapparatur, die aus
einem Destillierkolben 4, einem ,,Liebig*-Kiihler B und einer Vorlage C
besteht. In dem Kolbenhals ist mittels eines Stopfens ein Thermometer
befestigt, an dem schrig absteigenden seitlichen Ansatz ist der Kiihler
angeschlossen, dessen duBlerer Mantel von Leitungswasser durchflossen
wird. Zunichst wird etwas Regenwasser in dem Kolben erhitzt. So-
bald der Kolbeninhalt zum Sieden gekommen ist, zeigt das Thermo-
meter (bei einem angenom-
menen Barometerstand von
760 mm) 100° C, und aus dem
offenen Ende des Kiihlers be-
ginntdas kondensierteWasser
in die Vorlage zu -tropfen.
Wird das Erhitzen geniigend
lange fortgesetzt, so kann die
gesamte Flissigkeit iiberge-
trieben werden; im Kolben
hinterbleibt kein Riickstand.
Wéihrend der Dauer der De-
stillation hat sich der Stand Abb. 1. Destillationsapparatur.
des Thermometers itberhaupt
nicht verindert, das Regenwasser besitzt also einen konstanten Siede-
punkt bei 100°. DaB durch die Operation des Destillierens irgendeine
Verinderung eingetreten ist, kann nicht beobachtet werden.

Ganz andere Feststellungen macht man, wenn man denselben Ver-
such mit Meerwasser oder Sulwasser wiederholt. Beim Sieden des
Meerwassers zeigt das Thermometer eine Temperatur an, die oberhalb
100° C liegt, auBerdem steigt die Temperatur wihrend der Destillation
— wenn auch langsam, so doch stindig — weiter an. Gegen Ende der
Destillation erscheinen im Kolben weile Kristalle, die schliellich
zuriickbleiben. Wenn man das in der Vorlage aufgefangene Meerwasser-
destillat ein zweites Mal destilliert, so tritt jetzt kein Unterschied im
Verhalten gegeniiber dem Regenwasser auf, der Siedepunkt liegt wieder
konstant bei 100°, ein Riickstand bleibt nicht mehr zuriick.

Aus diesen beiden Versuchen ergibt sich: Das Meerwasser ist offen-
sichtlich kein einheitlicher Stoff, sondern besteht aus mehreren Bestand-
teilen, die durch Destillation voneinander getrennt werden kénnen. Der
eine Bestandteil, der fliissige, ist identisch mit dem Regenwasser.

Diese Versuche fiihren zu dem Begviff des reinen Stoffes. Man be-
zeichnet eine Substanz als einheitlich, als rein, wenn man mancherlei
Operationen und Handhabungen wie Sieden und Wiederverflissigen,
Schmelzen und Wiedergefrierenlassen, Erhitzen und Abkiihlen mit ihr
vornehmen kann, ohne daB sie ihre Eigenschaften dabei verindert. Solche
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Eigenschaften, die man zur Priifung der Reinheit heranzieht, sind neben
der bereits erwihnten Konstanz des Siedepunktes die Konstanz des
Schmelzpunktes, die Farbe bzw. das Absorptionsvermégen fiir Licht,
die elektrische Leitfahigkeit, das Wéirmeleitvermdgen und &hnliche
Eigenschaften mehr. Beziiglich der Lage des Schmelzpunktes gilt fiir
einen reinen Stoff das gleiche, was wir beim Sieden beobachtet haben.
Kiihlt man Regenwasser von Zimmertemperatur allméhlich ab, so fillt
die Temperatur zunichst kontinuierlich bis auf 0°; nun bilden sich die
ersten Eiskristalle, und trotz fortgesetzten stetigen Kiihlens sinkt die
Temperatur des Eis-Wasser-Gemisches nicht weiter ab, solange noch
Wasser und Eis nebeneinander vorhanden sind.

Beim Wiederholen dieses Versuches mit Meerwasser beobachtet man
keinen Haltepunkt der Temperatur, die Ausbildung und Abscheidung
der Eiskristalle erfolgt nicht bei konstanter Temperatur. Die aus-
geschiedenen Eiskristalle jedoch zeigen nach ihrer Abtrennung vom
iibriggebliebenen Meerwasser und nach erfolgtem Auftauen zu Wasser
nunmehr das gleiche Verhalten beim Abkiihlen wie Regenwasser.

Die beiden oben besprochenen Vorginge, das Destillieren und das
Ausfrieren oder Auskristallisieren, geben uns die Mdéglichkeit zur Tren-
nung von nichteinheitlichen Stoffen und zu ihrer Reindarstellung. Eine
dritte derartige Méglichkeit liegt im ,,Sublimationsvorgang‘‘. Einige
Stoffe besitzen namlich die Eigenschaft, beim Erwirmen direkt aus
dem festen Zustand in den gasformigen iiberzugehen, unter Ubersprin-
gung der flissigen Phase; analog verhalten sie sich beim Abkiihlen:
aus dem Gas entstehen sofort wieder Kristalle. Die Umwandlung einer
Substanz aus der festen in die gasformige Zustandsform nennt man
Sublimation. Durch Sublimieren stellt man z. B. reinstes Jod dar.

Die physikalischen Eigenschaften des Wassers.. Das Wasser ist eine
farblose Flissigkeit; in dickeren Schichten erscheint es allerdings
schwach blaulich. Uber das spezifische Gewicht und das spezifische
Volumen von Wasser und Eis bei einigen Temperaturen gibt uns die
Tabelle 2 Auskunft.

Tabelle 2. Spezifisches Gewicht und Volumen von Wasser und Eis.

Temperatur | Spezifisches Gewicht | Spezifisches Volumen
Wasser . . . 0° 0,999 87 1,00013
4° 1,00000 1,00000
8° 0,99988 1,00012
20° 0,99823 1,00177
100° 0,958 63 1,04343
Eis. . . . . 0° 0,01674 1,09083

Auf Grund dieser Zahlen ist die schematische Darstellung (Abb. 2)
gezeichnet. Die Skizze zeigt uns besonders gut die charakteristische
Abhingigkeit des spezifischen Gewichtes des Wassers von der Tem-
peratur. .Man bemerkt: Das Wasser hat seine grofite Dichte bei +4°C,
definitionsgemaf} gleich 1,00000 gesetzt. Mit Erhohung der Temperatur
nimmt das spezifische Gewicht des Wassers langsam ab. Erniedrigt



Der reine Stoff. Das Wasser. 1

man die Temperatur — von +4° ausgehend —, so wird das spezifische
Gewicht gleichfalls kleiner. Eis von 0° hat eine wesentlich geringere

Dichte als Wasser von 0° es
schwimm¢t auf Wasser gleicher Tem-
peratur; lifit man also Wasser ge-
frieren, so nimmt das Eis ein groBeres
Volumen ein als vorher das Wasser.
Diese Tatsache ist iibrigens ver-
antwortlich fir das Verwittern der
Gesteine und Gebirge, fiir jene un-
geheuren Verdnderungen, die die
Erdoberfliche im Laufe der Jahr-
tausende allmihlich unter der Ein-
wirkung des Wassers erleidet.
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Abb. 2. Die Dichte von Wasser und Eis in Ab-
héngigkeit von der Temperatur (schematisch).

Ubrigens ist die Abhéingigkeit der Dichte von der Temperatur keines-
wegs bei allen Fliissigkeiten und festen Stoffen eine dhnliche wie beim

Wasser, vielmehr handelt es
sich bei dem in der Abb. 2
dargestellten Verhalten um
eine Besonderheit des Was-
sers. Die meisten Stoffe be-
sitzen bei ihrem Schmelz-
punkt im festen Zustand eine
groBere Dichte als im fliissi-
gen Zustand, und sie verhal-
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Abb. 3. Die Abhiingigkeit der Dichte des Quecksilbers

von der Temperatur.

steigender Temperatur stetig abnimmt. Der Normalfall ist in der Abb. 3

am Beispiel des Quecksilbers dargestellt.

Der Schmelzpunkt des Eises liegt bei .40° C, sofern auf dem Eis

ein Druck von 1 at lastet.
In der Abb. 4 ist auf Grund
experimenteller Befunde die
Abhingigkeit des Schmelz-
punktes vom Druck graphisch
dargestellt. Der Schmelz-
punkt sinkt also mit Stei-
gerung des Druckes langsam
ab, bei 2000 at Druck ge-
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friert das Wasser erst bei 0
—20° C. Die Erniedrigung
des Gefrierpunktes des Was-
sers bei Druckerhéhung er-

Abb. 4.
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klirt sich auf Grund der Dichteunterschiede von Wasser und Eis, und
zwar mit Hilfe des Prinzips vom kleinsten Zwang. Dieses Prinzip,
das von LE CHATELIER aufgestellt ist, ist ein Gesetz von recht all-
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gemeiner Giiltigkeit; es besagt: Wird auf ein System irgendein Zwang
ausgeiibt, so verdndert sich das System in dem Sinne, daf es dem
Zwang auszuweichen versucht. Lastet auf einem System z. B. ein
grofler Druck, so trachtet das System danach, einen méglichst kleinen
Raum einzunehmen. Angewandt auf den Fall des Systems Wasser-Eis:
Wasser hat bei 0° ein kleineres spezifisches Volumen als Eis, bei Be-
lastung wird Eis von 0° dem Druck nachgeben, wird ein kleineres Vo-
lumen einnehmen, also schmelzen.

Beim Gefrierpunkt hat Wasser und Eis einen Dampfdruck von 4 mm
Quecksilbersdule. Man bestimmt bekanntlich den Dampfdruck eines
Stoffes experimentell, indem man die zu untersuchende Substanz in
ein ToricELLIsches Vakuum bringt und die dadurch bewirkte Ande-
rung des Quecksilbermeniscus abliest. Jeder Temperatur entspricht so
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Abb. 5. Dampfdruckkurve des Wassers. Abb. 6. Sittigungsdrucke des Wasserdampfes

oberhalb 100°.

ein ganz bestimmter Dampfdruck des Wassers. Die u.a. auf Grund
experimenteller Feststellungen ermittelte Dampfdruckkurve des Was-
sers zeigt die Abb. 5. Mit Erh6hung der Temperatur steigt der Dampf-
druck an, in der Nahe des Schmelzpunktes zunichst nur langsam, dann
aber um so schneller, je weiter wir uns vom Schmelzpunkt entfernen.
Bei 100° erreicht der Dampfdruck schlieBlich 760 mm, d. h. er ist dem
dufleren Druck der Atmosphire gleich geworden, das Wasser iiber-
windet ihn und siedet.

Eine weitere Temperatursteigerung ist nur moglich, wenn man das
Wasser nicht in einem offenen, sondern in einem geschlossenen Gefif3
erhitzt. Dann wird namlich in demselben Mafe, wie Wasser verdampft,
der auf dem Wasser lastende Dampfdruck erhsht, und somit wird das
weitere Sieden bei stindig steigender Temperatur stattfinden. Die
Kurve 6 ist eine auf diese Weise im geschlossenen Gefil gewonnene
Fortsetzung der Abb.5. Der Dampfdruck, der bei 100°C 1 at be-
tragt, crreicht bei 200° einen Wert von 20 at, bei 365° sogar einen
solchen von 200 at. Bei diesem Druck und dieser Temperatur bricht
unsere Dampfdruckkurve plotzlich ab. Man nennt den Endpunkt der
Dampfdruckkurve den kritischen Punkt, die zugehérigen Koordinaten
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den ,.kritischen Druck* (p;) und die , kritische Temperatur* (7). Dieser
Punkt ist dadurch ausgezeichnet, daB zwischen der Fliissigkeit Wasser
und dem Wasserdampf kein Dichteunterschied mehr besteht. Bei der
Temperatursteigerung verdampft stindig Wasser, dadurch gelangt in den
abgeschlossenen Dampfraum mehr und mehr Wasserdampf, die Dichte
des Dampfes muf} also zunehmen, bei der Temperatur von 365° ist sie
schlieilich gleich der des noch vorhandenen Wassers geworden, dessen
Dichte mit steigender Temperatur immer mehr abnahm. Damit ver-
schwindet die Trennungslinie zwischen Fliissigkeit und Dampfraum.
Es existiert nunmehr oberhalb von 365° nur noch eine homogene Phase.

Das Wasser ist ein ausgezeichnetes Losungsmittel fiir eine grofle
Reihe von anorganischen wie organischen Substanzen. Darin unter-
scheidet es sich in auffilliger Weise von anderen Flissigkeiten wie
Benzin, Ather, Quecksilber usw. Fiir jeden Stoff und firr jede Tem-
peratur ist diejenige Menge, die
in einem bestimmten Volumen
Wasser, z. B.in 1 Liter maximal
aufgelost werden kann, eine
charakteristische =~ Konstante.
Der TemperatureinfluBl auf die
Léslichkeit ist bei den verschie-
denen Stoffen sehr verschieden,
einige Substanzen sind in Was-
ser von hoherer Temperatur in

Kochsalz

g geliste Substanz in 100 ccm Wasser

" L1 Ammoniak
groflerer Menge loslich, andere
sind dagegen bedeutend schlech-
ter 16slich, wenn man die Tempe- Temperatur
ratur steigert' man kennt auch  Abb. 7. Abhingigkeit der Loslichkeit einiger an-
4 organischer Substanzen von der Temperatur.

Stoffe, deren Loslichkeit in

Wasser fast unabhingig von der Temperatur ist, zu letzteren gehort
das Kochsalz. Die Loslichkeitsverhdltnisse einiger anorganischer Sub-
stanzen zeigt die Abb. 7.

Wenn man eine Substanz in Wasser auflést, so beobachtet man
stets gewisse Erscheinungen und Veridnderungen, auf die bereits kurz
hingewiesen sei. So stellt man fest, daB das Auflssen unter Anderung
des Volumens der Losung erfolgt, wobei sowohl eine Volumenvermeh-
rung (Dilatation) als auch eine Verkleinerung des Volumens (Kontrak-
tion) méglich ist. Héufig ist auch mit dem ProzeB des Losens eine
merkliche Temperaturdnderung des Wassers verbunden, es kann eine
Temperaturerh6hung oder auch eine Abkiihlung eintreten. Ferner wird
der Dampfdruck des Wassers herabgesetzt, wenn man irgendeine Sub-
stanz darin auflést. Hiermit hingt eng zusammen die Siedepunkts-
erhbhung einer waBrigen Losung gegeniiber reinem Wasser (vgl. hierzu
die beiden oben beschriebenen Destillationsversuche mit reinem Wasser
und mit Meerwasser) sowie die Schmelzpunktserniedrigung, die eben-
falls bereits geschildert wurde.

Manche der in Wasser gut loslichen Stoffe zeigen eine derart grof3e
Neigung, in den gelosten Zustand iiberzugehen, daB sie begierig den



10 Grundbegriffe der Chemie und ihre Erklirung am Beispiel des Systems Wasser.

Wasserdampf der Luft anziehen, wenn man sie in einem offenen Gefd
an der Luft stehenlifit. Stellt man z. B. eine Schale mit Phosphor-
pentoxyd auf eine Waagschale und belastet die andere Waagschale mit
einem gleich schweren Gewicht, so dall also die Zunge der Waage auf
den Nullpunkt zeigt, so beobachtet man nach einigen Minuten, daf das
Phosphorpentoxyd schwerer geworden ist; man kann die Gewichtsver-
mehrung nur durch die Annahme erkliren, da das Phosphorpentoxyd
Wasser aus der Luft aufgenommen hat. Nach mehreren Stunden oder
Tagen ist die Menge des angezogenen Wassers derartig groB, daB die
anfinglich trockene, pulverige Substanz feucht und klebrig geworden
ist oder sogar bereits als wiBrige Losung vorliegt. Stoffe, die — wie
das Phosphorpentoxyd — Wasserdampf aus der Luft aufnehmen, be-
zeichnet man als ,,hygroskopisch®. Die Ursache der Hygroskopie ist
offenbar die, daB die betreffenden Substanzen und ihre geséttigten
waBrigen Losungen einen kleineren Wasserdampfdruck besitzen als die

Luft. Hygroskopische Stoffe sind —

aufler dem bereits erwihnten Phosphor-

pentoxyd — ferner Calciumchlorid, konz.
Schwefelsdure u. a. Man kann sie be-
nutzen, um andere Substanzen zu trock-
nen; das geschieht in einem Exsiccator
(Abb. 8), einem verschlieBbaren Gefa8,
in welchem sich die zu trocknende Sub-
stanz und das Trockenmittel befinden.
Die Luft, die im Exsiccator enthalten ist,
nimmt von der feuchten Substanz Wasser
Abb. 8, Schwefelsiure-Exsiccator. in Form von Wasserdampf auf und gibt
den Wasserdampf an die hygroskopische
Substanz wieder ab. So geht allméhlich die gesamte Feuchtigkeit von
dem zu trocknenden Stoff iiber die Luft an das Trockenmittel iiber.
Hierbei ist natiirlich eine notwendige Voraussetzung, daB das Trocken-
mittel einen niedrigeren Wasserdampfdruck als die zu trocknende Sub-
stanz hat. ‘

Die Stoffe, die man in Wasser gelost hat, kann man wieder zuriick-
gewinnen, indem man das Wasser abdestilliert; davon war bereits bei
der Herstellung von reinem Wasser aus Meerwasser die Rede; der ge-
l6ste Stoff hinterbleibt als Riickstand. Nun ist es aber nicht notwendig,
das gesamte Losungsmittel zu entfernen, sondern es geniigt, je nach
der Konzentration der vorliegenden Losung einen mehr oder weniger
groBen Anteil des Wassers abzudestillieren. Dadurch wird die Lésung
konzentrierter, schlieBlich iibersteigt die Konzentration den fiir eine
gesittigte Losung charakteristischen Grenzwert, folglich muB sich der
geloste Stoff teilweise ausscheiden und man kann ihn durch Filtration
von der restlichen Losung trennen. Dabei macht man hiufig die Fest-
stellung, daB3 die auf diese Weise aus der Losung erhaltenen Kristalle
wasserhaltig sind. Sie fiithlen sich zwar vollstindig trocken an, ent-
halten aber Wasser, was man daran erkennt, dafl sie beim Erhitzen
auf hohere Temperatur Wasserdampf abgeben. Solche wasserhaltigen
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Kristalle bezeichnet man als Hydrafe. Alle Hydrate zerfallen bei
hoherer Temperatur in Wasser und den wasserfreien Stoff; einige
Hydrate sind bereits bei Zimmertemperatur unbestindig, sie haben
einen groBeren Wasserdampfdruck als die Luft und geben infolgedessen
ihr Wasser ab, sie verwittern.

Die Analyse des Wassers. Bei unserer bisherigen Besprechung des
Wassers waren wir von den verschiedenen, in der Natur vorkommenden
Formen des Wassers ausgegangen und hatten untersucht, wie wir zu
einem einhéitlichen, reinen Stoff gelangen konnten. Wir haben mit dem
‘reinen Wasser bereits viele Operationen vorgenommen, wir haben es
destilliert, wir haben es gefrieren und das Eis wieder schmelzen lassen.
Bei all diesen Manipulationen hat sich das Wasser in keiner Weise ver-
andert, irgendeine Trennung in weitere Bestand-
teile trat nicht ein. Es muBl nun die Frage
untersucht werden: Ist es iiberhaupt unméoglich, oti:
das Wasser noch weiterhin zu zerlegen? Das ist
nicht der Fall. Es gelingt z. B. mit Hilfe von
elektrischer Energie, das Wasser in verschiedene
Bestandteile aufzuspalten.’ Man benutzt dazu JSwersihf:
einen HoFmanNNschen Wasserzersetzungsapparat.
Er besteht aus drei miteinander kommunizieren-
den Rohren, zwei derselben sind graduiert und
sind am oberen Ende durch einen Hahn ver-
schlossen, die dritte nicht verschlossene Rohre
besitzt am oberen Ende eine Erweiterung. In
dem unteren Teil der beiden graduierten Rohre
befindet sich je ein kleines Platinblech mit einer
Metallzufithrung nach auflen. Man fiillt den
Apparat mit Wasser derart, dal die graduierten
Rohre bis an die Hihne gefiillt sind. Dann ver- Abp. 9. Homuxecher
bindet man die beiden Bleche, die ,,Elektroden‘‘, '
mit den Klemmen eines Akkumulators. Sobald an den Elektroden
eine geniigend hohe Spannung liegt, beginnen kleine Blischen, von
den Blechen ausgehend, in den Rohren aufzusteigen: Es entstehen aus
dem Wasser zwei farblose Gase. Nach einigen Minuten, wenn sich an
den oberen Teilen der beiden Rohre geniigend Gas angesammelt hat,
stellt man fest, dal sich in dem einen Rohr doppelt so viel Gas be-
findet wie im anderen. Dabei handelt es sich um dasjenige Rohr,
dessen Blech mit dem Minuspol des Akkumulators verbunden ist.
Die beiden Gase heilen Wasserstoff und Sauerstoff. Der Wasserstoff,
das Gas, welches sich in doppelter Menge gebildet hat, ist brennbar, er
verbrennt ‘beim Anziinden an der Luft mit schwach blaulicher Flamme.
Das Sauerstoffgas ist nicht brennbar, es unterhélt aber die Verbren-
nung. Offnet man namlich den Hahn desjenigen Rohres, in dem der
Sauerstoff entstanden ist, und hilt man ein glimmendes Stiick Holz
an die Offnung, so entziindet sich das Holz.

Die Zersetzung des Wassers unter der Einwirkung des elektrischen
Stromes, die Elektrolyse des Wassers, beobachtet man nur dann in
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nennenswerter Menge, wenn eine sehr hohe Spannung an die beiden
Elektroden gelegt wird. Reines Wasser besitzt ndmlich einen auBer-
ordentlich groflen elektrischen Widerstand, so da zur Erzielung einer
geringen Stromstédrke auf Grund des OHMschen Gesetzes bereits hohe
Spannungen erforderlich sind. Man kann indessen eine reichlichere Zer-
setzung des Wassers schon bei bedeutend niedrigeren Spannungen er-
zielen, dadurch, da man dem Wasser etwas Schwefelsiure zusetzt.
Durch die Zugabe der Schwefelsdure wird nur der elektrische Wider-
stand des Wassers herabgesetzt, die iibrigen Erscheinungen werden da-
gegen nicht verdndert.

Das Ergebnis der Wasserzersetzung kann in folgende Gleichung zu-
sammengefal3t werden:

(I) Wasser 4 Energiezufuhr — 2 Raumteile Wasserstoff 4+ 1 Raumteil Sauerstoff.

Es erhebt sich nun die Frage, ob die beiden aus dem Wasser durch
Zufuhr elektrischer Energie erhaltenen Gase, der Wasserstoff und der
Sauerstoff, ihrerseits weiter in verschiedene Bestandteile zerlegt wer-
‘den konnen. Alle derartigen Versuche sind jedoch miBlungen, so daf
man zu der Ansicht gekommen ist, eine weitere Zerlegung sei nicht
moglich. Solche Stoffe der Materie wie der Wasserstoff und Sauer-
stoff, die mit den einfachen uns zur Verfiigung stehenden physikali-
schen und chemischen Methoden nicht in verschiedene Bestandteile
zerlegbar sind, bezeichnet man nach ROBERT BoYLE als Grundstoffe
oder Elemente!. Man kennt heute 92 Elemente; aus diesen 92 Grund-
stoffen bauen sich simtliche Substanzen unserer Umwelt auf, eine Zahl,
die zundchst erstaunlich klein erscheinen mag, wenn man sich der
Vielheit und Mannigfaltigkeit der existierenden Verbindungen erinnert.

Die Synthese von Wasser aus Wasserstoff und Sauerstoff. Bei den
bisherigen Betrachtungen und Untersuchungen waren wir analytisch
vorgegangen. Aus den Stoffgemischen wurden zunichst die reinen
Stoffe gewonnen, und dann wurde der reine Stoff Wasser in die ihn auf-
bauenden Elemente zerlegt. Jetzt soll der umgekehrte Weg, der der
Synthese, eingeschlagen werden. Es gilt nun zu untersuchen: Ist der
durch die Gleichung:

(1) Wasser - Energiezufuhr — Wasserstoffgas -+ Sauerstoffgas
dargestellte Vorgang umkehrbar? D.h. gilt auch die Gleichung:
(2) Wasserstoffgas + Sauerstoffgas — Wasser -+ Energicabgabe ?

Fillt man 2 Raumteile Wasserstoffgas und 1 Raumteil Sauerstoffgas
bei Zimmertemperatur in ein Gefdf, z. B. in ein anfinglich ganz mit
Quecksilber gefiilltes Rohr, und 148t die Gase sich mischen, so 1i8t
sich keine Reaktion oder irgendeine Verinderung feststellen, man beob-
achtet keine, auch noch so kleine gebildete Wassertropfchen, man beob-
achtet keine Temperaturverinderung. Offensichtlich reagieren die bei-

1 Wir wollen im folgenden die etwas primitive Definition des Elementen-
begriffes, wic ihn RoBERT BoYLE vor etwa 250 Jahren gegeben hat, beibehalten,
obwohl diese Definition nach unseren heutigen Erkenntnissen nicht mehr ganz
zutreffend ist.
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den Gase bei Zimmertemperatur nicht miteinander. Bringt man da-
gegen das Wasserstoff-Sauerstoff-Gas-Gemisch an einer Stelle auf eine
héhere Temperatur, z. B. dadurch, dal man das Rohr lokal erwirmt
oder dadurch, daB man einen kleinen elektrischen Funken erzeugt, so
findet eine duBerst heftige Vereinigung der beiden
Elemente unter Bildung von Wasser statt. Wegen
dieser explosionsartigen Reaktion bei Fremdziindung

nennt man das Gemisch aus Wasserstoff und Sauer- [funkensirecke
stoff Knallgas.

Daf die Bildung von Wasser aus den Elementen _ | Wasserstof
von einer Energieabgabe an die Umgebung begleitet *Sauersif

ist, folgt bereits aus der Heftigkeit der Reaktion.
Das tritt besonders stark bei dem Knallgasgeblise
in Erscheinung; ein Knallgasgeblése ist ein Brenner,
der zwei Gaszufiihrungen besitzt und dem man
Wasserstoff und Sauerstoff durch die beiden Zufiih-
rungen getrennt zuleitet. Zunichst wird nur die
Wasserstoffleitung gedffnet und der dem Brenner
entstromende Wasserstoff entziindet, dann wird
auch die Sauerstoffzufuhr angestellt. Mit der so
erzeugten Knallgasflamme werden Temperaturen apb. 10. Synthese des
von mehr als 2000° C erreicht. Es ist daher mog- Jasscrsauseinon Knal
lich, in dieser Flamme sehr hoch schmelzende Sub- trischer Ziindung.
stanzen wie Eisen, Platin, Porzellan, Quarz zum
Schmelzen zu bringen; es werden also betrichtliche Energien in Form
von Wirme bei der Vereinigung von Wasserstoff und Sauerstoff frei.
Die Entstehung von Wasser in der Knallgasflamme laBt sich leicht
nachweisen dadurch, daB man die Abgase der Flamme auffingt und in
ein mit Eis gekiithltes GefaB leitet, dort schligt sich der wegen der
hohen Temperatur zunichst entstandene Wasserdampf als Wasser
nieder. Somit ist bewiesen, daBl die obige Gleichung:

(2) Wasserstoffgas + Sauerstoffgas - Wasser + Energieabgabe

zu Recht besteht.

Das Ergebnis, das man aus der Analyse und der Synthese des
Wassers ziehen muB, ist folgendes: Das Wasser 1aBt sich in die beiden
Elemente Wasserstoff und Sauerstoff zerlegen und aus diesen beiden
Elementen wieder aufbauen. Das Wasser besteht also aus Wasserstoff
und Sauerstoff. Diese letzte Behauptung trifft aber auch fiir das Knall-
gas zu; da Knallgas und Wasser indessen nicht miteinander identisch
sind — sie verhalten sich ja z. B. gegeniiber einem Funken génzlich
verschieden —, so erhebt sich die Frage: Worauf beruht der Unter-
schied zwischen diesen beiden Systemen? Wie wir gesehen haben, wird
bei der Wasserbildung Energie frei, demnach unterscheiden sich die
beiden Systeme durch ihren Energieinhalt: Das System Knallgas ist
bedeutend energiereicher als das System Wasser. Wenn ein System in
zwei durch ihren Energieinhalt verschiedenen Zustinden vorkommt, so
ist natiirlich der energieirmere Zustand der bestindigere, der stabile,
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und der energiereichere der unbestdndigere, der instabile Zustand.
Wasser ist also ein stabiles, Knallgas ein instabiles System. Man nennt
den Stoff Wasser eine ,,chemische Verbindung* und das Knallgas ein
Elementengemisch und definiert folgendermafBen:

1. Ein Elementengemisch besitzt die Eigenschaften der Elemente,
die in ihm vorkommen. Es ist immer moglich, aus einem Gemisch von
Elementen auf Grund irgendwelcher unterschiedlicher Eigenschaften
der Elemente die einzelnen Komponenten voneinander zu trennen.

2. Eine chemische Verbindung besitzt in den meisten Fallen vollig
andere chemische und physikalische Eigenschaften als die Elemente,
aus denen sie zusammengesetzt ist, und unterscheidet sich ferner von
dem zugehérigen Elementengemisch durch ihren Energieinhalt. Es ist
aber nicht notwendig, dal — wie beim obigen Beispiel Wasser und
Knallgas — die Verbindung energieirmer ist als das Elementengemisch.
Man kennt auch eine Reihe von Verbindungen, die einen gréBeren
Energieinhalt besitzen als das Gemisch der Elemente; solche Verbin-
dungen sind dann instabile Systeme.

Der Unterschied zwischen einem Gemisch und einer chemischen Ver-
bindung soll an einem weiteren Beispiel, der Bildung von Schwefeleisen
aus den Elementen Schwefel und Eisen, besprochen werden. Schwefel
besitzt die Eigenschaft, sich in Schwefelkohlenstoff, einem organischen
Losungsmittel, zu l6sen. Eisen ist magnetisch, es wird von einem
Magneten angezogen. Stellt man eine Mischung von Eisenpulver und
Schwefelpulver her, so ist es einerseits méglich, aus dem Gemisch mit
Hilfe eines Magneten das Eisenpulver herauszuholen; andererseits ge-
lingt eine Trennung in die Bestandteile des Gemisches auch durch Be-
handlung mit Schwefelkohlenstoff, der gesamte Schwefel geht in Lsung
und das Eisenpulver bleibt zuriick. Bringt man nun das Schwefel-
Eisen-Gemisch an einer Stelle auf hohere Temperatur, so gliiht es zu-
nichst an dieser Stelle auf, das Aufglithen schreitet aber dann durch
die ganze Masse fort. Es tritt also eine Reaktion ein, die mit einer
Wirmeabgabe verbunden ist. Pulverisiert man das entstandene Pro-
dukt und versucht mit einem Magneten Eisen herauszuziehen, so miB-
lingt das. Ebensowenig ist es moglich, den Schwefel mit Hilfe von
Schwefelkohlenstoff zu entfernen. Beim Aufglithen ist offensichtlich
eine neue Verbindung mit anderen Eigenschaften entstanden, man
nennt sie Schwefeleisen; ihre Bildung 1aBt sich durch die Gleichung
ausdriicken:

(3) Schwefel + Eisen — Schwefeleisen + Energieabgabe.

Die beiden Vorginge der Analyse und Synthese des Wassers, die
durch die Gleichungen (1) und (2) dargestellt wurden, verlaufen derart,
daB sie in eine einzige Gleichung zusammengefa3t werden kénnen:

4) Wasserstoff + Sauerstoff > Wasser + Energie.

Der von links nach rechts gerichtete Pfeil gibt den Vorgang der Syn-
these wieder: bei der Vereinigung der beiden Elemente entsteht die
Verbindung Wasser, und es wird dabei:Energie frei. Der andere, von
rechts nach links gerichtete Pfeil charakterisiert die Analyse: Fiihre
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ich dem Wasser Energie — in geeigneter Form — zu, so entsteht das
Knallgasgemisch. In der Gleichung (4) haben wir also eine wmkehr-
bare Reaktion vor uns, eine Reaktion, die je nach den vorliegenden
Bedingungen die Verbindung Wasser oder das Gemisch der Elemente
sich bilden 14B8t. Es muB nun genauer untersucht werden, unter welchen
Bedingungen der eine Vorgang und unter welchen Bedingungen der
andere eintritt. Dabei stellt man fest, daB stets beide Reaktionen
nebeneinander stattfinden und daB8 daher nach Beendigung der Reak-
tion keineswegs 100% der Stoffe, die auf einer Seite der Gleichung
stehen, entstanden sind, sondern im Reaktionsprodukt auch die Stoffe
der anderen Gleichungsseite zu einem gewissen, wenn auch meist sehr
kleinem Bruchteil vorliegen. D.h. es handelt sich um einen Gleich-
gewichtszustand, durch den Eintritt der Reaktion hat sich ein Gleich-
gewicht zwischen den Reaktionspartnern ausgebildet. Die Lage dieses
Gleichgewichts ist lediglich

abhingig von den &uBeren s

Bedingungen, von Druck und

Temperatur, ist hingegen un- w0\

abhingig davon, welche Stoffe 3

als Ausgangsstoffe gewihlt St

wurden, die der rechten oder ~§

die der linken Gleichungsseite. § 20

Welcher Art ist nun der Ein- &

fluB der Temperatur auf die s

Gleichgewichtslage der Was-

serbildung baw. -zersetzung? feam 2000 2300 000 7300
Eine qualitative Aussage hier- absolute Temperatur

iiber kann bereits auf Grund Abb. 11. Thermische Dissoziation des Wassers.

des LE CHATELIERschen Prin-
zips vom kleinsten Zwang gegeben werden: Bei Zufiihrung von Wirme-
energie wird der Vorgang bevorzugt verlaufen, der die Wirme ver-
braucht, der unter Warmeaufnahme erfolgt, d. h. bei Temperatur-
erhohung wird die Wasserzersetzung stirker in Erscheinung treten.
Diese zunichst theoretisch abgeleitete, qualitative Aussage ist durch
Versuche bestitigt und zu einer quantitativen erweitert. Das Er-
gebnis der Experimente ist in der Abb. 11 wiedergegeben; in ihr ist
die thermische Dissoziation (Zersetzung durch Wiarme) des Wassers
in Abhéngigkeit von der Temperatur graphisch dargestellt. Auf der
Abszisse ist die absolute Temperatur aufgetragen, auf der Ordinate der
Dissoziationsgrad in Prozenten, d. h. der Prozentsatz des Wassers, der
in die Elemente zerfallen ist. Man erkennt: fiir niedrige Temperaturen
ist der Dissoziationsgrad eine sehr kleine Zahl, der Zerfall des Wassers
in die Elemente ist nicht nennenswert, erst bei.2000° wird die Disso-
ziation merklich, der Dissoziationsgrad steigt dann mit Erhéhung der
Temperatur schnell an; bei 3500° sind 40% des Wassers dissoziiert.

_ Mit dem Verlauf der Kurve scheint im Widerspruch zu stehen, daf3
das Knallgasgemisch bei Zimmertemperatur bestindig ist, d. h. bei einer
Temperatur, bei der das Gleichgewicht praktisch ganz nach der Seite



16 Grundbegriffe der Chemie und ihre Erklarung am Beispiel des Systems Wasser.

des Wassers verschoben ist. Dall nun trotz der Lage des Gleichgewichts
keine Wasserbildung zu beachten ist, hat seinen Grund in der Tatsache,
daf} die Vereinigung von Wasserstoff und Sauerstoff bei Zimmertempe-
ratur eine zu trige verlaufende Reaktion ist, so daB die Einstellung
des Gleichgewichts zu langsam erfolgt. Man muf} also neben der Lage
des Gleichgewichts noch die Reaktionsgeschwindigkeit beriicksich-
tigen, eine Grofle, die ebenfalls von der Temperatur abhéngig ist. Im all-
gemeinen kann man mit folgender Handregel rechnen: Eine Erhchung
der Reaktionstemperatur um 10° lifit die Reaktionsgeschwindigkeit
auf den doppelten Wert ansteigen.

Uber die Bestindigkeit des Knallgasgemisches in Abhangigkeit von
der Temperatur gibt die Tabelle 3 Auskunft.

Tabelle 3. Bestdndigkeit des Knallgasgemisches.
OO

2H, + O,
verbinden sich nicht
etwa 200°| —m8M8M ——
langsame Vereinigung
etwa 500° | —————— Ixplosionstemperatur
Gebiet der Knallgasexplosion
H, und O, nicht nebeneinander existenzfahig.

Temperatur in ° C

Es sind deutlich drei Temperaturbereiche zu unterscheiden. Bis
200° C ist die Reaktionsgeschwindigkeit derart gering, daB keine Ver-
einigung von Wasserstoff und Sauerstoff zu bemerken ist. Bei Tem-
peraturen zwischen 200° und 500° C beobachtet man eine langsame
Vereinigung. Erhitzt man das Knallgasgemisch auf iiber 500°, so tritt
eine Explosion ein. Die Temperatur von 500° nennt man daher die
Explosionstemperatur.

Nun besteht aber die Moglichkeit, auch in dem Temperaturbereich,
der sich von 0° bis 500° erstreckt, eine Wasserbildung zu erzwingen.
Man erreicht das durch Verwendung von sog. Katalysatorem, von
Reaktionsbeschleunigern; es sind dies Stoffe, durch deren Anwesenheit
die Reaktionsgeschwindigkeit erh6ht wird, Stoffe, die nach Ablauf der
Reaktion unverandert vorliegen, die also bei der Reaktion anscheinend
iiberhaupt nicht beteiligt sind. In welcher Weise ihre reduktions-
beschletunigende Wirkung zu erklaren ist, soll erst spéter besprochen
werden ; hier geniigt es festzustellen, dal es moglich ist, mit Hilfe von
Katalysatoren eine Reaktion zu beschleunigen oder auch zu verzégern
(sog. negative Katalysatoren). Der Katalysator verindert also die Ge-
schwindigkeit der Einstellung des Gleichgewichtes, nicht aber die
Gleichgewichtslage. Fiir die Reaktion der Wasserbildung ist Platin als
Katalysator geeignet. In dem betrachteten Beispiel bietet die Be-
nutzung des Katalysators mehrere Vorteile:

1. Man kann beil relativ niedriger Temperatur arbeiten, ein Vorteil,
der allgemein fiir katalytische Prozesse zutrifft.

2. Wasserstoff und Sauerstoff reagieren miteinander und bilden
Wasser, ohne dall dabei eine Explosion erfolgt.
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c) Der Aufbau der Stoffe. Atome und Molekiile.

Allgemeine GesetzmiiBigkeiten bei chemischen Reaktionen. Die be-
reits oben eingefiihrten beiden Begriffe, das Stoffgemisch und die
chemische Verbindung, miissen noch etwas exakter definiert werden,
insbesondere ist eine Ergidnzung in quantitativer Hinsicht erforderlich.
Es bedarf wohl keiner weiteren Erliuterung, daBl es moglich ist, bei
einem Stoffgemisch die einzelnen Komponenten in jedem beliebigen
Verhiltnis miteinander zu mischen. Wir kénnen z. B. ein Eisen-
Schwefel-Gemisch herstellen, das eine gréfere Menge Eisen als Schwefel
enthilt, also etwa aus 90 Gew.-% Eisen und aus 10 Gew.-% Schwefel
besteht, und wir kénnen ein anderes Gemisch herstellen, in dem die
Menge des Schwefels iiberwiegt, in dem etwa 10 Gew.-% Eisen und
90 Gew.-% Schwefel vorliegen. Es ist nun die Frage zu untersuchen:
Gilt das gleiche fiir die chemische Verbindung, d. h. kénnen Verbin-
dungen aus Schwefel und Eisen hergestellt werden, bei denen das Ge-
wichtsverhéltnis von Schwefel und Eisen in beliebigen Grenzen variiert
werden kann? Das ist nicht der Fall. Erhitzt man ndmlich jedes der
beiden obigen Gemische aus Schwefel und Eisen und liBt die Reak-
tion zwischen den Elementen stattfinden, so stellt man fest, dal im
Reaktionsprodukt neben der entstandenen Verbindung Schwefeleisen
im ersten Fall noch elementares Eisen, im zweiten Fall Schwefel vor-
kommt. Das elementar vorliegende Eisen und der Schwefel lassen sich
jeweils mit Hilfe eines Magneten bzw. durch Behandlung mit Schwefel-
kohlenstoff von der Verbindung Schwef¢leisen trennen. Die Elemente
Schwefel und Eisen haben sich also nicht in dem Gewichtsverhiltnis
des Gemisches miteinander verbunden; vielmehr ist in beiden Fillen
eine Verbindung entstanden, in der das Verhiltnis von Eisen und
Schwefel das gleiche ist. Diese Behauptung ergibt sich aus der ana-
lytischen Untersuchung des Schwefeleisens; wie die Analyse im einzelnen
durchzufithren ist, kann noch nicht besprochen werden. Hier inter-
essiert nur das Ergebnis: Das entstandene Schwefeleisen besitzt immer
ein und dieselbe Zusammensetzung, d. h. einen ganz bestimmten Pro-
zentgehalt an Eisen, unabhingig davon, von welcher Mischung der
Elemente man ausgegangen ist.

Analoge Untersuchungen sind an einer grofien Zahl verschieden-
artigster Verbindungen wiederholt worden. Dabei hat sich stets heraus-
gestellt, daB fiir jede Verbindung das Gleichgewichtsverhiltnis der sie
aufbauenden Elemente charakteristisch und konstant ist. Diese Tat-
sache hat DaLTON zur Aufstellung seines Gesetzes von den konstan-
ten Proportionen gefiihrt. Es lautet: In einer chemischen Verbindung
stehen die Massen der einzelnen Komponenten in einem bestimmten,
festen Verhiltnis.

AuBler dem Gesetz von DALTON ist noch ein zweites Gesetz, das
ebenfalls eine quantitative Aussage iiber den Ablauf einer chemischen
Reaktion 'gibt, von Bedeutung: das Gesetz von der Erhaltung der
‘Masse. Es besagt: Bei jeder chemischen Reaktion ist weder ein Massen-
verlust noch ein Massengewinn zu beobachten, das Gewicht simtlicher
Reaktionsprodukte ist gleich dem Gewicht aller Ausgangsstoffe. An-

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 2
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gewandt auf die Bildung von Schwefeleisen: aus 32,06 g Schwefel und
55,84 ¢ Eisen entstehen 87,90 g Schwefeleisen.

Der Atombegriff. Das Gesetz der konstanten Proportionen und das
der Erhaltung der Masse haben den AnlaB dazu gegeben, Vorstellungen
itber den Aufbau der Elemente wie der Verbindungen zu entwickeln. Die
beiden Gesetze zwangen DavrToN zur Einfilhrung des Atombegriffes. Alle
festen Stoffe sind aus kleinsten unteilbaren Bausteinen, den Atomen,
aufgebaut. Diese kleinsten Teilchen eines Elementes sind unter sich
alle gleichartig, und zwar hinsichtlich Substanz, Groe, Form und Ge-
wicht. Dagegen sind die Atome verschiedener Elemente in ihren physi-
kalischen Eigenschaften voneinander verschieden. Ein Schwefelatom
ist etwas anderes als ein Eisenatom. Treten zwei oder mehrere Ele-
mente zu einer Verbindung zusammen, so erfolgt eine Vereinigung ent-
sprechender Atome. Bei der Bildung von Schwefeleisen z. B. reagiert
ein Schwefelatom mit einem Eisenatom unter Bildung eines neuen
Teilchens mit anderen Eigenschaften.

Um die Beschreibung chemischer Umsetzungen zu vereinfachen und
abzukiirzen, hat man jedes der 92 Elemente durch einen oder zwei
Buchstaben gekennzeichnet. Diese Buchstaben sind meist die Anfangs-
buchstaben der lateinischen Bezeichnungen des Elementes; Schwefel
bezeichnet man mit S (Sulfur), Eisen mit Fe (Ferrum), Wasserstoff
mit H (Hydrogenium), Sauerstoff mit O (Oxygenium) usw. Die Sym-
bole simtlicher Elemente sind in der 2. Spalte der Tabeile 5 (S. 22)
enthalten. Die Symbole haben also eine stoffliche Bedeutung, dariiber
hinaus ist aber auch eine quantitative Aussage damit verbunden. Wenn
in einer chemischen Gleichung das Symbol S vorkommt, z. B. in der
Gleichung der Bildung von Schwefeleisen:

S + Fe = FeS,
s0 heiBt das nicht nur, daB bei dieser Reaktion Schwefel mitwirkt,
sondern es bedeutet gleichzeitig, daB ein Atom Schwefel mit einem
Atom Eisen reagiert.

Die Gasgesetze. Nachdem wir festgestellt haben, daB die festen
Stoffe aus Atomen aufgebaut sind, wollen wir jetzt die weitere Frage
untersuchen, wie man sich den Aufbau der Gase vorzustellen hat.
Zur Beantwortung dieser Frage ist es erforderlich, an einige Gesetze
zu erinnern, die in das Gebiet der Physik gehoren. Es sind dies die
sog. Gasgesetze, das Gesetz von BoYLE-MARIOTTE und die Gesetze von
GaY-Lussac. Sie behandeln die gegenseitigen Beziehungen, die zwi-
schen den GroBen Temperatur, Druck und Volumen eines Gases be-
stehen. BoYLE und MARIOTTE haben gefunden, daB bei konstanter
Temperatur das Produkt aus Druck und Volumen einer bestimmten Gas-
menge konstant ist, d. h. erh6ht man den auf dem Gas lastenden dufle-
ren Druck, so nimmt das Gas einen entsprechend kleineren Raum ein.

Pp* Y = Py * ¥, = konstant.
Gay-Lussac hat einerseits den duBeren Druck konstant gehalten und

dann die Volumeninderung des Gases in Abhéngigkeit von der Tem-
peratur untersucht; andererseits hat er bei konstant gehaltenem Vo-
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lumen die durch Temperaturerhthung bewirkte Druckinderung des
Gases gemessen. Seine Experimente ergaben, daB ein Gas sich um
org. seines Volumens bei 0° ausdehnt, wenn man seine Temperatur
um 1° erhcht. Entsprechend steigt pro Grad Temperaturerhéhung der
Gasdruck um 1/,;,. seines Wertes von 0° an, falls man das Volumen
konstant hilt. Die beiden Gesetze von Gay-Lussac lauten:

o= (1 + o - 1) :_vo(l —}—§%t>
bzw. .
Pr=1po(l + B - t):po(l +2—7§t)-

Fiir diese Gesetze ist am bemerkenswertesten die Tatsache, daB der
Ausdehnungskoeffizient « sowie der Spannungskoeffizient § fir alle
Gase den gleichen Wert hat. Diese Tatsache ist deswegen erstaunlich,
weil feste und fliissige Stoffe: auf Druck- und Temperaturinderungen
keineswegs gleichartig reagieren.

Fiir alle gasformigen Stoffe gelten dieselben Gasgesetze. Ferner
sind die Gase vor den festen Korpern und den Fliissigkeiten durch ihr
auBerordentlich geringes spezifisches Gewicht ausgezeichnet. Man hat
daraus beziiglich des Aufbaues der Gase den folgenden Schlufl gezogen:
Die Gase bestehen entsprechend den festen Substanzen aus kleinsten
Teilchen, die untereinander gleich sind, falls es sich um ein einheit-
liches reines Glas handelt; die kleinsten Teilchen liegen aber nicht in
enger, dichter Packung vor, sondern es ist im Gas auler den materiellen
Teilchen sehr viel freier, unbesetzter Raum vorhanden. Die kleinsten
Teilchen des Gases sind nun nicht irgendwie gleichmiBig im leeren
Raum verteilt- und an einen bestimmten Platz gebannt, sondern be-
finden sich in stetiger ungeordneter Bewegung. Durch den Anprall der
bewegten Materieteilchen an den Wandungen des GefifBles, in dem sich
das Gas befindet, wird der Gasdruck bewirkt; er ist um so stirker, je
mehr Teilchen in der Zeiteinheit mit der Wand zusammenstoBen.

Durch Erhéhung des dufleren Druckes wird die Zahl und GréBe
der materiellen Teilchen nicht verdndert, sondern nur der den Teilchen
zur Verfiigung stehende freie Raum verkleinert.

Aus dem gleichen Verhalten aller Gase gegeniiber Druck- und Tem-
peraturdnderungen zog AvocaDpRro eine weitere Folgerung, bekannt als
Avocaprosche Hypothese: Gleiche Raumteile verschiedener Gase, die
unter denselben &duBleren Bedingungen (gleichem Druck und gleicher
‘Temperatur) stehen, enthalten die gleiche Anzahl kleinster Teilchen.

Der Molekiilbegriff. Welcher Art sind nun diese kleinsten Teilchen
eines Gases? Es ist naheliegend, die von Davtox fiir die festen Stoffe
aufgestellte Atomtheorie auf die Gase anzuwenden und anzunehmen,
daBl jene in steter Bewegung befindlichen Materieteilchen die Atome
des Gases seien. Diese einfachste Annahme fithrt aber zu gewissen
Widerspriichen. Das soll am Beispiel der Reaktion der Wasserbildung
gezeigt werden.

Weiter oben wurde bereits festgestellt, daB sich stets 2 Raumteile
Wasserstoff mit 1 Raumteil Sauerstoff zu Wasser vereinigen. Unter

A
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normalen Bedingungen, d. h. bei Atmosphérendruck und Zimmertem-
peratur, erhdlt man das Reaktionsprodukt Wasser in fliissiger Form.
Jetzt wollen wir die Reaktion so leiten, daBl das Reaktionsprodukt in
gasférmigem Zustand erscheint, wir miissen also dafiir sorgen, dall das
GefiB, in dem sich die Reaktion abspielt, eine Temperatur von iiber
100° C hat. Es kann dann die Frage untersucht werden: Wie viele
Raumteile Wasserdampf entstehen aus 2 Raumteilen Wasserstoff und
1 Raumteil Sauerstoff? Nach der Avocaproschen Hypothese befinden
sich unter gleichen duBeren Bedingungen in gleichen Raumteilen gleich
viel kleinste Teilchen, also etwa in 10 ccm Sauerstoff und in 10 ccm
Wasserstoff je x Teilchen. Lassen wir nun 10 ccm Sauerstoff und
20 ccm Wasserstoff zur Reaktion gelangen, so vereinigen sich x Sauer-
stoffteilchen mit 2x Wasserstoffteilchen, also 1 Sauerstoffteilchen mit
2 Wasserstoffteilchen. Unter der Annahme, daB die kleinsten Teilchen
die Atome seien, wiirde daraus folgen, daB 1 Sauerstoffatom mit 2 Was-
serstoffatomen sich verbindet und dafl dabei 1 Wasserteilchen entsteht.
Insgesamt sollten x Sauerstoffatome vorhandden sein, also miilliten
x Wasserteilchen gebildet sein, die gemafB8 der Avocaproschen Hypo-
these einen Raum von 10 ccm einnehmen miissen. Bei der Wasser-
bildung miifiten also folgende Volumenverhiltnisse zu beobachten sein:

10 ccm Sauerstoff 4+ 20 ccm Wasserstoff = 10 cem Wasserdampf
oder

1 Raumteil Sauerstoff 4 2 Raumteile Wasserstoff = 1 Raumteil Wasserdampf.

Das Experimént lehrt indessen, daB aus 1 Raumteil Sauerstoff und
2 Raumteilen Wasserstoff 2 Raumteile Wasserdampf gebildet werden.
Es gilt also nicht:

x Sauerstoffteilchen 4 2x Wasserstoffteilchen = x Wasserteilchen

oder 1 Sauerstoffteilchen 4 2 Wasserstoffteilchen = 1 Wasserteilchen,

vielmehr muf3 es stattdessen heiflen:

x Sauerstoffteilchen 4 2x Wasserstoffteilchen = 2x Wasserteilchen

oder 1 Sauerstoffteilchen 4 2 Wasserstoffteilchen = 2 Wasserteilchen.

Dieses Ergebnis zwingt uns dazu, unsere Annahme, daB die kleinsten
Teilchen der Gase mit den Atomen identisch seien, fallen zu lassen;
denn die Atome sind definitionsgemifB unteilbar, es miissen hingegen
aus 1 Sauerstoffatom 2 Wasserteilchen entstehen. Wir sind somit ge-
notigt anzunehmen, daB die kleinsten Sauerstoffteilchen aus mehreren
Atomen aufgebaut sind, mindestens aus 2 Atomen. )

Man hat nun eine ganze Reihe von derartigen Gasreaktionen unter-
sucht und ist dabei zu dem Ergebnis gekommen, da man alle diese
Reaktionen ohne weitere Widerspriiche erkldren kann, wenn man vor-
aussetzt, daB im Saperstoffgas, im Wasserstoffgas und vielen anderen
elementaren Gasen die kleinsten Teilchen aus 2 Atomen bestehen. Man
nennt diese kleinsten Teilchen Molekiile. In der chemischen Formel-
sprache unterscheidet man die Molekiile von den Atomen dadurch,
daB man an das jeweilige Elementsymbol einen Index anhingt, der



Der Aufbau der Stoffe. Atome und Molekiile. 21

die Zahl der Atome im Molekiil angibt. Man schreibt also fiir ein Sauer-
stoffmolekiil das Symbol O,, fiir ein Wasserstoffmolekiil H, usw.
Unser Versuch, der uns iiber die Volumenverhiltnisse bei der Wasser-
bildung Auskunft geben sollte, hatte gezeigt, dal 1 Sauerstoffmolekiil
mit 2 Wasserstoffmolekiilen reagiert und daBl dabei 2 Wassermolekiile
gebildet werden. Die Reaktionsgleichung ist daher folgendermafBen zu

formulieren: 0, + 2 H, = 2 H,0.

Es ergibt sich somit, daBl das Wassermolekiil aus 2 Atomen Wasser-
stoff und 1 Atom Sauerstoff aufgebaut sein muB.

Molekular- und Atomgewichi. Nach der Einfithrung des Molekiil-
begriffes kann die Avocabprosche Hypothese exakter ausgesprochen
werden: Bei gleichem Druck und gleicher Temperatur befinden sich
in gleichen Raumteilen aller Gase die gleiche Anzahl Molekiile. Diese
Aussage liefert die Voraussetzung dafiir, die Gewichte der Molekiile,
die sog. Molgewichte der Gase zu bestimmen. Es miissen némlich
die Molokulargewichte zweier

Gase in demselben Verhiltnis zu- Tabelle 4.

einander stehen wie die Gewichte 1 Liter Gas Gewicht in g
gleicher Raumteile der Gase,

sofern diese unter den gleichen ~Wasserstoff . . . .. 0,08995
. . Sauerstoff . . . . . . 1,429.
dufleren Bedingungen gemessen  giiokstoff . . . . . . 1.2508
wurden. In der Tabelle4 sinddie Chlor .. . . . . . . 3,2

Litergewichte einiger elementarer

Gase zusammengestellt; sie sind bei einer Temperatur von 0°C und
einem duBeren Druck von 1 Atmosphire bestimmt. Nach Avocapro
enthilt 1 Liter Wasserstoff, 1 Liter Sauerstoff usw. die gleiche Anzahl
von Molekiilen. Dgs Gewicht von 1 Molekiil Sauerstoff verhilt sich
also zu dem Gewicht von 1 Molekiill Wasserstoff wie 1,429 :0,08995
oder angendhert wie 15,9:1. Entsprechend betrigt das Gewicht des
Stickstoffmolekiils das 14fache und das des Chlormolekiils das 35,6 fache
des Gewichts einer Wasserstoffmolekel.

Von allen Gasen hat der Wasserstoff das kleinste Litergewicht, seine
Molekiile sind die leichtesten. Man hat daher den Wasserstoff als Be-
zugsgrofle fiir die Atom- und Molekulargewichte gewihlt und hat das
Atomgewicht des Wasserstoffs gleich 1, das Molekulargewicht des
Wasserstoffs also gleich 2 gesetzt. Durch diese Definition sind nun die
Molekulargewichte aller anderen Gase zwangsliufig festgelegt. Ein
Sauerstoffmolekiil ist 15,9mal so schwer, ein Stickstoffmolekiil 13,9mal
so schwer wie ein Wasserstoffmolekiil, folglich ist das Molekulargewicht
des Sauerstoffs gleich 31,8 und das Molekulargewicht des Stickstoffs gleich
27,8. Die so gewonnenen Zahlen sind die relativen Molekulargewichte.

Spéter hat es sich als zweckmiBiger herausgestellt, an Stelle des
Wasserstoffs den Sauerstoff als Bezugsstoff zu wihlen und als relatives
Atomgewicht des Sauerstoffs eine ganze Zahl, nimlich 16,0000 festzu-
setzen. Dann ist das Atomgewicht des Wasserstoffs natiirlich nicht
genau gleich 1, sondern hat den Wert 1,0081. Die relativen Atom-
gewichte aller Elemente enthilt die Tabelle 5.
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Tabelle 5. Die chemischen Elemente, ihre Symbole und Atomgewichte.

Element Symbol gis&?ig;;t Element Symbol gé\tn?ilcnl;t
Aluminium . . . . Al 26,97 Neon . . . ... Ne 20,183
Antimon . . . . . Sb 121,76 Nickel . . . . . . Ni .| 58,69
Argon . . . . . . Ar 39,944 | Niob . . . . .. Nb 92,91
Arsen . . . . . . As 74,91 Osmium . . . . . Os 190,2
Barium . . . . . Ba 137,36 Palladium . . . . Pd 106,7
Beryllium . . . . Be 9,02 Phosphor . . . . P 30,98
Blei. . .. ... Pb 207,21 Platin . . . . . . Pt 195,23
Bor . . . .... B 10,82 Praseodym . . . . Pr 140,92
Brom . . . . .. Br 79,916 Protaktinium . . . Pa 231
Cadmium . . . . Cd 112,41 Quecksilber . . . Hg | 200,61
Caesium . . . . . Cs 132,91 Radium . . . . . Ra 226,05
Caleium . . . . . Ca 40,08 Radon. . . . . . Rn | 222
Cassiopeium . . . Cp 174,99 Rhenium . . . . Re 186,31
Cer . . .. ... Ce 140,13 Rhodium . . . . Rh | 102,91
Chlor . . .. .. Cl 35,457 Rubidium . . . . Rb 85,48
Chrom. . . . . . Cr 52,01 Ruthenium . . . . Ru 101,7
Dysprosium . . . Dy | 162,46 Samarium ... . . Sm | 150,43
Eisen . . . . .. Fe 55,85 Sauerstoff . . . . 0} 16,0000
Erbium . . . . . Er 167,2 Scandium . . . . Sc 45,10
Europium . . . . Eu | 152,0 Schwefel . . . . . S 32,06
Fluwor . . . . .. F 19,000 | Selen . . . . . . Se 78,96
Gadolinium . . . Gd 156,9 Silber . . . . . . Ag 107,880
Gallium . . . . . Ga J 69,72 Silicium . . . . . Si 28,06
Germanium . . . Ge | 172,60 Stickstoff . . . N 14,008
Gold . . . ... Au | 197,2 Strontium . . . . Sr 87,63
Hafpium . . . . . Hf | 178,6 Tantal. . . . . . Ta 180,88
Helium . . . . . He | 4,003 Tellur . . . . . . Te 127,61
Holmium . . . . Ho [ 163,5 Terbium . . . . . Thb 159,2
Indium . . . . . In 114,76 Thallium. . . . . Tl 204,39
Iridium . . . . . Ir | 1931 Thorium . . . . . Th | 232,12
Jod . . . .. .. J 12692 | Thulium . . .. .| Tm | 1694
Kalium . . . . . KX 39,096 | Titan . . . . . . Ti 47,90
Kobalt . . . . . Co 58,94 Uran . . . . .. U 238,07
Kohlenstoff . . . Cc 12,010 | Vanadium . . . . v 50,95
Krypton . . . . . Kr 83,7 Wasserstoff . . . H 1,008
Kupfer . . . . . Cu 63,57 Wismut . . . . . Bi 209,00
Lanthan . . . . . La 138,92 Wolfram . . . . . W 183,92
Lithium . . . . . Li 6,940 | Xenon. . . . . . X 131,3
Magnesium . . . . Mg 24,32 Ytterbium . . . . Yb | 173,04
Mangan . . . . . Mn 54,93 Yttrium . . . . . Y 88,92
Molybdén . . . . Mo 95,95 Zink . . . ... Zn 65,38
Natrium . . . . . - Na 22997 § Zinon . . . . . . Sn 118,70
Neodym . . . . . Nd | 144,27 Zirkonium . . . . Zr 91,22

Unter dem Grammol eines Stoffes versteht man diejenige Stoff-
menge, deren Gewicht, gemessen in Gramm, gleich dem Molekular-
gewicht ist. 2,0162 g Wasserstoff sind also 1 Grammol Wasserstoff,
32 g Sauerstoff 1 Grammol Sauerstoff usw. Entsprechend ist der Be-
griff Grammatom definiert. Der Avocaproschen Hypothese zufolge
muBl 1 Grammol aller Gase unter Normalbedingungen das gleiche Vo-
lumen besitzen. Bei einem Druck von 1 Atmosphire und bei 0° nimmt
1 Grammol eines jeden Gases einen Raum von 22,4 Liter ein. Man
kann -das leicht durch eine kleine Rechnung mit Hilfe der oben an-
gegebenen Litergewichte nachpriifen. 1,429 g Sauerstoff z. B, erfiillen
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unter Normalbedingungen einen Raum von 1 Liter, also haben 32 g
Sauerstoff ein Volumen:

2
A

1,429 - 1 Liter = 22,4 Liter.

Diesen Rauim von 22,4 Liter nennt man das Molvolumen.

Es wurde oben gezeigt, wie man die relativen Atom- und Molekular-
gewichte ermitteln kann. Dariiber hinaus ist es aber auch gelungen,
die absoluten Atomgewichte zu berechnen. Mit Hilfe physikalischer
Methoden, die im einzelnen hier nicht dargelegt werden kénnen, hat
man festgestellt, wieviel Molekiile in einem Grammol, also in 22,4 Liter
enthalten sind. Die Zahl der Molekiile in einem Grammol, die Lo-
scamipTsche Zahl, betrigt 6,06 - 1023, Da ein Grammol Wasserstoff
2,0162 g wiegt, haben 6,06 - 1023 Wasserstoffmolekiile ein Gewicht von
By 105 =3,34.10-%¢
oder ein Wasserstoffatom 1,67 - 10-2¢ g, Damit man wenigstens un-
gefihr eine Vorstellung von dieser auBerordentlich kleinen Zahl er-
hilt, sei ein Vergleich durchgefiihrt. Die Erde hat ein Gewicht von
6,16 - 10** kg. Es verhilt sich also:

1kg 1 Atom Wasserstoff
Gewicht der Erde 1lg

Die Aggregatzustiinde. Es sei noch einmal zusammengefa8t, was
wir bisher iiber den Aufbau der festen Stoffe und der Gase festgestellt
haben. In diese Gegeniiberstellung soll auch gleichzeitig der dritte
Aggregatzustand, der fliissige, einbezogen werden.

Ein Gas ist dadurch ausgezeichnet, dal} es jeden ihm vorgegebenen
Raum ausfiillt. Je grofer der zu erfiillende Raum bei einer konstanten
Gasmenge ist, um so grofler sind die Abstinde der einzelnen Materie-
teilchen, der Molekiile. Die Molekiile des Gases befinden sich in stén-
diger ungeordneter Bewegung; die Bewegung ist der im Gasraum herr-
schenden Temperatur direkt proportional.

Die Fliissigkeiten unterscheiden sich von den Gasen dadurch, daB
sie ein ganz bestimmtes Volumen haben, sie konnen nicht jeden be-
liebigen Raum erfiillen. Sie vermogen sich aber jeder Gefifiform an-
zupassen. Daraus ergibt sich, daf8 die Materieteilchen, aus denen die
Flussigkeit aufgebaut-ist, nicht an einen festen Platz gebunden, sondern
in gewissem MaBe beweglich sind — &hnlich den Molekiilen des Gases.
Die Beweglichkeit der Fliissigkeitsteilchen geht auch daraus hervor,
daB jede Fliissigkeit einen bestimmten Dampfdruck besitzt, d. h. daB
ein Teil der Fliissigkeitsteilchen infolge ihrer Bewegung aus der Ober-
fliche der Flussigkeit heraus in den Gasraum getreten ist. Alle Mole-
kiile einer Fliissigkeit verdampfen nicht, sondern nur ein kleiner Bruch-
teil; daraus miissen wir folgern, daB Krifte existieren, die die Teilchen
der Fliissigkeit zusammenhalten. Es sind dies Anziehungs- oder Ko-
hasionskrifte, die die Molekiile aufeinander ausiiben.

Der feste Korper besitzt auBler einem konstanten Volumen eine
bestimmte Form. Die Atome oder Molekiile, die den festen Koérper

2,0162 g, ein Wasserstoffmolekiil wiegt also:
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aufbauen, sind also nicht mehr frei beweglich. Vielmehr hat jedes
Materieteilchen einen festen Platz im Kristallverband. Die gegen-
seitigen Anziehungskrifte der Atome oder Molekiile eines festen Stoffes
sind bedeutend stirker als diejenigen der Fliissigkeit. Trotz dieser
Ortsgebundenheit der Materieteilchen besitzen aber die festen Stoffe
einen, wenn auch kleinen Dampfdruck, d. h. einige wenige Molekiile
vermégen die im Kristall wirksamen Anziehungskréifte zu iiberwinden,
sich aus dem Kristallverband zu 16sen und in den Gasraum zu treten.

Der Bau der Kristalle. Mit Hilfe réntgenographischer Untersuchun-
gen hat man den Aufbau der festen Stoffe, der Kristalle, vollkommen
aufkliren konnen. Wenn man nidmlich Réntgenstrahlen durch einen
Kristall fallen 148t, so beobachtet man ganz charakteristische Beugungs-
erscheinungen. Zum Verstindnis dieser Erscheinung sei an die Beugung
von Lichtstrahlen durch ein Spaltgitter erinnert. Schickt man mono-
chromatisches Licht durch ein Gitter und fingt dann die zum Teil
gebeugten Lichtstrahlen auf einem Schirm auf, so beobachtet man
Interferenzen.

Fiir den Abstand der Intensitdtsmaxima A ist einerseits die Wellen-
linge 1 des benutzten Lichtes, andererseits die Gitterkonstante b, d. h.
der Abstand der Gitterlinien voneinander, mafgebend. Es gilt die

Formel: -
d . 1]
A =nN- ’bj . B )
wenn der Abstand B des Schirmes vom Gitter groB ist; » ist eine ganze
Zahl n =0,1,2,3,... Zur Erzielung guter, scharfer Interferenzen

ist es notwendig, daB die Gitterkonstante und die Wellenlinge des
benutzten Lichtes von derselben Gréfenordnung sind. Man kann also
aus der Wellenlinge und den beobachteten Interferenzen mit Hilfe
der obigen Formel die Gitterkonstante berechnen. Ersetzt man nun
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Abb. 12. Flichenzentriertes Wiirfelgitter. Abb. 13. Raumzentriertes Wiirfelgitter.

das sichtbare Licht durch Rontgenstrahlen und das Gitter durch einen
Kristall, so beobachtet man in gleicher Weise Interferenzen, d. h. der
Kristall wirkt wie ein Gitter. Die Bauelemente des Gitters sind offen-
sichtlich die kleinsten Teilchen des Kristalls, die Atome oder Molekiile;
der Gitterkonstanten entspricht hier der Abstand zweier benachbarter
Atome. Der Atomabstand im Kristall ist somit aus den Réntgen-
interferenzen zu bestimmen. Auf diese Weise ist es also moglich, den
Aufbau der Kristalle aufzukliren. So hat man z. B, festgestellt, dall



Der Aufbau der Stoffe. Atome und Molekiile. 25

in den Metallen Gold, Silber und Kupfer die Anordnung der Atome
eine derartige ist, wie sie die Abb. 12 zeigt. Jede Ecke eines reguldren
Wiirfels ist mit einem Atom besetzt, auBlerdem befindet sich in der
Mitte jeder Wiirfelfliche ein Atom; man nennt dieses Gitter daher
flichenzentriertes Wiirfelgitter. Beim Gold betrigt der Abstand der
Atome, die in den Wiirfelecken stehen, d. h. die Kantenlinge des Wiir-
fels ay = 4,075 A (eine Angstrom-Einheit ist bekanntlich gleich 10-8 cm).
Ein anderer einfacher Gittertyp ist das raumzentrierte Wiirfelgitter, das
in der Abb. 13 abgebildet ist. Es unterscheidet sich von dem zuerst
besprochenen Typ darin, daB sich in der Mitte der Wiirfelflichen keine
Atome befinden und dafl stattdessen ein Atom in der Wiirfelmitte an-
geordnet ist.

Die Kristallsysteme. Wenn eine derartige regelmafBige Anordnung
der Atome im festen Korper, im Kristall, vorliegt, so ist es nicht ver-
wunderlich, daB die festen Stoffe durch A\ Symmetrieachse
eine bestimmte duBere Form mit cha- (n=4)
rakteristischen Symmetrien und typi-
schen Begrenzungsflichen ausgezeich-
net sind. Man kann daher die Kristalle
sowohl nach ihrem inneren Aufbau als

auch nach ihrer duBeren Gestalt in %%V %?/%/// Symmelrieebene
Gruppen von in mancher Beziehung

|

|
gleichartigen Kristallen einteilen. Im {
folgenden. sollen die mathematisch oA -
denkbaren und in der Natur existieren- k=
den verschiedenen Kristallformen kurz L
besprochen werden. ‘ )

Betrachtet man einen gut ausge- - A°> 14, Darstolung der Symmetric
bildeten groBeren Kristall, z. B. den
Wiirfel der Abb. 14, so erkennt man an ihm eine Reihe von Symmetrie-
eigenschaften; er kann ein Symmetriezentrum, Symmetrieachsen und
Symmetrieebenen besitzen. Unter einem Symmetriezentrum versteht
man einen im Innern des Kristalls gelegenen Punkt Z, der die folgende
_Eigenschaft hat: Zieht man eine beliebige Gerade durch Z, so sind die
Entfernungen nach den beiden Schnittpunkten der Geraden mit den
Kristallbegrenzungsflichen gleich gro. Beim Wiirfel ist der Wiirfel-
mittelpunkt das Symmetriezentrum.

Kann man den Kristall mit sich selbst zur Deckung bringen, da-
durch, daB man ihn um eine Achse um einen bestimmten Winkel «,
der kleiner als 360° ist, dreht, so bezeichnet man diese Achse als Sym-
metrieachse. Fir jede Symmetrieachse existiert stets eine ganze Zahln,
derart, dal n- & = 360° ist; diese Zahl n heiit die Zihligkeit der
Achse. Es gibt 2-, 3-, 4- und 6zihlige Symmetrieachsen. Die in der
Abb. 14 eingezeichnete Symmetrieachse 4ZA’ ist 4zihlig.

Eine Symmetrieebene ist eine Ebene im Innern des Kristalls, die
den Kristall in zwei spiegelbildlich gleiche Teile zerlegt.

Auf Grund verschiedenartigster Kombinationen dieser Symmetrie-
elemente gelangt man zu 32 verschiedenen Kristallklassen:; jeder der

— ——
~ L _TEgE
-

o — — ] .\._
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zahlreichen, in der Natur vorkommenden Kristalle 148t sich eindeutig
einer der 32 Kristallklassen zuordnen. Wir wollen hier nicht die
32 Kristallklassen im einzelnen besprechen, sondern nur die 7 Kristall-
systeme ; ein Kristallsystem
| fafit mehrere, unterein-
! ander verwandte Kristall-
I klassen, die sich auf ein glei-
i,, ! ches Koordinatensystem
]
[
]
|
|

=
S

-
z ep— .
M —b ST beziehen lassen, zusammen.

Als Koordinatensystem
wihlt man drei oder vier
- to—d__|__J Symmetrieachsen oder bei
Kristallen geringer Sym-
T metrie drei andere, fiir den
! Kristall typische Raum-
i | I b richtungen aus. Man unter-
B S scheidet folgende 7 Kristall-
! systeme:

a la 1. Das regulire oder ku-
bische Kristallsystem. Es ist
dasjenige mit der groBten
Symmetrie. Die Koordi-
natenachsen sind drei Sym-
metrieachsen, die aufein-
ander senkrecht stehen und
gleich lang sind (¢ =b=c).
Ein Beispiel ist der Wiirfel
(Abb. 15).

2. Das tetragonale Kri-
stallsystem (Abb. 16). Von
den drei Kristallachsen, die
aufeinander senkrecht ste-
hen, sind zwei gleich lang
(a=b)und die dritte von ab-
weichender Lange (¢ & a).

3. Das hexagonale Sy-
stem (Abb. 17) ist charak-
terisiert durch eine 6zéhlige
Hauptachse und drei unter
sich gleich lange Neben-
achsen, die in einer Ebene
(Symmetrieebene) liegen,
untereinander einen Winkel
von 120° bilden und auf der Hauptachse senkrecht stehen.

4. Das trigonale oder rhomboedrische System (Abb. 18) steht in naher
Beziehung zum hexagonalen System und unterscheidet sich von diesem
nur dadurch, daB die Zahligkeit der Hauptachse n = 3 (statt n = 6)
betragt.

Abb. 17. Abb. 18.
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5. Das rhombische System (Abb. 19). Die drei kristallographischen
Achsen dieses Systems stehen aufeinander senkrecht, sind aber alle von
verschiedener Linge (¢ == b == ¢, a & ¢).

6. Das monokline System (Abb. 20) hat drei Kristallachsen verschie-
dener Linge (@ &= b &= ¢, @ = ¢); zwei von ihnen stehen aufeinander
senkrecht, die dritte bildet einen von 90° abweichenden Winkel mit ihnen.

7. Das trikline System (Abb.21) ist dasjenige Kristallsystem mit
der geringsten Symmetrie, es besitzt weder eine Symmetrieebene noch

Abb. 19. Abb. 20. Abb. 21.

eine Symmetrieachse. Als kristallographische Achsen dienen drei
Achsen von verschiedener Linge, die sich alle unter von 90° verschie-
denen Winkeln schneiden. :

Das Zustandsdiagramm des Wassers. Zwischen den drei Phasen
eines Stoffes, der festen, der fliissigen und der gasformigen Phase be-
stehen gewisse Beziehungen. AuBere Einfliisse bewirken eine Umwand-
lung der Phasen ineinander. Durch Temperaturerhohung laBt sich
ein fester Stoff zum Schmelzen bringen, also in eine Fliissigkeit ver-
wandeln und diese 1d8t sich durch weitere Steigerung der Temperatur
verdampfen. Umgekehrt kann man durch Temperaturerniedrigung
jedes Gas verfliissigen und schlieBlich in den festen Zustand iiber-
fithren. Auch durch Druckinderungen kénnen Phasenumwandlungen
erfolgen. Die Beziehungen der drei Phasen eines Stoffes zueinander
iibersiecht man sehr gut auf Grund eines Zustandsdiagramms, wie es
die Abb. 22 fiir den Fall des Wassers darstellt. Die drei Kurven, die
die Phasen trennen, sind die Dampfdruckkurve des Wassers (T —A4),
die Dampfdruckkurve des Eises (7 —B) und die Schmelzkurve des
Eises (T— C). Innerhalb eines jeden Gebietes, z. B. im Punkt D des Ge-
bietes (0 — T — A) ist nur eine Phase bestindig, auf jeder Kurve sind
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zwei Phasen nebeneinander bestdndig, auf der Kurve (7' —A4) also
Wasser neben Wasserdampf. Im Punkt 7', dem sog. ,,Tripelpunkt,
kénnen alle drei Phasen nebenein-

? ander vorliegen. Unser System Was-
3| ¢ ser moge sich in einem bestimmten
‘g Zustand befinden. etwa im Zustand
g des Punktes D. Lassen wir den
] Wasser Druck unveréindert und erniedrigen

£is wir die Temperatur, so iiberschrei-

ten wir dabei die Kurve C T, das

Wasser wandelt sich in Eis um.

Halten wir — wieder vom Punkt D

Wasserdampf  gyusgehend — dagegen die Tempe-

ratur konstant und vermindern

lemperater den herrschenden Druck, so pas-

Abb. 22. Zustandsdiagramm des Wassers. sieren wir die Kurve A7 und das

Wasser verdampft. Mit Hilfe des

Zustandsdiagramms lassen sich also die Folgen einer Druck- oder
Temperaturinderung eines Systems voraussehen.

W
14007 °C

2. Die elementaren Bestandteile des Wassers. Ozon.
Wasserstoffsuperoxyd.

a) Der Wasserstoff.

Darstellung. Unter den Methoden zur Darstellung des Wasserstoff-
gases kommt dem bereits besprochenen Verfahren, der Elektrolyse des
Wassers, nicht nur im Laboratorium, sondern auch in der Technik
Bedeutung zu. Bei der Wasserelektrolyse erhilt man besonders reinen
Wasserstoff. Ein zweites gro8technisches Verfahren benutzt eine
Reaktion zwischen Wasserdampf und glithenden Kohlen. Leitet man
namlich einen Wasserdampfstrom iiber erhitzten Kohlenstoff, so ver-
bindet sich der Kohlenstoff mit dem Sauerstoff des Wassers und der
Wasserstoff des Wassers wird frei. Allerdings ist das Reaktionsgas
kein reiner Wasserstoff, sondern ein Gemisch aus Wasserstoff und einem
zweiten Gas, der Kohlenstoff-Sauerstoff-Verbindung. Je nach dem
angewandten Mengenverhiltnis von Kohlenstoff zu Wasser kann dabei
eine sauerstoffirmere oder eine sauerstoffreichere Verbindung entstehen.
Die erste, deren Molekiil aus einem Atom Kohlenstoff und einem Atom
Sauerstoff aufgebaut ist, heilt Kohlenmonoxyd, die andere, in der
1 Kohlenstoffatom mit 2 Sauerstoffatomen verbunden ist, heiBt Kohlen-
dioxyd. Das Symbol des Kohlenstoffs ist C, dem Kohlenmonoxyd und
dem Kohlendioxyd kommen also die Formeln CO bzw. CO, zu. Die
moglichen Reaktionen, die beide unter Energiezufuhr verlaufen, lassen
sich folgendermafBien formulieren:

a) Wasserdampf + viel Kohle = Wasserstoffgas 4 Kohlenmonoxydgas
H,0+C=H, +CO — @,
b) Wasserdampf + wenig Kohle — Wasserstoffgas 4 Kohlendioxydgas
2H,0 + C =2H, + 00, — @,.
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Mit @, und @, bezeichnen wir die Wirmetsnungen der Reaktionen,
d. h. die Energiemengen, die man zufiithren muf}, damit je ein Grammol
der Reaktionsteilnehmer miteinander sich umsetzen. Nach dieser
Methode wird also zunichst ein Gasgemisch gewonnen. Wie liBt sich
daraus der Wasserstoff isolieren? Das ist relativ einfach, wenn die
Reaktion nach der unter b) formulierten Gleichung verlaufen ist; dann
leitet man das Gasgemisch durch Wasser; in Wasser wird — besonders
unter Druck — das Kohlendioxydgas gel6st, nicht aber das Wasserstoffgas.
Ist hingegen Kohlenmonoxyd bei der Umsetzung zwischen Wasser-
dampf und Kohlenstoff entstanden, so muB man anders verfahren;
" das Kohlenmonoxyd 16st sich ndmlich nicht in Wasser. In diesem Fall
filhrt man das Kohlenmonoxyd zunichst®in Kohlendioxyd iiber, das
erfolgt durch Behandlung mit Wasserdampf, entsprechend der Gleichung :

c) CO + H0 = CO, + H, +&;.

Wegen der positiven Warmeténung (-4-@;) verliuft diese Reaktion c)
auf Grund des Le CraTELIERschen Prinzips bei niedrigen Temperaturen
von links nach rechts, bei hohen Temperaturen dagegen von rechts
nach links. Um das Kohlenoxyd méglichst quantitativ in Kohlendioxyd
umzuwandeln, mul man daher bei mdéglichst niedrigen Temperaturen
(etwa 500° C) arbeiten und die Reaktionsgeschwindigkeit, die bei dieser
Temperatur noch klein ist, durch’ Verwendung eines Katalysators
(Eisenoxyd) erhohen. Das nun vorliegende Gemisch der
Gase Wasserstoff und Kohlendioxyd kann, wie oben be-
schrieben, getrennt werden.
Eine dritte Methode zur Darstellung von Wasserstoff, AR
die aber in der Technik nicht angewandt wird, beruht ,~ )
auf der Einwirkung unedler Metalle wie Magnesium und |
Calcium auf Wasser. Ahnlich dem Kohlenstoff vereinigt | :
sich das unedle Metall mit dem Sauerstoff des Wassers :
anter Bildung eines Metalloxyds und unter Entwicklung | [~w/ =
von Wasserstoffgas. Fiir den Fall des Calciums (Ca) sei / | | ¢
die Reaktion formuliert: \ |
Ca + H,0 = (a0 + H,. N1
Einige andere unedle Metalle, wie Eisen und Zink, rea- / || \
gieren zwar nicht mit Wasser, aber mit saurem Wasser, | || |
sog. Sduren, unter Wasserstoffentwicklung. Nach dieser \ |
Methode stellt man sich im Laboratorium bequem kleinere /Y
Mengen Wasserstoff her; man benutzt dazu den abgebil- Abb. 23.
deten Apparat, einen Kippschen Gasentwickler. In der 53’;:;’2&’
mittleren der drei Kugeln befindet sich das Metall, die obere
und untere Kugel enthalten die Saure. Offnet man den Hahn der mittleren
Kugel, so steigt die Sdure in die mittlere Kugel hinein, kommt mit dem
Metall ‘in. Beriihrung und entwickelt Wasserstoff. Schlieft man den
Hahn, so wird durch die zunéichst noch” fortdauernde Gasentwicklung
die Sdure aus der mittleren Kugel wieder verdréingt und die Gasentwick-
lung kommt zum Stillstand. Man ist also in der Lage, jederzeit die
Wasserstoffentwicklung stattfinden und wieder aufhéren zu lassen.

A
N
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Physikalische Eigensehaften.

Atomgewicht . . . . . . . H =1,0081
Molekulargewicht . . . . . H,=2,0162
Dichte . . . . . . . . .. d'=0,0695
(Dichte der Luft d=1)
Schmelzpunkt . . . . . . —257,3°C
Siedepunkt . . . . . . . . —252,8°C
Kritische Temperatur . . . —239,9°C
Kritischer Druck . . . . . 12,8 at

Freier Wasserstoff ist ein farbloses und geruchloses Gas; es ver-
brennt mit schwach bliulicher Flamme; es ist das leichteste Gas, das
wir kennen. Der Wasserstoff besitzt auf Grund seines geringen Molekular-
gewichts und seiner hohen Beweglichkeit ein sehr groBes Diffusions-
vermégen; daher dringt er durch die Poren von Tonrohren schnell
hindurch, selbst durch einen Gummischlauch diffundiert der Wasser-
stoff.

Sein Schmelzpunkt liegt bei —257,3°, sein Siedepunkt bei —252,8°;
der Temperaturbereich, innerhalb dessen der Wasserstoff bei Atmo-
sphirendruck fliissig ist, umfaBt also nur etwa 5 Celsiusgrade. Die
Léslichkeit in Wasser ist duBlerst gering.

~ Chemische Eigenschaften. Das chemische Verhalten des Wasserstoffs
wird vollig bestimmt durch seine Neigung, sich mit Sauerstoff zu Wasser
zu vereinigen. Wasserstoff reagiert nicht nur mit elementaren Sauerstoff,
wie bereits besprochen wurde, gemafi der Gleichung:
2H, + 0, =2H,0 + ¢,
sondern er kann auch einer groflen Zahl von sauerstoffhaltigen Ver-
bindungen, besonders von Metalloxyden, den Sauerstoff entziehen. Leitet
man z. B. iiber erhitztes Kupferoxyd einen Strom von Wasserstoff, so
entsteht Kupfer und Wasser:
CuO + H, - Cu + H,0
Kupferoxyd + Wasserstoff —> Kupfer + Wasser,

das Wasser schligt sich an den kilteren Teilen der Apparatur nieder,
die Umwandlung des Kupferoxydes im Kupfer erkennt man an der Farb-
anderung der Substanz von Schwarz nach Rot. '
Analog verhilt sich Eisenoxyd gegeniiber Wasserstofi:
Fe,0, + 3H, - 2Fe + 3H,0
Eisenoxyd - Wasserstoff — Eisen -+ Wasser.

Man nennt diesen Vorgang und alle dhnlichen, bei- denen einer Sauer-
stoffverbindung der Sauerstoif mit Hilfe von Wasserstoff entzogen wird,
eine Reduktion. Die erwihnten Metalloxyde werden zum Metall reduziert.

Mit einigen Elementen, z. B. dem Kohlenstoff und dem Stickstoff,
verbindet sich der Wasserstoff. Diese Art der Vereinigung des Wasser-
stoffs mit Elementen oder Verbindungen — also ohne Entzug von
Sauerstoff — bezeichnet man als Hydrierung. Die Hydrierung des
Kohlenstoffs, die sog. Kohlehydrierung, ist ein iiberaus wichtiger und
groftechnisch angewandter ProzeB, der synthetisches Benzin liefert.
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Vorkommen und Verwendung. Wasserstoff kommt in der Natur
in elementarer Form nicht vor, sondern nur in seinen Verbindungen,
im Wasser, im Erdél, einer Verbindung zwischen Wasserstoff und
Kohlenstoff, sowie in fast allen organischen Substanzen, in denen er
ebenfalls an Kohlenstoff gebunden ist.

Man verwendet den Wasserstoff wegen seines geringen spezifischen
Gewichtes zur Fiillung der Luftschiffe und Ballone. In der chemischen
Technik benutzt man ihn in riesigen Mengen zu Hydrierungen. Neben
der bereits erwihnten Kohlehydrierung sei hier noch auf die Hydrierung
fliissiger Fette, die sog. Fetthartung, hingewiesen: einige Ole haben die
Eigenschaft, sich unter Aufnahme von Wasserstoff in feste Fette, die
fiir den menschlichen GenuB geeigneter sind, umzuwandeln. Ferner
werden auflerordentlich grofle Mengen Wasserstoff bei der Ammoniak-
synthese, der Herstellung kiinstlicher Diingemittel benstigt. Schlieflich
sei noch die Verwendung des Wasserstoffs zu Reduktionszwecken ge-
nannt.

b) Der Sauerstoff.

Darstellung. Der Sauerstoff kann, wie bereits besprochen, aus dem
Wasser auf elektrolytischem Wege gewonnen werden. Die Wasser-
elektrolyse wird auch in der Technik zur Sauerstoffdarstellung an-
gewandt. Das technisch wichtigste Darstellungsverfahren ist die
fraktionierte Destillation der verflissigten Luft. Die Luft stellt ein
Gasgemisch dar, in dem der Sauerstoff zu c21% vorhanden ist. Kiihlt
man die Luft auf etwa —200° C ab, so geht sie in den fliissigen Zustand
iiber!. Jetzt erh6ht man langsam wieder die Temperatur, dann wird
der Bestandteil der Luft, der den niedrigsten Siedepunkt besitzt, zu-
nichst abdestillieren; das ist der Hauptbestandteil der Luft, der Stick-
stoff, der bei —195° C siedet. Der Sauerstoff, dessen Siedepunkt bei
—183° C liegt, wird also hinterbleiben.

GroBle Mengen von Sauerstoff werden tdglich von den Pflanzen
erzeugt, und zwar bei dem sog. Assimilationsvorgang des in der Luft
vorhandenen Kohlendioxyds (CO,) durch die griinen Pflanzen. Es
handelt sich dabei um eine Reaktion, die nur unter Einwirkung des
Lichtes erfolgt, um eine ,,photochémische“ Reaktion.

Man kennt eine Reihe von Sauerstoffverbindungen, welche beim
Erhitzen ihren Sauerstoff abgeben. Zum thermischen Zerfall neigen
besonders die Oxyde der edleren Metalle, z. B. das rote Quecksilber-

1 Die Erzeugung derart tiefer Temperaturen gelingt mit einer LinpEschen
Kiltemaschine, deren Prinzip- auf der Anwendung des Joule-Thomson-Effektes
beruht. Wenn man ein Gas stark komprimiert, so daBl die einzelnen Gasmolekiile
einander sehr genihert sind, und wenn man dieses Gas plotzlich expandiert, z. B.
dadurch, daB man es durch eine feine Offnung in einen Raum niedrigen Druckes
stromen 14Bt, so erfolgt hierbei eine Abkiihlung des Gases. Bei der Expansion
ist eine Arbeit gegen die Anziehungskrifte der Molekiile zu leisten; da wir von
aullen keine Energie zufithren, muB die zur Arbeitsleistung notwendige Energie
von dem System selbst geliefert werden, d.h. das System kiihlt sich ab. Es ist
daher moglich, durch wiederholtes Komprimieren und Expandieren eines Gases
zu immer tieferen Temperaturen zu gelangen und somit das Gas schlieflich zu
verfliissigen.
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oxyd (HgO), es zerfillt bei héheren Temperaturen in metallisches
Quecksilber und in Sauerstoff, der als Gas entweicht:

2 HgO — 2 Hg + O,.

Hier mufl auch das Bariumsuperoxyd genannt werden, das bei hohen
Temperaturen (800° C) einen Teil seines Sauerstoffs abgibt und ihn
bei niedrigeren Temperaturen (500° C) aus der Luft wieder aufnimmt.
Wenn man also Bariumsuperoxyd abwechselnd auf 800° erhitzt und auf
500° abkiihlt, wobei man Luft dariiber leitet, so ist man in der Lage,
beljebig groBe Mengen Sauerstoff zu erzeugen. Dieses von BRIN. stam-
mende Verfahren der Sauerstoffdarstellung wurde friiher in der Technik
angewandt, ist aber jetzt durch die Methode der fraktionierten Destil-
lation der Luft véllig verdringt.
Physikalische Eigensehaften.

Atomgewicht . . . . . . . 0 =16,000
Molekulargewicht . . . . . 0, = 32,000
Dichte . . . . . . . . .. d=1,105
(Dichte der Luft d =1)

Schmelzpunkt . . . . . . —218°C
Siedepunkt . . . . . . . . —183°C
Kritische Temperatur . . . —118,8°C
Kritischer Druck . . . . . 49,7 at

Der Sauerstoff ist ein farbloses und geruchloses Gas, das nicht
brennt, aber die Verbrennung unterhilt. Der verfliissigte Sauerstoff
ist von bldulicher Farbe. Die Loslichkeit in Wasser ist gering, aber
doch groBer als die des Wasserstoffs in Wasser. In 100 ccm Wasser
16sen sich 4 ccm Sauerstoff bei 0° und 3 cem bei 20°, sofern iiber dem
Wasser ein Sauerstoffdruck von 1 at lastet. Ist der Sauerstoffdruck
geringer, so geht weniger Sauerstoff in Losung. Die Loslichkeit eines
Gases ist ndmlich direkt proportional dem Druck des Gases, eine Beob-
achtung, die als HEvRrysches Gesetz bekannt ist.

Chemisehe Eigenschaften. Der Sauerstoff ist ein aiflerordentlich
reaktionsfihiges, aktives Element, das mit zahlreichen anderen Elemen-
ten unmittelbar Verbindungen bildet. Diese Verbindungsbildung ver-
lauft teilweise sehr heftig, d. h. es werden grofe Energiemengen dabei
frei. Darauf wurde bereits bei der Knallgasexplosion hingewiesen.
AuBer dem Wasserstoff seien die Elemente Schwefel, Kohlenstoff,
Phosphor genannt als Stoffe, die. leicht mit Sauerstoff reagieren. Den
Vorgang der Vereinigung mit Sauerstoff nennt man Oxydation, die
entstandenen Produkte Oxyde. Der Wasserstoff wird zu Wasser oxy-
diert, der Schwefel zu Schwefeldioxyd, einem Gas, dessen Molekiile
aus 2 Atomen Sauerstoff und 1 Schwefelatom bestehen, das also als
SO, zu formulieren ist. Die Oxydation des Kohlenstoffs fithrt zum
Kohlendioxyd (CO,), die des Phosphors zum Phosphorpentoxyd (P,0;).

2H, + 0, = 2 H,0
S 4 0, = SO,
C 4+ 0, = CO,
4P + 50, = 2P,0;
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Das Schwefeldioxyd und das Kohlendioxyd sind bei Zimmertemperatur
Gase, das Phosphorpentoxyd ist ein fester Stoff. Die gebildeten Oxyde
des Schwefels, Kohlenstoffs und Phosphors losen sich in Wasser auf
und erteilen dem Wasser den Charakter einer sauren Flissigkeit. Die
charakteristischen Eigenschaften einer sauren Fliissigkeit sind der saure
Geschmack sowie das Verhalten gegen gewisse organische Farbstoffe.
So verdndert z. B. der blaue Farbstoff Lackmus in einer sauren Fliissig-
keit seine Farbe von Blau nach Rot.

Eine Reihe von Metallen 148t sich gleichfalls in einer Sauerstoff-
atmosphire bequem oxydieren; dazu gehoren das Eisen, Calcium,
Magnesium u. a. m. Thre Reaktionsprodukte, die Metalloxyde, sind zum
Teil ebenfalls in Wasser 16slich, erteilen aber dem Wasser — im Gegen-
satz zu den obengenannten Oxyden des Schwefels, Kohlenstoffs und
Phosphors — einen alkalischen Charakter. Das zeigt sich z. B. wieder
in ihrem Verhalten gegeniiber Lackmuslosung: eine rote Lackmuslésung
wird durch alkalisch reagierende Fliissigkeitel blau gefirbt.

Die besprochene Vereinigung des Eisens mit Sauerstoff unter Bildung
von Eisenoxyd findet nicht nur in einer reinen Sauerstoffatmosphére,
sondern auch in einer verdiinnten, wie sie die Luft darstellt, statt.
Allerdings ist die Reaktionsgeschwindigkeit der Oxydation durch den
Luftsauerstoff wesentlich herabgesetzt. - Dieser langsam verlaufende
Oxydationsproze3 ist als Rosten des Eisens bekannt.

Um Oxydationsprozesse handelt es sich auch bei allenVerbrennungen.
Die verbrennbaren Stoffe vereinigen sich mit dem Sauerstoff der Luft.
Entziindet man z. B. ein Stiick Phosphor, das sich in einem abgeschlos-
senen Luftvolumen befindet, mit einem gliithenden Draht, so verbrennt
der Phosphor. Die Feuerscheinung hért sofort auf, wenn der gesamte
in der Luft vorhandene Sauerstoff verbraucht ist, natiirlich unter der
Voraussetzung, daB die Menge des Phosphors in bezug auf den Sauerstoff
im UberschuB angewandt wurde. Da bei dieser Verbrennung keine
gasformigen Stoffe entstehen, muf eine Verminderung des Gasvolumens
eintreten. Aus der Volumenabnahme kann man dann die Menge des
in der Luft enthaltenen Sauerstoffs bestimmen. Man beobachtet, dal
das Gasvolumen um etwa ein Fiinftel abgenommen hat.

Das Atmen der Tiere und Menschen ist ein weiteres Beispiel fiir eine
Oxydation. ‘Beim Einatmen gelangt der Luftsauerstoff iiber die Lunge
ins Blut und reagiert dort mit den Nahrungsmitteln, die iiber den Magen
ebenfalls ins Blut. gelangen. Die Nahrungsmittel sind organische,
wasserstoff- und kohlenstoffhaltige Verbindungen; sie werden im Blut
oxydiert, der Wasserstoff zu Wasser, der Kohlenstoff zu Kohlendioxyd.
Das Kohlendioxydgas atmen wir wieder aus. Die bei dem Oxydations-
prozel freiwerdende Wirmeenergie ist die Ursache unserer Korper-
temperatur.

Yorkommen. Der Sauerstoff ist dasjenige Element, das auf der
Erdoberfliche am verbreitetsten ist. In freier Form kommt er in der
atmosphérischen Luft vor, und zwar — wie bereits erwéhnt — zu 21%.
In gebundener Form ist er ein Bestandteil zahlreicher Verbindungen,
wie z. B. des Wassers, der Oxyde und der meisten Gesteine.

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 3
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¢) Das Ozon.

Der Sauerstoff kann in einer zweiten, besonders aktiven Form
auftreten. Wihrend im gewdhnlichen Sauerstoffgas jedes Molekiil (O,)
aus 2 Sauerstoffatomen zusammengesetzt ist, konnen auch 3 Sauerstoff-
atome zu einem Molekiil (O;) zusammentreten. Diese Form oder Modi-
fikation des Sauerstoffs, die allerdings nicht sehr bestdndig ist, nennt
man Ozon.

Darstellung. Durch stille elektrische Entladungen in einer reinen
Sauerstoffatmosphire bildet sich zu einem gewissen Prozentsatz Ozon,
das man an seinem charakteristischen erfrischenden, aber etwas stechen-
den Geruch erkennt. Eine fiir die Darstellung von Ozon geeignete
Apparatur ist der Ozonisator von W. voN SIEMENS, der in der Abb. 24

x & gezeichnet ist. In ein weites
@é\ \3,55 Rohr, das zwei Zufithrungen
& besitzt, ist ein engeres Rohr

mittels eines Schliffes ein-
gesetzt. Beide Rohre sind auf
ihrer Aufllenseite mit einem
Sawarsiof Stanniolbelag versehen. Die
beiden Metallbelege sind iso-
liert voneinander mit der Se-
kundirseite eines Induktions-
apparates verbunden. Im
Innern des weiten Rohres, durch welches man den Sauerstoffstrom
leitet, finden also stille elektrische Entladungen statt. Aus dem Ab-
leitungsrohr strémt ein Ozon-Sauerstoff-Gemisch. Ferner entsteht etwas
Ozon, wenn man durch Sauerstoffgas elektrische Funken schlagen laft.
SchlieBlich 18t sich auch Ozon nachweisen in einer Sauerstoffatmo-
sphédre, die man mit ultraviolettem Licht bestrahlt hat. All diesen
Darstellungsverfahren ist die Tatsache gemeinsam, daf man dem Sauer-
stoffgas besondere Energien (elektrische Energie, Lichtenergie) zufithren
muB, damit das dreiatomige Molekiil des Ozons gebildet wird. Offenbar
stellt das Ozonmolekiil einen energiereicheren Zustand als das normale
zweiatomige Sauerstoffmolekiil dar, es gilt also:

30,+Q—>20,.
Physikalische Eigenschaften.

Induktionsapparat
Abb. 24, Ozonisator von SIEMENS,

Molekulargewicht . . . . . 0, =48
Dichte . . . . . . . . .. d= 1,65
(Dichte der Luft d = 1)
Schmelzpunkt . . . . . . —251,0°C
Siedepunkt . . . . . . .. —112,3°C

Das Ozon ist ein Gas von blauer Farbe, das gegeniiber Sauerstoff
durch seinen charakteristischen Geruch ausgezeichnet ist.

Chemische Eigenschaften. Das chemische Verhalten des Ozons wird
vollig bestimmt durch die Tatsache, dafl das O,-Molekiil einen energie-
reicheren Zustand als das O,-Molekiil darstellt. Es handelt sich beim
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Ozon also um ein instabiles System ; es hat grole Neigung, unter Energie-
abgabe in den stabilen Zustand der O,-Molekel iiberzugehen. Die Spal-
tung des Ozonmolekiils hat man sich nun so vorzustellen, daf3 zunichst
ein O,-Molekiil und ein Sauerstoffatom entsteht. In einer zweiten Phase
der Reaktion lagern sich dann 2 Sauerstoffatome zu 1 Sauerstoffmolekiil
zusammen :

(1) 03> 0,+0 + ¢,

(2) O+0—>0,+gq,.
Insgesamt ergibt sich also:

(3) 20,>20,+20—>30,+ Q.

Der in den Gleichungen (1) bis (3) beschriebene Zerfall des Ozons, der
bei Ozon-Sauerstoff-Gemischen kleiner Ozonkonzentration bei Zimmer-
temperatur nur langsam stattfindet, erfolgt bei erhohter Temperatur
(200° C) wegen der Steigerung der Reaktionsgeschwindigkeit fast
momentan. In reinem, konzentriertem Zustand explodiert gasformiges
und fliissiges Ozon sehr leicht. Auf der ersten Teilreaktion beruht die
stark oxydierende Wirkung des Ozons. Jenes zunichst gebildete Sauer-
stoffatom ist sehr unbestindig und kann natiirlich, statt mit einem
zweiten Sauerstoffatom zu einem O,-Molekiil zusammenzutreten, auch
mit anderen leicht oxydierbaren Substanzen reagieren. So wird z. B.
metallisches Silber, das mit gewoéhnlichem Sauerstoff nicht reagiert,
durch Ozon oxydiert; es entsteht schwarzgefirbtes Silberoxyd nach
der Gleichung:
0, + 2Ag > 0, + O + 2 Ag — O, + Ag,0.

Ebenso kann man metallisches Quecksilber mit Ozon zu rotem Queck-
silberoxyd oxydieren:

Hg + 0, - HgO + 0,.
Leitet man ein Ozon-Sauerstoff-Gemisch durch eine Lackmuslésung,
so wird der Farbstoff infolge Oxydation entfirbt, was mit Sauerstoff
allein nicht eintritt.

Eine Substanz, die sich leicht oxydieren 148t, ist Kaliumjodid (KJ).
Man benutzt sie daher vielfach als Reagens auf Oxydationsmittel, d. h.
auf solche Stoffe, die andere Substanzen oxydieren kénnen. Das O,-Mole-
kiil ist kein sehr starkes Oxydationsmittel, es reagiert nicht mit wifBriger
Kaliumjodidlosung. Beim Einleiten von Ozon in eine Kaliumjodid-
lésung hingegen beobachtet man eine Reaktion: es fallt ein brauner
Niederschlag von Jod aus. Bei gleichzeitiger Anwesenheit von Kalium-
jodidlosung und Stirke beobachtet man eine intensive Blaufirbung der
Losung.

Kautschuk wird von Ozon ebenfalls oxydiert. Ein Gummischlauch,
durch den man einige Minuten lang Ozon leitet, wird infolge Oxydation
briichig und zerstort.

d) Das Wasserstoffsuperoxyd.

Wasserstoffgas und Sauerstoffgas treten nicht nur zu der Verbindung
Wasser zusammen, sondern sie kdnnen auch eine zweite Verbindung,

g%
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das Wasserstoffsuperoxyd, bilden. Das Wassermolekiil, H,O, enthilt
2 Atome Wasserstoff und 1 Atom Sauerstoff; das Molekiil des Wasser-
stoffsuperoxyds hat die Formel H,0,, es setzt sich also aus 2 Atomen
Wasserstoff und 2 Atomen Sauerstoff zusammen. Das scheint zunéichst
im Widerspruch zu dem DavrToNschen Gesetz von den konstanten
Proportionen zu stehen. Dieses Gesetz sagte aus: Bei der Bildung einer
Verbindung vereinigen sich die Elemente, die die Verbindung aufbauen,
nicht in jedem beliebigen Mengenverhiltnis; die gebildete Verbindung
enthilt die Elemente stets in demselben Gewichtsverhiltnis. Jetzt
erscheint in gewisser Hinsicht eine Erweiterung des Gesetzes von den
konstanten Proportionen erforderlich; sie fiihrt zu dem Gesetz von
den multiplen Proportionen, das ebenfalls von DavToN ausgesprochen
ist: Wenn zwei oder mehr Elemente mehrere Verbindungen zu bilden
vermdgen, so stehen in diesen Verbindungen die Gewichtsmengen eines
der Elemente, die sich mit derselben Menge des anderen Elementes
verbinden, im Verhédltnis einfacher ganzer Zahlen. Prifen wir die
Richtigkeit der Behauptung am Fall des Wassers und des Wasserstoff-
superoxyds! Im Wasser sind 16 g Sauerstoff mit 2,016 g Wasserstoff
verbunden, im Wasserstoffsuperoxyd kommen auf 2,016 g Wasserstoff
32 g Sauerstoff, d. h. auf dieselbe Wasserstoffmenge kommt die doppelte
Menge Sauerstoff.

Darstellung. Das Wasserstoffsuperoxyd ist das erste Reaktions. .
produkt des Sauerstoffs mit dem Wasserstoff, es bildet sich u.a. in
der Knallgasflamme. Allerdings ist das Wasserstoffsuperoxyd bei den
hohen, in der Knallgasflamme vorliegenden Temperaturen nicht be-
standig und zerfillt bald nach seiner Bildung. Will man H,O, auf
diese Weise gewinnen, so mul man dafiir sorgen, daB die Reaktions-
produkte moglichst schnell auf tiefe Temperaturen gebracht werden;
das erreicht man dadurch, daB man die Gebliseflamme auf ein Stiick
Eis brennen liBt. In dem Schmelzwasser des Eises 1iBt sich dann
Wasserstoffsuperoxyd nachweisen.

Eine andere Darstellung geht von einem Gemisch von 3 Vol.-%
Sauerstoff und 97 Vol.-% Wasserstoff aus. Wenn man dieses Gas-
gemisch unter starker Kiihlung einer stillen elektrischen Ladung aus-
setzt, so entsteht Wasserstoffsuperoxyd.

Auch elektrolytisch entwickelter Wasserstoff, sog. Wasserstoff ,,in
statu nascendi‘, vereinigt sich unter geeigneten Versuchsbedingungen
mit zugeleitetem molekularen Sauerstoff zu Wasserstoffsuperoxyd.

Diese drei Verfahren sind dadurch gekennzeichnet, dal man auf
irgendeine Weise besonders aktiven Wasserstoff, nimlich atomaren
Wasserstoff, erzeugt — der molekulare Wasserstoff spaltet sich bei
Zufithrung sehr groBer Energie zu einem Teil in Wasserstoffatome,
und bei der Elektrolyse entstehen zunichst ebenfalls Wasserstoffatome.
Dieser atomare Wasserstoff ist fiir die Bildung des Wasserstoffsuper-
oxyds maBgebend.

GroBere Mengen H,0, gewinnt man aus Abkémmlingen des Wasser-
stoffsuperoxyds, die bequem darzustellen sind. Zu solchen Stoffen gehort
vor allem das bereits erwihnte Bariumsuperoxyd, eine Verbindung, die
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2 Atome Sauerstoff und 1 Atom Barium (Ba) enthilt, und die durch
Oxydation des Bariummetalls bei einer Temperatur von 500° entsteht.
Versetzt man nun unter Eiskithlung Bariumsuperoxyd mit Schwefel-
siure, die die Formel H,SO, besitzt, so findet eine Umsetzung statt,
es entsteht schwefelsaures Barium und Wasserstoffsuperoxyd:

BaO, + H,S0, - BaSO, + H,0,.
Das schwefelsaure Barium ist in Wasser auflerordentlich unloslich, es
setzt sich zu Boden und die iiberstehende Fliissigkeit ist eine reine

wiBrige Losung von Wasserstoffsuperoxyd.
Physikalische Eigenschatten.

Molekulargewicht . . . H,0,=34,016
Schmelzpunkt . . . . . —17°C
Siedepunkt . . . . . . 80° C bei 47 mm Druck
Spezifisches Gewicht . . 1,463 bei 0°

(spez. Gew. des Wassers = 1)

Das Wasserstoffsuperoxyd ist bei Zimmertemperatur und Atmo-
sphirendruck eine wasserklare Fliissigkeit, es ist dichter als Wasser
und weniger fliichtig als Wasser. Der in der Tabelle angegebene Siede-
punkt ist bei stark vermindertem Druck gemessen; bei Atmosphiren-
druck kann der Siedepunkt nicht bestimmt werden, da das Wasser-
stoffsuperoxyd sich zersetzt, bevor man den Siedepunkt erreicht hat.

Wasserstoffsuperoxyd ist mit Wasser in jedem Verhiltnis mischbar.
Auf Grund der obigen physikalischen Daten ist es moglich, das Wasser-
stoffsuperoxyd, das bei allen Darstellungsverfahren in verdiinnter
wilriger Losung anféllt, durch Abdestillieren desWasserszu konzentrieren.

Chemische FEigenschaften. Das Wasserstoffsuperoxyd ist in seinem
chemischen Verhalten dem Ozon &dhnlich, es zerfillt ganz analog unter
Bildung von atomaren Sauerstoff als Zwischenprodukt:

2 H,0, > 2H,0 +20 > 2H,0 + 0, + Q.

Dieser Zerfall wird durch Erhitzen beschleunigt und auch dadurch, da
man der Loésung laugige Beschaffenheit — z. B. durch Zugabe von
Soda — erteilt. Bei Zimmertemperatur ist die Zerfallsgeschwindigkeit
recht klein, die Reaktion verlduft sehr langsam, sie 148t sich aber durch
Katalysatoren, wie metallisches Platin, Braunstein, Staubteilchen, rauhe
Stellen einer Glaswand, beschleunigen. Durch ein paar kleine Reagens-
versuche kann man einen tieferen Einblick in das Wesen des kata-
lytischen Vorgangs gewinnen. Taucht man némlich ein kompaktes
Stiick Platin, etwa ein Platinblech, in eine wilrige Wasserstoffsuper-
oxydlésung, so beobachtet man, wie Sauerstoffblasen am Platinblech
sich bilden und dann in der Losung aufsteigen. Gibt man in einem
zweiten Versuch zu einer gleich konzentrierten Wasserstoffsuperoxyd-
l6sung ein kleines Volumen einer sog. ,,kolloiden‘‘ Platinlésung! hinzu,

. 1 Eine kolloide Platinlgsung ist eine .wiBrige Losung, in der sich geringe
Mengen metallischen Pldtins in duBerst feiner Verteilung befinden. Das metal-
lische Platin ist so weitgehend aufgeteilt, daB es sich nicht absetzt. Uber das
Wesen und die Herstellung derartiger kolloider Losungen vgl. S. 362.
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so erfolgt sofort eine stiirmische Sauerstoffentwicklung, es steigen
unvergleichlich mehr Gasblasen auf als beim ersten Versuch, obwohl
rein gewichtsméaflig beim zweiten Versuch noch nicht einmal 1% der
Platinmenge des ersten Versuches verwendet wurde. Wie ist der Unter-
schied zu erkliren? Die kolloide Platinlésung enthélt Platin in einer
besonders feinen Verteilung. Diese feine Verteilung schafft eine sehr
groBe Platinoberfliche. An der Oberfliche des Platins findet nun die
Zersetzung des Wasserstoffsuperoxyds statt; je grofer also die Ober-
fliche ist, um so lebhafter wird der Zerfall sein.

Versetzt man Wasserstoffsuperoxyd mit ein paar Tropfen Blut, so
tritt ebenfalls eine stiirmische Sauerstoffentwicklung ein. .In der Blut-
fliissigkeit — das gleiche gilt auch fiir andere tierische und pflanzliche
Fliissigkeiten, z. B. Speichel und Milch — kommen Stoffe vor, die be-
ziiglich des Wasserstoffsuperoxydzerfalls katalytisch wirksam sind.
Diese organischen Katalysatoren nennt man ,,Katalasen®.

Man kann die Wirksamkeit von Katalysatoren herabsetzen und
auch vollig vernichten dadurch, dal man sie mit gewissen Stoffen
zusammenbringt. Solche Katalysatoren-,,Gifte” sind z. B. Cyankali,
Schwefelwasserstoff, Schwefelkohlenstoff. Sie besetzen die aktiven
Stellen des Katalysators und verhindern so, dall der reagierende Stoff
an die Katalysatoroberfliche gelangt..

Aus der Gleichung der Zerfallsreaktion, bei der atomarer Sauerstoff
als Zwischenprodukt auftritt, folgt, dall das Wasserstoffsuperoxyd ein
Oxydationsmittel ist. Ein Teil der beim Ozon besprochenen Oxydationen
laBt sich auch mit Wasserstoffsuperoxyd ausfithren. So lassen sich
einige organische Farbstoffe durch H,0, oxydieren und dadurch ent-
firben; dunkle Haare konnen durch Oxydation mittels Wasserstoff-
superoxyd gebleicht werden. Weiter scheidet Wasserstoffsuperoxyd
aus einer angesduerten Kaliumjodlésung Jod aus.

Ein charakteristisches Reagens auf H,0, ist Titanschwefelsiure, eine
Lésung von Titandioxyd (TiO,) in Schwefelsdure, eine farblose Fliissig-
keit. Versetzt man die Titanschwefelsiure mit Wasserstoffsuperoxyd,
so farbt sich die Losung intensiv gelb bis braun, da das Titandioxyd
durch H,0, zu Titantrioxyd (TiO;) oxydiert wird nach der Gleichung:

TiO, + H,0, = TiO,; 4+ H,0 (in schwefelsaurer Losung).
farblos gelb

Wasserstoffsuperoxyd kann auch als Reduktionsmittel wirken,
d. h. es kann sauerstoffhaltigen Verbindungen den Sauerstoff entziehen.
Als Beispiel hierfiir sei Quecksilberoxyd (HgO) angefiihrt, es wird —
namentlich bei laugiger Beschaffenheit der Losung — zu metallischem
Quecksilber reduziert:

HgO + H,0, » Hg + 0, - H,0.

Vorkommen und Verwendung. Wasserstoffsuperoxyd liBt sich in
geringen Mengen im Regen und Schnee nachweisen; es ist offensichtlich
in der Atmosphére aus Wasser und Sauerstoff durch Einwirkung ultra-
violetter Strahlen entstanden. Wasserstoffsuperoxyd verwendet man
als Mundspiilwasser, als Antisepticum, zum Bleichen, also in Fillen,
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wo man seine Eigenschaft als Oxydationsmittel und Bakterienvernichter
ausnutzt.

Wasserstoffsuperoxyd kommt in den Handel als 3- und 30proz.
walrige Losung, letztere unter dem Namen ,,Perhydrol*.

e) Wirmeténung und chemische Affinitit.

Bei vielen der bisher betrachteten Reaktionen konnte man beob-
achten, daf} ihr Ablauf von irgendwelchen Temperaturverinderungen
begleitet ist, daB bei ihnen Wérme frei wird, die dann der Umgebung
zugefithrt wird. Eine solche Reaktion war z. B. die Bildung von Wasser
aus den Elementen oder die Darstellung von Schwefeleisen aus Eisen
und Schwefel. Demgemil hatten wir die Gleichungen formuliert:

2 H, + 0, = 2 H,0 + Energie
Fe 4+ S = FeS + Energie.

Ganz allgemein konnen diese Reaktionen durch die folgende Gleichung
beschrieben werden: A+ B=AB1Q,

d. h. die beiden Komponenten 4 und B bilden die Verbindung 4B,
wobei eine Energieabgabe — ausgedriickt durch den Buchstaben @ —
an die Umgebung stattfindet. Man sagt, diese Reaktionen verliefen
unter ,,positiver Warmeténung®, oder man sagt, die Reaktionen seien
»exotherm“. Das Reaktionsprodukt AB nennt man dann auch eine
exotherme Verbindung.

Ein zweiter Typ von Reaktionen 148t sich dadurch charakterisieren,
daB man den Ausgangsstoffen Wirme zufiihren muB, damit sich das
Reaktionsprodukt bilden kann. Das trifft z. B. fiir gewisse Stickstoff-
Sauerstoff-Verbindungen zu. Sie lassen sich durch die folgende all-
gemeine Gleichung beschreiben:

C + D + Energie = CD
C+D=CD—@Q.

Derartige Reaktionen bezeichnet man als ,,endotherm‘ und das Re-
aktionsprodukt CD als endotherme Verbindung.

Nun hat man sich nicht damit begniigt, fiir jede Reaktion fest-
zustellen, ob sie exotherm oder endotherm ist, sondern man hat sich
bemiiht, die jeweils freiwerdende oder hineingesteckte Wirmemenge
zahlenmiBig festzulegen. Man hat daher die zu untersuchende Reaktion
in einem Thermostaten stattfinden lassen und die in Freiheit gesetzte
Warmemenge dadurch gemessen, dal man mit ihr eine bestimmte
Menge Wasser erwirmt. Die so ermittelte Reaktionswérme ist natiirlich
von den Mengen der Ausgangsstoffe abhingig, und zwar besteht eine
direkte Proportionalitit zwischen den Mengen und der gemessenen
Wiarme. Entsprechend den Reaktionsgleichungen bezieht man die
Reaktionswidrme stets auf 1 Mol der reagierenden Stoffe. Wenn wir
also schreiben:

(1) 2H, + 0, = 2 H,0 -+ 136.6 keal,

oder:
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so bedeutet das, daB bei der Vereinigung von 4,031 g Wasserstoff mit
32 g Sauerstoff eine Warmemenge von 136,6 groBen Calorien frei wird.

Es soll nun die Frage untersucht werden: Wie ist es zu erkliren,
daB die chemischen Reaktionen von Energieinderungen begleitet sind?
Welches ist die Ursache der Warmetonung einer Reaktion? Nach dem
Gesetlz von der Erhaltung der Energie, das von ROBERT MAYER auf-
gestellt ist und das besagt, daB die Energie eines abgeschlossenen
Systems bei irgendwelchen Vorgéingen innerhalb des Systems ihren
Gesamtbetrag nicht dndert, kann die Reaktionswidrme nur als Differenz
zweier Energiemengen aufgefaBt werden, sie ist gleich dem Gesamt-
energiegehalt der Ausgangsstoffe, vermindert um den Energiegehalt
der Reaktionsstoffe. DemgemifB ist das Knallgasgemisch ein energie-
reicheres System als das System ,,Wasser. Endotherme Verbindungen
sind dagegen energiereicher als das Gemisch der Komponenten.

Wir wollen jetzt die energetischen Verhiltnisse bei den beiden
Wasserstoff-Sauerstoff-Verbindungen, dem Wasser und dem Wasser-
stoffsuperoxyd, betrachten und vergleichen. Welches der beiden Oxyde
des Wasserstoffs ist das energiereichere? Die Wirmetonung, die bei
der Bildung von Wasser aus den Elementen auftritt, entnehmen wir
der obigen Gleichung (1), die Bildungswirme, bezogen auf 1 Mol Wasser,
hat den Wert 68,3 kcal. Es miiite also noch die Bildungswirme von
Wasserstoffsuperoxyd ermittelt werden. Diese Warmemenge 148t sich
jedoch nicht experimentell bestimmen. Vielmehr mufl man dazu einen
Umweg einschlagen. Man miflt die Warme, die bei der Zersetzung von
Wasserstoffsuperoxyd frei wird, entsprechend der Gleichung:

2 H,0, = 2 H,0 + O, + Q.
Man findet fiir @ den Wert 47,0 kcal. Wir kehren jetzt die Zerfalls-
gleichung um, indem wir uns vorstellen, daB wir aus Wasser und Sauer-
stoff Wasserstoffsuperoxyd herstellen, und erhalten dann:
(2) 2 H,0 + Oy = 2 H,0, — 47 kcal.
Das in dieser Gleichung auftretende Wasser muf3 noch durch die Ele-
mente ersetzt werden. Das erreicht man, indem man Gleichung (1)
und (2) addiert:
1) 2 H, + 0, = 2 H,0 -+ 136,6 keal
@) 2H,0 + 0, = 2 H,0, — 47,0 keal
1)+ (@)  2H,+20, + 2H,0 = 2 H,0 + 2 H,0, + 89,6 kcal.

Auf beiden Seiten dieser Gleichung treten je 2 Molekiile Wasser auf;
wir kénnen sie streichen, ohne die Energieverhiltnisse zu dndern, und
erhalten:

(3) 2 H, 420, = 2 H,0, + 89,6 keal.

Die Bildungswirme des Wasserstoffsuperoxyds, bezogen auf 1 Mol
H,0,, hat also einen Wert von 44,8 kcal, einen Wert, der wesentlich
kleiner ist als der des Wassers (68,3 kcal), d. h. das Wasserstoffsuper-
oxyd ist gegeniiber Wasser die energiereichere Verbindung. Bei der
Besprechung der Darstellungsmethoden des Wasserstoffsuperoxyds war
darauf hingewiesen worden, daB sich in der Knallgasflamme primér
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H,0, bildet, und daB erst in einer zweiten Reaktion das Wasserstoff-
superoxyd in Wasser und Sauerstoff zerfillt. Aus dem energiereichsten
System, der Knallgasmischung, entsteht also zunichst das Wasserstoff-
superoxyd, ein System von mittlerem Energiegehalt, und erst aus diesem
entsteht das energieirmste System, das Wasser:

H,- u. 0,-Gemisch > H,0, — H,0.

Das ist eine Beobachtung, die allgemeine Giiltigkeit besitzt und die als
OstwaLpsche Stufenregel bekannt ist. Wenn irgendein System aus
einem energiereichen Zustand (I) in einen energiearmen (III) iibergeht
und auBerdem fiir das betrachtete System ein Zustand mit mittlerem
Energiegehalt (II) existiert, so erfolgt die Umwandlung stets stufen-
weise; zunichst wird der Zustand II gebildet, und erst aus diesem ent-
steht IIT entsprechend dem Schema:

I->1II->1III.

Man hat sich nun gefragt: Ist die bei einer Reaktion zu beobachtende
Wirmetonung dafiir verantwortlich, dafl die Reaktion iiberhaupt statt-
findet? Ist die Warmeténung ein MaB fiir die Neigung zweier Elemente,
eine Verbindung zu bilden, d. h. fiir ihre Affinitdt? Man hat eine Zeitlang
geglaubt, daB diese Fragen zu bejahen seien. Im grofen und ganzen
trifft es zu, daB Elemente, deren Vereinigung von einer groen Wirme-
ténung begleitet ist, auch eine groBe Affinitit zueinander besitzen.
Ein quantitatives Maf} fiir die chemische Affinitdt ist indessen die
Wirmetonung nicht. Die Warmeeffekte sind namlich nicht die einzigen
Energiednderungen, die bei chemischen Reaktionen auftreten; genannt
wurden bereits die photochemischen Reaktionen, also Umsetzungen,
bei denen Lichtenergie beteiligt ist. Ferner ist bei Reaktionen, die
unter Gasentwicklung verlaufen, eine Arbeit gegen den Atmosphiren-
druck zu leisten. van’t HoFF hat daher als MaB fiir die Affinitit die
,maximale Nutzarbeit’‘ eingefithrt. Man versteht unter diesem Begriff
die Arbeit, die durch die Umwandlung eines Systems aus einem Zu-
stand in einen anderen maximal geleistet werden kann. Nun verlaufen
aber die chemischen Reaktionen, wie schon mehrfach erwihnt wurde,
im allgemeinen nicht vollstindig, sondern nur bis zu einem gewissen
Gleichgewichtszustand zwischen Ausgangs- und Endstoffen. Die Lage
des Gleichgewichts ist von der Temperatur und dem Druck abhingig.
Folglich ist auch die Arbeit, die beim Ubergang von den Ausgangsstoffen
in den Gleichgewichtszustand geleistet werden kann, temperatur-
abhingig. Beim absoluten Nullpunkt verlaufen dagegen alle Reaktionen
vollstindig; daher ist die maximale Arbeit beim absoluten Nullpunkt
ein exaktes MaB fiir die chemische Affinitét.

3. Die Bestandteile der Luft.

a) Die Zusammensetzung der Luft.
Die Luft stellt ein Gasgemisch dar; das geht schon aus der Tatsache
hervor, dal man sie verfliissigt durch fraktionierte Destillation in mehrere
Bestandteile zerlegen kann. Die Hauptbestandteile sind Sauerstoff
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und ein zweites elementares Gas, das die Verbrennung nicht unterhilt
und Stickstoff genannt wird. AuBerdem enthilt die atmosphirische
Luft stets Wasserdampf. DaBl Wasserdampf in der Luft vorhanden
ist, lassen die hygroskopischen Substanzen erkennen, Substanzen wie
Calciumchlorid, Pottasche und Phosphorpentoxyd, die beim Liegen
an der Luft ihr Gewicht vermehren und allméhlich feucht werden. Diese
Stoffe entziehen der Luft die Feuchtigkeit, man kann sie also dazu
benuteen, die Luft zu trockaen. Sie bieten uns auch die Méglichkeit,
den Wasserdampfgehalt der Luft, die sog. absolute Luftfeuchtigkeit,
zu bestimmen. Man hat auf diese Weise festgestellt, daf3 die Feuchtigkeit
der Luft zeitlich nicht konstant ist, sondern in weiten Grenzen schwankt.
So kann die Luft bei der herrschenden Temperatur an Wasserdampf
gesittigt oder gar iibersittigt sein, es kommt dann zu Niederschligen
in Form von Regen, Nebel oder Schnee, und andererseits kann die Luft
fast trocken sein, was im Winter hiufiger zu beobachten ist. Dieser
wechselnde Wasserdampfgehalt der Luft 148t es zweckméBig erscheinen,
bei der Beschreibung der Zusammensetzung der Luft von ihrer Feuchtig-
keit zu abstrahieren und die trockene Luft zu analysieren.

Die Analyse der Luft kann so durchgefiihrt werden, daBl man in
einem bekannten Volumen trockener Luft den darin enthaltenen Sauer-
stoff mit irgendeinem Stoff, der kein gasformiges Verbrennungsprodukt
liefert, zur Reaktion bringt. Die Volumenabnahme bei der Verbrennung
ergibt das Sauerstoffvolumen. Ein derartiger Versuch, bei dem Phosphor
als Reaktionspartner gewihlt war, wurde bereits bei der Besprechung
des Sauerstoffs beschrieben. Der Versuch ergibt, daBl 20,9 Vol.-% der
trockenen Luft aus Sauerstoff bestehen. Es bleibt ein Restgas zuriick,
das 79,1 Vol.-% der Luft ausmacht. Dieses Restgas ist kein einheit-
licher Stoff, sondern noch aus mehrzren Bestandteilen zusammengesetzt,
niamlich aus Stickstoff (rund 78 Vol.-%), aus den ,,Edelgasen‘ Helium,
Neon, Argon, Krypton, Xenon (zusammen etwa 1 Vol.-%) und aus
Kohlensdure (0,03 Vol.-%). Die Trennung dieser Gase gelingt durch
fraktionierte Luftverfliissigung und durch fraktionierte Destillation ver-
fliissigter Luft.

b) Der Stickstoff.

Darstellung. Ein rein physikalisches Verfahren zur Darstellung des
Stickstoffs ist die fraktionierte Destillation der Luft. Aus der Luft
148t sich der Stickstoff ferner durch chemische Verfahren dadurch
gewinnen, dafl man den Sauerstoff der Luft an andere Stoffe bindet.
Ein Beispiel hierfiir wurde bereits genannt: die Oxydation des Phos-
phors. An Stelle des Phosphors wird in der Praxis Kupfer (im Labora-
torium) und Kohlenstoff (in der Technik) genommen. Beide Elemente
reagieren in der Hitze mit Luftsauerstoff:

2 Cu + 0, —» 2 CuO
C + 0, — CO,.
Man leitet also Luft iiber erhitztes metallisches Kupfer oder iiber

glihende Kohlen. Bei der Reaktion mit Kupfer entsteht ein festes
Oxydationsprodukt (CuO), im anderen Fall ein gasférmiges, das be-
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kannte Kohlendioxyd, das sich mit dem Stickstoff der Luft vermischt
und noch zu entfernen ist. Das ge8chieht durch Herauslésen mit Wasser,
genau so wie es bereits bei der Wasserstoffdarstellung aus Wasserdampf
und Kohle beschrieben wurde.

Wihrend' man bei den bisher besprochenen Methoden zur Stick-
stoffgewinnung aus der Luft ein Gas gewinnt, das mehr oder weniger
grole Beimengungen von Edelgasen enthélt, kann man auch véllig
reinen Stickstoff herstellen. Man geht dazu von einer Verbindung des
Stickstoffs aus, dem Ammoniumnitrit, NH, - NO,. Dieser Stoff enthilt
die Elemente Wasserstoff und Sauerstoff in demselben Mengenverhilt-
nis, in dem sie im Wasser vorliegen, und auBlerdem 2 Stickstoffatome.
Bei schwachem Erhitzen zerfillt das Ammoniumnitrit in Wasser und
gasférmigen Stickstoff:

NH, - NO, > 2 H,0 + N,.
Das so gewonnene Stickstoffgas ist frei von Edelgasbeimengungen und
hat ein anderes spezifisches Gewicht als solcher Stickstoff, der auf
chemischem Wege aus der Luft dargestellt wurde. Diese Unterschiede
in der Dichte hat zuerst Lord RavLEIGH festgestellt; er hat daraus
geschlossen, daf8 der Stickstoff der Luft noch andere Gase enthalten
miisse.

Physikalische Eigenschaften.

Atomgewicht . . . . . . N = 14,008
Molekulargewicht . . . . N, = 28.016
Schmelzpunkt . . . . . . —210,5° C
Siedepunkt . . . . . .. —195,7° C
Kritische Temperatur . . ' —147°C
Kritischer Druck . . . . 33,5 at

Stickstoff ist ein farbloses Gas. Es brennt nicht und unterhilt
auch nicht die Verbrennung; in einer Stickstoffatmosphire kommen
die meisten Verbrennungen zum Stillstand.

Reines Stickstoffgas, das sich in einem Rohr unter geringem Druck
(einige mm Quecksilbersdule) befindet und durch das man vermittels
zweier Metallelektroden einen
elektrischen Strom schicken @ CB—
kann, zeigt ein charakte- T
ristisches Leuchten, wenn
man an die Elektroden eine
Spannung von mehreren tau-
send Volt legt, wie sie uns
ein Funkeninduktor liefert. Eine fiir diesen Versuch geeignete Anord-
nung ist in Abb.25 dargestellt; das evakuierte Gefall bezeichnet man
als GerssLERsche Réhre. Die Art der Lichterscheinung und die Farbe
ist von dem im Rohr herrschenden Druck abhingig!.

LaBt man das auf diese Weise erzeugte Licht durch ein Prisma
fallen, so erhilt man ein Linienspektrum, das sich von dem kontinuier-
lichen Spektrum des Sonnenlichts dadurch unterscheidet, daf nur einige

Funkenindukfor
Abb. 25. GEISSLERsche Rohre.

! Naheres iiber Gasentladungen s. physikalische Lehrbiicher,
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wenige Linien vorhanden sind. D.h. der im GErssLErschen Rohr
durch die elektrische Spannung angeregte Stickstoff sendet nicht Licht
aller Wellenldngen, sondern nur Licht einiger weniger, ganz bestimmter
Wellenlingen aus. Die Wellenlinge des ausgesandten Lichtes und damit
auch die Anordnung der Spektrallinien ist charakteristisch fiir den
Stickstoff. Andere unter vermindertem Druck stehende Gase zeigen
beim Anlegen einer hohen Spannung ebenfalls ein Leuchten. Das
Spektrum ist aber von Gas zu Gas verschieden. Hat man ein Gemisch
mehrerer Gase vorliegen, so zeigt das Spektrum die Linien aller Gase
des Gemisches. Man kann also auf Grund der auftretenden Spektral-
linien die Zusammensetzung von Gasgemischen feststellen. Das ist
die Grundlage der Spektralanalyse.

Chemisches Verhalten. Der Stickstoff ist ein sehr trige reagierendes
Element. Die Ursache fiir seine Tréagheit ist in der Tatsache zu sehen,
dafB die Spaltung des Stickstoffmolekiils in die Atome, die die Reaktions-
fihigkeit bedingen, nur unter Anwendung verhiltnismaBig sehr groBer
Energien moglich ist. Trotzdem kennt man eine ganze Reihe von Stick-
stoffverbindungen. Die wichtigste Wasserstoffverbindung des Stick-
stoffs ist das Ammoniak (NH,), das sich aus einem Gemisch von Stick-
stoff-Wasserstoffgas bei hoheren Temperaturen und bei Anwesenheit
von Eisenkatalysatoren unter Anwendung groBer Drucke gewinnen

laBt: X, + 3H, - 2 NH,.
Von den Sauerstoffverbindungen seien hier das Stickstoffmonoxyd (NO),
das Stickstoffdioxyd (NO,) und die Salpetersiure (HNO,;) genannt.

Einige Metalle, z. B. Magnesium, reagieren bei hoheren Temperaturen
mit gasformigem Stickstoff und bilden Nitride:

3 Mg + N, > MgN, + Q.

Yorkommen und Verwendung. In freier Form ist der Stickstoff
zu 78% in der Luft enthalten. Gebunden kommt Stickstoff in Ver-
bindungen des Ammoniaks (z. B. im Salmiak) und in Verbindungen
der Salpetersiure (z. B. im Chilesalpeter) vor; ferner ist er ein wesent-
licher Bestandteil der Eiweifistoffe oder Proteine.

Der Stickstoff gehort zu den Elementen, die alle Pflanzen als Nihr-
stoffe bendtigen. Die Pflanzen sind nicht in der Lage, den Stickstoff
aus der Luft aufzunehmen und zu verwerten, sondern kénnen ihn nur
in Form seiner Verbindungen verarbeiten. Lediglich einige niedere
Organismen, die sich in den Wurzelknéllchen von Leguminosen befinden,
konnen den Luftstickstoff direkt assimilieren, d. h. ihn in organische
Stickstoffverbindungen iiberfithren. Man verwendet daher Ammoniak-
verbindungen und andere Verbindungen des Stickstoffs in grofien
Mengen als Diingemittel.

c) Die Edelgase.

Wie bereits weiter oben auseinandergesetzt wurde, besteht die
atmosphirische Luft neben den beiden Hauptbestandteilen Stickstoff
und Sauerstoff zu rund 1 Vol.-% aus Edelgasen. Die Mengenverteilung
der Edelgase in der Luft zeigt die folgenrde Tabelle 11.
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Tabelle 11. Gehalt der Luft an Edelgasen.

Edelgas Symbol | Volumproz. Gewichtsproz.
Helium . . . . . . He 0,00046 0,000 056
Neon. . . . . .. Ne 0,00161 0,00086
Argon . . . . . . Ar 0,9325 1,30
Krypton . . . . . Kr 0,000108 0,028
Xenon . . . . . . X 0,000 008 0,005

Die Menge des Argon iiberwiegt also bei weitem, sie ist um mehrere
Zehnerpotenzen grofler als die aller anderen Edelgase zusammengenom-
men.

Den Namen ,,Edelgase’ hat diese Gruppe von Gasen deswegen er-
halten, weil sie liberhaupt keine Verbindung mit anderen Elementen
zu bilden vermégen. Man kennt sie nur in elementarer Form. Sie sind
ferner dadurch gekennzeichnet, daB sie die einzigen bei Zimmertempera-
tur einatomigen Gase sind. Man hat das aus gewissen physikalischen
Daten, z. B. aus der Messung ihrer spezifischen Wirme, geschlossen.

Da die Edelgase in ihren physikalischen Eigenschaften und ihrem
chemischen Verhalten einander sehr éhnlich sind, sollen sie gemeinsam
besprochen werden.

Darstellung. - Als gemeinsames Darstellungsverfahren kommt die
fraktionierte Destillation verfliissigter Luft in Frage. Es ist allerdings
erforderlich, die Fraktionierung mehrmals vorzunehmen, um eine
moglichst hohe Ausbeute an den in ziemlich kleiner Menge in der Luft
vorliegenden Edelgasen zu erzielen. Nach diesem Verfahren werden
selbst Krypton und Xenon in der Industrie gewonnen.

Fiir das Helium gibt es noch ein spezielles Gewinnungsverfahren,
entsprechend seinem besonderen Vorkommen. Es entstrémt némlich,
vermischt mit anderen Gasen, an einigen Stellen, besonders in Nord-
amerika, der Erde. Die Erd- und Quellengase enthalten neben Stick-
stoff und Kohlenwasserstoffen bis zu 10% Helium, allerdings ist meist
der Heliumgehalt der Quelle ihrer Ergiebigkeit umgekehrt proportional.
Immerhin ist die prozentuale Menge des Heliums in den Erdgasen um
mehrere Zehnerpotenzen grofer als die der Luft. Durch fraktionierte
Verfliissigung dieser Erdgase werden in Amerika grofe Mengen Helium
gewonnen.

Physikalische Eigenschaften.

Edelgas =IX€ zl)gr(xa;:v?ilght Schmelzpunkt | Siedepunkt T]e;;)glcsrgtlflr K]r)it;ixsgl}(l cr
Helium . . . 4,002 —272,1° —269,0° —267,9° 2,26 at
Neon . . . . 20,183 —248,6° | —246,0° | —228,7° | 26,9 ,,
Argon 39,944 —189,4° —185,8° —1224° 50
Krypton 83,7 —156,6° | —152,9° | — 62,5° | 54,3 ,,
Xenon . . . 131,3 —111,5° | —107,1° | + 16,6° | 58,2 ,,

Die Edelgase sind farb- und geruchlos. Ihre Léslichkeit in Wasser
ist relativ gro8. Bei 20° und 1 at Gasdruck lésen sich in 11 Wasser
8,8 ccm Helium, 10,4 ccem Neon und 33,6 ccm Argon. Die Loslichkeit
wird also mit zunehmendem Atomgewicht grofer. Auch die in der
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Tabelle enthaltenen Schmelzpunkte, Siedepunkte und kritischen Tem-
peraturen der Edelgase zeigen eine Regelméafigkeit, die in einen ge-
wissen Zusammenhang mit dem Atomgewicht gebracht werden kann:
Mit zunehmendem Atomgewicht steigen die Schmelzpunkte, Siedepunkte
und kritischen Temperaturen regelméiBig an. Die Edelgase senden
wie alle Gase im GEissLERschen Rohr bei elektrischer Anregung ein
charakteristisches Licht aus. Beim Neon, das rot leuchtet, ist die
Strahlung besonders intensiv.

Chemische Eigenschaften. Alle Edelgase verhalten sich gegeniiber
anderen Elementen voéllig indifferent, sie bilden keine Verbindungen.

Vorkommen und Verwendung. Wihrend die meisten Edelgase nur
in der Luft vorkommen, ist das Helium, wie bereits erwahnt, in be-
trachtlicher Menge in manchen Erdgasen enthalten. Man verwendet
das Helium wegen seines geringen spezifischen Gewichtes als Fiillgas
fiir Luftschiffe. Zwar ist die Dichte von Helium 4mal so gro wie
die von Wasserstoff und damit ist auch die Tragfihigkeit von Luft-
schiffen, die eine Heliumfiillung besitzen, geringer als diejenige gleich
grofer, die mit Wasserstoff gefiillt sind, aber das Helium ist trotzdem
vorzuziehen, da es unbrennbar ist, demgemal eine groere Betriebs-
sicherheit gewihrleistet und ein geringeres Diffusionsvermégen besitzt.

Man verwendet das Helium ferner zur Erzeugung sehr tiefer Tem-
peraturen. Durch Anwendung des Joule-Thomson-Effektes ist es ge-
lungen, Helium zu verfliissigen und somit Temperaturen von —269°
zu erreichen. Durch die Verflissigung des Heliums wurde es zum ersten-
mal moglich, das Verhalten der Stoffe bei Temperaturen, die wenige
Grade iiber dem absoluten Nullpunkt liegen, zu studieren. KAMERLINGH
ONNEsS hat z. B. die elektrische Leitfdhigkeit der Metalle untersucht
und dabei die merkwiirdige Feststellung gemacht, da3 einige Metalle
bei einer bestimmten Temperatur ihren elektrischen Widerstand sprung-
haft dndern, d. h. praktisch widerstandslos werden. Die Sprungtempera-
tur liegt fiir Quecksilber bei —269° C. Unterhalb dieser Temperatur
flieBt in einem Kreis aus Quecksilber ein durch Induktion erzeugter
Strom stundenlang, ohne daB3 eine merkliche Abnahme der Strom-
starke festzustellen ist. Man nennt diese besondere elektrische Leit-
fahigkeit der Metalle die ,,Supraleitung*‘.

Das Argon, das von allen Edelgasen das haufigste ist, wird im
chemischen Laboratorium verwendet, wenn man Untersuchungen bei
Anwesenheit eines vollig indifferenten Gases durchfithren will. Grofle
Mengen von Argon werden in der Glithlampenindustrie gebraucht. Die
Metallfadenlampen, bei denen frither der Wolframdraht im Vakuum
glithte und die spéter eine Stickstoffiillung erhielten, sind heute durch-
weg mit Argon wegen seiner Reaktionslosigkeit und seiner geringen
Wairmeleitfahigkeit gefiillt. Neuerdings wird auch Krypton als Fiillgas
fir Glithlampen verwendet.

Das Neon spielt gleichfalls in der Beleuchtungstechnlk eine Rolle.
Wegen seines intensiven schénen roten Leuchtens bei elektrischer An-
regung benutzt man das Neon als Fillgas fiir die Leuchtrohren der
Lichtreklame. Dieses Licht ist iiberaus wirtschaftlich. Die Energie-
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ausbeute einer mit Neon gefiillten Glimmlampe betrigt namlich etwa
50%, wihrend man mit den Metallfadenlampen nug eine Lichtausbeute
von etwa 6% der elektrischen Energie erzielt.

d) Das Kohlendioxyd.

Abgesehen von den bisher besprochenen Gasen: Stickstoff, Sauer-
stoff, Wasserdampf, Argon, Helium, Neon, Krypton und Xenon, be-
finden sich in der atmosphérischen Luft stets noch Anteile von Kohlen-
dioxyd, jenem gasformigen zweiten Verbrennungsprodukt der Kohle,
das schon verschiedentlich behandelt wurde. Die Menge des Kohlen-
dioxyds in der Luft betrigt ungefihr 0,03 Vol.-%.

Darstellung. Alle Verbrennungen von kohlenstoffhaltigen Sub-
stanzen fithren letzten Endes zum Kohlendioxyd

C + 0, > CO, + Q.
Wir erinnern an die beiden, bereits besprochenen, groBtechnischen Ver-
fahren zur Wasserstoff- und Stickstoffdarstellung, die Behandlung
glihender Kohlen mit Wasserdampf bzw. mit Luft, bei denen Kohlen-
dioxyd als Nebenprodukt entsteht. Im Laboratorium stellt man sich
Kohlendioxyd durch Einwirkung von Siuren auf Carbonate wie Marmor
dar. In den Carbonaten ist Kohlendioxyd an Metalloxyde gebunden
und wird aus diesen Verbindungen durch Siuren in Freiheit gesetzt.
Man benutzt dazu den bereits erwihnten Kippschen Apparat.
Physikalische Eigenschaften.

Molekulargewicht . . . . . CO, = 44,00
Dichte . . . . . . . . .. - d=1,529
(Luft: d = 1)
Sublimationstemperatur . . —178,5° C
Kritische Temperatur . . . +31,3°C
Kritischer Druck . . . . . 72,9 at

Das Kohlendioxyd ist ein farbloses Gas; es ist weder brennbar
noch unterhilt es die Verbrennung. Das Kohlendioxyd ist schwerer
als Luft. Kihlt man gasformiges Kohlendioxyd bei Atmosphirendruck
stark ab, so wird es bei —78,5° C fest; es gehért also zu den Substanzen,
die bei gewohnlichem Druck nicht im fliissigen Zustand zu erhalten sind
und sublimieren. Fliissiges Kohlendioxyd ist nur unter Anwendung
von Uberdruck erhiltlich und haltbar.

Kohlendioxydgas besitzt eine recht betrichtliche Léslichkeit in
Wasser. 100 Raumteile Wasser losen 171 Rauinteile CO, bei 0° und
88 Raumteile bei 20° bzw. 36 Raumteile bei 60° C, wenn 1 at Gasdruck
vorhanden ist.

Chemische Eigenschaften. Die wiBrige Losung von Kohlendioxyd
hat den Charakter einer schwachen Sdure; sie besitzt einen sduerlichen
Geschmack und firbt blaues Lackmuspapier rot. Beim Lésen findet
zwischen dem Wasser und dem Kohlendioxyd teilweise eine Reaktion
statt: Ein HyO-Molekiil und ein CO,-Molekiil vereinigen sich zu einem
neuen Molekiil H,CO,, dem Molekiil der Kohlensdure:

CO, + H,0 2 H,CO,.
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Bei der Besprechung der physikalischen Eigenschaften wurde bereits
darauf hingewiesen, dall die Loslichkeit mit Erh6hung der Temperatur
abnimmt; bei hoéherer Temperatur verlauft die obige Gleichung von
rechts nach links, die Kohlensidure spaltet sich in Wasser und Kohlen-
dioxyd, das Kohlendioxyd entweicht.

Bei der Behandlung des Wasserstoffs wurde bereits festgestellt, daB3
der Kohlenstoff eine grofle Affinitit zum Sauerstoff besitzt, d. h. daB
er einigen Sauerstoffverbindungen, z. B. dem Wasser, den Sauerstoff
entziehen kann. Es gibt jedoch Elemente, deren Neigung, sich mit
Sauerstoff zu verbinden, noch groBer ist als die des Kohlenstoffs. Diese
Stoffe — es sind die unedlen Metalle wie Natrium (Na) oder Magnesium
(Mg) — konnen unter geeigneten Versuchsbedingungen das Kohlen-
dioxyd zu Kohlenstoff reduzieren, entsprechend den Gleichungen

2 Mg + CO, - 2MgO + C
4 Na + 3 CO, - 2 Na,CO, + C.

Vorkommen und Verwendung. Das Vorkommen des Kohlendioxyd-
gases in der Luft wurde bereits erwidhnt, desgleichen das in den Atem-
gasen. In groBerer Menge ist das Kohlendioxyd in den Gasen enthalten,
die Vulkanen entstrémen. In wiBriger Losung kommt CO, in vielen
Quell- und Mineralwéssern vor. Ferner ist das Kohlendioxyd ein
wesentlicher Bestandteil einiger Mineralien, in denen es, gebunden an
Metalloxyde, vorliegt. Wir nennen: Kalkstein und Marmor (CaCO,),
Magnesit (MgCO,), Spateisenstein (FeCO;) und Soda (Na,COj).

Man verwendet das Kohlendioxyd zur Herstellung von Selterwasser
und beim Bierausschank. Bej chemischen Arbeiten wird es zur Er-
zeugung von Kiltebddern benutzt. LaBt man ndmlich Kohlendioxyd,
das, stark komprimiert, in Stahlbomben in den Handel kommt, aus
einer Bombe ausstromen, so kiihlt es sich dabei infolge des Joule-
Thomson-Effektes derart stark ab, daB der Sublimationspunkt unter-
schritten und es fest wird. Man befestigt einen Lederbeutel an dem
Ausstrémungsventil der Bombe, um einerseits einen Austausch der er-
zielten tiefen Temperatur mit der umgebenden Luft herabzusetzen
und andererseits, um die feste Kohlensdure aufzufangen. Die feste
Kohlensiure ist gepreBt als ,,Trockeneis** im Handel erhiltlich.

4, Der Kohlenstoft.

a) Die Modifikationen des Kohlenstoffs.

Nach der Besprechung der Bestandteile des Wassers und der Luft
wollen wir uns im folgenden mit dem Element Kohlenstoff niher be-
schiftigen. Bereits mehrfach haben wir den Kohlenstoff als Reduk-
tionsmittel angewandt, z. B. bei der Darstellung von Wasserstoff und
von Stickstoff. Der Kohlenstoff ist auf der Erde sehr verbreitet, sein
Vorkommen als Kohlendioxyd in der Luft und in den Carbonatgesteinen
der Erdrinde wurde bereits erwiahnt. Er ist der wichtigste Bestandteil
und das wesentliche Aufbauelement der gesamten Tier- und Pflanzen-
welt. Ferner ist der Kohlenstoff der Hauptbestandteil unserer Kohle,
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der Braun- und Steinkohle, sowie des Erdols und Erdgases, die beide aus
verschiedenartigen Verbindungen des Kohlenstoffs mit dem Wasserstoff
zusammengesetzt sind. SchlieSlich findet sich der Kohlenstoff in voéllig
reiner Form als Graphit und Diamant.

Der Kohlenstoff tritt in drei verschiedenen Formen auf, als Diamant,
als Graphit und als amorpher Kohlenstoff (z. B. Holzkohle, Ruf}).
Diese drei Substanzen bestehen aus reinem Koh-
lenstoff, sind aber in ihren physikalischen Eigen-
schaften und ihrem Verhalten auBerordentlich
voneinander verschieden. Es handelt sich um die
drei verschiedenen Modifikationen eines Elementes.

Eine ganz &hnliche Erscheinung wurde bereits A
beim Sauerstoff besprochen; vom Sauerstoff sind

zwei Formen bekannt, der gewhnliche Sauerstoff, — Ahb-26.  Tetracdrscher
wie er in der Luft vorkommt, und das Ozon. Die Kristalls.
beiden Formen des Sauerstoffs unterscheiden sich

durch den Aufbau des Molekiils, das normale Sauerstoffmolekiil ist aus
2 Atomen, das Ozonmolekiil aus 3 Atomen aufgebaut. Wie lift sich
nun die Existenz der drei Modifikationen des Kohlenstoffs erkliren?
Welcher Art sind die Unterschiede? Die Anordnung der Kohlenstoff-
atome im Diamanten ist anders als die im Graphit und wieder anders
als im amorphen Kohlenstoff. Das hat man durch réntgenographische
Untersuchungen feststellen konnen. Rontgenstrahlen, die man durch
Diamant oder Graphit geschickt hat, zeigen charakteristische Beugungs-
erscheinungen, der Aufbau der Atome im

Diamant und Graphit muB also ein regel-

miBiger sein. Im Diamant ist jedes Koh-

lenstoffatom von vier anderen gleich-

mifig umgeben. Wenn man also im

Atomgitter des Diamanten ein beliebiges

Kohlenstoffatom betrachtet, so kann man

es als Mittelpunkt eines regelméBigen Te-

traeders ansehen derart, daB in den vier

Ecken des Tetraeders die 4 benachbarten

Kohlenstoffatome angeordnet sind. Je 2 \ .
benachbarte Kohlensgtoffatome im Dia- eer 25?&11{21111?(31’::102(;G(i;;h%{-Athi?t(;lll:
manten haben einen Abstand von 1,53 A.

Der Graphit hat einen ganz anderen Aufbau. Wihrend der Diamant
in allen drei Raumrichtungen gleiche Orientierung aufweist, gibt es
im Kristallgitter des Graphits eine ausgezeichnete Richtung. In dieser
Richtung ist der Abstand von Nachbaratom zu Nachbaratom gréBer
als in den beiden anderen Richtungen. Man spricht daher von einem
Schichtengitter. In jeder einzelnen Schicht sind die Kohlenstoffatome
in den Ecken regelmiBiger Sechsecke angeordnet. Zwei benachbarte
Kohlenstoffatome, die in derselben Schicht liegen, haben einen Abstand
von 1,45 A, wihrend der Abstand von Schicht zu Schicht 3,41 A betrigt.

Beim Durchtritt von Rontgenstrahlen durch amorphen Kohlenstoff
beobachtet man dagegen keine Beugungsinterferenzen, der amorphe

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 4
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Kohlenstoff besitzt also keine regelmiBige Struktur, die Atome sind
wahllos verteilt. Die Erscheinung, daf3 ein Element in verschiedenen
Modifikationen vorkommt, bezeichnet man als Allotropie.

Der verschiedenartige Aufbau der drei Modifikationen bedingt
natiirlich durchaus verschiedene physikalische Eigenschaften, die in
der folgenden Tabelle zusammengestellt sind.

Tabelle 14.
Physikalische Eigenschaften der Kohlenstoff-Modifikationen.
' Diamant Graphit Amorpher Kohlenstoff
Spezifisches 3,514 2,22 1,85
Gewicht
Farbe farblos grau schwarz
durchsichtig undurchsichtig undurchsichtig
Aufbau und gut kristallisiert blattrig amorph
Kristallform regular tetraedrisch kristallisiert
Hirte sehr hart weich weich
Verhalten gegen Isolator relativ guter kein guter
elektr. Strom Leiter Leiter

Der Schmelzpunkt von Graphit liegt sehr hoch, oberhalb 3500° C.
Der Graphit ist bei hohen Temperaturen die bestindigere der beiden
kristallinen Modifikationen; erhitzt man nidmlich den Diamanten im
Vakuum auf 2000—3000°, so geht er in Graphit iiber. Diese Um-
wandlung ist nur von theoretischem Interesse. Von praktischer Be-
deutung wire dagegen die Umwandlung von Graphit in Diamant ; diese
wire natiirlich nur bei niedrigeren Temperaturen denkbar. Freiwillig
erfolgf die Umwandlung nicht. Auf Grund der Unterschiede im spezifi-
schen Gewicht kénnte man vermuten, daBl es unter Anwendung hoher
Drucke gelingt, Graphit in Diamant tiberzufiihren. Derartige Versuche
sind auch gemacht worden. Man hat z. B. ein Gemisch aus Eisen und
Graphit geschmolzen und dann die Schmelze rasch erkalten lassen.
Beim Abkiihlen kristallisiert das Eisen fiir” sich aus; der Kohlenstoff
wird zum Teil vom Eisen eingeschlossen und ist dabei recht hohen
Drucken ausgesetzt. Gelegentlich hat man auf diese Weise kleine
Diamantflitter erhalten.

Beide kristallinen Modifikationen des Kohlenstoffs sind chemlsch
sehr widerstandsfahig und reaktionstréige.

Aus den Eigenschaften ergeben sich die Verwendungsmoghchkelten
der verschiedenen Kohlenstoffarten. -Der Diamant ist wegen seiner
Klarheit, Durchsichtigkeit, seines groBen Lichtbrechungsvermégen und
nicht zuletzt auch wegen seiner Seltenheit als Schmuckstein beliebt.
Da der Diamant auBerordentlich hart ist, kann man viele Substanzen,
z. B. Glas, damit schneiden. Kleinere Diamantsplitter werden &ls
Schleif- und Bohrmaterial verwendet.

Der Graphit wird als Bleistiftfiilllung gebraucht. Die ,,Minen‘ oder
»Seelen“ der Bleistifte bestehen aus einer Mischung von Graphit und
Ton. Ferner verwendet man Graphit wegen seiner chemischen Wider-
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standsfahigkeit und seines hohen Schmelzpunktes als Material zur Her-
stellung von Tiegeln. Das elektrische Leitvermogen und die Reaktions-
tragheit bedingen die Verwendbarkeit von Graphit als Elektroden-
material. SchlieBlich benutzt man Graphit wegen seiner leicht blattern-
den Beschaffenheit als Schmiermittel.

Der amorphe Kohlenstoff bildet sich beim ,,Verkohlen*, d. h. beim
Erhitzen von kohlenstoffhaltigen Substanzen, wie Holz, Zucker, Stein-
kohle, unter Luftabschlu. Hierbei entweichen Gase (bei der Stein-
kohle u.a. das Leuchtgas), Wasser und teerige Substanzen und es
hinterbleibt der reine Kohlenstoff. Der Riickstand, der beim trockenen
Erhitzen von Steinkohle erhalten wird, heift Koks. Koks wird als
Reduktionsmittel fiir Metalloxyde, also hauptsichlich zur Eisengewin-
nung im Hochofen, in riesigen Mengen gebraucht. Das zeigen die
folgenden Zahlen: Im Jahre 1937 betrug die Kokserzeugung der Welt
180 Millionen Tonnen, davon wurden 46 Millionen Tonnen in Deutsch-
land hergestellt. - Besonders fein verteilter amorpher Kohlenstoff ist
der Rufl. Er entsteht bei der un-
vollstandigen Verbrennung kohlen-
stoffreicher organischer Verbin-
dungen; er wird zur Herstellung
schwarzer Farben, Tuschen, Druk-
kerschwirze, Stiefelwichse usw.
verwendet.

Der amorphe Kohlenstoff, na-
mentlich in Form von Holzkohle,
hat eine groBle praktische Be-
deutung. Die Holzkohle besitzt ), 28 schnitt durch cinen Gasmaskeneinsatz.
namlich eine groBe Oberfliche, zu
der aduBerlich erkennbaren Oberfliche kommt noch die ,,innere Ober-
fliche, da die Kohle von unzihligen kleinen Kapillaren durchsetzt
ist. So kann 1 g Holzkohle eine Oberfliche bis zu mehreren hundert
Quadratmetern haben. Die grofle Oberfliche bedingt ein betracht-
liches Adsorptionsvermégen fir Gase und geloste Stoffe. Gibt man
z. B. in einen Kolben, der mit braunem Bromdampf gefiillt ist, ein
paar Stiicke Holzkohle und schiittelt tiichtig durch, so verschwindet
bald die braune Farbe, das Brom ist auf der Oberfliche der Kohle
niedergeschlagen, ist von der Kohle adsorbiert worden. Kocht man
eine walirige Farbstofflosung mit Holzkohle auf, so wird der Farbstoff
gleichfalls von der Kohle adsorbiert; nach dem Abfiltrieren der Kohle
ist die Losung farblos. Nun werden natiirlich nicht alle Gase und alle
gelosten Stoffe von der ,,Adsorptionskohle‘‘ gleich gut oder in gleicher
Menge adsorbiert. Fiir die Adsorption gasférmiger oder geloster Stoffe
durch Holzkohle kennt man eine Faustregel; sie besagt: Je grofler das
Molekulargewicht des betreffenden Stoffes ist und je héher sein Schmelz-
punkt liegt, um so besser erfolgt die Adsorption. Wegen des grofBen
Adsorptionsvermégens verwendet man die Holzkohle als Fiillmaterial
fir Gasmaskeneinsitze. Beim FEinatmen der Luft durch das Filter
der Gasmaske werden schéidliche Gase, die etwa in der Luft vorhanden

4%
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sind und die meist ein hohes Molekulargewicht haben, von der Kohle-
schicht zuriickgehalten.

b) Die Kohlen.

Die Kohlen sind im Laufe von Jahrtausenden aus Holz und anderem
pflanzlichen Material durch Zersetzung unter Luftabschlufl entstanden.
Bei dem Zersetzungsprozell werden Wasser und Verbindungen des
Kohlenstoffs und Wasserstoffs abgegeben, infolgedessen nimmt der
Wasserstoff- und Sauerstoffgehalt der pflanzlichen Ausgangssubstanz
im Gange der Zersetzung stindig ab. Je hoher der Prozentgehalt der
Kohlen an Kohlenstoff ist, um so weiter ist der ,,Inkohlungsproze
fortgeschritten. Die verschiedenen Kohlearten, Torf, Braunkohle, Stein-
kohle und Anthrazit stellen verschiedene Stufen des Zersetzungs-
prozesses dar. Man erkennt das aus der Tabelle 15, die die Zusammen-
setzung und die Beziehungen der Kohlesorten enthilt.

Tabelle 15. Zusammensetzung und Verbrennungswéarme verschiedener

Brennstoffe.
|
W in Proz.,| Prozentgehalt dﬁr asche- .
Drennmaterial | Aschogealt | bezogen auf aie | " Guehtskeibreien | Fobrenungs,
in Proz. lufttrockene in Calorien
Substanz C H i o ~ |

Holz . . . .. 1,5 | 18—20 45 1 6 : 48 1 2700

Torf. . . . .. 520 | 20-30 |60 6 ;32 |2 3500
Braunkohle . . 3—30 ! 15 70 | 8 ‘ 24 1 | 3000—6000
Steinkohle . . . 1—15 : 1 82 5 | 12 1 | 6000—8000
Anthrazit . . . 1,5 ‘ 2 94 13 | 3 — | 7000—8000

Holzkohle . . . 4 ; 6,5 95 1 1,71 34| — 8080

Koks . . . .. 3,4—11 | 2 96 ; 0,7] 25| 1 7700
Mf/”f T ] In demselben Mafle, wie der Koh-
Vereinigte Siaaten von Ameritg, lenstoffgehalt vom Holz iiber Torf
a00) / und Braunkohle zur Steinkohle zu-
. |/ /- nimmt, steigt auch die Verbren-
400 : nungswirme, also der Heizwert, an.
N / V Welch ungeheure Bedeutung die
;g 00 i /| Kohle im industriellen Leben und
S / 1| /A\/.| im Haushalt der Menschen besitzt,
$ 20 o /j: NS das zeigt die graphische Darstellung,
[”y/ﬂ”{ - Deutschiand | welche die Kohleférderung der wich-
-~ tigsten Industrielinder im Laufe der
700 T letzten 70 Jahre wiedergibt. Die

| frankreich . .. ..

et~ Kurven zeigen in ihrem ersten Stiick

fw w0 w0 o Bw v mw ww €N durchjaus glelchartlggsVerhalten:
Abb. 29. Die Koblenforderung (Stein- und emen St(?ll(?n Anstleg bis z'um.Ja'hre
Rraunkohle) in den wichtigsten Industrie- 1913. Die in diesen VorkrlegSJahren
lindern. o 1s . ..

standig zunehmende Industriealisie-
rung ist die Ursache fiir die erhohte Kohleférderung in allen Léndern.
Bei den Vereinigten Staaten von Nordamerika dauert der Anstieg bis
zum Jahre 1920 an, wiahrend in den europdischen Landern infolge des



Chemische Eigenschaften des Kohlenstoffs. 53

Weltkrieges ein starker Abfall zu beobachten ist. In den Nachkriegs-
jahren steigt die Forderung zunichst an bis etwa zum Jahre 1928 (Zeit
der wirtschaftlichen Scheinbliite!); dann folgt — bedingt durch die Wirt-
schaftskrise — ein starkes Absinken der Kurven bis zum Tiefstand im
Jahre 1933. Die letzten Jahre brachten fiir die meisten Linder (Aus-
nahme Frankreich) wieder ein langsames Ansteigen der Kohleforderung,
wobei der besonders steile Anstieg der deutschen Férderung auffallt.

¢) Chemische Eigenschaften des Kohlenstoffs.

Wir haben frither festgestellt, daBl zwei Kohlenstoff-Sauerstoff-
Verbindungen existieren. Die Analyse der beiden Verbindungen ergibt,
daB die Sauerstoffmengen, die jeweils mit derselben Kohlenstoffmenge
verbunden sind, im Verhiltnis 1:2 stehen; daher hatten wir die beiden
Verbindungen Kohlenmonoxyd und Kohlendioxyd genannt. Fiir das
Kohlendioxyd und das Kohlenmonoxyd findet man Molekulargewichte
von 44 bzw. 28. Da das Atomgewicht des Sauerstoffs 16 ist, mufl im
Molekiil des Kohlenmonoxyds genau 1 Atom Sauerstoff vorhanden sein.
Denn wiirde das Kohlenmonoxydmolekiil mehr als 1 Sauerstoffatom
enthalten, also etwa 2, so miifite das Molekulargewicht des Kohlen-
monoxyds grofer als 32 sein. Demgemi8 sind im Kohlendioxydmolekiil
2 Sauerstoffatome vorhanden. Das Verbindungsgewicht des Kohlen-
stoffs ergibt sich also zu 28 — 16 = 12 oder 44 — 2-16 = 12. Das
Atomgewicht des Kohlenstoffs kann 12 sein oder aber ein ganzzahliger
Teil von 12. Wiirde man noch mehr Kohlenstoffverbindungen analysie-
ren und in diese Betrachtungen einbeziehen — was hier aber nicht
geschehen soll —, so konnte man beweisen, daBl der Kohlenstoff das
Atomgewicht 12 hat.

Bei gewohnlicher Temperatur ist der Kohlenstoff ein chemisch recht
wenig reaktionsfihiger Stoff. Nur Sauerstoff und stirkeren Oxydations-
mitteln gegeniiber zeigt sich der Kohlenstoff weniger trige. Das Be-
streben, sich mit Sauerstoff zu vereinigen, ist sogar relativ groB3, wie
sich aus der betrichtlichen Warmeténung bei der Bildung des Kohlen-
dioxyds aus den Elementen ergibt; pro Mol O, betragt die Bildungs-
wirme des Kohlendioxyds 97 Calorien, sie ist fast so grofl wie die ent-
sprechende des Wassers:

C+0,= CO, + 97 kecal

2H, + 0, = 2 H,0 + 137 keal.
Trotzdem reagiert der Kohlenstoff bei Zimmertemperatur nicht mit
dem Luftsauerstoff, da die Reaktionsgeschwindigkeit zu gering ist.
Erst bei erhohter Temperatur beobachtet man das Einsetzen einer
Reaktion, und zwar bei um so niedrigerer Temperatur, je feiner die
Verteilung des Kohlenstoffs, d. h. je gréBer seine Oberflache ist. Diamant
und Graphit entziinden sich an der Luft bei 800—1000° C, amorpher
Kohlenstoff dagegen schon bei 400—500° C. Man kann die verhéltnis-
méBig leichte Reaktion zwischen amorphem Kohlenstoff und Sauerstoff
zeigen, indem man in einem Zylinder feinen Rufl durch einen Luft-
oder Sauerstoffstrom aufwirbelt und einen brennenden Span an die
Zylinder6ffnung bringt; man beobachtet dann, wie eine Stichflamme
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durch den ganzen Zylinder schligt. Solche Kohlenstaubexplosionen
kénnen gefihrlich werden, wenn groflere Riume mit einem Gemisch
aus Luft und fein verteiltem Kohlenstoff gefiillt sind und durch eine
kleine Flamme die Explosion ausgelést wird.

Das Bestreben des Kohlenstoffs, sich mit Sauerstoff zu vereinigen,
ist so stark ausgepréigt, daB er den Sauerstoff auch vielen Verbindungen
entreilt und somit — wie der Wasserstoff — ein ausgezeichnetes Re-
duktionsmittel ist. Da der Kohlenstoff bedeutend billiger als Wasserstoff
ist, so ist er das groBtechnisch am meisten angewandte Reduktionsmittel,
namentlich bei der Herstellung von Metallen aus ihren Sauerstoffver-
bindungen, den Metalloxyden. So werden Eisen, Kupfer, Blei, Zink
und andere Metalle aus ihren Oxyden durch Reduktion mit Kohlenstoff
gewonnen, entsprechend den Reaktionsgleichungen:

2PbO + C=2Pb + CO,
2HgO + C =2 Hg + CO,
2Fe,0; + 3 C = 4Fe + 3CO,.

Bei einigen Metallen, z. B. beim Magnesium, ist jedoch das Bestreben,
sich mit Sauerstoff zum Oxyd zu vereinigen, stirker ausgeprigt als beim
Kohlenstoff. .Ihre Oxyde kann man daher nicht mit Kohlenstoff redu-
zieren, vielmehr reduzieren diese Metalle das Kohlendioxyd zum Kohlen-
stoff. Wir erinnern hier an die Reaktion zwischen Magnesiumpuiver
und festem Kohlendioxyd:

CO, + 2 Mg = 2 MgO + C,

die bei der Besprechung des Kohlendioxyds bereits erwihnt wurde.

Mit anderen Elementen als Sauerstoff reagiert der Kohlenstoff viel
trager, trotzdem ist die Zahl der Verbindungen, die sich vom Kohlen-
stoff ableiten, auBerordentlich gro8. Der weitaus groBte Teil der Kohlen-
stoffverbindungen gehért in das Gebiet der organischen Chemie, wie
z. B. die Kohlenstoff-Wasserstoff-Verbindungen, die sog. Kohlenwasser-
stoffe von der Zusammensetzung CyH,. Solche Kohlenwasserstoffe ent-
stehen u. a. bei der trockenen Destillation der Kohlen; das dabei ent-
weichende Gasgemisch, das Leuchtgas, enthilt neben Wasserstoff,
Kohlenmonoxyd und Kohlendioxyd hauptsichlich 2 Kohlenwasser-
stoffe, das Methan (CH,) und das Athylen (C,H,). Zwischen Stickstoff
und Kohlenstoff existiert eine gasformige Verbindung, das Dicyan (CN),,
die spéter besprochen wird. Ferner sei hier noch auf den Schwefel-
kohlenstoff (CS,) hingewiesen. Verbindungen zwischen Kohlenstoff und
Metallen heiflen Carbide, wir nennen hier das Aluminiumcarbid (Al,C,)
und das Calciumcarbid (CaC,)

d) Das Kohlenmonoxyd.

Der Kohlenstoff kann sich mit Sauerstoff zu zwei verschiedenen
Oxyden vereinigen. Das eine, das Kohlendioxyd CO,, wurde als einer
der Bestandteile der Luft bereits behandelt. Die zweite, sauerstoff-
drmere Verbindung heifit Kohlenmonoxyd und hat die Zusammensetzung
CO. Das Kohlenmonoxyd ist wie das Kohlendioxyd bei Normalbedin-
gungen ein Gas.
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Darstellung. Bei allen Verbrennungen des Kohlenstoffs, bei denen
kein geniigender Zutritt von Luftsauerstoff vorhanden ist, entsteht das
Kohlenmonoxyd nach der Gleichung:

2C + 0, = 2CO + 59,3 cal.
Es bildet sich auch bei der Einwirkung von Kohlendioxyd auf erhitzte
Kohle: CO, + C = 2CO — 38,4 cal.
Physikalische Eigenschaften.

Molekulargewicht . . . . . . CO = 28

Schmelzpunkt . . . . . . . —207° C
Siedepunkt . . . . . . . .. —190° C
Kritische Temperatur . . . . —139° C
Kritischer Druck . . . . . . 35 at

Das Kohlenmonoxyd ist ein farb-, geruch- und geschmackloses Gas,
das sehr wenig in Wasser 16slich ist. Es brennt mit charakteristischer
bliulicher Flamme. Es ist auBerordentlich giftig.

Chemische Eigenschaften. Die Giftigkeit des Kohlenmonoxyds be-
ruht auf dem stark ausgepridgten Bestreben, sich recht fest an den
roten Blutfarbstoff, das Hamoglobin, anzulagern. Das Hamoglobin
hat die wichtige physiologische Funktion, beim Vorgang der Atmung
in den Lungen Sauerstoff aufzunehmen und Oxyhimoglobin zu bilden.
Die komplizierte Formel des Hamoglobins ist hier nicht wesentlich, wir
schreiben fiir das Himoglobin ‘-Hb und formulieren die Sauerstoff-
aufnahme folgendermaBlen:

Hb + 0, = Hb - 0,.

In dieser Verbindungsform des Oxyhidmoglobins wird der Sauerstoff
vom Blut dorthin transportiert, wo er fiir den Organismus lebens-
notwendig ist. Das Kohlenmonoxyd kann nun den Sauerstoff aus dem
Oxyhidmoglobin verdringen und das festere Kohlenoxydhidmoglobin
bilden: Hb- 0, + CO = Hb-CO + 0,.

Dieser Gleichgewichtszustand ist weitgehend nach rechts verschoben,
so dafl der Sauerstofftransport bei Anwesenheit von Kollenmonoxyd
nicht mehr- erfolgt. Ein Kohlenoxydgehalt der Luft von 0,5 Vol.-%
ruft in 5—10 Minuten lebensgefahrliche Vergiftungen hervor. ZEine
Heilung Kohlenoxydvergifteter ist nur durch eine Behandlung mit
reinem Sauerstoff moglich. Durch einen Sauerstoffiiberschull wird das
obige Gleichgewicht langsam nach links zuriickgedrangt und das Oxy-
hidmoglobin zuriickgebildet.

Die Verbindung von Kohlenoxyd und Héamoglobin benutzt man
iibrigens zum Nachweis von Kohlenoxyd. Versetzt man eine verdiinnte
Blutlésung mit einer wifrigen Auflésung von Schwefelammonium, so
beobachtet man, dal die Losung nach einigem Stehen ihre Farbe dndert
und schwirzlich erscheint. Wenn man jedoch durch eine gleiche Blut-
losung kurze Zeit Kohlenoxyd geleitet hat und nun erst mit Schwefel-
ammonium versetzt, so firbt sich die Losung nicht schwarz, sondern
behilt ihre rote Farbe,
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Die Ursache fiir diese Erscheinung kann hier nur kurz angedeutet werden.
Das Hémoglobinmolekiil enthdlt Eisen, dieses Eisen bildet mit Schwefelammo-
nium schwarz gefirbtes Schwefeleisen, infolgedessen dndert die Blutlésung ihre
Farbe. Leitet man aber in der Blutlésung zunéchst Kohlenoxyd ein, so entsteht
das Kohlenoxydhamoglobin, welches das Eisen derart fest gebunden enthilt, daB
es nicht mit Schwefelammonium reagiert.

Es ist ersichtlich, da3 dieses Verhalten des Kohlenoxydhimoglobins
gegeniiber Schwefelammonium zum analytischen Nachweis des Kohlen-
oxyds benutzt werden kann. Eine Verfeinerung der Kohlenoxydnach-
weisreaktion 148t sich noch dadurch erreichen, dall man die Absorptions-
spektra der betreffenden Blutlgsungen aufnimmt.

Im allgemeinen ist das Kohlenmonoxyd ein ziemlich reaktionstriges
Gas, erst bei hoheren Temperaturen reagiert es mit Sauerstoff und
anderen Sauerstoff abgebenden Substanzen und geht dabei unter Sauer-
stoffaufnahme in das Kohlendioxyd iiber:

2CO + 0, = 2 CO, L 136 kcal.

Demgema8 kann das Kohlenmonoxyd als Reduktionsmittel reagieren,
z. B. kann es Eisenoxyd zu metallischem Eisen reduzieren, ein Vorgang,
der bei der Verhiittung des Eisens ausgenutzt wird:

Fe,0; + 3 CO = 2 Fe + 3 CO,.

Unter den Verfahren zur Darstellung des Kohlenmonoxyds wurde
bereits erwihnt, da man beim Uberleiten von Kohlendioxyd iiber
gliihende Kohlen Kohlenmonoxyd erhilt. Diese Reaktion:

C + CO, = 2 CO — 39 keal,

filhrt nicht in 100proz. Ausbeute zum Kohlenmonoxyd, vielmehr
stellt sich ein Gleichgewicht der beiden Gase in Gegenwart des festen
Kohlenstoffs ein. Die Lage dieses Gleichgewichts hingt stark von
- ' der Temperatur und dem Druck ab.
% Hier soll nur die Abhingigkeit von
der Temperatur interessieren. Auf
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Gleichgewicht, bei 1000 ° C besteht da-
gegen das Gasgemisch aus 0,7% Kohlendioxyd und 99,3% Kohlenmon-
oxyd. In der Abb. 30 ist die Abhéingigkeit der Gleichgewichtslage von der
Temperatur bei Atmosphirendruck graphisch dargestellt. Das Gleich-
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gewicht zwischen Kohlenmonoxyd und Kohlendioxyd bei Anwesenheit
von festem Kohlenstoff hat in der Praxis eine groBe Bedeutung, namlich
in allen den Fallen, wo man gleichzeitig Kohlenstoff und Kohlenmonoxyd
als Reduktionsmittel bei hoheren Temperaturen verwendet, also bei
der Gewinnung der Metalle im Hochofenprozel3.

An dieser Stelle miissen wir uns kurz mit drei kohlenoxydhaltigen,
technisch wichtigen, vielgebrauchten Gasarten befassen, dem Gene-
ratorgas, dem Wassergas und dem Kraftgas.

Das Generatorgas entsteht beim Uberleiten von Luft iiber glithende
Kohlen, wobei die Kohlen durch den Luftsauerstoff zu Kohlenoxyd ver-

brannt werden: 4N, 40,420 =4X, +200 4+ Q.

Das Generatorgas ist also ein Kohlenoxyd-Stickstoff-Gemisch mit etwa
30% Kohlenoxydgehalt, es ist als Heizgas brauchbar, da das Kohlen-
oxyd noch zu Kohlendioxyd verbrannt werden kann. Infolge des
groBen Stickstoffiilberschusses ist allerdings der Heizwert nicht sehr
groB, er betragt 900—1200 Calorien pro 1cbm Gas. Der ProzeB der
Generatorgasdarstellung verlauft von selbst, da dabei Warme frei wird.

Leitet man Wasserdampf iiber gliithende Kohlen, so entsteht das

Wassergas: C + H,0 = CO + H, — 27 cal.

Dieser ProzeB verbraucht Wirme, er verliuft also nicht von selbst;
das Reaktionsgefil muBl von auBen geheizt werden. Man erhilt aber
auch ein bedeutend energiereicheres Gas, da es zu 50% aus Kohlen-
oxyd und zu 50% aus Wasserstoff besteht und beide Bestandteile unter
Wirmeentwicklung verbrannt werden konnen. 1cbm Wassergas hat
dementsprechend einen Heizwert von 2600 Calorien. Wegen des héheren
Heizwertes ist das Wassergas wertvoller als das Generatorgas. Die
‘Herstellung von Wassergas ist aber wegen der erforderlichen Heizung
teurer als die von Generatorgas. In der Praxis schlieBt man nun haufig
einen KompromiB3 und kombiniert beide Verfahren: Man bereitet an-
finglich Generatorgas; sind dann die Kohlen glilhend heill geworden,
so leitet man Wasserdampf dariiber und erzeugt Wassergas; dabei
kiihlen sich die Kohlen langsam ab. Nach einer gewissen Zeit unter-
bricht man die Wasserdampfzufuhr und fithrt wieder Luft zu. Die so
erhaltene Mischung aus Wassergas und Generatorgas heillt Kraftgas.
Das Kraftgas besteht ungefihr aus 50% Stickstoff, 33% Kohlenoxyd
und 17% Wasserstoff.

e) Die Flamme.

Wir haben bei einer ganzen Anzahl von Gasen und Gasgemischen
festgestellt, daB sie brennbar sind, namlich beim Wasserstoff, Kohlen-
oxyd, Wassergas, Generatorgas, Kraftgas und Leuchtgas. Wir wollen
uns daher kurz mit den allgemeinen Erscheinungen befassen, die sich
beim Verbrennen dieser Gase abspielen. Laflt man eins der oben auf-
gezihlten Gase aus einer Offnung in die atmosphérische Luft ausstrémen
und hilt einen brennenden Span an die Offnung, so entziindet sich das
Gas, es brennt mit einer mehr oder weniger leuchtenden Flamme.
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Bei der Besprechung des Sauerstoffs wurde schon darauf hingewiesen,
dal die meisten Verbrennungsvorgéinge als Oxydationsprozesse zu be-
zeichnen sind. So handelt es sich auch bei den Flammen brennender
Gase um Oxydationen, die betreffenden Gase reagieren in den Flammen
mit dem Sauerstoff der Luft, der Wassérstoff verbrennt zu Wasser:

) 2 H, + 0, = 2 H,0 + 137 keal,
das Kohlenoxyd verbrennt zu Kchlendioxyd:
(@) 2CO0 L 0, = 2 CO, - 136 keal.

Auch die im Leuchtgas enthaltenen Kohlenwasserstoffe reagieren bei
den in der Flamme herrschenden Temperaturen mit dem Luftsauerstoff,
wobei Wasser und — je nach der Menge des vorhandenen Luftsauer-
stoffs — Kohlenstoff oder Kohlendioxyd entstehen; wir formulieren
die Gleichungen fiir das Methan, denjenigen Kohlenwasserstoff, der im
Leuchtgas in groBter Menge vorkommt:

(32) CH, + 0,=C + 2 H,0
(3b) CH, -+ 2 0, = CO, + 2 H,0.

In den Flammen brennender Gase kann man stets mehrere Zonen,
die sich durch ihre Farbe unterscheiden, erkennen. Betrachten wir
z. B. die Leuchtgasflamme! Direkt iiber der Ausstrémungséffnung er-
folgt zunidchst die Durchmischung des brennbaren Gases mit dem Luft-

] sauerstoff. In dieser ersten kegelférmigen
Zone findet noch keine Verbrennung statt,
2 Verbrennungszone da hier die Temperatur fiir das Einsetzen
saverstoffreies éemisch der Reaktion zu niedrig ist. Bs schlieBt
1Verbrennungszone  sich eine zweite Zone an, die erste Ver-
Gas-Luff-Gemisch brennungszone, in welcher der im Luft-
1] Gas-Gemisch enthaltene Sauerstoff mit
» den oxydierbaren Gasen nach den Glei-
q ‘ chungen (1), (2) und (3) reagiert. Im all-

|

|

I

|

gemeinen ist in dieser ersten Verbrennungs-
zone die Verbrennung nicht vollstandig,
da die Sauerstoffmenge in dem Luft-Gas-
Gemisch nicht ausreichend ist. So ver-
brennen z. B. die Kohlenwasserstoffe des
Leuchtgases etwa nach Gleichung (3a),
wobei also elementarer Kohlenstoff ent-
steht. Dal} sich Kohlenstoff in der ersten
Verbrennungszone gebildet hat, erkennt
man, wenn man eine kalte Porzellan-
schale in diesen Teil der Leuchtgas-
flamme halt: Sie bedeckt sich mit einer
schwarzen Schicht, da sich der Kohlenstoff in Form von RuB auf ihr
abscheidet. Die kleinen festen Kohlenstoffpartikel sind die Ursache
fir das Leuchten der Flamme, sie gliihen infolge der hohen, in der
Flamme herrschenden Temperatur hell auf. Da die Oxydation in der
ersten Verbrennungszone unvollstandig verlaufen ist, wird noch eine

Gas
-

Abb. 31. Schnitt durch cinen Bunsen-
brenner und eine Leuchtgasflamme.
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zweite Verbrennung dort stattfinden, wo die heilen unverbrannten
Anteile des Gases erneut mit Luft in Beriihrung kommen. Die zweite
Verbrennungszone befindet sich also am Rand der Flamme. Die ge-
schilderten verschiedenen Zonen der Flamme zeigt die Abb. 31, die
einen Schnitt durch eine Leuchtgasflamme und durch einen ,,Bunsen-
brenner wiedergibt. Ein solcher, im chemischen Laboratorium be-
nutzter Bunsenbrenner besitzt eine Vorrichtung, die es gestattet, dem
Leuchtgas Luft zuzumischen, bevor es ausstromt und entziindet wird.
Man erreicht durch die Mischung des Gases mit Luft, da die Flamme
nicht leuchtet, d. h. daB in der ersten Verbrennungszone kein elementarer
Kohlenstoff entsteht, daB also die Kohlenwasserstoffe sofort vollstindig
nach Gleichung (3b) verbrennen. Eine weitere Folge ist die Erhohung
der Temperatur der nichtleuchtenden gegeniiber der leuchtenden
Flamme, da in der nichtleuchtenden Flamme die eigentliche Verbren-
nung auf einen kleineren Raum konzentriert ist. Die heieste Stelle
der Flamme befindet sich in der Mitte der Flamme wenig oberhalb
der ersten Verbrennungszone.

5. Die Metalle.
a) Physikalische Eigenschaften.

Eine ganze Reihe chemischer Elemente falt man unter dem Namen
,,Metalle** zusammen. Einige von ihnen haben im téiglichen Leben eine
groBe Bedeutung erlangt und sind daher jedem Laien bekannt, z. B.
Gold, Silber, Platin, Blei, Eisen, Kupfer, -Aluminium, Zink. Aufler
diesen kennt der Chemiker noch eine grofe Zahl anderer. In diesem
Abschnitt sollen die Metalle in ihrer Gesamtheit behandelt werden,
damit man zunichst einmal einen gewissen Uberblick iiber diese auBer-
ordentlich wichtige Stoffklasse erhilt.

Bei der Betrachtung einiger Metalle fallen uns sofort einige gemein-
same Eigenschaften wie der Glanz, die Undurchsichtigkeit und die
Farbe ins Auge. Alle Metalle sind undurchsichtig und reflektieren das
Licht; kompakte Stiicke haben eine helle glinzende Oberfliche, zu-
mindest dann, wenn man dafiir sorgt, dall die Oberfliche frisch her-
gestellt ist; in. Pulverform sehen manche Metalle schwarz aus. Bei
Zimmertemperatur sind alle Metalle mit einer einzigen Ausnahme fest,
lediglich das Quecksilber ist eine Fliissigkeit. Das spezifische Gewicht
der Metalle schwankt in weiten Grenzen zwischen den Werten 0,53 beim
Lithium und 22,5 beim Osmium. Das spezifische Gewicht von Lithium,
Kalium und Natrium ist kleiner als 1, diese drei Metalle wiirden also
auf Wasser schwimmen. Diejenigen Metalle, deren spezifisches Gewicht
kleiner als 3 ist, heilen Leichtmetalle, alle anderen Schwermetalle.
Die genauen Zahlenwerte fiir die spezifischen Gewichte der wichtigsten
Metalle sind in der Tabelle 17 zusammengestellt. Die letzte Spalte
dieser Tabelle enthilt Angaben iiber die ZerreiBfestigkeit; die hier
aufgefithrten Zahlen geben an, bei welcher Belastung ein Draht von
1 gqmm Querschnitt gerade zu reiBlen beginnt. Eine besonders grolle
Zerreiflfestigkeit besitzen Eisen, Platin, Kupfer und Silber.
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Tabelle 17. Die spezifischen Gewichte und Dehnbarkeiten einiger
Metalle bei 18° C.

D Sembel. | Tewiene” | Metallkasse | DO
Lithium Li 0,534
Kalium K 0,86
Natrium Na 0,97 Leicht-
Calcium Ca 1,55 metalle
Magnesium Mg 1,74
Aluminium Al 2,69 20
Antimon Sb 6,69
Chrom Cr 7,1
Zink Zn 7,14 5
Zinn Sn 7,28 §
Eisen Fe 7,8 62
Nickel Ni 8,8
Kupfer Cu 8,93 Schwer- 42
Silber Ag 10,50 metalle 40
Blei Pb 11,34 2
Quecksilber Hg 13,55
Wolfram w 19,1
Gold Au 19,3 ! 27
Platin Pt 21,4 | 54
Osmium Os 22,48 ?

Auch beziiglich ihrer Hirte bestehen groBle Unterschiede zwischen
den einzelnen Metallen ; die Leichtmetalle Kalium, Natrium und Lithium
sind weich wie Wachs, sie lassen sich mit einem Messer leicht zer-
schneiden; auch das Blei ist relativ weich. Andere Metalle wieder, z. B.
das Chrom, sind so hart, daB man mit ihnen Glas ritzen kann.

Die Lage der Schmelzpunkte und Siedepunkte einiger Metalle zeigt
die Tabelle 18, in ihr sind die wichtigsten Metalle nach steigenden
Schmelzpunkten angeordnet. Das Metall mit dem niedrigsten Schmelz-
punkt ist das bei Zimmertemperatur flissige Quecksilber, es schmilzt
bei —38,9°C und siedet bei 4-357°C. Den hochsten Schmelz- und
Siedepunkt besitzt das Wolfram, das erst bei 3370° fliissig wird und
bei 4800° siedet. Es soll noch darauf hingewiesen werden, dafl der
Anstieg der Schmelz- und Siedepunkte bei den in der Tabelle auf-

Tabelle 18. Schmelzpunkte und Siedepunkte einiger Metalle.

Metall Schmelzpunkt | Siedepunkt Metall Schmelzpunkt | Siedepunkt
Quecksilber Hg| —388,9° | 4+357° ] Silber Ag 960,5° |+2150°
Kalium K +63,5° 757° ¥ Gold Au 1063° 2710°
Natrium Na 97,7° 883° | Kupfer Cu 1083° 2340°
Lithium Li 179° 1336° | Mangan Mn 1250° 2030°
Zinn Sn 231,8° 2360° | Nickel Ni 1455° 3075°
Wismut Bi 271° 1560° ] Chrom Cr 1700° 2200°
Cadmium Cd 321° 767° | Eisen Fe 1525° 3250°
Blei Pb 327° 1750° Platin Pt 1771° 3800°
Zink . Zn 419,4° 907° | Iridium Ir 2350° —
Antimon Sb 630° 1640° | Osmium Os 2700° —
Magnesium Mg 650° | 1107° | Tantal Ta 3027° —
Aluminium Al 658° I 2270° | Wolfram W 3390° | 4800°
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gefiihrten Metallen nicht immer parallel geht. Die Lage des Schmelz-
punktes eines Metalls ist von Einflul auf seine Verwendbarkeit fiir
bestimmte Zwecke; so sind z. B. die hochschmelzenden Metalle Wolfram,
Tantal und Osmium geeignet, in Drahtform als Faden von Glihlampen
zu dienen.

Als letzte der physikalischen Eigenschaften der Metalle sollen das
elektrische Leitvermdagen und das Wirmeleitvermégen besprochen
werden. Alle Metalle leiten den elektrischen Strom, viele von ihnen,
wie Silber, Kupfer, Gold und Aluminium, sind ausgezeichnete Elektrizi-
tatsleiter. Wiahrend der Stromdurchgang durch Wasser — wie bereits
frither besprochen — eine Zersetzung des Wassers zur Folge hat, ist
beim Durchtritt des elektrischen Stromes durch Metalle keine Ver-
dnderung in ihrer stofflichen Beschaffenheit zu erkennen. Quantitative
Angaben iiber das Leitvermégen einiger Metalle enthilt die Tabelle 19.
In ihr ist angegeben, welche Linge Metalldrihte von 1 qmm Quer-
schnitt haben, wenn sie bei 15° C einen Widerstand von 1 Ohm besitzen.
Bekanntlich ist die Einheit des Widerstandes, das internationale Ohm,
definiert als der Widerstand, den eine Quecksilbersdule von 1 qmm
Querschnitt und 106,3 cm Lange bei 0° C hat.

Tabelle 19. Elektrischer Widerstand einiger Metalle.

_1 Ohm Widerstand bei 1 Ohm Widerstand bei
Metall @ berschnitt und einor Metall CQuersehnitt und eimer
Linge von Liange von
Silber Ag 62,89 m Platin Pt 84 m
Kupfer Cu 57,40 m Nickel Ni 7,69 m
Gold Au 46,30 m EKisen Fe 7,66 m
Aluminium Al 31,52 m Stahl 5,43 m
Zink Zn 16,95 m Blei Pb 4,56 m
Messing 14,17 m Quecksilber Hg 1,049 m

Da Silber und Gold als Material fiir elektrische Drahte wegen ihres
hohen Preises nicht verwendet werden koénnen, stellt man die Draht-
leitungen fiir den elektrischen Strom aus Kupfer oder Aluminium her.

Mit Erhohung der Temperatur steigt der Widerstand von Metallen an,
das elektrische Leitvermdgen nimmt ab. Diese Abhingigkeit des Wider-
standes von der Temperatur wird zur Temperaturmessung verwertet.
Eine Widerstandsmessung ist die Grundlage der Platinwiderstands-
thermometer.

Die Metalle sind nicht nur gute Leiter fiir die Elektrizitat, sondern
auch fiir die Warme. Das Wirmeleitvermogen der Metalle geht parallel
ihrem elektrischen Leitvermégen (WIEDEMANN-FrRaNzsches Gesetz).

b) Chemische Eigenschaften.

Alle Metalle sind elementare Stoffe. Denn wenn man sie fiir sich
auf hohe Temperatur erhitzt oder tief abkiihlt, schmilzt oder wieder
erstarren 1aBt, destilliert und den Dampf wieder kondensiert oder wenn
man den elektrischen Strom hindurchschickt, so bleiben sie immer die
gleichen Stoffe mit den gleichen Eigenschaften. Z. B. ist nach solchen
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Operationen das Quecksilber wieder silberweil und flissig, das Kalium
wieder wachsartig weich und schneidbar, das Chrom wieder hart und
ritzt Glas.

Reaktion mit Sauerstoff. Wie verhalten sich die Metalle gegen Sauer-
stoff? Einige Metalle, wie Platin, Gold, Silber, Quecksilber, kénnen
jahrelang an der Luft liegen oder in Beriihrung mit einer reinen Sauer-
stoffatmosphére stehen, sie reagieren bei Zimmertemperatur nicht mit
Sauerstoff, sie behalten ihre metallisch glinzende Oberfliche. Einige
andere, z. B. Zink, Aluminium und Magnesium, scheinen sich gleich-
falls bei Behandlung mit Sauerstoff nicht zu verindern, sie bleiben
blank und glanzend; in Wirklichkeit reagieren sie aber doch mit Sauer-
stoff, nur kommt die Reaktion sehr bald zum Stillstand, da sich eine
zusammenhingende Oxydschicht bildet, die die ganze Oberfliche be-
deckt und so das Metall vor einem weiteren Angriff des Sauerstoffs
schiitzt. Andere Metalle dagegen werden durch Luftsauerstoff stark ver-
andert, so zeigen alte Bleigegenstinde eine schmutzig schwarzgraue
Oberflichenbeschaffenheit, eiserne Gegenstinde werden nach langerer
Zeit braunrot und rissig, sie rosten. Einige Leichtmetalle, wie Kalium
und Natrium, besitzen eine sehr groBe Affinitit zum Sauerstoff, sie
oxydieren sich bei Zimmertemperatur im Laufe weniger Sekunden; die
metallisch glinzende Oberfliche eines frisch abgeschnittenen Stiickes
Kalium lauft sofort an. Man darf daher Natrium, Kalium und Lithium
nicht an der Luft liegen lassen, sondern muf} sie unter Luftabschluf} in
Petroleum aufbewahren.

Bei hoherer Temperatur ist die Zahl der Metalle, welche mit Sauer-
stoff reagieren, eine bedeutend grofere. Einige wenige Metalle sind
auch beim Erhitzen gegen Sauerstoff vollig bestindig, namlich Platin,
Gold, Iridium, Silber. Auch das Quecksilber ist weitgehend bestindig.
Metalle wie Kupfer, Nickel und Blei reagieren bei hoherer Temperatur
mit Sauerstoff, sie laufen beim Erhitzen an und bedecken sich mit
Oxydschichten. Lebhaft erfolgt die Reaktion mit Sauerstoff bei dem
Zink, Zinn, Eisen, Antimon, Aluminium, Calcium, Magnesium, Natrium,
Kalium und anderen; wenn man sie geniigend hoch erhitzt, so ver-
brennen sie ohne weitere Warmezufuhr vollstindig zum Oxyd. Wir
formulieren den Verbrennungsvorgang am Beispiel des Zinks und

Calciums: 27Zn + 0, = 2Zn0
2 Ca + 02:2Ca0.

Bei einigen Leichtmetallen entstehen Oxydationsprodukte, die als Ab-
kommlinge des Wasserstoffsuperoxyds aufgefaBt werden kénnen und
die man als Peroxyde bezeichnet. Ein Beispiel hierfiir ist das Barium,
dessen Peroxyd (BaO,) bereits bei der Besprechung der Darstellung
von Sauerstoff und Wasserstoffsuperoxyd erwihnt wurde. Barium
reagiert also mit Luftsauerstoff unter Bildung des Bariumperoxyds:
Ba + O, = BaO,.
In gleicher Weise reagieren auch Natrium und Kalium:
2 Na + 0, = Na,0,
2K + 0, = K,0,.
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Bei den betrachteten Reaktionen der Metalle mit Sauerstoff bilden
sich Metalloxyde; die meisten Metaloxyde sind in Wasser unloslich.
Wenn sie teilweise 16slich sind, so erteilen sie dem Wasser eine alkalische,
schliipfrige Beschaffenheit und fdrben rotes Lackmuspapier blau.

Das Verhalten der Metalle gegeniiber Sauerstoff hat zu einer Unter-
teilung gefiihrt. Diejenigen Metalle, die mit Sauerstoff absolut nicht
reagieren, also Platin, Silber, Gold, Iridium und einige weitere, heilen
Edelmetalle. Unedle Metalle nennt man solche, wie Kalium, Eisen,
Magnesium, Zink, die bei hoherer Temperatur und Anwesenheit von
Sauerstoff lebhaft verbrennen.

Atomgewichtsbestimmung von Metallen. Die besprochene Bildung
der Metalloxyde bietet die Moglichkeit, die Atomgewichte derjenigen
Metalle zu bestimmen, die mit Sauerstoff reagieren. Bei der Be-
sprechung der quantitativen Zusammensetzung des Wassers hatten
wir eine Moglichkeit kennengelernt, die Atom- und Molekulargewichte
von Wasserstoff und Sauerstoff zu berechnen. Es wurde darauf hin-
gewiesen, daB es moglich ist, durch Untersuchung &hnlicher Gas-
reaktionen die Atomgewichte anderer Gase zu bestimmen. Bieten
nun die Reaktionen zwischen Metall und Sauerstoff eine Moglich-
keit zur Bestimmung der Atomgewichte der Metalle? Man konnte ja
folgenden Versuch durchfithren: Man bringt eine bestimmte, bekannte
Menge eines Metalls, z. B. Zink, das sich in einem gleichfalls bekannten
Volumen reinen Sauerstoffs befindet, durch elektrische Ziindung mit
dem Sauerstoff zur Reaktion. Wenn alles Metall verbrannt ist und der
restliche Sauerstoff wieder seine alte Temperatur angenommen hat,
kann man feststellen, um wieviel das Volumen des Gases abgenommen
hat, d. h. man kann feststellen, wieviel cem Sauerstoff mit der be-
stimmten Metallmenge reagiert haben. Oder man kénnte auch das
Gewicht des Reaktionsproduktes ermitteln. Das ist z. B. besonders
einfach nach dem Erhitzen von zuvor gewogenem, metallischem Kupfer-
draht in einem Sauerstoffstrom. Die Zunahme des Gewichtes gegeniiber
der Einwaage gibt die Menge Sauerstoff an, die im Metalloxyd an das
Metall gebunden ist. Man wiirde den Versuch mit verschieden groBSen
Ausgangsmengen an Zink wiederholen und sich zundchst davon iiber-
zeugen, daB das Gesetz von den konstanten Proportionen erfiillt ist,
d. h. daB die Gewichtsmengen Zink und Sauerstoff, die miteinander
reagieren, stets in demselben Verhiltnis zueinander stehen, namlich
im Verhiltnis 65,4 zu 16. Man findet: 1 Grammatom Sauerstoff (16 g)
verbindet sich mit 65,4 g Zink. Kann hieraus geschlossen werden, dal}
65,4 das Atomgewicht des Zinks ist? Ein derartiger Schlull ist nicht
berechtigt; denn wir wissen zundchst noch nicht, aus wieviel Atomen
Zink und aus wieviel Atomen Sauerstoff das Molekiil des Zinkoxyds
aufgebaut ist. Auf diese Frage gibt uns der Versuch keine Antwort.
Bei dem entsprechenden Experiment der Bildung des Wassers (2 H,
+ 0, = 2 H,0) fiihrten wir den Versuch derart durch, dafl wir ein
gasférmiges Reaktionsprodukt erhielten. Das gelang durch Temperatur-
erhohung. Dieser Kunstgriff ist bei den Metalloxyden nicht anwendbar,
da ihr Siedepunkt zu hoch liegt.
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Uber die Reaktion zwischen Zink und Sauerstoff kénnen wir zu-
nichst nur folgendes aussagen: y Molekiile Sauerstoff vereinigen sich
mit 2x Atomen Zink; das entstandene Zinkoxyd hat die Zusammen-
setzung Zn,Oy; wir formulieren also:

2xZn -y O, > 2Zn,0,.

Welchen Wert haben x und y? Ist ZnO oder ZnO, oder Zn,O oder
Zn,0, oder noch eine andere die richtige Formel des Zinkoxyds? Bei
der Formulierung ZnO wire x =y = 1, es reagierten also 2 Atome
Zink mit 1 Sauerstoffmolekiil, 65,4 wiirde das Atomgewicht des Zinks
sein und Zink wire wie der Sauerstoff zweiwertig!. Ware dagegen Zn,0O
die richtige Formel, so wiirden 4 Atome Zink mit 1 Sauerstoffmolekiil
reagieren, das Atomgewicht des Zink wire 65,4:2 = 32,7 und das
Zink wire ein einwertiges Metall.

Zwischen diesen und é&hnlichen Formulierungen mehr und den
daraus abzuleitenden Atomgewichten und Wertigkeiten des Zinks kénnen
wir einstweilen nicht entscheiden, da wir Zink nicht im gasférmigen
Zustand reagieren lassen kénnen und auch das Zinkoxyd nicht gas-
formig zu erhalten ist, wir somit keine Gasvolumina vergleichen kénnen.

Fiir die Bestimmung des Atomgewichts fester Stoffe, insbesondere
metallischer Elemente, kommt uns aber eine physikalische Gesetz-
mifigkeit zu Hilfe. Das ist das Gesetz von den konstanten Atom-
wirmen, das Gesetz von DvLong-PETIT. Es besagt, daf die sog. Atom-
wéirmen, d. h. das Produkt aus Atomgewicht und spezifischer Wérme
eines Elementes, stets annidhernd denselben Wert hat, nimlich ungefahr
gleich 6,4 ist: Atomgewicht X spezifische Warme = «~ 6,4. Diese Zahl 6,4
ist keine absolute Konstante, sondern nur ein Mittelwert der wahren
Atomwirmen, die zwischen den Grenzen 6 und 7 schwanken. Das Gesetz
von Durong-PETIT gibt uns also die Moglichkeit, Atomgewichte fester
Stoffe angendhert zu bestimmen, also zwischen Atomgewichten, die
auf Grund von Reaktionen denkbar sind, zu entscheiden. Angewandt
auf das von uns betrachtete Beispiel des Zinks: Die spezifische Warme
des Zinks hat den Wert 0,092. Das ungefihre Atomgewicht des Zinks
wire also 6,4:0,092 = 69,5. Ziehen wir nun die analytische Unter-
suchung des Zinkoxyds mit heran, so ergibt sich, dafl 65,4 das genaue
Atomgewicht des Zinks ist. Somit ist die Wertigkeit des Zinks gleich 2
wie die des Sauerstoffs und das Zinkoxyd hat die Formel ZnO. Jetzt
koénnen wir auch die Reaktionsgleichung genau formulieren:

2Zn 4+ 0, =2Zn0.

Das Zink gehort zu den Metallen, von denen nur ein Oxyd existiert.
Andere Metalle dagegen konnen in Ubereinstimmung mit dem Gesetz
von den multiplen Proportionen mehrere Sauerstoffverbindungen bilden,
genau so wie der Wasserstoff mehrere Oxyde, das Wasser und das Wasser-
stoffsuperoxyd, zu bilden vermag. Je nach den vorliegenden Versuchs-
bedingungen, der Temperatur und dem angewandten Mengenverhiltnis
Metall zu Sauerstoff, entsteht entweder das sauerstoffreichere oder

1 Niheres iiber den Begriff der Wertigkeit s. S. 80.
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sauerstoffarmere Metalloxyd. In der Tabelle 20 sind die Atomgewichte
einiger wichtiger Metalle sowie die Formeln und Farben der entsprechen-
den Metalloxyde zusammengestellt.

Tabelle 20. Atomgewichte und Oxyde einiger Metalle.

Metalloxyd
Metall Symbol Atomgewicht Formel Farbe
Platin . . . . . Pt 195,23
Gold ... .. Au 197,2
Quecksilber . . Hg 200,61 Hg,0 | schwarz
HgO rot
Blei. . . . .. Pb 207,21 PbO gelb
Pb,0, | rot
PbO, | braun
Silber . . . . . Ag 107,88 Ag,0 | schwarzbraun
Kupfer . . . . Cu 63,57 Cu,0 | rot
CuO schwarz
Eisen . . . . . Fe 55,84 FeO schwarz
Fe,0, | braunrot
Zink . . . .. Zn 65,38 ZnO weill
Calcium . . . . Ca 40,08 CaO weill
Magnesium . . . Mg 24,32 MgO weil
Aluminjium . . . Al 26,97 ALO; | weil
" Natrium . . . . Na 22,997 Na,O | wei
Na,0, | schwach gelb
Kalium . . . . K 39,10 K,0 | gelblichweil
KO, | orange

Reaktion mit Wasser. In der Reibe der Stoffe, deren Einwirkung auf
die Metalle wir untersuchen wollen, sei als nichstes das Wasser behandelt.
Zunéachst soll uns das Verhalten der Metalle gegeniiber reinem Wasser
interessieren. Die Edelmetalle werden vom Wasser weder in der Kilte
noch in der Hitze irgendwie verdndert. Auch auf die weniger edlen Metalle
Zinn, Eisen, Blei, Zink und Aluminium scheint Wasser nicht einzuwirken.
Diese Metalle reagieren mit Wasser ganz analog wie mit Sauerstoff,
sie bedecken sich sofort mit einer sehr diinnen, zusammenhingenden
Oxydschicht, die das Metall vor jedem weiteren Angriff des Wassers
schiitzt. Anders verhalten sich die Leichtmetalle Kalium, Natrium,
Calcium und Magnesium, wenn sie mit Wasser in Beriihrung kommen.
Sofort setzt eine lebhafte Reaktion ein, die im Laufe der Zeit immer
heftiger wird. Es entwickeln sich Blasen eines farblosen Gases, das
man als Wasserstoff identifiziert, und das Metall geht dabei langsam
in Losung. Wie kann dieser Vorgang erklirt werden? Offenbar wird
-der Sauerstoff aus seiner Verbindung Wasser durch das Metall verdringt
und das Metall verbindet sich mit dem Sauerstoff des Wassers. Wenn
beide Wasserstoffatome des Wassers durch Metall ersetzt werden, so
mufl das Metalloxyd entstehen und wir kénnen die Reaktion z. B. fiir
Natrium folgendermaBen formulieren:

x Na + y H,O — Na,O, + y H,.
Wird dagegen nur das eine Wasserstoffatom des Wassers gegen Metall
ausgetauscht, so mufl die Reaktionsgleichung lauten:
2x Na + 2y H,0 —> 2 Na,(OH), + y H,.
Jander-Spandau, Lehrbuch dér aporg. Chemie. 5
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Hier kann noch nicht entschieden werden, welche der beiden Gleichungen
die richtige ist, der Beweis mulBl spater nachgeholt werden. Es soll
einstweilen nur die Tatsache festgestellt werden, daB3 die zweite Formulie-
rung den Losevorgang richtig beschreibt, und daB in dieser Gleichung
x =y =1 zu setzen ist:

2 Na + 2 H,0 — 2 Na(OH) -+ H,.

Die entstandene Verbindung NaOH nennt man Natriumhydroxyd.
Ganz analog entstehen bei der Einwirkung von metallischem Kalium,
Calcium und Magnesium auf Wasser die Hydroxyde dieser Metalle:

2K + 2HOH = 2KOH + H,
Ca + 2 HOH = Ca(OH), + H,
Mg + 2 HOH = Mg(OH), + H,.

Natriumhydroxyd und Kaliumhydroxyd sind in Wasser sehr gut 16slich,
Calciumhydroxyd und Magnesiumhydroxyd lésen sich schlechter in
Wasser. Die wilrigen Losungen bzw. Suspensionen dieser vier Hydr-
oxyde zeigen gewisse gemeinsame Eigenschaften: sie fiihlen sich schliipf-
rig an und schmecken wie eine Sodalésung. Sie farben rotes Lackmus-
papier oder eine rote Lackmuslésung blau. Stoffe mit solchen Eigen-
schaften nennt man Laugen oder Basen. Sie sind in ihrem Aufbau
dadurch ausgezeichnet, daBl sie eine OH-Gruppe, eine sog. ,,Hydroxyl-
gruppe, im Molekiil besitzen. Spiter werden die Laugen noch genauer
charakterisiert.

Einige von den Metallen, die eine Mittelstellung zwischen den Edel-
metallen und den unedlen Leichtmetallen einnehmen, wie Eisen, Zink,
Aluminium, die sich also in reinem Wasser nicht auflosen, kénnen in
Losung gebracht werden, wenn man dem Wasser etwas Saure (Essig-
saure oder Salzsiure) zusetzt. Jetzt zersetzen auch sie das Wasser, man
beobachtet eine Wasserstoffentwicklung. Die Edelmetalle hingegen
zeigen ihren edlen Charakter auch gegeniiber angesiuertem Wasser:
Platin, Gold, Silber, Quecksilber werden von verdiinnten Siduren nicht
angegriffen.

Reaktion mit Wasserstoff. Hinsichtlich ihrer Reaktion mit Wasser-
stoffgas lassen sich wieder einige Metalle zu Gruppen zusammenfassen.
Eine sehr groBe Anzahl von Metallen ist sowohl in der Kilte als auch
bei erh6hter Temperatur gegen Wasserstoff vollig indifferent. Von
diesen seien genannt: Gold, Silber, Quecksilber, Mangan und -Alumi-
nium. Manche Metalle reagieren dagegen mehr oder weniger deutlich
mit gasférmigem Wasserstoff. Dabei entstehen recht verschiedene
Arten von Reaktionsprodukten; man nennt diese Metallwasserstoff-
verbindungen Hydride.

Einige Leichtmetalle, wie Lithium, Natrium, Calcium, vereinigen
sich mit Wasserstoff, wenn man sie im Wasserstoffstrom erhitzt. Unter
Ergliihen und Aufblihen bilden sich feste, weile Massen, die das Aus-
sehen von Salzen haben. Diese Art von Hydriden nennt man daher
»salzartige Hydride“. Die Reaktionsgleichung sei fiir das zweiwertige

Calcium formuliert:
Ca + H, — CaH,.
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Das entstandene Calciumhydrid und auch die Hydride von Natrium
und Lithium sind starke Reduktionsmittel. Kommen die Leichtmetall-
hydride mit Wasser in Beriihrung, so zersetzen sie sich unter starker
Wasserstoffentwicklung, entsprechend der Gleichung:

CaH, + 2 HOH = Ca(OH), + 2 H,.

Die Wasserstoffentwicklung ist unvergleichlich lebhafter als diejenige,
die man bei Einwirkung metallischen Calciums auf Wasser beachtet.

Die bisher besprochenen Hydride der Leichtmetalle waren feste Stoffe.
Es gibt aber auch ,gasformige Metallhydride*‘, nimlich die Wasser-
stoffverbindungen vom Antimon, Wismut, Zinn und Blei. Wéhrend
die Leichtmetalle bereits mit molekularem Wasserstoff reagieren, bilden
sich die Hydride des Antimon, Wismut usw. nur dann, wenn atomarer,
nascierender Wasserstoff auf die Molekiile oder ihre Verbindungen ein-

wirkt: Sb + 3 H = SbHj.

Den nascierenden Wasserstoff erhilt man durch Einwirkung von Zink
auf Salzsiure. Der Antimonwasserstoff verbrennt mit fahlblauer
Flamme, er ist auflerordentlich giftig. Diese gasférmigen Hydride sind
meist nicht sehr bestdndig und haltbar. Schon bei méBiger Temperatur-
erhohung zerfallen sie in das betreffende Metall und Wasserstoff:

2 SbH, — 2Sb + 3 H,.

Leitet man z. B. den Metallwasserstoff durch ein Rohr mit Verengungen,
von denen eine erhitzt ist, so scheidet sich das Metall als zusammen-
hangender Beschlag (,,Spiegel*) hinter der erhitzten Stelle ab. Auch
bei lingerem Stehen tritt dieser Zerfall ein, wobei gleichfalls an den
Wandungen des GefaBes ein Metallspiegel entsteht.

Manche Metalle, vornehmlich das Palladium, Platin, Eisen und
Nickel, vermégen groBle Mengen Wasserstoffgas aufzunehmen. Da sie
sich dabei dufBlerlich kaum verindern und ihr metallisches Aussehen
beibehalten, bezeichnet man die entstandenen Wasserstoffverbindungen
dieser Metalle als ,legierungsartige Hydride“. Bei der Wasserstoff-
aufnahme tritt eine gewisse Gefiigeaufweitung, eine kleine Volumen-
vergroBerung auf; ferner beobachtet man eine Anderung des elektrischen
Widerstandes, die Leitfahigkeit der legierungsartigen Hydride ist ge-
ringer als die der entsprechenden reinen Metalle.

Die Volumenvergroferung, die bei der Wasserstoffaufnahme durch
Palladium stattfindet, 148t der folgende Versuch recht gut erkennen:
Ein diinnes Palladiumblech ist als Kathode einer Wasserelektrolyse
geschaltet. Diejenige Seite des Palladiumbleches, die der Anode ab-
gewandt ist, ist mit einem feinen Lackiiberzug versehen. Dadurch
erreicht man, daB der bei der Elektrolyse entwickelte Wasserstoff nur
an der einen — der unlackierten — Seite des Palladiumbleches ab-
geschieden wird und das Palladiumblech, das den Wasserstoff sofort
aufnimmt, sich einseitig mit Wasserstoff beladt. Es wird also die eine
Seite des Bleches, an welcher die Wasserstoffaufnahme erfolgt, auf-
geweitet, wihrend die andere ihre GroBe behilt; infolgedessen krimmt

5%
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sich das Blech, es biegt sich von der Anode fort. L&Bt man nun den
elektrischen Strom in umgekehrter Richtung flieBen, schaltet man also
das mit Wasserstoff beladene Palladium- als Anode, so reagiert der
anodisch entstehende Sauerstoff sofort mit dem im Palladium ,,ge-
l6sten* Wasserstoff, es entsteht Wasser, das Palladium wirkt dabei
katalytisch. Dabei biegt sich das Blech in seine urspriingliche gerade
Stellung zuriick, da sich das alte Volumen wieder herstellt.

Die legierungsartigen Hydride spielen eine groBe Rolle bei kata-
lytischen Reduktions- und Hydrierungsprozessen. Man verwendet nim-
lich vielfach Metalle, wie Platin, Palladium, Nickel, mit Erfolg als
Katalysatoren bei Umsetzungen mit Wasserstoff. Die katalytische Wirk-
samkeit dieser Metalle beruht darauf, da zunichst der Wasserstoff
im Metall gelést wird und im Metallhydrid in einer aktiveren Form
vorliegt als im gasférmigen, molekularen Wasserstoff.

¢) Vorkommen und Darstellung der Metalle.

Einige der Metalle kommen auf der Erde in elementarem Zustand
vor, und zwar sind das die Edelmetalle, wie Gold, Platin, Silber, Queck-
silber. Das ist auf Grund ihres chemischen Verhaltens durchaus ver-
stindlich, denn sie reagieren weder mit der Luft noch dem Wasser.
Das Gold wird hauptsichlich im freien Zustande in Quarzgédngen oder
alluvialem Sand fein verteilt gefunden. Man kann es dadurch gewinnen,
daB man den mit Gold durchsetzten Sand mit Wasser schlimmt. In-
folge des groBen spezifischen Gewichtes setzt sich das Gold schnell ab,
withrend der Sand einige Zeit suspendiert bleibt und daher mit dem
Wasser abgegossen werden kann. Ferner kann man die goldhaltige
Aufschlimmung tiber Kupferplatten leiten, die mit Quecksilber iiber-
zogen sind. Das Gold besitzt eine auBerordentlich groBe Loslichkeit
in metallischem Quecksilber, es sammelt sich also in der Quecksilber-
schicht an. Die Trennung des Systems Gold-Quecksilber erfolgt leicht
durch Erhitzen und Abdestillieren des Quecksilbers, das ja einen wesent-
lich niedrigeren Siedepunkt als das Gold hat. Auf das chemische Ver-
fahren zur Gewinnung des Goldes mit Cyanidlosungen wird spiter
eingegangen werden (S. 293).

Platin kommt, mit anderen platindhnlichen Metallen vergesell-
schaftet, in Kérnern und Blittchen auf sekundérer Lagerstitte, in den sog.
Platinsanden, im Ural, in Bolivien, in Canada und Siidafrika vor. Man
gewinnt es wie das Gold durch Schlimmprozesse.

Quecksilber findet man sowohl gediegen als auch an andere Elemente
(Sauerstoff, Schwefel) gebunden in Spanien, Italien und Kalifornien.
Von den Verunreinigungen und Beimengungen wird es durch Destillieren
getrennt.

Die unedleren Schwermetalle und die sehr unedlen Leichtmetalle
kommen nicht in nennenswerter Menge in elementarem Zustand in der
Natur vor. Das ist nicht weiter verwunderlich, da sie zum Teil recht
lebhaft mit Luft und Wasser reagieren. Einige von ihnen liegen in
groBerer Menge vor als Oxyde, Hydroxyde und Carbonate. Die Hydr-
oxyde und Carbonate lassen sich relativ leicht in die Oxyde iiberfiihren,
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da Wasser und Kohlendioxyd lediglich durch Erhitzen ausgetrieben

werden konnen: 2 FeO(OH) — Fe,0, + H,0
FeCO; — FeO + CO,
ZnCO, — ZnO + CO,.

Es braucht also nur die Frage untersucht zu werden, auf welche Weise
die Metalle aus den Metalloxyden gewonnen werden koénnen. Die
Metalloxyde miissen reduziert werden. Bereits bei der Besprechung des
Kohlenstoffs wurde darauf hingewiesen, dall der Kohlenstoff fiir einige
Metalloxyde, wie Bleioxyd, Eisenoxyd, ein geeignetes Reduktionsmittel
darstellt. Auch Wasserstoff kann Metalloxyde reduzieren. Zunéchst
soll die Reduktion mittels Kohlenstoff behandelt werden, da sie in
der Technik die groBere Bedeutung hat. Der Kohlenstoff entzieht dem
Metalloxyd den Sauerstoff und vereinigt sich mit diesem zu Kohlenoxyd
oder Kohlendioxyd, die beide gasférmig entweichen, z. B.
2 PbO + C — 2 Pb + CO,.

In riesigen Mengen wird der Kohlenstoff in Form von Koks be ider
technischen Eisengewinnung benutzt. Das eisenhaltige Erz wird mit
Koks gemischt in die sog. Hochofen eingetragen. In den heiflen Ofen
findet die Reduktion statt nach der Gleichung:

(1) 2 Fe,0, 4+ 3 C = 4 Fe 4 3 CO,.

Neben dieser Reaktion spielt sich im Hochofen noch eine zweite ab.
Im unteren Teil des Hochofens wird heifle Luft eingeblasen. Diese
reagiert bei den hohen Temperaturen

mit dem Xoks unter Bildung von 1 A
Kohlenmonoxyd und das Kohlenmon-

oxyd reduziert das Eisenoxyd: &
(2) Fe,0, + 3CO = 2Fe + 3 CO,.

Die wichtigsten Teile eines Hochofens

sind in der sehematischen Skizze dar-
gestellt. Von der oberen verschlieB-
baren Offnung P aus wird der Hoch-

ofen mit dem Gemisch aus Eisenoxyd

und Koks gefiillt. Durch die unteren /¢
Offnungen %) wird die auf etwa 800°  ~—V o=
vorgewirmte Luft eingeblasen. Durch S c

die ,,Gicht* @ entweichen die Abgase, /\ -~
die sog. Gichtgase, die im allgemeinen
aus rund 60% Stickstoff, 24% Koh- Abb. 32. Hochofen (schematisch).
lenmonoxyd und 12% Xohlendioxyd

bestehen. Der obere, mit R bezeichnete Teil des Hochofens ist die
,,Reduktionszone‘‘; hier herrscht eine Temperatur von 500—900° C
und hier findet die Reduktion nach den Gleichungen (1) und (2) statt.
Das so erhaltene Eisen hat eine schwammige Beschaffenheit. In der
,,Kohlungszone*“ K wird das schwammige Eisen gekohlt, d. h. es reagiert
zum Teil mit Kohlenstoff, es nimmt. etwas Kohlenstoff auf:

(x + 3) Fe.+ C = Fe,C + x Fe.
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Dadurch, da Kohlenstoff in dem Eisen gelost wird, wird die Schmelz-
temperatur des Eisens — wie das bei Losungen stets der Fall ist —
stark herabgesetzt. Statt bei 1525° schmilzt es schon bei etwa 1200°.
Unterhalb K befindet sich also die Schmelzzone des Eisens (S). Das
fliissige Eisen sammelt sich am Boden des Hochofens, auf dem Eisen
schwimmen die aus dem Erz und der Kohle stammenden Verunreini-
gungen, die ,,Schlacke, die ein bedeutend niedrigeres spezifisches Ge-
wicht als Eisen haben. Infolge der hohen Temperatur, die im unteren
Teil des Hochofens herrscht (1500—1700°), ist die Schlacke gleichfalls
geschmolzen, sie flieBt durch die Offnung C stindig ab. Bei 4 befindet
sich das Abstichloch fiir das geschmolzene Roheisen, es ist durch einen
Tonpfropfen verschlossen und wird nur alle 12 Stunden zum Abflufl
des Eisens getffnet. Ein Hochofen liefert in 24 Stunden etwa 200t
Roheisen und ebensoviel Schlacke.

Das Eisen, das uns der Hochofen liefert, ist kein reines Eisen, sondern
enthilt etwa 10% Verunreinigungen, nidmlich 2,3—5% Xohlenstoff,
ferner Silicium, Phosphor, Schwefel und Mangan. Infolge dieser Bei-
mengungen liegt der Schmelzpunkt des Roheisens sehr tief, bei 1050
bis 1200° C. Im festen Zustand ist das Roheisen spréde und nicht
schmiedbar, im geschmolzenen Zustand ist es diinnfliissig, es 1aBt sich
also gut in Formen gieBen. Daher bezeichnet man das Roheisen auch
als GuBeisen. Das spezifische Gewicht des Roheisens liegt zwischen
7,1—7,7.

Durch Weiterverarbeitung des Roheisens unter Entziehung des
groBen Kohlenstoffgehaltes und der anderen Fremdbestandteile — im
wesentlichen werden diese oxydiert, verbrannt und dann von Zusétzen,
die sich mit dem Eisen nicht mischen, aufgenommen — gelangt man
zum Schmiedeeisen. Das Schmiedeeisen enthilt nur noch 0,05 bis
0,6% Kohlenstoff, das spezifische Gewicht ist 7,8—7,85. Der Schmelz-
punkt liegt wesentlich hoher als der des GuBeisens, namlich zwischen
1450 und 1500°. Da die Schmelze dickfliissig ist, erscheint das Schmiede-
eisen zum GieBen ungeeignet. Dagegen lafit sich das Schmiedeeisen
im festen Zustand bei hoéherer Temperatur gut verarbeiten, es ist
nicht sprode, sondern fest und ziah, es 146t sich hAmmern, walzen und
ziehen.

Eine dritte, technisch wichtige Eisensorte ist der Stahl. Der Stahl
nimmt hinsichtlich seiner Eigenschaften eine Mittelstellung zwischen
dem GuB- und dem Schmiedeeisen ein; der Kohlenstoffgehalt betragt
0,6—1,5%, das spezifische Gewicht ist 7,6—7,8 und der Schmelzpunkt
liegt bei 1300—1400°. Der Stahl 1aBt sich sowohl schmieden als auch
gieBen, letzteres allerdings schlechter als das GuBeisen. Durch Stahlgul3
werden z. B. Lokomotivtreibrader und Geschiitzrohre hergestellt.

Die grofie wirtschaftliche Bedeutung der Eisenproduktion geht aus
der folgenden graphischen Darstellung hervor, welche die jahrliche
Roheisenerzeugung der wichtigsten Industrielinder im Laufe der letzten
70 Jahre wiedergibt. Die Kurven verlaufen im grofien und ganzen
analog den Kurven der Abb. 29, die die Kohleférderung derselben Lander
darstellen.
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Wie schon erwihnt, kann man auch durch Uberleiten von gasfér-
migem Wasserstoff iiber erhitzte Metalloxyde in sehr vielen Fallen zum
reinen Metall kommen. Als Beispiele fiir die Reduktion mit Wasser-
stoff seien die Gleichungen fiir das Eisen und Wolfram angefiihrt:

Fe,0; + 3 H, = 2 Fe + 3 H,0
WO, + 3H, = W + 3 H,0.

In der Praxis benutzt man zur Reduktion der Metalloxyde im all-
gemeinen den billigeren und in groBer Menge vorhandenen Kohlen-
stoff.

" Nun erhebt sich aber die ‘ ’
Frage: Ist es moglich, jedes myt Vercinigte Staaten von Amerika A
Metalloxyd durch Kohlenstoff — #————f——71——"]—X
oder Wasserstoff zum Metall
zu reduzieren? Das ist nicht
der Fall. Bei der Besprechung
des Kohlenstoffs wurde bereits
darauf hingewiesen, da Koh-

30 —
lenstoff mit Magnesiumoxyd
nicht reagiert, daB vielmehr ¥
umgekehrt das Kohlendioxyd 3
durch metallisches Magnesium §
bis zum Kohlenstoff reduziert 3 2 o Deutschland
wird, d. h. die Affinitat des § L

Magnesiums zum Sauerstoff
ist gréBer als die des Kohlen-
stoffs. Unsere obige Frage
nach der Reduzierbarkeit der

Metalloxyde mittels Kohlen- ¢ — 2= T
stoff oder Wasserstoff ist also A== ‘Englond AN\l A
gleichbedeutend mit der Frage: , - / \X //J
Welche Metalle haben eine Frankreich =T Y A4
kleinere Affinitit zum Sauer- =1 Rubland
stoff als der Kohlenstoff oder

der Wasserstoff? Ungefahr ein e5 169 wo. w0 1920 1930 540

MaB fiir die Affinitz‘a‘uten, fiir die Abb. 33. Rohoisenerzeu%ggﬁger wichtigsten Industrie-
Bindungsfestigkeit zwischen '
dem Sauerstoff und dem jeweils vorliegenden Metall ist die Bildungs-
wirme des Metalloxyds. In der tabellarischen Ubersicht (Tab. 21) sind
die Bildungswirmen einiger Metalloxyde zusammengestellt. Um ver-
gleichbare Zahlen zu erhalten, sind die Bildungswarmen jeweils auf die-
jenigen Metalloxydmengen bezogen, die 1/, O, d. h. einem Wasserstoff-
dquivalent, entsprechen.

Die Bildungswirmen von Wasser bzw. Kohlendioxyd miissen natiir-
lich zum Vergleich mit herangezogen werden. Wir beziehen sie auf die
gleiche Sauerstoffmenge:

1, H, + 1,0, =1/, H,0 + 34,2 keal
1/,CO + 1/, 0, = 1/, CO, -+ 34,0 keal.
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Nur diejenigen Metalloxyde lassen sich also verhaltnismiBig glatt und
leicht durch Wasserstoff und Kohlenstoff reduzieren, deren Bildungs-
wirme kleiner als die des Wassers oder des Kohlendioxyds ist. Solche
Metalloxyde, deren Reduktion mit Kohlenstoff schlecht oder gar nicht
gelingt und deren Bildungswirme geringer als die des Aluminiumoxyds

Tabelle 21. Bildungswirme einiger Metalloxyde.

Metalloxyd B“g;‘g‘ﬁ‘/slwgfme Metalloxyd Bi‘g;‘;’%}"f"gzmc
:{e ﬁuzga 1 g,é keal :;4 gng2 +Z¢i¢,g keal
2 g2 ) 9 AN ’ ’
e | s | e | s
2 ul ’ i3] 2 2 $] EE]
1/% Bi,0, 232 . 1, Na,0 505 ..
1/, PbO 26,0 /2 ALO, 672 .
1/ NiO 209 . 1/; MgO 3.0 .
11 wo, 325 . 12 Ca0 6.0 .
1/} FeyO, 338 1 La,0, 89,8 .

ist, konnen durch metallisches Aluminium reduziert werden. Das sog.
aluminothermische Verfahren wird viel angewandt zur Darstellung
von Chrom, Mangan, Vanadin, Wolfram und gelegentlich von Eisen.
Die Reaktionsgleichungen lauten:

Cr,04 + 2 Al = 2 Cr + ALO,
3 Mn,0, + 8 Al = 9 Mn + 4 ALO,
Fe,0; + 2 Al = 2 Fe + ALO,.

Man mischt das jeweilige Metalloxyd mit Aluminiumpulver, fillt das
Gemisch in einen Tontiegel, schichtet ein Ziindgemisch aus Magnesium
und Bariumsuperoxyd dariiber und bringt durch einen brennenden
Magnesiumdraht die Reaktion in Gang. Infolge der hohen Temperatur,
die durch die Reaktion entsteht, schmilzt das reduzierte Metall, flieBt
zusammen und sammelt sich am Boden des GefiBles. Auf diese Weise
kann man bequem kleinere Mengen fliissigen Eisens herstellen, wie
man sie z. B. benétigt, um StraBenbahnschienen an Ort und Stelle
zusammenzuschweiBen.

Als Vorteil des aluminothermischen Verfahrens muB3 noch erwiahnt
werden, dal man eine Carbidbildung vermeidet, die mitunter bei der
Reduktion von Metalloxyden durch Kohle stérend eintritt.

Nun wire noch die Frage zu untersuchen: Wie kann man metallisches
Aluminium oder Magnesium und Calcium, deren Oxyde ja eine noch
héhere Bildungswirme als das Aluminium haben, herstellen? In diesen
Fillen muB man grundsitzlich anders verfahren. Man gewinnt diese
und auch die anderen Leichtmetalle nur durch Elektrolyse ihrer ge-
schmolzenen Verbindungen. Genau so, wie wilBrige Losungen den elek-
trischen Strom leiten und sich dabei zersetzen, sind auch geschmolzene
Salze gute Leiter fir die Elektrizitit; sie erleiden gleichfalls eine Zer-
setzung, an der negativen Elektrode scheidet sich das Metall ab. Eine
genauere Besprechung und Erklirung der Schmelzflufelektrolyse
kann erst spéter erfolgen.
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SchlieBlich muBl bei der Darstellung der Metalle noch erwihnt
werden, dal man nicht alle Metalle — wie das bisher vorausgesetzt
war — in der Natur als Oxyde, Hydroxyde oder Carbonate vorfindet.
Sehr haufig ist das Vorkommen der Metalle in Form sulfidischer Erze,
d. h. an Schwefel gebunden. Als Beispiel sei das Eisensulfid FeS,
genannt. Aus diesen Sulfiden gewinnt man die Metalle nur auf dem
Umweg iiber die Oxyde. Man erhitzt die sulfidischen Erze im Sauer-
stoff- oder Luftstrom, dabei erhilt man die entsprechenden Metall-
oxyde, der Schwefel entweicht gasformig als Schwefeldioxyd. Die
Reaktionsgleichung fiir diesen Vorgang des Réstens lautet:

4 FeS, + 11 O, = 2 Fe, 0, + 8 SO,.

Durch den RéstprozeB sind die Metallsulfide in Oxyde iibergefiihrt
und der leichten Reduktion durch Kohlenstoff, Wasserstoff oder Alu.
minium zugéinglich gemacht.

d) Die Struktur der Metalle und der Legierungen.

Der Feinbau der Metalle, d. h. die Anordnung der einzelnen Atome
im Kristall, ist mit Hilfe von Rontgendiagrammen aufgeklirt worden.
Die Atome sind in den Gitterpunkten von Raumgittern gelagert. Zwei
der moglichen Gitter sind bereits auf S.24 beschrieben worden: das
flichenzentrierte und das raumzentrierte Wiirfelgitter. Die Atom-
anordnung der Metalle Nickel, Kupfer, Silber und Gold ist die des
flichenzentrierten Wiirfelgitters, sie unterscheiden sich voneinander hin-
* sichtlich der Grofe des Elementarwiirfels, die Linge der Wiirfelkante
steigt vom Nickel (3,52 A) iiber das Kupfer (3,61 A) zum Silber, (4,08 A)
und Gold (4,075 A). Im raumzentrierten Wiirfelgitter kristallisieren
das Eisen und die Leichtmetalle Natrium und Kalium. Die Metalle
Magnesium, Zink und Cadmium haben einen Aufbau, der der hexa-
gonalen, dichtesten Kugelpackung entspricht.

Diese Anordnung ist in Abb. 34 dargestellt, ,
sie ist wie die des Graphits schichtenartig; in !
jeder Schicht befinden sich die Atome in den

Ecken und der Mitte regelméaBiger Sechsecke.
Bezeichnet man mit a den Abstand von Atom
zu Atom in der gleichen Schicht und mit ¢
den Abstand entsprechender Schichten, so
ergeben sich fiir das Magnesium, Zink und
Cadmium folgende Zahlen:

]

%

Mg ’ Zn cd
3 2,65 | 2,97 e
a = 3,22 ) .
’ ’ ’ Abb. 34. Hexagonale, dichteste
[ 5,23 4,93 5,61 Kugelpackung. '

Fiir die Praxis sind nun nicht die reinen Metalle von so grofer
Bedeutung wie Gemische verschiedener Metalle, die Legierungen. Man
erhilt die Legierungen dadurch, daB man zwei oder mehr Reinmetalle
zusammenschmilzt und die Schmelze erkalten laBt. Solche Metall-
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legierungen sind z. B. das Messing mit den Hauptbestandteilen Kupfer
und Zink, die aus Kupfer und Zinn bestehende Bronze, das aus Blei
und Antimon bestehende Letternmetall, die verschiedenen Stahlsorten
usw. In jiingster Zeit haben die Leichtmetallegierungen, deren Haupt-
bestandteile Aluminium und Magnesium sind, durch die Entwicklung
der Flugzeugindustrie groBte Bedeutung erlangt. Schlie8lich seien noch
die Amalgame genannt, die Legierungen von Quecksilber mit Edel-
metallen, die man u. a. als Material fiir Zahnfiilllungen verwendet.

Derjenige Zweig der Chemie, der sich mit den Metallen und ihren
Legierungen beschiftigt, ist die Metallkunde oder Metallurgie. Diese
Forschungsrichtung umfaBt alle Vorginge, welche beim Erhitzen und
Schmelzen, beim Erstarren und Abkiihlen, beim Pressen und Dehnen
und beim Bearbeiten von Metallen eintreten.

Wenn man Gemische von zwei oder mehr Reinmetallen iiber den
Schmelzpunkt sdmtlicher Komponenten erhitzt und die Schmelze
wieder auf Zimmertemperatur abkiihlen 1aBt, so kann sich mancherlei
ereignen, nimlich:

1. Die Metalle wirken iiberhaupt nicht aufeinander ein. Es bilden
sich beim Erstarren feinkornige Gemenge der einzelnen Kompo-
nenten, man erhélt also ein inhomogenes System.

2. Die Metalle kénnen, ohne miteinander zu reagieren, d.h. ohne
Verbindungen zu bilden, im festen Zustand ineinander loslich
sein. Beim Erstarren besteht die feste Phase dann aus einem
homogenen Gemisch beider Metalle. (Mischkristalle.)

3. Die Metalle kénnen sich in bestimmten Mengenverhaltnissen zu
chemischen Verbindungen vereinigen. Nach dem Erstarren besteht
die feste Phase dann je nach dem Gewichtsverhiltnis, in dem die
Metalle zusammen geschmolzen wurden, entweder aus der reinen
Metallverbindung oder aus einem Gemisch dieser mit der im
UberschuB vorhandenen Metallart.

Welche Moglichkeiten gibt es nun, um den Aufbau der Metall-
legierungen aufzukliren? Man hat eine ganze Reihe verschiedener
Untersuchungsmethoden zur Strukturaufklirung von Legierungen ent-
wickelt. Eine von diesen ist die bereits bei den Reinmetallen angewandte
réntgenographische Methode, deren Prinzip auf S. 24 erklart wurde.
Zwei Substanzen, die iiberhaupt nicht aufeinander einwirken und keine
Verbindung bilden, lassen sich réntgenographisch nebeneinander er-
kennen. Das Rontgendiagramm zeigt die fiir die reinen Stoffe charakte-
ristischen Interferenzlinien nebeneinander. Bei einer Verbindungs-
bildung beobachtet man das Auftreten neuer Linien, die der Verbindung
eigen sind. Ferner macht sich eine Verinderung im Bau eines Kristall-
gitters, z. B. eine Erweiterung der Gitterabstinde infolge des Ein-
tretens von neuen Atomen, welche mehr Raum beanspruchen, im
Réntgenbild durch eine Verschiebung der Linien bemerkbar. Wir
konnen somit die Entstehung eines neuen Strukturelementes bei einer
Legierung aus dem Réntgendiagramm erkennen.

Die zweite Methode, die man zur Untersuchung von Legierungen
herangezogen hat, ist die metallographische. Man verfihrt dabei
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folgendermafBen: Man stellt sich von der Legierung einen Schliff her und
untersucht den Schliff mikroskopisch; haufig erkennt man dann bereits
die einzelnen Kristallite, die den Kristall aufbauen. Oder aber man
l14Bt ein geeignetes Atzmittel auf den Schliff einwirken, dabei kénnen
die einzelnen Kristallarten der Legierung verschieden stark angegriffen
werden.

Eine andere zur Strukturaufklirung von Legierungen benutzte
Untersuchungsmethode ist die Messung des elektrischen Leitvermogens
der Legierung, das n#dmlich in charakteristischer Weise von der Zu-
sammensetzung der Legierung abhingig ist. Trigt man in einem Dia-
gramm die elektrische Leitfihigkeit bzw. den elektrischen Widerstand
eines Systems in Abhingigkeit von der Zusammensetzung bei kon-
stanter Temperatur ein (Leitfihigkeits- bzw. Widerstandsisotherme),
so erkennt man eine Verbindungsbildung an einem Maximum der Leit-
fahigkeitskurve bzw. an einem
Minimum der Widerstandskurve

(vgl. Abb. 35). - (Mg CdMg,
Eine weitere wichtige Methode < | cim l l

zur Strukturuntersuchung von _%’,,72_ 31

Legierungen, die, historisch ge- §

sehen, die dlteste ist, ist die ther- 3 ¢

mische Analyse. Bei der ther-
mischen Analyse verfolgt man

-

1 - 1 1 1 I
den Temperaturgang einer ge , = - = 2 700
schmolzenen Legierung im Ver- Mg-Gehalt Gew-%
lauf der Abkiihlung. Dabei macht 0 oo 1 ©itsanigkeitsisothorme dor Cad-

sich die Ausscheidung oder die mium-Magnesium-Legierungen fiir 50° C.
Umwandlung einer Phase oft als

Haltepunkt der Temperatur bemerkbar, da die beim Erstarren oder
bei der Umwandlung freiwerdende Wiarmemenge (die Schmelzwirme)
eine Zeitlang den durch Wirmeableitung und -strahlung erfolgenden
Wiarmeverlust der sich abkiihlenden Legierung kompensiert. Die bei
der thermischen Analyse auftretenden Erscheinungen sollen im folgenden
naher besprochen werden.

Wir machen zunichst ein Gedankenexperiment: Wir erwidrmen ein
Glas Wasser auf etwa 80° C, dann stellen wir die Warmezufuhr ab und
iiberlassen das System sich selbst. In gewissen Zeitabstinden messen
wir die Temperatur des Wassers, sie sinkt ab, zunichst sehr schnell,
spater langsamer, und zwar so lange, bis das Wasser die Temperatur
der Umgebung, also die Zimmertemperatur, wieder erreicht hat. Trigt
man die Temperatur des Wassers in Abhédngigkeit von der Zeit graphisch
auf, so erhilt man eine Abkiihlungskurve von der Form der Abb. 36.
Jetzt variieren wir den Versuch in der Art, daB wir das Glas mit warmem
Wasser in ein Kiltebad stellen, also in eine Umgebung von —20° C.
Wir kniipfen also an die beiden Versuche an, die auf S. 6 besprochen
wurden, das Kristallisieren von destilliertem Wasser und einer wirigen
Salzlosung. Zunichst erfolgt die Abkithlung in derselben Weise wie
vorher. Wenn das Wasser die Temperatur von 0° erreicht hat, be-
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ginnen sich Kristalle auszuscheiden, dabei wird die Schmelzwéirme des
Eises frei, das Wasser kiihlt sich daher nicht weiter ab, sondern behalt
lingere Zeit die Temperatur von 0°. Erst wenn alles Wasser gefroren
ist, sinkt die Temperatur wie zu Beginn wieder ab. Eine derartige
Abkiihlungskurve ist die Kurvel der Abb.37. Die Kurve II der-
selben Abbildung wird erhalten, wenn man an Stelle des destillierten
Wassers eine wiBrige Kochsalzlgsung abkiihlt. Dadurch, dafl im Wasser
ein Stoff (Kochsalz) gelost ist, wird der Dampfdruck des Wassers und
damit sein Schmelzpunkt herabgesetzt. Die ersten Kristalle bilden
sich erst bei einer Temperatur, 'die unterhalb 0° liegt und die dem
Punkt A entspricht. Da die Kristalle aus reinem Wasser bestehen, also
kein Kochsalz enthalten, steigt die Konzentration des Kochsalzes in
der Losung beim Kristallisieren an. Dadurch wird der Schmelzpunkt

S
3
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g
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3
N
[
Zeit Zeif
Abb. 36. Abkiihlungskurve von Wasser bis Abb. 37. Abkiihlungskurve von destilliertem
auf Zimmertemperatur. Wasser (I) und einer wéiﬁorigen Salzlosung (II)
auf —20°C.

weiter herabgesetzt. Obgleich die Schmelzwirme frei wird, beobachten
wir noch keinen Haltpunkt der Temperatur, das Absinken der Tempera-
tur erfolgt lediglich etwas langsamer, die Kurve hat also bei 4 einen
Knick. Durch das Auskristallisieren des reinen Lésungsmittels reichert
sich die restliche Losung an Kochsalz stindig weiter an. SchlieBlich wird
die Konzentration erreicht, die einer gesittigten Kochsalzlosung ent-
spricht. Nun scheidet sich Eis und Kochsalz nebeneinander ab (Punkt B),
dieses Kristallgemisch nennt man das eutektische Gemisch. Die rest-
liche Losung veréndert also ihre Konzentration und damit ihren Schmelz-
punkt nicht weiter; wir beobachten einen Haltepunkt der Temperatur
(das Stiick B—C der Kurve II). Im Punkt C ist das Erstarren be-
endet, es schlieBt sich die tibliche Fortsetzung der Abkiihlung an.
Die gleichen Formen und Typen der Abkiihlungskurven, die am
Beispiel des Wassers und walriger Losungen behandelt wurden, findet
man auch bei den Metallen und ihren Legierungen. Erhitzt man ein
reines Metall iiber seinen Schmelzpunkt und 1i8t es sich abkiihlen, so
entspricht der Gang der Temperatur der Kurve I der Abb. 37. Beim
Erreichen der Schmelztemperatur beobachtet man den Haltepunkt.



Die Struktur der Metalle und der Legierungen. 7

Liegen dagegen Metallgemische vor, so wird — analog den Salzlésungen
— der Schmelzpunkt gegeniiber den reinen Metallen herabgesetzt, und
man findet Abkiihlungskurven, die der Kurve 11 der Abb. 37 gleichen.
Man stellt sich nun Metallgemische verschiedenen Mischungsverhaltnisses
her und nimmt die Abkiihlungskurve einer jeden Mischung auf. Die
fir jede Mischung charakteristische Temperatur der ersten Kristall-
ausscheidung, d. h. die dem Knickpunkt A entsprechende Temperatur,
wird notiert und in Abhéingigkeit von der prozentischen Zusammen-
setzung der Legierung in ein Diagramm eingetragen. Ein derartiges
Diagramm, das auf Grund einer ganzen Reihe von Abkiihlungskurven
experimentell ermittelt ist, bezeichnet man als das Zustandsdiagramm
der betreffenden Legierung. Die vier wichtigsten Typen von Legierungen
und ihre Zustandsdiagramme sollen im folgenden kurz besprochen werden.

Fall 1. Die Metalle sind im fliissigen Zustand miteinander in allen

Verhaltnissen, im festen Zustand iiberhaupt nicht mischbar.

Ein Beispiel hierfiir stellen die Legierungen aus Antimon und Blei

dar. Bei den einzelnen Antimon-

Blei-Legierungen verschiedener  °C [6°C

Zusammensetzung herrscht also &

hinsichtlich der Form der Abkiih-  sw)|- 7
lungskurven véllige Analogie mit § ol

der von wifrigen Kochsalzlosun- § z 227
gen. Das reine Antimon hat einen Em 246 v
Schmelzpunkt von 630° C, das  aw} £
reine Blei von 327° C. Diejenige | I
Antimon-Blei-Legierung, die den 97
niedrigsten Schmelzpunkt besitzt, 0 W20 W W B 6 W e w0
also das eutektische Gemisch E, Po-Gehatt Gew-%
hat eine Zusa,mmensetzung von Abb. 38, Zustandsdiagramm Antimon-Blei.

87 Gew.-% Blei und 13 Gew.-%

Antimon. Wenn das Antimon-Blei-Gemisch weniger als 87 Gew.-% Blei
enthalt, so kristallisiert beim Abkiihlen zunéichst reines Antimon aus,
und zwar so lange, bis die fliissige Phase, die sich also an Blei an-
reichert, die Zusammensetzung des eutektischen Gemisches erreicht hat.
Besteht dagegen die Antimon-Blei-Legierung zu mehr als 87 Gew.- % aus
Blei, so kristallisiert anfinglich reines Blei aus.

Das Zustandsdiagramm, das man fir das System Antimon-Blei
auf Grund der gemessenen Abkiihlungskurven erhilt, zeigt die Abb. 38.
Das Zustandsdiagramm ist in vier Gebiete unterteilt. Im Gebiet I
liegt eine homogene Fliissigkeit der Antimon-Blei-Legierung vor. In
dem mit /I bezeichneten Gebiet ist ein Gemisch von festem Antimon
und festem Blei vorhanden. Die iibrigen beiden Teilgebiete des Zu-
standsdiagrammes enthalten heterogene Systeme, deren fliissige Phasen
jeweils aus Antimon und Blei und deren feste Phase in III aus reinem
Antimon, in IV aus reinem Blei bestehen.

Fall 2. Die Metalle sind im fliissigen Zustand miteinander in allen

Verhiltnissen, im festen Zustand iberhaupt nicht mischbar, sie
bilden aber eine Verbindung miteinander.

246
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Der Unterschied gegeniiber dem Fall 1 besteht also in der Existenz
einer Verbindung. Als Beispiel fiir diesen Fall betrachten wir die Ma-
gnesium-Blei-Legierungen. Die existierende Verbindung hat die For-
mel Mg,Pb, enthilt also 81 Gew.-% Blei und 19 Gew.-% Magnesium.
Wodurch ist nun eine Verbindung ausgezeichnet? Eine Verbindung ist
ein einheitlicher Stoff mit bestimmten konstanten Schmelz- und Siede-
punkten. LiBt man also eine Magnesium-Blei-Schmelze, die die Zu-
sammensetzung der Verbindung besitzt, abkiihlen, so erhilt man eine
Abkiihlungskurve, die denen der reinen Metalle analog ist, also ent-
sprechend der Kurve I der Abb. 37. Der Erstarrungspunkt der Ver-
bindung Mg,Pb liegt bei 550°, der Erstarrungspunkt des Magnesiums
bei 650° und der des Bleis bei 327°.

Wir betrachten jetzt eine Magnesium-Blei-Schmelze, die 90 Gew.- %
Blei enthidlt. Beim Abkiihlen scheiden sich die ersten Kristalle bei
einer Temperatur von etwa 450° ab, es sind die Kristalle der Ma-
gnesium-Blei-Verbindung; die Schmelze reichert sich daher an Blei
an, bis schlieBlich die Zusammensetzung eines eutektischen Gemisches
erreicht ist, dann kristallisieren nebeneinander die Verbindung Mg,Pb
und festes Blei aus. Die Schmelz- bzw. Erstarrungstemperatur dieses
eutektischen Gemisches (96 Gew.-% Blei, 4 Gew.-% Magnesium) liegt

o¢ bei etwa 250°.
o 7 Zum SchluB untersuchen wir
6001 Mg,Pb die Abkiihlungskurve einer Ma-
sool- Ha f gnesium - Blei - Schmelze, die
2 75 Gew.-% Blei enthilt. Es kri-
- i, e stallisieren zunichst wieder die
300}~ | Lws Kristalle der Verbindung Mg,Pb
200 ia i &, aus, und zwar beginnt die Kri-
! b | stallabscheidung bei etwa 500°.
o ! |, 4 Da die Kristalle von Mg,Pb 81%
P 7 2'0 = ,,'0 7 w7 a0 50 wo Blei, die Schmelze aber nur 75%
Pb-Gehalt gew-% Blei enthilt, muf3 die Schmelze
Abb. 39. Zustandsdiagramm Magnesium-Blei. an Blei dérmer werden. Der Halte-

punktwird erreicht, wennnurnoch
70% Blei in der Schmelze vorliegen. Wir finden ein zweites eutektisches
Gemisch, es kristallisieren nebeneinander die Verbindung Mg,Pb und
reines Magnesium aus.

Die Abb. 39 stellt nun das Zustandsdiagramm der Magnesium-Blei-
Legierungen dar. E, und E, sind die beiden Eutektica. Im Gebiet I
liegt wieder die homogene Fliissigkeit vor, in IIa ein Kristallgemisch
aus festem Magnesium und Mg,Pb, in I7b ein Kristallgemisch aus festem
Blei und Mg,Pb. IIla, IIIb, IVa und IVb sind die heterogenen
Systeme aus Schmelze und Kristallen. In I77a bestehen die Kristalle
aus reinem Magnesium, in [/1b und IVa aus Mg,Pb und in IVb aus
reinem Blei.

Fall 3. Die Metalle sind weder im fliissigen noch im festen Zustand
miteinander mischbar.
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Ein Beispiel hierfiir ist das System Vanadin-Silber. Die Schmelze
besteht stets aus zwei Schichten, das spezifisch leichtere Vanadin
schwimmt auf dem Silber. Beim Abkiihlen der Schmelze erstarrt zu-
nichst das Vanadin bei seinem Schmelzpunkt (1715°), man beobachtet
einen ersten Haltepunkt. Ist alles Vanadin erstarrt, so sinkt die Tem-
peratur weiter ab bis zum Schmelzpunkt des Silbers (960,5°), der sich
in der Abkiihlungskurve als zweiter Haltepunkt bemerkbar macht.
Das Zustandsdiagramm Vanadin-Silber ist daher tberaus einfach, da
der Zustand des Systems unabhéngig von seiner Zusammensetzung ist.
Oberhalb 1715° liegen die beiden Komponenten in flissiger Form
nebeneinander vor, im Temperaturgebiet von 960—1715° besteht die
feste Phase aus reinem Vanadin und die Fliissigkeit aus reinem Silber
und unterhalb 960° liegt festes, reines Vanadin neben festem, reinem
Silber vor.

2500
Fissiges V +fiissiges A
e g iges Ag
7715°C
S 750
N festes V+ flissiges Ag
QU
S 1000 %2
8001 festes V+festes Ag
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Zeit 0 10 20 30 9 50 60 70 80 30 100
" . . Ag-Gehalt Gow-%
Abb. 40. Abkiihlungskurve einer Vanadin-
Silber-Schmelze. Abb. 41, Zustandsdiagramm Vanadin-Silber.

Der Fall 3 ist natiirlich nur von theoretischem Interesse und in der
Legierungstechnik nicht zu gebrauchen.

Fall4. Die Metalle sind im fliissigen und im festen Zustand in jedem

Verhiltnis miteinander mischbar.

Als Beispiel sei das System Silber-Gold betrachtet. Der Erstarrungs-
punkt des reinen Silbers liegt bei 960,5°, der des reinen Goldes bei 1060 °.
Nimmt.man die Abkiihlungskurve einer Silber-Gold-Schmelze auf, so
beobachtet man einen Knickpunkt bei einer Temperatur, die zwischen
den beiden Fixpunkten 960 und 1060° liegt. Es scheiden sich die ersten
Mischkristalle ab. Diese Kristalle haben nun aber tatsdchlich nicht
die Zusammensetzung der vorliegenden Schmelze, sondern sind, wie
Versuche ergeben haben, stets goldreicher. Infolgedessen verarmt die
Schmelze stindig an Gold, dadurch sinkt die Erstarrungstemperatur
weiter ab, bis schliefllich der Schmelzpunkt des Silbers erreicht ist.

Fir jede Zusammensetzung der Silber-Gold-Schmelze erhilt man
einen bestimmten Knickpunkt in der Abkiihlungskurve. Trigt man
diese Temperaturpunkte, bei denen die Kristallisation beginnt, in Ab-
héngigkeit von der Zusammensetzung der Schmelze in ein Diagramm
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ein, so erhilt man die Kurve I der Abb. 42, die Liquiduskurve. Fir
jede Erstarrungstemperatur ist ferner die Zusammensetzung der Misch-

kristalle charakteristisch;

verbindet man nun alle Punkte, die die

Zusammensetzung der Mischkristalle in Abhingigkeit von der Erstar-
rungstemperatur angeben, so erhilt man die Kurve 2, die Solidus-

kurve.

Oberhalb der Liquiduskurve liegt die homogene Schmelze

vor, unterhalb der Soliduskurve befindet sich das Gebiet der Misch-

kristalle.

In dem von den beiden Kurven eingeschlossenen Gebiet I

existieren Mischkristalle und Schmelze nebeneinander.

Beim schnellen Abkiithlen der Gold-Silber-Schmelze erhilt man —
wie man aus der Abb. 42 ersieht — Kristalle, deren Goldgehalt von
innen nach auBen zu kontinuierlich abnimmt. Erwirmt man nach-
triaglich diese inhomogenen Kristalle eine gewisse Zeitlang auf Tem-
peraturen, die dicht unter ihrem Schmelzpunkt liegen, oder aber la83t

7°7gor 1 Schmelze
7050 }

I
1000
9501~
900+ Mischkristalle
850,

| | 1 i ! ! I ! |
0 10 20 30 % 50 60 7w 8 90 100

Au-Gehalt Gew-%
Abb. 42. Zustandsdiagramm Silber-Gold.

man das Auskristallisieren ge-
niigend langsam vor sich gehen,
so findet innerhalb des festen
Kristalls ein Konzentrationsaus-
gleich statt. Man bezeichnet
diesen ProzeB der Homogenisie-
rung der Kristalle als Tempern.

Fir Mischmetalle des im
Fall 1 oder 2 behandelten Typus
laBt sich also jeweils eine be-
stimmte Zusammensetzung an-
geben, die dadurch ausgezeich-
net ist, daB sie fiir das betrach-

tete System den niedrigsten Schmelzpunkt besitzt: das eutektische
Gemisch. Durch geschickte Kombination von drei oder vier Metallen
hat man aufBerordentlich tiefschmelzende Metallegierungen herstellen

konnen.

ihrer Zusammensetzung angefiihrt:

Einige von diesen seien hier mit ihrem Schmelzpunkt und

Metallegierung

Schmelzpunkt ’

Zusammensetzung

Rose-Metall. . . . . . . . .. 94°C | Sn:Pb:Bi—1:1:2
Woopsches Metall . . . . . . . 71° C Cd:Sn:Pb:Bi=1:1:2:4
Lrowrrz-Metall . . . . . . . . 60°C | Cd:Sn:Pb:Bi—3:4:8:15

e) Wertigkeit und Aquivalentgewicht.

Unter den bisher behandelten Stoffen befand sich eine grofie Zahl
der verschiedensten Sauerstoffverbindungen: das Wasser, die Oxyde
des Kohlenstoffs, die Metalloxyde u. a. m. Wenn wir die Formeln dieser
Oxyde miteinander vergleichen, so erkennen wir, dal in diesen Ver-
bindungen die Anzahl von Atomen des jeweiligen Sauerstoffpartners,
die an 1 Sauerstoffatom gebunden sind, nicht immer die gleiche ist.
So sind z. B. im Wasser 2 Wasserstoffatome an 1 Sauerstoffatom,
im Calciumoxyd (CaO) dagegen nur 1 Calciumatom an 1 Sauerstoffatom
gebunden. Im Aluminiumoxyd (Al,O;) ist das Atomverhiltnis Alu-
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minium zu Sauerstoff 2:3 und im Kohlendioxyd (CO,) ist das Atom-
verhiltnis Kohlenstoff zu Sauerstoff 1:2. Man kann also die Oxyde
der Elemente auf Grund ihres Atomverhiltnisses in verschiedene
Gruppen einteilen, wie das fiir einige Sauerstoffverbindungen in der
folgenden Ubersicht geschehen ist:

Atomverhaltnis Element : Sauerstoff =

2:1 ‘ 1:1 2:3 | 1:2 | 1:3
HO0 | Ca0 | ALO, @ CO, | WO,
140 | MgO | Fe0, , PbO, | Cro,
Na,0 | ZnO ; MnO, |

K,0 I BaO }

Ag,0 co |

Diese Einteilung der Elemente nach der Formel ihrer Oxyde fiihrt uns
zu dem wichtigsten Begriff der Wertigkeit. Alle Elemente, in deren
Oxyden 2 Atome an ein Sauerstoffatom gebunden sind, die also in der
ersten Spalte der Tabelle stehen, bezeichnet man als einwertige Elemente;
Wasserstoff, Lithium, Natrium, Kalium, Silber sind einwertig. Da ein
Sauerstoffatom 2 Atome dieser einwertigen Elemente bindet, gibt man -
dem Sauerstoff die Wertigkeit 2. Sauerstoffverbindungen mit dem
Atomverhiltnis 1:1 sind demgemi8 die Oxyde zweiwertiger Elemente,
so ist Zink, Magnesium, Calcium, Barium zweiwertig. Entsprechend
sind das Aluminium und Eisen dreiwertig, Kohlenstoff, Blei und Mangan
vierwertig, Wolfram und Chrom sechswertig.

Dieser Begriff der Wertigkeit der einzelnen Elemente ist nun nicht
nur auf die Sauerstoffverbindungen anwendbar, sondern ist in gleicher
Weise fiir simtliche Verbindungen des betreffenden Elementes von
Wichtigkeit. Das Lithium z. B. ist nicht nur gegeniiber Sauerstoff
einwertig, sondern in all seinen Verbindungen einwertig; mit dem ein-
wertigen Wasserstoff bildet es die Verbindung LiH, das Lithium-
hydrid, mit dem gleichfalls einwertigen Chlor das thhlumchlorld LiCl
Das Calcium ist gegeniiber Sauerstoff zweiwertig, folglich ist es auch
gegeniiber Wasserstoff oder gegeniiber Chlor zweiwertig, das Calcium-
hydrid und das -chlorid haben also die’ Formeln CaH, bzw. CaCl,.

Die Wertigkeit der Elemente beriicksichtigt der Chemiker in den
Strukturformeln; es handelt sich hierbei um Formelbilder, in denen
die gegenseitige Bindung zweier Atome durch einen Strich gekenn-
zeichnet ist. Die Zahl der von einem Atom ausgehenden Striche ist
also gleich seiner Wertigkeit. Die folgenden einfachen Beispiele mogen
das erldutern:

H,0: H—-O—H NaCl: Na—Cl
Ag,0: Ag—0—Ag CaCl,: Cl—Ca—Cl
Ca0: Ca=O0 CO,: 0=C=0
_wo° . 0O H
WO,  0=W 0 H,CO5:  0=C{ O—H

Im Wasser ist der zweiwertige Sauerstoff an 2 Wasserstoffatome ge-
bunden, im Silberoxyd an 2 einwertige Silberatome. Wenn sich 2 zwei-

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. -6
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wertige Atome gegenseitig binden (z. B. im Calciumoxyd), so bringt
man die Zweiwertigkeit und die ,,doppelte Bindung* durch einen
doppelten Strich zum Ausdruck. Im Koblendioxyd sind beide Sauer-
stoffatome am Kohlenstoff doppelt gebunden. Die Strukturformeln
haben gegeniiber den bisher von uns benutzten Formeln, den ,,Summen-
formeln*, einen groBen Vorteil: Man kann — besonders bei kompli-
zierter. aufgebauten Verbindungen — ohne weiteres aus der Formel
ablesen, an welche anderen Atome ein jedes Atom gebunden ist und
welche Wertigkeit es besitzt. So erkennt man z. B. an der Struktur-
formel der Kohlensidure, dal die beiden Wasserstoffatome an Sauer-
stoffatome und nicht an den Kohlenstoff gebunden sind und daf} der
Kohlenstoff in der Kohlensdure vierwertig ist.

Mit der Wertigkeit eines Elementes steht der Begriff des Verbindungs-
oder Aquivalentgewichtes in Beziehung. Unter dem Aquivalentgewicht
eines Elementes versteht man diejenige Menge in Gramm, die mit
1 Grammatom Wasserstoff oder !/, Grammatom Sauerstoff in Ver-
bindung tritt. Das Aquivalentgewicht ergibt sich also dadurch, dafB
man das Atomgewicht des betreffenden Elementes durch seine Wertig-

keit dividiert: Atomgewicht

Aquivalentgewicht = “Wertigheit "

Folglich ist fiir einwertige Elemente, wie Lithium, Natrium, Silber,
Wasserstoff das Aquwalentgewwht gleich dem Atomgewicht. Fiir zwei-
wertige Elemente, wie Zink, Calcium, Magnesium, Sauerstoff, ist das
Aquivalentgewicht gleich dem halben Atomgewicht. Analog ist das
Aquivalentgewicht einer chemischen Verbindung definiert als diejenige
Gewichtsmenge der Verbindung, die gerade 1 Grammatom Wasserstoff
oder 1/, Grammatom Sauerstoff oder 1 Aqulvalent eines anderen
Elements enthilt. Als Beispiel seien die Aquivalentgewichte einiger
Verbindungen berechnet:

HClL: Aquivalentgewicht — 7121 = 36,46 g,

NaCl: Aquivalentgewicht = Elg = 58,46 g,

ZnO: Aquivalentgewicht = ZI;O- = §}23—8 = 40,69 g,
CaCl,:  Aquivalentgewicht = Cagl %l =555¢g,
CO,: Aquivalentgewicht = 922 = tﬁ =1lg.

Nun haben wir bereits gesehen, dal von manchen Elementen mehrere
Sauerstoffverbindungen existieren. Z. B. bildet der Kohlenstoff 2 Oxyde,
das Kohlenmonoxyd CO und das Kohlendioxyd CO,. Ahnliche Ver-
héltnisse trifft man bei einer ganzen Zahl von Metallen an (vgl. die
Tabelle 20 auf S.65). Wie ist bei diesen Elementen die Wertigkeit
zu definieren? Im Kohlendioxyd bindet ein Kohlenstoffatom zwei
Sauerstoffatome, folglich ist der Kohlenstoff im CO, vierwertig, dagegen
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ist im Kohlenmonoxyd das Atomverhéltnis C:O = 1:1 und der Kohlen-
stoff somit zweiwertig. Vom Chrom kennt man drei verschiedene
Oxyde: CrO, Cr,0; und CrO,; das Chrom ist also im CrO zweiwertig,
im Cr,0, dreiwertig und im CrO, sechswertig. Bei derartigen Elementen
ist die Wertigkeit nicht eindeutig zu definieren, sondern jeweils nur in
bezug auf eine bestimmte Verbindung bzw. eine bestimmte Wertigkeits-
stufe. Infolgedessen gibt es béi diesen Elementen, die in verschiedenen
Wertigkeitsstufen vorkommen, auch kein typisches Aquivalentgewicht,
das fiir alle Verbindungen des betreffenden Elements das gleiche ist.
Vielmehr ist zu jeder Wertigkeitsstufe ein besonderes Aquivalent-
gewicht zugehorig. So ist beim Chrom das Aquivalentgewicht fiir die

zweiwertige Stufe 92_1' , fiir die dreiwertige (:j; und die sechswertige (2:‘ .

Wir miissen bei dieser Gelegenheit kurz auf die Benennung solcher
Verbindungen desselben Elements eingehen, die sich nur dadurch von-
einander unterscheiden, dal das betreffende Element in verschiedenen
Wertigkeitsstufen vorliegt. Wie bezeichnet man z. B. die oben formu-
lierten drei verschiedenen Oxyde des Chroms? Das Oxyd des zwei-
wertigen Chroms (CrO) nennt man Chrom(1I)-oxyd, das des dreiwertigen
Chroms (Cry0;) Chrom(III)-oxyd und das des sechswertigen Chroms
(CrO,) entsprechend Chrom(VI)-oxyd. Das Eisen tritt zwei- und drei-
wertig auf, man unterscheidet daher Eisen(II)-salze und Eisen(III)-
salze, z. B. Eisen(II)-oxyd: FeO und Eisen(III)-oxyd: Fe,O,. Man
fiigt also im Namen einer Verbindung hinter dem Element seine Wertig-
keit in romischer Ziffer ein.

Neben dieser Bezeichnungsweise, die heute allgemein iiblich ist,
gebraucht man auch noch vielfach Namen, die man friiher gepragt hat
und die sich eingebiirgert haben. So nennt man das Eisen(II)-oxyd
auch Ferro-oxyd und das Eisen(III)-oxyd Ferrioxyd. Man hingt also
an den lateinischen Namen des Elementes ein o, wenn es in der nied-.
rigeren Wertigkeitsstufe vorliegt bzw. ein i bei der hoheren Wertigkeits-
stufe. Kuprochlorid ist das Chlorid des einwertigen Kupfers (CuCl)
und Kuprichlorid das des zweiwertigen Kupfers (CuCl,). Stanno-
chlorid und Stannichlorid sind die Chloride des zwei- bzw. vierwertigen
Zinns. Diese alte Bezeichnungsweise hat gegeniiber der zuerst genannten
den Nachteil, dal man aus dem Namen der Verbindung nicht ohne
weiteres die Wertigkeit des Elementes entnehmen kann, sondern nur
erkennen kann, ob es sich um die h6here oder niedrigere Wertigkeitsstufe
handelt.

Eine andere iltere Bezeichnungsweise gibt den jeweils sauerstoff-
armsten Verbindungen den Namen Oxydul. Demnach wire das
Kupfer(I)-oxyd als Kupferoxydul, das Eisen(1I)-oxyd als Eisenoxydul
zu bezeichnen.

Endlich muB3 hier noch eine Bezeichnungsweise genannt werden,
die hauptséchlich bei den Oxyden der Nichtmetalle Verwendung findet.
Man gibt die Zahl der in der Verbindung vorkommenden Sauerstoff-
atome durch das griechische Zahlwort an. Wir haben das bereits bei
den Oxyden des Kohlenstoffs kennengelernt, CO = Kohlenmonoxyd

6*
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und CO, = Kohlendioxyd. Als weiteres Beispiel seien die Stickoxyde
angefithrt: NO = Stickstoffmonoxyd, NO, = Stickstoffdioxyd, N,O,
= Stickstofftrioxyd, N,0, = Stickstofftetroxyd und N,O; = Stickstoff-
pentoxyd.

Zum SchluB dieses Abschnittes wollen wir noch zwei wichtige Be-
griffe einfithren, die Molaritit und die Normalitit, Begriffe, die
die Konzentration von Lésungen betreffen. Ist in 1 Liter irgendeiner
Losung genau 1 Grammol eines Stoffes gelost, so sagt man, die Losung
sei 1-molar; entsprechend versteht man unter einer x-molaren Losung
eine solche, die x Mole eines Stoffes im Liter gelost enthalt. Héaufig
ist es zweckméBiger, die Konzentration von Lésungen nicht in Molari-
taten, sondern in Normalitdten anzugeben. Die Normalitéat einer Lésung
.gibt an, wieviel Aquivalente des gelésten Stoffes in einem Liter der
Losung enthalten sind. So enthalt z. B. eine 1-molare Calciumchlorid-
losung 1 Grammol, also 111 g CaCl, in 1 Liter, wihrend eine 1-normale
Calciumchloridlésung 1 Gramméquivalent = 55,5 g CaCl, im Liter ge-
lost enthdlt. Dagegen sind eine l-molare und eine 1-normale Natrium-
chloridlosung gleich konzentriert wegen der Ubereinstimmung des
Molekular- und Aquivalentgewichts von NaCl.

6. Die Halogene.
a) Das Chlor.

Bei der Wasserzersetzung im HorFmaNNschen Apparat (Abb. 9) ent-
wickelten sich unter der Einwirkung des elektrischen Stromes zwei Gase;
am negativen Pol entstand Wasserstoff und am positiven Pol Sauer-
stoff, und zwar war das Volumen des gebildeten Wasserstoffs doppelt
so grol wie das des Sauerstoffs. Fiillt man nun den HormanNschen
Wasserzersetzungsapparat nicht mit reinem Wasser, sondern mit Meer-
wasser bzw. einer Kochsalzlosung, so stehen die gebildeten beiden Gase
nicht mehr im Volumverhéltnis 2:1, sondern im Verhéltnis 1:1. AuBer-
dem zeigt das Gas, das sich am positiven Pol entwickelt, Eigenschaften,
die nicht mit denen des Sauerstoffs iibereinstimmen: Es ist gelbgriin
gefirbt, es unterhilt nicht die Verbrennung, es hat einen stechenden
Geruch. Es ist ein Gas, das aus dem Kochsalz stammt und wegen
seiner gelbgriinen Farbe (yAwpo¢ = griinlich) Chlor genannt ist.

Darstellung. Man kann das Chlor, wie oben geschildert, durch
Elektrolyse walriger Kochsalzlosungen gewinnen. Das ist auch das
Verfahren, das die Technik anwendet. Ferner kann das Chlor durch
Oxydation von Chlorwasserstoff, HCl, einer leicht zuginglichen Ver-
bindung von Chlor mit Wasserstoff, hergestellt werden. Ein hierfiir
geeignetes Oxydationsmittel ist z. B. Braunstein, ein Oxyd des Mangans
(MnO,), das der Wasserstoffverbindung des Chlors den Wasserstoff ent-
zieht und somit den Chlorwasserstoff zum Chlor oxydiert. Lafit man
also eine Auflgsung von Chlorwasserstoff in Wasser, in dem es sich
leicht 16st, in der Warme auf Braunstein einwirken, so entweicht Chlor,
entsprechend der Formel:

MnO, + 4 HCl = MnCl, + H,0 + Cl,.
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Auch Luftsauerstoff kann bei héheren Temperaturen (zur Erhéhung
der Reaktionsgeschwindigkeit) Chlorwasserstoffgas zu Chlor oxydieren:

4 HCl + 0, = 2 H,0 + 2 Cl, + 28 keal.
Ein Katalysator fiir diesen ProzeB, den sog. Deacon-Proze83, der friiher
zur Chlordarstellung technisch verwendet wurde, ist das Kupferchlorid

(CuCly).
Physikalische Eigenschaften.

Atomgewicht . . . . . . Cl = 35,46
Molekulargewicht . . . . . Cl, = 70,92
Dichte . . . . . . . . .. d=25
. (Luft = 1)

Schmelzpunkt . . . . . . —100°
Siedepunkt . . . . . . . . -~ 34°
Kritische Temperatur . . . +141,0°
Kritischer Druck . . . . . 84 at

Das Chlor ist ein gelbgriines Gas von sehr unangenehmem, stechendem
Geruch. Es ist auBerordentlich giftig. Verfliissigtes Chlor ist eine gelbe
Fliissigkeit. Die Loslichkeit von Chlor in Wasser ist recht betrachtlich,
in 1 Raumteil Wasser l6sen sich 3,1 Raumteile Chlor bei 10° und
2,26 Raumteile bei 20°.

Chemische Eigenschaften. Chlor ist eines der reaktionsfihigsten
Elemente, das schon bei gewShnlicher Temperatur mit fast allen anderen
Elementen heftig reagiert. So brennt z. B. eine Wasserstoffflamme in
einer Chloratmosphire weiter, wobei sich Chlorwasserstoff bildet:

H, + Cl, = 2 HCI + 44 kcal.

Die Vereinigung der beiden Gase verlauft also unter groBer Wirme-
ténung, diese ist fast so grol wie die Warmemenge, die bei der Reaktion
zwischen Wasserstoff und Sauerstoff frei wird:

H, + 1/, 0, = H,0 4 68,3 kcal.

Daher ist auch das Wasserstoff-Chlor-Gemisch — analog dem Wasser-
stoff-Sauerstoff Gemisch — explosiv. Bereits bei Belichtung findet die
explosionsartige Vereinigung von Wasserstoff und Chlor statt.

Chlor reagiert ebenfalls sehr lebhaft mit Metallen, besonders dann,
wenn sie fein verteilt vorliegen. Schiittet man z. B. Antimonpulver
in ein mit Chlor gefiilltes GefiB, so entziindet sich das Antimon und
verbrennt unter Bildung eines weiflen Rauches, der aus Antimon-
trichlorid (SbCl,) besteht:

2 Sb + 3 Cl, = 2 SbOl,.
Eisendrahtwolle verbrennt gleichfalls in einer Chloratmosphére unter
Bildung von dunkelbraunem bis violettem Eisentrichlorid (FeCly):

2 Fe + 3Cl, = 2 FeCl,.

Selbst ein Edelmetall wie Gold, reagiert direkt mit Chlor:
2 Au + 3Cl, = 2 AuCl,.
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Eine charakteristische Eigenschaft des Chlors ist die Zerstérung natiir-
licher und kiinstlicher Farbstoffe. Diese bleichende Wirkung erfolgt
allerdings nur in Gegenwart von Wasser; es findet zunichst eine Um-
setzung mit Wasser statt:

Cl, + HOH = HCI + CIOH.

Die hierbei entstandene Verbindung, CIOH, die unterchlorige Siure,
ist nicht bestandig und zerfallt in Chlorwasserstoff und atomaren Sauer-

stoff: HOCI == HCl + O.

Dieser Sauerstoff in statu nascendi bewirkt die Zerstérung der Farb-
stoffe.

Infolge seiner groBen Reaktionsfihigkeit, seiner Affinitit zu fast
allen Elementen, kann das Chlor den Sauerstoff aus seinen Verbindungen
verdringen und sich mit den Partnern des Sauerstoffs verbinden. So
reagiert Chlor z. B. bei hoheren Temperaturen mit Wasserdampf; es
entsteht dabei Chlorwasserstoff und Sauerstoff:

2Cly + 2 H,0 = 4 HCl + 0, — 28 keal.

Es handelt sich also um die Umkehrung des Deacon-Prozesses; auf
Grund des ‘Prinzips von LE CHATELIER folgt aus der Wirmeténung
der Reaktion, daBl die Umkehrung des Deacon-Prozesses bei hoheren
Temperaturen begiinstigt ist, wihrend bei niedrigen Temperaturen der
eigentliche Deacon-ProzeB stattfindet.

Vorkommen und Verwendung. Wegen seiner Reaktionsfihigkeit
kommt Chlor in der Natur nicht frei, sondern nur in Form seiner Ver-
bindungen vor. Das Meerwasser enthilt zu etwa 3% Chloride, vor
allem das Kochsalz (NaCl). Die groBen Salzlagerstitten, z. B. in der
norddeutschen Tiefebene, die Ablagerungen préihistorischer Meere vor-
stellen, enthalten gleichfalls vorwiegend Kochsalz; ferner sind als chlor-
haltige Salze die Abraumsalze zu erwihnen, der Carnallit: MgCl, - KCI
-6 H,O und der Kainit: MgSO, - KCI - 3 H,0.

Chlor wird in groBerer Menge fiir die Bereitung bleichender und
desinfizierender Stoffe dargestellt. Wegen seiner Giftigkeit ist Chlor
auch als Gaskampfstoff im Weltkrieg verwandt worden, namentlich zu
Beginn des Gaskampfes, als man noch keine wirksameren Kampfstoffe
kannte. So wurde auch der erste deutsche Gasangriff, der am 22. April
1915 bei Ypern erfolgte, mit Chlor durchgefiihrt. Man hatte dazu
30000 Chlorbomben, von denen jede 101 oder etwa 15 kg fliissiges
Chlor enthielt, in den vordersten deutschen Griben auf einer Breite
von 6 km eingebaut. An die Offnungen der Ventile waren Bleirohre
angeschlossen, die aus dem Graben herausfiihrten und aus denen das
Chlorgas dann bei geeignetem Wind in Richtung auf die feindlichen
Griben ausstrémen sollte. Nach lingerem Warten war schlieBlich am
22. April 1915 die Windrichtung und die Windgeschwindigkeit giinstig,
so dal} der Angriff durchgefiihrt werden konnte. Man blies gleichzeitig
den Inhalt der 30000 Flaschen gegen den franzosischen Frontabschnitt
ab. Das Abblasen der Chlorbomben dauerte etwa 10 Minuten, die
Windgeschwindigkeit betrug 2—3 m pro Sekunde. Infolgedessen war
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das zu Beginn abgeblasene Gas durch den Wind bereits 1200 m weit
fortgetrieben, als das letzte Chlor den Bomben entstrémte. Das ge-
samte, in den Chlorbomben enthaltene Gas war also auf einen Raum
von 6 km Breite und 1200 m Tiefe verteilt. Die Hohe der Chlorwolke
kann man durchschnittlich wohl zu 10 m annehmen. Daher befanden
sich die 450000 kg Chlor in einem Raum von 72 Millionen Kubikmeter.
1 cbm Luft dieses Raumes enthielt also 6000 mg Chlor.

Wie lange kann nun ein lebendes Individuum eine derartige Gas-
konzentration aushalten? Dafiir ist das sog. Tédlichkeitsprodukt
mafgebend. Die Konzentration des Kampfstoffes in der Luft, ge-
messen in mg pro Kubikmeter, sei mit ¢ bezeichnet und ¢ sei die Zeit
in Minuten, wiahrend der ein lebendes Individuum das Gas einatmet.
Ist nun das Produkt aus ¢ und ¢ grofer als eine bestimmte Grenze,
so wirkt die Vergiftung in der Regel todlich. Fiir Chlorgas hat das
Tédlichkeitsprodukt etwa den Wert ¢+ ¢ = 7500. Im oben betrach-
teten Beispiel das Gasangriffs von Ypern war die Chlorkonzentration
¢ = 6000 mg pro Kubikmeter. Also berechriet sich die Zeit des Ein-
atmens, die erforderlich ist, um eine todliche Wirkung hervorzurufen,
zu ¢ = 11/, Minute. Bei einer wandernden Gaswolke bestimmt die Wind-
geschwindigkeit die Zeit, wihrend welcher sich ein beliebiger Ort in
dem gasverseuchten Gebiet befindet. Diese Zeit betrug bei Ypern
10 Minuten. Es ergibt sich also, daB bei Ypern die 4ulleren Bedingungen
(Gaskonzentration und Zeit) so gewihlt waren, dafl die feindlichen
Krifte an der betreffenden Stelle vollkommen vernichtet sein muBten.
Das Ergebnis des Gasangriffs war dementsprechend : Von den 15000 Mann,
die sich in dem Angriffsgebiet befanden, waren 5000 tot und die iibrigen
10000 schwer gasvergiftet.

Zum Vergleich seien hier noch die Todlichkeitsprodukte anderer
giftiger Gase aufgefiihrt. Fiir Kohlenoxyd hat das Tédlichkeitsprodukt
den Wert ¢ - £ = 70000, Chlor ist also 10mal so wirksam wie Kohlen-
oxyd. Noch giftiger als Chlor ist das Phosgen (COCL), das ein Tédlich-
keitsprodukt von nur 900 besitzt. Es sei aber darauf hingewiesen,
daB das Todlichkeitsprodukt keine exakte physikalische Konstante,
sondern nur ein ungefihres MafB fiir die Giftwirkung eines schadlichen
Gases darstellt. Einerseits reagieren nimlich die einzelnen Individuen
nicht vollig gleichartig, und andererseits werden eipige giftige Gase,
wenn sie in sehr geringer Konzentration in der Luft vorliegen, im
tierischen oder menschlichen Kérper zu unschidlichen Stoffen ab-
gebaut; es kann also bei kleinem ¢ und groBem ¢ der Wert fiir ¢ - ¢
das Tédlichkeitsprodukt iiberschreiten, ohne dafl das Gas den Tod
des Individuums herbeifiihrt.

b) Chlorwasserstoff.

Darstellung. Die Wasserstoffverbindung des Chlors kann — wie
das beim chemischen Verhalten des Chlors bereits besprochen wurde —
direkt aus den Elementen hergestellt werden. Das Verbrennen von
Wasserstoff mit Chlor wird auch in der Technik zur Chlorwasserstoff-
darstellung angewandt. Das scheint im gewissen Widerspruch zu stehen
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zu unserer fritheren Behauptung, daf nimilich bei einem der tech-
nischen Darstellungsverfahren fiir Chlor der Chlorwasserstoff als Aus-
gangsstoff dient. Ob man in der Industrie Chlor aus Chlorwasserstoff
oder umgekehrt Chlorwasserstoff aus Chlor gewinnt, hingt ganz davon
ab, welches der beiden Produkte fiir den betreffenden Betrieb leichter
zuginglich ist. So gibt es groBtechnische Prozesse, bei denen als Neben-
produkt Chlor in groBer Menge anféllt und bei denen man Chlorwasser-
stoff benotigt; hier wird man also HCl aus Chlor synthetisieren. Bei
anderen Fabrikationszweigen liegen die Verhiltnisse gerade umgekehrt:
man gewinnt Chlorwasserstoff als Nebenprodukt und braucht Chlor,
stellt also dann Chlor aus HCI dar.

Ferner entsteht Chlorwasserstoff, wenn man starke, konzentrierte
Sduren wie Schwefelsdure (H,S0,) auf Metallverbindungen des Chlors,
auf die Chloride, einwirken 14Bt. Zwischen Schwefelsiure und Natrium-
chlorid z. B. tritt dann folgende Umsetzung ein:

NaCl + H,S0, = NaHSO, + HOCL.
Es tauscht sich also das Natrium des Kochsalzes gegen ein Wasser-
stoffatom der Schwefelsiure aus, man erhilt Natriumbisulfat (NaHSO,)
und Chlorwasserstoff, der als Gas entweicht. Bei stirkerem Erwirmen
reagiert auch das Natriumbisulfat mit weiterem Natriumchlorid, wobei
nunmehr das zweite Wasserstoffatom gegen Natrium ausgetauscht wird:

NaCl + NaHSO, = Na,S0, + HCl.
Die erste Stufe dieser Reaktion zwischen Chloriden und konzentrierter
Schwefelsiure benutzt man, wenn man im Laboratorium Chlorwasser-
stoffgas benotigt. Sie laBt sich im Krppschen Gasentwicklungsapparat
(Abb. 23) durchfithren; in die mittlere Kugel werden groBere Stiicke
Ammoniumchlorid (NH,CI) gefiillt, die dann beim Offnen des Hahnes
mit der aus der unteren Kugel hochsteigenden Schwefelséure reagieren:

NH,CI + H,S0, = (NH,)HSO, + HCI.
SchlieBlich bildet sich auch Chlorwasserstoff, wenn man Wasserstoff-
gas iiber erhitzte Metallchloride leitet. Der Wasserstoff entzieht eini-
gen Metallchloriden das Chlor, es entweicht Chlorwasserstoff und es
hinterbleiben die Metalle:
PbCl, + H, = Pb + 2 HCI.

Es handelt sich um eine Reaktion, die der Reduktion von Metall-
oxyden mittels Wasserstoff sehr dhnlich ist:

PbO + H, = Pb + H,0.
Physikalische Eigenschaften.

Molekulargewicht . . . . HCI = 36,5
Dichte. . . . . . . . . .. = 1,269
(Luft = 1)
Schmelzpunkt. . . . . . . —112°
Biedepunkt . . . . . . . . —85°
Kritische Temperatur . . . 51,4°
Kritischer Druck . . . . . 83 at
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Chlorwasserstoff ist ein farbloses, giftiges Gas von stechendem Ge-
ruch. Er ist durch eine auBergewéhnlich grofie Loslichkeit in Wasser
ausgezeichnet; bei Zimmertemperatur 16sen sich ungefihr 450 Raum-
teile Chlorwasserstoffgas in 1 Raumteil Wasser, die bei dieser Tem-
peratur gesittigte, wilbrige Losung enthalt 42% HCl. Erhitzt man
eine gesittigte, wiflirige Losung von Chlorwasserstoff, so verhilt sie
sich ganz anders als die Auflssungen anderer Gase beim Erhitzen.
Man erkennt das an der Abb. 43, in der die Léslichkeit von Chlor-
wasserstoff und Kohlendioxyd in Abhéingigkeit von der Temperatur
graphisch dargestellt ist. Auf der Ordinate sind die Gramm Gas, die
in 100 g Wasser bei der entsprechenden Temperatur maximal gelost
sind, aufgetragen. Die Zahlen fiir die Loslichkeit des CO, sind mit
dem Faktor 100 multipliziert, damit beide Kurven in dasselbe Diagramm
gezeichnet werden konnten
und so ein besserer Vergleich
moglich ist. Man sieht: Die
Léslichkeit des Kohlendi-
oxyds in Wasser nimmt mit
«der Temperatur stetig ab
und ist beim Siedepunkt des
Wassers auf 0 abgesunken.
Bei 100° ist kein CO, mehr
gelost, es destilliert also 0,
reines Wasser. Entsprechend . \ J l )
verhalten sich Stickstoff, 0 20 %0 60 80 w1
Sauerstoff, Wasserstoff und - Jemperatur ¢
viele andere Gase. Die Abb. 43. Lbs\lvieclglé}e)iigd‘;lénc’.(l‘);n?g}; gx(r’éni.n Wasser bei
Loslichkeit, des Chlorwasser-
stoffs in Wasser sinkt zwar gleichfalls mit steigender Temperatur ab,
hat aber bei 100° keineswegs den Wert O erreicht, sie betragt viel-
mehr noch iiber 50% der Loslichkeit bei 0°. Analysiert man das Gas,
das bei 100° iiber der siedenden Fliissigkeit steht und das ein Gemisch
aus Chlorwasserstoff und Wasserdampf ist, so findet man, daB der
Prozentgehalt des Chlorwasserstoffs in der Dampfphase grofer ist als
der der Fliissigkeit. D. h. die Fliissigkeit wird an HCl drmer. Dabei
steigt der Siedepunkt der wiBrigen Chlorwasserstofflésung langsam an,
und zwar bis auf eine Temperatur von 110°. Bei dieser Temperatur
ist die Zusammensetzung des entweichenden Gasgemisches die gleiche
wie die der Fliissigkeit: auf 100 g Wasser kommen 25 g HCI, d. h. die
Lésung und das Gas enthalten 20% HCI. Infolgedessen gelingt es nicht,
durch weitere Wirmezufuhr die Konzentration der Loésung an HCl
herabzusetzen.

Durch Erhitzen einer konzentrierten HCIl-Losung gelangt man also
schlieBlich zu einer 20proz. Losung. Eine Losung derselben onzen-
tration erhilt man auch, wenn man eine Losung erhitzt, deren Gehalt
geringer als 20% ist. In diesem Fall enthilt das entweichende Gas
zunichst weniger Chlorwasserstoff als die Losung, die Loésung wird also
beim Sieden konzentrierter und infolgedessen steigt der Siedepunkt so

Wasser
s

HCL

&

q gelostes Gas in 100 g
S
T

8
T
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lange an, bis wieder das bei 110° konstant siedende Gemisch aus 20%
HCl und 80% Wasser erreicht ist. Die Lage des Siedepunktes einer
HCl-Losung in Abhingigkeit von der HCl-Konzentration gibt die Kurve
der Abb. 44 wieder. Sie besitzt also ein Maximum fiir einen HCl-Gehalt
von 20%. Man koénnte vielleicht der Meinung sein, es handle sich
bei diesem konstant siedenden Ge-
misch aus 20% HCI und 80% Wasser
um eine chemische Verbindung zwi-
schen dem Chlorwasserstoff und dem
Wasser; das ist indessen nicht der
Fall, da die prozentuale Zusammen-
setzung des konstant siedenden Ge-
misches sich mit dem Druck, der auf
der Losung lastet, verdndert. Es gibt
noch einige weitere Beispiele dafiir,
da konstant siedende Gemische zwi-
schen zwei Fliissigkeiten bzw. einem
Gas und einer Fliissigkeit beobachtet
werden, ohne daB eine Verbindungsbildung zwischen den beiden Part-.
nern angenommen werden mul (z. B. Alkohol-Wasser, Schwefelsiure-
Wasser, Salpetersiure -Wasser).

Beim Auflosen von Chlorwasserstoff in Wasser beobachtet man eine
starke Warmeentwicklung. Es findet offenbar zwischen den HCl-Mole-
kiilen und den Losungsmittelmolekiilen eine Reaktion statt. Fir diese
Vermutung spricht auch die Tatsache, dafl beim starken Abkiihlen ge-
sittigter Salzsdurelosungen ein Hydrat
des Chlorwasserstoffs auskristallisiert;

Siedepunkt
S
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3 das Hydrat hat die Zusammensetzung

)

S HCl - 3H,0.

2 Dadurch, daB man Chlorwasser-

2 . .

S stoff — oder irgendeine andere was-

8’ serlosliche Substanz — in Wasser

; 2w w% auflost, verandert sich das spezifische

HCL-Geholt derLisung - Gewicht des Wassers. Diese Be-

Abb. 45. Spezifisches Gewicht waBriger Zlehung stch?n, der Konzgntratlon
HCI-Losungen. und dem spezifischen Gewicht der

Losung, die in der Abb. 45 fiir HCI
graphisch dargestellt ist, bietet die Moglichkeit, die Konzentration
durch Messung des spezifischen Gewichtes zu bestimmen.

Chemische Eigenschaften. Die Auflésung von Chlorwasserstoffgas
in Wasser erteilt dem Wasser einen sauren Charakter. Man nennt die
wiafrige HCl-Losung Salzsdure; sie besitzt gewisse Eigenschaften, die
wir bereits an den Auflosungen einiger anderer Gase, wie Kohlen-
dioxyd und Schwefeldioxyd, und auch fester Stoffe, wie Phosphor-
pentoxyd, in Wasser kennengelernt haben. Diese fiir Sduren charakte-
ristischen Eigenschaften seien hier einmal kurz zusammengestellt. Alle
Loésungen, die wir Siuren nennen, sind dadurch ausgezeichnet, daf3
sie sduerlich schmecken, dal} sie blaues Lackmuspapier oder eine blaue
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Lackmuslésung réten, oder daB sie eine gelbe Lésung von Methyl-
orange riten. Diesen sauren Losungen ist weiter gemeinsam, daB sie
unedle Metalle, wie Zink, Eisen usw., unter Wasserstoffentwicklung auf-
l6sen. Jede Siure enthilt also Wasserstoff im Molekiil, und dieser
Wasserstoff kann durch Metalle ausgetrieben werden. Die Metalle
gehen dabei in Losung und verbinden sich mit dem Rest der Sduren.
So reagiert z. B. metallisches Eisen mit Salzsdure unter Wasserstoff-
entwicklung und unter Bildung einer braunen Losung von Eisenchlorid:

2 Fe + 6 HCl = 2 FeCl; + 3 H,.

Bei der Besprechung der Metalle hatten wir eine andere Gruppe
wiBriger Losungen kennengelernt, die wir Laugen genannt hatten. Es
handelte sich dabei um die Auflésungen der Oxyde oder Hydroxyde
unedler Leichtmetalle in Wasser, wie NaOH, KOH und Ca(OH),; diese
Losungen waren durch eine schliipfrige Beschaffenheit ausgezeichnet,
sowie dadurch, daB sie rotes Lackmuspapier blau firbten, und daf
rote Losungen von Methylorange bei ihrer Anwesenheit nach Gelb um-
schlugen. Man erkennt also, daB die Eigenschaften der wéalrigen
Losungen von Sduren einerseits und der von Laugen andererseits ein-
ander durchaus entgegengesetzt sind. Es mul} daher méglich sein, die
Eigenschaften aufzuheben dadurch, daB man eine Lauge und eine
saure Losung zusammengieBt. Zu diesem Zweck wird man zu der
Lauge, die man mit einigen Tropfen Lackmusl6sung versetzt hat, von
der Siure gerade so viel zuflieBen lassen, daBl die Farbe der Losung
eben von Blau nach Rot umzuschlagen beginnt. Die Losung besitzt
jetzt weder den Charakter der Lauge noch den der Saure, sie fiihlt
sich nicht schlipfrig an, sie schmeckt nicht sauer. Diese Reaktion
zwischen einer Sdure und einer Base nennt man Neutralisation, wir
formulieren sie fiir den Fall der Natronlauge und der Salzsdure:

NaOH + HCl = H,0 + NaCl.

Natronlauge und Salzsiure reagieren also miteinander unter Bildung
von Wasser und Kochsalz. DaBl diese Formulierung richtig ist, er-
kennnt man daran, daB3 Kochsalz hinterbleibt, wenn man die bei der
Neutralisation erhaltene Losung zur Trockene eindampft.

Fiir jede Neutralisation ist wesentlich, daBl sich der Wasserstoff
der Siure mit der OH.Gruppe der Base, der sog. Hydroxylgruppe,
vereinigt und dadurch Wasser gebildet wird. Das jeweilige Metall der
Base verbindet sich mit dem Rest der Saure; solche Verbindungen
zwischen dem Metall und dem Siurerest, die man durch Verdampfen
des Wassers in fester Form gewinnen kann, nennt man Salze. Die
Salze der Salzsiure heien Chloride, die der Kohlensiure Carbonate
und die der Schwefelsiure Sulfate.

Die Chloride der meisten Metalle sind in Wasser sehr gut 16slich.
Eine Ausnahme hiervon machen nur die Chloride vom Blei, Queck-
silber und Silber. Das Silberchlorid ist von diesen das am wenigsten
losliche. Man benutzt es daher in der analytischen Chemie zum Nach-
weis der Chloride und der Salzsiure. Versetzt man nimlich Salzsiure
oder die wiBrige Auflésung eines Chlorids mit einer Silbersalzlosung,
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z. B. mit Silbernitrat (AgNOy), so entsteht stets ein dicker, weiSer,
kéasiger Niederschlag des schwer 16slichen Silberchlorids, entsprechend
den Gleichungen:
HCl + AgNO, = AgCl + HNO,
NaCl + AgNO, = AgCl + NaNO,
CaCl, + 2 AgNO, = 2 AgCl + Ca(NO,),.

Vorkommen und Verwendung. Freie Salzsiure kommt in der Natur
kaum vor. Der Magensaft enthilt zu 0,2% freie Salzsdure. In grofien
Mengen findet man die Salzséure nur in Form ihrer Salze, der Chloride.
Von diesen sind am hiufigsten das Natriumchlorid (NaCl), das Kalium-
chlorid (KCl) und der Carnallit, das gemischte Chlorid des Kaliums
und Magnesiums: KCl - MgCl, - 6 H,O.

Die Salzsdure ist eine S#dure, die beim Arbeiten im chemischen
Laboratorium und in der chemischen Industrie vielfach gebraucht wird.
In der Medizin verwendet man verdiinnte Salzsiure, wenn die Magen-
fliissigkeit eine zu geringe Sdurekonzentration aufweist. Ferner benutzt
man die Salzsiure beim Konservieren von Griinfutter bei Siloein-
lagerungen.

c¢) Die Chloroxyde.

Chlor kann mit Sauerstoff drei verschiedene Oxyde bilden, das
Chlormonoxyd (Cl,0), das Chlordioxyd (ClO,) und das Chlorheptoxyd
(Cl,0;). Die Sauerstoffmengen, die in diesen Verbindungen an die gleiche
Menge Chlor (Cl,) gebunden sind, stehen im Verhiltnis 1:4:7. Da der
Sauerstoff stets zweiwertig auftritt, ist das Chlor im Chlormonoxyd
einwertig, im Chlordioxyd vierwertig und im Chlorheptoxyd sieben-
wertig.

Darstellung. 1. Das Chlormonoxyd erhilt man beim Uberleiten
von Chlorgas iiber rotes Quecksilberoxyd nach der Formel:

HgO + 2 Cl, = HgCl, + CL0.
Das hierbei entstehende Quecksilberchlorid ist ein fester Stoff und das
Chlormonoxyd ein Gas; das Cl,0 entweicht also mit dem iiberschiissigen
Chlor, von dem es leicht durch Verfliissigung getrennt werden kann,
da die Siedepunkte der beiden Gase ziemlich weit auseinander liegen
(CLO: +3,8°; Cl,: —34°).

2. Das Chlordioxyd entsteht beim Ansduern konzentrierter Chlorat-
I6sungen. Die leicht zugénglichen Chlorate sind Salze der Chlorsiure,
HCIO; (vgl. S.95), beim Ansiduern der Chlorate bildet sich die freie
Chlorséure, die aber nicht bestdndig ist und gemi8 der Gleichung:

3 HCIO, - 2 CI0, + H,0 -+ HCIO,

in Perchlorsdure (HCIO,), Wasser und Chlordioxyd zerfillt. Das Chlor-
dioxyd entweicht dabei als Gas.

3. Das Chlorheptoxyd lat sich durch Einwirkung wasserentziehender
Mittel auf Uberchlorsdure (HClO,) darstellen. Z. B. wirkt Phosphor-
pentoxyd in der Weise auf die Uberchlorsiure, daB je 2 Molekiile Uber-
chlorsdure 1 Molekiil Wasser abspalten:

2 HCIO, — H,0 + C1,0,.
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Eigenschaften.
CL,0 Cl0, Cl,0,
Aggregatzustand
bei Zlmmertemperatur . Gas Gas olige Flussigkeit
Farbe . . . . .1 ... gelbbraun griinlichgelb farblos
Siedepunkt . . . . . . . 3,8°C 9,9° C 83° C
Bildungswidrme . . . . . —24,7 keal —26,3 kcal
Verbindungscharakter . . endotherm endotherm endotherm
Bestandigkeit . . . . . . inbestandig, explosiv sehr explosiv
explosions-
artiger Zerfall

Die wichtigsten Eigenschaften sind in der Tabelle zusammengestellt.
Das Verhalten der drei Chloroxyde, das sehr gleichartig ist, wird wesent-
lich durch den endothermen Charakter bestimmt. Sie zerfallen leicht
in ihre Elemente, in Chlor und Sauerstoff, wobei eine grole Wirme-
energie frei wird. Alle drei sind daher explosiv.

Mit Wasser reagieren die Chloroxyde unter Bildung der Sauerstoff-
sduren des Chlors. Aus Chlormonoxyd und Wasser entsteht die unter-

chlorige Siure, HOCI:
CL,0 + H,0 — 2 HOCI.

Chlordioxyd bildet mit Wasser ein Gemisch zweier Sauren, der chlorigen
Saure (HCIO,) und der Chlorsiure, HClIO,:

2 C10, - H,0 = HCIO, + HCIO;.
Chlorheptoxyd schlieBlich vereinigt sich mit Wasser zur Uberchlor-
saure: CL,0, -+ H,0 = 2 HCIO,.

Von gréBerer Bedeutung als die Oxyde des Chlors sind diese sauer-
stoffhaltigen Séuren des Chlors und deren Salze.

d) Die Sauerstoffsiuren des Chlors und ihre Salze.

Man kennt vier Sauerstoffsiuren des Chlors, die unterchlorige Saure
HCIO, die chlorige Siure HCIO,, die Chlorsiure HCIO, und die Uber-
chlorsiure HClO,. Von diesen Sduren und ihren Salzen sind von gréBerem
praktischen Interesse die unterchlorige Séure, die Chlorsiure und die
Perchlorsidure. Sie sollen daher kurz besprochen werden.

«) Die unterchlorige Sdure, HOCI.
Darstellung. Gasformiges Chlor ist in betrichtlicher Menge in
Wasser 16slich. In diesem sog. Chlorwasser hat sich ein Teil des Chlors
mit dem Wasser unter Bildung von Salzsiure und unterchloriger Saure

umgesetzt: Cl, + HOH = HCI + HOCI.

Man nennt diesen Vorgang der Einwirkung des Wassers auf das geloste
Chlor die Hydrolyse des Chlors. Sie verliuft nicht vollstindig, sondern
nur bis zur Einstellung eines Gleichgewichts zwischen Chlor und Wasser
einerseits und der Salzsiure und der unterchlorigen Siure andererseits.
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Im Gleichgewicht liegen etwa 30% des gelosten Chlors in Form der
Sauren, die restlichen 70% unveridndert vor. Das Gleichgewicht ist
also iiberwiegend nach der linken Seite der Gleichung verschoben.
Man kann nun die Hydrolyse des Chlors vollstdndig nach rechts ver-
laufen lassen, dadurch daB man die entstandenen beiden Sduren durch
eine Lauge, z. B. Kalilauge, neutralisiert:

HCl + HOC1 + 2 KOH = KC1 + KOCl 4 2 H,0.

Somit werden zwei der vier Gleichgewichtspartner aus dem Gleich-
gewicht herausgenommen, das Gleichgewicht ist gestort und stellt sich
neu ein, dadurch daB ein weiterer Teil des Chlors hydrolysiert. Die
nachgebildeten Siuren lassen sich wieder netitralisieren usf., bis schlief3-
lich alles geléste Chlor in das Kaliumsalz der Salzsiure und der unter-
chlorigen Sdure umgewandelt ist.

In der Praxis verfihrt man so, daB man das Chlor nicht erst in
Wasser, sondern sofort in Kalilauge einleitet, d. h. dafl man die beiden
Reaktionen, Hydrolyse und Neutralisation, kombiniert:

Cl, + 2 KOH = KCI + KOCl + H,0.

Eine solche Lésung ist als ,,Eau de Javelle” bekannt. Benutzt man
an Stelle der Kalilauge das Caleiumhydroxyd Ca(OH),, so erhilt man
den wichtigen ,,Chlorkalk:

Ca(OH), + Cl, = CaC(OCl) + H,0.

Eigenschaften. Die unterchlorige Sdure ist im freien Zustand nicht
bestindig und daher nur in waBriger Losung bekannt. Sie ist eine
schwache Siure. Ihre Salze heilen Hypochlorite. Auch die Hypo-
chlorite sind nicht iibermiBig bestéindig; besonders bei etwas erhohter
Temperatur zerfallen sie unter Abgabe von Sauerstoff:

2 NaClO — 2 NaCl + O,.
Infolgedessen sind die Hypoc\hlorite und auch die unterchlorige Saure
selbst gute Oxydationsmittel. Der so entstandene Sauerstoff kann ein
drittes Molekiil Natriumhypochlorit zum Natriumchlorat oxydieren:
2 NaClO + 1 NaClO — 2 NaCl 4 NaClO,.

Mit Wasserstoffsuperoxyd reagieren die Hypochlorite lebhaft unter
starker Sauerstoffentwicklung; wir formulieren den Vorgang am Bei-
spiel des Chlorkalks:

CaCl(0Cl) + H,0, —> CaCl, + H,0 + 0,.

Das Wasserstoffsuperoxyd und der Chlorkalk reduzieren sich also
gegenseitig.

Beim Einleiten von Kohlendioxyd in eine Chlorkalklésung entweicht
Chlor: CaCl0, + CO, = CaCO, + Cl,.

Die gleiche Entwicklung von Chlorgas beobachtet man auch, wenn
man Chlorwasserstoff in eine wiBrige Chlorkalkldsung einleitet:
CaOCl, + 2 HOl = CaCl, + H,0 + Cl,.

Verwendung. Die Hypochlorite, im besonderen der Chlorkalk, werden
als Oxydationsmittel verwendet, und zwar in der Medizin zur Des-
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infektion, in der Technik zum Bleichen von Baumwolle, Leinen, Papier,
und im modernen Gasschutz als Mittel zur Zerstérung der Gelbkreuz-
kampfstoffe.
3) Die Chlorsiure, HC103.
Darstellung. Salze der Chlorsidure konnen durch Erhitzen der Hypo-
chloritlsungen gewonnen werden:

2 NaOCl + 1 NaOCIl — 2 NaCl + NaClO,.

In der Praxis stellt man sich nicht erst die Hypochlorite als Zwischen-
produkt her, sondern leitet das Chlor direkt in eine heile Kali-
oder Natronlauge ein:

6 KOH + 3 Cl, = KCIO; + 5 KCl + 3 H,0.

Da Kaliumchlorat in der Kilte bedeutend schlechter Iéslich ist als in
der Wiarme, kristallisiert das Kaliumchlorat beim Erkalten aus, wih-
rend das Kaliumchlorid in Losung bleibt.

Figenschaften. Die Chlorsiure liBt sich ebenso wie die unter-
chlorige Saure nicht in wasserfreiem Zustand herstellen. Nur verdiinnte
wilrige Losungen der Chlorsiure sind bestdndig. MiBig konzentrierte
Chlorsdure zersetzt sich nach der Gleichung:

3 HCIO, — 2 C10, + H,0 + HCIO,.

Stark konzentrierte Chlorsidure, die man durch Umsetzung von Kalium-
chlorat mit konzentrierter Schwefelsiure erhalten sollte, zerfillt momen-
tan und wirkt stark oxydierend.

Die Salze der Chlorsiure heilen Chlorate. Auch sie sind nicht sehr
bestindig, sie geben beim Erwirmen Sauerstoff ab:

2 KCIO, - 2KCl + 3 0,.

Diese Reaktion verlauft in zwei Teilreaktionen. Erwidrmt man das
Kaliumchlorat nur miBig, so zerfillt es zundchst in Kaliumchlorid
und Kaliumperchlorat:

1 KCIO, + 3 KCIO, - KCI -+ 3 KCIO,

und erst das Kaliumperchlorat zerfillt bei hoéherer Temperatur in
Kaliumchlorid und Sauerstoff:

KCI0, —> KCI + 2 0,.

Immerhin ist die Stabilitit der Chlorsdure und der Chlorate groBer als
die der unterchlorigen Sidure und der Hypochlorite.

Mischungen von Kaliumchlorat mit brennbaren Stoffen, wie Schwefel,
Sulfiden, Phosphor, sind &uBerst explosiv und finden in der Ziindholz-
industrie, bei der Feuerwerkerei und zur Herstellung von Spreng-
stoffen Verwendung. Es ist nicht ungefiahrlich, mit solchen Gemischen
zu experimentieren.

Die Salzsdure und die wiBrigen Losungen der Chloride lieBen sich
dadurch charakterisieren, da sie mit einer Silbernitratlésung einen
weillen Niederschlag von unlgslichem Silberchlorid bilden. Das Silber-
salz der Chlorsaure ist nicht schwer loslich; man erhilt also beim Ver-
setzen einer Chloratlosung mit Silbernitratlésung keinen Niederschlag.
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v) Die Uberchlorsiure, Perchlorsiure, HCIO0,.

Darstellung. Die wasserfreie Perchlorsdure lifit sich durch Um-
setzung von leicht zugédnglichem Kaliumperchlorat mit konzentrierter
Schwefelsdure gewinnen:

KCIO0, + H,80, = KHSO, + HCIO, .

Die Schwefelsdure ist eine schwer fliichtige Saure, ihr Siedepunkt liegt
iiber 300°; die Perchlorsidure ist dagegen relativ leicht fliichtig, man
destilliert sie daher aus dem Reaktionsgemisch unter vermindertem
Druck ab.

Eigenschaften. Die wasserfreie Perchlorsiure ist eine farblose, leicht
bewegliche Fliissigkeit; sie raucht an der Luft, da ihr Dampf die Luft-
feuchtigkeit anzieht. Ihr Schmelzpunkt liegt bei —112°. Thr Siede-
punkt laBt sich bei Atmosphirendruck nicht bestimmen, da sie nur
unter vermindertem Druck unzersetzt destillierbar ist. Wasserfreie Per-
chlorsiure ist explosiv. Sie gibt ihren Sauerstoff leicht ab, namentlich
wenn sie mit oxydierbaren Stoffen in Berithrung kommt.

Die Perchlorsiure ist mit Wasser in jedem Verhiltnis mischbar. Die
wasserhaltige Perchlorsdure ist sehr bestdndig, sie ist die bei weitem
bestindigste der Sauerstoffsiuren des Chlors. Eine 70proz. Perchlor-
sdure, die etwa der Zusammensetzung HCIO, - 2H,0 entspricht, ist
ein dhnlich konstant siedendes Gemisch wie die 20 proz. Salzsdure; ihr
Siedepunkt liegt bei Atmosphéirendruck bei 203°. Die Perchlorsidure
ist eine sehr starke Saure. Mischt man Wasser und Perchlorsiure im
Verhiltnis ihrer Molekulargewichte, so entsteht ein bei Zimmertempera-
tur festes Produkt, das Perchlorsduremonohydrat, HCIO, - H,O, dessen
Schmelzpunkt bei +50° liegt.

Die Salze der Perchlorsdure heilen Perchlorate. Man stellt sie aus
den Chloraten her. Das ist entweder moglich durch maBiges Erwarmen

4 KCIO; — KCI + 3 KClO,

oder durch elektrolytische Oxydation. Bringt man nidmlich eine kon-
zentrierte wifrige Kaliumchloratlésung in eine elektrolytische Zelle und
legt eine Spannung an die Elektroden, so oxydiert der an der Anode
primir abgeschiedene Sauerstoff in statu nascendi das Chlorat zum

Perchlorat: KClIO, + 0 = KCI0,.

Man mufBl nur dafiir sorgen, daB das entstandene Perchlorat nicht in
die Niahe der Kathode gelangt und dort durch den abgeschiedenen
Wasserstoff wieder reduziert wird; man trennt daher den Anoden- und
Kathodenraum durch eine porése Wand, die fiir den elektrischen Strom
keinen Widerstand darstellt, aber Strémungen und Durchmischungen
der Flissigkeit verhindert. Da das Kaliumperchlorat im Gegensatz
zum Kaliumchlorat nur eine sehr geringe Léslichkeit in Wasser besitzt,
ist die Sattigungskonzentration an Kaliumperchlorat im Anodenraum
bald erreicht; wihrend der Elektrolyse fallt also das Kaliumperchlorat
aus und sammelt sich am Bodeh des Anodenraumes.
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Wie schon erwihnt, ist von den Salzen der Perchlorsiure das Kalium-
salz schwer l6slich. Man weist daher Perchlorsdure in der analytischen
Chemie mit einer Kaliumchloridlésung nach; bei der Reaktion:

HCIO, + KCl - KCIO, + HCI

erhilt man einen weillen, kristallinen Niederschlag von Kaliumper-
chlorat. Mit einer Silbernitratlosung 146t sich die Perchlorsiure nicht
ausfillen, da das Silberperchlorat in Wasser leicht l6slich ist. Der
Perchlorsdure kommt — besonders bei Arbeiten im Laboratorium —
eine erhebliche Bedeutung zu, weil ihre wilirige Losung eine sehr
starke Séure ist und weil fast alle ihre Salze — auller dem Kalium-
perchlorat — leicht lslich sind.

e) Brom, Jod und Fluor.

Ahnliches chemisches Verhalten wie das Chlor zeigen drei weitere
nichtmetallische Elemente: das Brom, das Jod und das Fluor. Da diese
vier Elemente sich leicht mit Metallen vereinigen und dabei typische
Salze entstehen, nennt man sie Salzbildner oder Halogene. Die wich-
tigsten physikalischen Eigenschaften der Halogene sind in der folgenden
Tabelle zusammengestellt :

Tabelle 26.. Physikalische Eigenschaften der Halogene.

Fluor Chlor Brom Jod
Symbol . . . . . . . .. F Cl Br J
Atomgewicht . . . . . . 19,000 35,457 79,916 126,92
Molekulargewicht des Gases 38,000 70,914 159,832 253,84
Schmelzpunkt . . . . . . —223° —102,4° —17,3° +113,7°
Siedepunkt . . . . . . . —187,9° — 34,0° +58,8° +184,5°
Farbe im festen Zustand . farblos gelb dunkelbraun | schwarz
Farbe im Gaszustand . . | schwach griingelb rotbraun violett
gelblich
Thermischer Dissoziations-
grad in Proz.
bei 1000° abs. . . . — 0,035 0,23 2,8
bei 2000° abs. . . . - 52 72,4 89,5

In dieser Tabelle sind die Halogene nach steigendem Atomgewicht an-
geordnet; man erkennt, daB sich die meisten Eigenschaften in derselben
Reihenfolge verindern; die Schmelz- und Siedepunkte steigen vom
Fluor iiber das Chlor und das Brom bis zum Jod an. Bei Zimmer-
temperatur sind also Fluor und Chlor gasfoérmig, Brom eine Fliissig-
keit und Jod fest. Im Gaszustand liegen die Halogene bei Zimmer-
temperatur bis zu einigen hundert Grad Celsius als zweiatomige Molekiile
vor. Bei hoheren Temperaturen tritt eine Spaltung der Molkeiile in
die Atome ein, und zwar ist die thermische Dissoziation am stirksten
beim Jod und am geringsten beim Fluor, sofern man die Dissoziation
bei derselben Temperatur vergleicht.

Die Verbindungstypen des Fluor, Brom und Jod sind analog denen
des Chlors. Man kennt die Wasserstoffverbindungen, die- FluBsiure
(HF), die Bromwasserstoffsiure (HBr) und die Jodwasserstoffsiure (HJ)

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemic. rl
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und deren Salze, die Fluoride, Bromide und Jodide. Ferner existieren
beim Brom und Jod eine Reihe von Sauerstoffverbindungen: die unteér-
bromige und die unterjodige Sdure mit ihren Salzen, den Hypobromiten
und den Hypojoditen, die Bromsédure und die Jodsdure mit den Bromaten
und Jodaten und schlieBlich die Perjodsdure und die Perjodate. Die
iibrigen Verbindungen, die in Analogie zu entsprechenden Chlorver-
bindungen denkbar wiren, sind entweder unbekannt oder tiberaus un-
bestindig. Die Formeln der bekannteren Siauren der Halogene und die
der zugehérigen Natriumsalze enthédlt die Tabelle 27.

Tabelle 27. Die Siauren der Halogene und ihre Salze.

Fluor Chlor i Brom Jod
Halogenwasserstoff . . HF HCI HBr HJ
Halogenide . . . . . . NaF NaCl NaBr NaJ
Unterhalogenige Siure. HOCI HOBr HOJ
Hypohalogenite . . . . NaOCl NaOBr | NaOJ
Halogenige Saure . . . HCIO,
Halogenite . . . . . . NaClO,
Halogensdure . . . . . HCIO, HBrO, HJO,
Halogenate. . . . . . NaClO; | NaBrO;| NaJO,
Perhalogensdure . . .  HCIO, HJO,
Perhalogenate . . . . NaClO, NaJO,

In der Reihe der Sauerstoffsiuren des Chlors nahm die Besténdig-
keit mit steigendem Sauerstoffgehalt der Saure zu, am bestindigsten
waren die Perchlorsiure und die Perchlorate, am leichtesten zerfielen
die unterchlorige Sidure und die Hypochlorite. Die gleiche Be-
obachtung macht man auch in der Reihe der Bromsauerstoffsauren
und der Jodsauerstoffsiuren: Je groBer der Sauerstoffgehalt der
Sdure ist, um so bestandiger ist sie.

«) Das Brom.

Wegen seiner Ahnlichkeit zum Chlor kommt Brom in der Natur
meist dort vor, wo man auch das Chlor findet, d. h. im Meerwasser
und in den Salzlagern, gebunden an die Metalle Natrium, Kalium und
Magnesium als Natriumbromid, Kaliumbromid und als Bromecarnallit
(MgBr, - KBr - 6 H,0).

Das elementare Brom 148t sich aus diesen Verbindungen leicht dar-
stellen dadurch, dal man Chlorgas in die walrigen Losungen der Bro-
mide einleitet. Das Chlor hat némlich eine grofiere Affinitdit zu den
Metallen und verdringt daher das Brom aus den Bromiden:

2 NaBr + Cl, = Br, + 2 NaCl.
Das so entstehende elementare Brom 16st sich zundchst im Wasser
mit brauner Farbe auf. In 100 g Wasser sind 3,55 g Brom bei Zimmer-
temperatur loslich. Wird bei der Bromdarstellung diese Séttigungs-
konzentration iiberschritten, so scheidet sich das Brom, das ein
groBeres spezifisches Gewicht als Wasser hat, am Boden als braune
Fliissigkeit ab.
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Brom ist nicht ganz so reaktionsfahig wie das Chlor, vereinigt sich
aber noch mit den meisten Elementen direkt. So laBt sich z. B. Brom-
wasserstoff aus Bromdampf und Wasserstoff herstellen:

H, + Br, = 2 HBr + 24 kcal

ganz entsprechend der Darstellung des Chlorwasserstoffs:
H, + Cl, = 2 HC] + 44 kcal.

Durch Vergleich der Bildungswirmen von Bromwasserstoff und Chlor-
wasserstoff ergibt sich die groflere Reaktionsfihigkeit des Chlors. Die
Auflésung des Bromwasserstoffgases in Wasser ist wie die des Chlor-
wasserstoffgases eine starke Saure, von der sich viele Salze, die Bromide,
ableiten. In Analogie zum Silberchlorid ist auch das Silberbromid das
schwerstlosliche Salz des Bromwasserstoffs. Versetzt man eine wiBrige
Losung von Bromwasserstoff oder irgendeines Bromids mit einer Silber-
nitratlésung, so entsteht ein dicker Niederschlag von Silberbromid:

NaBr 4 AgNO; = AgBr 4 NaNO,.

Das Silberbromid kann vom Silberchlorid durch seine Farbe unter-
schieden werden, es ist nicht wie dieses rein weill, sondern gelblich.
Das Silberbromid ist stark lichtempfindlich; bei Belichtung wird es
schwarz, da es sich zersetzt und feinverteiltes metallisches Silber ent-
steht. Wegen seiner Lichtempfindlichkeit verwendet man das Silber-
bromid in der Photographie bei der Herstellung der Platten und Filme.
Losliche Alkalibromide wirken wie manche organischen Bromver-
bindungen nervenberuhigend und finden als gelinde Schlafmittel ge-
legentlich Verwendung.

3) Das Jod.

Jod ist gleichfalls ein Bestandteil der im Meerwasser gelosten Salze;
allerdings ist die Menge der Jodverbindungen im Meerwasser wesentlich
geringer als die der Chloride und Bromide. In einigen Meeresalgen
ist das Jod etwas angereichert; in der Asche dieser Tange findet sich
daher Kaliumjodid, das durch Kristallisation rein gewonnen werden
kann. Die Hauptfundstdtte von Jod sind ‘aber die Salzlager Chiles,
hier findet man es als Natriumjodat (NaJO,) als Beimengung des Chile-
salpeters (NaNO,).

Aus dem Natriumjodat gewinnt man das Jod durch Reduktion
mit Schwefeldioxyd:

2 NaJO, 4 5 S0, + 4 H,0 = Na,S0, + 4 H,S0, + J,.
Beim Einleiten von Schwefeldioxyd in die willirige Jodatlosung fallen
die schwarzbraunen Kristalle des Jods aus. Man filtriert ab und reinigt

das Jod durch Sublimation. Jod ist in Wasser wenig 16slich, gut léslich
dagegen in einer wifrigen Kaliumjodidlésung wegen der Bildung von

KJs: KJ + J, = KJ,.
Das Kaliumtrijodid 148t sich auch als Salz erhalten. Eine alkoholische

Losung von Jod nennt man Jodtinktur. Waihrend sich das Jod in
diesen Losungsmitteln, die im Molekiilaufbau ein Sauerstoffatom be-

7*
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sitzen, mit brauner Farbe 1ost, sind die Losungen von Jod in orga-
nischen Lgsungsmitteln wie Chloroform (CHCI,), Schwefelkohlenstoff
(CS,) und Tetrachlorkohlenstoff (CCl,), deren Molekiile sauerstofffrei
sind, wie der Joddampf violett gefarbt.

Elementares Jod gibt mit Stirke eine Anlagerungsverbindung, die
Jodstarke, die intensiv blau gefarbt ist. Man benutzt daher Stirke-
lésung zum Nachweis kleiner Mengen Jods, die sich an ihrer Eigen-
farbe noch nicht erkennen lassen.

Die Bildungswirme des Jodwasserstoffs ist geringer als die des Brom-
wasserstoffs, sie betragt +1,6 kcal pro Mol Jodwasserstoff, sofern man
Joddampf mit Wasserstoff reagieren lifit:

J, (Dampf) + H, — 2 HJ + 2 1,6 keal.

Geht man bei dieser Reaktion von festem Jod aus, so ist die Bildungs-
wirme sogar negativ:
J, (fest) + Hy, = 2 HJ — 2 - 6 keal.

Der Unterschied der Wirmeténung in den beiden Fillen rithrt daher,
daB man zunédchst Energie aufwenden mufl, um das Jod aus dem festen
in den Dampfzustand iiberzufithren, ndmlich die Sublimationswirme
des Jods.

Jodwasserstoffgas 16st sich reichlich in Wasser; die Losung ist eine
starke Sidure, die vielfach im Laboratorium Verwendung findet. Die
Jodwasserstoifsdure 148t sich namlich leicht oxydieren:

4HJ +0,=2H,0+47J.

Selbst Luftsauerstoff ruft bei langerer Einwirkung auf Jodwasserstoff-
sdure eine Jodausscheidung hervor. Das gleiche gilt fiir die Salze der
Jodwasserstoffsaure, fir die Jodide. Daher wird eine wafrige Kalium-
jodidlésung vielfach als Reagens auf Oxydationsmittel, z. B. auf Ozon
oder Wasserstoffsuperoxyd, benutzt.

Jodwasserstoffsiure wird geradezu als starkes Reduktionsmittel viel
benutzt, z. B. bei priparativen Arbeiten. Auch eine Jodatlosung wird
durch Jodwasserstoff reduziert nach der Gleichung:

HJO, + 5HJ = 3 H,0 + 3J,.

Analog der Salzsiure und der Bromwasserstoffsiure bildet die Jod-
wasserstoffsiure ebenfalls ein schwer l6sliches Silbersalz.

HJ + AgNO, = AgJ + HXNO,.

Das gelb gefarbte Silberjodid hat die geringste Loslichkeit unter den
Silberhalogeniden, in 100 g Wasser 16sen sich nur 2,4-10-7g AgJ.
Die entsprechenden Zahlen fiir die maximale Loslichkeit von Silber-
bromid und Silberchlorid sind 1,3 -10-3g bzw. 1,9-10-%g.

Fiir Menschen und Tiere ist Jod ein wichtiger Stoff, es ist ein wesent-
licher Bestandteil der Schilddriise. Jodmangel verursacht Kretinismus
und endemischen Kropf.

In der Medizin gebraucht man die Jodtinktur und eine organische
Jodverbindung, das Jodoform (CHJ,;), als Antiseptica.
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v) Das Fluor.

Das Fluor findet man in der Natur hauptsichlich als Calciumfluorid
oder FluBspat (CaF,), als Kryolith (NazAlF,) und als Apatit (3Cay(PO,),
CaF,). Der Kryolith ist von grofer Wichtigkeit, da er als Ausgangs-
substanz fiir die groBtechnische Aluminiumdarstellung Verwendung
findet.

War die Reaktionsfahigkeit der Elemente Brom und Jod im Ver-
gleich zum Chlor geringer geworden, so steigt sie vom Chlor zum Fluor
an, das Fluor ist das am meisten aktive unter allen Halogenen; es 1aBt
sich daher aus seinen Verbindungen durch kein anderes Element ver-
dringen. Die Darstellung von elementarem Fluor gelingt vielmehr nur
mit Hilfe des elektrischen Stromes. Man elektrolysiert wasserfreie FluB-
sdure (HF) bzw. eine Auflésung von Kaliumfluorid (KF) in FluBsiure
bei einer Temperatur von etwa 200°C. Bei der Elektrolyse entsteht an
der Anode Fluorgas und an der Kathode Wasserstoffgas; man muB
dafiir sorgen, daB die beiden Gase nicht miteinander in Beriihrung
kommen, da sie anderenfalls .unter Riickbildung von Fluorwasserstoff
explosionsartig miteinander reagieren wiirden. Als GefdBmaterial be-
nutzt man Kupfer oder Silber, diese Metalle reagieren zwar auch mit
Fluor, aber es bildet sich eine zusammenhéngende Schicht von Kupfer-
fluorid bzw. Silberfluorid, die das darunterliegende Metall vor einem
weiteren Angriff des Fluors schiitzt.

Mit Wasser reagiert Fluor unter Bildung von Fluorwasserstoff und

Sauerstoff: H,0 + F, — 2 HF + 0.
Dabei tritt der Sauerstoff zum Teil in Form von Ozon auf:
30 = O0,.

Den Fluorwasserstoff stellt man sich natiirlich nicht durch Einwirkung
von Fluor auf Wasser oder Wasserstoff dar, sondern man gewinnt
ihn aus den in der Natur vorkommenden Fluoriden durch Umsetzung
mit konzentrierter Schwefelsidure:

CaF, + H,S0, = 2 HF + CaS0,.

Diese Darstellung ist also ganz analog der Chlorwasserstoffdarstellung
aus Kochsalz und Schwefelsdure:

2 NaCl + H,S0, = 2 HCI + Na,S0,.

Die schwer fliichtige Schwefelsidure verdrangt die leicht fliichtigen Sauren
wie HCl und HF aus ihren Salzen.

Fluorwasserstoff oder FluBsiure ist eine farblose Fliissigkeit, die bei
+19,5° siedet. Sie ist wie alle anderen Halogenwasserstoffverbindungen
in Wasser reichlich 16slich. Die FluBséiure ist eine mittelstarke Siure,
die die meisten Metalle unter Salzbildung auflést. Auch Glas wird
von Fluorwasserstoff angegriffen, und zwar wird das im Glas enthaltene
Siliziumdioxyd (SiO,) herausgeldst:

Si0, -+ 4 HF = SiF, + 2 H,0.
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Es entsteht dabei Wasser und ein Gas, das Siliziumtetrafluorid. Bei
dieser Reaktion handelt es sich um ein Gleichgewicht, leitet man nédmlich
das Siliziumtetrafluorid in Wasser, so zersetzt sich ein Teil des SiF,
unter Bildung von FluBsiure und Siliziumdioxyd. Da Fluorwasserstoff
Glas angreift, darf man FluBsdure nicht in Glasgegenstinden aufbe-
wahren, sondern mufl Flaschen aus Paraffin oder Kautschuk verwenden.

Die Salze der FluBlsdure heien Fluoride. Sie sind gréftenteils in
Wasser gut loslich, auch das Silberfluorid ist leicht 16slich.

7. Die Eigenschaften von Losungen, inshesondere von
walrigen Losungen.
a) Siduren, Basen, Salze; Elektrolyte und Nichtelektrolyte.

Im Gange der bisherigen Betrachtungen ist schon mehrfach von
Sduren oder von Basen die Rede gewesen. Es sollen hier noch einmal
die den Sauren gemeinsamen Eigenschaften einerseits und die fiir Laugen
charakteristischen Eigenschaften andererseits zusammengefal3t und ein-
ander gegeniibergestellt werden. i

Als Sduren haben wir u. a. kennengelernt: Die Salzsdure (HCl), die
Bromwasserstoffsiure (HBr), die Jodwasserstoffsiure (HJ), die Per-
chlorsdure (HCIO,), die Schwefelsdure (H,S0O,), die Kohlensdure (H,CO,).
Ferner nennen wir hier noch erginzend die Salpetersiure (HNO;) und
die Phosphorsidure (H;PO,) und eine organische Saure, die Essigsiure,
die wir zunichst als H(acetat) formulieren wollen. Alle diese Stoffe
sind durch einen gleichartigen ,,sauren‘ Geschmack ausgezeichnet, sie
verhalten sich gleichartig gegeniiber gewissen organischen Farbstoffen,
z. B. fiarben sie blaue Lackmuslésungen rot und gelbe Lésungen von
Methylorange gleichfalls rot. Rote Losungen von Phenolphthalein
werden durch Sauren entfarbt. Alle Sduren enthalten Wasserstoffatome
in ihrem Molekiil und vermégen diesen Wasserstoff gegen unedle Metalle
auszutauschen. Als ein Beispiel sei die Reaktion von metallischem
Zink mit Salzsdure angefiihrt: Das Zink geht in Lésung, gleichzeitig
entweicht gasférmiger Wasserstoff. Der Losevorgang mufl also nach
folgender Gleichung formuliert werden:

Zn + 2 HCl - ZnCl, + H,.

Ganz allgemein kénnen wir schreiben:
Metall 4 Siure — Wasserstoff 4- Salz,

wobei unter Salz eine Verbindung zwischen dem betreffenden Metall
und dem ,,Sidurerest’“ zu verstehen ist. Das Auftreten eines durch
Metall ersetzbaren Wasserstoffatoms ist also fiir die Sduren charakte-
ristisch.

Als Basen bezeichnen wir Stoffe wie Natriumhydroxyd (NaOH),
Kaliumhydroxyd (KOH), Bariumhydroxyd Ba(OH),, Calciumhydroxyd
Ca(OH),, Magnesiumhydroxyd Mg(OH), und Aluminiumhydroxyd
Al(OH),. Auch hier soll noch eine wichtige Base erginzt werden: das
Ammoniumhydroxyd (NH,)OH. — Diesen Stoffen ist ein ,laugiger
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Geschmack gemeinsam; sie alle verhalten sich gegeniiber den oben-
genannten organischen Farbstoffen gerade umgekehrt wie die Siuren,
sie farben rote Lackmuslosungen blau, rote Auflésungen von Methyl-
orange gelb und farblose Losungen von Phenolphthalein firben sie
tiefrot. In den Molekiilen aller Laugen tritt neben einem Metall (Na-
trium, Kalium, Calcium usw.) stets eine bestimmte Atomgruppierung
(—OH), die sog. Hydroxylgruppe auf. Diese Hydroxylgruppe ist offen-
bar das Charakteristikum der Basen und sie rift die laugigen Eigen-
schaften hervor.

Auf S.91 wurde auch bereits ein Beispiel einer Neutralisation
besprochen. Bei dem Neutralisationsvorgang handelt es sich um die
Reaktion zwischen einer Sdure und einer Base. Der Wasserstoff der
Séure verbindet sich dabei mit der Hydroxylgruppe der Base zu einem
Wassermolekiil, und der Rest der Sdure vereinigt sich mit dem Metall
der Base zu einem Salz:

Sidure 4 Base = Wasser + Salz.

So entsteht z. B. durch Neutralisation von Natronlauge und Salzsiure
eine wifirige Losung von Kochsalz:

NaOH + HCIl = H,0 + NaCl.

Die entstandene Losung zeigt gegeniiber den Farbindikatoren weder
sauren noch basischen Charakter, sie reagiert ,,neutral®.

Die Schwefelsiure unterscheidet sich u. a. von der Salzsidure darin,
dall sie zwei durch Metall ersetzbare Wasserstoffatome im Molekiil
besitzt. Bei der Reaktion der Schwefelsdure mit Natronlauge besteht
daher die Moglichkeit, nur eines der beiden Wasserstoffatome oder
aber alle beide mit der Lauge zu neutralisieren:

a) H,S0; + NaOH = HNaSO, + H,0

b) H,S0, + 2 NaOH = Na,SO, -+ 2 H,0.

Bei der mit a) bezeichneten Reaktion entsteht ein salzartiger Stoff,
der aber noch ein durch Metall ersetzbares Wasserstoffatom besitzt.
Demgemal zeigt die Reaktionslésung noch saure Eigenschaften. Der-
artige Salze bezeichnet man als saure Salze. In dem hier gewéhlten
Beispiel handelt es sich um das saure Natriumsulfat, NaHSO,.

Wenn dagegen beide Wasserstoffatome der Schwefelsiure neutrali-
siert werden, d. h. wenn jeweils 2 Molekiile Natronlauge mit 1 Molekiil
Schwefelsiure reagieren, so erhilt man eine neutrale Losung und es
entsteht das neutrale Natriumsulfat, Na,SO,.

Dieses Verhalten zeigen ganz allgemein Sauren, die — wie die
Schwefelsiure — mehrere durch Metall ersetzbare Wasserstoffatome
in ihrem Molekiil enthalten. Solche Siauren heilen mehrwertige oder
auch mehrbasische Sduren; die Schwefelsaure H,SO, und die Kohlen-
sdure H,CO, sind zweiwertig, die Phosphorséure ist dreibasisch, wéahrend
die iibrigen, oben aufgezéhlten Siuren wie die Salzsiure, Salpetersiure,
Perchlorsiiure usw. einbasisch sind. Von der Kohlensiure gibt es also
gleichfalls saure Salze wie das saure Natriumcarbonat (NaHCO;) und
neutrale Salze, z. B. das neutrale Natriumcarbonat (Na,CO;). Bei der
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Phosphorsiure muBl man sogar drei verschiedene Typen von Salzen
unterscheiden: zwei saure Salze und ein neutrales Phosphat. Man be-
zeichnet sie als Mononatrium-dihydrogen-phosphat oder priméres
Natriumphosphat (NaH,PO,), als Dinatrium-monohydrogen-phosphat
oder sekundires Natriumphosphat (Na,HPO,) und als Trinatrium-
phosphat oder tertidres Natriumphosphat (Na,PO,).

In gleicher Weise hat man in der Gruppe der Laugen zwischen ein-
und mehrwertigen bzw. ein. und mehrsiurigen Basen zu unterscheiden;
Natronlauge, Kalilauge, Ammoniumhydroxyd sind einwertig, Calcium-
hydroxyd und Magnesiumhydroxyd enthalten zwei Hydroxylgruppen
im Molekiil und sind daher zweisdurig, das Aluminiumhydroxyd,
Al(OH),, schlieBlich ist dreiwertig. Die Reaktion mehrwertiger Basen
mit Siuren kann daher gleichfalls zu verschiedenen Typen von Salzen
filhren, nimlich entweder zu mneutralen Salzen oder zu basischen
Salzen; die letzteren enthalten noch eine oder mehrere Hydroxyl-
gruppen im Molekiil, ihre wiBrigen Losungen besitzen also die Eigen-
schaften der Laugen.

Alle Stoffe, die wir zur Gruppe der Siduren zusammengefa3t haben,
zeigen die fiir Sduren als charakteristisch angefiithrten Reaktionen. Bei
genauerer Betrachtung lassen sich allerdings in quantitativer Hinsicht
bei den verschiedenen Siuren gewisse Unterschiede feststellen. Versetzt
man z. B. Aluminium- oder Zinkpulver mit verdiinnter Salzsdure oder
Salpetersdure, so beobachtet man sofort eine stiirmische Gasentwicklung.
Mit verdiinnter Essigsidure reagieren dagegen die genannten Metalle
wesentlich triger, die Wasserstoffentwicklung verlduft langsamer. Auch
gegeniiber den Indikatoren sind Unterschiede vorhanden: Die Rot-
fairbung einer mit Methylorange versetzten Kohlensdurelosung ist
schwicher als die einer gleich konzentrierten Salzsiure oder Perchlor-
sdure. Man hat also zu unterscheiden zwischen starken Siuren, wie
Perchlorsdure, Salzsiure, Salpetersiure und Schwefelsdure, mittel-
starken Sauren, wie Phosphorsdure, und schwachen Siuren, wie Essig-
sdure und Kohlenséure.

Analog gibt es auch in der Gruppe der Laugen Unterschiede in der
Basenstidrke. Starke Basen sind Natronlauge, Kalilauge, Calcium-
hydroxyd, schwache Laugen sind dagegen das Ammoniumhydroxyd
und das Aluminiumhydroxyd.

Die Stirke der Siauren erkennt man auch an Reaktionen, die sie mit-
einander bzw. ihren Salzen eingehen. Versetzt man z. B. ein Salz der
Kbohlensiure, ein Carbonat, mit Salzsidure, so beobachtet man eine Ent-
wicklung von Kohlendioxydgas; offensichtlich verdringt die starke
Saure (HCl) die schwache Saure (H,CO;) aus ihren Salzen:

CaCO, + 2 HCI — CaCl, + H,CO,.
Die zunichst in Freiheit gesetzte Kohlensdure zerfillt dann in Wasser
und Kohlendioxyd, das als Gas entweicht:
H,CO, — H,0 + CO,.
Diese Beobachtung gilt ganz allgemein: Starke Sduren verdringen
schwache Siuren aus ihren Salzen.
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In gleicher Weise werden schwache Basen aus ihren Salzen durch
starke Basen verdringt. Ammoniumchlorid ist ein Salz der schwachen
Lauge Ammoniumhydroxyd. Versetzt man also eine Ammonium-
chloridlésung mit Natronlauge, so bildet sich das Salz der starken
Lauge, das Natriumchlorid und Ammoniumhydroxyd wird in Freiheit

gesetzt: (NH,)Cl + NaOH —> NaCl + NH,O0H.
Das Ammoniumhydroxyd zerfillt weiter in Wasser und Ammoniak:
NH,OH — H,0 + NH,.

Nachdem wir wissen, daBB Sduren und Basen Gegensitze darstellen,
und daf3 es starke und schwache Séuren wie auch starke und schwache
Basen gibt, liegt es nahe, zu fragen, ob es nicht Uberginge zwischen
Sduren und Basen gibt. Das ist in der Tat der Fall. Das Zinkhydroxyd
Zn(OH), und das Aluminiumhydroxyd Al(OH), sind schwache Basen.
Man kann sie mit Siuren neutralisieren, z. B. reagiert Zinkhydroxyd
mit Salzsdure unter Bildung von Wasser und Zinkchlorid:

Zn(OH); + 2 HCl = 2 H,0 + ZnCl,.

Andererseits kénnen sowohl das Zinkhydroxyd als auch das Aluminium-
hydroxyd wie schwache Sauren reagieren, insofern, als der in ihnen
enthaltene Wasserstoff durch gewisse Metalle ersetzbar ist. So findet
7. B. zwischen Zinkhydroxyd und Natronlauge eine Neutralisation statt:
Der Wasserstoff des Zinkhydroxyds vereinigt sich mit der Hydroxyl-
gruppe der Natronlauge zu Wasser und das Natrium tritt an die Stelle
des Wasserstoffs im Zinkhydroxyd:

Zn(OH), (= H,Zn0,) + 2 NaOH = 2 H,0 + Na,Zn0,.

Das entstandene Salz Na,ZnO, heilt Natriumzinkat. Analog entsteht
aus Aluminiumhydroxyd und Natronlauge ein Natriumalun:inat. Hydr-
oxyde, wie die des Zinks und Aluminiums, die sowoll basische als auch
saure Eigenschaften besitzen, heilen amphoter.

Die drei Stoffklassen, die in diesem Abschnitt besprochen sind, die
Sduren, dic Basen und die Salze, haben eine wichtige Eigenschaft ge-
mein: Thre wifirigen Losungen zeigen ein grolles elektrisches Leitver-
mogen. Bei dem Durchgang des elektrischen Stromes durch derartige
Losungen findet eine Zerlegung des geldsten Stoffes statt (z. B. eine
Gasentwicklung an den Elektroden). Diese Stoffe heilen daher Elektro-
Iyte. Leitfihigkeit und Zersetzung durch den elektrischen Strom
zeichnen die Siauren, Basen und Salze vor allen anderen in Wasser
Ioslichen Stoffen, den Nichtelektrolyten wie Zucker, Harnstoff und
vielen organischen Substanzen, aus.

Wir fragen zundichst: Wovon hingt das Leitvermégen walriger
Lésungen ab? Zur Beantwortung dieser Frage benutzen wir die in
der Abb. 46 dargestellte Versuchsanordnung. Zwei kleine Platinbleche
dienen als Elektroden, sie sind an einem Glasrohr isoliert voneinander
befestigt und iiber ein Amperemeter mit einer Stromquelle verbunden.
Diese Platinbleche werden in die jeweils zu untersuchende Losung ein-
getaucht. Taucht man die Elektroden in destilliertes Wasser ein, so
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zeigt der Strommesser keinen Ausschlag; das destillierte Wasser ist
praktisch ein Nichtleiter fiir den elektrischen Strom. Lést man Zucker,
Alkohol oder Harnstoff in Wasser auf, so flieBt gleichfalls kein Strom.
Diese Stoffe sind ,,Nichtelektrolyte*‘. Taucht man die Elektroden da-
gegen in eine wifirige Kochsalzlosung ein, so beobachtet man einen
Zeigerausschlag des MeBinstrumentes. Der
Ausschlag und damit die Leitfihigkeit der
Losung ist um so grofer, je mehr Kochsalz
d%m/zereme/er man in der gleichen Menge Wasser auflost.

Aus diesen Versuchen folgt, daB das elek-
trische Leitvermogen waliriger Losungen von
der Konzentration des gelGsten Stoffes abhéingt.
—— llJ Von EinfluBl auf die Leitfahigkeit ist auch die
Akku Art, des gelosten Elektrolyten; eine 1molare
Abb. 46, Platibloch- Essigséurelésung. leitet den elektrischen Strom
elektroden  schlechter als eine 1molare Kochsalzlosung,
und diese wiederum schlechter als eine 1 molare
Salzsgure. AuBerdem ist das Leitvermdgen stark temperaturabhingig,
und zwar wichst die Leitfdhigkeit mit Steigerung der Temperatur.
Nun erheben sich die Fragen: Wie kommt die Leitfahigkeit einer
Losung zustande? Was ist die Ursache fiir den Unterschied zwischen
Elektrolyten und Nichtelektrolyten? Diese Fragen koénnen erst be-
antwortet werden, nachdem wir das Verhalten und die allgemeinen
Eigenschaften von Losungen niher kennengelernt haben. Insbesondere
muf} zundchst untersucht werden, in welchem Zustand sich ein geléster
Stoff in einem Losungsmittel befindet.

b) Eigenschaften wilriger Losungen: Diffusion, Osmose, Dampf-
druckerniedrigung. Molekulargewichtshestimmung geldster Stoffe.

Bei der Frage nach den Eigenschaften waBriger Lésungen wollen
wir zunidchst den eigentlichen Lésevorgang etwas genauer betrachten.
Triagt man irgendeine in Wasser 16sliche feste Substanz in Wasser ein,
so sinkt der Stoff anfangs zu Boden. Im Laufe der Zeit nimmt die
Menge des Bodenkérpers ab, die Substanz geht langsam in Lésung.
Man beobachtet Schlieren, die von  den Kristallen ausgehen und die
durch Dichteunterschiede in der Lésung hervorgerufen werden. Ist
der Stoff, den man losen will, gefarbt, so hat am Schluf} des Lésevor-
gangs das gesamte Losungsmittel die Farbe des gelésten Stoffes an-
genommen, der geldste Stoff hat sich also gleichmiBig in dem gesamten
ihm durch das Losungsmittel zur Verfiigung stehenden Raum verteilt.
Je mehr Loésungsmittel man anwendet, um so weitgehender verteilt
sich der geloste Stoff. Der folgende Versuch zeigt dieses Verhalten
des gelosten Stoffes besonders gut. Wir fiillen in den unteren Teil
eines Standzylinders eine wilBrige stark gefarbte Losung, z. B. eine
Kupfersulfatlosung. Diese Losung iiberschichten wir nun vorsichtig
mit dem reinen Losungsmittel, also mit destilliertem Wasser. Wihrend
anfangs eine scharfe Trennungslinie zwischen den beiden Schichten
vorhanden ist (Abb. 47a), beobachtet man nach einiger Zeit, da die
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Trennungslinie zwischen der gefirbten und der ungefirbten Lidsung
sich nach oben vorschiebt (Abb. 47b), d. h. daB der geloste Stoff ent-
gegen seiner Schwerkraft in das reine Losungsmittel hineinwandert,
auch wenn der Zylinder an einem erschiitterungsfreien, absolut ruhigen
Platz steht. Nach Tagen oder Monaten ist volliger Konzentrations-
ausgleich eingetreten (Abb.47c). Man bezeichnet diesen Vorgang als
Diffussion. Dieses Verhalten des gelosten Stoffes, sein Ausbreiten in
den gesamten von dem Losungsmittel eingenommenen Raum, kénnen
wir - mit dem Verhalten der Gase vergleichen. Eine bestimmte Gas-
menge, die einen Raum von 1 Liter einnehmen moge, verteilt sich
gleichfalls in jeden gréBeren Raum, der ihm zur Verfiigung steht. Als
Grund hierfiir haben wir beim Gas die BRownsche Molekularbewegung
erkannt: Die Gasmolekiile sind in stindiger rascher Bewegung. Der
Diffusionsvorgang legt es nun nahe, anzunehmen, da3 auch die Teilchen
eines gelosten Stoffes sich in dem Losungsmittel in dauernder Be-
wegung befinden. In der Tat gelingt es, durch einen Modellversuch
nachzuweisen, da3 die BROwN-
sche Molekularbewegung auch 2/ 24207 b) nach einjgen lagen  c) am Lnde
in Flussigkeiten existiert. Be- [ [ I
trachtet mannamlich einemog-
lichst feinteilige wéaBrige Sus-
pension im Ultramikroskop,
d. h. in einem Mikroskop mit
seitlicher Beleuchtung, so be-
obachtet man, daB die beleuch- - :
teten kleinen suspendierten Abb. 47. Diffusion einer Kupfersulfatlésung,
Teilchen zickzackférmige Be-
wegung ausfilhren. Da die Teilchen des geldsten Stoffes im Ultramikro-
skop nicht zu erkennen sind, miissen wir die bedeutend groBeren Teilchen
einer Suspension als Modell fiir die gelosten Teilchen wihlen. Wenn aber
bereits die grolen Teilchen der Suspension sich im Losungsmittel standig
hin und her bewegen, so miissen die kleinen, uns unsichtbaren Teilchen
des gelosten Stoffes sich erst recht in dauernder Bewegung befinden.
Allerdings besteht zwischen einem Gas und einem geldsten Stoff doch ein
wesentlicher Unterschied, insofern als sich die Gasmolekiile im leeren
Raum bewegen, wahrend in einer Losung auBler den Teilchen des
gelosten Stoffes noch die Losungsmittelmolekiile vorhanden sind. In-
folgedessen ist die Bewegung der Teilchen des gelosten Stoffes eine
wesentlich behinderte, also geringere als die der Gasmolekiile und so-
mit erfolgt der Konzentrationsausgleich durch Diffusion in der Lésung
bedeutend langsamer als im Gaszustand.

Auf Grund dieser Analogie zwischen dem gasférmigen und dem
gelosten Zustand hat Vax’t Horr die Gasgesetze auf die Losungen
formal ibertragen. Fiir die Gase gilt die allgemeine Gleichung:

p-v=RT,

wobei p der Gasdruck, v das Volumen des Gases, T' die absolute Tem-
peratur des Gases und R eine Konstante, die allgemeine Gaskonstante,
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bedeutet. VAN’T HOFF hat nun die Behauptung aufgestellt, daB diese
Gleichung auch fiir die gelosten Stoffe Giiltigkeit besitzt, wenn man
die in ihr auftretenden Grofen sinngemdlB iibertrigt. Die GroBe p
bezeichnet er als den osmotischen Druck der Losung. Was hat man
unter dem osmotischen Druck einer Lisung zu verstehen? Der oben
besprochene Diffusionsversuch zeigte die Tendenz des geldsten Stoffes,
sich in moglichst viel Losungsmittel zu verteilen. Wir wollen nun
die Losung und das reine Losungsmittel durch eine halbdurchlissige
Membran trennen, d. h. durch eine Membran, die fiir das Losungsmittel
(Wasser) durchléassig, fiir den gelosten Stoff dagegen undurchléssig ist;
solche Membranen lassen sich ohne grofle Schwierigkeiten herstellen.
Da der geloste Stoff nicht durch die Membran in
das reine Losungsmittel hineinwandern kann, dif-
fundiert jetzt infolge der Verdiinnungstendenz der
Losung das Wasser in die Losung. Solche ,,os-
motischen Versuche sind zuerst von PFEFFER
durchgefithrt; er benutzte dazu die im Prinzip in
Abb. 48 dargestelite Apparatur. Die halbdurchlis-
sige Membran wurde in den Poren eines Tonzylin-
ders erzeugt. Im Innern des Zylinders befindet
sich die Losung; der Zylinder ist durch einen ein-
fach durchbohrten Gummistopfen, in dessen Boh-
rung ein langes Glasrohr eingesetzt ist, dicht ver-
schlossen. Diese osmotische Zelle taucht
in ein Gefil mit Wasser so weit ein, daBl
anfangs das Flissigkeitsniveau innen und
auflen gleich hoch steht. Nach einiger Zeit

halbdurchlissige

R A Membran beginnt die Fliissigkeit im Steigrohr zu stei-

L0song =X | roines Lasungsmittr gen: Das AuBenwasser dringt in die Zelle
) ein. Ist das Ansteigen beendet und ist A

Abb. 48. Osmotische Zelle. der Hohenunterschied der beiden Fliissig-

keitsniveaus, so lastet also auf der Losung
gegeniiber dem Losungsmittel ein Uberdruck p = A cm Wassersiule.
Diesem hydrostatischen Druck p hilt der osmotische Druck P der
Losung das Gleichgewicht. Mit Hilfe derartiger Apparaturen lait sich
also der osmotische Druck einer Losung bestimmen. PFEFFER hat auf
diese Weise festgestellt, daB der osmotische Druck direkt proportional
der Konzentration des gelosten Stoffes ist. Bei konstanter Menge des
gelosten Stoffes ist also der osmotische Druck P umgekehrt proportional
dem Volumen v des Losungsmittels. Somit gilt das Gesetz P - v = const
(bei konstanter Temperatur), wie es vaAN'T HoFF behauptet hat.

Der osmotische Druck wird durch die in der Lésung vorhandenen
Teilchen des gelosten Stoffes hervorgerufen und ist der Zahl der Teilchen
direkt proportional. Die Gasgesetze galten fiir alle Gase, waren unab-
héngig von der Natur des Gases. Dasselbe ist der Fall beim osmotischen
Druck: Die Stoffart des gelosten Stoffes ist ohne Einflufl auf die GroBe
des osmotischen Druckes. So haben z.B. eine Harnstoff- und eine
Zuckerlgsung den gleichen osmotischen Druck, sofern in der einen
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Losung die Zahl der Harnstoffteilchen pro cecm Losung gleich ist der
Zahl der Zuckerteilchen pro ccm der anderen Losung.

Die Gasgesetze gaben uns die Moglichkeit, die Molekulargewichte
von Gasen zu bestimmen. Da nach der Avocaproschen Hypothese
ein Mol eines jeden Gases bei 0° und 760 mm Druck einen Raum von
22,4 Liter einnimmt, braucht man nur das Litergewicht G des betreffen-
den Gases, d. h. das Gewicht von 1 Liter bei 0° und 760 mm, zu be-
stimmen und diese Zahl G mit 22,4 zu multiplizieren:

Molekulargewicht = Litergewicht x 22,4
M=224-G.

Ebenso ist das Molekulargewicht M eines gelosten Stoffes nach der
analogen Formel zu berechnen:

M=224-g.

Hierin bedeutet g die Gewichtsmenge (in g) des gelosten Stoffes, die
sich in 1 Liter derjenigen Losung befindet, deren osmotischer Druck
bei 0° gerade 1 at betrigt.

Die Bestimmung des Molekulargewichtes durch Messung des osmo-
tischen Druckes soll an einem Beispiel durchgefiihrt werden. Eine
wifBrige Zuckerlosung, die 15,2 g Zucker in 1 Liter enthilt, zeigt in
der PrEFFERschen Zelle bei 0° einen osmotischen Druck von 1 at.
Daraus ergibt sich das Molekulargewicht des Zuckers in walriger

Loésung zu: M =224-152 = ~340.

Eine weitere fiir Losungen charakteristische Eigenschaft ist die Er-
scheinung der Dampfdruckerniedrigung. MiBt man den Dampfdruck
irgendeiner Losung sowie unter glei-
chen Bedingungen den des angewand-
ten Losungsmittels, so zeigt sich stets, =
daB der Dampfdruck der Losung ge-
ringer ist als der des reinen Ldsungs- :
mittels. Je konzentrierter die Losung |
ist, um so gréBer ist ihre Dampfdruck- :
erniedrigung. Die schematische Dar- |
stellung (Abb. 49) enthilt die Dampf- 7/ i
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druckkurve des Eises (I), die Dampf- 4

druckkurve von reinem Wasser (1) Y P
und diejenige einer wéalBrigen Losung }4__%
(I11). Der Dampfdruck einer Loésung '

ist bei allen Temperaturen geringer als 18810 . 0 2”10452
der entsprechende des Loésungsmittels. Temperatur ]
Daraus folgen fiir die Lage des Siede- AP 4 B pagctlung der
punktes und des Gefrierpunktes von

Losungen Abweichungen gegeniiber denen des reinen Ldsungsmittels.
Eine Losung siedet, wenn ihr Dampfdruck gleich dem Druck einer
Atmosphére ist. Fiir destilliertes Wasser liegt der Siedepunkt bei
100°. Eine wiflrige Losung besitzt aber bei 100° einen Dampfdruck,
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der kleiner ist als 760 mm Hg. Infolgedessen siedet die wiBrige Lo-
sung erst bei einer Temperatur oberhalb 100°. Alle Losungen zeigen
also eine Siedepunktserhéhung.

Eine TFliissigkeit gefriert bei derjenigen Temperatur, bei der ihr
Dampfdruck mit dem der festen Phase iibereinstimmt. Die Lage des
Gefrierpunktes ist also gegeben durch den Schnittpunkt der Dampf-
druckkurven der Fliissigkeit und der festen Phase. Reines Wasser und
Eis haben bei 0° denselben Dampfdruck (4 mm Hg), Wasser gefriert
also bei 0°. Die Dampfdruckkurve der waBrigen Losung (/1) schneidet
die Dampfdruckkurve des Eises (/) bei einer Temperatur, die unterhalb
0° liegt. Allen Loésungen ist somit eine Gefrierpunitserniedrigung
gemeinsam.

Durch experimentelle Untersuchungen hat sich nun ergeben, dal}
solche Losungen der verschiedensten Stoffe in einem bestimmten Lo-
sungsmittel, welche den gleichen osmotischen Druck zeigen, auch die
gleiche Dampfdruckerniedrigung und damit die gleiche Erniedrigung
des Gefrierpunktes und Erhohung des Siedepunktes besitzen. Aqui-
molekulare Losungen zeigen also die gleiche Gefrierpunktsdepression
und die gleiche Siedepunktserhéhung. Eine Losung, die in 1 Liter
Wasser 1 g-Mol eines Stoffes gelost enthilt, besitzt bei 0° einen osmo-
tischen Druck von 22,4 at, sie gefriert um 1,86° niedriger als das reine
Wasser, also bei —1,86°, und siedet um 0,52 ° hoher als das reine Wasser,
also bei +100,52° C. Die Natur des gelosten Stoffes ist hierbei gleich-
giiltig, wesentlich ist nur die Anzahl der Teilchen des gel6sten Stoffes,
die in 1 Liter Losung enthalten sind. Voraussetzung ist aber, dal
der geloste Stoff beim Sieden der Losung nicht merklich flichtig ist
bzw. beim Gefrieren nicht zusammen mit dem Loésungsmittel sich als
eine feste Phase (feste Losung) ausscheidet, sondern dafl beim Sieden
nur der Dampf des reinen Losungsmittels entsteht und beim Gefrieren
sich nur Kristalle des reinen Losungsmittels ausscheiden.

Die molare Gefrierpunktserniedrigung und die molare Siedepunkts-
erhéhung hingen nur von der Natur des Losungsmittels ab. In der
Tabelle 28 sind fiir einige gebriduchliche Losungsmittel die Konstanten
der molaren Gefrierpunktsdepression und Siedepunktserhéhung zu-
sammengestellt.

Tabelle 28. Molare Gefrierpunktserniedrigung und Siedepunkts-
erhéhung einiger Lésungsmittel.

.A . Iolare Gefrierpunkts- Molare Siedepunkts-
Losungsmittel . erhéhungun t erhéhurlx)g
Wasser . . . . . .. 1,86° 0,52°
Alkohol . . . . . . . — 1,15°
Ather . . . . . . . . — 2,12°
Essigsaure . . . . . . 3,9° 2,63°
Benzol. . . . . . . . 4,9° 2,67°

Die Messung der Siedepunktserhohung oder der Gefrierpunkts-
erniedrigung einer Losung ist ebenso wie der osmotische Druck zur
Molekulargewichtsbestimmung des gelosten Stoffes geeignet. In der
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Praxis zieht man diese beiden Methoden der osmotischen Methode vor,
da die Temperaturmessung einfacher und genauer mdglich ist als die
Bestimmung des osmotischen Druckes. Will man also das Molekular-
gewicht eines in Wasser loslichen Stoffes ermitteln, so untersucht man,
wie viele g Substanz in 1 kg Wasser aufgelost werden miissen, damit
die Losung bei —1,86° gefriert oder bei 100,52° siedet. Betrigt diese
Menge M g, so ist M das Molekulargewicht des betreffenden Stoffes.
Allgemein gilt fiir das gesuchte Molekulargewicht M die Formel:

K - G- 1000

M=—7>
wenn G die Substanzmenge in g ist, die in L g Losungsmittel gelost
wurde, und wenn K die Konstante der molaren Siedepunktserh6hung
bzw. Gefrierpunktserniedrigung des verwendeten Lisungsmittels und 4
die beobachtete Siedepunktserhohung bzw. Gefrierpunktserniedrigung
der betreffenden Losung bedeutet. Als Beispiel sei nochmals das Mole-
kulargewicht von Zucker berechnet: 1g Zucker sei in 100 g Wasser
gelost; als Gefrierpunkt dieser Losung messen wir eine Temperatur
von —0,054° C. K hat in diesem Fall den Wert 1,86 (s. Tabelle-28).
Wenn wir diese Zahlen in die obige Gleichung einsetzen, so erhalten

wir fiir das Molekulargewicht des Zuckers:

0,054 - 100 54

Eine weitere Moglichkeit zur Bestimmung des Molekulargewichts ge-
l16ster Stoffe bietet die Diffusion. Wenn man namlich den auf S. 107 ge-
schilderten Diffusionsversuch mit verschiedenen gelosten Substanzen
durchfithrt, z. B. in einem Zylinder Kupfersulfat, in einem anderen
Kaliumpermanganat und in einem dritten Kaliumbichromat diffundieren
laBt, so beobachtet man, daBl die Diffusion dieser drei Substanzen nicht
mit der gleichen Geschwindigkeit erfolgt. Offenbar ist die verschieden
groBe Diffusionsgeschwindigkeit dadurch zu erkliren, daBl die GroBe
der in der Losung vorliegenden Teilchen des gelosten Stoffes von Stoff
zu Stoff variiert, und-dafl der Bewegung der groBlen Molekiile groGere
Reibungswiderstande der Losung entgegenstehen. Je schneller also der
Konzentrationsausgleich erfolgt, um so kleiner sind die gelsten Teilchen,
um so kleiner ist ihr Molekulargewicht. Zwischen dem Molekular-
gewicht M des gelosten Stoffes und dem Diffusionskoeffizienten D, der
ein MaB fir die Diffusionsgeschwindigkeit darstellt, gilt die folgende
empirische Beziehung: D - Y3 = const.

Die Konstante hat etwa den Wert 6,4, wenn man den Diffusions-
koeffizienten, der temperaturabhingig ist, bei einer Temperatur von
10° C gemessen hat.

¢) Elektrolytische Dissoziation.

Im vorigen Abschnitt sind eine Reihe von Methoden besprochen
worden, die zur Molekulargewichtsbestimmung geldster Stoffe geeignet
sind. Die so gewonnenen Molekulargewichte von Nichtelektrolyten
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stimmen im allgemeinen tiberein mit den erwarteten Werten, die man
erhalten wiirde, wenn man dieselben Stoffe im Gaszustand untersuchen
kénnte. Die Nichtelektrolyte liegen also in Losung in der gleichen
Form vor wie im Gaszustand, ndmlich in molekularer Verteilung. D. h.
beim Losevorgang wird die feste Substanz bis zu den Molekiilen, aus
denen sie aufgebaut ist, aufgeteilt. Die Losung eines Nichtelektrolyten
besteht aus den Molekiilen des Losungsmittels und denen des gelosten
Stoffes. '

Anders ist die Aufteilung der Elektrolyte in Wasser. Betrachten
wir die Verhiltnisse am Beispiel des Kochsalzes! Wegen des sehr hohen
Siedepunktes von Natriumchlorid kann sein Molekulargewicht mit Hilfe
der Gasgesetze nicht bestimmt werden. Wir wissen aber, daB3 das Atom-
gewicht des Chlors 35,5 und das des Natriums 23 ist. Da das Kochsalz-
molekiil, aus genau 1 Atom Chlor und 1 Atom Natrium besteht, muf}
das Molekulargewicht von Natriumchlorid 58,5 betragen. Wir stellen
uns jetzt eine lmolare wilrige Kochsalzlosung her, d. h. wir lésen
58,5 g NaCl in 1 Liter Wasser. Nach den Zahlenangaben der Tabelle 28
sollte diese Losung bei einer Temperatur von —1,86° gefrieren und
bei 100,52° C sieden. Das Experiment liefert indessen einen ganz
anderen Gefrierpunkt bzw. Siedepunkt. Die Gefrierpunktserniedrigung
der 1molaren Kochsalzlosung betriagt nicht 1,86°, sondern etwa 3,7°.
Ebenso ist die Siedepunktserhohung anndhernd doppelt so gro8 wie
erwartet. Wie ist diese Beobachtung zu erkliren? Die 1 molare Natrium-
chloridlosung besitzt einen Gefrierpunkt (bzw. Siedepunkt), wie er
2molaren Losungen von Nichtelektrolyten zukommt. Folglich miissen
sich in der Natriumchloridlosung doppelt soviel Teilchen befinden
wie in der 4quimolaren Losung eines Nichtelektrolyten. Da die kleinsten
Teilchen in der Losung eines Nichtelektrolyten die Molekiile sind, muB}
ein Kochsalzmolekiil in Lésung noch in zwei Bestandteile zerfallen
sein. Welcher Art sind diese, in Losung bestindigen Teilstiicke des
Kochsalzmolekiils? Die Atome konnen es nicht sein, denn Natrium-
atome sind in Wasser nicht bestindig, sie reagieren mit dem Wasser
unter Wasserstoffentwicklung. Bei der Auflosung von Kochsalz in
Wasser beobachtet man aber keine Wasserstoffentwicklung. ARRHENIUS
stellte nun die Theorie auf, daf3 die Molekiile der Elektrolyte in wiBriger
Losung in Ionen, in elektrisch geladene Atome oder Atomgruppen
zerfallen. Demgemil seien z. B. die kleinsten Teilchen einer wiBrigen
Kochsalzlosung Natriumionen und Chlorionen. Die Ionen seien in
Losung bestdndige Teilchen, die infolge ihrer elektrischen Ladung
vollig andere Eigenschaften als die zugehérigen ungeladenen Atome
besitzen. Diesen Zerfall der Molekiile eines Elektrolyten in zwei
oder mehrere Ionen bezeichnet man als die elektrolytische Disso-
ziation des betreffenden Stoffes. Die Theorie von ARRHENIUS erklirt
gleichzeitig zwei Erscheinungen, die die Loésungen von Elektrolyten
zeigen:

1. Die Tatsache der doppelten Gefrierpunktserniedrigung und der
doppelten Siedepunktserhéhung,

2. die Tatsache der elektrischen Leitfahigkeit der Lésung.
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Wenn niamlich die Losungen von Elektrolyten elektrisch geladene
Teilchen enthalten, so ist es nicht verwunderlich, daf3 diese Losungen
im Gegensatz zum reinen Wasser den elektrischen Strom leiten. Die
Ionen sind fiir den Stromtransport in der Loésung verantwortlich.

Da die Losungen der Elektrolyte nach aullen keine elektrische
Ladung zeigen, mul man annehmen, daB sich in der Losung die gleiche
Anzahl positiv geladener und negativ geladener Teilchen befinden.
Wie erkennt man den Sinn der Ladung der Tonen? Man taucht zwei
Elektroden in die Losung und legt eine Gleichspannung an die Elektro-
den. Dann erfolgt Elektrolyse, d. h. die elektrisch geladenen Teilchen
wandern im elektrischen Feld, und zwar werden die positiv geladenen
Ionen von der negativen Elektrode (der Kathode) und die negativ
geladenen Ionen von der positiven Elektrode (der Anode) angezogen.
Diejenigen Ionen, die negativ geladen sind, die also zur Anode wandern,
nennt man Anionen, die positiven, die zur Kathode wandern, Kationen.

Wir betrachten einige Beispiele:

Dissoziation der Siduren. Die Salzsdure ist in Wasserstoffionen und
in Chlorionen zerfallen. Elektrolysiert man verdiinnte Salzsiure, so
beobachtet man eine Entwicklung von gasférmigem Wasserstoff an der
Kathode und eine Chlorentwicklung an der Anode (vgl. S. 84). Dar-
aus ist zu folgern, daB die Wasserstoffionen positiv geladen und die
Chlorionen negativ geladen sind. In Wasser ist also die Salzsiure nach
folgender Gleichung dissoziiert:

HCl=H+ + Cl-.

Beim Anlegen der Spannung wandern einerseits die Wasserstoffionen
zur Kathode und werden dort entladen zu Wasserstoffatomen, die sich
sofort zu Wasserstoffmolekiilen vereinigen und als Gasblasen entweichen;
andererseits wandern die Chlorionen zur Anode, werden dort gleich-
"falls entladen, es entweicht gasférmiges Chlor.

Elektrolysiert man die wiafirige Losung irgendeiner anderen Saure,
so entwickelt sich — unabhéngig von der Natur der benutzten Sidure —
an der Kathode stets Wasserstoff. D. h. alle Sduren enthalten in waBriger
Losung positiv geladene Wasserstoffionen. Auller den Wasserstoff-
ionen existiert in den Siurelosungen als zweite Ionenart das Ion des
,,Saurerestes‘, im Fall der Salzsiure ist es das Chlorion, bei der Brom-
wasserstoffsiure das Bromion, bei der Perchlorsdure das Ion ClO, -, bei
der Schwefelsdure das Ion SO,~ usw. Alle Sdurerestionen sind negativ
geladen, bei den einwertigen Sduren trigt das Ion des Sidurerestes
eine negative Ladung, bei den mehrwertigen Siuren mehrere Ladungen
entsprechend der Wertigkeit. Im folgenden sind die Dissoziationen
der Sduren noch einmal zusammengestellt:

Saure = Wasserstoffion + Séurerestion
HCl = Ht+ 4+ Cl-
HBr = Ht + Br-
HCI0, = H+ + (C10,)-
H,S80, = 2H+* + (80, -
. H,C0, =2H* 4 (CO,)~ .
Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 8
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Wie verhalten sich die Ionen des Séurerestes bei der Elektrolyse? Das
Verhalten des Chlorions im elektrischen Feld ist bereits oben besprochen.
Ganz analog verhalten sich das Bromidion und Jodidion: Sie wandern
zur Anode, werden dort entladen und man beobachtet eine Abscheidung
von elementarem Brom bzw. Jod. Ein wenig komplizierter sind die
Vorginge bei der Elektrolyse der Sauerstoffsduren. Entsprechend ihrer
negativen Ladung wandern die Ionen des Siurerestes der Sauerstoff-
sduren gleichfalls zur Anode und werden hier entladen. In ungeladener
Form stellen aber diese Atomverbénde oder ,,Komplexe“ ClO,, SO,,
CO; usw. keine stabilen, selbstindigen Teilchen dar, sondern sie zer-
setzen sich oder reagieren sofort mit den Molekiilen des Wassers. Z. B.
zerfallt (SO,) in SO, und Sauerstoff:
280, > 250, + 0,.

Der Sauerstoff entweicht gasférmig, und das SO,-Molekiil reagiert jeweils
mit einem Wassermolekiil unter Riickbildung von Schwefelsiure:

SO; + H,0 —» H,S0,.
Daher beobachtet man bei der Schwefelsidureelektrolyse an der Anode
lediglich eine Sauerstoffentwicklung.

Dissoziation der Salze. Als weiteres Beispiel betrachten wir die Elek--
trolyse von Salzlésungen. Elektrolysiert man z. B. eine wifirige Losung
von Kupfersulfat (CuSO,), so entsteht an der Kathode ein brauner
Uberzug von metallischem Kupfer, und an der Anode entwickelt sich
Sauerstoff. Aus dieser Beobachtung ist beziiglich der elektrolytischen
Dissoziation der Kupfersulfatlésung zu folgern, daB positiv geladene
Kupferionen in der Lésung vorhanden sind. AuBerdem muB man in
Analogie zum Verhalten der Schwefelsiure annehmen, dalBl die nega-
tiven Ionen des Kupfersulfats die SO,:Ionen sind. Dann ist die Bildung
von Sauerstoff an der Anode, wie oben fiir die Schwefelsdure be-
sprochen, durch eine sekundére Reaktion zu erklaren. Da das SO,-Ion
zwei negative Ladungen trigt und im Molekiil des Kupfersulfats ein
Kupferatom mit einem Siurerest verbunden ist, muB das Kupferion
ebenfalls zwei Ladungen tragen. Die Anzahl der elektrischen Ladungen
der Metallionen steht somit in Ubereinstimmung mit der Wertigkeit
der Metalle. Ein Kupferatom ersetzt zwei Wasserstoffatome in der
Schwefelsiure, das Kupfer ist also zweiwertig, das Kupferion ist 2fach
positiv geladen. DemgeméilB miissen wir die elektrolytische Dissoziation
des Kupfersulfats folgendermaBen formulieren:

CuSO, = Cu++ + SO, -.

Was am Beispiel des Kupfersulfats gezeigt wurde, gilt entsprechend
fir alle walrigen Salzlésungen: Das jeweilige Metall des Salzes ist
positiv geladen und wandert im elektrischen Feld an die Kathode,
der an das Metall gebundene Séurerest ist negativ geladen und wandert
an die Anode. In wiBriger Losung gilt: :

Salz = Metallion 4 Séurerestion | K,S0, =2K+ + 80,--

NaCl = Na+ + CI- CuSO, = Cu++ + SO,--

KBr = K+ 4+ Br- CaCl, = Cat+ +2Cl-.

AgNO; = Ag* + NO,-
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Wie sich die Ionen des Saurerestes bei der Elektrolyse verhalten, ist
bereits bei der Besprechung der Siureelektrolyse geschildert. Welches
Verhalten zeigen die Metallionen? Sie wandern zunichst zur Kathode
und verlieren ihre Ladung; dabei scheiden sie sich teilweise als ele-
mentares Metall auf der Oberfliche der Elektrode ab, z. B. das Kupfer,
Silber, Gold, Platin u.a.; die Leichtmetalle dagegen setzen sich in
einer sekundiren Reaktion mit dem Wasser um, z. B.:

2 Na + H,0 = 2 NaOH + H,,

d. h. man beobachtet eine Entwicklung von Wasserstoff an der Kathode,
auflerdem reagiert die Losung wegen des gebildeten Metallhydroxyds
im Kathodenraum alkalisch.

Dissoziation der Basen. Als letzte Klasse von Stoffen, die in
wilriger Losung elektrolytisch dissoziiert sind, sind die Basen zu be-
sprechen. Das Charakteristikum aller Laugen ist die Hydroxylgruppe;
sie ist der eine Bestandteil der Basen, der in wéfriger Losung als Ion
vorliegt. Das Hydroxylion trigt eine negative Ladung. Das zweite Ion
ist das des Metalls der Base. So enthidlt die waBrige Losung von
Natronlauge Natriumionen und Hydroxylionen:

NaOH = Na+ + OH-.

Allgemein lautet das Schema der elektrolytischen Dissoziation einer

Base: Base = Metallion + Hydroxylion.

Die Metallionen der Base zeigen bei der Elektrolyse das gleiche Ver-
halten, wie es bei der Elektrolyse von Salzlosungen besprochen wurde.
Sie wandern zur Kathode, werden dort entladen und die entstandenen .
Metallatome reagieren sekundir mit dem Wasser, z. B.

K + H,0 = KOH + H.

Das Hydroxylion wird an der Anode entladen; die ungeladene Hydroxyl-
gruppe ist unbestdndig, sie reagiert mit einer zweiten OH-Gruppe
unter Bildung von Wasser und Entwicklung von Sauerstoff:

2 OH — H,0 + O.

Bei der Elektrolyse von wilrigen Laugen erhilt man also Wasserstoff-
gas und Sauerstoffgas, und die Lauge wird durch die Sekundérreaktion
an der Kathode stets zuriickgebildet.

Dissoziationsgrad. Auf S. 112 wurde gesagt, daB eine lmolare
Natriumchloridlésung eine doppelte Gefrierpunktserniedrigung und eine
doppelte Siedepunktserhéhung zeigt. Daraus zogen wir den SchluB;
daB in wabriger Losung jedes Natriumchloridmolekiil in die beiden
Ionen gespalten sei. Fiihrt man nun die Molekulargewichtsbestimmung
pach der Siedepunkts- oder Gefrierpunktsmethode an einer groBen
Zahl von Elektrolyten durch, so findet man zwar in allen Fillen eine
Erniedrigung des Gefrierpunktes, die grofer ist als der jeweiligen
Molaritat des Elektrolyten entspricht. Aber man findet nicht stets
— wie beim Natriumchlorid — eine genau doppelte Gefrierpunkts-
erniedrigung bzw. eine 3- oder 4fache, wenn der Elektrolyt in 3 oder
4 Ionen gespalten ist; vielmehr liegt der experimentell gefundene Wert

8*
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in einigen Fillen zwischen dem theoretischen Wert fiir Nichtelektrolyte
und dem Wert, der fiir den betreffenden Elektrolyten zu erwarten
ist. Daraus mufl man folgern, daB die Elektrolyte nicht immer zu
100% elektrolytisch dissoziiert sind, d. h. dal ein Teil der Molekiile
gespalten und ein anderer Teil ungespalten in Losung vorliegt. Das
Verhiltnis der Zahl der gespaltenen Molekiile zu der Gesamtzahl
der gel6sten Molekiile bezeichnet man als den ,,Dissoziationsgrad®‘.
Zwischen den dissoziierten und den nichtdissoziierten Molekiilen des
gelosten Elektrolyten besteht ein .Gleichgewichtszustand, z. B.:
NH,0H = NH,* + OH"
Ist das Gleichgewicht sehr weit nach der Seite der Ionen verschoben,
so spricht man von einem starken Elektrolyten. Alle Salze sind weit-
gehend dissoziiert und somit.starke Elektrolyte. Die frither als starke
Sduren bzw. starke Basen bezeichneten Stoffe sind gleichfalls durch
einen hohen Dissoziationsgrad ausgezeichnet. Schwache Elektrolyte
sind dagegen die schwachen Siuren und die schwachen Basen, die in
wiBriger Losung je nach ihrer Stirke nur zu 0,1—10% dissoziiert sind.
So betrigt fiir eine 0,1 molare Essigsdure der Dissoziationsgrad nur etwa
1%. Von 100 Essigsduremolekiilen sind 99 Molekiile nicht gespalten
und nur 1 Molekiil ist gemaB der Gleichung:
H (acetat) - H+ 4 (acetat) -

dissoziiert. Etwa denselben Dissoziationsgrad wie die Essigsaure be-
sitzt auch die schwache Base Ammoniak.

Dissoziation wasserfreier Schmelzen. Die Theorie der elektroly-
tischen Dissoziation war von ARRHENIUS zunichst fiir wilBrige Elek-
trolytlosungen entwickelt worden. Sie vermag u. a. die Leitfihigkeit
der wéBrigen Losungen von S#uren, Basen und Salzen zu erkliren.
Nun zeigen aber auch die wasserfreien Schmelzen von Salzen ein gutes
Leitvermdgen, und es findet in ‘Salzschmelzen eine Elektrolyse statt,
wenn man einen elektrischen Strom durch die Schmelze schickt. So
scheidet sich z. B. in einer Natriumchloridschmelze bei der Elektro-
lyse an der Kathode Natrium ab, und an der Anode wird Chlor ent-
wickelt. In solchen wasserfreien Schmelzen sind offenbar die gleichen
Tonen wie in der entsprechenden wélirigen Losung vorhanden. Diese
Feststellung filhrt uns zwangsldufig zu der Auffassung, daB die Ionen
nicht erst dann entstehen konnen, wenn wir den Elektrolyten in
Wasser auflosen, sondern daB die Ionen bereits im festen Zustand,
also im Kristall, vorhanden sein miissen. Im Kristall werden die An-
ionen und Kationen infolge ihrer entgegengesetzten elektrischen La-
dung durch die elektrostatischen Anziehungskrifte fest zusammen-
gehalten. Béim Ltsevorgang findet nun lediglich eine Trennung der
Einzelbestandteile des Kristalls, also der Ionen statt.

Die Hydratation der Ionen. Nach physikalischen Methoden hat man
festgestellt, daB die Wassermolekiile Dipole sind, d. h. da8 ein ein-
zelnes H,0-Molekiil zwar als Ganzes elektrisch neutral ist, daB aber
innerhalb des Molekiils an bestimmten Stellen entgegengesetzte elek-
trische Ladungen vorhanden sind. Die Erkldrung fiir den Dipol-
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charakter des Wassers ist recht einfach: Das Wassermolekiil ist aus
zwei positiv geladenen Wasserstoffteilchen und einem 2fach negativ
geladenen Sauerstoffteilchen aufgebaut, und zwar ist die rdumliche
Anordnung derart, wie sie der obere Teil der Abb. 50 zeigt. Daraus
ergibt sich also (vgl. unteren Teil der Abb. 50), daB in der linken
Hilfte des H,0-Molekiils eine Anh#ufung von positiver Ladung, in
der rechten eine Anhdufung von negativer Ladung

vorhanden ist. H@

Der Dipolcharakter des Wassers tritt besonders 0
stark in Erscheinung, wenn im Wasser ein Elektrolyt H@
aufgelost ist. In reinem Wasser zeigen die einzelnen
Wassermolekiile keine besondere Orientierung, fiir die
Dipole existiert keine ausgezeichnete Richtung; wiir- @
den wir ein einzelnes Wassermolekiil eine Zeitlang i
betrachten, so wiirden wir feststellen, daB es infolge  *"PyoemP%
der BrownNschen Molekularbewegung stdndig seine
Lage édndert, und daB seine Dipolachse ebenfalls dauernd Richtungs-
anderungen erfihrt. Anders verhalten sich die Wassermolekiile in
einer Elektrolytlosung. Die Ionen des Elektrolyten wirken nimlich
wegen ihrer elektrischen Ladung auf die ihnen benachbarten Wasser-
molekiile ein, und zwar sowohl richtend als auch anziehend. Betrach-
ten wir z. B. ein beliebig herausgegriffenes Anion irgendeiner Elektro-
lytlssung! Das elektrische  Feld, das von diesem negativ geladenen
Teilchen ausgeht, bewirkt zunéchst, dall samt-
liche benachbarten Wassermolekiile ihre Dipol-
achse in Richtung der Feldlinien einstellen,

d. h. daB} sie diejenige Molekiilseite, welche @ @ @ @
die positive Ladung triagt, dem Anion zukehren.
Ferner bedingt das elektrische Feld des An- @@@

ions eine Anziehung der gerichteten Nachbar-

dipole. Die Ionen einer jeden Elektrolytlosung @ @ @ @
wirken also zumindest auf einen Teil der

Wassermolekiile in der Weise ein, daB sie

diese durch elektrostatische Krifte verhaltnis- Dy .
méBig fest an sich binden und daB die Dipol- ADD-31. Hydratisiertes Anion.
achsen dieser gebundenen Wassermolekiile nicht mehr frei beweglich
sind. Die Ionen sind also in wéalriger Losung von einer ,,Wasser-
hiille‘‘ umgeben; diese Erscheinung bezeichnet man als ,,Hydratation
der Tonen“. Eine schematische Darstellung fiir ein hydratisiertes Anion
zeigt die Abb. 51.

Anwendungen. Die Theorie der elektrolytischen Dissoziation macht
einige Typen von chemischen Reaktionen verstindlich: Die Neu-
tralisationsreaktionen, die Umsetzungen zwischen starken Siuren und
Salzen schwacher Siuren bzw. zwischen starken Basen und Salzen
schwacher Basen, die Fillungsreaktionen und die Oxydations- und
Reduktionsreaktionen. Zunidchst sei der Neutralisationsvorgang im
Lichte der Ionentheorie behandelt. Als Beispiel betrachten wir die
Neutralisation einer wilrigen Salzsiure mit einer wibrigen Natron-
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lauge. Beide Substanzen gehoren zu den starken Elektrolyten, sind
also in Losung vollstindig dissoziiert. Folglich enthilt die eine Aus-
gangslosung nur Wasserstoffionen und Chlorionen, die andere nur
Hydroxylionen und Natriumionen. Wenn wir die beiden Lésungen
zusammengieBen, so vereinen sich die Wasserstoffionen und die
Hydroxylionen zu undissoziiertem Wasser und die Reaktionslésung
enthilt nur noch die Chlorionen und die Natriumionen, d. h. die Ionen
einer Kochsalzlosung. Kochsalz ist als Salz zu praktisch 100% disso-
ziiert, die Natrium- und Chlorionen bleiben daher in der Losung be-
stehen. Die Neutralisation kann also als Ionengleichung folgender-
malen geschrieben werden:
H+ +Cl- 4+ Nat 4+ OH- = H,0 + Cl- 4+ Nat.

Wir vereinfachen diese Gleichung, indem wir die Stoffe, die auf beiden
Seiten vorkommen — die Natriumionen und die Chlorionen —, fort-
streichen; die dann resultierende Gleichung

H+ + OH- = H,0
abstrahiert bereits von den gewahlten speziellen Vertretern der beiden
Stoffklassen und stellt somit die allgemeine Gleichung fiir den Neu-
tralisationsvorgang dar.

DaB die Natur der Siure und der Lauge ohne EinfluB auf die Reak-
tion ist, folgt auch aus der Tatsache, daBl man bei allen Neutralisationen
die gleiche Wirmetonung beobachtet: Die Neutralisationswirme
betragt 13,7 kcal pro Mol gebildetes Wasser:

H+ 4 OH- = H,0 + 13,7 keal.

Voraussetzung hierfiir ist allerdings, da3 man eine starke Siure und
eine starke Base zur Neutralisation verwendet. Untersucht man die
Reaktion zwischen einer schwachen Siure und einer schwachen Base,
so wird der Neutralisationsvorgang von einem Dissoziationsvorgang
iiberlagert: Zunachst neutralisieren sich diejenigen H- und OH-Ionen,
die geméB dem Dissoziationsgrad der Siure und Base bereits vorhanden
sind; da nun das Dissoziationsgleichgewicht gestért ist, miissen sich
bisher ungespaltene Molekiile der schwachen Siure bzw. Base in ihre
Ionen aufspalten. Dieser Dissoziationsvorgang ist natiirlich von einer
Wirmetonung begleitet. Die Dissoziationswiarme iiberlagert die Neu-
tralisationswirme.

Auf S. 104 haben wir festgestellt, daB schwache Siuren aus ihren
Salzen durch starke Sduren in Freiheit gesetzt werden und daf analog
schwache Basen aus ihren Salzen durch starke Basen verdringt werden.
Diese Verdringungsreaktionen sind jetzt mit Hilfe der elektroly-
tischen Dissoziation leicht zu erkliren, der tiefere Grund muf} in den
unterschiedlichen Werten fiir den Dissoziationsgrad der einzelnen Siuren
bzw. Laugen gesucht werden. Betrachten wir als Beispiel die Umsetzung
zwischen Natriumcarbonat und Salzsiure. Das Natriumcarbonat ist
als Salz in wifBiriger Lésung nahezu vollstindig dissoziiert, das gleiche
gilt fiir die starke Séure Salzsiure:

Na,C0, = 2 Na+ + CO,
HCl = H+ + Cl- .
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Beim ZusammengieBen der beiden Lésungen liegen also folgende Ionen
nebeneinander vor: Na*, CO,~ -, H+*, Cl-, d. h. unter anderem auch
die Ionen der Kohlensidure. Nun ist aber die Kohlensidure ein schwacher
Elektrolyt, ihre Dissoziation ist recht gering, das Gleichgewicht

. H,C0, =2H* + CO;~ -

ist weitgehend nach der linken Seite verschoben. Es ist somit unmdoglich,
daB die Wasserstoffionen (herrithrend von der Salzsiure) und die
Carbonationen (herrithrend vom Natriumcarbonat) in der groen Kon-
zentration nebeneinander bestehen konnen. Vielmehr miissen sich so
viele H- und COj-Ionen zu undissoziierter Kohlensiure vereinigen, bis
das Dissoziationsgleichgewicht fiir die Kohlensdure erreicht ist. Die
undissoziierte Kohlensiure ist aber nicht sehr stark in Wasser loslich,
ihre Sattigungskonzentration ist bald iiberschritten und sie entweicht
als Kohlendioxydgas.

Ganz dhnlich liegen die Verhéltnisse bei der Einwirkung starker
Sduren auf Acetate, die Salze der Essigsiure: die H+-Ionen der starken
Siure und die Acetationen vereinigen sich zu undissoziierter Essigsdure.
Nur koénnen wir diese Reaktion nicht sehen, da die Essigsdure im
Gegensatz zur Kohlensdure in Wasser sehr gut loslich ist, also keine
Gasentwicklung stattfindet.

Zur Erklirung der Verdringung der schwachen Laugen aus ihren
Salzen durch starke Laugen lassen sich analoge Uberlegungen anstellen.
Die starke Lauge (z. B. NaOH) und das Salz der schwachen Lauge
(z. B.NH,C]) sind stark dissoziiert:

NaOH = Na+ 4 OH-

NH,Cl = NH,* + Cl-.
Beim ZusammengieBen der beiden Loésungen liegen die Ionen der
schwachen Lauge nebeneinander vor, in unserem Beispiel also die
NH,*- und die OH--Ionen. Diese Ionen sind aber in grofer Konzen-
tration nebeneinander nicht bestindig, sondern miissen sich zu undisso-
zilerten Molekiilen vereinigen, da das Dissoziationsgleichgewicht der

schwachen Lauge NH,0H = NH,+ + OH-

auf der Seite der undissoziierten Verbindung liegt. Wie beim Fall
der Kohlensiure findet hier eine Sekundirreaktion statt, namlich der
Zerfall des Ammoniumhydroxyds in Ammoniak und Wasser und das
Entweichen des Ammoniakgases. Bei vielen anderen derartigen Um-
setzungen ist die entstandene undissoziierte schwache Lauge in Wasser
wenig loslich, entweicht aber nicht gasformig, sondern fallt als Nieder-
schlag aus. Das ist z. B. der Fall beim Magnesiumhydroxyd, Eisen-
hydroxyd, Kupferhydroxyd, Nickelhydroxyd, Kobalthydroxyd, Chrom-
hydroxyd.

Als weitere Gruppe von Reaktionen, die durch die Theorie der
elektrolytischen Dissoziation verstindlich werden, besprechen wir die
Fillungsreaktionen. Eshandelt sich dabei allgemein um den Vorgang,
daf} beim ZusammengieBen zweier in Wasser gut 16slicher Elektrolyte ein
Niederschlag entsteht. Der Stoff, der ausfillt, ist in Wasser wenig 16s-



120 Die Eigenschaften von wiBrigen Losungen.

lich, die Konzentration seiner Ionen ist somit sehr gering. Eine solche in
Wasser schwer 16sliche Substanz ist z. B. das Silberchlorid, AgCl. Die Kon-
zentration der Silberionen und der Chlorionen in einer waBrigen Silber-
chloridaufschlimmung betragt nur etwa 105, d. h. 1 Mol Silberionen bzw.
1 Mol Chlorionen befinden sich in 100000 Litern der AgCl-Aufschlim-
mung. Geben wir nun eine Losung, die Silberionen enthilt, zu einer
Losung, die Chlorionen enthilt, so wird die Konzentration der Chlor-
ionen und der Silberionen in der Reaktionslésung den obengenannten
Betrag fiir die Ionenkonzentration der Silberchloridaufschlimmung
wesentlich iiberschreiten. Infolgedessen vereinigen sich die iiberschiissi-
gen Silberionen und Chlorionen zu undissoziiertem Silberchlorid, das
als Niederschlag ausfillt:
1) Ag* +Cl' — AgCl.
Man erkennt: Der Silberchloridniederschlag wird immer dann ent-
stehen, wenn in einer Lgsung Silberionen und Chlorionen in gréBerer
Konzentration als 10-% vorkommen. Ohne Bedeutung fiir die Silber-
chloridfsllung ist dabei die Frage, welcher Stoff die Silberionen und
welcher die Chlorionen liefert. Man kann eine Silbernitratlésung oder
eine Silberacetatlosung mit einer Natriumchloridlosung, einer Kalium-
chloridlésung, einer Bariumchloridlosung oder einer wéaBrigen Salz-
sdure versetzen, stets erhilt man den Niederschlag von Silberchlorid,
und stets beschreibt die obige Ionengleichung (1) den Vorgang voll-
stindig. Die vollstindigen Ionengleichungen, von denen einige auf-
gefiihrt seien:

Ag* + NO;~ + Na+ + Cl- = AgCl + Na+ 4 ND,-

2 Ag+ 4+ 2NO,~ + Ba++ 4 2Cl- - — 2 AgCl 4+ Ba++ + 2 NO,-

Agt + (acetat)~ 4+ H* 4 Cl- = AgCl 4 H+ 4 (acetat) -
lassen sich alle auf die Gleichung (1) zuriickfiihren, wenn man die-
jenigen Tonen fortstreicht, die bei der Reaktion unverindert erhalten
bleiben, die also auf beiden Seiten der Gleichung stehen.

SchlieBlich kénnen alle Oxydations- und Reduktionsreaktionen mit
Hilfe der Ionentheorie unter einem neuen, allgemeineren Gesichtspunkt
behandelt werden. Bisher hatten wir den Oxydationsprozef3 definiert
als einen solchen, bei dem ein Stoff A Sauerstoff aufnimmt und hatten
eine Reaktion eine Reduktion genannt, wenn bei dieser Reaktion einem
Stoff B Sauerstoff entzogen bzw. Wasserstoff zugefithrt wird:

Oxydation: Zufuhr von O oder Fortnahme von H.

Reduktion: Fortnahme von O oder Zufuhr von H.

Als Beispiel betrachten wir die Reaktion zwischen elementarem
Chlor und Bromwasserstofflosung. Dabei entsteht elementares Brom
und Chlorwasserstoff:

2 HBr + Cl, - 2 HCI + Br,.
Das Chlor wird also zu Chlorwasserstoff reduziert und gleichzeitig der
Bromwasserstoff zu Brom oxydiert. Wir schreiben die Reaktions-
gleichung als Ionengleichung:

2H+ +2Br- +Cl, > 2H+ 4+ 2Cl- + Br,
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oder unter Fortlassung der beiden Wasserstoffionen:
2 Br- + Cly » 2 Cl- 4 Br,.

Man erkennt: Das Bromion gibt seine negative Ladung an das Chlor
ab und geht in den ungeladenen Zustand iiber, wihrend das anfangs
ungeladene, elementare Chlor in den Ionenzustand iibergefiithrt wird.
Die Aussage, daB das Chlor reduziert worden ist, ist somit gleichbe-
deutend mit der Feststellung, daBl das Chloratom eine negative Ladung
aufgenommen hat. Bei der Reduktion nimmt also der reduzierte Stoff
eine oder mehrere negative Ladungen auf. Die Oxydation des Broms
bedeutet eine Abgabe von negativer Ladung. DemgemifB erscheint es
zweckmaBig, die Oxydation und Reduktion durch die Ladungsdnderungen
zu definieren:

Oxydation: Abgabe negativer Ladung oder Zuwachs an positiver
Ladung.

Reduktion: Zuwachs an negativer Ladung oder Abnahme positiver
Ladung.

Durch diese nene Definition wird der Bereich der Oxydations- und
Reduktionsreaktionen erweitert auch auf solche Vorginge, die ohne Mit-
wirkung von Wasserstoff oder Sauerstoff verlaufen. Z. B. ist die Reak-
tion zwischen Ferrochlorid und Chlorgas, die zum Ferrichlorid, dem
Chlorid des dreiwertigen Eisens, fiihrt:

2 FeCl, + Cl, - 2 FeCl,,

als eine Oxydation des Eisens im neuen, erweiterten Sinne zu bezeichnen,
da das 2fach positiv geladene Eisen eine positive Ladung aufnimmt:

2Fe++ +4Cl- +Cl, > 2Fet++ + 6Cl-.

d) Elektrochemie.

Farapaysche Gesetze. Im Abschnitt iiber die elektrolytische Disso-
ziation haben wir uns mit den chemischen Vorgingen, die sich bei der
Elektrolyse abspielen, in qualitativer Hinsicht befafit. Dabei haben
wir fiir eine groBe Zahl von Siuren, Basen und Salzen untersucht, in
welche Ionen sie in walriger Losung zerfallen sind und an welcher
Elektrode die einzelnen Ionenarten jeweils abgeschieden werden. Im
folgenden wollen wir uns nun mit der Frage nach den quantitativen
Beziehungen, die bei der Elektrolyse zu beobachten sind, niher be-
schaftigen. ’

Wir haberr frither festgestellt, dall bei der elektrolytischen Wasser-
zersetzung, d. h. bei der Elektrolyse von Wasser, das mit etwas ver-
diinnter Schwefelsiure versetzt ist, die Gasmengen, die an den beiden
Elektroden entwickelt werden, in einem bestimmten Verhiltnis zu-
einander stehen: Das Wasserstoffvolumen ist stets doppelt so groB3
wie das gleichzeitig abgeschiedene Sauerstoffvolumen. Bei der Elektro-
lyse einer wiBrigen Kochsalzlosung machten wir die Feststellung, daf
gleich groBe Mengen an Chlor und Wasserstoff gebildet werden.

Aus den Ergebnissen dieser beiden Versuche folgt auf Grund der
Avocaproschen Hypothese, daB beim Fall der Wasserzersetzung die
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Zahl der entstandenen Wasserstoffmolekiile 2mal so groB ist wie die
der Sauerstoffmolekiile und daB bei der Kochsalzelektrolyse die gleiche
Anzahl von Chlor- und Wasserstoffmolekiilen abgeschieden werden.

Diese ersten quantitativen Beobachtungen legen es nahe, anzu-
nehmen, daB die elektrolytischen Vorginge durch quantitative Gesetz-
méaBigkeiten beschrieben werden kénnen.

Die Ursache fir die Entladung und Abscheidung der Ionen an
den Elektroden ist die an die Elektroden angelegte Spannung bzw. der
durch die Elektrolytlosung flieBende Strom. Wir fithren dem System
der Elektrolytlosung Energie in Form elektrischer Energie zu, und diese
Energie bewirkt die Entwicklung von Gasen ader die Abscheidung von
Metallen an den Elektroden. Die erste Frage, die somit zu untersuchen
wire, lautet: In welcher Weise ist die abgeschiedene Substanzmenge
von der hineingesteckten Elektrizitdtsmenge abhingig? Die Elektrizi-
tatsmenge ist bekanntlich gleich dem Produkt aus der Stromstirke 7
und der Zeit ¢, wihrend welcher ein Strom dieser Stirke flieBt. Die
MaBeinheit der Elektrizitdtsmenge ist die Amperesekunde (= 1 Coulomb).
LaBt man also durch eine Elektrolytlosung einen elektrischen Strom

Cus0,

konstanter Starke hindurchgehen und miBt die nach verschiedenen
Zeiten abgeschiedenen Substanzmengen (ccm Wasserstoff bzw. cem
Sauerstoff bei der Wasserzersetzung oder mg Kupfer bzw. mg Silber
bei einer Kupfer- bzw. Silbernitratelektrolyse), so stellt man fest, daB
die Substanzmengen den Zeiten und damit den Elektrizititsmengen
proportional sind. Diese Erkenntnis bezeichnet man als das erste
Farapaysche Gesetz: Dre bei einer Elektrolyse abge-
schiedene Stoffmenge ist der Elektrizititsmenge, welche %
durch den Elektrolyten geflossen ist, direkt proportional. Oﬁ - %
Wir machen einen zweiten Versuch, der uns zeigen i
soll, in welchem Verhiltnis die Substanzmengen ver- :
schiedener Elektrolytlosungen stehen, die von dem glei- -
chen Strom durchflossen werden. Die Versuchsanord- -
nung ergibt sich aus der Abb. 52. Der Strom, dessen I
Stirke im Amperemeter abge-
lesen werden kann, geht nach- -
einander durch vier verschie- 5 oF c1
dene elektrolytische Zellen, in ﬁ E ‘_H 1L
denen gleichzeitig Kupfer, Silber, e U
Nickel, Wasserstoff und Sauer- ghO;  NiS0, Ve TS0
stoff abgeschieden werden. Nach il l @ e
einer bestimmten Zeit wird der A'/mm.fcﬁ/asse/ Eaﬁ‘e/-/e Amperemefer
Strom unterbrochen; dann wer- Abb. 52. Elektrolyse.
den die Mengen der beiden Gase
volumetrisch und die Gewichte der drei Metalle als Gewichtsvermeh-
rung der Kathoden bestimmt. Das Experiment ergibt, daB eine Elek-
trizititsmenge von 96,5 Amperesekunden 31,79 mg Kupfer, 107,9 mg
Silber, 29,35 mg Nickel, 8 mg Sauerstoff und 1 mg Wasserstoff ab-
scheidet. Multiplizieren wir diese Zahlen mit 1000 und vergleichen sie
mit den Atom- und Aquivalentgewichten der betreffenden Elemente!
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Dieser Vergleich lehrt: Die bei der Elektrolyse durch die gleiche Elektri-
zitdtsmenge entwickelten Gewichtsmengen verschiedener Ionen stehen im
Verhiltnis ihrer Aquivalentgewichte. Das ist das zweite Farapavsche
Gesetz,das man auch folgendermaBen formulieren kann: 96500 Coulomb
(oder exakter 96494 Coulomb) scheiden genau 1 Gramméquivalent eines
jeden Ions ab. Diese Elektrizititsmenge von 96494 Amperesekunden
heiBt die Farapavsche Konstante; sie ermoglicht uns, die absolute
Ladung der Ionen auszurechnen, da ndmlich der Stromtransport in einer
Elektrolytlésung durch die Wanderung der Ionen bewirkt wird, die
Ionen also die Triger der Elektrizitdt sind, und da sich die Zahl der
Elektrizititstrager aus der an den Elektroden entladenen Substanz-
menge ergibt. 96494 Coulomb scheiden z. B. 1 Grammaéquivalent Silber

Tabelle 29.

. Atom- | i | Aquivalent- | Durch 96500 Coulomb
Element gew(}rc?)t Wertigkeit qgl(l:v::laclig abguerscchiedene St%l:f(r)n"(:nge

Cu 63,57 2 31,785 31,79 g

Ag 107,88 1 107,88 107,9 ¢

Ni 58,69 2 29,345 29,35¢g

(0] 16,000 2 8,000 8 g

H 1,0078 1 1,0078 1 g

ab, diese Silbermenge ist durch Entladung von 1 Gramméiquivalent
=1 Grammatom Silberionen entstanden, 1 Grammatom enthilt
N = 6,06 - 1023 Tonen (Loscamiprsche Zahl). Somit haben 6,06 - 1023
Silberionen eine Ladung von 96494 Coulomb; da jedes Silberion die
gleiche Ladung tragt, besitzt ein einzelnes Silberion eine Ladung von
e = 96494:6,06 - 1023 = 1,59 - 10-1® Coulomb. Diese Elektrizitits-
menge, die — wie man sich leicht iiberlegt — jedes einwertige Ion
tragt, bezeichnet man als das elektrische Elementarquantum. Die
Ladung mehrwertiger Ionen ist gleich dem Produkt aus ihrer Wertig-
keit » und dem Elementarquantum : Ladung = » - e.

Stromerzeugende chemische Reaktionen. Wenn wir die gegen-
seitigen Beziehungen zwischen elektrischer Energie und chemischen
Reaktionen besprechen, so haben wir bisher stets nur die eine Seite
dieses Problems untersucht, namlich diejenige, die nach der Einwir-
kung von elektrischer Energiezufuhr auf das System einer Elektrolyt-
lésung fragt. Wir haben gesehen, dafl eine Elektrolytlosung zersetzt
wird, daBB die Ionen des Elektrolyten entladen werden, wenn man
der Elektrolytlosung elektrische Energie zufithrt. Im folgenden wollen
wir uns mit der anderen Frage befassen: Ist es umgekehrt auch
moglich, aus chemischen Vorgingen elektrische Energie zu gewinnen ?
Gibt es Reaktionen, die unter Erzeugung von elektrischer Energie
verlaufen bzw. lassen sich chemische Umsetzungen so leiten, da8 bei
ihrem Ablauf elektrische Energie gewonnen wird? Das ist in der
Tat der Fall. Ein Beispiel hierfiir ist der Bleiakkumulator, der
im Prinzip aus einer Bleiplatte und einer Bleidioxydplatte besteht, die
beide — isoliert voneinander — in eine Schwefelsiure bestimmter
Konzentration eintauchen. Verbindet man die beiden Platten mit
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einem Amperemeter oder einer kleinen Glithlampe, so erkennt man
an dem Ausschlag des Instrumentes bzw. dem Aufleuchten des Lamp-
chens, daB ein elektrischer Strom flieBt. Ein Voltmeter, das man an
die Platten legt, zeigt, daBl ein Potential von fast genau 2 Volt zwischen
den Platten besteht, wobei die Bleidioxydplatte gegeniiber der Blei-
platte positiv geladen ist, also die Anode vorstellt. Die elektrische
Energie, die man dem Bleiakkumulator entnehmen kann, muB von
einer chemischen Reaktion herrithren, die sich in der Ldsung oder an
den beiden Platten abspielt. Tatséchlich verindert sich durch die
Stromentnahme sowohl die Losung als auch die Zusammensetzung der
Platten: Die Konzentration der Schwefelsiure nimmt ab, die Blei-
und die Bleidioxydplatte gehen in Bleisulfat iiber. Welches ist nun
der chemische Vorgang, der die elektrische Energie liefert? Betrachten
wir zunichst die Verénderungen an der Bleiplatte. Da aus dem Blei
Bleisulfat entsteht, miissen SO,-Ionen der Schwefelsidure an der Blei-
platte entladen werden, wodurch die Platte negativ aufgeladen wird:

Pb + 80, - — PbSO, + ).

DaB das Bleidioxyd in Bleisulfat umgewandelt wird, kénnen wir folgen-
dermafen erkliren: zunichst reagieren die Wasserstoffionen der Schwefel-
sdure mit dem Bleidioxyd, wobei Bleioxyd und Wasser entsteht und
gleichzeitig zwei positive Ladungen auftreten, die die Platte iiber-

nimmt: PbO, + 2 H* — PbO + H,0 + .
In sekunddrer Reaktion erfolgt dann die Bildung des Bleisulfats:
PbO + 2 H+ 4 SO,- - = PbSO, + H,0

ein Neutralisationsvorgang, der keine elektrische Energie liefert. Auf
Grund dieses Reaktionsschemas verstehen wir, daB erstens beide Platten
in Bleisulfat iibergehen, daBl zweitens die Konzentration der Schwefel-
siure absinkt — H,SO, wird ja verbraucht und es entsteht dafiir
Wasser —, und daB drittens elektrische Energie gewonnen wird. Wahrend
wir also aus dem Bleiakkumulator Strom entnehmen, finden jene energie-
liefernden Umsetzungen statt. Sind die Platten schlieBlich restlos in
Bleisulfat umgewandelt, so sinkt die Spannung des Akkumulators ab
und er liefert keine elektrische Energie mehr.

Es besteht indessen beim Bleiakkumulator die Moglichkeit der
Regeneration. Er 1ift sich in seinen Anfangszustand zuriickfithren
dadurch, daf man ihm von auBlen elektrische Energie zufiithrt. Legt
man eine duflere Spannung an die Elektrode, so findet natiirlich eine
elektrische Zersetzung der Schwefelsidure statt: Die SO,-Ionen wandern
an die Anode, die Wasserstoffionen an die Kathode; die letzteren werden
an der Kathode entladen, der Wasserstoff entweicht aber nicht gas-
férmig, sondern reagiert mit dem Bleisulfat unter Bildung von Schwefel-
sdure und Riickbildung von Blei:

PbSO, + 2H* + (& = Pb + H,S0,.

An der Anode erfolgt die Entladung der SO,-Tonen. Man beobachtet
auch hier keine Gasentwicklung, sondern die Elektrode wandelt sich
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in Bleidioxyd um; die Reaktionen, die sich an der Anode abspielen,
konnen etwa folgendermaBen formuliert werden:

PbSO, + SOz~ + (i) = Pb(SO,);,
Pb(SO,), + 2 H,0 = Pb0, -+ 2 H,S0,.

Man sieht: Legt man an einen Akkumulator, der keine elektrische
Energie mehr abgeben kann, der also entladen ist, eine elektrische
Spannung, so kehrt er in seinen Anfangszustand zuriick; man erhilt
eine Bleiplatte und eine Bleidioxydplatte, die Konzentration der
Schwefelsdure steigt an. Der Akkumulator ist nunmehr wieder in der
Lage, elektrische Energie zu liefern. In der folgenden Tabelle 30 sind
die Reaktionen, die bei der Entladung an den Elektroden stattfinden,
noch einmal iibersichtlich zusammengestellt.

Tabelle 30. Entladung und Aufladung eines Bleiakkumulators.

Kathode ‘ Anode

Entladung

PbO + 2H+ 4 80,2~ = PbSO, + H,0
Ladung ‘

PbSO, + 2 H* + (=5; = Pb + H,80, | PbSO, + 80,2~ + (r) = Pb(SO,),

Pb(S0,), + 2 H,0 = PbO, + 2 H,S0,

Gasen .

2H++®=H2 I SO42—+H20+®=H2804+1/202

Pb 4 S0z~ = PbSO, + (&)

Das Ende des Ladeprozesses erkennt man daran, daB eine Gasent-
wicklung einsetzt. Wenn alles Bleisulfat in Blei bzw. Bleidioxyd zuriick-
verwandelt ist, erfolgt natiirlich an den Elektroden die fiir eine Schwefel-
sdureelektrolyse iibliche Entwicklung von gasférmigem Wasserstoff und
Sauerstoff.

Auller den eben besprochenen Umsetzungen, die sich im Blei-
akkumulator abspielen, existieren noch viele andere chemische Reak-
tionen, die unter Abgabe von elektrischer Energie verlaufen. Taucht
man zwei verschiedene Metallstibe, z. B. einen Kupferstab und einen
Zinkstab, isoliert voneinander in verdiinnte Schwefelsdure und schlief3t
ein Amperemeter an die beiden Metallstibe an, so flieBt auch hier ein
Strom. An der Kupferelektrode beobachtet man eine Wasserstoff-
abscheidung. Gleichzeitig geht Zink als Zinksulfat in Losung. Die
chemischen Vorginge an den Elektroden sind folgende: Wasserstoff-
ionen wandern an die Kupferelektrode und werden dort entladen:

2H+ > H, + @
Dabei ladt sich der Kupferstab positiv auf. Vom Zinkstab 16st sich

Zink ab und geht als 2fach positiv geladenes Zinkion in Losung, da-
durch ladt sich das restliche metallische Zink negativ auf:

Zn > Znt+ 4 G-,
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Es entsteht also ein Potential an den beiden Elektroden. Dieses Element
liefert so lange Strom, bis der ganze Zinkstab aufgeldst ist, es laBt
sich dann — im Gegensatz zum Bleiakkumulator — nicht wieder regene-
rieren. Als eine Variante des letztbesprochenen kann das DanrecLc-
Element aufgefafit werden. Es besteht aus einem Zinkstab, der in eine
Zinksalzl6sung eintaucht, und aus einem Kupferstab, der in eine Kupfer-
salzlosung eintaucht; die beiden Lésungen sind durch eine porése Ton-
wand getrennt, eine Wand, die die Vermischung der beiden Salzlgsungen
verhindern soll, aber nicht den Stromtransport behindert. Bei diesem
Element lidt sich wie oben das Zink negativ auf, da Zink in Form von
Zinkionen in Lésung geht. Das Kupfer bekommt eine positive Ladung,
da sich Kupferionen an der Kupferelektrode als metallisches Kupfer
abscheiden und ihre positive Ladung dem Kupferstab iibertragen:

Zn —» Zn*+ 4 (30,
Cut+ — Cu + @,

Die Spannung des Daniell-Elementes betragt etwa 1,1 Volt. Fiihrt
man dem Daniell-Element von aufBlen elektrische Energie zu, so ver-
laufen die chemischen Vorgidnge in der umgekehrten Richtung, das
Kupfer geht in Losung und das Zink scheidet sich ab:

Cu + (3) > Cut+,
Zn++ J,—@ — Zn.

Das Daniell-Element kann also — wie der Bleiakkumulator — durch
Zufuhr von elektrischer Energie in den Anfangszustand zuriickgefiihrt
werden.

Elemente vom Typus des Daniell-Elementes lassen sich in groBer
Zahl durch Kombination zweier Halbelemente herstellen, wobei unter
einem Halbelement ein beliebiges Metall, das in eine wifBrige Losung
eines seiner eigenen Salze eintaucht, verstanden ist. Als Beispiele
solcher Halbelemente seien auller den beiden DaN1ELLschen Zink/Zink-
salzlosung (Zn/Zn* +) und Kupfer/Kupfersalzlosung (Cu/Cu**) noch ge-
nannt: Das Kalomelhalbelement Quecksilber/Quecksilbersalz (Hg/Hg*),
Cadmium/Cadmiumsalz (Cd/Cd**), Magnesium/Magnesiumsalz (Mg/
Mg*+) usw.

Elektrochemische Spannungsreihe. Wir miissen uns jetzt die Frage
vorlegen: Wie kommt die Spannung solcher Elemente zustande?
Warum geht z. B. beim Daniell-Element das Zink in Lésung und
warum scheidet sich das Kupfer ab? Jedes Metall, das in eine
Losung seines eigenen Salzes eintaucht, zeigt ein gewisses Bestreben,
in Losung zu gehen, d. h. in den Ionenzustand iberzugehen. Man be-
zeichnet diese Eigenschaft der Metalle als ihre elektrolytische Losungs-
tension. Dadurch, dafl einige Atome des Metalls als positiv geladene
Ionen abdissoziieren, wird das Metall negativ aufgeladen. Nun werden
natiirlich auch die positiven Metallionen vom negativen Metallstab
infolge der entgegengesetzt gerichteten elektrischen Ladung angezogen
und entladen, und zwar um so mehr, je héher die Aufladung der
Elektrode angestiegen ist. Folglich mufBl die Aufladung des Metall-
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stabes bei einem bestimmten Maximalwert stehenbleiben, der dann
erreicht ist, wenn in der Zeiteinheit die gleiche Zahl von Metallionen
entladen wird, wie in Losung gehen. Dieser Maximalwert der Auf-
ladung ist von Metall zu Metall verschieden, und zwar ist er um so
groBer, je unedler das

Metall ist. Man kann die Tabelle 31. Spannungsreihe der Metalle.

P Otentia‘le_ der Ha_‘lbele' Halbelement Potential Metallcharakter
mente bestimmen,indem
man die verschiedenen éiélci ++ . —g,g Volt unedel
3 3 aj/lLa T4y ’”
H?‘lbelement‘e jeweils AAL*++ 169
mit dem gleichen Halb- Mn/Mn++ ~11 .
element als ,,Bezugsele- Zn/Zn++ —0,76 ,,
ment* kombiniert und Fe/Fei : —044
die Spannungen mit dem Cd/Cd —040 -,
: Co/Cot + -0,29 ,,
Voltmeter mifit. Als Be- Ni/Ni++ —025 .
zugselement hat man die Sn/Sn+ + —0,16 ,,
sog. Wasserstoffelek- Pb/ Pb: tr 0,13 ,,
trode gewihlt, sie be- Hy/H +£0,000 ,
. . . Cu/Cut+ +0,3¢ ,,
steht auseinem platinier- Hg/Hg+ 4079 ..
ten Platinblech, das von Ag/Agt +0,81 ., A
Wasserstoffgas umspiilt Au/Aut++ +1,38 ,, edel

wird und in eine Siure

bestimmter Konzentration eintaucht; das Platin sittigt sich mit Wasser-
stoff und wirkt wie ein ,,Wasserstoffstab‘‘. Das Potential der Wasserstoff-
elektrode hat man definitionsgemiB gleich O gesetzt. Durch Kombination
mit der Wasserstoffelektrode kann man also die Potentiale aller Halb-
elemente bestimmen. Ordnet man nun die gemessenen Einzelpotentiale
nach steigenden, d. h. von negativen zu positiven ansteigenden Werten,
so erhilt man die Spannungsreihe

der Metalle (Tabelle 31). Man er- Tabelle 32.
kennt aus der Tabelle, daB das Po- Spannungsreihe der Anionen.
tential um so stirker negativ ist, je Halbelement Potential
unedler das betreffende Metall ist,
und umgekehrt um so groBere posi- (52/ F- +2.8 Vol

: oo um ,/Cl 11,36 ,,
tive Werte besitzt, je edler das Metall Br,/Br- +1.08 .
ist. In ganz der gleichen Weise 148t AR 40,58 ,,
sich auch fiir die Anionen eine Span- 0,/OH - +041

nungsreihe aufstellen (Tabelle 32).

Auf Grund der Spannungsreihe verstehen wir jetzt die Wirkungsweise
der Elemente, z. B. des Daniell-Elements. Wir sahen: Die GroBe des
Potentials ergibt sich aus der Menge der aus dem Metall abdissoziierten
Metallatome; je mehr Atome als Ionen in Losung gehen, um so stirker
negativ ladt sich das Metall auf. Da das Potential des Zinks —0,76 Volt
und dasjenige des Kupfers +0,34 Volt betrigt, ist die Neigung des
Zinks, in den geladenen Zustand iiberzugehen, bedeutend groBer als
die des Kupfers. Infolgedessen I6st sich das Zink auf und die Kupfer-
ionen scheiden sich ab, ein Vorgang, bei dem ein Spannungsunterschied
von 0,76 4- 0,34 = 1,1 Volt auftritt.
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Zum SchluB dieses Abschnittes sollen noch einige Anwendungen
der Spannungsreihe betrachtet werden. Bei der Besprechung der Eigen-
schaften der Metalle haben wir gesehen, daB verdiinnte Sauren gewisse
Metalle unter Wasserstoffentwicklung auflosen, andere Metalle dagegen
nicht, und zwar wurden die unedlen Metalle gelost und die Edelmetalle
nicht angegriffen. Dieses unterschiedliche Verhalten der Metalle k6nnen
wir jetzt mit Hilfe der Spannungsreihe erkliren. Je stirker negativ
das Potential ist, um so groBer ist die Tendenz des Metalls, in den
Ionenzustand iiberzugehen, d. h. um so groBer ist die Affinitat des
Metalls zur elektrischen Ladung. Man bezeichnet diese Eigenschaft
der Elemente als ihre Elektroaffinitit. Ein MaB fir die Elektro-
affinitit ist das Potential. Eine sehr grofie Elektroaffinitiat hat das unedle
Kalium, eine sehr geringe Elektroaffinitdt hat das Edelmetall Gold.
Der Wasserstoff nimmt beziiglich seiner Elektroaffinitit eine mittlere
Stellung ein. Alle Metalle, die ein negatives Potential besitzen, werden
von verdiinnten Sduren unter Wasserstoffentwicklung gelost; denn sie
haben eine groBere Neigung, in den geladenen Zustand tiberzugehen als
der Wasserstoff, sie entreiBen den Wasserstoffionen der Siure ihre
Ladung. Fiir das Zink und Aluminium sei die Reaktion formuliert:

Zn 4+ 2H+ - Zn++ + H,,
2Al 4 6 H+ > 2A1+++ 4 3H,.

Dieses Verhalten zeigen alle Metalle, die unedler sind als der Wasser-
stoff, deren Potential also einen negativen Wert besitzt. Diejenigen
Metalle, deren Potential positiv ist, werden dagegen von verdiinnten
Sduren nicht aufgelést. Vielmehr iibertrifft die Elektroaffinitit des
Wasserstoffs diejenige dieser Metalle, und der Wasserstoff vermag daher
diesen Metallen, falls sie in Ionenform vorliegen, ihre Ladung zu ent-
reiflien, z. B. dem Gold:

3H, + 2Aut++ > 2Au 4+ 6H*.

Was hier am Beispiel des Verhaltens der Metalle gegeniiber Wasser-
stoff ausfiihrlich dargelegt wurde, gilt natiirlich ganz entsprechend fiir
das gegenseitige Verhalten der Metalle untereinander. Liegt ein Metall 4
im Tonenzustand vor, so reagiert es mit jedem Metall B, dessen Elektro-
affinitdt groBer ist als diejenige von A, wobei 4 in den ungeladenen
Zustand und B in den Ionenzustand iibergeht:

A* +B—~ A + B*.

Ein Beispiel hierfiir ist die Abscheidung von Quecksilber auf einem
Kupferblech aus einer Quecksilbersalzlosung:

Hg?+ 4+ Cu - Cut+ 4 Hg
oder die Abscheidung von Blei aus einer Bleisalzlosung durch einen
eingetauchten Zinkstab:

Zn 4+ Pbt+ —> Zn*++ + Pb.
Aus der Spannungsreihe der Anionen lassen sich ganz dhnliche Folge-

rungen ziehen. War die Elektroaffinitdt der Kationen um so gréBer,
je stdrker negativ das Potential war, so ist bei den Anionen natiirlich
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die Elektroaffinitit um so gréBer, je stirker positiv das Potential ist.
Die Affinitat des Fluors zur elektrischen Ladung ist gréBer als die
des Chlors und diese wieder grofer als diejenige des Broms usw. Wir
verstehen jetzt, warum beim Einleiten von elementarem Chlor in eine
Kaliumbromidlosung elementares Brom ausfallt, eine Reaktion, die
zur Gewinnung des Broms benutzt wird. Das Chlor entreilt wegen
seiner grofleren Elektroaffinitit den Bromionen ihre Ladung:

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

Wie wir festgestellt haben, ist das Potential eines Halbelementes
abhingig von dem Metall, aus dem es besteht. Uber das rein Stoffliche
hinaus ist aber noch eine zweite GroBe auf den Wert des Potentials
von EinfluB}, ndmlich die Konzentration der Elektrolytlosung.

Wir haben gesehen, daBl beim Eintauchen des Metalls in die Losung
eines seiner Salze einige Atome des Metalls als Ionen in Losung gehen,
daB sich dadurch die Elektrode negativ auflidt, und daB sich schlieflich
ein Gleichgewichtszustand herausbildet, insofern als Ionen an der
Elektrode entladen werden und andere von der Elektrode abdissoziieren.
Dieser Gleichgewichtszustand wird natiirlich um so frither erreicht
werden, je mehr Ionen von vornherein in der Losung vorliegen, d. h.
je konzentrierter die Elektrolytlosung ist. Infolgedessen muf} die Auf-
ladung der Elektrode, das Potential des Halbelementes, in kopzentrierten
Liosungen geringer sein als in verdiinnten. Die in den Tabellen 31 und 32
angegebenen Potentiale beziehen sich alle auf 1normale Losungen des
betreffenden Kations bzw. Anions (,,Normalpotentiale*). Um den Ein-
fluB der Konzentration auf das Potential zu erkennen, machen wir die
folgenden Versuche: Wir kombinieren zwei Halbelemente, das eine be-
steht aus einer Silberelektrode, die in eine 1normale Silbernitratlosung
eintaucht, das andere aus einem Silberblech, das sich in einer /,,n-Silber-
nitratlosung befindet; ein Voltmeter, das an die beiden Silberelektroden
angeschlossen ist, zeigt eine Spannung' von 0,058 Volt an, wobei das-
jenige Silberblech, das in die verdinntere Silbersalzlésung eintaucht, den
negativen Pol vorstellt. Derartige Elemente, deren Halbelemente stoff-
lich gleich sind und sich nur durch die Konzentration des Elektrolyten
unterscheiden, bezeichnet man als Konzentrationsketten. Verhalten
sich — wie im obigen Beispiel — die Ionenkonzentrationen des Elektro-
lyten wie 1: 10, so findet man stets eine Potentialdifferenz von 0,058 Volt;
verhalten sich die Konzentrationen wie 1:100, so miBt man eine Potential-
differenz von 2 - 0,058 = 0,116 Volt.

8. Die Chalkogene.

a) Der Schwefel.

Unter den bisher besprochenen Elementen der Nichtmetalle zeich-
neten sich einige vor allen iibrigen durch ein sehr dhnliches chemisches
Verhalten aus. Wir haben sie daher zu einer Gruppe zusammengefa(t.
Solche Gruppen bildeten einerseits die Elemente der Edelgase und
andererseits die Halogene. Im folgenden soll von Elementen die Rede

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 9
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sein, die dem Sauerstoff nahe verwandt sind: Schwefel (S), Selen (Se)
und Tellur (Te). Da diese vier Elemente, besonders der Schwefel und
Sauerstoff, wesentliche Bestandteile vieler Erze sind, hat man ihnen
den Gruppennamen Chalkogene (Erzbildner) gegeben. Zunichst soll
der Schwefel und seine Verbindungen besprochen werden.

Yorkommen. Der Schwefel ist in der Erdrinde zu 0,1% vorhanden,
und zwar kommt er sowohl in elementarer Form in vulkanischen Gegen-
den von Italien, Nordamerika, Japan, Spanien, im Kaukasus und in
Sibirien vor, als auch in gebundener Form in zahlreichen schwefel-
haltigen Erzen. Unter letzteren sind von groBer Bedeutung die Kiese,
Glanze und Blenden; dies sind Verbindungen, deren Molekiile nur aus
Schwefel und Schwermetallen aufgebaut sind und die man chemisch
als Sulfide zu bezeichnen hat. Die Kiese wie der Eisenkies (FeS,) oder
der Kupferkies (CuFeS,) sind hellgefirbt und besitzen eine metall-
glinzende und Licht reflektierende Oberfliche. Die Glanze wie der
Bleiglanz (PbS) besitzen gleichfalls eine metallglinzende, reflektierende
Oberfléche, sind aber dunkel gefirbt. Die Blenden schliefilich, z. B.
die Zinkblende (ZnS), sind hell gefdrbt und durchscheinend. Wichtige
Schwefelvorkommen sind ferner die Salze der Schwefelsiure, z. B.
Calciumsulfat oder Gips (CaSO,-2H,0) und Magnesiumsulfat oder
Kieserit (MgSO, - H,0).

Gewinnung. Am einfachsten ist naturgemial die Gewinnung des
Schwefels aus den Schwefelvorkommen in freier Form. Die hier lediglich
erforderliche Trennung von den begleitenden Gesteinen erfolgt durch
Ausschmelzen. Der geschmolzene Schwefel wird in réhrenartige Formen
gegossen und kommt als ,,Stangenschwefel in den Handel. Reineren
Schwefel erhidlt man durch Destillieren; beim Abkiihlen kondensiert
sich der gasformige Schwefel unter Uberspringung der fliissigen Phase
gleich in fester pulvriger Form als sog. ,,Schwefelblume®‘. .

In Kokereien und Gasanstalten fillt Schwefel in den Gasreinigern
als Nebenprodukt ab.

Physikalische Eigenschatten.

Atomgewicht . . . . . . . ... S = 32,06
Schmelzpunkt des rhombischen Schwefels . . 112,8° C
Schmelzpunkt des monoklinen Schwefels . . 119,2° C
Siedepunkt . . . . . . ... L. 444,6° C
Spez. Gewicht des rhombischen Schwefels . . 2,07
Spez. Gewicht des monoklinen Schwefels . . 1,96

Der Schwefel, der bei Zimmertemperatur fest ist, kommt in festen Zu-
stand in drei verschiedenen Modifikationen vor. Man unterscheidet:
rhombischen, monoklinen und plastischen Schwefel. Von diesen Er-
scheinungsformen ist der plastische Schwefel bei allen Temperaturen
instabil, wihrend der rhombische und der monokline Schwefel innerhalb
gewisser Temperaturgebiete stabile Modifikationen darstellen. Der
rhombische Schwefel ist bei Zimmertemperatur bestindig; erhitzt man
ihn, so wandelt er sich bei 95,5° C in den monoklinen Schwefel um, d. h.
bei dieser Temperatur éndert sich sprunghaft die Atomanordnung im
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Kristall. Man erkennt die Umwandlung nicht nur an der Anderung
der Kristallform, sondern auch an einer sprunghaften Anderung des
spezifischen Gewichtes (vgl. obige Tabelle) bzw. des spezifischen Volu-
mens, wie es die Abb: 53 zeigt. Bei der Umwandlung der beiden Modi-
fikationen ineinander kann man ferner das Auftreten einer Warmeténung,
die Umwandlungswirme, feststellen,

genau so, wie man bei jedem Sy- §

stem eine Energieinderung beim <

Ubergang von einem Aggregatzu- 8 monoklin
stand in einen anderen (die Schmelz- ‘,:;j

oder Verdampfungswirme) beobach- § I

tet. Wenn man also beim Erhitzen rhombisch |

von rhombischen Schwefel die Tem- |

peratur des Schwefels in Abhingig- 1955°C

keit von der Zeit miBt, so findet Temperatur [*C]

man beim Umwandlungspunkt einen ~ Abb- 3. Spezifisches Volumen der beiden
Haltepunkt der Temperatur (vgl.

Abb. 54). SchlieBlich besitzt auch die Dampfdruckkurve des Schwefels
bei 95,5°C einen Knickpunkt. Den hier interessierenden Ausschnitt
der Dampfdruckkurve zeigt die Abb. 55. Derjenige Zustand eines Sy-
stems, der den niedrigsten Dampfdruck besitzt, ist bekanntlich der
bei der betrachteten Temperatur bestdndigste Zustand. Unterhalb
95,5° hat der rhombische Schwefel

S
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Abb. 54. Temperatur - Zeit - Diagramm  beim Abb. 55. Dampfdruckkurven der Schwefelmodi-
Erhitzen von Schwefel. fikationen.

stabile Modifikation. Fiir Temperaturen zwischen 95,5 und 119,2
liegt die Dampfdruckkurve des monoklinen Schwefels. unter der des
rhombischen, somit ist in diesem Temperaturbereich der monokline
Schwefel die bestindige Form. Bei 119,2 schmilzt der monokline
Schwefel.

Diese Art der Allotropie, wie sie beim rhombischen und monoklinen
Schwefel vorliegt, bezeichnet man als Enantiotropie. Wesentlich fiir
die Enantiotropie ist die Existenz eines Umwandlungspunktes, der
das Bestindigkeitsgebiet der beiden Modifikationen trennt. Unter-
halb des Umwandlungspunktes ist die eine, oberhalb die andere Form
bestindig.

9*
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Beim Abkiihlen einer Schwefelschmelze entstehen zunichst die Kri-
stalle des monoklinen Schwefels: lange durchsichtige Nadeln. Sinkt
die Temperatur unter 95,5°, so werden die Kristalle triib und undurch-
sichtig, es beginnt die Umwandlung in die andere Kristallform. Dabei
bleibt die duBlere Gestalt der Nadeln unveridndert erhalten. Man konnte
also auf Grund der dufleren Gestalt den voreiligen Schlul ziehen, daf}
es sich nach wie vor um Kristalle des monoklinen Kristallsystems
handele. In Wahrheit ist aber jede Nadel aus vielen kleinen rhombischen
Kristallen zusammengesetzt. Diese Erscheinung, dafl die duflere Form
eines Kristalls nicht mit der Kristallform der den Kristall aufbauenden
kleinen Kristalle iibereinstimmt, beobachtet man mitunter; man spricht
dann von einer Pseudomorphose.

Der plastische Schwefel entsteht, wenn man eine siedende Schwefel-
schmelze schnell auf tiefe Temperaturen bringt, z. B. dadurch, da§ man
sie in Wasser von Zimmertemperatur gieft. Dann erhdlt man eine
plastische, gummiartige Masse, die d4uflerlich keine bestimmte Kristall-
form erkennen 1a8t. DaB eine besondere Modifikation vorliegt, erkennt
man an dem Verhalten des. plastischen Schwefels gegeniiber Schwefel-
kohlenstoff. Wihrend ndmlich der rhombische Schwefel in Schwefel-
kohlenstoff auBerordentlich gut 1slich ist, geht der plastische Schwefel
in diesem Losungsmittel nicht in Losung. Wie schon erwédhnt, ist der
plastische Schwefel instabil, er wandelt sich im Laufe einiger Tage in
den rhombischen Schwefel um.

Auch in den beiden anderen Aggregatzustdnden existieren mehrere
Formarten. Erhitzt man Schwefel iiber seinen Siedepunkt, so erhalt
man anfangs eine leicht bewegliche, hellgelb gefiarbte Flissigkeit. Ober-
halb 160° farbt sich die Schmelze dunkler und wird dickfliissig. Bei
200° ist der Schwefel derart zahfliissig, da man das Gefi$, in dem sich
der geschmolzene Schwefel befindet, umkehren kann, ohne daB} die
Schmelze herausflielt. Bei weiterem Erhitzen wird der Schwefel wieder
diinnflissiger und siedet schlieBlich bei 444,6° C. Offensichtlich handelt
es sich hier um zwei Modifikationen, die sich bei etwa 160° ineinander
umwandeln.

Im Gaszustand kennt man gleichfalls zwei Modifikationen. Mole-
kulargewichtsbestimmungen haben ergeben, daB dicht oberhalb des
Siedepunktes ein Schwefelmolekiil aus 8 Atomen besteht (S,), dafl hin-
gegen bei 1000 ° nur zwei Schwefelatome im Molekiil enthalten sind (S,).
Erhoht man die Temperatur noch weiter (auf 2000°), so beginnt — wie
bei allen Gasen — die thermische Dissoziation in die Atome merklich
zu. werden.

Chemische Eigenschaften. Der Schwefel ist nicht so reaktionsfihig
wie der Sauerstoff, aber immerhin ein nocht recht reaktionsfihiges
Element, das sich namentlich in der Warme mit den meisten anderen
Elementen direkt verbindet. Mit unedlen Metallen wie Eisen, Zink
und anderen verbindet sich Schwefel beim Erwérmen, und zwar erfolgt
die Verbindungsbildung nach dem Einsetzen der Reaktion meist mit
groBer Heftigkeit. Bei diesen Reaktionen, die mit einer nicht unbe-
trachtlichen positiven Wéarmetonung verlaufen, werden derartige



Der Schwefel. 133

Warmemengen frei, daB die ganze Masse hell aufgliitht und meistens
das gliserne Reaktionsgefall zum Schmelzen kommt; einige Umsetzungen

seien formuliert: Zn + S = 7ZnS + Q,
Fe 4+ S = FeS + Q,.

Dabei entstehen die Sulfide der Metalle. Auch mit Wasserstoff und mit
Kohlenstoff reagiert der Schwefel, aber bedeutend triger als der Sauer-
stoff. Man erhilt dabei Schwefelwasserstoff (H,S), eine gasférmige Ver-
bindung, bzw. Schwefelkohlenstoff (CS,):

H,+ S=HS
C+28 =CS,.

Die Formeln der Schwefelverbindungen &ahneln, wie man sieht,
héiufig denen der Sauerstoffverbindungen. Ersetzt man z. B. im Molekiil
des Wassers das Sauerstoffatom durch ein Schwefelatom, so kommt
man zur Formel des Schwefelwasserstoffs (H,S). Analog den Metall-
oxyden sind die Formeln der Metallsulfide, und der Kohlenstoffver-
bindung des Schwefels, dem Schwefelkohlenstoff, entspricht das Kohlen-
dioxyd. In der Tabelle 34 sind einige entsprechende Sauerstoff- und
Schwefelverbindungen gegeniibergestellt.

Tabelle 34.

Sauerstoffverbindung Schwefelverbindung
H,0 Wasser H,S Schwefelwasserstoff
ZnO  Zinkoxyd ZnS  Zinksulfid
CuO Kupferoxyd CuS Kupfersulfid
CO, Kohlendioxyd | CS, Schwefelkohlenstoff

Auch mit Sauerstoff reagiert der Schwefel schon in der Nihe seines
Siedepunktes nach der Gleichung:

S + 0, = S0, + Q.

Es entsteht dabei ein Gas, das Schwefeldioxyd.

Verwendung. In der Medizin wird der Schwefel gegen Hautleiden
in Form von Salben und Seifen sowie als Abfilhrmittel verwendet.

In der Land- und Gértnereiwirtschaft dient er zur Zerstérung von
pflanzenschadlichen Pilzen. Hierbei beruht die Wirkung wahrscheinlich
meistens auf der kleinen Menge Schwefelsdure, die sich bei der Ein-
wirkung von Luft auf feuchtes Schwefelpulver bilden kann:

28 + 2 H,0 + 30, = 2 H,50,.

Fasser und GefaBle werden desinfiziert, indem man in ihrem Inneren
Schwefel verbrennt: S+ 0, =S0,.

Das gebildete Schwefeldioxyd zerstort die Mikroorganismen.

Schwefel wird weiter verwendet zur Herstellung von Schwarzpulver,
Feuerwerkskérpern und Ziindhélzern und zur Vulkanisation des Kaut-
schuks.
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b) Die Wasserstoffverbindungen des Schwefels.
«) Schwefelwasserstoff HoS.

Vorkommen. Schwefelwasserstoff findet sich in vielen Quellen; so
haben z. B. Aachen, Heilbrunn, Télz, Leopoldshall und andere Bader
Quellwisser hohen Schwefelwasserstoffgehaltes, die als Heilmittel fiir
Hautkrankheiten gebraucht werden. Man nimmt an, daBl der Schwefel-
wasserstoff in diesen Quellen durch Reduktion von Gips (CaSO,) zu
Calciumsulfid und durch darauffolgende Zersetzung des Calcium-
sulfides durch die in den Quellwéassern geloste Kohlensdure entstanden ist:

CaSO,; _Reduktion‘_) CaS

CaS + H,CO0, = CaCO, + H,S.

Eine solche durch Bakterien vermittelte Reduktion von Sulfaten zu
Sulfiden findet noch heute in groSem Umfange statt, z. B. am Boden
des Schwarzen Meeres. Schwefelwasserstoff bildet sich auch beim
Faulen schwefelhaltiger, organischer Substanzen wie Eiweil und Tang.

Darstellung. Schwefelwasserstoff 18t sich aus den Elementen dar-
stellen, indem man Wasserstoff iiber erhitzen Schwefel leitet. Diese
Umsetzung ist aber eine recht trige verlaufende Reaktion, im Gegensatz
zu der Bildung von Wasser aus den Elementen, die bei der gleichen
Temperatur explosionsartig defolgt. Der Grund fiir dieses unterschied-
liche Verhalten von Schwefel und Sauerstoff gegeniiber Wasserstoff
beruht auf der recht verschiedenen Grofle der Bildungswirmen von
Wasser und Schwefelwasserstoff, wie die folgenden Gleichungen zeigen:

H, + S¢esy = H,S + 4,8keal,
H, + Scas = H,S + 24,8 keal,
H,+0 =H,0+69 kecal

Wasser besitzt eine Bildungswirme von 69 groflen Calorien, Schwefel-
wasserstoff eine solche von nur 4,8 Calorien. Die Reaktionsgeschwindig-
keit zwischen Wasserstoff und Schwefel ist bei gew6hnlicher Temperatur
sehr klein, sie wird erst bei erhohter Temperatur deutlich erkennbar.

Die hauptsichlich angewandte Methode zur Darstellung von
Schwefelwasserstoff ist daher eine andere; sie geht aus von den Ver-
bindungen des Schwefelwasserstoffes, den Sulfiden, die ja in der Natur
in groBer Menge gefunden werden. Bei der Umsetzung der Sulfide
mit starken Sauren wird die schwache Sidure H,S aus ihren Salzen
verdrangt und in Freiheit gesetzt:

FeS + 2 HCl = FeCl, + H,S.

Die hier formulierte Reaktion spielt sich im Schwefelwasserstoff-Kipp ab.
Physikalische Eigenschaften.

Molekulargewicht . . . . . . H,S = 34,07
Schmelzpunkt. . . . . . . . -- 83°
Siedepunkt . . . . . . . .. —62°
Kritische Temperatur . . . . 100,4°

Kritischer Druck . . . . . . 89 at
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Schwefelwasserstoff ist bei gewshnlicher Temperatur, ein Gas, das durch
einen widerlichen Geruch ausgezeichnet ist und das auBerordentlich
giftig ist. Die Intensitdt des H,S-Geruches ist derartig groB, daB man
Schwefelwasserstoff noch in 100000facher Verdiinnung, d. h. 1 ccm H,S
auf 100 Liter, wahrnehmen kann. Die Giftwirkung beruht auf einer
Zerstorung des roten Blutfarbstoffes.

Die Loslichkeit von Schwefelwasserstoff in Wasser ist gro8. Bei 10°
l6sen sich 360 Raumteile H,S in 100 Raumteilen Wasser. Wie die
meisten anderen in Wasser loslichen Gase 148t sich Schwefelwasserstoff
durch Kochen wieder vollstindig aus der Losung entfernen.

Die thermische Dissoziation des Schwefelwasserstoffs in die Elemente
erfolgt bereits bei relativ niedrigen Temperaturen. In der Abb. 56 ist
die Lage des Gleichgewichts:

HS=H,+8 A /
in Abhéngigkeit von der Tem- Y%
peratur graphisch dargestellt. E‘,:”_ H,S
Die prozentuale Dissoziation, §
die auf der Ordinate aufge- 3
tragen ist, erreicht bei 1200° & ok Hy+S
bereits einen Wert von 40%,
einen Dissoziationsgrad, der  — = —ar 2w i w0
beim Wasser erst bei Tem- Temperatur og

peraturen von 3000—3500° C Abb. 56. Thermische Dissoziation von H,S.
erreicht wird (vgl. Abb. 11).
Leitet man H,S-Gas durch ein Rohr, das an einer Stelle stark erhitzt
ist, so beobachtet man hinter der erhitzten Stelle eine Schwefelab-
scheidung an der Rohrwand. Der Schwefelwasserstoff ist entsprechend
der Temperatur, die an der erhitzten Stelle herrscht, zerfallen; die
Wiedervereinigung des Wasserstoff-Schwefel-Gasgemisches zu H,S wird
durch die rasche Abkiihlung verhindert, denn bei niedriger Temperatur
ist die Geschwindigkeit der Gleichgewichtseinstellung zu gering.
Chemisches Verhalten. Die Affinitit des Wasserstoffs zum Sauer-
stoff ist bedeutend gréBer als die zum Schwefel (vgl. Bildungswarmen
S. 134), infolgedessen reagiert H,S mit Sauerstoff bei erhéhter Tem-
peratur, d. h. Schwefelwasserstoffgas ist brennbar. Diese Reaktions-
tendenz wird noch dadurch unterstiitzt, daB der Schwefel unter Energie-
abgabe leicht zu Schwefeldioxyd oxydiert wird. Die Reaktionsprodukte
sind also bei geniigender Luftzufuhr Wasser und Schwefeldioxyd:

2H,S -~ 30, = 2H,0 + 280,.
Bei unvollkommener Luftzufuhr beobachtet man eine Schwefelab-
scheidung: 2H,S + 0, = 2H,0 + 8.
Das ist z. B. der Fall, wenn man eine Schwefelwasserstoffflamme auf
Wasser brennen 1aBt. Dann erhéilt man eine Abscheidung von Schwefel-
blume auf der Wasseroberfliche.

Die Bestindigkeit von H,S gegen Oxydationsmittel ist nur gering,
Schwefelwasserstoff ist daher ein kriftiges Reduktionsmittel. Das zeigt
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sich z. B., wenn man H,S-Gas auf sauerstoffreiche Verbindungen, wie Blei-
dioxyd (PbO,), strémen 148t: Das Gas entziindet sich an der PbO,-Ober-
flaiche. Oxydationsmittel konnen in verschiedener Weise auf Schwefel-
wasserstoff einwirken : entweder geht die Oxydation bis zum elementaren
Schwefel oder weiter bis zur Schwefelsdure, gemiB den Gleichungen:
a) Br, -+ HS=2HBr + S
Br, - 2H+ £ S-- =2H+ 4+ 2Br- +S.
b) 3Br,+S -+ 4H,0 = H,SO, + 6 HBr
3Br, + S+ 4H,0=8H+ +6Br- + 80, -.

Schwache Oxydationsmittel, z. B. Jod, reagieren nur nach Schema a,
stdrkere Oxydationsmittel dagegen nach a und b, bei letzteren wird
je nach dem angewandten Mengenverhiltnis die Oxydation bis zum
elementaren Schwefel oder zur Schwefelsdure verlaufen.

Die walirige Auflésung von Schwefelwasserstoff reagiert sauer infolge
der Dissoziation in Wasserstoffionen und in ein 2fach negatives Schwefel-

ion: HS=2H+ {8 -.

Der Dissoziationsgrad ist aber sehr klein, Schwefelwasserstoffsiure ist
also eine schwache Siure, sie ist schwicher als die Kohlensiure. Die
Salze der Schwefelwasserstoffsiure, die Sulfide, haben eine grofle Be-
deutung in der analytischen Chemie erlangt. Einige Sulfide, wie die des
Natriums, Kaliums, Lithiums, Magnesiums, Calciums, Strontiums und
Bariums sind ndmlich in Wasser gut 16slich, die Sulfide der Schwer-
metalle sind dagegen in Wasser durchweg schwer 1slich. Diese Loslich-
keitsunterschiede geben uns die Moglichkeit, die Kationen einer Lésung
durch Einleiten von H,S in zwei Gruppen zu trennen. Die Gruppe der
Schwermetallsulfide 146t sich weiter unterteilen in solche Sulfide, die
in verdiinnten Siuren loslich sind, wie Zinksulfid, Eisensulfid, Nickel-
sulfid usw., und in solche, die in verdiinnten Siuren unléslich sind,
wie die Sulfide des Arsens, Kupfers, Bleis u.a. Die Schwermetall-
sulfide sind ferner durch sehr verschiedene Farben ausgezeichnet und
unterscheidbar: Zinksulfid (ZnS) ist wei3 gefirbt, Cadmiumsulfid (CdS)
und Arsensulfid (As,S;) sind gelb, Antimonsulfid (Sb,S;) orangerot,
Zinnsulfid (SnS) braun, Kupfersulfid (CuS), Quecksilbersulfid (HgS),
Kobaltsulfid (CoS) sind schwarz gefirbt.

Die Erdalkalisulfide besitzen die Eigenschaft, nach Belichtung einige
Zeit nachzuleuchten. Diese Eigenschaft tritt besonders stark in Er-
scheinung, wenn es sich nicht um véllig reine Erdalkalisulfide handelt,
sondern wenn die Praparate durch geringe Spuren eines Schwermetall-
sulfids verunreinigt sind. Die Art und die Menge der Schwermectall-
verunreinigung bedingen den Farbton des Nachleuchtens.

3) Polyschwefelwasserstoffe und Polysulfide.

In der Chemie des Sauerstoffs haben wir zwei Wasserstoffverbindun-
gen kennengelernt, das Wasser und das Wasserstoffsuperoxyd. Beim
Schwefel kennt man aufler dem Schwefelwasserstoff H,S sogar zwei
weitere Wasserstoffverbindungen, die Polyschwefelwasserstoffe H,S,
und H,S;. Abkémmlinge des Wasserstoffsuperoxyds, in denen Metalle
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an die Stelle des Wasserstoffs getreten sind, sind die Superoxyde, z. B.
das Natriumsuperoxyd (Na,0,), das Bariumsuperoxyd (BaO,). Analog
ist der Wasserstoff in den beiden Polyschwefelwasserstoffen durch Metalle
ersetzbar, diese Derivate heilen Polysulfide, z. B. Natriumdisulfid
(Na,S,), Natriumtrisulfid (Na,S;).

AuBer diesen Di- und Trisulfiden existieren aber noch hohere Poly-
sulfide, d. h. solche Metall-Schwefel-Verbindungen, die einen gréB8eren
Schwefelgehalt aufweisen. Das schwefelreichste Polysulfid ist das
Natriumheptasulfid (Na,S,). Die Wasserstoffverbindungen, die den
hochsten Polysulfiden entsprechen wiirden, sind dagegen unbekannt.

Darstellung. Schwefel 16st sich in Lésungen von Alkali- und Erd-
alkalisulfiden auf: dabei entstehen gelb gefirbte Losungen der Poly-
sulfide. Nach dem Eindunsten des Wassers hinterbleiben die Kristalle
der Polysulfide, sie haben eine gelbe bis rote Farbe, je nach der Menge
des aufgenommenen Schwefels. Auch durch Schmelzen von Alkalisulfi-
den mit Schwefel konnen die Polysulfide dargestellt werden:

Na,S + S = Na,S,

Na,S + 4 S = Na,S;.
Wenn man in die Lésung irgendeines Polysulfids eine Saure giet, so
fallt Schwefel aus, und es entweicht Schwefelwasserstoff:

Na,S, + 2 HCl » 2NaCl + 4 S + H,S. .
Tragt man dagegen die Polysulfide in konzentrierte Sduren ein, so ent-
stehen die freien Polyschwefelwasserstoffe, die sich als schweres, gelbes
Ol am Boden des GefiBes sammeln:
Na,S, + 2 HCl — 2 NaCl + H,S,
Na,S; + 2 HCI — 2 NaCl + H,S,.
Eigenschaften. Das Wasserstoffsuperoxyd zerféllt leicht — be-
sonders beim Erwirmen — in Wasser und Sauerstoff:
H,0, = H,0 + 0.
Die Polyschwefelwasserstoffe sind noch unbestidndiger und zersetzen
sich in Schwefelwasserstoff und Schwefel:
H,S, = HS+ (x—1)S.
Dieser Zerfall erfolgt beim Erwérmen, aber auch schon, wenn die Poly-
schwefelwasserstoffe mit Wasser in Berithrung kommen.

Verwendung. Die Polysulfide werden als Mittel gegen Pflanzen-
schidlinge verwandt, und zwar benutzt man vielfach eine Losung, die
man beim Kochen von Kalkbrithe mit Schwefel erhilt:

3 Ca(OH), -+ 12'S = 2 CaS; + CaS,0; + 3 H,0.

Die entstandene Losung enthilt neben dem Calciumpolysulfid eine
andere Schwefelverbindung, das Calciumthiosulfat (CaS,0s).

¢) Schwefeldioxyd (SOz) und schweflige Siaure (H80;).
Darstellung. Schwefeldioxyd entsteht stets bei der Verbrennung
von Schwefel, Schwefelwasserstoff und Derivaten des Schwefelwasser-
stoffs. Leitet man z. B. iiber erhitzte Sulfide einen kriftigen Luftstrom,
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so entziinden sich die Sulfide und verbrennen zu gasférmigem Schwefel-
dioxyd und den betreffenden Metalloxyden. Wir formulieren die Reak-
tionsgleichung fiir den Schwefelkies (FeS,):

4 FeS, + 11 0, = 2 Fe,0, - 8 S0,.

Man nennt diesen Vorgang das Rosten der Sulfide. Der RéstprozeS
ist technisch von ungeheurer Bedeutung, da er einerseits die grofien
Mengen Schwefeldioxyd liefert, die als Ausgangsmaterial fiir die Schwefel-
sdureherstellung bendtigt werden, und da er andererseits die fiir den
Hochofen ungeeigneten sulfidischen Erze in die leicht reduzierbaren
Metalloxyde iiberfiihrt.

Ein Laboratoriumsverfahren zur Herstellung kleinerer Mengen
Schwefeldioxyd geht von den Salzen der schwefligen Séure, den Sulfiten,
aus. Konzentrierte Schwefelsdure setzt aus den Sulfiten die schweflige
Saure (H,SO;) in Freiheit und wirkt gleichzeitig als wasserentziehendes
Mittel auf die schweflige Saure ein, so daBl unter Abspaltung von Wasser
Schwefeldioxyd entsteht:

Na,80; - 2 H,S0, — 2 NaHSO, -+ H,S0,
H,SO, = H,0 -+ S0,.

Physikalische Eigenschaften.

Molekulargewicht . . . . . . . . S0, = 64,06
Schmelzpunkt . . . . . . . .. —172,5°C
Siedepunkt . . . . . . . . . .. —10,0° C
Kritische Temperatur . . . . . . 157° C
Kritischer Druck . . . . . . . . 77,7 at
Spez. Gewicht d. fliss. SO, . . . 1,46
(Wasser = 1)
Gasdichte . . . . . . . .. .. 2,263
(Luft = 1)

Schwefeldioxyd ist ein ungefiarbtes, stechend riechendes Gas. Es ist
weder brennbar noch unterhélt es die Verbrennung. Unter Anwendung
von Druck oder durch Abkiihlen auf Temperaturen unter —10° C kann
man Schwefeldioxyd verfliissigen. Verfliissigtes Schwefeldioxyd ist ein
gutes Losungsmittel fiir eine grofle Zahl von anorganischen und orga-
nischen Verbindungen. Einige Losungen von anorganischen Substanzen,
z. B. Kaliumjodid, Kaliumbromid, in flissigem Schwefeldioxyd besitzen
ein groBes Leitvermdgen fiir den elektrischen Strom, wihrend reines
verfliissigtes Schwefeldioxyd — wie reines Wasser — nur eine auller-
ordentlich geringe Leitfahigkeit fiir Elektrizitit zeigt. Wir miissen
daraus den Schluf ziehen, daBl diese in SO, gelosten Stoffe dissoziiert
sind, genau so, wie die Sauren, Basen und Salze in wifBriger Losung
in Tonen zerfallen sind. Fiir die Technik ist die verschiedene Loslich-
keit von Kohlenwasserstoffen in fliissigem Schwefeldioxyd von Be-
deutung: Benzol und ungesattigte Kohlenwasserstoffe sind in SO, sehr
gut léslich, Benzin dagegen praktisch unloslich; diese Loslichkeits-
unterschiede benutzt man in der Praxis bei dem EperEanu-Verfahren
zur Trennung der Kohlenwasserstoffe.
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Schwefeldioxyd ist in Wasser sehr gut 16slich, 1 Raumteil Wasser
16st bei Zimmertemperatur etwa 50 Raumteile SO,. Dabei reagiert
das Schwefeldioxyd mit dem Wasser unter Bildung einer Siure, der
schwefligen Séure:

H,0 + SO, = H,S0, = 2H+ + S0, -.

Diese Reakfion zwischen den Losungsmittelmolekiilen und den Schwefel-
dioxydmolekiilen macht sich an dem Auftreten einer betréchtlichen
Wirmeténung (Losungswirme) bemerkbar. Durch Kochen kann das
Schwefeldioxyd wieder vollstindig aus der wifrigen Losung ausge-
trieben werden.

Chemisehes Verhalten. Schwefeldioxyd 148t sich sowohl oxydieren
als auch reduzieren. Im Molekiil des Schwefeldioxyds ist der Schwefel
an zwei doppelt negativ geladene Sauerstoffatome gebunden, ist also
4fach positiv. AuBer dem SO, kennt man noch ein zweites Oxyd des
Schwefels, das Schwefeltrioxyd (SO,), in welchem der Schwefel 6fach
positiv ist. Der 4fach positive Schwefel des SO, kann also einerseits
zu dem 6fach positiven Schwefel oxydiert und andererseits zu unge-
ladenem, elementarem Schwefel reduziert werden. Beispiele fiir die
Oxydation sind die katalytischen Reaktionen mit Sauerstoff bzw. mit

Chlorgas: 280, + 0, =280,
S0, + Cl, = SO,0L,.

Die Verbindung SO,Cl, heiBt Sulfurylchlorid.
Als Beispiel fiir eine Reduktion des SO, erwihnen wir die Reaktion
mit Schwerelwasserstoff:
SO, - 2 H,S = 2 H,0 + 38.

Interessant ist hierbei die Tatsache, daBl die Umsetzung nicht erfolgt,
wenn man trockene Gase zusammenbringt, dal sie dagegen einsetzt,
sobald Wasser im Reaktionsraum vorhanden ist. Das Wasser wirkt
also katalytisch auf die Reduktion des SO, mittels Schwefelwasserstoff.

Entsprechende Oxydations- und Reduktionsreaktionen wie das gas-
férmige Schwefeldioxyd zeigt auch das in Wasser geloste SO,, die
schweflige Sdure. Die Oxydation der schwefligen Sdure fithrt zur

Schwefelsdure: 2 H,S0, - 0, — H,50,.
Die schweflige Saure ist daher ein vielfach angewandtes Reduktions-

mittel, so wird z. B. elementares Jod in einer Jodjodkaliumlésung zu
Jodwasserstoff reduziert:

H,S0, + J, + H,0 == H,80, +- 2 HJ.
Auch die Halogenate (Chlorate, Bromate und Jodate) werden durch
schweflige Siure reduziert, und zwar bis zu den Halogeniden:
NaCl0, + 3 H,SO, = NaCl + 3 H,SO,.
Oxydierend wirkt die schweflige Siure — wie schon beim SO, besprochen
— gegeniiber Schwefelwasserstoffwasser:
H,S0, + 2 H,S = 3 H,0 + 3 8.
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Der bei dieser Reaktion entstandene elementare Schwefel setzt sich
nur teilweise ab. Ein Teil des Schwefels ist derart fein verteilt, daf
er kolloidal® in Losung bleibt. Da die Losung milchig tritb und undurch-
sichtig ist, bezeichnet man sie als ,,Schwefelmilch®.

Die schweflige Saure ist zweiwertig, sie kann daher zwei Sorten von
Salzen bilden, die sauren Salze, z. B. NaHSO,; (Natriumhydrogensulfit
oder Natriumbisulfit) und die neutralen Salze, z. B. Na,SO, (Natrium-
sulfit).

Verwendung. Die schweflige Sdure besitzt eine bleichende Wirkung,
die milder ist als die der Hypochlorite. Man benutzt sie daher zum
Bleichen empfindlicher Stoffe (Seide und Wolle).

d) Schwefeltrioxyd (SO3) und Schwefelsiure (HzS0,).

Darstellung. Ein zweites wichtiges Oxyd des Schwefels ist das
Schwefeltrioxyd. Entstand aus Schwefeldioxyd durch Wasseranlagerung
die schweflige Siure (H,S0,;), so ist das Schwefeltrioxyd gleichfalls
das Anhydrid einer Sdure, der Schwefelsiure (H,SO,). Das Schwefel-
trioxyd ist wie das SO, ein Zwischenglied in der Kette der Reaktionen,
die zur Schwefelsdure fithren; daher kommt der Darstellung des SO,
groBte technische Bedeutung zu. Die Oxydation des Schwefels und
der Sulfide fithrte — wie bereits besprochen — stets zum Schwefel-
dioxyd als Endprodukt. Somit erscheint es von vornherein unwahr-
scheinlich, daB es gelingt, das SO, durch Luftsauerstoff zum SO, zu
oxydieren, etwa nach der Gleichung:

_ 280, + 0, = 250,.

Bei niedrigen Temperaturen ist in der Tat auch die Reaktion zu trige,
als daB merkliche Mengen von SO, gebildet wiirden. Bei hoéheren
Temperaturen verliuft die Reaktion von rechts nach links, d. h. das

S0, zerfillt in SO, und Sauerstoff. Der Grund hierfiir ist die recht hohe
positive Bildungswiirme des SO; (+45 kcal):

280, + 0, = 2 80, + 45 keal,

denn nach dem ,,LLe CHATELIERschen Prinzip‘‘, dem Prinzip des kleinsten
Zwanges, mufl bei Warmezufuhr diejenige Reaktion stattfinden, die
Wirme verbraucht, also der Zerfall des Schwefeltrioxyds. Der zweite
Hauptfaktor, der bei Gasreaktionen zu beachten ist, ist der Druck.
Welchen Einfluf hat der Druck auf das Gleichgewicht? 2 Volumina SO,
reagieren mit 1 Volumen Sauerstoff, und es entstehen dabei 2 Volumlna
SO,. Da also aus 3 Raumteilen der Ausgangsstoffe 2 Raumteile des
Rea-ktionsproduktes entstehen kénnen, muB3 ¢ine Druckerhéhung auf
das Gleichgewicht in dem Sinne wirken, da8} es das Gleichgewicht nach
der Seite des Schwefeltrioxyds verschiebt. Durch Anwendung hoher
Drucke miifite also die Oxydation des SO, zu SO, gelingen. Indessen
ist die Darstellung des Schwefeltrioxyds auch ohne erhshten Druck
moglich, und zwar durch Benutzung von Katalysatoren, die die Reak-
tionsgeschwindigkeit auf fiir die Technik brauchbare Werte herauf-

1 Niheres iiber ,kolloide Lasungen* vgl. S. 362.
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setzen bei Temperaturen, bei denen noch kein Zerfall des SO; eintritt.
Geeignete Katalysatoren sind hier metallisches Platin und Vanadin-
oxyd. Leitet man das aus Schwefeldioxyd und Luft bestehende Gas-
gemisch iiber diese Stoffe bei einer Temperatur von etwa 400°, so
crhilt man Schwefeltrioxyd in auBerordentlich guter Ausbeute. Die
Abb. 57 stellt die Lage des S0,-SO;-Gleichgewichts in Abhéangigkeit
von der Temperatur zwischen 400 und 900° C dar. Auf der Ordinate
ist die Menge des jeweils gebildeten SO, aufgetragen, ausgedriickt in
Prozenten des angewandten SO,. Es sind drei verschiedene Kurven
eingezeichnet, welche verschiedenen Zusammensetzungen des Aus-
gangsgemisches entsprechen. Die Kurve I bezieht sich auf ein SO,-O,-
Gemisch, welches die theoretisch erforderliche Zusammensetzung be-
sitzt. Durch Erhohung der Sauerstoffmenge und damit des O,-Partial-
druckes im Gesamtgasgemisch muf} die Ausbeute an SO, heraufgesetzt
werden, das zeigt die Kurve II,
bei der ein 4facher UberschuB von
Sauerstoff angewandt wurde. Die in
der Praxis vorliegende Zusammen-
setzung des Gasgemisches ist die
der Kurve III. Aus dem Verlauf
der Kurven /I und III ergibt sich,
daB man iiber 98% des Schwefel-
dioxyds zu Schwefeltrioxyd oxy-
dieren kann, sofern man bei Tem-
peraturen zwischen 400 und 450° C

—Menge]
g 8

3

33% 50, +67%0,
67% 80, +33% 0, /\ N
7% 80, +70 % 0, +83 %N, ~

S

S0-Menge (% der angewand’en S0,
3

~

arbeitet. , | 1 . L

Bei der Darstellung des Schwefel- wo m0 60 M0 800 9W

trioxyds nach dem Kontaktver- _ Jemperatur ¢
fahren ist es erforderlich, daB man Abb. $0, ,1’1'155 l.e‘:ﬂ_c’s’%ea‘f"cm:

ein  S0,-0,-Gasgemisch  benutzt,

welches frei ist von sog. ,,Katalysatorengiften®, d.h. von Stoffen,
welche sich auf der wirksamen Oberfliche des Katalysators nieder-
schlagen und dadurch die Wirksamkeit herabsetzen oder vollig auf-
heben. Solche Katalysatorengifte sind in dem Gasgemisch, das beim
RostprozeB der sulfidischen Erze entsteht, in Form sufBlerst feinteiliger,
staubartiger Verunreinigungen (Arsenverbindungen) enthalten und
miissen daher entfernt werden, bevor das Gasgemisch tiber die Kontakt-
substanz geleitet wird. Die Trennung von den Verunreinigungen erfolgt
auf mechanischem oder elektrischem Wege in den Flugkammern, in
denen sich der Staub absetzt. '

Bei der Besprechung des Schwefeldioxyds wurde auf die gute Loslich-
keit des SO,-Gases in Wasser hingewiesen: Leitet man einen Strom
von S0,-Gas durch Wasser, so wird das SO, vollstindig absorbiert
unter Bildung von schwefliger Siure. Anders liegen die Verhiltnisse
beim Schwefeltrioxyd. Schwefeltrioxyd ist ndmlich bei Zimmertem-
peratur kein Gas, sondern eine Fliissigkeit. Beim Abkiihlen des Reak-
tionsgases, das aus SO,, Stickstoff und Sauerstoff zusammengesetzt
ist, bilden sich daher kleine SO;-Trépfchen. Diese beladen sich in feuchter
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Luft begierig mit Wasser und erzeugen so einen dichten weillen Nebel.
Die Einzelteilchen des Nebels haben wegen ihrer Gréfle eine geringe
Beweglichkeit, so da8 sie beim Durchleiten des Nebels durch Wasser
nicht an die Oberfliche der Luftblasen gelangen und nicht vom Wasser
aufgenommen werden. Man kann daher einen SO;-Nebel durch eine
ganze Reihe von Waschflaschen, die mit Wasser gefiillt sind, leiten,
ohne daB er dabei seine Dichte und damit seine Konzentration wesent-
lich verringert. Eine gute Absorptionsfliissigkeit fiir SO;-Nebel ist
dagegen konzentrierte Schwefelsiure. Die Schwefelsdure entzieht nim-
lich einerseits den Nebelteilchen das Wasser, infolgedessen werden die
Teilchen kleiner und beweglicher und gelangen beim Durchperlen durch
Schwefelsaure an die Oberfliche der Luftblasen und gehen in die Fliissig-
keit. Andererseits vermag die konzentrierte Schwefelsiure Schwefel-

trioxyd zu l6sen: H,S0, + SO, - H,8,0,.

Es entsteht dabei die ,,Pyroschwefelsiure®, H,S,0,.

Will man daher Schwefelsdure nach dem Kontaktverfahren ge-
winnen, so mu8 man das gebildete Schwefeltrioxyd in konzentrierte
Schwefelsiure leiten und nachtriglich die entstandene Pyroschwefel-
saure durch Zugabe von Wasser in zwei Molekiile H,SO, aufspalten:

H,S,0, + H,0 -» 2 H,S0,.
Vielfach verwendet man aber in der Praxis auch direkt die Pyroschwefel-
sdure.

AuBer diesem Kontaktverfahren kennt man noch ein zweites Ver-
fahren zur Schwefelsduredarstellung, das Bleikammerverfahren. Die
Ausgangsstoffe sind die gleichen wie beim Kontaktverfahren: die tech-
nischen Réstgase. Bringt man diese Gase, die ja ein Gemisch aus
Schwefeldioxyd, Sauerstoff und Stickstoff darstellen, mit Wasser und
Salpetersiure in Beriithrung, so oxydiert die Salpetersdure die schweflige
Saure zur Schwefelsiure und wird selbst zu Stickstoffmonoxyd (NO)

reduziert:
(a) 2 HNO, + 3 S0, + 2 H,0 — 3 H,SO, + 2NO.

Dieses Stickstoffmonoxyd reagiert nun mit dem Luftsauerstoff und
geht dabei in Stickstoffdioxyd iiber:

(b) 2NO L 0, - 2 NO,.

Das Stickstoffdioxyd ist seinerseits in der Lage, ein zweites Molekiil
Schwefeldioxyd bei Anwesenheit von Wasser zu Schwefelsdure zu
oxydieren:

(c) NO, + SO, -+ H,0 -» H,80, + NO.

Das NO kann nun abermals Luftsauerstoff anlagern und dann wieder
an die schweflige Saure abgeben usw. Das Stickstoffdioxyd wirkt also
bei diesem ProzeB als Sauerstoffiibertriger. Da die Stickoxyde bei
der Reaktion nicht verbraucht werden, kénnte man meinen, sie seien
katalytisch wirksar. Eine echte Katalyse ist es indessen nicht, da der
scheinbare Katalysator — im Gegensatz zu echten Katalysatoren —
in den Reaktionsverlauf eingreift und Verdnderungen erleidet.
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Die Abb. 58 zeigt schematisch eine Schwefelsdureanlage nach dem
Bleikammerverfahren. Der Roéstofen wird mit dem schwefelhaltigen
Erz beschickt und unter Einblasen von Luft angeheizt. Die Rostgase
gelangen zunichst in die Flugkammern, in denen sich die staubférmigen
Verunreinigungen niederschlagen. Aus den Flugkammern treten die
Gase in den ,,Gloverturm‘‘, in dem ihnen von oben her ein Gemisch
aus Schwefelsdure und Stickoxyden (,,Nitrose Sdure‘) entgegenflieBt.
Die heilen Rostgase vertreiben die Stickoxyde aus der Nitrose. Die
Rostgase stromen nun gemeinsam mit den Stickoxyden in die eigentliche
Bleikammer, nach der das Verfahren seinen Namen hat. In diesen
groBen, aus Bleiwinden bestehenden Kammern (Inhalt meist zwischen
1000 und 10000 cbm) findet die Bildung der Schwefelsiure nach den
Gleichungen (b) und (c) statt. Die Reaktion (¢) verlduft nicht momen-
tan, daher muBl das Gasgemisch aus SO,, NO,, O, und H,O lingere

Nitrose Séure HIZU Hio H,50,
o ~
Rastofen =
Flugkammer 7 Bleikammer 2. Bleikammer
Glover-lurm Gay-Lussaclurm

Abb. 58. Schwefelsiuredarstellung nach dem Bleikammerverfahren.

Zeit in der Kammer verweilen und daher sind die grofen Abmes-
sungen der Bleikammern .erforderlich. Von Zeit zu Zeit wird Wasser
von oben in die Bleikammer eingespritzt. Die gebildete Schwefelsdure
sammelt sich am Boden der Bleikammer. Die aus der Bleikammer
entweichenden Gase enthalten Stickstoff, Sauerstoff und die Stick-
oxyde. Die letzteren sollen natiirlich zuriickgewonnen werden; .das
geschieht im ,,Gay-Lussac-Turm®, in welchem Schwefelsdure den
Abgasen entgegenrieselt. Die Stickoxyde werden von der Schwefel-
siure aufgenommen unter Bildung der obenerwidhnten ,,nitrosen
Séure, die im Gloverturm benétigt und daher dorthin gepumpt
wird.

Gelegentlich beobachtet man in den Bleikammern eine Abscheidung
von weiBBen Kristallen. Diese ,,Bleikammerkristalle sind Kristalle
der Nitrosylschwefelsiure (HSO, - NO), sie treten immer dann auf,
wenn eine fiir die Bildung der Schwefelsdure ungeniigende Menge an
Wasserdampf in der Bleikammer vorhanden ist. Setzt man zur Nitrosyl-
schwefelsiure Wasser hinzu, so zersetzt sie sich unter Bildung von
Schwefelsdure und Stickoxyden:

,0H

S ,OH
°N0—NO

1+ H,0 = 20,8 + NO + NO,.
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Physikalische Eigenschaften.
1. 80,:

Molekulargewicht . . . . . . SO, = 80,06
Schmelzpunkt . . . . . . . . +16,85° C
Siedepunkt . . . . . . . .. 44.8° C
Spez. Gewicht bei 13° . . . . 1,995
: (Wasser = 1)

2 SO,:

2. H80,: Molekulargewicht . . . . . . . . 98,06
Schmelzpunkt . . . . . . . .. +10,4° C
Siedepunkt . . . . . . . . .. 338,0°C
Spez. Gewicht bei 15°. . . . . . 1,85

(Wasser =1

Vom Schwefeltrioxyd kennt man drei Modifikationen, die man als
&-, B- bzw. y-SO; bezeichnet. Sie unterscheiden sich durch ihre kristallo-
graphischen und physikalischen Eigenschaften. Die in der obigen Tabelle
angegebenen Eigenschaften sind die der y-Modifikation, die beim Ab-
kiithlen von SO,;-Gas zunidchst entsteht. Das y-SO; wandelt sich bei
Temperaturen unterhalb 25° C langsam in §-SO; und dieses wiederum
zum Teil in -SO; um. Die «- und §-Form des Schwefeltrioxyds be-
sitzen bedeutend héher liegende Schmelzpunkte.

Das Monohydrat des Schwefeltrioxyds von der genauen Zusammen-
setzung SO, - H,0 = H,S0, erstarrt einheitlich bei 10,4°. Erhitzt man
das Monohydrat zum Sieden, so entweicht zunichst etwas SO,, dann
destilliert eine Fliissigkeit mit 98,3% H,SO, ab, die bei 338° kon-
stant siedet.

Beim Mischen von konzentrierter Schwefelsdure mit Wasser beob-
achtet man eine aullerordentlich groe Wirmeténung (Verdiinnungs-
wirme). Das Verdiinnen hat daher stets derart zu geschehen, daB man
langsam die konzentrierte Saure in das Wasser flieBen 1iBt. Andern-
falls, d. h. beim EingieBen von Wasser in die Sdure, besteht die Gefahr,
daf eine explosionsartige Verdampfung des Wassers und ein Verspritzen
der Saure stattfindet.

Chemisches Verhalten. Schwefelsiure ist eine starke Siure; sie
verdringt nicht nur die schwachen Sduren aus ihren Salzen, sondern
wegen ihres hohen Siedepunktes auch dicjenigen starken Sauren, die
leicht flichtig sind wie die Salzsdure und Salpetersiure. Wir erinnern
an die Chlorwasserstoffentwicklung aus Chloriden mittels konzentrierter
Schwefelsdure, z. B.: ’

NaCl + H,80; - NaHSO, + HCI.

Die Schwefelsdure ist eine zweiwertige Saure, sie bildet also saure und
neutrale Salze, welche Bisulfate bzw. Sulfate heiBlen.

Die meisten Salze der Schwefelsiure sind in Wasser gut loslich.
Schwer 16sliche Sulfate sind nur das Bleisulfat (PhSO,), das Quecksilber-
sulfat (Hg,SO,), das Calciumsulfat (CaSO,) und das Bariumsulfat
(BaSO,). Das zuletzt genapnte Sulfat besitzt von allen die geringste
Léslichkeit, man benutzt es daher in der analytischen Chemie zum
Nachweis von Sulfationen: Man gibt zu der auf SO~ - -Ionen zu priifen-
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den Losung, die mit verdiinnter Salzsdure angesduert wird, eine Losung,
die Bariumionen enthilt. Bei Anwesenheit von Sulfationen entsteht
dann ein weiBler Niederschlag von Bariumsulfat:

Bat+ 4+ 80, - = BaSO,.

Vorkommen und Verwendung. Einige Sulfate finden sich in groBerer
Menge in der Natur, z. B. der Gips (CaSO, - 2H,0) und das neutrale
Magnesiumsulfat (MgSO, - H,0). '

GroBe Mengen von Schwefelsdure werden zur Herstellung von Diinge-
mitteln verwendet. Das Ammonsulfat ist als Diingemittel wichtig wegen
seines Stickstoffgehaltes. Man gewinnt es durch Vereinigung von
Schwefelsiure mit Ammoniak, das bei der Leuchtgasfabrikation und
in den Kokereibetrieben in groBer Menge als Nebenprodukt anfillt:

2 NH, + H,S0, = (NH,),S0,.

Auch fiir die Herstellung des phosphorhaltigen Diingemittels ,,Super-
phosphat‘ benétigt man grofe Mengen von Schwefelsdure. Man findet
in der Natur Phosphor in Form des Calciumphosphates: Cay(PO,),;
dieses tertiire Calciumphosphat ist in Wasser unloslich und daher als
Diinger unbrauchbar. Man muB es erst durch Behandlung mit Schwefel-
siure in ein saures Phosphat, welches wasserloslich ist, iiberfiihren:

Ca,y(PO,), + 2 H,80, = 2 CaSO, + Ca(H,P0,),.

In der organischen Chemie wird Schwefelsdure in Kombination mit
Salpetersidure als ,,Nitriersiure‘ verwendet.
Die ungeheuren Mengen an Schwefelsiure, die die chemische GroB-

industrie erzeugt, zeigt die .

falls in das Diagramm einge- v
zeitchnet, wobei zu bemerken
ist, daB der MaBstab fiir die
Welter,zeugung ,a'uf de,n zehn- Abb. 59. Erzeugung von Schwefelsiure in Deutsch-
ten Teil verkleinert ist. land und in der Welt.
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e¢) Thioschwefelsiure und Phiosulfate.

Darstellung. Wir haben gesehen, dafl man schweflige Siure und Sul-
fite unter gewissen Bedingungen zu Schwefelsdure bzw. Sulfaten oxy-
dieren kann, entsprechend der Gleichung:

(1) Na,80; + 1/, 0, = Na,SO0,.
Ganz analog findet eine Umsetzung zwischen Sulfiten und Schwefel
statt, das Sulfitmolekiill kann ein Schwefelatom aufnehmen:
@) Na,S0, + S = Na,8,0;.
Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 10
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Diese Verbindung Na,S,0; heilit ,,Natriumthiosulfat‘‘, da man sie sich
rein formal aus dem Natriumsulfat durch Ersatz eines Sauerstoffatoms
durch ein Schwefelatom (thio) entstanden denken kann. In der Praxis
stellt man Na,S,0; nach der Gleichung (2) dar dadurch, daB man eine
wifirige Natriumsulfitlosung unter Zusatz von feinverteiltem Schwefel
— z.B. in Form von Schwefelmilch — einige Zeit kocht. Beim Er-
kalten fallen aus konzentrierten Losungen die schén ausgebildeten
Kristalle des Natriumthiosulfats aus.

Die Thiosulfate stehen also in gewisser Beziehung zu den Sulfaten,

was auch die Ahnlichkeit ihrer Konstitutionsformeln zeigt:
Natriumsulfat: 8>S<8:§TZ <g:§':

Man erkennt, daf die beiden Schwefelatome im Molekiil des Thiosulfats

nicht einander gleichwertig sind, sondern daf das eine Schwefelatom

sechswertig, das andere dagegen zweiwertig ist.

Das Natriumthiosulfat ist ein Salz der Thioschwefelsdure: H,S,0;.
Diese Saure ist im Gegensatz zu ihren Salzen sehr unbestindig. Ver-
setzt man nidmlich eine Natriumthiosulfatljsung mit einer stirkeren Siure,
z. B. mit verdiinnter Salzsiure, um dadurch die Thioschwefelsiure in
Freiheit zu setzen, so beobachtet man sehr bald eine Schwefelabscheidung,
und die Losung riecht kraftig nach SO,, d. h. die freie Thioschwefel-
sture zerfillt in Schwefel und schweflige Saure:

H,S,0, — S + H,80, - S + H,0 + S0,.

Natriumthiosulfat: 8>S

Unter bestimmten Versuchsbedingungen gelingt es allerdings, die
Schwefelausscheidung zu verhindern und die freie Thioschwefelsiure
— wenigstens eine gewisse Zeit lang — zu halten. Das ist der Fall,
wenn man eine gesittigte Thiosulfatlésung in einen Uberschu kon-
zentrierter Salzsdure gieft. Dann beobachtet man anfangs nur eine
Kochsalzausscheidung:

Na,8,0; + 2 HCl — 2 NaCl + H,SO,.

Verdiinnt man diese konzentrierte Losung der freien Thioschwefelsiure
mit Wasser, so geht das ausgeschiedene Kochsalz in L¢sung, dann
aber tritt bald der Zerfall der Thioschwefelsdure und die Schwefel-
abscheidung ein.

Chemisches Verhalten. Natriumthiosulfat wird durch elementares
Chlor leicht oxydiert. Ist wenig Chlor vorhanden, so verliuft die Reak-
tion nach folgender Gleichung:

Na,S,0, + H,0 + Cl, - Na,S0, + 2 HCI + S.
Ist dagegen Chlor im Uberschu8 anwesend, so geht die Oxydation des
2fach negativen Schwefels im Thiosulfat bis zum Sulfat:

Na,5:0, + 5 H,0 + 4 Cl, — 2 NaHSO, + 8 HCI.
Auf Grund dieser Reaktionen hat man dem Natriumthiosulfat auch die

Bezeichnung ,,Antichlor gegeben, weil man es zum Zerstéren ele-
mentaren Chlors benutzen kann.
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Von praktischem Interesse ist ferner das Verhalten des Natrium-
thiosulfats gegeniiber Silberhalogeniden. Die in Wasser unloslichen
Silberhalogenide losen sich leicht in Natriumthiosulfat unter Bildung
von Natrium-Silber-Thiosulfat auf, z. B.

AgCl + Na,S,0; — Na(AgS,0,) 4+ NaCl

AgBr + Na,S,0, — Na(AgS,0,) + NaBr.

oder

Daher verwendet man das Natriumthiosulfat in der Photographie als
,,Fixiersalz®‘. Die lichtempfindliche Schicht einer photographischen
Platte bzw. eines Films besteht aus einer Silberbromidemuision. An
den belichteten Stellen ist wihrend der Belichtung und der Ent-
wicklung das Silberbromid zersetzt und schwarzes Silber entstanden.
Die nicht belichteten Stellen enthalten unverindertes Silberbromid,
welches im Fixierbad durch die Einwirkung des Natriumthiosulfats
aus der lichtempfindlichen Schicht herausgelést wird. Das schwarze,
elementare Silber geht dagegen bei der Behandlung mit Thiosulfat
nicht in Losung.

Fiir die analytische Chemie ist die Reaktion des Thiosulfats mit
elementarem Jod von grofler Bedeutung. Jod reagiert mit Natrium-
thiosulfat nach der folgenden Gleichung:

2 Na,S,0; 4+ J, — 2 NaJ + Na,S,04;

es entsteht Natriumjodid und Natriumtetrathionat. Diese Umsetzung
ist die Grundlage der ,,Jodometrie‘‘. Sie gestattet Jod quantitativ
zu bestimmen, dadurch da man eine Losung bekannten Natriumthio-
sulfatgehaltes aus einer Biirette zu der zu bestimmenden Jodlésung
o lange zuflieBen laBt, bis die braune Jodfarbe verschwunden ist. Man
kann den Endpunkt einer solchen Jodtitration noch exakter bestimmen,
wenn man die Jodlésung mit ein paar Tropfen Stirkel6sung versetzt.
Dann hat man auf das Verschwinden der intensiven blauen Farbe der
Jodstirke zu achten. Der Farbumschlag der Losung von Gelbbraun
nach Farblos bzw. von Blau nach Farblos erfolgt, wenn pro 1 Atom Jod
1 Molekiil Natriumthiosulfat zugesetzt ist.

Diese Reaktion zwischen Jod und Natriumthiosulfat erméglicht u. a.
die Bestimmung einer Reihe von Oxydationsmitteln, namlich all derer,
die angesduerte Kaliumjodidlgsung zu Jod oxydieren. Als Beispiel sei
das Wasserstoffsuperoxyd gewahlt, das mit Jodwasserstoffsdure nach
folgender Gleichung reagiert:

H,0, + 2 HJ = 2H,0 + J,.

Will man also den Gehalt einer Losung an Wasserstoffsuperoxyd er-
mitteln, so gibt man Jodwasserstoffsdure im Uberschu8 hinzu und
titriert dann das ausgeschiedene elementare Jod mit einer Natrium-
thiosulfatlésung bekannten Gehaltes. Pro Molekil H,0, entstehen
2 Atome Jod, und 1 Atom Jod verbraucht 1 Molekiil Thiosulfat, d. h.
1 Molekiil H,0, entspricht 2 Molekiilen Na,S,0;.

10*
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f) Ubersicht iiber die Schwefeloxydé und die Sauerstoffsiuren des
Schwefels.

Schwefeloxyde. AufBler den beiden bisher besprochenen Oxyden des
Schwefels, dem Schwefeldioxyd (SO,) und dem Schwefeltrioxyd (SOj)
kennt man noch einige weitere Schwefeloxyde.

Das Schwefelmonoxyd (SO) wird als ein farbloses, unbestindiges
Gas beschrieben, das unter der Einwirkung von Glimmentladungen
auf Schwefeldioxyd bzw. auf ein Schwefeldioxyd-Schwefeldampf-Ge-
misch entstehen soll.

Das Dischwefeltrioxyd (S,0,) bildet sich durch Reaktion von
Schwefel mit wasserfreiem Schwefeltrioxyd:

SO, + S = 8,0,.

Das S,0; ist eine blaue kristalline Substanz.

Das Schwefelheptoxyd (S,0,) ist eine olige Fliussigkeit, die man
durch Einwirkung von Ozon auf SO, oder auf SO, darstellen kann.
Das Schwefelheptoxyd ist das Anhydrid der Uberschwefelsaure (H,S,0,).

Das Schwefeltetroxyd (SO,) entsteht aus Schwefeldioxyd und Sauer-
stoff unter der Einwirkung von Glimmentladungen bei stark ver-
mindertem Druck. Es ist eine feste weille Substanz, die schon bei
Zimmertemperatur zerfallt. Das SO, kann man als Anhydrid der
Caroschen Saure (H,S0;) auffassen, indessen entsteht bei der Reaktion
zwischen SO, und Wasser nicht die Carosche Siure, sondern das SO,
zerfallt sofort unter Sauerstoffabgabe.

Alle Schwefeloxyde sind mit Ausnahme des SO, und SO; recht
unbestdndige Verbindungen und haben daher keine praktische Be-
deutung erlangt.

Von den Sauerstoffsiuren haben wir weiter oben die schweflige
Saure (H,S0,), die Schwefelsdure (H,SO,) und die Thioschwefelsidure
(H,S,0,) eingehend besprochen; aber auch hier existieren noch eine
Reihe weiterer Sauerstoff-Wasserstoff-Schwefel-Verbindungen.

Pyroschwefelsiiure. Leitet man Schwefeltrioxyd in konzentrierte
Schwefelsdure ein, und zwar so viel, da 1 Mol SO, in 1 Mol H,SO,
gelost ist, so entsteht eine feste kristalline Substanz der Zusammen-

setzung H,S,0,: H,S0, + S0, = H,5,0,.

Diese Saure heifit Pyroschwefelsdure, da man ihre Salze auch durch
Glithen von sauren Sulfaten erhalten kann. Erhitzt man namlich die
sauren Sulfate tiber ihren Schmelzpunkt, so gehen sie unter Wasser-
abspaltung in Pyrosulfate tber, z. B.:

2 NaHSO, - H,0 + Na,S,0,.

Perschwefelsiuren. Elektrolysiert man Schwefelsiure oder Sulfate
bei hoher Stromdichte, so wird das (SO,)2--Ton anodisch oxydiert
zu einem 2fach negativ geladenen S,0,-Ion. Man erhilt die ,,Uber-
schwefelsdure oder Peroxyschwefelsaure (H,S,0,) bzw. ilire Salze,
die Peroxysulfate.

Die freie Uberschwefelsiure ist nicht sehr besténdig, sondern reagiert
leicht mit Wasser unter Bildung eines Molekiils Schwefelsiure und
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eines Molekiils H,SO;, der sog. ,,Caroschen Siure‘‘ oder Peroxymono-
schwefelsdure: H,S,05 + H,0 = H,S0, + H,S0;.

Die Carosche Saure 148t sich auch durch Einwirkung von Wasserstoff-
superoxyd auf kalte konzentrierte Schwefelsiure darstellen nach der

Gleichung: H,80, + H,0, = H,S0; + H,0.

Diese Darstellungsmethode verschafft uns einen Einblick in den Bau
des H,SO;-Molekiils. Offensichtlich ist eine OH-Gruppe der Schwefel-
sdure gegen eine O—OH-Gruppe des Wasserstoffsuperoxyds ausge-
tauscht, so daB wir zu folgender Konstitutionsformel kommen:

H,80,; O\ OH H,S0,: O\s ,0—0H
07" NOH 7 NOH

In einer ganz é&hnlichen Beziehung steht die Peroxyschwefelsiure

H,S,04 zur Pyroschwefelsiure H,S,0,. Im Molekiil der Pyroschwefel-

sdure sind die beiden Schwefelatome iiber ein Briickensauerstoffatom

miteinander verkettet, in der Peroxyschwefelsiure ist die einfache

Sauerstoffbriicke durch eine O—O-Briicke ersetzt:

H,S;0,: O\ S/OH H,S,0,: O\S/OH
(0 N > 07°™N0

O\ / 0N O
0”5on o on

Als weitere Sauerstoffsiuren des Schwefels seien noch genannt: die
unterschweflige Saure (H,S,0,), die ein sehr starkes Reduktionsver-
mogen besitzt, und die Polythionsduren von der Formel H,S,0,, wobei
x jede ganze Zahl zwischen 2 und 6 sein kann. Ein Gemisch solcher
Polythionsiduren, hauptsichlich die Tetrathionsiure (H,S,04) und die
Pentathionsdure (H,S;04), erhdlt man beim ZEinleiten von Schwefel-
wasserstoff in eine wifrige Schwefeldioxydlosung. Diese Losung be-
zeichnet man auch als WackeNrRODERsche Flussigkeit.

g) Die Schwefel - Halogen -Verbindungen.

Bei den Schwefel-Halogen-Verbindungen hat man zu unterscheiden
zwischen solchen Verbindungen, deren Molekiile lediglich aus Schwefel
und Halogen aufgebaut sind, und solchen, die auflerdem noch Sauer-
stoff im Molekiil enthalten. Zu der 1. Gruppe gehéren der Chlorschwefel
(S,Cly), das Schwefeldichlorid (SCl,) und das Schwefeltetrachlorid (SCl,).

Der Chlorschwefel entsteht beim Uberleiten von Chlorgas iiber ge-
schmolzenen Schwefel: Cl, + 28 = 8,Cl,.

Das S,Cl, ist eine gelbrote Flissigkeit, die bei 138° C siedet und bei
—80° C fest wird. Esist ein vorziigliches Losungsmittel fiir elementaren
Schwefel, das man beim Vulkanisieren von Kautschuk verwendet. Die
Hydrolyse des Chlorschwefels verlauft kompliziert unter Bildung von
Schwefeldioxyd, Schwefel und Chlorwasserstoff:

28,Cl, + 2 H,0 = S0, + 4 HC1 4+ 38S.
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Schwefeldichlorid und Schwefeltetrachlorid sind wenig bestindige
Flissigkeiten, die beim Einleiten von Chlor in Chlorschwefel entstehen:

S,Cl, + Cl, = 28Cl,
S,Cl, + 3 Cl, = 2 8Cl,.

Bei etwas hoherer Temperatur verlaufen diese Vorginge von rechts
nach links, die héheren Chloride geben leicht Chlor ab und gehen in
das S,Cl, tiber.

Zwischen Fluor und Schwefel existieren analoge Verbindungen,
auBerdem ein weiteres Fluorid, das Schwefelhexafluorid (SF,). Dieses
Schwefelhexafluorid, ein ziemlich reaktionstriges bestéindiges Gas,
bildet sich leicht direkt aus den Elementen.

Siurchalogenide. Die 2. Gruppe von Halogen-Schwefel-Verbindungen
sind diejenigen, die auBer diesen beiden Elementen noch Sauerstoff
im Molekiil enthalten. Hierzu gehéren z. B. das Thionylchlorid (SOCL,),
das Thionylbromid (SOBr,) und das Sulfurylchlorid (SO,Cl,). Sie sind
Vertreter einer wichtigen Klasse von Verbindungen, der ,,Sdure-
halogenide*. Unter den Siurehalogeniden versteht man halogenhaltige
Substanzen, die durch Reaktion einer Sauerstoffsiure mit einer Halogen-
wasserstoffsiure unter Wasseraustritt entstehen, oder die man sich
wenigstens formal auf diesem Wege entstanden denken kann. Das
Wasserstoffatom des Halogenwasserstoffs vereinigt sich mit einer Hy-
droxylgruppe der Sauerstoffsiure zu Wasser und das Halogenatom
tritt in der Sauerstoffsiure an die Stelle der Hydroxylgruppe, z. B.:

O\ o OH

O\ .,OH
(1) o7 S op + HCl > H;0 + (28

Es handelt sich also um eine Reaktion, die eine gewisse Ahnlichkeit
zur Neutralisationsreaktion hat:
(2) Na — OH + HCl - H,0 + NaCl.

AuBler dieser formalen Parallelitit der Reaktionen existiert aber keine
sonstige Ahnlichkeit, die entstehenden Produkte, in einem Fall das
Saurehalogenid, im anderen Fall das Salz, sind vollig verschiedene
Korper. Das erkennt man u. a. an ihrem Verhalten gegeniiber Wasser.
Die Siurehalogenide werden ndamlich durch Wasser zersetzt, wobei sich
die Halogenwasserstoffsiure und die Sauerstoffsiure zuriickbilden, z. B.:
(3) 8}5{8? + HOH — HCI + 8>s<81;

Diese leichte Zersetzung der Siurechloride durch Wasser ist die Ursache
dafiir, daB die als Gleichung (1) formulierte Bildungsreaktion nur in
den wenigsten Fillen anwendbar ist, da ja dabei stets Wasser ent-
steht.

Unter den Halogeniden der verschiedenen Sduren des Schwefels
sind einige Halogenide der schwefligen Sidure und der Schwefelsidure
von gewissem Interesse und sollen daher kurz besprochen werden. Beide
Sauren sind zweibasisch; ebenso wie zwei Typen von Salzen — saure
und neutrale Salze — existieren, kann man auch die Existenz zweier
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Typen von Séurehalogeniden vermuten, nimlich solcher, die dadurch
entstehen, dall eine Hydroxylgruppe gegen ein Halogenatom ausge-
tauscht ist, und solcher, die durch Ersatz der beiden Hydroxylgruppen
durch Halogenatome entstehen, z. B.:

O\ ~OH O\ o/OH
(la) O>S\OH + HCl—> H,0+ 0}8\01

O\ ./0OH O\ ./Cl
(1b) O>S§OH + 2HCl > 2H,0 + 0}8\01

Die nach Gleichung (la) gebildete Substanz (HSO,Cl) heit ,,Chlor-
sulfonséure‘; das Dichlorid der Schwefelsdure (SO,Cl,) wird als ,,Sul-
furylchlorid* bezeichnet. Wiahrend man die Reaktion (1a) tatséichlich
zur Darstellung der Chlorsulfonsiure benutzt, indem man namlich Chlor-
wasserstoff in rauchende Schwefelsiure einleitet, gewinnt man in der
Praxis das Sulfurylchlorid nicht nach der Reaktion (1b), sondern durch
Vereinigung von Schwefeldioxyd und Chlorgas:

80, + Cl, > SO,Cl,.

Diese Addition verlduft sehr glatt bei Anwesenheit eines Katalysators,
z. B. von Holzkohle oder Campher.

Auch das Dichlorid der schwefligen Sdure, das ,,Thionylchlorid®
(SOCL) kann nicht aus schwefliger Sdure und Salzsiure dargestellt
werden. Es bildet sich bei der Einwirkung von Phosphorpentachlorid
(PCl;), dem Chlorid der Phosphorsiure, auf Schwefeldioxyd nach der

Gleichung: S0, + PCl; — POCI, + SOCL,.

Das Thionylchlorid wird von dem bei der Reaktion gleichzeitig ent-
stehenden Phosphoroxychlorid (POCl;) durch fraktionierte Destillation
getrennt.

Die hier zuletzt aufgefiihrte Darstellung eines Siurechlorids unter
Verwendung von Phosphorpentachlorid ist das allgemeine Verfahren
zur Darstellung von Vertretern dieser Stoffklasse.

h) Selen und Tellur.

Zwei dem Schwefel sehr dhnliche Elemente sind das Selen (Se)
und das Tellur (Te). Ihre Verbindungen, z. B. die Wasserstoff- und
Sauerstoffverbindungen sind analog den entsprechenden Schwefelver-
bindungen aufgebaut. Daher findet man in der Natur diese beiden
nicht sehr hiufigen Elemente meist als Verunreinigung von Schwefel-
_mineralien, besonders von Sulfiden, und gewinnt sie als Nebenprodukte
bei der Schwefelsdurefabrikation. Die Selenide und Telluride werden
beim Rostprozell wie die Sulfide oxydiert, und zwar zum Selendioxyd
(SeO,) bzw. zum Tellurdioxyd (TeO,). Beide Oxyde sind im Gegensatz
zum gasférmigen Schwefeldioxyd bei Zimmertemperatur feste Sub-
stanzen, die sich daher bei der Schwefelsiurefabrikation entweder in
den Flugkammern oder in den Bleikammern absetzen. Aus dem Flug-
staub und dem Bleikammerschlamm wird das Selen und Tellur in
Form der selenigen Siure (H,SeO;) und der tellurigen Siure (H,TeO,)
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herausgelést und aus diesen Verbindungen durch Behandlung mit
schwefliger Sdure zu den Elementen reduziert:

H,Se0, + 2 H;80, = 2 H,S0, + H,0 -+ Se
H,TeO, + 2 H,SO, = 2 H,SO, + H,0 + Te.

Die schweflige Siure wird dabei zu Schwefelsiure oxydiert.

Wie beim Schwefel existieren auch beim Selen mehrere Modifikationen.
Bei der geschilderten Darstellung, der Reduktion der selenigen Saure,
erhdlt man stets das Selen als rotes, amorphes Pulver. AuBer dieser
nicht metallischen Modifikation kennt man graues, kristallines Selen,
das durch Erhitzen von rotem Selen entsteht. Diese zweite Form zeigt
metallische Eigenschaften, so leitet das graue Selen im Gegensatz zum
roten Selen den elektrischen Strom. Durch Belichtung steigt die
elektrische Leitfahigkeit des metallischen Selens auBerordentlich stark
an, eine Eigenschaft, die man in den Selenphotozellen zur Messung von
Lichtintensitdten ausnutzt. Das Tellur besitzt einen noch ausgepragteren
Metallcharakter als das Selen, es ist gut kristallisiert, silberweifl und
besitzt eine metallisch glinzende Oberfliche.

Die Verbindungen des Selens und Tellurs sind — wie schon erwidhnt —
den entsprechenden Schwefelverbindungen analog. In ihren Sauerstoff-
verbindungen treten Selen und Tellur hauptséchlich vier- und sechs-
wertig auf. Von den Oxyden am bestdndigsten sind die Dioxyde, das
Selendioxyd (SeO,) und das Tellurdioxyd (TeO,); sie entstehen beim
Verbrennen von elementarem Selen und Tellur bzw. beim Rosten der
Erze. Die Trioxyde sind schwieriger erhéltlich. Die wichtigsten Sduren
sind die selenige Sdure (H,SeO,) und die tellurige Siure (H,TeO,) sowie
die Selensiure (H,SeO,) und die Tellursiure (H,TeO,). Die beiden
letzteren Sduren erhalt man durch Behandlung der sauerstoffirmeren
Sduren mit starken Oxydationsmitteln. Bemerkenswert ist die Formel
der Tellursiure, die sechs durch Metall ersetzbare Wasserstoffatome
besitzt und sich hierin von der zweibasischen Schwefelsdure und der
gleichfalls zweibasischen Selensiure unterscheidet.

Die Wasserstoffverbindungen, der Selenwasserstoff (H,Se) und der
Tellurwasserstoff (H,Te), zeigen ein dem Schwefelwasserstoff dhnliches
Verhalten. Ein wesentlicher Unterschied ist allerdings insofern vor-
handen, als H,Se und H,Te endotherme Verbindungen sind, wihrend
H,S und besonders H,O exotherm sind, wie die folgenden Gleichungen

zeigen: H, + 1,0, = H,0 + 68 keal
H,+ S =HS + 4,8keal
H, + Se = H,Se— 25 kcal
H, + Te = H,Te—35 kcal.

Infolgedessen sind der Selenwasserstoff und besonders der Tellurwasser-
stoff viel unbestindiger als der Schwefelwasserstoff oder gar das Wasser,
und lassen sich nicht so leicht aus den Elementen darstellen wie diese.
Die Darstellung aus den Elementen gelingt noch beim Selenwasser-
stoff nach der Methode, die wir zur H,S-Synthese angewandt haben,
nidmlich durch Uberleiten von Wasserstoff iiber das erhitzte Element
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(Se oder S), sie gelingt dagegen nicht mehr beim Tellurwasserstoff.
Hier muBl man aktiveren Wasserstoff, d. h. atomaren Wasserstoff be-
nutzen; so kann man TeH, z. B. dadurch darstellen, da man an einer
Tellurelektrode elektrolytisch Wasserstoff entwickelt. Am bequemsten
gewinnt man Selenwasserstoff und Tellurwasserstoff durch Einwirkung
von Sauren auf die Selenide bzw. Telluride, also entsprechend der Dar-
stellung von H,S aus den Sulfiden.

9. Gleichgewichtslehre. Massenwirkungsgesetz.

a) Die Abhingigkeit chemischer Gleichgewichte von Druck,
Temperatur und Konzentration.

Gasreaktionen. Bereits mehrfach ist darauf hingewiesen worden,
daB die chemischen Reaktionen Gleichgewichtsreaktionen darstellen.
D. h. reagieren zwei Stoffe 4 und B miteinander unter Bildung der

Stoffe € und D: A+B=C+D,

so verliuft die Umsetzung nicht vollstindig, sondern es sind nach er-
folgter Umsetzung neben den Stoffen ¢ und D auch noch gewisse
Mengen beider Ausgangsstoffe 4 und B vorhanden. Es stellt sich ein
Gleichgewichtszustand zwischen den Stoffen der einen Gleichungsseite
und denen der anderen Gleichungsseite ein. Derselbe Gleichgewichts-
zustand stellt sich ebenfalls ein, wenn man von den Stoffen C und D
ausgeht. In diesem Abschnitt soll nun untersucht werden, wie man
iiber solche chemischen Gleichgewichte quantitative Aussagen machen
kann. Vorher wollen wir jedoch noch einmal zusammenstellen, welche
GroBen einen EinfluB auf die Lage des Gleichgewichts ausiiben. Zu
diesem Zweck betrachten wir zunéichst einige Gasreaktionen, d. h. Um-
setzungen, die sich nur zwischen gasférmigen Komponenten abspielen:

(1) H, + Br, =2HBr + ¢,
2 280,+ 0, =280; + €,
3) N, +3H, = 2NH, + @,
(4) No+ 0, =2X0 —Q,.

Alle Gleichgewichte sind von der Temperatur abhingig, die drei
ersten Beispiele in der Weise, dafl bei Temperaturerhchung die Gleich-
gewichtslage zugunsten der Reaktionspartner der linken Seite ver-
schoben wird. Die Bromwasserstoffsiure, das Schwefeltrioxyd und das
Ammoniak sind exotherme Verbindungen in bezug auf die Komponenten,
aus denen sie dargestellt werden, infolgedessen mufl nach dem Prinzip
des kleinsten Zwanges bei Erhohung der Temperatur ein stirkerer
Zerfall der Verbindung stattfinden. Die Gleichung (4), die Bildung
des Stickstoffmonoxyds aus Stickstoff und Sauerstoff, ist dagegen ein
Beispiel fiir eine endotherme Reaktion, die Vereinigung von N, und O,
zu Stickoxyd erfolgt unter Wirmeverbrauch. Daher verschiebt sich
dieses Gleichgewicht bei hoheren Temperaturen nach der Seite des
Stickstoffmonoxyds.
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Neben der Temperatur kann auch der duBere, auf dem Gasgemisch
lastende Druck von Einflul} auf die Lage des Gleichgewichts sein. Nach
dem Prinzip von LE CHATELIER muB} sich das Gleichgewicht bei Ver-
mehrung des Druckes nach derjenigen Gleichungsseite verschieben, deren
Komponenten das kleinere Volumen einnehmen. Bei den Beispielen (2)
und (3) ist das die rechte Gleichungsseite —- in Gleichung (2) entstehen
aus 3 Raumteilen SO,—O,-Gemisch 2 Raumteile SO,, in Gleichung (3)
aus 4 Raumteilen N,—H,-Gemisch nur 2 Raumteile NH, —, also muf}
die Ausbeute an SO; bzw. NH, steigen, wenn man den Druck erhsht.
Das zeigen deutlich die Kurven der Abb. 60, die das Ammoniakgleich-
gewicht in Abhdngigkeit vom Druck fiir verschiedene Temperaturen
darstellt. Die auf einer Kurve liegenden Punkte beziehen sich auf das
Ammoniakgleichgewicht bei der-
selben Temperatur. Alle vier ein-
gezeichneten Kurven (entspre-
chend den Temperaturen 200,
300, 400 und 500°) besitzen prin-
zipiell den gleichen Verlauf: Die
Ammoniakmenge, die gemafl dem
Gleichgewicht gebildet wird, steigt
mit wachsendem Druck stetig an.

Die Beispiele (1) und (4) von
S. 153 sind vom Druck unabhin-
gig, da simtliche Reaktionspartner
der einen Gleichungsseite gleich
viel Raum einnehmen wie die

200°C
80+

Vol % NHy im Gleichgewicht

I ! J
0 50 700 70 :f” Reaktionspartner der anderen
Druck ™ Seite. Eine Verschiebung des
Abb. 60.7 Abhiingigkeitt des Gleichgewichts: G]eichgewichts bewirkt also keine

N, -+ 3H,2 2 NH; vom Druck. > .
- Voluméanderung, sie erfolgt daher

auch nicht bei Erhohung oder Verminderung des Druckes.

Bei der Besprechung der SO,-Darstellung nach dem Kontaktver-
fahren ist bereits auf eine dritte Gro8e hingewiesen worden, die auf
die Lage des Gleichgewichts von EinfluB ist: das gegenseitige Mengen-
verhiltnis der Reaktionspartner. An Hand der Abb. 57, welche die
Ausbeute an SO, fiir verschiedene Zusammensetzungen des SQ,—O,-
Gasgemisches darstellt, wurde gezeigt, dafl eine Erhéhung der Sauer-
stoffkonzentration iiber die theoretisch erforderliche Menge hinaus eine
grofiere Menge an SO, im Gleichgewicht zur Folge hat. So steigt z. B.
bei einer Temperatur von 900° C die Ausbeute an SO; von 20 auf 35%
an, wenn man an Stelle des theoretisch zusammengesetzten Gasge-
misches (2 Vol. SO, + 1 Vol. O,) ein Gasgemisch verwendet, welches
2 Volumina Sauerstoff auf 1 Volumen SO, enthilt.

Reaktionen in fliissiger Phase. Wir wollen jetzt zu den Reaktionen
ibergehen, die sich in Lésung abspielen. Die Verhéltnisse sind hier
ganz analog wie bei den Gasreaktionen. Die Umsetzungen fiihren
stets zu einem Gleichgewicht. Die Lage des Gleichgewichts ist ab-
héngig von drei Grofen:
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1. von der Temperatur,

2. von dem den Reaktionspartnern zur Verfiigung stehenden Raum,
d. h. von der Verdiinnung der gelésten Stoffe,

3. von dem gegenseitigen Mengenverhéltnis der Reaktionspartner.

Die Verdiinnung entspricht dem Druck bei den Gasreaktionen. Eine
Erniedrigung des Druckes, d. h. eine VergroBerung des Reaktionsraumes
bewirkt bei Gasgleichgewichten eine Verschiebung des Gleichgewichtes
nach der Seite, auf der mehr Molekiile auftreten und die daher ein
groBeres Volumen benotigt. Ebenso bewirkt die Verdiinnung bei Reak-
tionen in Losungen eine Verschiebung des Gleichgewichtes nach der-
jenigen Seite der Gleichung, in' der mehr Einzelteilchen auftreten (vgl.
die Erhéhung des Dissoziationsgrades schwacher Elektrolyten durch
die Verdiinnung, S. 160).

Diese Verhiltnisse sollen wieder an Hand einiger spezieller Beispiele
erlautert werden. Wir betrachten zunichst die Reaktion:

(a) H,SO0, + J, + H,0 = H,S0, + 2 HJ.

Schweflige Saure wird durch elementares Jod zu Schwefelsdure oxy-
diert,. wobel das Jod zu Jodwasserstoff reduziert wird. Gibt man also
zu einer verdiinnten Jodlosung eine wilBrige Losung von schwefliger
Saure (H,S0, im UberschiuB), so verschwindet die braune Farbe des
Jods. Umgekehrt reduziert Jodwasserstoffsdure konzentrierte Schwefel-
siure, es entsteht dabei elementares Jod, was man an der Braunfarbung
der Losung erkennt. Aus den beiden Versuchen mufl man folgern:
Die Reaktion (a) fiihrt zu einem Gleichgewicht, das Gleichgewicht
verschiebt sich mehr nach der rechten Seite, wenn man einen gro-
Ben UberschuB von schwefliger Siure anwendet, es verschiebt sich
dagegen nach links, wenn man mit einem Uberschu8 von Schwefel-
sdure arbeitet.

Als zweites Beispiel betrachten wir die Oxydation von arseniger
Saure (H;As0;) zu Arsensidure (H;AsO,) durch Jodlgsung. Die Reaktion
verlauft nach dem folgenden Schema:

AsO2- + J, + H,0 = AsO3- + 2H+ +2J-,

es bildet sich dabei Jodwasserstoffsiure. Gibt man zu einer wiBrigen
Jodlosung eine Lésung von arseniger Saure, so tritt keine vollstdndige
Entfarbung ein, das elementare Jod wird nur teilweise zur Jodwasser-
stoffsdure reduziert, man kommt zu einem Gleichgewicht zwischen Jod,
Jodionen und Wasserstoffionen. Dieses Gleichgewicht kann man ver-
schieben dadurch, da man die Menge eines der Gleichgewichtspartner
andert, z. B. die Menge der Wasserstoffionen. Neutralisiert man namlich
die bei der Reaktion entstehenden H-Tonen durch Zugabe von Hydroxyl-
ionen, so mufB sich das Gleichgewicht nach der rechten Seite verschieben,
es verschwindet die Farbe des elementaren Jods. Setzt man dagegen
zu dieser farblosen Reaktionslésung eine starke Saure hinzu, d. h.
erhht man die Konzentration der Wasserstoffionen, so bildet sich
wieder elementares Jod zuriick, das Gleichgewicht verschiebt sich
nach links;
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b) Ableitung des Massenwirkungsgesetzes.

Wir wollen jetzt dazu iibergehen, die Abhingigkeit des Gleich-
gewichts von der Konzentration der Reaktionspartner quantitativ zu
untersuchen. Wir benutzen dazu die Reaktion zwischen Bromsiure
und Jodwasserstoffsidure, die zur Bildung von elementarem Jod und
Bromwasserstoffsdure hinfiihrt:

HBrO, + 6 HJ = 3J, + 3 H,0 + HBr.

Diese Reaktion gestattet die Messung der Reaktionsgeschwindigkeit,
wenn man in geniigender Verdiinnung arbeitet. Wir fithren eine Reihe
vergleichbarer Versuche durch, die sich untereinander nur durch die
Konzentration der Bromsédure unterscheiden. In einige groBere Becher-
gliser bringen wir je 1/, Liter verdiinnte Schwefelsdure und je 10 ccm
einer Stirkelosung. In jedes der Bechergliser gielen wir nun ver-
schieden grofle, aber bekannte Fliissigkeitsmengen (5 ccm, 10 cem, 15cem
und 20 ccm) einer verdiinnten Kaliumbromatlosung, und ferner stets
10 cem einer verdiinnten Kaliumjodidlssung. Beim Eingielen der letzten
Losung setzen wir jedesmal eine Stoppuhr in Gang und messen diejenige
Zeit, die vergeht, bis die Losungen infolge der gebildeten Jodstéirke
stets die gleiche Blaufirbung annehmen, d. h. wir messen die Zeit, die
jeweils zur Bildung der gleichen Menge Jod bendtigt wird. Die ge-
messenen Reaktionszeiten sind in der folgenden Tabelle zusammen-
gestellt.

Tabelle 38.
\'or;ur.chs- Amzo;\l':lri({l}tﬁafenge Reaktionszeit
1 5 ccm 125 sec
2 10 ccm 63 sec
3 15 cem 43 sec
4 20 ccm 34 sec

Was lehren diese 4 Versuche?! Im Versuch 2 ist die Konzentration
an Bromat gegeniiber derjenigen des Versuches 1 verdoppelt, die Reak-
tionszeit ist auf die Hilfte gesunken. Im Versuch 3 betrigt die Bromat-
menge das 3fache des ersten Versuches, die Reaktionszeit ist daher an-
nahernd auf ein Drittel gesunken, mit anderen Worten: Dje Reaktions-
geschwindigkeit ist 3mal so groB3 wie die des Versuches 1. Wir miissen
aus diesen Messungen den folgenden SchluB8 ziehen: Die Reaktions-
geschwindigkeit ist direkt proportional der Konzentration des Bro-
mates.

Wir wollen noch eine zweite Reaktion quantitativ verfolgen, und
zwar die Umsetzung zwischen Wasserstoffsuperoxyd und Jodwasser-
stoffsdure. Sie filhrt zur Bildung von Wasser und elementarem, Jod.

H,0, + 2 HJ = 2 H,Q + J,.
Die Durchfithrung der Versuche gestaltet sich genau wie oben, nur

mit der einzigen Anderung, daB wir an Stelle des Bromatzusatzes jeweils
verschiedene Mengen sehr verdiinnten Wasserstoffsuperoxyds zu den
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einzelnen Losungen hinzugeben. Auch die Ergebnisse dieser Versuche
seien hier tabellarisch angefiihrt:

|
Verﬁl:fhs- Angc\gngfolziensc ‘ Reaktionszeit
|
1 5 ccm | 176 sec
2 10 ccm 90 sec
3 20 cem 16 sec

Wiederum verhalten sich die Reaktionszeiten umgekehrt wie die an-
gewandten Mengen an Wasserstoffsuperoxyd. Oder: Die Reaktions-
geschwindigkeit ist der H,0,-Konzentration direkt proportional.

Wir wollen nun die Ergebnisse der beiden Versuche verallgemeinern.
Zwischen den beiden Stoffen 4 und B einerseits und den Stoffen 4,
und B, andererseits moge folgendes Gleichgewicht bestehen:

A+ B=4A,+ B,.

Die Konzentration des Stoffes 4 sei mit [4], die des Stoffes B mit [B]
bezeichnet. Wie aus den obigen Versuchen folgt, ist die Geschwindig-
keit der Reaktion von links nach rechts (¥) proportional der Konzen-
tration von 4, und natiirlich gleichfalls proportional der Konzentration
von B, d.h. es gilt die Beziehung:

? = k-[4]-[B],

wobei k£ den Proportionalititsfaktor, also eine Konstante, bedeutet.
Sind [4,] und [B,] die Konzentrationen der Stoffe 4, und B, so gilt
eine entsprechende Gleichung fiir die Geschwindigkeit der Reaktion
von rechts nach links ():

Y= ky-[4,]- [By]).

Der Gleichgewichtszustand ist nun offensichtlich dadurch charakteri-

siert, dafl die Geschwindigkeiten der beiden gegenliufigen Reaktionen

einander gleich sind: > o«
v =".

Wenn ndmlich diese Gleichung erfiillt ist, so verindert sich das gegen-

seitige Mengenverhiltnis der Reaktionspartner zueinander nicht. Fiir

den Gleichgewichtszustand gilt somit:

k- [A] [B] = kl : [A1] ) [B1]'

Diese Gleichung formen wir ein wenig um, so daB alle Konzentrations-
groflen auf einer Gleichungsseite stehen:

A]-[B) &
I LAl Bl _ & _ g,
M (A (8]~ k
Fiir das Verhéltnis der beiden Geschwindigkeitskonstanten & und k,
ist eine neue Konstante K gesetzt. Man nennt K die Gleichgewichts-
konstante. Unsere Formel (I) besagt demnach: Bildet man das Produkt
der Konzentrationen derjenigen Stoffe, die auf der einen Seite eines
chemischen Gleichgewichts stehen, und dividiert es durch das Produkt
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der Konzentrationen der Stoffe der anderen Gleichungsseite, so erhilt
man-eine Konstante, die Gleichgewichtskonstante K. Der Wert von K
ist fir das jeweils betrachtete Gleichgewicht charakteristisch und nur
abhingig von der Temperatur und dem Druck. Diese Beziehung zwischen
der Gleichgewichtskonstanten K und den,Gleichgewichtskonzentrationen
der an der Reaktion beteiligten Stoffe heifit das ,,Massenwirkungsgesetz‘;
es ist von GULDBERG und WaAGE zuerst abgeleitet worden.

Die Formel (I) ist fiir den speziellen Fall giiltig, da 1 Molekiil
eines Stoffes 4 mit 1 Molekiil eines Stoffes B reagiert, und daB dabei
je ein Molekiil zweier neuer Stoffe 4, und B, entstehen. Eine Uber-
tragung auf kompliziertere Reaktionen macht keine Schwierigkeiten.
Die allgemeinste Form einer chemischen Reaktion ist die folgende:

A+B+C+D+ =4, +B +C,+ D+ .
Die Reaktionsgeschwindigkeit ist proportional der Konzentration eines
jeden Stoffes, der an der Reaktion beteiligt ist:
?=k-[4]-[B]-[0]-[D]---.
b= ky - [4y] - [By] - [Cy] - [Dy] - - -
Durch Gleichsetzen der beiden Umsetzungsgeschwindigkeiten erhalten
wir fiir die Gleichgewichtskonstante K den Wert:
. [41-[B]-[C]-[D]- - -
(m K=y 1ol w1
Wenn nun bei einer Reaktion ein Molekiil eines Stoffes mit mehreren
Molekiilen eines zweiten Stoffes reagiert:
A+n-B=---,
so kénnen wir auch diese Gleichung auf den obigen allgemeinen Fall
zuriickfiihren, indem wir schreiben:

A+B+B+B+ =,

nmal

Fir diese Umsetzung kénnen wir die Reaktionsgeschwindigkeit an-

eben: >
g 3= k-[4][B]-[B]-(B] - = k-[4]-[BI".
nmal

Ist also ein Stoff bei einer Umsetzung mit » Molekillen beteiligt, so
ist die Konzentration dieses Stoffes im Massenwirkungsgesetz in die
nte Potenz zu setzen. D. h. fiir das Gleichgewicht:

aA+bB+¢-C+--=a,- A, +b,-B;,+¢ -0+
lautet das Massenwirkungsgesetz:

_[AF-[BP-[CT- .- o

(4] [Byr- [CoJ - -+ '

Daf} das Massenwirkungsgesetz eine der grundlegendsten und wichtig-
. sten chemischen GesetzmaBigkeiten darstellt, die man immer wieder ge-
braucht, erkennt man bereits an den folgenden Anwendungsheispielen.
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Wenden wir das Massenwirkungsgesetz zundchst auf eines der Gas-
gleichgewichte, die eingangs dieses Abschnittes besprochen wurden, an,
nidmlich auf das Gleichgewicht:

280, + 0, = 250,.

Das Massenwirkungsgesetz lautet hierfiir:
[80,]*
_ IOl g
[SO.J* - [O,] !
Wir formen diesen Ausdruck ein wenig um, indem wir mit der Sauer-
stoffkonzentration multiplizieren und die Quadratwurzel ziehen:
(804
[80,]
Wir sehen: Das Verhiltnis der Gleichgewichtskonzentrationen von SO,
zu SO, wird groBer, d. h. die Ausbeute an SO, steigt, wenn man die
Konzentration an Sauerstoff erhoht. Das stimmt iiberein mit den

experimentellen Befunden, die in der Abb. 57 (S. 141) graphisch dar-
gestellt sind.

- Vi 0,

¢) Massenwirkungsgesetz und elektrolytische Dissoziation.

Die Dissoziationskonstante. In diesem Abschnitt besprechen wir die
Anwendungen des Massenwirkungsgesetzes auf den Dissoziationsvorgang
in Losungen. Bei der Besprechung der Theorie der elektrolytischen
Dissoziation wurde bereits festgestellt, dafl die Elektrolyte in waBriger
Losung in Ionen zerfallen sind, und daB es sich bei der elektrolytischen
Dissoziation um einen Gleichgewichtszustand handelt derart, dafl Tonen
(Anionen und Kationen) neben ungespaltenen Molekiilen vorliegen:

Nichtdissoz. Elektrolyt = Anion + Kation.

Wir unterschieden zwischen starken und schwachen Elektrolyten, je
nachdem das Gleichgewicht in der wiflirigen Lésung weitgehend zu-
gunsten der Ionen oder zugunsten der undissoziierten Molekiile ver-
schoben war. Als starke Elektrolyte waren demgemifl alle Salze, die
starken Siuren und die starken Basen, zu bezeichnen; sie sind in wéBriger
Losung zu anndhernd 100% in Ionen zerfallen. Als Vertreter dieser
Klasse von Elektrolyten wiahlen wir das Natriumchlorid, das Gleich-

gewicht: NaCl = Na+ + Cl-
ist nach der rechten Seite verschoben. In der Formel des Massen-
wirkungsgesetzes [Nat].[CI-]
[NaCl] —
ist also die Gleichgewichtskonstante K, oder — wie sie bei Elektrolyten
auch heit — die ,,Dissoziationskonstante‘ eine sehr grofle Zahl.
Bei den schwachen Elektrolyten (schwache Sduren und schwache

Basen) ist nur ein kleiner Bruchteil der gelosten Molekiile dissoziiert,
z. B. ber der Essigsdure:

CH,CO00H = H+ + (CH,C00)-.

K,
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Wenden wir das Massenwirkungsgesetz auf die Essigsiure an:
[H+]-[CH,CO0] _ .
[CH,COOH] _ %

so wird die Dissoziationskonstante K, einen sehr kleinen Wert haben.
Wir wollen im folgenden die GriBe von K, berechnen. Dazu ist es not-
wendig, den Dissoziationsgrad o einer wilrigen Essigsdure zu kennen.
In einer 1molaren Essigsdure, d. h. in einer Losung, die 1 Mol Essig-
sdure in 1 Liter gelost enthilt, ist der Dissoziationsgrad « = 0,4%.
Von 1000 Essigsiuremolekiilen sind also nur 4 Molekiile in Ionen ge-
spalten, wihrend die restlichen 996 Molekiile undissoziiert vorliegen.
Auf diese Losung wenden wir das Massenwirkungsgesetz an. Wegen
der geringen Dissoziation ist die Konzentration der undissoziierten
Essigsiure fast gleich der Gesamtessigsdurekonzentration (1), namlich

gleich : 996
[CH,COOH] = 1 -

Die Konzentration der Wasserstoffionen bzw. die der Acetationen, die
ja einander gleich sein miissen, betragt:

4

1 =0,996.

[H*+] = [CH,CO00"] = 1600 * 1=4-.10-8.
Wir erhalten also:
. ~3.4. -3
KSZM —o1,6-10-5.

0,996

Die Dissoziationskonstante der Essigsiure hat in der Tat einen recht
kleinen Wert.

Das OstwarLpsche Verdiinnungsgesetz. Nun wollen wir umgekehrt
mit Hilfe dieser Dissoziationskonstanten den Dissoziationsgrad « einer
0,1 molaren Essigsidure ausrechnen. Die Konzentration der Wasserstoff-
ionen und der Acetationen setzen wir gleich z, die Konzentrationen der
undissoziierten Essigsiure ist jetzt 0,1 und wir erhalten die Gleichung:

X

0,1
aus der wir z zu 1,3-10-3 bestimmen. Da die Konzentration der
Essigsdure gleich 0,1 gesetzt war und die Konzentration der beiden
Tonenarten je 1,3 - 10-2 betriagt, berechnen wir den Dissoziationsgrad «
dieser 0,1 molaren Essigsdure zu:
_ [H+]-100
= [CH,COOH]

d. h. es sind bedeutend mehr Essigsiuremolekiile dissoziiert als in der
l1molaren Lésung. Von 1000 Molekiilen sind in der 1molaren Lésung
4 Molekiile in Ionen zerfallen, in der 0,1 molaren Losung dagegen 13.

Diese Rechnung liBt sich leicht durch einen Versuch — wenigstens
qualitativ — bestétigen, indem man die Leitfahigkeit einer 1molaren

=1,6-10-5,

1,3-10-3%-1

i Oo —13%,

o =

*

1 Exakt wire [CH,COOH] = 0,1 - (1 — z); da « aber eine kleine Zahl ist,
konnen wir (1 — z) durch 1 ersetzen, ohne einen merklichen Fehler zu machen.
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und einer 0,1 molaren Essigsdure miflt. Wiirde sich der Dissoziations-
grad beim Verdiinnen nidmlich nicht &dndern, so miiite sich die Zahl
der Elektrizitatstriager pro ccm in der (0,1 molaren Lésung zu der 1 molaren
Losung wie 1 zu 10 verhalten, und damit miite die Leitfihigkeit beim
Verdiinnen auf den zehnten Teil ihres urspriinglichen Wertes absinken.
Der Versuch zeigt nun, dal die Leitfihigkeit der 0,1 molaren Lésung
etwa ein Drittel der Leitfahigkeit der 1molaren Losung betragt. D. h.
der Dissoziationsgrad muBl auf etwa den 3fachen Wert beim Verdiinnen
gestiegen sein; dieselbe Behauptung hatte auch unsere Rechnung er-
geben.

Diese Erscheinung ist nicht fir die Essigsidure typisch, sondern
gilt ganz allgemein fiir schwache Elektrolyte: Der Dissoziationsgrad «
nimmt mit wachsender Verdiinnung zu. Ist v die Verdiinnung und K
die Dissoziationskonstante des Elektrolyten, der in je ein Anion und
Kation zerfillt, so gilt fiir den Dissoziationsgrad « bei der betreffenden

Verdiinnung: o

1 —_Ot =K D V.

Diese GesetzmifBigkeit heilt das ,,0sTwarpsche Verdiinnungsgesetz‘.
DafBl die Verdiinnung nur bei schwachen Elektrolyten auf die GréBe
des Dissoziationsgrades einen EinfluB hat, hat seine Ursache darin,
daB starke Elektrolyten bereits in konzentrierten Losungen nahezu zu
100% dissoziiert sind und « -seinen Wert infolgedessen nicht mehr
wesentlich éndern kann.

Die Dissoziation des Wassers. Als nachstes Anwendungsbeispiel fiir
das Massenwirkungsgesetz wihlen wir die Eigendissoziation des Wassers.
Wir haben friiher gesehen, da} simtliche Neutralisationsreaktionen durch
die eine Gleichung charakterisiert sind:

H+ + OH = H,0.

Die Wasserstoffionen der Sidure und die Hydroxylionen der Base ver-
einigen sich zu undissoziiertem Wasser. Wie alle chemischen Umd-
setzungen fiihrt auch diese zu einem Gleichgewicht, neben vielen un-
dissoziierten Wassermolekiilen sind auch einige wenige Wasserstoffionen
und Hydroxylionen in der Lésung vorhanden. D.h. das Wasser ist
bis zu einem gewissen Grade in Ionen zerfallen. Allerdings ist-die Disso-
ziation des Wassers aullerordentlich gering; denn wir haben ja friither
beobachtet, daB reines Wasser im Vergleich zu wilrigen Elektrolyt-
l6sungen den elektrischen Strom sehr schlecht leitet. Immerhin i3t
sich eine gewisse Leitfahigkeit des reinen Wassers feststellen, wenn man
ein geniigend empfindliches Amperemeter benutzt.

Wenden wir also das Massenwirkungsgesetz auf die Dissoziation
des Wassers an: [H+].[OH-]

o1~ K

Wie groB ist hier die Konzentration des undissoziierten Wassers?

DefinitionsgemaB versteht man unter der Konzentration die Anzahl

der Grammole, die sich in 1 Liter oder 1000 g befinden. 1 Grammol
Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 11
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Wasser wiegt 18 g, folglich ist die Konzentration des Wassers: [H,0]
= 1000:18 = 55,5. Die Konzentration des undissoziierten Wassers ist
derartig groBl gegeniiber der Wasserstoffionenkonzentration und der
Hydroxylionenkonzentration, dafl wir sie als unverdnderlich, als kon-
stant annehmen kénnen. Daher bringen wir [H,0] auf die andere Seite
der Gleichung und fassen das Produkt aus K, und [H,0] zusammen
zu einer neuen Konstanten, die wir K, nennen:

(H*]-[OH-] = K, -[H,0] = K,,.

Diese Gleichung besagt, dall das Produkt der Konzentrationen der
Wasserstoffionen und der Hydroxylionen, das sog. Ionenprodukt des
Wassers eine konstante GroBe darstellt. Der Wert von K, 1iflt sich
experimentell auf verschiedenen Wegen (Leitféhigkeitsmessungen,
Esterverseifung, direkte Wasserstoffionenmessungen) zu rund 10-14 be-
stimmen. In reinem Wasser mul} die Zahl der Wasserstoffionen gleich
der der Hydroxylionen sein:

[H+] = [0H"] = 10-7.

In 1 Liter Wasser sind also nur 10-7 Mole Wasserstoffionen enthalten;
wir sehen daraus, daBl wir berechtigt waren, oben die Konzentration
des undissoziierten Wassers konstant anzunehmen; denn die 10~-7 Mole
Jonen sind ja gegeniiber den 55,5 Molen H,O in der Tat zu vernach-
lassigen.

In jeder waBrigen Losung ist also die Gleichung erfiillt:

[H*]-[OH-] = 10-1.

Das bedeutet, da8 in einer Siaure zwar viele Wasserstoffionen vorhanden
sind, daneben aber auch einige Hydroxylionen. Eine l1molare starke
Sdure (z. B. Salzsdure) enthalt 1 Mol Wasserstoffionen im Liter, d. h.:

[H*]=1=10°,
Folglich ist die Hydroxylionenkonzentration dieser 1n-Séure:
[OH-]= K, :[H*] =10-14:1 = 10-14,

Entsprechend ist in einer ?/,g-Salzsdure [H*] = 10-2und [OH-]=10-12.

Ganz dhnlich liegen die Verhiltnisse bei den Laugen: Neben einem
groBen UberschuB an Hydroxylionen sind auch einige wenige Wasser-
stoffionen vorhanden. So ist in einer 1n-Natronlauge die Hydroxyl-
ionenkonzentration gleich 1 = 10° und die Wasserstoffionenkonzen-
tration 10-14 Fiir eine "/, -Natronlauge gilt: [OH-]=10-% und
[H*] = 10-12. Es ist somit moglich, die Stirke einer Base zu charak-
terisieren dadurch, daf man ihre Wasserstoffionenkonzentration angibt.

Nun hat man zur Vereinfachung der Schreibweise eine neue Be-
zeichnung eingefithrt: den Wasserstoffexponenten oder den py-Wert.
Der Wasserstoffexponent - ist definiert als der negative dekadische
Logarithmus der Wasserstoffionenkonzentration:

pu = —log[H*].



Massenwirkungsgesetz und elektrolytische Dissoziation. 163

Fiir eine "/ g-Salzsiure ist [H+] = 10-2, folglich ist der Wasserstoff-
exponent: py = 2. Fir eine "/,-Natronlauge ist [H*] = 10-12 oder
PH = 12 )

In der nebenstehenden Tabelle 40. i
Tabelle sind die Beziehun- Lésung (H+] [OH -] PH
gen zwischen Hydroxyl- |, qci 10° 10- 14 0
ionenkonzentration, Was- n/,,-HCl 10-1 10-13 1
serstoffionenkonzentration "100-HCI 10-2 10-12 2
und py fiir verdiinnte Sgu-  “/w0-HC 10-2 10-1 3
ren und Basen eingetragen.  H;0 10-7 10-7 7

Neutralisationstitratio - "/100-NaOH 10-12 10-2 12
nen. Als das Wesen einer  “/1-NaOH 10-13 10-} 13
Neutralisationsreaktion ha- 1n-NaOH 10-% 10° 14

ben wir die Vereinigung von Wasserstoff- und Hydroxylionen zu un-
dissoziiertem Wasser erkannt. Bei der Neutralisation dndert sich somit
der Wasserstoffexponent der Losung. Wir wollen im folgenden einmal
die Anderung der Wasserstoffionenkonzentration im Verlauf einer
Titration genauer verfolgen, und zwar sollen 100 cem einer "/ 4-Salz-
sdure mit einer ln-Natronlauge titriert werden. Im Anfang ist also
der py-Wert der vorgelegten Losung gleich 2. Geben wir jetzt 0,9 cem
der 1n-Natronlauge hinzu, so neutralisieren diese 0,9 ccm 1n-NaOH

gerade 90 ccm der */,-Salzsiure.

Es sind also 10 cem "/,0,-HCI noch Tabelle 41. Anderung der Wasser-
. R 1007 stoffionenkonzentration bei der
nicht neutralisiert; da sie sich in  pitration von 100 cem 2/ 00- HCI

100 ccm Losung befinden, so ist die mit In-NaOH.
gesamte Losung nur noch eine "/;o00-

Salzsiure, deren pg = 3 ist. Set- N Naom | HYI Pu
zen wir weitere 0,09 ccm 1n-NaOH -

. . i as 0 10-2 2
hinzu, so sind von den anfinglich 0,90 10-3 3
100 ccm der ™/,p-Salzsiure bereits 0,99 10-¢ 4
99 cem neutralisiert; 1 cem /,4,-HCI 1,00 107 7
ist noch in 100 ccm Losung ent- 1,01 10_11 10

. o . . 1,10 10 11
halten, d. h. die Ldsung ist jetzt 2,00 10-12 12

eine "/1940-HCl mit dem py-Wert 4.
Bei einer Zugabe von genau 1 cem der Lauge ist die gesamte Siure
gerade neutralisiert, die Losung reagiert weder sauer noch alkalisch,
das py ist das des reinen Wassers: pg = 7. Nun wollen wir iiber die
genaue Neutralisation hinaus noch weitere Lauge zuflieBen lassen, und
zwar zundchst 0,01 ccm. Dann befinden sich in den 100 ccm Lésung
0,01 ccm 1n-Natronlauge oder 100 cem "/,5000-NaOH; der py-Wert der
Losung ist somit gleich 10. Haben wir insgesamt @,I'cm Lauge zuge-
setzt, so enthélt die Losung 0,1 ccem 1n-NaOH = 100 ccm ?/;0-NaOH,
entsprechend einem pg von 11. Bei einér Zugabe von insgesamt 2 ccm
In-NaOH ist der py-Wert der Losung schlieBlich auf 12 angestiegen.
In der Tabelle 41 sind die Ergebnisse unserer Berechnungen noch einmal
zusammengestellt.

In der Abb.61 ist die Anderung des py-Wertes in Abhingigkeit
von der zugesetzten Laugenmenge graphisch dargestellt. Der Verlauf

11*
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der Kurve ist sehr charakteristisch, zu Beginn und am Ende der Titration
lauft die Kurve fast parallel zur Abszisse, das pg dndert sich nur sehr
wenig. Das Mittelstiick der Kurve ist dagegen nahezu eine Parallele
zur Ordinate. Hier &ndert sich die Wasserstoffionenkonzentration
sprunghaft um etwa fiinf Zehnerpotenzen. Der Wendepunkt der Kurve
heiBt der Aquivalenzpunkt; denn er ist dadurch ausgezeichnet, daB
genau die der vorgelegten Siure dquiva-
lente Menge an Lauge zugesetzt worden
ist (in unserem Beispiel 1 ccm 1n-NaOH).
Indikatoren. Bei einer derartigen Neu-
tralisationstitration haben wir friither zur
Erkennung des Aquivalenzpunktes einen
Indikator benutzt, d. h. einen Stoff, der
in alkalischer Losung eine andere Farbe
besitzt als in saurer Losung. Charakteri-
stisch fiir einen jeden Indikator ist die-
,  Jjenige Wasserstoffionenkonzentration, bei
0 ! 2 der er seine Farbe dndert. Man spricht
n NaOH—> “"  daher von einem ,,Umschlagspunkt des
Abb. 61. Keutralisation von o HCl  Tndikators und definiert ihn durch den
pu-Wert der Losung, bei welchem der
Umschlag erfolgt. Die bisher von uns angewandten Indikatoren haben
die in der Tabelle aufgefiihrten Umschlagspunkte:

Aguivale it
. lquivalenzpun

—_—
o
T

|
|
|
|
|
!

Tabelle 42.
Farbe im Farbe im pH des Umschlags-
Indikator sauren Gebict alkalischen Gebiet punktes
|
Phenolphthalein . . . . . farblos rot 8,4
Lackmus . . . . . . .. rot “ blau 6,8
Methylorange . . . . . . rot i orangegelb 4,0

Wihrend also Lackmus fast genau beim Neutralpunkt (pyg = 7)
umschldgt, liegt der Umschlagspunkt von Methylorange im schwach
sauren Gebiet und derjenige von Phenolphthalein im schwach alkalischen
Gebiet. Bei unserer Titration der Salzsiure mit Natronlauge kénnen
wir nun jeden der drei Indikatoren benutzen, denn trotz der verschie-
denen Lage ihrer Umschlagspunkte zeigen sie die gleiche Menge an
verbrauchter Natronlauge an, da der Sprung der Wasserstoffionen-
konzentration sich iiber etwa fiinf Zehnerpotenzen erstreckt.

Hydrolyse. Die geringe Eigendissoziation des Wassers ist die Ur-
sache der Hydrolyse einer Reihe von Salzen. Der Erscheinung der
Hydrolyse liegt folgende Beobachtung zugrunde: Die neutralen Salze,
diejenigen Salze also, die weder eine Hydroxylgruppe noch ein saures
Wasserstoffatom im Molekiil enthalten, lassen sich in drei Gruppen
einteilen:

1. in solche, deren wiBrige Losungen neutral reagieren,

2. in solche, deren wifrige Losungen alkalisch reagieren,

3. in solche, deren wilrige Losungen sauer reagieren.
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Die erste Gruppe enthilt die Salze starker Sauren und starker Basen,
die zweite Gruppe dagegen die Salze schwacher Siuren und starker
Basen und die dritte Gruppe schliefllich die Salze starker Sduren und
schwacher Basen. Betrachten wir einige Beispiele! Natriumchlorid ist
das Salz einer starken Saure, der Salzsiure, und einer starken Base, der
Natronlauge, es gehért also zur ersten Gruppe, eine Kochsalzlosung
reagiert in der Tat neutral. Losen wir Natriumcarbonat oder Natrium-
acetat oder Natriumsulfid in Wasser, so reagieren diese drei Lisungen
schwach alkalisch, es handelt sich dabei um Salze der Gruppe 2, um
Salze der starken Base Natronlauge und der schwachen Siuren Kohlen-
sdure, KEssigsdure, Schwefelwasserstoffsdure. Auflosungen von Ma-
gnesiumchlorid, oder von Aluminiumchlorid, oder von Ammonium-
chlorid zeigen dagegen schwach saure Reaktion, diese Salze gehoren zur
Gruppe 3, es sind Salze der starken Sdure Salzsiure und der schwachen
Basen Magnesiumhydroxyd, Aluminiumhydroxyd und Ammonium-
hydroxyd.

Wie ist dieses eigenartige Verhalten zu erkliren? Wie kommt z. B.
die alkalische Reaktion einer Natriumacetatlosung zustande? Natrium-
acetat ist wie alle Salze stark dissoziiert, das Gleichgewicht

Na(CH,C00) == CH, - COO- + Na+

ist weitgehend nach der rechten Seite verschoben. Infolge der Eigen-
dissoziation des Wassers sind in der Natriumacetatlosung ferner Wasser-
stoff- und Hydroxylionen vorhanden:

H,0 = H+ 4 OH-.

In der Natriumacetatlosung befinden sich also nebeneinander die fol-
genden Ionen: Na*, CH,COO-, H* und OH-, d. h. also die Ionen
der Essigsiure und der Natronlauge. Es sind daher auch noch die
Dissoziationsgleichgewichte dieser beiden Stoffe zu beriicksichtigen:
CH,C00 = H+ + CH,C00 -
NaOH = Na+t + OH-.

Von diesen beiden ist das letzte Gleichgewicht ganz nach rechts, nach
der Seite der Ionen, verschoben, die Essigsiure ist dagegen als schwache
Saure nur wenig dissoziiert, d. h. in dem Ausdruck
[H*] - [CH,CO0 ] _
[CH;COOH] T

ist K; eine kleine Zahl, nimlich — wie wir frither ausgerechnet haben —
gleich 1,6 - 10~5. Nun ist die durch das Natriumacetat hervorgerufene
Acetationenkonzentration sehr grof, die Konzentration an undisso-
ziierter Essigsdure ist anfinglich iberhaupt gleich Null, das Gleich-
gewicht der Essigsdure ist also zunéchst gestért und kann sich nur
dadurch richtig einstellen, daBl sich Acetationen und Wasserstoffionen
zu undissoziierter Essigsidure vereinigen. D. h. beim Lésen des Natrium-
acetates verschwinden die Wasserstoffionen des Wassers, es sind somit
Hydroxylionen im UberschuB vorhanden, die Natriumacetatlosung
reagiert demgeméifl schwach alkalisch.
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Ganz dhnlich liegen die Verhéltnisse bei den Salzen schwacher Basen
und starker Sauren, also z.B. beim Ammoniumchlorid. Hier sind
folgende vier Gleichgewichte zu beriicksichtigen:

1) NH,Cl = NH,+ + Cl-
@) H,0 = H+ -+ OH-
3) HCl=H+ +CI-

4) NH,0H = NH,+ + OH-.

Die Gleichungen (1) und (3) sind vollkommen nach der Seite der JTonen
verschoben, der Gleichgewichtszustand der Gleichung (4) liegt dagegen
zugunsten des undissoziierten Ammoniumhydroxyds. Infolgedessen
vereinigen sich die Ammoniumionen des Ammoniumchlorids teilweise
mit den Hydroxylionen des Wassers, und die Loésung enthilt iber-
schiissige Wasserstoffionen, reagiert also schwach sauer.

Pufferung. An dieser Stelle muf3 noch einer anderen Erscheinung
kurz Erwihnung getan werden: der Pufferung. Schwache Sduren oder
schwache Basen sind — wie schon mehrfach erwdahnt — durch einen
sehr kleinen Dissoziationsgrad ausgezeichnet; die wafrigen Losungen
schwacher Sduren besitzen daher einen py-Wert, welcher von dem pn
gleichkonzentrierter starker Sduren wesentlich verschieden ist. Fiir eine
1/ o-Essigsdure miBt man z. B. einen pg-Wert von 3, wihrend das py
einer "/, ,-Salzsdure bekanntlich gleich 1 ist. Man kann nun die Wasser-
stoffionenkonzentration einer schwachen Sdure noch weiter vermindern
dadurch, daB man ein Salz dieser selben Sdure hinzusetzt. Gibt manz. B.
zu der "/,,-Essigsdure eine Natriumacetatlosung, so hat diese Losung
etwa ein py von 5. Diese Anderung der Wasserstoffionenkonzentration
1aBt sich durch Verwendung von Methylorange, dessen Umschlagspunkt
bei pg = 4 liegt, sehr leicht feststellen. Versetzt man die verdiinnte
Essigsdure mit Methylorange, so farbt sich die Losung rot; durch Zu-
gabe von Natriumacetat wird die Losung gelb. Wie ist die Anderung
der Wasserstoffionenkonzentration zu erkliren? Fir die Essigsiure
lautet das Massenwirkungsgesetz:

[H*] - [CHCO0-] K
[CH,COOH] - e

Die Konzentration der Ionen ist im Vergleich zur Konzentration der
undissoziierten Essigsdure sehr klein. Durch die Zugabe von Natrium-
acetat wird die Acetationenkonzentration auBlerordentlich stark erhoht;
denn Natriumacetat ist als Salz nahezu zu 100% dissoziiert. Das fiir
die Essigsdure giltige Gleichgewicht ist also durch den Natriumacetat-
zusatz gestort; eine Neueinstellung des Gleichgewichts ist nur méglich
durch eine Vereinigung von Acetationen und Wasserstoffionen zu un-
dissoziierter Essigsdure, die Folge ist eine Herabsetzung der Wasserstoff-
ionenkonzentration. Diese Erscheinung gilt allgemein:

Dic Wasserstoffionenkonzentration einer schwachen Saure 148t sich
durch Zugabe eines Salzes derselben Sidure herabsetzen.

Der py-Wert, der sich dann einstellt, ist in ziemlich weiten Grenzen
von der Menge der Saure und der Menge des Salzes unabhingig, er
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andert sich kaum, wenn man die Sidurekonzentration erhoht oder durch
Zugabe einer Lauge vermindert. So kann man z. B. zu dem Essigséure-
Acetat-Gemisch, das, mit Methylorange versetzt, gelb gefiarbt ist, etwas
verdiinnte Salzsiure hinzugeben, ohne daB die Farbe des Indikators
nach Rot umschligt; die Losung ist also hinsichtlich der Wasserstoff-
ionenkonzentration gepuffert. Héaufig angewandte Puffermischungen
sind der Essigsdure-Acetatpuffer und der Phosphatpuffer.

Im alkalischen Gebiet machen wir dhnliche Beobachtungen, wenn
wir zu einer schwachen Lauge, z. B. Ammoniumhydroxyd, ein Salz
derselben Lauge, z. B. Ammoniumchlorid, hinzusetzen:

Die Hydroxylionenkonzentration einer schwachen Base wird durch
Zugabe eines Salzes derselben Lauge herabgesetzt.

Eine verdiinnte wafirige Ammoniaklésung wird durch Phenol-
phthalein rot gefirbt; 16st man festes Ammoniumchlorid darin auf, so
wird die Losung entfirbt, d.h. die Hydroxylionenkonzentration ist
wesentlich geringer geworden. Wir kénnen sogar einige Tropfen Natron-
lauge zufiigen, ohne dafl der Umschlag nach Rot erfolgt.

Das Massenwirkungsgesetz, angewandt auf die Dissoziation des Am-
moniumhydroxyds, lautet:

(NH *]-[OH"] _ K
[NH,0H] e
Die Hydroxyl- und die Ammoniumionenkonzentration ist gering im
Vergleich zur Konzentration des undissoziierten Ammoniumhydroxyds.
Eine Zugabe von Ammoniumchlorid wiirde die Konzentration der Am-
moniumionen erhéhen, das mufl kompensiert werden durch eine Ver-
einigung der OH- und NH,-Tonen; folg-

lich wird die Hydroxylionenkonzentration Vvﬂfﬁ/eﬂzﬁunﬂ
vermindert. 2r i

Die Neutralisation schwacher Siuren | '
oder schwacher Basen. Die Anderung der Phenolphtalein

Wasserstoffionenkonzentration, die im Lackmas
Verlauf einer Titration einer starken Sdure § -—-——-——}-==-=———-
mit einer starken Base erfolgt, ist in der
Abb. 61 graphisch dargestellt. Soll an Stelle Mettylorange
der starken Salzsiure eine schwache Siure,
z. B. Essigsiure, mit Natronlauge neutra-
lisiert werden, so hat die Titrationskurve
eine ganz andere Gestalt, nimlich die der
Abb. 62. Vergleicht man die beiden Kur- 7.n NO'?H—’ e
ven miteinander, so stellt man als wesent- ADE}N??(;H,’égggo&tv{)ﬁ_ﬁ%’ﬁcm
lichste Unterschiede die folgenden fest:

1. Bei der "/, 4o- Essigséure beginnt die Kurve bei einem pg-Wert von 4.

2. Gleich zu Anfang sinkt die Wasserstoffionenkonzentration stark
ab. Der Grund hierfiir ist der, daB durch die Neutralisation der Essig-
sdure mit der Natronlauge Natriumacetat gebildet wird, und daB das
Natriumacetat — wie oben bereits ausfithrlich besprochen — infolge
Pufferwirkung die Wasserstoffionenkonzentration der Essigséure ver-
mindert.
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3. Der Sprung der Wasserstoffionenkonzentration beim Aquivalenz-
punkt erstreckt sich nur iiber zwei bis drei Zehnerpotenzen.

Der unter 3 genannte Unterschied ist bei der Wahl des Indikators
zu beachten. Wihrend nédmlich bei der Titration der starken Siure der
pu-Sprung derartig gro war, daB sich der Umschlagspunkt fiir jeden
der in Tabelle 42 genannten Indikatoren innerhalb dieses groBen Sprun-
ges befand, so trifft das bei der Titration der Essigsdure nicht mehr
fiir alle drei Indikatoren zu. Wie man -aus der Abb. 62 erkennt, liegt
nur noch der Umschlagspunkt des Phenolphthaleins im Sprunggebiet.
Bei der Titration einer schwachen Sidure mit einer starken Lauge sind
daher Lackmus und Methylorange als Indikatoren nicht zu gebrauchen,
sondern nur-Phenolphthalein.

Entsprechendes gilt fiir die Titration schwacher Basen, wie Am-
moniumhydroxyd, mit starken Siuren: Der pg-Sprung beim Aqui-
valenzpunkt verliuft etwa vom py = 7 bis pg = 4. Als Indikator ist
lediglich ein solcher zu gebrauchen, der im sauren Gebiet umschligt,
also Methylorange.

Titriert man schwache Basen mit schwachen Siuren, so erhdlt man
iiberhaupt keinen scharf ausgepréigten Sprung der Wasserstoffionen-
konzentration mehr; denn die Lésung enthilt vor wie nach dem Aqui-
valenzpunkt Puffermischungen, deren pg in der Nihe des pu-Wertes
des Neutralpunktes (7) liegen.

Yerdringung schwacher Sduren oder Basen durch stirkere. Zwei
wichtige GesetzmiBigkeiten, auf die schon wiederholt hingewiesen
worden ist, werden auf Grund des Massenwirkungsgesetzes verstind-
lich. Es sind die Sitze, die das Verhalten der Sauren untereinander
und das der Basen untereinander behandeln:

1. Schwache Sduren werden aus ihren Salzen durch stirkere Sduren
ausgetrieben.

2. Starke Basen vertreiben die schwécheren Basen aus ihren Salzen.
Als Beispiel fiir den ersten Fall haben wir bereits kennengelernt: Die
Reaktion zwischen Salzsdure und Carbonaten:

Na,CO, + 2 HCl = 2 NaCl + H,CO,

und die Reaktion zwischen Salzsiure und loslichen Sulfiden:
Na,S + 2 HCl = 2 NaCl -+ H,S.

SchlieBlich sei hier noch die Reaktion zwischen Salzsidure und Acetaten
genannt: . Na(CH,C00) + HCl = NaCl + H(CH,C00).
Welches ist die Ursache dieser gleichartigen Umsetzungen? Die Salze
der schwachen Sauren sind als Salze weitgehend dissoziiert, z. B. das
Natriumacetat:  Na(CH,C00) = Na+ - CH,C00-.

Die starke Sdure Salzséure ist gleichfalls nahezu vollstindig in Ionen
zerfallen: HCl=H+ + Cl-.

Beim ZusammengieBen dieser beiden Losungen erhalten wir eine Losung,
die nebeneinander vier Ionenarten enthilt: Na+, Cl1-, Ht, CH,COO0-.
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Auf diese Losungen haben neben den genannten beiden Gleichgewichten
zwei weitere einen EinfluB: Die Dissoziation des Natriumchlorids:

NaCl = Na+ + Cl-
und die Dissoziation der Essigsiure:
CH,COOH = H+ + CH,C00-.

Natriumehlorid ist als Salz stark dissoziiert, das Gleichgewicht der Essig-
sdure ist dagegen weitgehend nach der Seite der undissoziierten Essig-
sdure verschoben. Somit ist in unserer Losung die Wasserstoffionen-
konzentration, herriihrend von der Salzsiure, und die Acetationen-
konzentration, bedingt durch die Dissoziation des Natriumacetats,
grofler, als es die Dissoziation der Essigsiure gestattet. Die Folge ist,
daB sich Wasserstoff- und Acetationen zu undissoziierter Essigsdure
vereinen so lange, bis das Gleichgewicht fiir die Essigsdure gemal der
Formel: [H+] . [CH3000‘]
[CH,COOH]

eingestellt ist. Beim ZusammengieBen der Salzsdure und einer Acetat-
lésung entsteht daher undissoziierte Essigsdure.

Das gleiche gilt firr die Salze aller schwachen Sduren. Bei den
Carbonaten und Sulfiden kommt noch eine Besonderheit hinzu: Die
undissoziierte Kohlensdure und die undissoziierte Schwefelwasserstoff-
sdure sind in Wasser ziemlich wenig l6slich und entweichen gasformig,
wenn man eine Carbonat- oder Sulfidlésung mit einer starken Siure
versetzt.

Das gegenseitige Verhalten zweier Siuren wird neben der Stirke
noch durch eine zweite Eigenschaft der betreffenden Siuren bestimmt:
durch ihre Flichtigkeit, d. h. durch die Lage ihres Siedepunktes. Ist
nimlich der Dampfdruck der stirkeren Siure groBler als der der
schwachen Siure, so wird der obige Gleichgewichtszustand gestort
und die starke Sdure ausgetrieben. Als Beispiele nennen wir die Um-
setzung zwischen Chloriden und Schwefelsdure:

:—;I{5

(1) NaCl + H,SO, = NaHSO, -+ HCI
und die Umsetzung zwischen Sulfaten und Kieselsaure:
@) N2,S0, + Si0, = Na,Si0, - SO,.

Die Schwefelsdure ist eine schwichere Siaure als die Salzsdure, daher
liegt das Gleichgewicht (1) zugunsten der linken Seite. Nun ist aber
die Salzsiure leicht fliichtig, entweicht gasformig und stort somit das
Gleichgewicht (1), das sich daher allméhlich nach der rechten Seite
verschieben muB. Bei der Gleichung (2) ist die Kieselsdure schwicher
als die Schwefelsidure, die Schwefelsdure ist aber fliichtiger als die Kiesel-
siure, infolgedessen entweicht SO,, wenn man ein Gemisch aus Natrium-
sulfat und Kieselsdure erhitzt.

Fiillungsreaktionen. Zum SchluB dieses Abschnittes soll noch die
Gesamtheit der Fallungsreaktionen als Anwendungsbeispiel des Massen-
wirkungsgesetzes besprochen werden. Jeder in Wasser losliche Stoff
besitzt eine charakteristische maximale Loslichkeit. Eine Losung, in
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der von einem Stoff AB so viel gelost ist, wie seiner maximalen Los-
lichkeit entspricht, nennt man eine gesittigte Losung. Ist der be-
trachtete geloste Stoff AB ein Elektrolyt, so ist er zum Teil in Ionen
zerfallen, etwa nach Gleichung:

AB=A* + B-.
Das Massenwirkungsgesetz, angewandt auf AB, lautet:
(4*+]-[B"]
(4 B]
Handelt es sich um eine gesittigte Losung, so ist die Konzentration
des undissoziierten Stoffes AB konstant zu setzen und gegeben durch
die maximale Loslichkeit. Wir konnen daher bei geséttigten Losungen

die Grofe [AB] als Konstante mit der Dissoziationskonstanten K,
zusammenziehen zu einer neuen Konstanten L, p:

[A*]-[B 1= K, - [AB] = L,p.

Man bezeichnet L,y als das Léslichkeitsprodukt des Stoffes AB. Das
Loslichkeitsprodukt ist gemafl der obigen Definitionsgleichung gleich
dem Ionenprodukt des betreffenden Stoffes in einer gesattigten Losung.
GieBt man zwei Losungen zusammen, von denen die eine die Ionen-
art A+ und die zweite die Ionenart B~ enthilt, so wird man bei der
Vereinigung der beiden Losungen nichts Besonderes bemerken, solange
das Produkt der Ionenkonzentration von 4 und B kleiner ist als das
Loslichkeitsprodukt. Wird dagegen der Wert von L,p iiberschritten,
so miissen sich Ionen von 4 und B zu undissoziierten AB vereinigen,
das dann als Niederschlag ausfillt, da die Konzentration an AB bereits
einer gesittigten Losung entspricht. Die Bildung eines Niederschlages
beobachtet man gleichfalls, wenn man in einer an 4B geséttigten
Losung die Konzentration an A+*-Ionen oder aber B+*-Ionen erhoht.
Setzt man z.B. zu einer gesittigten Kaliumperchloratlgsung eine
konzentrierte Perchlorsiurelosung oder aber eine konzentrierte Kalium-
hydroxydlgsung, so entsteht in beiden Féllen ein Niederschlag an
Kaliumperchlorat. Fiir die gesittigte Kaliumperchloratlosung gilt:

[K*]-[C10,"] = Lgcio,-

Durch Zugabe der Perchlorsiure erhdhen wir die Perchlorationen-
konzentration, durch Zugabe des Kaliumhydroxyds wird die Kalium-
ionenkonzentration erhoht, so daB bei beiden Versuchen das Ionen-
produkt groBer geworden ist als das Loslichkeitsprodukt und demgeméaf
ein KClO,-Niederschlag entstehen muB. Wir koénnen also den all-
gemeinen Satz formulieren:

Fiigt man zu der geséttigten Losung eines Elektrolyten einen anderen
gleichionigen Elektrolyten hinzu, so wird das Loslichkeitsprodukt des
ersteren iiberschritten und er fallt teilweise aus.

Schwer 16sliche Substanzen sind durch einen sehr kleinen Wert
ihres Loslichkeitsproduktes ausgezeichnet. So hat das Loslichkeits-
produkt von Silberchlorid z. B. den Wert 10-10:

[Ag*]-[Cl7] = Ljga = 10-10,

=K,.
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d. h. eine gesdttigte Silberchloridlésung hat eine Silberionenkonzen-
tration und eine Chlorionenkonzentration von je 10-5, Giet man also
in eine Losung, die Chlorionen enthilt, eine Silbersalzlgsung, so wird
das Ionenprodukt [Ag+]-[Cl-] den Wert 10-10 des Léslichkeitsproduk-
tes Ljgc1 Wweitgehend iiberschreiten und es wird der weitaus groSte
Teil der Chlorionen ausfallen. Beabsichtigt man, die Chlorionen aus
einer Losung quantitativ auszufillen, so wird man einen groBen Uber-
schufl an Silberionen verwenden. Je héher namlich die Konzentration
der Silberionen beim Fillen des AgCl-Niederschlages ist, um so kleiner
ist die Konzentration der nichtausfillbaren, gelost bleibenden restlichen
Chlorionen. Ist z. B. die Silberionenkonzentration nach dem Fillen
10-1, also eine !/;,-normale Lgsung, so hat die Chlorionenkonzen-
tration nur noch den Wert:

[Cl-] = Lyger:[Agt] = 10-10:10-1 = 10-°.

Diese Feststellung gilt natiirlich allgemein: Ein Uberschuf3 des Féllungs-
mittels erhoht die Menge des ausgefillten Stoffes und erniedrigt die
Konzentration des nichtfillbaren Anteils derselben.

10. Das periodische System. Der Atombau.

a) Das periodische System.

Im Laufe der bisherigen Besprechung der chemischen Grundstoffe
und ihrer Verbindungen konnten wir mehrfach einige Elemente zu einer
Gruppe zusammenfassen. Die Elemente einer solchen Gruppe zeigten
ein recht gleichartiges chemisches Verhalten, oder aber es lie} sich eine
Entwicklung von Eigenschaften in einer bestimmten Richtung innerhalb
der Gruppe feststellen. Es sei hier erinnert an die Gruppe der Edelgase,
die dadurch gekennzeichnet sind, dafl sie alle einatomige Gase sind,
und daf} jedes von ihnen mit keinem einzigen Element eine Verbindung
zu bilden vermag. Vergleicht man ihre physikalischen Eigenschaften,
z. B. ihre Schmelz- und Siedepunkte (vgl. Tabelle 12, S. 45), so stellt
man ein Ansteigen der beiden Fixpunkte mit wachsendem Atom-
gewicht fest.

Eine zweite Gruppe von Elementen, deren Gruppenzusammen-
geharigkeit bei ihrer Besprechung herausgearbeitet wurde, ist die Gruppe
der Halogene. Die Halogene selbst und einander entsprechende Ver-
bindungen der Halogene besitzen viele Gemeinsamkeiten: Alle vier
Halogene sind auBerordentlich reaktionsfihig und bilden Wasserstoff-
verbindungen vom Typ H . Halog. und einige gleichartige Sauerstoff-
verbindungen. Die physikalischen Eigenschaften, wie Farbe, Schmelz-
punkt, Siedepunkt, dndern sich gleichférmig in Abhingigkeit vom
Atomgewicht.

Eine dritte Gruppe verwandter Elemente ist die Gruppe der Chalko-
gene, die die Elemente Sauerstoff, Schwefel, Selen und Tellur umfalt.

Es erhebt sich nun die Frage: Ist es vielleicht méglich, alle 92 Ele-
mente in Gruppen &hnlicher Elemente einzuteilen und auf diese Weise
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zu einer einfachen Systematik der Vielzahl der chemischen Elemente
und ihrer Verbindungen zu gelangen? Nach vielfachen derartigen Ver-
suchen, die keinen Erfolg gezeitigt hatten, gelang es schliefilich gleich-
zeitig zwei Forschern, LoTHAR MEYER und MENDELEJEFF, unabhingig
voneinander die gleiche zweckméBige Systematik zu finden. Das
ordnende Prinzip ist das Atomgewicht. Schreibt man alle Elemente,
nach steigendem Atomgewicht geordnet, auf, beginnend also mit dem
leichtesten, dem Wasserstoff, so erhdlt man folgende Reihe:

H He'Li Be B C N O T Ne Na Mg Al Si P S8 (1
1 4 694 9 1082 12 14 16 19 20,18 23 24,32 27 28 31 32 35,46

Dieser Anfang unserer geordneten Elementenreihe enthalt zwei Edel-
gase, das Helium und das Neon, und zwar ist das Neon das 8. Element
nach dem Helium. Ferner kommen in dem Anfangsstiick der Elementen-
reihe 2 Halogene und 2 Chalkogene vor; auch bei diesen machen wir
wieder die Feststellung, daB der Schwefel 8 Stellen hinter dem Sauer-
stoff und das Chlor 8 Stellen hinter dem Fluor steht. Man wird daher
vermuten, dal} der Zahl 8 eine gewisse Bedeutung zukommt, daf} all-
gemein jedes Element Ahnlichkeit mit demjenigen besitzt, welches in
der Reihe 8 Stellen hinter ihm steht. Das ist in der Tat der Fall. In
der folgenden Anordnung, die eine Periode von 8 aufweist, stehen in
allen Féllen dhnliche Elemente untereinander:

H, He
Lii Be, B, C, N, O, F, Ne
Na, Mg, AL Si, P, 8, Cl, Ar

Beim Fortsetzen dieser Anordnung st6Bt man bei den schwereren
Elementen insofern auf Schwierigkeiten, als die Periode, nach welcher
auf ein vorgegebenes ein &hnliches Element folgt, nicht mehr aus 8,
sondern aus 18 Elementen besteht. Es ist indessen auch hier gelungen,
eine Anordnung zu finden, derartig, dal nur verwandte Elemente
untereinanderstehen. Diese Anordnung ist das ,,periodische System
der Elemente‘‘, wie es die Tabelle 43 zeigt.

Tabelle 43. Periodisches System der Elemente.

I 11 111 v A\ VI \' VII VIII
Gruppe - :
a b a b a b a b a b a b 1 a b a b

Vorperiode | , H 'He

1. Periode | Li Be | B ¢ |N 0 F | Ne

2. Periode | Na Mg S Al Si P S [Cl1 " Ar

3. Periode | K Ca Sc Ti A% Cr Mn! TFeCoNi
Cu Zn | Ga Ge As Se ‘Br Kr

4. Periode | Rb Sr Y Zr Nb Mo Ma| RuRhPd
Ag Cd | In Sn (SbTe |J X

5. Periode | Cs Ba La* Hf Ta Wi . Re OsIrPt
Au Hg | Tl Pb Bi Po | — | Em

6. Periode | — Ra Ac Th Pa U |

* La = Lanthaniden: La, Ce, Pr, Nd, —, Sm, Eu, Gd, Tb, Dy, Ho, Er,

Tm, Yb, Cp.
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Die Einteilung erfolgt also in 8 Gruppen und 6 Perioden; jede der
8 Gruppen ist unterteilt in eine Haupt- und eine Nebengruppe, be-
zeichnet mit a und b. Die ersten beiden Perioden sind kurze Perioden
zu je 8 Elementen, die dritte bis fiinfte Periode sind dagegen grole
Perioden zu 18 bzw. zu 32 Elementen. Jede der Haupt- und Neben-
gruppen enthilt nur solche Elemente, die einander sehr nahe verwandt
sind; so stehen z. B. in der 1. Hauptgruppe die Metalle der ,,Alkalien®,
in der 2. Hauptgruppe die Metalle der ,,Erdalkalien‘‘ oder in der 6. Haupt-
gruppe die Chalkogene, in der 7. Hauptgruppe die Halogene und in der
8. Hauptgruppe die Edelgase.

Periodisches System und Wertigkeit. Die innere Berechtigung der
Anordnung der Elemente im periodischen System wird ersichtlich,
wenn man einmal die Verbindungen aller Elemente mit einem be-
liebigen Element, z. B. mit Sauerstoff oder mit Wasserstoff, be-
trachtet. Stellen wir zundchst alle Sauerstoffverbindungen einander
gegeniiber! Das Oxyd des Lithiums hat die Formel Li,O, das des
Natriums Na,O, das des Kaliums K,O usw. In allen Alkalioxyden
ist also das Atomverhiltnis von Alkali zu Sauerstoff 2:1; da der
Sauerstoff stets zweiwertig ist, treten somit die Alkalimetalle in
ihren Sauerstoffverbindungen als einwertige Elemente auf. Gehen wir
zur 2. Gruppe, zur Gruppe der Erdalkalien, iiber! Das Oxyd des Ma-
gnesiums hat die Formel MgO, das des Calciums CaO usw., d. h. an ein
Sauerstoffatom ist ein Erdalkaliatom gebunden, die Metalle der Erd-
alkalien sind gegeniiber Sauerstoff zweiwertig. Die Oxyde der Elemente
der 3. Hauptgruppe sind das Bortrioxyd B,0;, das Aluminiumoxyd
Al,O; usw., diese Elemente sind in ihren Oxyden dreiwertig. Vom
Kohlenstoff, der in der 4. Gruppe steht, haben wir bereits zwei Oxyde
kennengelernt, das Kohlenmonoxyd (CO) und das Kohlendioxyd (CO,);
im ersteren ist der Kohlenstoff zweiwertig, im letzteren vierwertig, die
maximale Wertigkeit des Kohlenstoffs gegeniiber Sauerstoff ist also
die Vierwertigkeit. Vom Silicium existiert nur ein Oxyd, das Silicium-
dioxyd (SiO,). Die sauerstoffreichsten Oxyde vom Zinn und Blei sind
das Zinndioxyd (SnO,) und das Bleidioxyd (PbO,). Wir sehen, die
Elemente der 4. Gruppe sind in ihren Oxyden maximal vierwertig.
Fiir die folgenden Gruppen gilt das gleiche, was wir bereits bei einigen
Elementen der 4. Gruppe festgestellt haben: Jedes Element vermag
mehrere Oxyde zu bilden. In diesem Zusammenhang wollen wir uns
aber nur mit den sauerstoffreichsten Oxyden beschiftigen. In der
5. Gruppe sind das die Oxyde: Stickstoffpentoxyd (N,O;), Phosphor-
pentoxyd (P,0;), Arsenpentoxyd (As,O;) usw. Die Elemente der
5. Gruppe sind also in ihren Sauerstoffverbindungen maximal fiinf-
wertig. In der 6. Gruppe sind die Trioxyde die Oxyde mit dem héchsten
Sauerstoffgehalt, das Schwefeltrioxyd (SO,), das Selentrioxyd (SeO;)
und das Tellurtrioxyd (TeO,), die héchste Wertigkeit der Elemente der
6. Gruppe ist die Sechswertigkeit. Die Elemente der 7. Gruppe schlie3-
lich sind gegeniiber Sauerstoff maximal siebenwertig (z. B. Chlor-
heptoxyd Cl,0,). Wir erkennen: Die maximale Wertigkeit eines Ele-
mentes gegeniiber Sauerstoff ist bestimmt durch seine Stellung im
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periodischen System, sie ist gleich der Zahl der Gruppe, in welcher das
Element steht.

Betrachten wir jetzt die Wasserstoffverbindungen, die Hydride, die —
soweit sie bekannt sind — in der folgenden Tabelle zusammengestellt

sind. ,
Tabelle 44. Wasserstoffverbindungen.

I o | v v | vi | vm
i ]
Lill ! CH, NH, | H0 | HF
NaH | SiH, | PH, | HS ‘ HOI
KH CaH, GeH, AsH; | H,Se HBr
RbH | SrH, | SnH, SbH, HTe | HJ
CsH  BaH, LaH, | PbH, Bill, |

Wie aus der Tabelle 44 hervorgeht, ist die Zusammensetzung der
Wasserstoffverbindungen aller Elemente einer Gruppe véllig gleichartig.
- Wie verhilt es sich mit der Wertigkeit der Elemente gegeniiber Wasser-
stoff? Da der Wasserstoff stets einwertig auftritt, ist die Wertigkeit
gleich der Zahl der Wasserstoffatome, die jeweils an 1 Atom des be-
treffenden Elementes gebunden sind. Folglich sind die Alkalien gegen-
iitber Wasserstoff einwertig, die Erdalkalien zweiwertig, die Elemente
der 3. Gruppe dreiwertig und die der 4.Gruppe vierwertig. Gehen
wir jetzt zu den nichsten Gruppen iiber, so nimmt — im Gegensatz
zu den Sauerstoffverbindungen — die Wertigkeit wieder ab: Die
Elemente der 5. Gruppe sind in ihren Wasserstoffverbindungen drei-
wertig, die der 6. Gruppe zweiwertig und die der 7. Gruppe einwertig.

In der folgenden Ubersicht sind die maximalen Wertigkeiten der Ele-
mente der verschiedenen Gruppen gegeniiber Sauerstoff und Wasserstoff
zusammengestellt :

Tab elle 45.
Gruppe | 1 | u | m v v | v vII
Wertigkeit gegen O . | 1 | 2 | 3 | 4 | 5 | 6 | 7
Wertigkeit gegen H . r . 2 | 3 4 3 | 2 1

Fir die Gruppen IV bis VII addieren sich die Wertigkeiten gegen
Sauerstoff (Wo) und gegen Wasserstoff (Wy) zu 8:

W0+WH=8.

Das periodische System enthilt einen kleinen ,,Schénheitsfehler,
insofern namlich, als 15 verschiedene Elemente an ein und denselben
Platz zu setzen sind. Es handelt sich um die Gruppe der sog. ,,seltenen
Erden‘ oder ,,Lanthaniden‘‘. Diese Elemente sind in der Elementen-
reihe, in der wir die Elemente nach steigendem Atomgewicht angeordnet
hatten, Nachbarclemente; ihr Anfangsglied, die seltene Erde mit dem
kleinsten Atomgewicht, das Lanthan (La), folgt in der Elementenreihe
auf das Barium (Ba) und auf ihr Endglied, das Cassiopejum (Cp), folgt
das Hafnium (Hf). Nun steht das Barium in der 2. Gruppe des periodi-
schen Systems und das Hafnium gehort entsprechend seinen Eigenschaf-
ten in die 4. Gruppe. Folglich miissen wir alle 15 seltenen Erden an
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denselben Platz, namlich in die 3. Gruppe, setzen. Dieser gemeinsame
Platz ergibt sich auch auf Grund des gleichartigen chemischen Ver-
haltens der Lanthaniden untereinander und mit den iibrigen Elementen
der 3. Gruppe, dem Aluminium (Al), dem Scandium (Sc) und dem
Yttrium (Y).

Wir haben oben gesagt, daBl wir zum periodischen System gelangen
dadurch, daB wir die Elemente nach steigendem Atomgewicht anordnen.
Dieses Ordnungsprinzip mulite an drei Stellen durchbrochen werden.
Das Atomgewicht des Kaliums ist 39,096 und das des Argons 39,944;
das Argon miilte demnach als Element mit h6herem Atomgewicht
hinter das Kalium gruppiert werden, gehort aber als Edelgas in die
Gruppe VIIIa, wihrend das Kalium dem Natrium und Lithium &hnlich
ist und in die 1.Gruppe gesetzt "
werden mufB. Die Argon-Kalium- ( £,
Umstellung ist das eine Beispiel %
der Abweichungen vom Anord-
nungsprinzip, die beiden anderen

]
72)
e

Fille der Elementumstellungen \T Rh
sind Kobalt-Nickel und Tellur- § % Zr
Jod. §, Br
Die Atomnummer. Durch die ~§3’7" nZ“
S

Anordnung der Elemente im peri-
odischen System ergibt sich fiir
jedes Element eine bestimmte -/
,,Ordnungszahl® oder ,,Atomnum-

mer Z. Der Wasserstoff erhilt ,—F %2 2% 7 &
die Atomnummer 1, das Helium Vo

die Atomnummer 2 usw., das Ele- Abb. 63. MOSELEYsches Gesetz.
ment mit dem hoéchsten Atom-

gewicht, das Uran schlieBlich, erhilt die Atomnummer 92. Die Atom-
nummer, die hiernach als ziemlich willkiirlich gewihlte GroBe erscheint,
ist jedoch eine fiir das Atom wesentliche Zahl, die man durch physika-
lische Messungen experimentell bestimmen kann. Die Atomnummer ist
nimlich mit dem Rontgenspektrum des Elements durch das Gesetz von
Moskecey verkniipft: Die Atomnummer Z ist proportional der Wurzel
aus der Schwingungszahl v der Rontgenlinien

Z =k Vv +I
Die Abb. 63 zeigt die Giiltigkeit des MosELEYschen Gesetzes; auf der

Abszisse ist V v, auf der Ordinate die Atomnummer Z aufgetragen.
Man kann somit durch Messung der Rontgenspektren die Atom-
nummer der Elemente bestimmen. Dabei ergibt sich unter anderem
auch, daB die von uns vorgenommenen Elementumstellungen berechtigt
waren; man findet experimentell fiir das Argon die Ordnungszahl 18
und fiir das Kalium Z = 19, das Argon ist also trotz seines hoheren
Atomgewichts vor das Kalium zu stellen.

Periodizitit physikalischer Eigenschaften. Die Berechtigung der
Anordnung der Elemente im periodischen System ergab sich bereits

3

8

z\é\
[ap)
=
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aus dem chemisch gleichartigen Verhalten der Elemente einer jeden
Gruppe. Eine weitere Tatsache, die das periodische System sinnvoll
erscheinen 1iaBt, ist die, daB sich viele physikalische Eigenschaften
der Elemente, wie das Atomvolumen, der Schmelzpunkt, der Siede-
punkt, die Kompressibilitit, die elektrische und Warmeleitfdhigkeit,
die Hirte u. a. m. periodisch dndern, und zwar mit den gleichen
Perioden, ' die unser System aufweist. Als Beispiel hierfir sei die
Atomvolumenkurve angefithrt: In der Abb. 64 ist auf der Abszisse
die Ordnungszahl, auf der Ordinate das Atomvolumen der Elemente
aufgetragen. Mit wachsender Atomnummer nimmt das Atomvolumen
periodisch zu und ab. Die Spitzen des Kurvenzuges sind vom Na-
trium, Kalium, Rubidium und Caesium besetzt, die Alkalien sind also
¢s  durch ein besonders groBes
i Atomvolumen ausgezeichnet.
Geht man von einem Alkali-
metall zum benachbarten Edel-
gas oder aber zum benachbar-
ten Erdalkalimetall iiber, so
sinkt in beiden Fallen das
Atomvolumen ab. Solche pe-
riodischen Eigenschaftsande-
rungen zeigen, wie gesagt,
eine ganze Reihe weiterer phy-
sikalischer GréBen. Jedoch
dndern sich nicht simtliche
physikalischen Eigenschaften
Ordpungszat! der Elemente periodisch; es
AV G4, Dae Momotncn dee Bleerte in Al sei hier nur daran_erinnert,
daB die Atomwirme, d. h.
das Produkt aus dem Atomgewicht und der spezifischen Wirme, einen
konstanten Wert besitzt (Gesetz von DurLong-PETIT).

b) Der Bau der Atome.

Wir wollen jetzt die Frage untersuchen, welches die innere Ursache
des periodischen Systems ist. Wie ist es zu erkliren, daf die Elemente
einer Gruppe ein so gleichartiges chemisches Verhalten zeigen? Und
warum dndern sich die physikalischen und chemischen Eigenschaften
regelmaBig in einem bestimmten Sinn, wenn man innerhalb einer
Horizontalreihe, innerhalb einer Periode, fortschreitet? Die Ursache
hierfiir ist in dem Aufbau der Atome selbst zu suchen. Die heutigen
Vorstellungen iiber den Aufbau der Atome sind von RUTHERFORD
und BoHr entwickelt worden. Wihrend man frither die Atome fiir die
kleinsten homogenen, unteilbaren Teilchen hielt, aus denen sich alle
Elemente und Verbindungen aufbauen, weil man heute guf Grund der
Erforschung der radioaktiven Strahlung und der Untersuchung ver-
schiedenartigster Spektren, dafl die Atome recht komplizierte Gebilde
sind, die sich aus mehreren teils gleichartigen, teils verschiedenen
Elementarbestandteilen zusammensetzen. Jedes Atom besteht aus

Afornvolumen
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einem Atomkern und einer Elektronenhiille. Im Atomkern ist die
Masse des Atoms konzentriert, jene Masse, die das absolute Atom-
gewicht ergibt; der Kern trigt ferner positive elektrische Ladungen.
Um den Atomkern bewegen sich in ziemlich weitem Abstand negativ
geladene Teilchen, die Elektronen. Die Ladung eines Elektrons ist
gleich dem elektrischen Elementarquantum e = 1,59 - 10-1® Coulomb
(vgl. S. 123). Das Gewicht eines Elektrons betrigt nur !/, der Masse
des Wasserstoffkerns und kann daher gegeniiber der Masse des Kerns
vernachlissigt werden. Da ein Atom als Ganzes elektrisch neutral
erscheint, mufl die Gréfe der positiven Ladung des Kerns gleich der
Summe der Ladung der kreisenden Elektronen sein. Das Atom ist in
seinem Aufbau in gewisser Weise mit einem Planetensystem zu ver-
gleichen: Die Sonne ist der Atomkern, um den in weitem Abstand auf
kreisférmigen oder elliptischen Bahnen die Planeten als Elektronen
kreisen.

Wir wollen jetzt den Aufbau der Atome an einigen Beispielen etwas
genauer betrachten und beginnen mit dem leichtesten Element, dem
Wasserstoff. Das Wasserstoffatom besteht aus einem einzigen Elektron
und einem einfach positiv geladenen Kern. Die Masse des Wasserstoff-
kerns ist gleich dem absoluten Atomgewicht des Wasserstoffs, also
gleich 1,66 - 10-2¢ g (vgl. S. 23). Wéhrend der Durchmesser des Atoms
etwa 1078 cm betragt, hat der Kerndurchmesser nur eine GroBe von
etwa 210" cm und der Durchmesser des Elektrons eine Gréfle von
1-10-3 c¢cm. D. h. nur der kleinste Teil des Atoms ist mit Materie
erfiillt, der groBte Teil des Atomvolumens ist leer. In der Tabelle 46
sind die wichtigsten Daten iiber das Wasserstoffatom und seine Be-
standteile noch einmal zusammengestellt.

Tabelle 46.
Gewicht Durchmessef Ladung
Wasserstoffatom . . 1,66-10-2% g 1-10-% cm —
Wasserstoffkern . . 1,66 -10-%# g 2:-10-3¥¢cm | 41,59 - 10-19 Coulomb
Elektron . . . . . 8,98 -10-28 ¢ 1-10-¥¢e¢m | —1,59 - 10-1® Coulomb

Das Atom mit der Atomnummer 2, das Helium, hat ein etwa 4mal
so grofles Atomgewicht wie der Wasserstoff; ferner unterscheidet es
sich vom Wasserstoff dadurch, da3 zwei Elektronen um den Kern kreisen,
und daf demnach der Heliumkern zweifach positiv geladen ist. Mit
ansteigender Atomnummer nimmt also die Masse und die Ladung des
Kernes und die Zahl der Elektronen zu, und zwar gilt stets die folgende
GesetzmifBigkeit: Die Zahl der Elektronen ist gleich der Atomnummer.
So hat das Lithium mit der Atomnummer 3 eine Elektronenhiille, die
aus 3 Elektronen besteht, das Berylliumatom mit der Ordnungszahl 4
weist 4 Elektronen auf, das Bor 5 Elektronen, der Kohlenstoff 6 Elek-
tronen usw. Nun kreisen diese Elektronen nicht alle in demselben
Abstand um ihren Kern; vjelmehr existieren mehrere ,,Schalen®, die
einen verschiedenen Abstand vom Atomkern besitzen, und auf diesen
bewegen sich die Elektronen. Eine jede Schale vermag nur eine be-

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 12
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_stimmte Maximalzahl von Elektronen aufzunehmen. Man bezeichnet
die Schalen als K-, L-, M-, N-, O-, P- und Q-Schale, die K-Schale ist
dem Kern am néichsten und die ¢-Schale diejenige mit dem weitesten
Abstand vom Kern. Das Elektron des Wasserstoffatoms bewegt sich
auf der K-Schale, die beiden Elektronen des Heliums kreisen gleichfalls
auf der K-Schale. Mit 2 Elektronen ist die K-Schale gesjttigt; kommt
ein weiteres Elektron hinzu, wie das beim Lithium der Fall ist, so bewegt
sich dieses dritte Elektron auf der L-Schale. Die L-Schale hat eine
bedeutend gréfere Aufnahmefihigkeit fiir Elektronen als die K-Schale,
sie ist namlich erst gesattigt, wenn sie 8 Elektronen enthilt. Schreitet
man also in der ersten Periode des periodischen Systems vom Lithium
aus weiter fort, so wird ein Elektron nach dem anderen in die L-Schale
eingebaut, beim Kohlenstoff enthélt die L-Schale 4 Elektronen, beim
Fluor 7 und beim Edelgas Neon schliefilich 8 Elektronen (vgl. Abb. 65).
Das Neon ist also ein Atom, dessen K- und L-Schale mit Elektronen

©©C
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Abb. 65. Bau der Atome vom Wasserstoff bis zum Natrium.

gesittigt sind (2 4+ 8). Beim Ubergang vom Neon zum Natrium muB
das neu hinzukommende 11. Elektron in eine neue Schale, in die
M-Schale, eingebaut werden. In der zweiten Periode des periodischen
Systems wird nun beim Fortschreiten von links nach rechts sukzessiv
die M-Schale aufgefiillt. Beim FEdelgas Argon enthilt die M-Schale
wie die L-Schale 8 Elektronen. Das Kalium, das eine um 1 hohere
Atomnummer als das Argon hat, besitzt 19 Elektronen, von denen 2 auf
der K-Schale, 8 auf der L-Schale, weitere 8 auf der M-Schale und ein
einziges auf der N-Schale sich bewegen.

Das auf das Kalium folgende Element 20, das Calcium, enthilt
entsprechend 2 Elektronen auf der N-Schale. Auf das Calcium folgt
das Scandium (Sc), dieses Element besitzt nun aber nicht 3 Elektronen
auf der N-Schale, wie man erwarten sollte, sondern nur 2 Elektronen,
das neu hinzugekommene Elektron befindet sich auf der M-Schale,
die dempnach beim Argon mit 8 Elektronen noch nicht voll besetzt
war. Die auf das Scandium folgenden Elemente mit der Ordnungszahl 22
bis 30 fiillen nun erst die M-Schale, die insgesamt 18 Elektronen fassen
kann, ganz auf; jetzt erst, also vomn Element 31 ab, besetzen die jeweils
neu hinzukommenden Elektronen Plitze in der N-Schale. Beim Kryp-
ton (Ordnungszahl 36) enthilt die N-Schale 8 Elektronen, ist damit
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aber ebensowenig gesittigt wie die M Schale beim Argon. Obwohl die
N-Schale noch nicht voll besetzt ist, wird beim Rubidium (Atomnum-
mer 37) der Aufbau einer neuen Schale, der O-Schale, begonnen. Bei
den Elementen 39—48 wiederholt sich dann der gleiche Vorgang, wie
wir ihn bei den Elementen 21—30 geschildert haben: Die neu hinzu-
kommenden Elektronen gehen nicht in die duflerste Schale, die O-Schale,
sondern in die N-Schale. Mit dem Element 54, dem Edelgas Xenon,
schliet die 4. Periode, das Xenon enthilt in der M- und N-Schale je

Tabelle 47. Elektronenanordnunginden Elektronenhiillender Elemente.

ord- P Zahl der Elektronen in der
m;:ﬁ]s- Symbol | gz g Py b a 5 PN
Schale | Schale Schale Schale Schale Schale | Schale
1 H 1
2 He 2
3 Li 2 1
4 Be 2 2
5—9 2 |37 |
10 Ne 2 8 |
11 Na 2 |+ 8 1
12 Mg 2 8 2
13—17 2 8 3—17
18 Ar 2 8 8
19 K 2 8 8 1
20 Ca 2 8 | 8 2
21 Sc 2 8 8+1 2
22—30 2 8 |8+ (2+10) 2
31 Ga 2 8 18 3
32—35 2 8 18 47 &
36 Kr 2 8 18 8 '
37 Rb 2 8 18 8 1 :
38 St | 2 8 18 8 ; 2 |
39 Y 2 8 | 18 8+1 2 |
40—48 2 8 | 18 8 + (2—10) 2 \
49 In 2 8 18 18 3
50—53 2 8 18 18 4—7
54 Xe | 2 8 18 18 8
55 Cs 2 8 18 18 8 1
56 Ba 2 8 18 18 8 2
57 La 2 8 18 18 8-F 2
58 Ce 2 8 18 18+1 8+t z
59—171 2 8 18 184(2—14)| 8-t
72 Hi 2 8 18 | 32 812 g
73—80 2 8 18 32 8 -+ (3—10)
81 Tl 2 8 18 32 18 3
82—85 2 8 18 32 18 47
86 Em 2 8 18 | 32 18 8 |
| |
87 — 2 8 18 \ 32 18 8§ 1
88 Ra 2 8 | 18 | 32 18 8 2
89 Ac | 2 8 | 18 i 32 18 8411 2
90 Th 2 8 18 | 32 18 8+21 2
91 Pa 2 2 18 | 32 18 843 | 2
92 U 2 8 18 | 32 18 8+4: L
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18 und in der O-Schale 8 Elektrcnen. Das nichste Alkalimetall, das
Caesium (Cs), beginnt eine neue Schale, die P-Schale, es besitzt 1 Elek-
tron in ihr, das dann folgende Barium (Ordnungszahl 56) hat 2 Elek-
tronen in der P-Schale. Es schlieBt sich jetzt die Gruppe der seltenen
Erden mit den Atomnummern 57—71 an; fiir alle 15 Lanthaniden
ist die Elektronenanordnung in den beiden #uBersten Schalen die
gleiche, in der O-Schale (8 + 1) und der P-Schale (2), hingegen unter-
scheiden sie sich voneinander hinsichtlich der Zahl der Elektronen auf
der N-Schale; beim Fortschreiten vom Lanthan zum Cassiopejum
wird namlich die nicht vollstindig besetzte N-Schale auf ihre maxi.
male Elektronenzahl 32 gebracht. Die auf die Lanthaniden folgenden
9 Elemente (Ordnungszahl 72—8C) erhéhen sukzessiv die Elektronen-
zahl in der O-Schale bis auf 18. Erst vom Thallium (Tl) ab werden
die Elektronen in die P-Schale eingebaut. In der letzten, der 6. Periode,
liegen die Verhidltnisse qualitativ dhnlich wie in der 3., 4. und
- 5. Periode.

Beziiglich der Zahl der Elektronen, die die einzelnen Schalen maximal
aufnehmen koénnen, gilt die folgende GesetzméiBigkeit: Die maximale
Elektronenzahl der zten Schale betragt 2 - 22, wenn man die Schalen,
vom Kern aus beginnend, mit 1,2, ...z, ... durchnumeriert.

¢) Das Wesen der chemischen Bindung.

Valenzelektronen. Vergleichen wir jetzt einmal den Atomaufbau der
Alkalien miteinander. Beim Lithium ist die K-Schale gefiillt und die
L-Schale enthilt 1 Elektron, beim Natrium sind die K- und L-Schalen
gesittigt und die M-Schale enthilt 1 Elektron, beim Kalium befindet
sich in der N-Schale 1 Elektron. Entsprechend weisen das Rubi-
dium und Caesium jeweils 1 einzelnes Elektron in der O-Schale bzw.
P-Schale auf. D. h. alle Alkalien besitzen in der duBersten Schale,
die nicht voll besetzt ist, stets ein Elektron. Dieses eine Elektron be-
dingt das gleichartige chemische Verhalten der Alkalien. Elektronen
wie dieses eine bei den Alkalien, die sich in der jeweils d4uBersten Schale
bewegen, hezeichnet man als ,,AuBenelektronen‘“. Die AuBenelektronen
oder ,,Valenzelektronen‘ bestimmen weitgehend die chemischen Eigen-
schaften der Elemente, z. B. ihre Wertigkeit. Alle Atome zeigen nim-
lich die Neigung, in einen Zustand mit gesattigten Elektronenschalen
iiberzugehen, wie das bei den Edelgasen bereits der Fall ist. Bei den
Nichtedelgasen kann eine edelgasihnliche Konfiguration dadurch er-
reicht werden, daB die Atome ihre AuBenelektronen an andere Atome
abgeben oder aber von anderen so viel Elektronen aufnehmen, bis die
dullerste Schale voll besetzt ist. In beiden Fillen dndert sich die Ladung
des Atoms. Wenn ein Atom ein Elektron abgibt, so ist die positive
Ladung des Kerns um ein Elementarquantum groBer als die negative
der Elektronenhiille, folglich ist das Atom als Ganzes einfach positiv
geladen. Werden ein oder mehrere Elektronen von einem Atom auf-
genommen und damit die &uBerste Schale aufgefiillt, so iiberwiegt
dann die Ladung der Elektronenhiille iiber die des Kerns, das Atom
ist negativ geladen.
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Heteropolare Bindung und Ionengitter. Bei der Besprechung der
elektrolytischen Dissoziation haben wir bereits elektrisch geladene
Atome und Atomgruppen kennengelernt, die wir als Tonen bezeichnet
haben. Diese Ionen sind in der Tat dadurch entstanden, daB das zu-
gehoérige Atom entweder Elektronen abgegeben oder aufgenommen
hatte. Die gleichen elektrisch geladenen Atome, die in der wifBrigen

Losung als bestindige Einzelteilchen
existieren, liegen bereits im festen
Zustand, im Kristall, vor. Betrach-
ten wir als Beispiel die Verbin-
dung Natriumfluorid (NaF). In
wiallriger Losung ist das Natrium-
fluorid dissoziiert in einfach positiv
geladene Natriumionen und in ein-

fach negativ geladene Fluorionen,  Abb. 6s.

das Natriumatom hat also sein

Na.

Die Entstehung der Natrium-
und Fluorionen im Natriumfluorid.

AuBlenelektron an das Fluoratom abgegeben, das Natriumion hat da-
durch die gleiche Elektronenanordnung wie das vorhergehende Edelgas
Neon. Das Fluoratom, das 7 AuBenelektronen besitzt, ist durch die
Aufnahme des vom Natrium abgegebenen Elektrons in das Fluorion
umgewandelt, es enthélt in der duBersten Schale wie das benachbarte
Edelgas Neon 8 Elektronen. Verdampft man das Losungsmittel, so
hinterbleiben die Natriumfluoridkristalle, die aus Natriumionen und

Fluorionen aufgebaut sind. Die Gitter-
punkte des Natriumfluoridkristalls sind
abwechselnd von Natriumionen und
Fluorionen besetzt, wie es die Abb. 67
zeigt. Die schwarzen Punkte sollen
die Natriumionen, die nichtausgefiillten
Kreise die Fluorionen darstellen. Betrach-
tet man nur die schwarzen Punkte, so er-
kennt man, daf ihre Anordnung die eines
flichenzentrierten Wiirfelgitters ist. Die
gleiche Anordnung trifft fiir die Fluor-
ionen zu. Der Natriumfluoridkristall ist
also gewissermallen aus zwei ineinander

e

P+

Fe,

-

ad

Abb. 67. Aufbau des Natriumfluorid-

gitters.

geschobenen flichenzentrierten Wiirfelgittern entstanden. Die verschie-
dene Ladung der an benachbarten Gitterpunkten befindlichen Ionen
und die dadurch bedingte elektrostatische Anziehung bewirkt den

guten Zusammenhalt des Kristalls.

Kristallanordnungen wie die des Natriumfluorids, bei denen die
einzelnen Gitterpunkte von Ionen besetzt sind, bezeichnet man als
»,Jonengitter“, und die Art der Bindung im Natriumfluorid als ,,Ionen-
bindung*“ oder als ,,heteropolare Bindung®. Diese Art der chemischen
Bindung und des Kristallaufbaues ist typisch fiir die Elektrolyte, fiir

die Siuren, Basen und Salze.

An diesem einen Beispiel des Natriumfluorids erkennt man bereits,
welchen Einflul die Stellung eines Elements im periodischen System



182 Das periodische System. Der Atombau.

auf die Verbindungsbildung hat und wie er zu erklidren ist. Elemente,
die in der gleichen Gruppe stehen, haben eine ahnliche Elektronen-
anordnung, sie besitzen die gleiche Zahl von Auflenelektronen. Da
die Bindung dadurch zustande kommt, daB die duflerste Elektronen-
schale durch Abgabe simtlicher Aulenelektronen oder durch Aufnahme
fremder Elektronen in einen voll besetzten Zustand iibergefiihrt wird,

bilden Elemente mit gleicher Zahl von Auflen-

elektronen analoge Verbindungen.
Homoopelare Bindung und Molekiilgitter.

Die oben besprochene Ionenbindung oder hetero-

b - polare Bindung ist nun aber nicht die einzige
Art der Bindung der Atome in einem Molekiil.
Man findet sie nur bei den Elektrolyten; bei den
Nichtelektrolyten kommt die chemische Bindung

Abb. 8 Dic Bindung im  apders gustande. Betrachten wir als Beispiel fiir

diese zweite Art der chemischen Bindung das
Chlormolekiil (Cl,). Wie 1d8t es sich erkliren, daB sich zwei gleiche Chlor-
atome zu einem Cl,-Molekiil zusammenschlieBen? Auch hier ist das Be-
streben der Atome, eine edelgasihnliche Elektronenanordnung herzu-
stellen, fiir die Bindung maBgebend-und wirksam. Ein Chloratom besitzt
sieben AufBenelektronen. Die #duBerste Schale wiirde voll besetzt sein,
wenn acht Elektronen auf ihr kreisen. Die Sattigung der duflersten Schale
wird hier erreicht dadurch, daB von jedem der beiden Chloratome je

Chlormolekiil.

hJ

-

Abb. 69. Das Gitter des Jodkristalls.

ein Elektron beide Kerne umkreist.
Die im Chlormolekiil verbundenen
Chloratome haben also ein gemein-
sames Elektronenpaar, wie das in
der Abb. 68, in der nur die AuBlen-
elektronen eingezeichnet sind, an-
gedeutet ist. Diese Art der chemi-
schen Bindung nennt man ,,Atom-
bindung‘‘ oder ,,homoopolare Bin-
dung‘‘. Sie liegt in allen Molekiilen,
die aus gleichen Atomen aufgebaut
sind (Cl,, O,, N,, Br,, S5 usw.), wie

auch in den meisten Kohlenstoffverbindungen, also den Verbin-
dungen der organischen Chemie, vor.

Wir sahen, daB bei der heteropolaren Bindung der Ionenzustand
in Losung und im festen Zustand der gleiche ist, da im Kristall ein
Tonengitter vorliegt, ein Gitter, bei dem die einzelnen Gitterpunkte
abwechselnd von den Kationen und Anionen der heteropolaren Substanz
besetzt sind. Wie haben wir uns nun den Kristallaufbau bei homoo-
polaren Verbindungen vorzustellen? Bei diesem Typ von Verbindungen
befinden sich im festen Zustand die Schwerpunkte der betreffenden
Molekiile in den Gitterpunkten. Ein solches Gitter bezeichnet man als
Molekiilgitter. Als Beispiel fiir ein Molekiilgitter ist in der Abb. 69 das
Jodgitter abgebildet. Die Molekiile der homdopolaren Substanzen sind
im Kristall als Einzelindividuen zu erkennen, im Gegensatz zu den
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Tonengittern (vgl. Abb. 67), bei denen eine Zusammengehdorigkeit der
betreffenden Ionen zu einem Molekiil nicht festzustellen ist.

Im Tonengitter wird der Zusammenhalt der den Kristall aufbauenden
Bestandteile durch die entgegengesetzte elektrische Ladung und die
dadurch bedingte gegenseitige Anziehung hervorgerufen. Der Zusam-
menhalt ist demgemaB ein auBerordentlich fester, was sich auch in einem
im allgemeinen sehr hochliegenden Schmelzpunkt heteropolarer Ver-
bindungen zu erkennen gibt. Bei den Molekiilgittern fehlt der elektrische
Gegensatz zwischen den Gitterbestandteilen, es sind lediglich die
vAN DER WaaLsschen Anziehungskréifte wirksam. Infolgedessen ist der
Zusammenhalt der Molekiile eines Molekiilgitters im Kristall im Ver-
gleich zum Ionengitter wesentlich kleiner; die homgopolaren Stoffe
besitzen daher meist ziemlich tiefliegende Schmelzpunkte.

Metallische Bindung und Atomgitter. AuBler dem Ionengitter und
dem Molekiilgitter kennt man noch einen dritten Typ von Kristall-
gittern: das Atomgitter, das wir bereits bei der Besprechung der
Metalle behandelt haben. Die einzelnen Gitterpunkte sind von den
Metallatomen™ besetzt. Da die metallischen Stoffe durch ein grofBes
Leitvermogen fiir Elektrizitit ausgezeichnet sind, miissen im Metall
bewegliche Elektrizitatstrager vorhanden sein. Irgendeine Verdnderung
des Metalls infolge des Stromdurchgangs ist nicht zu beobachten, man
mulBl daher annehmen, da die Elektrizitatstrager die AuBenelek-
tronen der Metallatome sind, daB also die AufBlenelektronen im ge-
wissen Grade im ganzen Kristall des Metalls frei beweglich sind. Man
spricht deshalb auch von einem ,,Elektronengas‘‘, das bei den Me-
tallen im festen Zustand vorhanden sei.

d) Der Bau des Atomkerns.

Protonen und Neutronen. Zum SchluB dieses Abschnittes wollen
wir uns noch etwas ndher mit dem Atomkern befassen. Bisher wurde
nur gesagt, dal im Atomkern die Masse des Atoms konzentriert ist,
und daBl der Atomkern ebenso viele positive Ladungen trigt, wie die
Zahl der Elektronen in der Elektronenhiille betrigt. Mit Hilfe der
Erscheinung der Radioaktivitdt, d. h. des Zerfalls gewisser schwerer
Atome unter Aussendung von radioaktiver Strahlung (vgl. S. 276), ist
es gelungen, auch den Aufbau des Atomkerns aufzukliren. Samtliche
Atomkerne sind aus zwei verschiedenen Elementarteilchen, aus ,,Pro-
tonen‘‘ und ,,Neutronen‘‘, zusammengesetzt.

Das Proton ist identisch mit dem Wasserstoffkern, seine Masse ist
daher gleich dem Atomgewicht des Wasserstoffs, d. h. das absolute
Gewicht des Protons ist gleich 1,66 - 10-2* g und das relative Gewicht
gleich 1. Die positive Ladung des Protons betrigt ein elektrisches
Elementarquantum (+e = +1,59 - 10-1® Coulomb).

Im Gegensatz zum Proton ist das Neutron ein ungeladenes Teil-
chen. Die Masse des Neutrons stimmt mit der Masse des Protons
iiberein.

Da das Atom als Ganzes elektrisch neutral erscheint und die Neu-
tronen ungeladene Teilchen sind, muf3 die Zahl der Protonen im Kern
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gleich derjenigen der Elektronen in der Elektronenhiille sein, d.h.
es gilt:
Zahl der Protonen = Zahl der Elektronen = Ordnungszahl.

Wegen der im Vergleich zur Masse des Protons und des Neutrons
auBlerordentlich kleinen Masse des Elektrons ist das Gewicht des Atoms
fast genau gleich der Summe der Massen seiner Protonen und Neutronen;
folglich ergibt sich fiir die Berechnung der Zahl der Neutronen die
Gleichung:

Zahl der Neutronen = relatives Atomgewicht — Zahl der Protonen
= Atomgewicht — Atomnummer.

Betrachten wir den Aufbau des Atomkerns an einigen Beispielen!
Das Helium hat die Ordnungszahl 2, seine Elektronenhiille besteht aus
2 Elektronen, daher besitzt der Heliumkern 2 Protonen. Da das Atom-
gewicht des Heliums den Wert 4 hat, berechnet sich nach der zweiten
der obigen Gleichungen die Zahl der Neutronen zu 2. Das Lithium hat
die Atomnummer 3 und das Atomgewicht 7, folglich ist der Lithium-
kern aus 3 Protonen und 4 Neutronen zusammengesetzt. Der Kohlen-
stoff mit der Ordnungszahl 6 und dem Atomgewicht 12 hat also im Kern
6 Protonen und 6 Neutronen.

Die Erscheinung der Isotopie. Nachdem wir festgestellt haben,
daB alle Atomkerne aus Protonen und Neutronen, also aus Teilchen
der gleichen Masse (1) zusammengesetzt sind, sollte man erwarten,
daB die Atomgewichte aller Elemente Vielfache des Atomgewichts des
Wasserstoffs darstellen, d. h. dafl alle Atomgewichte nahezu ganze
Zahlen sind. Letzteres ist nun aber — wie ein Blick auf eine Atom-
gewichtstabelle lehrt — keineswegs der Fall, vielmehr treten zum
Teil recht erhebliche Abweichungen der Atomgewichte von ganzen
Zahlen auf. So hat z. B. das Chlor ein Atomgewicht von 35,46. Wie
ist eine derartig grofle Abweichung von der Ganzzahligkeit zu ver-
stehen? Die Erklirung brachten die Versuche AsToNs mit seinem
Massenspektrographen. Im Massenspektrographen bestimmt man
die GréBe e/m, d. h. das Verhiltnis von Ladung zu Masse elektrisch
geladener Teilchen, durch Einwirkung eines elektrischen und magne-
tischen Feldes auf die betreffenden Teilchen. Aus den Versuchen
AsTONs ergab sich, daBl die meisten chemischen Elemente keine einheit-
lichen Substanzen, sondern ein Gemisch von Atomen verschiedener
Masse darstellen. So ist das Chlor ein Gemisch von Atomen der Masse 35
und solchen der Masse 37, wobei auf etwa drei der leichteren Atome
ein schweres Atom kommt. Diese beiden Atomarten des Chlors sind
nur durch ihre Masse unterschieden, chemisch verhalten sie sich. véllig
gleich, da sie die gleiche Elektronenzahl besitzen. Jede der beiden
Atomarten des Chlors hat in der Elektronenhiille 17 Elektronen,
darunter 7 Valenzelektronen, und im Kern 17 Protonen. Die Atome
der Masse 35 haben 18 Neutronen im Kern, die schwereren da-
gegen 20 Neutronen. Man bezeichnet die verschiedenen Atomarten
ein und desselben Elementes, die sich voneinander lediglich durch
ihre Masse unterscheiden, als Isotope. Die meisten chemischen Ele-
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mente sind also Isotopengemische. Bemerkenswert ist, daB man
stets das gleiche Mischungsverhiltnis der Isotopen im Isotopengemisch
anfindet.

Auch der gewshnliche Wasserstoff ist ein Gemisch von zwei Isotopen,
von leichtem Wasserstoff der Masse 1 und schwerem Wasserstoff der
Masse 2; letztere Atomart ist aber nur in sehr geringer Menge im ge-
wohnlichen Wasserstoff vorhanden. Dem schweren Wasserstoff hat
man einen besonderen Namen gegeben: ,,Deuterium‘ (D). Wihrend
der Kern des leichten Wasserstoffs nur aus einem Proton besteht,
ist der Kern des schweren Wasserstoffs aus einem Proton und einem
Neutron zusammengesetzt. Der Sauerstoff ist ein Gemisch von drei
Isotopen, eines Isotops der Masse 16, eines der Masse 17 und eines
der Masse 18. Die Tabelle 48 gibt einen Uberblick iiber die bei den
einzelnen Elementen existierenden Isotopen und ihre prozentuale
Haufigkeit im Isotopengemisch.

Tabelle 48.

o - - . inzelnen
Zetohen. | nummer Massenzahlen Dot topen im Tsotopengemisch
H (D) 1 1; 2 99,98; 0,02

He 2 4 100

Li 3 6; 7 7,9; 92,1

Be 4 -9 100

B 5 10; 11 20; 80

C 6 12; 13 99,3; 0,7

N 7 14; 15 99,62; 0,38

0 8 16; 17; 18 99,76; 0,04; 0,20

F 9 19 100

Ne 10 20; 21; 22 90,00; 0,27; 9,73

Na 11 23 100

Mg 12 24; 25; 26 77,4; 11,5; 11,1

Al 13 27 100

Si 14 28; 29; 30 89,6; 6,2; 4,2

P 15 31 100

S 16 32; 33; 34 96; 1; 3

Cl 17 35; 37 76; 24

Ar 18 36; 38; 40 0,31; 0,06; 99,63

K 19 39; 40; 41 93,4; 0,01; 6,6

Ca 20 40; 42; 43; 44 96,76; 0,77; 0,17; 2,30

Sc- 21 45 100

Ti 22 46; 47; 48; 49; 50 8,5; 7,8; 71,3; 5,5; 6,9

v 23 51 100 :

Cr 24 50; 52; 53; 54 49; 81,6; 10,4; 3,1

Mn 25 55 100

Fe 26 54; 56; 57; 58 6,5; 90,2; 2,8; 0,5

Co 27 57; 59 0,2; 99,8

Ni 28 58; 60; 61; 62; 64 66.4; 26,7; 1,6; 3,7; 1,6

Cu 29 63; 65 68; 32

Zn 30 64; 66; 67; 68; 70 50,4; 27,2; 4,2; 17,8; 0,4

Ga 31 69; 71 61,2; 38,8

Ge 32 70; 72; 73; 74; 76 21,2; 27,3; 7,9; 37,1; 6,5

As 33 75 100

Se 34 74; 76; 77; 78; 80; 82 0,9; 9,5; 8,3; 24,0; 48,0; 9,3

Br 35 79; 81 50,6; 49,4

Kr 36 78; 80; 82; 83; 84; 86 0,4; 2,5; 11,8; 11,8; 56,8; 16,7
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Tabelle 48 (Fortsetzung).
e s IR — P, Yorkemuen G e

Rb 37 85; 87 72,8; 27,2

Sr 38 84; 86; 87; 88 0,5; 9,6; 7,5; 82,4

Y 39 89 100

Zr 40 90; 91; 92; 94; 96 48; 11,5; 22; 17; 1,5

Nb 4] 93 100

Mo | 42 | 92; o4; 95; 14,2; 10,0; 15,5;
96; 97; 98;. 100 17,8; 9,6; 23,0; 9,8

Ru 44 96; 99; 100; 101; 102; 104 5; 12; 14; 22; 30; 17

Rh 45 101; 103 0,15 99,9 ’

Pd 46 102; 104; 105; 106; 108; 110| 0,8; 9,3; 22,6; 27,2; 26,8; 13,5

Ag 47 107; 109 52,5; 47,5

Cd 48 106; 108; 110; 111; 112; 1,5; 1,0; 15,6; 15,2; 22,0;
113; 114; 116 14,7; 24,0; 6,0

In 49 113; 115 4,5; 95,5-

Sn 50 112; 114; 115; 116; 117; 1,1; 0,8; 0,4; 15,5; 9,1;
118; 119; 120; 122; 124 22,5; 9,8; 28,5; 5,5; 6,8

Sb 51 121; 123 56; 44

Te 52 120; 122; 123; 124; 125; w; 2,9; 1,6; 4,5; 6,0;
126; 128; 130 19,0; 32,8; 33,1

I 53 127 100

Xe 54 124; 126; 128; 129; 130; 0,1; 0,1; 2,3; 27,1; 4,2;
131; 132; 134; 136 20,7; 26,5; 10,3; 8,8

Cs 55 133 100

Ba 56 130; 132; 134; 135; 136; 0,2; 0,02; 1,7; 5,7; 8,5;
137; 138 10,8; 73,1

La 57 139 100

Ce 58 136; 138; 140; 142 w; w; 89; 11

Pr 59 141 100

Nd 60 142; 143; 144; 145; 146; 36; 11; 30; 5; 18;
148; 150 w; W

Sm 62 144; 147; 148; 149; 150; 3; 17; 14; 15; 5;
152; 154 26; 20

Eu 63 151; 153 50,6; 49,4

Gd 64 155; 156; 157; 158; 160 21; 23; 17; 23; 16

Tb 65 159 - 100

Dy 66 161; 162; 163; 164 22; 25; 25; 28

Ho 67 163 100

Er 68 166; 167; 168; 170 36; 24; 30; 10

Tm 69 169 100

Yb 70 171; 172; 173; 174; 176 9; 24; 17; 38; 12

Cp 71 175; 177 100

Hf 72 176; 177; 178; 179; 180 5; 19; 28; 18; 30

Ta 73 181° 100

W 74 182; 183; 184; 186 22,6; 17,3; 30,2; 29,9

Re | 75 | 185; 187 38.2; 61,8

Os 76 186;187;188;189;190;192| 1,0; 0,6; 13,4; 17,4; 25,1; 42,5

Ir 77 191; 193 38,5; 61,5

Pt 78 192; 194; 195; 196; 198 0,8; 30,2; 35,3; 26,6; 7,2

Au 79 197 100

Hg 80 196; 198; 199; 200; 0,1; 9,9; 16,5; 23,8;
201; 202; 203; 204 13,7; 29,3; 0,006; 6,9

Tl 81 203; 205 29,4, 70,6

Pb 82 204; 206; 207; 208 1,5; 28,3; 20,1; 50,1

Bi 83 209 100

Th 90 232 (100)

U 92 235; 238 <1l; >99
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Die Erscheinung der Isotopie 148t uns auch die anfangs dieses Kapitels
geschilderten Elementumstellungen im periodischen System verstehen.
Fir diese Elementumstellungen war typisch, dafl das Element mit
der hoheren Ordnungszahl ein kleineres Atomgewicht hatte als das
mit der niedrigeren Ordnungszahl. Einer der drei Fille war die Argon-
Kalium-Umstellung. Das Argon (Ordnungszahl 18) hat ein Atomgewicht
von 39,94, das Kalium (Atomnummer 19) ein Atomgewicht von 39,1.
Beide Elemente sind Isotopengemische, beim Argon iiberwiegt im Ge-
misch das schwerste Isotope der Masse 40, beim Kalium dagegen das
leichteste Isotope der Masse 39.

Bei einigen wenigen Elementen ist nicht nur der Nachweis der ver-
schiedenen Isotopen, sondern auch ihre Trennung voneinander gelungen.
Auf chemischem Wege ist die Trennung der Isotopen eines Gemisches
natiirlich nicht mdglich, da sie sich chemisch véllig gleich verhalten.
Indessen gibt es physikalische Methoden, um die Isotopen eines Elemen-
tes zu trennen; diese Methoden beruhen auf Eigenschaften, die mit der
Masse im Zusammenhang stehen, eine solche ist die Diffusion. Die
Diffusionsgeschwindigkeit eines Stoffes ist um so kleiner, je schwerer
er ist. LaBt man also z. B. Wasserstoff durch die Poren eines Ton-
zylinders diffundieren, so wird die leichte Atomart schneller ausstrémen
und der schwere Wasserstoff wird im Innern etwas angereichert. Durch
mehrfache Wiederholung dieses Prozesses gelingt beim Wasserstoff eine
vollstdndige Trennung. Man sieht leicht ein, daB die Trennung eines
Isotopengemisches um so leichter zu erzielen ist, je gréBer der relative
Massenunterschied ist. Besonders giinstig liegen also hier die Ver-
héiltnisse beim Wasserstoff, bei dem der Unterschied der Isotopen-
massen 100% betrigt.

11. Die Stickstoffgruppe.

Zur ,,Stickstoffgruppe* fait man folgende Elemente der 5. Gruppe
des periodischen Systems zusammen: Stickstoff (N), Phosphor (P),
Arsen (As), Antimon (Sb) und Wismut (Bl) Auf Grund ihrer Stellung
im periodischen System konnen bereits einige allgemeinere Aussagen
iber diese Gruppen von Elementen gemacht werden. Da sie alle
fiinf AuBlenelektronen besitzen, sind sie maximal fiinfwertig ; sie betitigen
diese maximale Wertigkeit gegen Sauerstoff und Halogene, z. B. im
Phosphorpentoxyd (P,0;) oder Phosphorpentachlorid (PCL). In ihren
Wasserstoffverbindungen sind sie dreiwertig, z. B. beim Ammoniak
(NH,) oder Arsenwasserstoff (AsH,) usw.

Bei der Besprechung der Chalkogene wurde darauf h1ngew1esen,
daB innerhalb dieser Gruppe der metallische Charakter der Elemente
mit steigendem Atomgewicht zunimmt, dafl die beiden leichtesten
Elemente, der Sauerstoff und Schwefel, als typische Nichtmetalle zu
bezeichnen sind, wihrend das Selen in einer metallischen und einer
nichtmetallischen Modifikation vorkommt und das Tellur den Metallen |
noch nihersteht als das Selen. Einen solchen Ubergang vom Nicht-
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metall- zum Metallcharakter findet man auch bei den Elementen der
Stickstoffgruppe; nur ist in dieser Gruppe der metallische Charakter
allgemein stérker ausgepragt als bei den Chalkogenen. Das leichteste
Element der 5. Gruppe, der Stickstoff, ist zu den Nichtmetallen zu
rechnen, die beiden folgenden, Phosphor und Arsen, zeigen neben
metalloiden Eigenschaften auch noch einige fiir Metalle typische Eigen-
schaften, und die letzten beiden Elemente der Gruppe, das Antimon
und Wismut, gehéren zu den Metallen.

a) Der Stickstoff.

Der elementare Stickstoff und seine Eigenschaften sind bereits auf
S. 42 besprochen, es ist nur notwendig, einiges iiber sein chemisches
Verhalten nachzutragen. Elementarer, gasformiger Stickstoff ist, wie
wir frither sahen, sehr reaktionstrige. Bei gewohnlicher Temperatur
vereinigt er sich mit kaum einem Element zu einer Verbindung. Der
Grund fiir die Reaktionstrigheit des Stickstoffs ist in der Tatsache zu
suchen, daBB die Gasmolekiile kein atomarer Stickstoff sind, sondern
aus 2 Atomen bestehen, die eine aulerordentliche feste und bestindige
Verbindung bilden. Um den molekularen Stickstoff in atomaren iiber-
zufithren, bedarf es der Zufuhr grofler Energiemengen in Form von
Wirme oder Elektrizitdt. Der atomare Stickstoff ist dann sehr reaktions-
fihig. Bei hoherer Temperatur verbindet sich der Stickstoff mit den
meisten Elementen; die dabei entstehenden Verbindungen nennt man
,.Nitride“. Einen Uberblick iiber die Nitride der verschiedenen Elemente
gibt die Tabelle 49; in ihr sind die Stickstoffverbindungen entsprechend
der Stellung der Elemente im periodischen System angeordnet, wobei
unter a) die Elemente der Hauptgruppen und unter b) die der Neben-
gruppen zusammengestellt sind. Ihren physikalischen Eigenschaften
und chemischem Verhalten nach lassen sich die Nitride in vier grofle
Gruppen einteilen, wie das in der Tabelle durch die starken Trennungs-
linien angedeutet ist. Die Nitride der 1., 2., 3. Haupt- und Nebengruppen
(mit Ausnahme des Bornitrids) sind ,,salzartige Nitride*; sie sind
Derivate des Ammoniaks, wie auch ihre Formeln erkennen lassen.
Durch Wasser werden die meisten von ihnen unter Ammoniakentwick-
lung hydrolytisch gespalten.

Diejenigen Nitride, welche in der rechten oberen Hilfte des peri-
odischen Systems stehen, kann man als ,fliichtige Nitride* zusam-
menfassen. Bei dieser Gruppe handelt es sich um Stoffe, die bei
Zimmertemperatur im gasférmigen oder fliissigen Aggregatzustand
vorliegen, oder um solche, die zwar fest, aber unbestindig und ex-
plosiv sind.

Die Nitride des Aluminiums, Siliciums und Phosphors sind feste,
besténdige, auBerordentlich schwer fliichtige Substanzen, die man wegen
dieser Eigenschaften als ,,diamantartige Nitride‘* bezeichnet.

Die letzte Gruppe bilden schlieilich die Nitride der Metalle der 4. bis
8. Nebengruppen; es sind meist hochschmelzende Verbindungen mit
metallischen Eigenschaften (Verhalten gegen Licht und Elektrizitit).
Sie werden daher ,,metallische Nitride** genannt.



Die Wasserstoffverbindungen des Stickstoffs. 189

Tabelle 49. Stickstoffverbindungen der Elemente.

Salzartige Nitride Diament- Fliichtige Metalloidnitride
I 1 I w | v | vt | vm | vin
a) Li;N Be,N, | BN |(CN), | — | ON, | FN | —
Na,N | MgN, | AIN |Si,N, | PN, | s,N, | CL,N —
K,N CapNy | — [GeNy | AsN | SeN, | — [ —
Rb,N, | SrN, — [Sn,N, | SHN | Te,N, [J N | —
Cs,N, | Ba;N, — | Pb,N, | BiN — — —
Salzartige Nitride Metallische Nitride
b) Cu,N | ZngNy | SN | TN | VN | GiN | MoN | Fe,N, CorN,
Ag,N Cd,N, — | ZeN NbN | MoN — —
— Hg,N, | LaN | HIN | TaN | W,N; | — —
- — — N, | — [ UN | — —

a): Hauptgruppen; b): Nebengruppen.

b) Die Wasserstoffverbindungen des Stickstoffs.
«) Das Ammoniak.

Darstellung. Einige Nitride zersetzen sich — wie bereits erwahnt —
unter der Einwirkung von Wasser, wobei das entsprechende Metall-
hydroxyd gebildet wird und ein stechend riechendes Gas, das Ammoniak
(NHj;), entweicht:

Mg,N, + 6 H,O = 3 Mg(OH), + 2 NH,.
Gasformiges Ammoniak bildet sich ferner beim Behandeln der Ver-
wesungsprodukte tierischer und pflanzlicher Stoffe mit starken Basen.
Versetzt man z. B. Harnstoff, CO(NH,),, mit Natronlauge und erwarmt
die Losung ein wenig, so tritt ein intensiver Geruch nach Ammoniak auf:

CO(NH,), + 2 NaOH = Na,CO, + 2 NH,.

Ammoniakgas entsteht auch, wenn man alkalische Nitratlgsungen
mit Metallpulvern, wie Zink und Eisen, erhitzt. Das Metall reagiert
zundchst mit der Lauge unter Entwicklung von Wasserstoff; dieser
Wasserstoff in statu nascendi ist in der Lage, die Nitrate, also Sauer-
stoffverbindungen des Stickstoffs, bis zum Ammoniak zu reduzieren:

NaNO, + 4 Zn + 7 NaOH = 4 Na,ZnO, + 2 H,0 + NH;,.

 Die bisher besprochenen Methoden kommen fiir die Ammoniak-

darstellung im groBen nicht in Frage. Die groBtechnische Gewinnung
des Ammoniaks, das man in riesigen Mengen zur Herstellung von
Diingemittel und Sprengstoffen benotigt, erfolgt nach folgenden drei
Verfahren:

1. durch trockene Destillation der Steinkohle,

2. durch Synthese aus den Elementen,

3. nach dem Frank-Caro-Verfahren.

Bei der trockenen Destillation von Steinkohlen, wie sie in Gas-
anstalten und Kokereien durchgefiihrt wird, wird der teilweise noch
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organisch gebundene Stickstoff der Kohlen zu einem gewissen Prozent-
satz in Ammoniak iibergefithrt. Das Ammoniak befindet sich also
im Leuchtgas und wird beim Reinigen des Leuchtgases durch Waschen
mit Wasser aus dem Gasgemisch herausgelost. Das so als Nebenprodukt
bei der Leuchtgasdarstellung abfallende Ammoniakwasser wird im all-
gemeinen durch Behandeln mit Schwefelsidure in Ammoniumsulfat iiber-

gefiihrt: 2 NH, + H,S0, = (NH,),S0,.

Die Synthese des Ammoniaks aus den Elementen, also aus
Wasserstoff und Stickstoff, verliuft nach der folgenden Gleichung:

N, + 3 H, = 2 NH, + 22 keal.

Aus der positiven Wirmeténung dieser Reaktion folgt, daB das Am-
moniak eine exotherme Verbindung ist, und daBl das Ammoniak daher
» bei hoheren Temperaturen in seine Elemente

[ zerfallen muB. Das zeigt auch die Abb. 70, in
der der Prozentgehalt an NH,, welcher bei At-
15k mosphirendruck mit der Stickstoff-Wasserstoff-
Mischung im Gleichgewicht steht, in Abhingig-
keit von der Temperatur graphisch dargestellt ist.
0y Da das Ammoniakgleichgewicht bei niedrigen
Temperaturen auf der Seite des Ammoniaks liegt,
miiBte die Synthese bei tiefen Tempe-

Vol.-% NHy im Gleichgewich?

’ raturen erfolgen. Dem steht indessen
die Reaktionstragheit im Wege: Das

0 750 0 T Gleichgewicht stellt sich bei Zim-
" Temperatur °c  mertemperatur iiberhaupt nicht ein.

Abb. 70. Das Gleichgewicht: Nun ist aber das Ammoniakgleich-

N, + 3 H, = 2 NH, bei Atmosphirendruck  gewicht noch von einer zweiten GréBe
in Abhingigkeit von der Temperatur. gbhangig:dem Druck. Aus 1 Volumen
Stickstoff und 3 Volumina Wasserstoff entstehen 2 Volumina Am-
moniak, d. h. aus 4 Raumteilen Gasgemisch entstehen 2 Raumteile
der Verbindung; demgemiB muB eine Erhohung des Druckes in dem
Sinn wirken, daBl das Gleichgewicht nach der Seite des Ammoniaks
verschoben wird. Das ist in der Tat der Fall, wie Abb. 60 (S. 154)
erkennen 1aBt: mit wachsendem Druck steigt die Ausbeute an NH; an.

Die Lage des Ammoniakgleichgewichtes ist sehr genau erforscht
worden; die Ergebnisse dieser Untersuchungen sind in der Tabelle 50
kurz zusammengestellt.

Tabelle 50. Volumprozente NH;, die im Gleichgewicht mit N,-H,-
Mischung stehen, bei:

°C 1 at 30 at 100 at 200 at | 1000 at
200 | 15,3 67,6 80,6 85,8 98,3
300 2,18 31,8 52,1 62,8 92,5
400 044 | 107 25.1 36,3 79,9
500 0,13 3,6 10,4 17,6 57,5
600 0,05 1,4 4,47 8,25 31,4
700 0,022 | 0,66 2,14 4,11 12,9
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Es ergibt sioh also als Bedingung fiir die Ammoniaksynthese, daf
man bei moglichst hohem Druck und mdéglichst niedriger Temperatur
arbeitet. Bei der deutschen synthetischen Ammoniakgewinnung, dem
Verfahren von HaBER-BoscH, arbeitet man mit einem Druck von 200at
und bei einer Temperatur von 400° C, bei Bedingungen also, die eine
Ammoniakausbeute von 36% liefern. Eine weitere Steigerung des
Druckes etwa auf 1000 at wiirde zwar die Ausbeute auf 80% erhdhen,
ist aber im GroBbetrieb nicht durchfithrbar oder zumindest mit sehr
groBen Schwierigkeiten verbunden. Zur Erhéhung der Reaktions-
geschwindigkeit benutzt man einen Katalysator, eine eisenhaltige
Kontaktmasse.

Die Ausgangsstoffe fiir das Haber-Bosch-Verfahren, den reinen
Wasserstoff und den reinen Stickstoff, gewinnt man aus der Luft
bzw. dem Wassergas. Bereits friiher ist besprochen, da beim Uber-
leiten von Luft iiber gliihende Kohlen ein Gasgemisch aus Stickstoff
und Kohlendioxyd entsteht:

4N, + 0, + C = 4N, + CO,
und daB man beim Uberleiten von Wasserdampf iiber glithende Kohlen
Wassergas erhilt, ein Gasgemisch aus Wasserstoff, Kohlenoxyd und
Kohlendioxyd: 3H,0 4+ 2C = CO + CO, + 3 H,.

Die Abb. 71 gibt einen Uberblick iiber die zur Ammoniaksynthese not-
wendigen Apparaturen. Man erkennt die Luft-Stickstoff- und Wasser-

Abb. 71. Ammoniaksynthese nach HABER-BOSCH.

gaserzeuger. Das Mischgas leitet man bei 500° iiber einen Eisenoxyd-
katalysator unter gleichzeitiger Zufuhr von Wasserdampf, dadurch wird
das Kohlenoxyd zum' gréBten Teil in Kohlendioxyd tbergefiihrt:

CO + H,0 - H, + CO0,.
Dieser Vorgang spielt sich in dem Wasserstoffkontaktofen ab. Das

Gasgemisch, das jetzt aus Wasserstoff, Stickstoff, Kohlendioxyd und
geringen Spuren von Kohlenoxyd besteht, wird auf 25 at komprimiert.



192 Die Stickstoffgruppe.

Bei diesem Druck wird das Kohlendioxyd quantitativ mit Wasser
herausgewaschen. Jetzt wird der Druck auf 200 at erhéht und die
letzten - Reste von Kohlenoxyd durch Absorption mittelst einer
Kuprosalzlosung! entfernt. Damit ist die Vorbehandlung der Aus-
gangsgase beendet und es schliet sich nun der eigentliche Vorgang
der Ammoniaksynthese an: Das Stickstoff-Wasserstoff - Gasgemisch
wird in den Ammoniakkontaktofen, ein dickwandiges Stahlrohr, in
dem sich der eisenhaltige Katalysator befindet, eingeleitet. Das hier
entstehende Ammoniak braucht nun lediglich gekiihlt zu werden
und verlit entweder als gasformiges oder als fliissiges Produkt die
Kiihler. '

Das dritte der genannten grotechnischen Verfahren zur Darstellung
von Ammoniak, das Verfahren von FRaNk-Caro, geht vom Calcium-
carbid aus. Erhitzt man ein Gemisch aus Kalk (CaO) und Kohle auf
Temperaturen von etwa 2000°C, so bildet sich das Caleciumcarbid:

Ca0 4 3C — CaC, 4 CO.

Dieses Calciumcarbid (CaC,) nimmt bei 1000° Stickstoff aus der Luft
auf, wobei es in Calciumcyanamid (CaN,C) iibergeht:

CaC, 4 N, — CaNCN + C.

Das Calciumcyanamid kénnen wir als einen Abkdmmling des Ammoniaks
(H,NH) auffassen, in dem 1 Wasserstoffatom durch den ,,Cyan‘-Rest
(CN) und die beiden anderen H-Atome durch das zweiwertige Calcium
ersetzt sind: Ca — N — CN.

Das Calciumcyanamid reagiert daher mit Wasser unter Bildung von
Ammoniak und Calciumcarbonat:

CaN,C + 3 H,0 —» CaCO, + 2 NH,.

Es ist also auf dem Umweg iiber das Calciumcyanamid gelungen, den
Luftstickstoff in Ammoniak iiberzufithren. Das Calciumcyanamid oder
der ,,Kalkstickstoff*“, wie die Verbindung CaN,C auch genannt wird,
kann direkt als Diingemittel verwandt werden, da die Hydrolyse des
Kalkstickstoffs sich auch langsam im Boden abspielt.

Das Verfahren von Frank-Caro ist dlter als die Synthese aus den
Elementen, hat aber in demselben MaBe, wie das Haber-Bosch-Verfahren
sich entwickelt hat, etwas an Bedeutung verloren. Heute wird in
Deutschland die Hauptmenge an Ammoniak nach dem Haber-Bosch-
Verfahren gewonnen. Die Entwicklung der deutschen Stickstoffproduk-
tion im Laufe der letzten 30 Jahre erkennt man an Hand der Tabelle 51,
in der die produzierten Mengen fiir die drei Verfahren gesondert auf-
gefiihrt sind. Zum Vergleich ist die Ausfuhr von Salpeter aus Chile
gleichfalls in die Tabelle aufgenommen.

1 Dabei bildet sich die komplexe Verbindung CuCl:CO. Durch einfaches Er-
hitzen 148t sich das Kohlenoxyd aus dieser Anlagerungsverbindung wieder aus-
treiben und die ,,Kupferlauge® regenerieren.
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Tabelle 51. Die Produktion an gebundenem Stickstoff in Deutschland
und die Ausfuhr von Salpeter aus Chile (in 1000 t N).

1913 |1920/21|1022/23] 1927 | 1929 l 1931 E1933/34‘1935/36 1936/37

Haper-Boscw .| 1,5 140 | 260 | 530 | 602 | 410 | — | — | —
Kokereien und i

Gasanstalt . .| 110 70 75 92 ! 111 69 — — —
Kalkstickstoff .| 5 | 50 | 35 | 8 | 95| 37 | 85 | 128 | 136
DeutscheGesamt-

erzeugung . . | 116,5| 260 | 370 | 710 | 808 | 516 | 452 | 588 | 631
Ausfuhr von Sal- i i

peter aus Chile | 445 182 | 379 ’ — 464 | 170 84 | 192 | 206

Physikalische Eigenschaften.

Molgewicht . . . . . . NH, = 17,031
Dichte . . . . . . .. d = 0,59

’ (Luft = 1)
Schmelzpunkt . . . . . —177,7° C
Siedepunkt . . . . . . —334° C
Kritische Temperatur. . +130°C-
Kritischer Druck . . . 115 at

Ammoniak ist ein farbloses, stehend riechendes Gas, das bedeutend
leichter ist als Luft. Es ist durch eine sehr starke Loslichkeit in Wasser
ausgezeichnet, so 16st z. B. 1 ccm Wasser bei 16° C 764 cem gasformiges
Ammoniak. Beim Erhitzen ammoniakhaltigen Wassers 1Bt sich das
Ammoniak wieder vollstindig austreiben.

In gewisser Weise ist Ammoniak ein wasserdhnlicher Stoff, so be-
sitzt z. B. fliissiges Ammoniak wie das Wasser ein ausgeprigtes Losungs-
vermdgen fiir zahlreiche anorganische und organische Substanzen. Eine
Reihe der Losungen im fliissigen Ammoniak zeigen ein gutes Leitver-
mogen fiir den elektrischen Strom, wihrend reines fliissiges Ammoniak
wie das reine Wasser ein schlechter Leiter fiir Elektrizitit ist. Man kann
daraus folgern, daf diese Stoffe im fliissigen Ammoniak elektrolytisch
dissoziiert sind. Das Verhalten des fliissigen Ammoniaks als Losungs-
mittel wird in einem spiteren besonderen Kapitel ausfiihrlich be-
handelt (vgl. Kap. 25).

Wie aus wilrigen Losungen viele Salze in Form von Hydraten
auskristallisieren, d. h. an ihr Molekiil Kristallwasser anlagern, so kennt
man auch zahlreiche Ammoniakate, Stoffe also, die an Stelle des Kristall-
wassers Ammoniak im Kristallverband enthalten.

Diese Analogien zwischen dem Wasser und dem Ammoniak lassen
sich auf Grund des sehr &hnlichen  Aufbaues des H,O- und des
NH;-Molekiils erkliren. Stellt man einmal die beiden Konstitutions-
formeln einander gegeniiber:

H H
H>0 o N—H),

so erkennt man, dafl lediglich der Sauerstoff durch die Gruppe (N—H)
ersetzt ist. Diese ,,Imino-Gruppe enthilt sechs AuBenelektronen wie

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 13
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der Sauerstoff und ist daher in ihrem chemischen und physikalischen
Verhalten dem Sauerstoff dhnlich.

Chemisches Verhalten. Die wiBrige Losung von Ammoniak hat
den Charakter einer schwachen Lauge: sie enthilt Hydroxylionen. Die
alkalische Reaktion wifrigen Ammoniaks kann man nur erkliren
dadurch, da man annimmt, daBl beim Lésevorgang das Ammoniak
mit dem Wasser reagiert:

NH, + H,0 = NH,0H-

und daB die so entstandene Verbindung NH,OH, das Ammonium-
hydroxyd, zum Teil in Hydroxylionen und NH,*-Ionen dissoziiert ist:

NH,0H = NH,+ + OH-.

Die Atomgruppierung (NH,) nennt man die Ammoniumgruppe und
das NH,*-Ion das Ammoniumion. DaBl beim Lésen von Ammoniak
in Wasser das NH,-Molekiil in der Tat ein Wasserstoffatom aus dem
Wassermolekiil herausnimmt und’ damit einen festen Komplex, das
Ammonium, bildet, erkennt man daran, daB bei der Neutralisation
von Ammoniak mit einer beliebigen Sdure die Ammoniumgruppe stets
erhalten bleibt und in den dabei entstehenden Salzen vorhanden ist.
Neutralisiert man Ammoniumhydroxyd z. B. mit Salzsdure und dampft
das Losungsmittel Wasser ab, so hinterbleibt ein weiles Salz von der
Formel NH,C], das Ammoniumchlorid oder der Salmiak. Weitere der-
artige Ammoniumverbindungen sind das Ammoniumsulfat (NH,),SO,,
das Ammoniumnitrat (NH,)NO,;, das Ammoniumcarbonat (NH,),CO;,
das Ammoniumsulfid (NH,),S u. a. m. Vergleicht man diese Formeln
mit denen entsprechender Alkalisalze, so stellt man fest, dal der Am-
moniumkomplex ein Alkalimetall ersetzt. Und zwar sind die Ammonium-
verbindungen den Kaliumverbindungen am ahnlichsten, z. B. hinsicht-
lich ihrer Loéslichkeitsverhaltnisse. Die Ammoniumsalze entstehen nicht
nur in walBriger Lésung durch Neutralisation von Ammoniumhydroxyd
mit einer Séure, sondern zum Teil auch durch Reaktion von gasférmigem
Ammoniak mit gasférmigen Sduren, z. B. mit Chlorwasserstoffgas:

NH,; + HCl - NH,CI.

Bei dieser Reaktion entsteht ein weiler Nebel von Ammoniumchlorid,
der sich allerdings nicht lange hilt, sondern infolge der GréBe der
Einzelteilchen schnell zu Boden sinkt.

Die Ammoniumsalze sind Salze der schwachen Base Ammonium-
hydroxyd; daher verdringen starke Basen das Ammonium aus seinen
Salzen und setzen Ammoniak in Freiheit:

NH,Cl + NaOH'= NaCl + H,0 + NH,.

Aus dem gleichen Grunde unterliegen die Salze des Ammoniaks in
wilriger Losung der Hydrolyse, d. h. ihre wiafrigen Losungen reagieren
schwach sauer.

Wiahrend die Salze der Alkalimetalle im allgemeinen einen recht
hohen Schmelz- und Siedepunkt besitzen, sind die Ammoniumsalze
durch relativ tiefliegende Siedepunkte und eine grofie Fliichtigkeit aus-
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gezeichnet. Bei hoheren Temperaturen beobachtet man eine thermische
Dissoziation der Ammoniumverbindungen. Erhitzt man z. B. Am-
moniumchlorid, so zersetzt es sich in Ammoniak und Chlorwasserstoff
nach der Gleichung:

NH,C! + @ — NH, + HCI.

Da Ammoniak bedeutend leichter als Chlorwasserstoff ist, diffundiert
es schneller als HCI; daher befindet sich iiber dem erhitzten Ammon-
chlorid zunichst eine Gasschicht, die mehr HCl als NH, enthilt, und
iiber dieser befindet sich eine an Ammoniak reichere Schicht. Man
kann also die thermische Dissoziation mit Hilfe von feuchtem Lackmus-
papier nachweisen: In unmittelbarer Nahe des erhitzten Ammonchlorids
farbt es sich rot, in groferer Entfernung blau.

Ammoniakgas besitzt reduzierende Eigenschaften, so wird z. B. er-
hitztes Kupferoxyd im Ammoniakstrom zu metallischem Kupfer redu-
ziert, wobei der im Ammoniak gebundene Stickstoff zu elementarem
Stickstoff oxydiert wird:

3Cu0 + 2NH; = 3Cu + 3H,0 + N, .

Wir haben gesehen, dall Ammoniak in walriger Losung die Eigen-
schaften einer schwachen Lauge besitzt. Andererseits zeigen die Wasser-
stoffatome des Ammoniaks bis zu einem gewissen Grad auch einen
sauren Charakter, insofern namlich, als sie durch Metall ersetzbar sind.
Ist im NH,-Molekiil ein Wasserstoffatom gegen Metall ausgetauschts
so spricht man von ,,Amiden‘; ein Beispiel ist das Natriumamid
(NaNH,); die Atomgruppierung (NH,) nennt man die ,,Aminogruppe‘‘.
Unter ,,Imiden‘‘ versteht man solche Derivate des Ammoniaks, in denen
2 Wasserstoffatome durch Metall ersetzt sind, in denen also die NH-
Gruppe, die ,,Iminogruppe‘, vorliegt. SchlieBlich kénnen wir noch die
Nitride als Abkémmlinge des Ammoniaks auffassen, indem wir uns
vorstellen, daB wir im NHj-Molekiil an Stelle simtlicher 3 Wasserstoff-
atome Metalle einfithren. Dal es sich hierbei nicht um eine formelle
Ableitung handelt, sondern da Ammoniak und die Nitride verwandte
Verbindungen sind, zeigt ja das Verhalten der Nitride gegen Wasser:
Wie wir sahen, entsteht bei der Hydrolyse der Nitride Ammoniak
(s. S.189) dadurch, dafl die jeweiligen Metallatome des Nitrids gegen
Wasserstoffatome ausgetauscht werden.

Yerwendung. Man verwendet Ammoniak in Form seiner Salze in
riesigen Mengen zu Diingezwecken. Ferner benutzt man in der Technik
Ammoniak als Ausgangssubstanz zur Darstellung der Salpeterséure
und der Nitrate.

8) Hydrazin NHo—NHy, Hydroxylamin NHoOH, Stickstoffwasserstoff-
. sdure HNj.

Durch vorsichtige Oxydation des Ammoniaks oder auch durch Re-
duktion von Stickstoff-Sauerstoff-Verbindungen kann man zu Stickstoff
Wasserstoff-Verbindungen bzw. Stickstoff-Wasserstoff-Sauerstoff-Ver-
bindungen kommen, die zwischen dem Ammoniak H,N und dem
elementaren Stickstoff N, stehen und die in gewisser Hinsicht von

13*
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Interesse sind. Das Hydrazin (H,N-——NH,) kann man sich vom Am-
moniak formal in der Weise abgeleitet denken, dal man ein Wasser-
stoffatom des NH,-Molekiils durch eine Aminogruppe ersetzt. Zur
Formel des Hydroxylamins (NH,OH) gelangt man, wenn man im Am-
moniak ein Wasserstoffatom gegen die Hydroxylgruppe austauscht.
Die Stickstoffwasserstoffsdure (HN;) schlieflich steht von den ge-
nannten drei Verbindungen dem elementaren Stickstoff am nachsten.

Hydrazin. Man stellt das Hydrazin durch Einwirkung von unter-
chloriger Saure auf Ammoniak dar. Zunichst reagieren je ein Molekiil
Ammoniak und unterchlorige Sdure miteinander und bilden Chloramin
(NH,Cl) und Wasser:

NH,H + HOCI = NH,CI + H,0.

Dieses Chloramin setzt sich mit einem zweiten Molekiil Ammoniak zu
Hydrazin und Salzsiure um:
NH,Cl + HNH, = NH, — NH, + HCL

Das Hydrazin ist dem Ammoniak dhnlich, seine waBrige Losung ist
wie die des Ammoniaks eine schwache Lauge und reagiert demgemafl
mit der gleichzeitig entstandenen Salzsdure unter Salzbildung zu Hydr-

azinchlorid: H,N — NH, + HCI = [H,N—NH, - HCI.

Diese Reaktion ist vollig analog der Bildung von Ammoniumchlorid
aus Ammoniak und Chlorwasserstoff:

NH, -+ HCl = (NH, - H)CL.

Als schwache Base kann das Hydrazin aus seinen Salzen, z. B. dem
Hydrazinchlorid, durch Einwirkung starker Laugen in Freiheit gesetzt
werden:

(H,N—NH, - H)Cl + NaOH = NaCl + H,0 + H,N—NH,.
Hydrazin ist eine ¢lige Flissigkeit, die bei —40° fest wird und bei
+118° C siedet. Es zerfillt relativ leicht in seine Elemente, in Stick-:
stoff und in Wasserstoff:

N.H, > N, + 2 H,.
Man benutzt das Hydrazin daher als Reduktionsmittel. Seine Anwen-
dung hat den Vorteil, da8 ein etwaiger UberschuB an N,H, durch
Kochen leicht zerstort werden kann, und daB durch das angewandte
Reduktionsmittel keine fremden Bestandteile in die zu reduzierende
Losung gelangen, da die Zersetzungsprodukte, Stickstoff und Wasser-
stoff, gasformig entweichen.

Hydroxylamin. Hydroxylamin gewinnt man durch elektrolytische
Reduktion aus Salpetersiure (HNO;). Der bei der Elektrolyse von
Salpetersiure kathodisch entwickelte atomare Wasserstoff vermag die
Salpetersiure unter geeigneten Bedingungen zu reduzieren, gemi8

der Gleichung: HNO, + 6 H — NH,0H -+ 2 H,0.

Das Hydroxylamin ist eine weille, feste Substanz von Basencharakter.
Sie schmilzt bei +33°C. Da Hydroxylamin bei hoherer Temperatur
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leicht zersetzlich ist, kann sein Siedepunkt bei Atmosphérendruck nicht
bestimmt werden; bei einem Druck von 22 mm Hg liegt der Siedepunkt
bei +-58°C. Auch Hydroxylamin besitzt reduzierende Eigenschaften
und wird daher als Reduktionsmittel haufig verwandt.

Stickstoffwasserstoffsiure. Wenn man Stickoxydul, ein Oxyd des
Stickstoffs von der Formel N,O, bei etwa 200° C iiber Natriumamid
leitet, so bildet sich das Natriumsalz der Stickstoffwasserstoffsidure,
NaNj;, das Natriumazid:

NaNH, -+ N,0 = NaN, + H,0.

Wihrend dieses Natriumazid und die iibrigen Alkali- und Erdalkali-
azide ziemlich bestéindige Verbindungen sind, sind die freie Stickstoff-
wasserstoffsiure und ihre Schwermetallsalze leicht zersetzlich und
explosiv. HN, ist eine Verbindung von stark endothermem Charakter,
bei ihrem Zerfall werden betrichtliche Warmemengen frei:

2 HN, = 3 N, + H, + 141,8 keal.

In wiBriger Losung ist die Stickstoffwasserstoffsiure dagegen haltbar;
sie ist eine schwache Siure. In gewisser Hinsicht kann die Stickstoff-
wasserstoffsiure mit den Halogenwasserstoffsduren verglichen werden,
z. B. existiert ein Parallelismus hinsichtlich der Léslichkeitsverhaltnisse
ihrer Salze. So sind das Bleiazid und das Silberazid wie die Blei- und
Silberhalogenide in Wasser schwer loslich. Diese beiden Schwermetall-
azide explodieren im trockenen Zustand bei schwachem Erwirmen und
auf Schlag, man benutzt sie daher vielfach als Initialziinder.

¢) Die Oxyde des Stickstoffs.

Auf Grund seiner Stellung in der 5. Gtuppe des periodischen Systems
ist der Stickstoff in seinen Sauerstoffverbindungen maximal fiinfwertig.
AuBer dem Stickstoffpentoxyd (N,O;), in welchem der Stickstoff seine
maximale Wertigkeit besitzt, kennt man noch’ eine ganze Reihe von
Oxyden des Stickstoffs, die zwischen dem elementaren Stickstoff und.
dem Stickstoffpentoxyd stehen. In der folgenden Ubersicht sind die
verschiedenen bekannten Oxyde nach steigendem Sauerstoffgehalt ge-

ordnet:
Tabelle 53. Die Oxyde des Stickstoffs.

N,0  Stickoxydul NO, Stickstoffdioxyd
NO Stickstoffmonoxyd | N,0, Stickstofftetroxyd
N,0, Stickstofftrioxyd N,0; Stickstoffpentoxyd

Alle Stickoxyde sind in bezug auf die Elemente, aus denen sie be-
stehen, endotherme Verbindungen, es gilt fir x =1,2,...,5 stets:

N2+I/202=N20x—Q-

Daher vereinigen sich der Stickstoff und der Sauerstoff der Luft bei
Zimmertemperatur auch nicht zu Stickoxyden. Vielmehr sollte man
erwarten, daB umgekehrt die Stickoxyde bei niedrigen Temperaturen
in die Elemente zerfallen. Daf dieser Zerfall bei Zimmertemperatur nicht
eintritt, hat seinen Grund in der zu geringen Reaktionsgeschwindigkeit.
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&) Stickoxydul (Ng0).

Darstellung. Das sauerstoffirmste der Stickoxyde, das Stickoxydul,
nimmt eine gewisse Sonderstellung ein. Man gewinnt es durch Zer-
setzen von Ammoniumnitrat; erhitzt man Ammoniumnitrat vorsichtig,
so zerfillt es in Wasser und Stickoxydul:

(NH,)NO, > 2 H,0 + N,0.
Physikalische Eigenschaften und Chemisches Verhalten.

Molekulargewicht. . . . . N,0 = 46,008
Schmelzpunkt . . . . . . —102,0° C
Siedepunkt . . . . . . . —895°C
Kritische Temperatur. . . +36,5° C
Kritischer Druck . . . . . 71,7 at

Stickoxydul ist ein farbloses Gas, das man in der Medizin gelegentlich
als Narkoticum verwendet. Atmet man es ein, so ruft es krampfhafte
Lachlust hervor; es wird daher auch als Lachgas bezeichnet. N,O ist
nicht brennbar, unterhilt aber die Verbrennung; eine brennende Kerze
brennt in einer Stickoxydulatmosphére sogar mit groBerer, hellerer
Flamme als in Luft. Wir folgern hieraus, daB der Sauerstoff des N,0
leicht abgegeben wird, gemafl der Gleichung:

2N,0 — 2N, + 0, + 40 keal.

() Stickstoffmonoxyd (NO).

Darstellung. Die Bildung des Stickstoffmonoxyds aus den Elemen-
ten erfolgt wegen der betrichtlichen negativen Bildungswirme erst

6 | | bei sehr hohen Temperaturen.
4 No } Das Gleichgewicht der Reaktion:
5~zer/2i///4, |
nichtl N0 | N, + 0, = 2NO — 43 keal
i !zerf??//f: . o
ater | I liegt bei niedrigen Temperaturen
13 Nyund Oy ! ganz auf der Seite der Kompo-
N0 ;fzﬁ"’%;‘ I nenten. Selbst bei 2000° abs. be-
Al : ! finden sich nur 0,6 Vol.-% NO
! ! Gebie? der mit Luft im Gleichgewicht und
S ! NO-Bildung bei 3000° abs. ist der Prozent-
! ! gehalt an Stickstoffmonoxyd erst
! ! H .
om0 ez s aw 2uf 3,6 Vol.-% angestiegen. Im
absolute femperatir —= einzelnen ist die Temperaturab-
Abb. 72. Prozentgehalt an NO im Gleichgewicht  hangigkeit desNO-Gleichgewichts

mit Luft.

aus der Abb.72 zu entnehmen.

Will man-also NO aus Luft gewinnen, so mufl man die Luft auf aufer-
gewohnlich hohe Temperaturen erhitzen. Ferner muBl man das ge-
bildete Stickstoffmonoxyd rasch von den hohen Temperaturen auf
Zimmertemperatur abkiihlen, da anderenfalls das NO wieder in seine
Komponenten gespalten wird. Bei Zimmertemperatur ist nimlich die
Reaktionsgeschwindigkeit der Gleichgewichtseinstellung wie bei allen
Stickoxyden derartig klein, daBl man das NO als bestédndig bezeichnen
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kann. Man mufl daher Sorge tragen, da das bei hohen Temperaturen
gebildete NO schnell in dieses Bestindigkeitsgebiet iibergefiihrt wird.
Man redet in diesen und dhnlichen Fillen von einem ,,Einfrieren‘ des
Gleichgewichtszustandes. Trotz der erwihnten Schwierigkeiten ist diese
Reaktion zwischen Stickstoff und Sauerstoff, die ,,Luftverbrennung‘‘,
von BIRKELAND und EYDE zu einem groBtechnischen Verfahren ent-
wickelt worden: Man blist einen Luftstrom gegen einen Wechselstrom-
lichtbogen, der durch ein Magnetfeld zu einer méglichst groBen Fliche
ausgezogen ist. In dem Lichtbogen selbst herrschen die zur NO-Bildung
notwendigen hohen Temperaturen, wihrend die Nachbarschaft des
Lichtbogens geniigend kalt ist, um die riicklaufige Reaktion, den Zer-
fall des entstandenen Stickstoffmonoxyds, zu verhindern. Dieses ,,Licht-
bogenverfahren‘ von BIRKRELAND-EYDE hat sich wegen der notwendigen
groBen Mengen an elektrischer Energie nur dort einfithren konnen,
wo der elektrische Strom billig ist, also in Lindern wie Norwegen, die
iiber viel Wasserkrifte verfiigen. Es ist aber heute von einem anderen
Verfahren zur Darstellung von Stickstoffmonoxyd, der Ammoniak-
verbrennung, vollkommen verdringt worden. Ammoniak reagiert mit
Sauerstoff unter geeigneten Versuchsbedingungen nach der Gleichung:

4NH, + 50, =4NO + 6 H,0 + Q.

Diese Oxydation des Ammoniaks durch Luftsauerstoff verlduft bei
600—700° C und bei Anwesenheit eines Katalysators aus metallischem
Platin recht glatt. Allerdings ist auch bei dieser Methode darauf zu
achten, dall das gebildete NO duBerst rasch aus dem heiBlen Reaktions-
raum entfernt und auf niedere Temperatur abgekiihlt wird, damit der
Zerfall des entstandenen Stickoxyds in elementaren Stickstoff und
Sauerstoff, der ja bei der herrschenden Reaktionstemperatur (600 °)
begiinstigt ist, gar nicht oder zumindest nur zu einem geringen Bruchteu
stattfinden kann. In der Praxis verhindert man den NO-Zerfall durch
eine groBe Stromungsgeschwindigkeit des Ammoniak-Luft-Gemisches.
Dieses OstwaLD-Verfahren der katalytischen Ammoniakverbrennung ist
ein wichtiger Teilprozef in der Reihe der Reaktionen, die zur Darstellung
der Salpetersdure und der Nitrate im groBen angewandt werden.

Kleinere Mengen von Stickoxyd stellt man im Laboratorium durch
Reduktion von Salpetersidure dar. Geeignete Reduktionsmittel sind
Metalle, wie Kupfer, Quecksilber usw., die von konzentrierter Salpeter-
sdure zu Nitraten oxydiert werden, z. B.:

3 Cu + 8 HNO, = 3 Cu(NO,), - 4 H,0 + 2 NO.
Durch diese Reaktion kann man sich im Krppschen Apparat einen

regelméaBigen NO-Strom erzeugen.
Physikalische Eigenschaften und chemisches Verhalten.

Molekulargewicht. . . . . . NO = 30,008
Schmelzpunkt . . . . . . . —164° C
Siedepunkt . . . . . . .. —151° C
Kritische Temperatur. . . . —94° C

Kritischer Druck . . . . . 71 at
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Das Stickstoffmonoxyd ist ein farbloses Gas, das weder brennt noch
die Verbrennung unterhilt. Mit Luftsauerstoff reagiert das NO bei
gewéhnlicher Temperatur unter Bildung eines braunen Gases, des Stick-
stoffdioxyds. Dieser Gleichgewichtszustand zwischen NO und O, auf
der einen Seite und dem NO, auf der anderen Seite fiihrt bei Zimmer-
temperatur zum NO, und bei héherer Temperatur (500°) zum NO,
da das NO, in bezug auf das NO—O,-Gasgemisch eine exotherme Ver-

bindung ist: NO + 1/, 0, = NO, + 13,6 keal.

Das Stickoxyd bildet mit Eisen(II)-sulfat eine intensiv braunschwarz
gefirbte Verbindung, das Nitroso-Eisen(II)-sulfat, [Fe(NO)]SO,, die
zum qualitativen Nachweis kleiner Mengen von NO geeignet ist.

) Stiekstoffdioxyd (NOz) und Stickstofftetroxyd (N04).

Diese beiden Oxyde des Stickstoffs sollen gemeinsam besprochen
werden, da sie in sehr enger Beziehung zueinander stehen. Wie man
sieht, ist das Verhiltnis von Sauerstoff zu Stickstoff in diesen beiden
Verbindungen das gleiche. Das Stickstofftetroxyd ist ein ,,Polymeres‘
(= Vielfaches) des Stickstoffdioxyds. Die beiden Oxyde stehen mitein-
ander im Gleichgewicht derart, daB bei niederen Temperaturen 2 Mole-
kiile NO, sich zu einem Molekiil N,O, vereinigen, und dafi das N,0,-
Molekiil beim Erwirmen in 2 Molekiile NO, aufspaltet:

N,0, = 2 NO,.

Wihrend das Stickstoffdioxyd ein braunes Gas ist, ist das Tetroxyd
nahezu farblos. Unterhalb —10,2°C liegen farblose Kristalle von
N,0, vor, zwischen —10,2° und +422,4° C haben wir eine schwach
braun gefirbte Fliissigkeit, die zum groBten Teil aus N,0, besteht,
oberhalb 22,4° handelt es sich um ein rotbraunes Gasgemisch aus NO,
und N,0,. Mit weiterer Temperatursteigerung geht der Anteil an N,0,
im Gasgemisch weiter zuriick, so da8 bei 100° C kaum noch N,0O, vor-
handen ist.

Mit Wasser reagiert Stickstoffdioxyd unter Bildung von Salpetersiure
(HNO;) und salpetriger Saure (HNO,):

2 NO, + H,0 = HNO, + HNO,.

Uber diese Reaktion wird noch ausfiihrlicher bei der Darstellung der
Salpetersiure zu reden sein.

d) Stickstofftrioxyd (N20Og).
Das Stickstofftrioxyd 18t sich auffassen als eine Verbindung zwischen
Stickstoffmonoxyd und Stickstoffdioxyd:
NO + NO, = N,0;.

In der Tat entsteht N,O;, wenn man ein Gemisch aus gleichen Raum-
teilen NO und NO, auf tiefe Temperaturen abkiihlt; man erhilt dann
eine tiefblaugriin gefirbte Fliissigkeit, die bei —102° erstarrt. Mit
steigender Temperatur erfolgt eine thermische Dissoziation des Stick-
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stofftrioxyds in seine beiden Bestandteile NO und NO,, so daB bereits
bei Zimmertemperatur der groite Teil des N,O, zerfallen ist.
Das Stickstofftrioxyd ist das Anhydrid der salpetrigen Sédure (HNO,),
N,O, bildet daher mit Wasser zunichst salpetrige Saure:
N,0, + H,0 - 2 HNO,.
Die freie salpetrige Saure ist allerdings nicht sehr besténdig, sondern
oxydiert und reduziert sich gegenseitig zu Salpetersiure (HNO;) und
NO nach der Gleichung:
3 HNO, = HNO, + 2 NO + H,0.
Eine Reaktion wie diese, bei der sich mehrere Molekiile eines Stoffes
gegenseitig oxydieren und reduzieren, nennt man eine Disproportio-
nierung.
&) Stickstoffpentoxyd (N20j).
Das Stickstoffpentoxyd ist das Anhydrid der Salpetersiure und laft
sich mit Hilfe wasserentziehender Mittel wie Phosphorpentoxyd aus der
Salpetersidure darstellen:

2 HNO, + P,0, = 2 HPO, + X,0;.
Das N,O; ist eine bei Zimmertemperatur feste, farblose Substanz, die

bei 30° schmilzt; sie ist recht unbestindig und explosiv. Mit Wasser
vereinigt sich Stickstoffpentoxyd lebhaft unter Riickbildung von Sal-

petersidure: N,0; + H,0 = 2 HNO,.

d) Die Sauerstoffsduren des Stickstoffs.

Bei der Besprechung der Stickoxyde haben wir bereits die beiden
wichtigsten Sauerstoffsiuren des Stickstoffs kennengelernt: die Salpeter-
-siure (HNO,) und die salpetrige Séaure (HNO,). In der Salpetersiure
liegt fiinfwertiger Stickstoff vor, wihrend der Stickstoff der salpetrigen
Sdure dreiwertig ist. DemgemifBl sind die Konstitutionsformeln der
beiden Sauren:

HNO,: O=N—OH HNO,: 8>H—OH.

Beide Siuren sind einbasische Siduren; die Salze der Salpetersdure
nennt man Nitrate, diejenigen der salpetrigen Saure heiflen Nitrite.
Salpetersiure und Nitrate. Darstellung. Die Salpetersdure entsteht

beim Einleiten von NO, in- Wasser:

2 NO, + H,0 = HNO, + HNO,.
Die auBerdem entstehende salpetrige Séure ist unbesténdig und zerfallt
in Wasser, Stickstoffmonoxyd und Stickstoffdioxyd:

2 HNO, = H,0 - NO, + NO.
Das NO wird durch Luftsauerstoff zu NO, oxydiert, das dann erneut
nach der ersten Gleichung mit Wasser Salpetersdure bildet. Man kann
also das NO, quantitativ in Salpetersiure iiberfithren, besonders dann,

wenn man das Stickstoffdioxyd in warmes Wasser einleitet und durch
die Temperaturerhhung den Zerfall der salpetrigen Saure beschleunigt.
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In der GroBtechnik gewinnt man die Salpeterséure als Endprodukt
einer Reihe von Reaktionen, die wir im einzelnen bereits besprochen
haben, die wir aber hier noch einmal zusammenstellen wollen:

1. Darstellung von Ammoniak aus Stickstoff (entweder nach HaBER-
Bosca oder FrRaANK-CARO oder durch trockene Destillation der Stein-
kohle).

2. Darstellung von Stickoxyden aus Ammoniak (Ammoniakver-
brennung nach OsTwaLD).

3. Darstellung der Salpetersiure aus den Stickoxyden durch Um-
setzung mit warmem Wasser.

Die Nitrate stellt man aus der Salpetersiure durch Neutralisation
mit den entsprechenden Laugen dar. Leitet man die Stickoxyde nicht
in Wasser, sondern gleich in die Lauge, so entsteht Nitrit neben Nitrat:

2 NO, + 2 NaOH = NaNO, + NaNO, + H,0.

Das Nitrit ist ndmlich bedeutend bestindiger als die freie salpetrige
Séure.

Friiher stellte man die Salpetersiure aus den in der Natur vor-
kommenden Nitraten, z. B. dem Chilesalpeter, dar. Da die Salpetersdure
leichter fliichtig ist als die Schwefelsidure, kann man sie aus ihren Salzen
durch Schwefelsdure verdrangen:

NaNO, + H,S0, = NaHSO, + HNO,.

Eigenschaften. Das Verhalten der Salpetersiure wird durch zwei
Eigenschaften bestimmt, einmal ist sie eine starke Sdure, zum andern —
besonders als konzentrierte Siaure — ein kriftiges Oxydationsmittel.
Verdiinnte Salpetersiure 16st wie alle anderen starken Siuren die unedlen
Metalle unter Wasserstoffentwicklung auf. Im Gegensatz zu den iibrigen
starken Séuren l6st konzentrierte Salpetersiure auch einige edlere Metalle
wie Kupfer, Quecksilber und Silber. Beim Lésevorgang dieser Edel-
metalle entweichen Stickoxyde, ein Zeichen dafiir, daB die Salpetersiure
hier als Oxydationsmittel wirkt:

3 Cu + 8 HNO, = 3 Cu(NO,), + 4 H,0 + 2 NO.

Auch Zinn wird von konzentrierter Salpetersiure angegriffen und zu
unloslichem Zinndioxyd oder Zinnstein (Sn0O,) oxydiert:

3Sn + 4 HNO, = 38n0, + 2 H,0 -+ 4 NO.

Gold vermag konzentrierte Salpetersiure dagegen nicht zu lésen; man
kann also Gold und Silber mittels Salpetersiure trennen und bezeichnet
daher die Salpetersiure auch als ,,Scheidewasser‘‘. Wihrend also weder
konzentrierte Salzsdure noch konzentrierte Salpetersiure fiir sich Gold
angreifen, hat merkwiirdigerweise eine Mischung aus einem Teil konzen-
trierter Salpetersiure und 3 Teilen konzentrierter Salzsiure die Eigen-
schaft, Gold in Lésung zu bringen. Die beiden Sauren wirken aufein-
ander ein unter Bildung von Nitrosylchlorid (NOCI) und freiem Chlor:

HNO, + 3 HCl = NOC! + Cl, + 2 H,0.
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Das Nitrosylchlorid ist das Chlorid der salpetrigen Siure:
O0=N-OH+ HCl=0=N —Cl + H,0,

ebenso wie z. B. das Thionylchlorid (SOCI,) das Saurechlorid der schwef-
ligen Sdure ist. Das gebildete Chlor und Nitrosylchlorid sind die Ursache
dafiir, daB Gold von einem Salpetersdure-Salzsiure-Gemisch angegriffen
wird. Wegen dieser Eigenschaften, das Gold, den ,,Ké6nig der Metalle*,
zu ]6sen, hat man die Mischung aus Salpetersiure und Salzsgure ,,Konigs-
wasser’* genannt. Auch Platin 16st sich in Konigswasser auf.

Bei dieser auBerordentlichen Aggressivitdt der konzentrierten Sal-
petersiure Edelmetallen gegeniiber nimmt es wunder, daf3 einige unedle
Metalle, namentlich Eisen und Chrom, die sich in verdiinnter Salpeter-
siure spielend auflésen, von konzentrierter Salpetersiure gar nicht
angegriffen werden. Diese ,,Passivierungs‘‘- Erscheinung erklirt man
sich in der Weise, daB unter dem Einflu8 der konzentrierten Salpeter-
sdure die Metalloberfliche — sei es durch Bildung einer zusammen-
hédngenden Oxyd- bzw. Salzschicht, sei es in anderer Art — so verindert
wird, daB das darunter befindliche Metall von einem weiteren Angriff
der Salpetersiure geschiitzt ist.

Auf organische Substanzen wirkt konzentrierte Salpetersiure oxy-
dierend ein, Farbstoffe, z. B. Indigo, werden zerstért. Mit Eiwei8-
korpern reagiert Salpetersiure in charakteristischer Weise, es entsteht
eine intensiv gelb gefarbte Verbindung, so dal man diese Reaktion,
die ,,Xanthoprotein‘‘-Reaktion, zum Nachweis von EiweiB benutzt.

Die Salze der Salpetersiure, die Nitrate, sind alle in Wasser leicht
léslich; man kann daher die Salpetersidure in der analytischen Chemie
nicht durch eine Fillungsreaktion nachweisen. Der Nachweis der Sal-
petersdure und der Nitrate erfolgt vielmehr durch gewisse Farbreak-
tionen. So fiarbt sich z. B. eine farblose Losung von Diphenylamin in
Schwefelsiure beim Versetzen mit einer Lésung, die NO; - -Tonen enthalt,
tiefblau. Wihrend diese Reaktion mit Diphenylamin aber auch von
anderen Oxydationsmitteln gegeben wird, kennt man noch eine fiir
NO;~-Ionen spezifische Farbreaktion: In stark saurer Losung wird
Salpetersiure durch Eisen(II)-sulfat zu Stickoxyd reduziert:

6 FeSO, + 3 H,S0, + 2 HNO, = 3 Fe,(SO,); + 4 H,0 + 2 NO

und das entstandene NO bildet mit weiterem Eisen(II)-sulfat eine
braun gefirbte Komplexverbindung, das Nitroso-Eisen(IT)-sulfat:

FeSO, + NO - [Fe(N0O)JSO, .

Alle Nitrate spalten beim trockenen Erhitzen Sauerstoff ab. Die Alkali-
nitrate gehen dabei zunéchst in die hitzebestandigeren Alkalinitrite

iber: 2 KNO, - 2 KNO, + 0,.
Alle iibrigen Nitrate zersetzen sich nicht nur bis zum Nitrit, sondern

die Nitrite zerfallen ihrerseits weiter in Stickstoffdioxyd und das be-
treffende Metalloxyd, also z. B.:

2 Hg(NO,), - 2 HgO 4 4 NO, + O,.
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e) Die Halogenverbindungen des Stickstoffs.

Vom Ammoniak leiten sich Halogensubstitutionsprodukte in der
Weise ab, daBl man jedes der 3 Wasserstoffatome des Ammoniaks durch
1 Halogenatom ersetzt. Man bezeichnet ciese Verbindungen als Stick-
stofftrihalogenide oder als Halogenstickstoff. Bisher sind der Chlor-
stickstoff NCl;, der Jodstickstoff NJ, und das Stickstofftrifluorid NF,
dargestellt worden. Wahrend das Stickstofftrifluorid eine exotherme,
bestindige Verbindung darstellt, sind der Chlorstickstoff und Jodstick-
stoff stark endotherme und daher duBerst explosive Stoffe.

Chlorstickstoff entsteht beim Einleiten von Chlor in eine Ammon-

chloridlésung : NH,CI1 + 3 Cl, - NCl, + 4 HCI.

Nach derselben Gleichung bildet sich Stickstofftrichlorid auch bei der
Elektrolyse einer gesittigten Ammonchloridlgsung, indem das anodisch
entwickelte Chlor mit dem Ammonchlorid reagiert. NCL, ist ein gelbes
Ol, das schon bei dem geringsten AnlaB mit gréBter Heftlgkelt explo-
diert.

Jodstickstoff entsteht bei der Einwirkung von konzentriertem
Ammoniak auf gepulvertes Jod; NJ, ist ein schwarzer, fester Korper,
der im trockenen Zustand bei der kleinsten Beriihrung, z. B. mit einer
Federfahne, explodiert und in seine Komponenten zerfallt:

2NJ, > N, + 3 J,.

Man sieht bei der Explosion die violetten Joddimpfe aufsteigen.

f) SchieB- und Sprengstoffe.

Im Laufe der bisherigen Besprechung haben wir wiederholt Stoffe
kennengelernt, die dadurch charakterisiert sind, daf sie unter gewissen
Bedingungen mit mehr oder weniger groBer Heftigkeit und unter Frei-
werden von mehr oder weniger grolen Warmemengen zerfallen. Solche
Substanzen waren besonders unter den Verbindungen des Chlors und
des Stickstoffs zu finden. So zerfallen die Chloroxyde beim Erwéirmen
explosionsartig in ihre Komponenten, in Chlor und Sauerstoff, z. B.:

2 CLO — 2Cl, + O, + 49,4 keal.
Noch leichter erleiden der Jodstickstoff und der Chlorstickstoff einen
Zertall: 2NCl; > N, + 3Cl,.

Bei den beiden letzten Verbindungen geniigt schon — wie wir gesehen
haben — eine schwache Berithrung, um die Zerfallsreaktion einzuleiten.
Bei derartigen Stoffen handelt es sich also um instabile, endotherme
Verbindungen, die sich bei einem &uBeren Anlafl — Temperatur-
erhdhung, Beriihrung, Schlag — in bestindige Substanzen umwandeln,
wobei grofe Energiemengen in Form von Warme freiwerden. Diese in
endothermen Verbindungen aufgespeicherte und konzentrierte grofe
Energie kann man dazu benutzen, um groBe Leistungen zu erzielen.
Treten wie in den obigen beiden Beispielen gasformige Reaktions-
produkte auf, so werden sich diese infolge der entwickelten Warmemenge
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und der dadurch bewirkten groBen Temperaturerh6hung auBerordentlich
stark ausdehnen. Verhindert man die Ausdehnung dadurch, daBl man
den Zerfall in einem kleinen abgeschlossenen Raum stattfinden 1aBt,
so iibt das Reaktions-Gasgemisch einen sehr hohen Druck aus, der unter
Umstdnden zur Sprengung des Gefilles fiilhren kann. Der bei der Ex-
plosion entstehende Druck ist um so stirker, einerseits je hoher die
Temperatur, d. h. je grofer die Warndetonung der Zerfallsreaktion ist,
und andererseits je groBer die Menge des Reaktionsgases ist. Offenbar
sind also als Sprengstoffe besonders solche Substanzen geeignet, die
selbst im festen oder auch im fliissigen Aggregatzustand vorliegen und
welche bei ihrem Zerfall lediglich gasférmige Reaktionsprodukte liefern.
Das trifft z. B. fiir den obengenannten Chlorstickstoff zu, bei dessem
Zerfall nur Chlor und Stickstoff entstehen. Trotzdem ist der Chlor-
stickstoff als Sprengstoff ungeeignet, weil das Arbeiten mit diesem Stoff
viel zu gefihrlich ist, da er bei dem geringsten dufleren Anlaf} zerfallen
kann, zu einem Zeitpunkt also, in dem die Explosion gar nicht be-
absichtigt war. Ein brauchbarer Sprengstoff muB} also noch eine weitere
Eigenschaft besitzen, er soll gegen eine geringere Temperaturerhhung
und gegen Schlag verhiltnismiBig unempfindlich sein. Alle drei fiir
Sprengstoffe notwendigen Eigenschaften besitzen die Chlorate, Nitrate
und Nitrite: Bei Zimmertemperatur sind sie besténdig, wahrend sie
beim Erhitzen zerfallen, z. B.:

2 KCIO, - 2 KCl + 30,
NH,NO, > X, + 2 H,0
2 KNO; — K,0 + N,0, + O,.

Bei diesen ,,Sicherheits-Sprengstoffen‘‘ sind also zur Einleitung der
Zerfallsreaktion gewisse hohe Temperaturen erforderlich, die man durch
Initialziinder erzeugt. Initialziinder sind Explosivstoffe, die bei Schlag
oder geringer Temperaturerh6hung, wie sie etwa von einer brennenden
Ziindschnur erzeugt werden, bereits zerfallen. Es geniigt eine sehr kleine
Menge des Initialziinders, um durch dessen Explosionswiarme die Zer-
fallsreaktion bei dem Sicherheitssprengstoff einzuleiten. Der Initial-
ziindstoff wird erst an Ort und Stelle kurz vor der Explosion mit dem
eigentlichen Sprengstoff vereinigt. Meist verwendet man Bleiazid Pb(Ny),
oder Knallquecksilber Hg(ONC), als Initialziinder.

Fiir die Wirkung eines Explosivstoffes ist — wie oben gesagt —
die Explosionswirme und die Gasmenge, die beim Zerfall entwickelt
wird, maBgebend. Ferner ist aber noch eine weitere Eigenschaft des
Sprengstoffs auf seine Wirksamkeit von Einfluf}, nimlich die Detona-
tionsgeschwindigkeit. Unter diesem Begriff versteht man diejenige
Geschwindigkeit, mit welcher die Explosion im Sprengstoff fortschreitet.
Je groBer die Detonationsgeschwindigkeit ist, um so heftiger ist die
Explosion, um so groBer sind die Sprengwirkungen, um so grofler ist
die ,,Brisanz‘‘ des betreffenden Sprengstoffs. Um einen Begriff von
der Schnelligkeit zu geben, mit der sich die Explosionswelle ausbreitet,
sei eine Zahl genannt: Die Detonationsgeschwindigkeit der Chlorate
und Nitrate betrigt 3000—4000 m in der Sekunde, sie ist also etwa
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10mal so groB wie die Schallgeschwindigkeit. Eine noch gréBere Brisanz
haben einige organische Stickstoffverbindungen, wie Nitroglycerin,
Pikrinsidure, Trinitrotoluol. Alle chemischen Zerfallsreaktionen, deren
Fortpflanzungsgeschwindigkeit kleiner ist als die Schallgeschwindigkeit,
bezeichnet man als Verpuffungen, alle iibrigen als Explosionen.

Ahnliche Eigenschaften wie die Sprengstoffe miissen auch die SchieB-
stoffe haben, sie sollen bei der Ziindung zerfallen und dabei grofie
Mengen von Gasen entwickeln ; der so entstehende hohe Gasdruck schiebt
das Gescho8 durch den Lauf der Waffe und bewirkt die Anfangsgeschwin-
digkeit des Geschosses. SchieBstoffe sind also ebenfalls endotherme,
instabile Verbindungen oder Stoffgemische, welche bei ihrem Ubergang
in den stabilen Zustand moglichst viel gasférmige Produkte liefern
und eine grofle Zerfallsenergie besitzen sollen. Zum Unterschied von
den Sprengstoffen verlangt man aber von den SchieBpulvern keine
zerschmetternde, brisante Wirkung, sondern nur eine schiebende. Schief3-
pulver miissen daher eine wesentlich geringere Detonationsgeschwindig-
keit als die Sprengstoffe besitzen. Der Zerfall soll also nicht momentan
erfolgen, sondern sich iiber den ganzen Zeitraum erstrecken, wihrend
welchem das Geschof3 seinen Weg durch den Lauf der Waffe zuriick-
legt.

Das im 14. Jahrhundert erfundene und auch heute noch als SchieB-
pulver benutzte ,,Schwarzpulver ist ein Gemisch aus etwa 75% Kalium-
nitrat, 15% XKohle und 10% Schwefel. Das Schwarzpulver hat eine
Detonationsgeschwindigkeit von etwa 300—400 m in der Sekunde. Bei
der Ziindung verbinden sich der Schwefel und der Kohlenstoff mit dem
Sauerstoff des Kaliumnitrats zu SO, bzw. CO und CO,; der Stickstoff
des Nitrats wird dabei in Freiheit gesetzt. Es entstehen also eine grofe
Menge gasformiger Produkte, neben diesen aber auch feste Stoffe, wie
Kaliumcarbonat und Kaliumsulfat, die zum Teil als Rauch aus dem
Lauf der Waffe entweichen, zum Teil sich im Lauf festsetzen. Da
letzteres eine unangenehme Eigenschaft des Schwarzpulvers ist, war man
bestrebt, rauchloses oder zumindest , rauchschwaches Pulver* herzu-
stellen und zu verwenden. Eine Substanz, die als SchieBpulver geeignet
ist und bei ihrem Zerfall nur gasférmige Stoffe liefert, ist die Schiel3-
baumwolle, Trinitrocellulose, die beim Behandeln von Cellulose mit
einem Salpetersdure-Schwefelsiure-Gemisch entsteht. Die SchieBbaum-
wolle zerfallt in Kohlendioxyd, Kohlenoxyd, Stickstoff und Wasser-
dampf.

g) Der Phosphor.

Yorkommen. Das zweite Element der 5. Gruppe des periodischen
Systems, der Phosphor (P), ist in der Erdrinde zu 0,13% enthalten.
Der Phosphor kommt nicht in elementarer Form, sorrdern hauptséchlich
in Form phosphorsaurer Salze vor; am verbreitesten ist das tertiire
Calciumphosphat Cay(PO,),, das als Mineral den Namen Phosphorit
tragt, und der Apatit, der ein Doppelsalz des Tricalciumphosphats mit
Calciumfluorid von der Zusammensetzung 3 Ca,(PO,), - 1 CaF, darstellt.
AuBer dem ,,Fluor-Apatit‘‘ findet man auch ,,Chlor-Apatit‘‘ und ,,Hydr-
oxyl-Apatit”, Verbindungen von der Zusammensetzung des Fluor-
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apatits, in denen lediglich das Fluor durch Chlor bzw. durch eine Hydr-
oxylgruppe ersetzt ist. Der Hydroxylapatit ist ein Hauptbestandteil
der Knochen und Zahne der Menschen und Tiere und der Skeletteile
der Fische. Auch das Lecithin, ein wichtiger Teil der EiweiBstoffe,
enthilt Phosphorséure.

Das mineralische Phosphorvorkommen in Deutschland ist sehr ge-
ring, nur im Lahntal und im Nordharz sind kleinere Phosphoritlager.
Das ist bedauerlich, da die Phosphorsalze wichtige Diingemittel sind
und Deutschland somit gezwungen ist, groBe Mengen an Tricalcium-
phosphat einzufithren. Die Hauptfundstellen des Phosphorits sind
Nordamerika, Nordafrika und RuBland. In geringer Menge findet man
Phosphor auch als Beimengung vieler Eisenerze. Bei der Aufarbeitung
dieser Eisenerze fillt' daher als Nebenprodukt eine phosphorhaltige
Schlacke, die sog. Thomasschlacke, ab, die in Deutschland einen Teil
des fiir Diingezwecke bendétigten Phosphors liefert.

Darstellung. Die Darstellung des Phosphors, des ,kalten Feuers,
gelang zuerst dem Alchemisten BRANDT im Jahre 1669. Auf der Suche
nach dem- Stein der Weisen dampfte er Harn zur Trockene ein und
glithte den Riickstand unter LuftabschluBl. Dabei wird das im Harn
vorkommende Natriumphosphat durch eleméntaren Kohlenstoff, der
aus der organischen Substanz des Harns stammt, zu elementarem
Phosphor reduziert: '

6 NaPO, + 10 C = 2 Na,PO, + P, + 10 CO.

Heute gewinnt man Phosphor nach dem Verfahren von GRIESHEIM-
Elektron, indem man tertidres Calciumphosphat mit Sand und Kohle
im elektrischen Ofen erhitzt:

Cay(PO,), + 3 8i0, + 5 C = 3 CaSiO; + 5CO + 2 P.

Die Reinigung des Phosphors erfolgt durch Destillation unter Luft-
abschluB.

Eigenschaften. Der elementare Phosphor kommt im festen Zustand
in zwei Modifikationen vor, als weiller Phosphor und als roter Phosphor.
AuBer ihrem verschiedenen Aussehen besitzen die beiden Modifikationen
sehr verschiedenartige Eigenschaften, die in der Tabelle 56 einander
gegeniibergestellt sind.

Tabelle 56. Eigenschaften der beiden Phosphormodifikationen.

WeiBer Phosphor Roter Phosphor

Spezifisches Gewicht . . . . 1,82 2,2
Schmelzpunkt . . . . . . . 44,1° C oo'600° C
Siedepunkt . . . . . . . .. 280° C —
Entziindungstemperatur . . . 60° C § o~ 400° C
Kristallform . . . . . . .. reguldr-oktaedrisch | monokline Blittchen
Giftwirkung . . . . . . . . sehr giftig ‘ vollig ungiftig
Verhalten gegen Losungsmittel || auBerordentlich gut vollig unléslich

wie PCl;, S,Cl,, CS, . . . loslich
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Der weif3e Phosphor ist die aktive, reaktionsfdhige Phosphormodifi-
kation. Seine Reaktionsfiahigkeit ergibt sich schon aus der niedrigen Ent-
ziindungstemperatur: Bei etwa 60° vereinigt er sich mit dem Luftsauer-
stoff unter Entziindung und verbrennt zn Phosphorpentoxyd YP,0;):

4P + 50, =2 P,0;.

Die bei dieser Reaktion frei werdende Warmemenge ist auBerordentlich
groB, sie betrigt 37 keal, bezogen auf 1 Sauerstoffiquivalent (1/, O,);
die Bildungswirme des Phosphorpentoxyds ist somit gréBer als die
Bildungswiarme des Wassers, des Kohlendioxyds und des Schwefel-
dioxyds, wie aus den folgenden Gleichungen hervorgeht:

Y P+ 1,0, = Y, P,Os + 37 kcal
Y, H, + 1/, 0, =1, H,O + 34 kcal
Y, C +1,0,=1, CO, + 29,4 kecal
1,8 +1,0,=1, SO, + 18 kcal.

Die Entziindung des Phosphors kann sogar schon bei Zimmertemperatur
eintreten, wenn namlich der Phosphor in sehr fein verteilter Form vor-
liegt. Das ist z. B. der Fall, wenn man eine Losung von Phosphor in
Schwefelkohlenstoff auf Filterpapier ausgieBt und den Schwefelkohlen-
stoff verdunsten laft.

Im Dunkeln leuchtet der weiBle Phosphor an der Luft, da die lang-
same Oxydation des Phosphors unter Aussendung von Lichtenergie
erfolgt. Diese Leuchterscheinung beobachtet man auch, wean man
Wasser destilliert, in dem sich etwas Phosphor suspendiert befindet.
Der weille Phosphor ist kaum in Wasser 16slich, besitzt aber bei 100°
eine merkliche Dampftension, so dafl dem Wasserdampf geringe Mengen
dampfformigen Phosphors beigemengt sind. Beim Kondensieren des
Dampfes im Kiihler reagiert nun der Phosphordampf mit dem Luft-
sauerstoff unter Leuchterscheinung. Fiir diese und &hnliche Leucht-
erscheinungen ist der Begriff Chemoluminiscenz gepragt; als Chemo-
luminiscenz bezeichnet man das Aussenden von Lichtenergie beim Ab-
lauf einer chemischen Reaktion, wenn die beteiligten Stoffe sich dabei
auf niedriger Temperatur befinden.

Dieses Leuchten des Phosphors bei der Wasserdestillation benutzt
man zum Nachweis kleinster Mengen elementaren Phosphors. Will
man z. B. eine Phosphorvergiftung nachweisen, so bringt man den
Mageninhalt der vergifteten Person zusammen mit Wasser in eine
Destillierapparatur und priift, ob bei der Wasserdestillation eine Leucht-
erscheinung auftritt. (Phosphor-Nachweis nach MITSCHERLICH),

Wegen seiner Reaktionsfahigkeit Luftsauerstoff gegeniiber und wegen
seiner Unloslichkeit in Wasser pflegt man den weilen Phosphor unter
Wasser aufzubewahren.

Auch mit anderen Elementen, wie Chlor, Brom, Jod, Schwefel und
vielen Metallen, reagiert der weille Phosphor leicht und energisch. Die
Metall-Phosphor-Verbindungen heilen Phosphide; sie entsprechen den
Nitriden in der Chemie des Stickstoffs oder -den Sulfiden in der Chemie
des Schwefels.
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Der weille Phosphor wandelt sich in den roten Phosphor um, wenn
man ihn im geschlossenen Gefill auf 280° erhitzt. Bei der Umwandlung
wird Energie frei: Preeiy > Puoty - 3.7 keal,
Der rote Phosphor stellt also die energieirmere und damit stabilere
Form der beiden Modifikationen dar. Roter und weifler Phosphor stehen
wie Graphit und Diamant im monotrepen Verhiltnis zueinander.
Der rote Phosphor ist die bei allen Temperaturen bestéindige Modifi-
kation, der Dampfdruck des 3000;-
roten Phosphors ist, wie die  mmHg
Abb. 73 zeigt, bei allen Tem-
peraturen kleiner als der des
weillen Phosphors. Dal} trotz
der grofleren Bestdindigkeit
des roten Phosphors bei der
Phosphordarstellung stets die
weille Modifikation erhalten : ; '
wird, hat seine Ursache in der / w Z?Z,,,pemz,ip “w ipcp
OstTwarDschen  Stufenregel . -5
(vgl. S. 41).

Der rote Phosphor ist bedeutend reaktionstriger als der weille
Phosphor. Mit Sauerstoff z. B. reagiert der rote Phosphor erst bei etwa
400°. Auch mit den Halogenen und Schwefel tritt eine Vereinigung
erst bei hoherer Temperatur ein. Der rote Phosphor leuchtet nicht im
Dunkeln.

Die beiden Modifikationen des Phosphors unterscheiden sich héchst-
wahrscheinlich durch den Polymerisationsgrad der Einzelmolekiile.

Verwendung. Der elementare Phosphor findet hauptsichlich in der
Ziindholzindustrie Verwendung. Frither benutzte man die weille
Modifikation, und zwar bestand der Ziindholzkopf zu etwa 1% aus
weillem Phosphor, aus einem sauerstoffabgebenden Mittel, wie Mangan-
dioxyd (MnO,), Kaliumchlorat oder Natriumnitrat und schliefilich einem
brennbaren Bindemittel (Leim oder Gummi arabicum). Diese Holzer
lieBen sich an jeder beliebigen rauhen Fliche entziinden. Wegen der
leichten Entziindlichkeit dieser Holzer und wegen der Giftigkeit des
weilen Phosphors ist aber heute die Verwendung von weilem Phosphor
bei der Ziindholzherstellung verboten. Die heutigen Ziindhélzer besitzen
die Eigenschaft, sich nur noch an bestimmten Reibflichen zu ent-
ziinden; ihr Kopf enthilt iiberhaupt keinen Phosphor mehr, sondern
besteht nur noch aus Kaliumchlorat, Antimontrisulfid (Sh,S;) und dem
Bindemittel ; die Reibfliche ist ein Gemisch aus rotem Phosphor, Anti-
montrisulfid und Glaspulver.

Weilen Phosphor verwendet man gelegentlich als Rattengift.

weiBer Phosphor

2000y

Dampfiruck

S
S

rofer
Phosphor

Dampidruck der Phosphormodifikationen.

h) Die Wasserstoffverbindungen des Phosphors.

Dem Ammoniak (NH,;) und dem Hydrazin (N,H,) entsprechen die
beiden .Phosphorwasserstoffe PH;, das Phosphin, und P,H,, das Di-
phosphin. AuBer diesen beiden Wasserstoffverbindungen des Phosphors

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 14
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kennt man noch einen hohermolekularen Phosphorwasserstoff (P,,Hj),
der in der Chemie des Stickstoffs kein Analogon besitzt.

Darstellung. Die Darstellung des Phosphorwasserstoffs kann nach
Reaktionen vor sich gehen, die den Verfahren zur Ammoniakherstellung
nachgebildet sind. So sahen wir, daB Ammoniak bei der Hydrolyse
der Nitride entsteht:

(la) Mg,N, + 6 HOH = 3 Mg(OH), + 2 NH,.

Die Hydrolyse der Alkali- und Erdalkaliphosphide verlduft ganz dhnlich
und fithrt zum Phosphin, z. B.:

(1b) Ca;Py + 6 HOH = 3 Ca(OH), + 2 PH,.

Diese Zersetzung der Phosphide wird durch verdiinnte Sduren be-
schleunigt.

Ammoniak bildet sich ferner bei der Einwirkung starker Laugen
auf die Salze des Ammoniaks, auf die Ammoniumverbindungen:

(2a) NH,CI + NaOH — NaCl + H,0 + NH,;.

Den Ammoniumverbindungen entsprechen hier die Phosphoniumver-
bindungen, die Salze des Phosphorwasserstoffs; auch die Phosphonium-
salze, z. B. das Phosphoniumjodid (PH,J), reagieren mit starken Basen
unter Entwicklung von Phosphin:

(2b) PH,J + KOH - KJ + H,0 + PH,.

Dieser Methode kommt eine gewisse Bedeutung zu, da sie reines Phosphin
liefert, wihrend man nach den anderen Darstellungsverfahren meist
ein Gemisch von PH; und Diphosphin erhilt.

Aber nicht jedes Verfahren zur Darstellung von Ammoniak laBt
sich auf die Darstellung von Phosphorwasserstoff tibertragen. Das
trifft besonders fiir die Synthese der beiden Wasserstoffverbindungen
aus den Elementen zu und hat seinen Grund in den verschiedenen
Bildungswirmen von NH,; und PH;. Wihrend nidmlich Ammoniak
eine stark exotherme Verbindung ist:

N, + 3 H, = 2 NH, + 22 keal
gehort das Phosphin zur Klasse der endothermen Stoffe:
2 Presty + 3 Hy = 2 PH; — Q.

DemgemiB gelingt es nicht, PH, durch Einwirkung von molekularem
Wasserstoff auf Phosphor darzustellen. Dagegen ist die Bildungswirme
von Phosphorwasserstoff in bezug auf Phosphor und atomaren Wasser-

stoff positiv: Puesty + 3 H = PH, + 130 keal.

Infolgedessen entsteht Phosphin, wenn Wasserstoff in statu nascendi
mit Phosphor in Berithrung kommt.

Zum Schlufl muB noch eine hiufig angewandte Darstellungsmethode
fir Phosphorwasserstoff erwihnt werden, zu der in der Chemie des
Stickstoffs keine Parallele existiert. Beim Kochen von Phosphor mit
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einer starken Lauge bildet sich Phosphin und gleichzeitig ein Salz der
unterphosphorigen Saure (H;PO,):
4P + 3KOH + 3 H,0 = 3 KH,PO, + PH,.

Die endotherme Verbindung PH; kann entstehen, weil bei der gleichen
Reaktion eine exotherme Substanz, KH,PO,, gebildet wird.

Bei allen besprochenen Darstellungsmethoden — mit Ausnahme
der Reaktion (2b), der Zersetzung von Phosphoniumjodid — erhalt
man stets ein Gemisch von Monophosphin und Diphosphin.

Eigenschaften. 1. Monophosphin. Das Monophosphin ist ein farb-
loses, iibelriechendes, giftiges Gas, welches bei —86,2° C fliissig und
bei —133° C fest wird. Im Gegensatz zum Ammoniak ist PH; in Wasser
kaum léslich. Die basischen Eigenschaften sind schwicher ausgeprigt
als beim Ammoniak, immerhin addiert PH, leicht trockenen Halogen-
wasserstoff unter Bildung der sog. Phosphoniumhalogenide, z. B.:

PH, + HJ - PH,J.

Diese Phosphoniumsalze sind bedeutend unbesténdiger als die ent-
sprechenden Ammoniumsalze, so wird Phosphoniumjodid schon durch
Wasser hydrolytisch gespalten:

PH,J + H,0 - J- + H* + H,0 + PH,.

2. Diphosphin. Das Diphosphin ist eine farblose Flissigkeit, die
bei 57° C siedet. Man kann dah¢r P,H, aus dem Gemisch der beiden
Phosphorwasserstoffe leicht durch Kondensation gewinnen. P,H, ist
sehr unbestindig, es entziindet sich von selbst, sowie es mit Luftsauerstoff
in Berithrung kommt. Bei der Zersetzung des Diphosphins entsteht
der feste Phosphorwasserstoff (P,Hg).

i) Die Phosphide.

Bei der Besprechung des Ammoniaks stellten wir fest, dafl die
3 Wasserstoffatome des NH; in gewissem Grade saure Eigenschaften
besaBen, insofern niamlich, als sie durch Metalle ersetzbar sind. Auch
der Phosphorwasserstoff PH, zeigt sauren Charakter und kann seine
Wasserstoffatome gegen Metalle austauschen, wobei die Salze des
Phosphorwasserstoffs, die Phosphide, entstehen. Leitet man Phosphin
in Losungen, die Kupfer-, Silber- oder Quecksilberionen enthalten, so
entstehen Niederschlige der Phosphide dieser Schwermetalle, z. B.:

3Cu++ + 2 PH, = Cu,P, + 6 H+.

Diese Methode hat aber keine allgemeine Bedeutung fiir die Darstellung
der Phosphide. Vielmehr werden die Phosphide meist durch direkte
Vereinigung der Elemente gewonnen. Einen Uberblick iiber die bisher
bekannten Phosphide gibt die Tabelle 57; sie ist der entsprechenden
Tabelle der Nitride (S. 189) sehr dhnlich, wenn auch die Zahl der Phos-
phorverbindungen der Elemente kleiner ist als diejenige der Stickstoff-
verbindungen. Im linken Teil der Tabelle finden wir wieder die salz-
artigen Phosphide, wihrend rechts oben die fliichtigen Metalloidphos-
phide stehen und wir rechts unten, d. h. bei den Metallen der Neben-
gruppen 4—8, die metallischen Phosphide antreffen.

14*
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Tabelle 57. Phosphorverbindungen der Elemente.

1 | @ ‘ m | w | v | v | vo| VIII
~ a) der Hauptgruppen:
LiP, | BeP, | BP NP, | O.P, | F,P
Na,P | MgP, | AIP | SiP S,p, | CLP
K,P Ca,P, | GaP | GeP Br;P
Rb.P, | Sr;P, Sn,P, J;P
Cs,P, | Ba,P, ,

b) der Nebengruppen:

CugP, | ZnsP, TiP CrP | MnP | Fe,P, Co,P, Ni,P
AgP, | Cd,P, ZrtP | NbP | MoP,
Au,P, WP, PtP,

k) Die Oxyde des Phosphors und die Phosphorsiuren.

Die Zahl der Phosphoroxyde ist geringer als die der Stickoxyde,
man kennt nur das Phosphortrioxyd. (P,0;), das Phosphortetroxyd
(P,0,) und das Phosphorpentoxyd (P,0;). Das letztere, das sauerstoff-
reichste Oxyd, ist das bestdndigste, es entsteht bei allen Verbrennungen
von Phosphor oder von Phosphorverbindungen bei geniigender Luft-
zufuhr.

o) Phosphortrioxyd (P203).

Nach der Gleichung
4P 1 30,=2P,0,

entsteht Phosphortrioxyd, wenn maun Phosphor bei beschrinkter Luft-
zufuhr verbrennt. Es bildet sich aber gleichzeitig etwas Phosphor-
pentoxyd; man trennt die beiden Oxyde dadurch, daB man sie durch
ein mit Asbest gefiilltes, auf 60° erwirmtes Rohr leitet; das P,O; wird
hier zuriickgehalten, wihrend das Phosphortrioxyd hindurch gelangt.

Bei Zimmertemperatur ist P,0, eine feste Substanz, es bildet wachs-
dhnliche, weiche, weiBle, monokline Kristalle, die bei 22,5° C schmelzen.
Der Siedepunkt liegt bei 173°.

Das Molekulargewicht des dampfférmigen Phosphortrioxyds ent-
spricht nicht der Formel P,0,, vielmehr wire es der Molekulargewichts-
bestimmung gemafl als P,0, = (P,0,), zu formulieren.

Oberhalb 210° zerfallt das Phosphortrioxyd in Phosphor und ein
hoheres Oxyd, das Phosphortetroxyd.:.

2P,0, = 2P + 3P,0,.
Mit Luftsauerstoff reagiert P,O, bei etwas erhohter Temperatur unter
Bildung von Phosphorpentoxyd:
P,0, - 0, = P,0;.

) Phosphorige Sdure (HsPO0g).
Das Phosphortrioxyd ist das Anhydrid einer Saure, der phosphorigen
Saure (H;PO;). Diese Saure entsteht daher beim Losen von P,0, in
Wasser nach der Gleichung:

P,0, + 6 H,0 = 4 H,PO,.
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Bequemer laft sich die phosphorige Sdure durch Hydrolyse des Phos-
phortrichlorids (PCl;) und anschlieBendes Verdampfen des Wassers
und der durch die Hydrolyse entstandenen Salzsiure darstellen:

2 PCl, + 6 H,0 = 2 H,PO, -+ 6 HCI.

Das Phorphortrichlorid ist namlich einfacher zu erhalten als das Phos-
phortrioxyd.

Die phosphorige Sidure ist eine farblose, kristalline Masse, die bei
74° C schmilzt. In Wasser ist sie gut 16slich, die wiBrige Losung reagiert
stark sauer. Man kennt nur zwei Arten von Salzen der phosphorigen
Sdure, primire und sekundire Salze. Das dritte Wasserstoffatom ist
nicht durch Metalle ersetzbar, woraus zu schlieBen ist, daB es nicht
an Sauerstoff, sondern direkt am Phosphoratom gebunden ist. Dem-
gemal ist die Konstitutionsformel der phosphorigen Saure:

H\ . OH

o7 on
Die phosphorige Séure besitzt eine starke Reduktionswirkung, so redu-
ziert sie z. B. schweflige Siure; beim ZusammengieBen von schwefliger
Sédure und phosphoriger Siure beobachtet man eine Ausscheidung
elementaren Schwefels; die phosphorige Siaure wird dabei zur Phosphor-
siure H,PO, oxydiert:

2 H,PO, + H,S0, = 2 H,PO, + S + H,0.
Beim Erhitzen erleidet die phosphorige Sdure einen Zerfall, die H,PO,-

Molekiile oxydieren und reduzieren sich gegenseitig, die Disproportionie-
rung fithrt zur Phosphorsiure und zum Phosphorwasserstoff:

4 H,PO, - 3 H,PO, + PH,.

v) Phosphortetroxyd (P204).
Wie bereits besprochen, entsteht das Phosphortetroxyd beira Er-
hitzen von Phosphortrioxyd iiber 210°:
2P,0, > 2P + 3 P,0,.

Das P,0, ist eine farblose, stark glinzende Kristallmasse. Es ist das
Analogon zum Stickstofftetroxyd (N,O,). Beide Tetroxyde verhalten
sich gegeniiber Wasser vollig gleichartig, sie erleiden beim Auflosen
in Wasser eine Disproportionierung. Stickstofftetroxyd bildet mit
Wasser 1 Molekiil Salpetersiure und 1 Molekiil salpetrige Sdure:

N,0, + H,0 — HNO, + HNO,.
Entsprechend bildet Phosphortetroxyd mit Wasser 1 Molekiil Phosphor-
sdure und 1 Molekiil phosphorige Saure:

P,0, + 3 H,0 —> H,PO, + H,PO,.

d) Phosphorpentoxyd (P20;).
P,0; entsteht bei der vollstindigen Verbrennung des Phosphors mit
iberschiissigem Luftsauerstoff:

4P 450, - 2P,0;.
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Nach dieser Reaktion wird Phosphorpentoxyd auch in der Technik
im groBen gewonnen. P,0; sublimiert bei 250° und bildet weille, mono-
kline, stark lichtbrechende Kristalle. Erhitzt man P,0; fiir sich im
geschlossenen Gefill, so beobachtet man bei etwa 440° eine Abnahme
der Fliichtigkeit und eine Polymerisation. Bei Rotglut wird die Masse
glasig und schmilzt dann, bei Weilglut verdampft sie und scheidet
aus dem Dampf wieder P,O; ab, das bei 250° sublimiert.

Vom Phosphorpentoxyd leiten sich drei verschiedene Phosphor-
sduren ab, die sich durch ihren Wassergehalt voneinander unterscheiden.
Man bezeichnet sie als Orthophosphorsdure (H,PO,), Pyrophosphorsidure
(H,P,0,) und Metaphosphorsiure (HPO,). Man kann sie sich durch
Vereinigung von Phosphorpentoxyd mit Wasser nach folgenden schema-
tischen Gleichungen entstanden denken:

P,0; + 3 H,0 - 2 H,PO, Orthophosphorsiure
P,0; ~-2H,0 -» H,P,0, Pyrophosphorsiure
P,0; + H,0 -> 2 HPO, Metaphosphorséure.

Die in diesen Gleichungen dargestellte Vereinigung des Phosphor-
pentoxyds mit Wasser hat aber nicht nur formales Interesse; vielmehr
besitzt P,O; tatsichlich eine groBe Neigung, sich mit Wasser zu ver-
einigen. Diese Tendenz ist so stark ausgeprigt, daB Phosphorpentoxyd
begierig die Luftfeuchtigkeit anzieht. LaBt man es an der Luft liegen,
so wird es feucht und zerfliefit schlieflich. Wegen dieser hygroskopischen
Eigenschaft benutzt man das Phosphorpentoxyd im Laboratorium
haufig als Trockenmittel. Mit P,0; getrocknete Luft enthédlt nur noch
1 mg Wasser in 40000 Litern.

€) Orthophosphorsdure (HgPO,).

Die Umsetzung des Phosphorpentoxyds mit viel Wasser fiihrt, wie
oben formuliert, zur Bildung der Orthophosphorsiure; Orthophosphor-
sdure kann man ferner durch Oxydation von Phosphor mit Salpeter-
sdure gewinnen:

3P + 5HNO, + 2 H,0 = 3 H,PO, + 5 NO.

In der Technik stellt man H;PO, durch Einwirkung von konzentrierter
Schwefelsiure auf das in der Natur vorkommende tertiire Calciumsalz
der Orthophosphorsiure, das Tricalciumphosphat, dar:

Cay(PO,), + 3 H,S0, = 3 CaS0, + 2 H,PO,.

Die so gewonnene Phosphorsaure ist aber unrein. Die Orthophosphor-
sdure bildet klare, harte, rhombische Kristalle vom Schmelzpunkt
42,3° C; sie zerflielen an der Luft und lésen sich in jedem Verhiltnis
in Wasser. Die Strukturformel der Orthophosphorsiure ist die folgende:

OH
O=P£0H

\OH

sie ist eine dreibasische, schwache bis mittelstarke Siure. Der Disso-
ziationsgrad einer 0,1n-Phosphorsiure hat die GroBe o = 12%. Als
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dreibasische Séure bildet sie drei Typen von Salzen, die wir am Beispiel
der Natriumphosphate formulieren wollen:

NaH,PO,: priméres Natriumphosphat oder Natriumdihydrogenphosphat,
Na,HPO,: sekundires Natriumphosphat oder Dinatriumhydrogenphosphat,
Na,PO,: tertidres Natriumphosphat.

Von diesen reagiert eine wifrige Losung des tertidiren Natriumphosphats
infolge Hydrolyse alkalisch. Selbst das sekundédre Phosphat reagiert
noch schwach alkalisch, da es folgendermaBen dissoziiert:

Na,HPO, + H,0 — 2 Na+ + H,PO,~ + OH-.

Nur das primire Natriumphosphat zeigt in wéaBriger Losung eine
schwach saure Reaktion.

Mit, einer Reihe von Metallionen gibt die Orthophosphorsidure cha-
rakteristische Niederschlige, die man daher zum analytischen Nachweis
benutzt. So vereinigen sich die (PO,)3~-Ionen mit Silberionen zu einem
gelb gefarbten, schwer loslichen Silberphosphat:

Na,PO, + 3 AgNO, - Ag,PO, + 3 NaNO,.

Ferner entsteht bei gleichzeitiger Anwesenheit von Magnesiumionen
und Phosphationen in ammoniakalischer Losung ein kristalliner weiBer
Niederschlag von Ammonium-Magnesium-Phosphat:

PO~ + Mg++ + NH,*+ = (NH,)MgPO,.

Als dritte charakteristische Fallungsreaktion der Orthophosphorséure
ist die Reaktion mit Ammoniummolybdat (NH,),M00,, dem Ammonium-
salz der Molybdinsdure (H,M00O,), zu nennen. In stark salpetersaurer
Losung bildet die Phosphorsidure mit dem Ammoniummolybdat einen
gelb gefarbten, kristallinen Niederschlag von Ammoniumphosphor-
molybdat:
H,PO, + 12 (NH,),M00, + 21 HNO, -+ aq = (NH,);[PO, - 12 MoO, - aq]
+ 21 NH,NO, + 12 H,0.

Bei diesem Niederschlag handelt es sich um das Ammoniumsalz der
Phosphormolybdéinsiure, welche gewisse Mengen Wasser im Anionen-
komplex enthilt (angedeutet durch aq).

§) Pyrophosphorsiure (HyP20).

Die Pyrophosphorsidure steht in derselben Beziehung zur Ortho-
phosphorsiure wie die Pyroschwefelsdure zur Schwefelsiure. Die
., Pyro‘‘siurc entsteht aus 2 Molekiilen der normalen Séure durch Ab-
spaltung von 1 Molekiil Wasser:

2 H,S0, — H,0 = H,S,0,
2 H,PO, — H,0 = H,P,0,.

Die Pyroschwefelsiure bzw. ihre Salze haben wir u.a. dadurch ge-
wonnen, daf wir die sauren Sulfate auf hohere Temperatur erhitzt

haben, z. B. 2 NaHSO, — H,0 + Na,$,0,.
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In der gleichen Weise spalten die sekundiren Orthophosphate beim
Erhitzen Wasser ab und gehen in Pyrophosphate iiber:

2 Na,HPO, — H,0 + Na,P,0,.

Aus dem Natriumpyrophosphat wird die freie Pyrophosphorséiure her-
gestellt, indem man das Natriumpyrophosphat zunichst in schwer
losliches Bleipyrophosphat iiberfiihrt:

Na,P,0, -+ 2 Pb(NO,), = Pb,P,0, + 4 NaNO,

und in die waBrige Bleipyrophosphataufschlimmung Schwefelwasser-
stoff einleitet, wobei das sehr schwer lésliche Bleisulfid ausfillt und
man eine wifirige Losung von Pyrophosphorsdure erhilt:

Pb,P,0. + 2 H,S = 2 PbS + H,P,0,.

LafBt man eine wifirige Losung von Pyrophosphorsdure lingere Zeit
stehen, so nimmt sie Wasser auf und bildet Orthophosphorséure zuriick :

H,P,0, + H,0 - 2 H,PO,.

Durch Kochen wird diese Reaktion beschlennigt. Bemerkenswert ist,
daB das Silberpyrophosphat (Ag,P,0,), welches wie das Silbersalz der
Orthophosphorsidure in Wasser schwer 16slich ist, weill gefarbt ist und
somit durch seine Farbe von dem gelben Silberorthophosphat leicht zu
unterscheiden ist.

7) Metaphosphorsiiure (HPO3).

Die Metaphosphorsidure und ihre Salze entstehen durch stirkeres
Glithen der Orthophosphorsidure und der priméren Phosphate und der
Ammoniumsalze der Ortho- und Pyrophosphorsiure nach den Glei-
chungen: H,PO, — H,0 + HPO,

NaH,PO, - H,0 + NaPO,
(NH,),HPO, -> H,0 + HPO, - NH,.

Das Molekiil der Metaphosphorsdure wird durch die Formel HPO,
nicht richtig beschrieben, da die Metaphosphorséure nicht monomoleku-
lar, sondern eine hoheraggregierte Phosphorsdure ist. Exakt ist diese
Séure zu formulieren als (HPO,),, wobei n eine ganze Zahl gréBer als 1
bedeutet.

Die freie Metaphosphorsiure ist eine harte glasartige Masse, die in
Wasser 16slich ist und beim Kochen Orthophosphorsiure zuriickbildet.
Wie die anderen beiden Phosphorsduren wird die Metaphosphorsiure
durch Silbersalze gefallt:

(NaPO;), -- n AgNO, = (AgPO,), + n NaNOQ,.

der Silbermetaphosphatniederschlag ist weiB.

Die Metaphosphorsdure besitzt die Eigenschaft, aus einer klaren
EiweiBlosung das Eiweil auszuflocken, wihrend Ortho- und Pyro-
phosphorsiure EiweiBllésungen nicht verindern. Diesen Effckt des Aus-
flockens von Eiweil8 zeigen auch andere héhermolckulare Siuren; er
ist also ein Beweis fiir die nichtmonomolekulare Natur der Metaphosphor-
saure.
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Erhitzt man Natriummetaphosphat mit Schwermetalloxyden, so ent-
stehen in vielen Fillen charakteristisch gefirbte Schwermetallphosphate,

z. B.: 3 CoO + 3 NaPO,; — Co,(PO,), + NagPO,.

Diese Reaktion benutzt man in der analytischen Chemie bei der Her-
stellung der Phosphorsalzperle zum Nachweis einiger Schwermetalle.

J) Unterphosphorige Siure (H3POg).
Bei der Reaktion zwischen elementarem Phosphor und heiBer Kali-
lauge entsteht neben Phosphorwasserstoff das Kaliumsalz der unter-
phosphorigen Siure, Kaliumhypophosphit: .

4P + 3KOH + 3 H,0 = PH, + 3 KH,PO,.

Ganz analog 1aBt sich das Bariumhypophosphit Ba(H,PO,), durch Ein-
wirkung von Barytlauge auf weillen Phosphor gewinnen:

8P + 3 Ba(OH), + 6 H,0 = 2 PH, + 3 Ba(H,PO,),.

Die freie unterphosphorige Siure stellt man dar, indem man das Barium-
hypophosphit mit Schwefelsiure zur Reaktion bringt; dabei fillt
Bariumsulfat aus und man erhilt eine wiBrige Losung der unterphos-
phorigen Séure.

Die hypophosphorige Séiure ist eine einbasische Sdure; man gibt
ihr daher die Konstitutionsformel:

O\P/H
HO " “H
Die unterphosphorige Sdure ist ein starkes Reduktionsmittel, sie 148t
sich leicht zur phosphorigen Sdure und zur Phosphorsiure oxydieren:
H,PO, + */; 0, — H PO,
H,PO, + 0, — H,PO,.

1) Halogenide des Phosphors.

Elementarer Phosphor vereinigt sich mit den freien Halogenen sehr
leicht, dabei kénnen zwei Typen von Halogen-Phosphor-Verbindungen
entstehen, Trihalogenide, in denen also 3 Halogenatome an ein Phos-
phoratom gebunden sind, und Pentahalogenide, in denen das Atom-
verhiltnis Halogen zu Phosphor gleich 5 ist. AuBer diesen Halogeniden
kennt man noch Phosphoroxyhalogenide von der Zusammensetzung
PO(Hal);. Im folgenden sollen nur die Chloride des Phosphors etwas
ausfiihrlicher besprochen werden.

Phosphortrichlorid (PClg). Beim Uberleiten von Chlorgas iiber
geschmolzenen weilen Phosphor entziindet sich der Phosphor und
verbrennt mit fahler Flamme zu Phosphortrichlorid:

2P + 3Cl, = 2 PCl, + 152 keal.

Bei einem ChloriiberschuBl entsteht nebenher leicht etwas Phosphor-
pentachlorid (PCl;). Durch Behandeln des Reaktionsproduktes mit
weilem Phosphor und durch anschlieBende Destillation erhilt man
reines Trichlorid. PCl, ist eine wasserhelle Fliissigkeit, die bei 76,6° C
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siedet und bei —92° erstarrt. Sie raucht an der Luft, d. h. sie zieht
begierig Feuchtigkeit an. Das Wasser wirkt spaltend auf das Phosphor-
trichlorid ein, die Hydrolyse liefert 3 Molekiile Salzsiure und 1 Molekiil
phosphorige Siure:

PCl, + 3 HOH — 3 HCI + H,PO, + 64 keal.

Aus dieser Umsetzung mit Wasser erkennt man den Verbindungs-
charakter: Das Phosphortrichlorid ist als das Sdurechlorid der phos-
phorigen Sdure zu bezeichnen.

Mit Chlor reagiert Phosphortrichlorid unter Bildung des Penta-

chlorids: PCl, + Cl, = PCl + 31 keal.

Phosphorpentachlorid (PCl;) bildet bei Zimmertemperatur weiBe,
glinzende Kristalle, die bei etwa 100° sublimieren. Meist sind die
Kristalle nicht rein weifl, sondern gelb bis griin gefarbt, was dadurch
zu erklédren ist, da3 PCl; teilweise in Trichlorid und freies Chlor gespalten
ist gemaB der Gleichung:

PCl; = PCl, + Cl,.

Bei 300° liegt das Gleichgewicht vollstindig auf der rechten Seite,
wiahrend es sich bei Temperaturerniedrigung zugunsten der exothermen
Verbindung PCl; verschiebt.

Durch Wasser wird Phosphorpentachlorid gespalten, bei Anwesen-
heit von wenig Wasser fiihrt die Hydrolyse zum Phosphoroxychlorid:

PCl; ++ H,0 = 2 HCl + POC,.
Bei einem Wasseriiberschuf} ist die Orthophosphorsiure das Endprodukt
der Hydrolyse: PCl; + 4 H,0 = 5 HCl + H,PO,.

Die leichte Spaltbarkeit des Phosphorpentachlorids benutzt man
héufig, um Chloratome in andere Verbindungen einzufiihren. So lassen
sich viele Sauren durch Einwirkung von PCl, in die Siaurechloride iiber-
filhren, z. B. die Schwefelsidure:

SO,(0H), + 2 PCl; — SO,Cl, + 2 POCI, + 2 HCI
oder die Essigsdure:
CH,COOH -+ PCl, — CH,C0C + POCI, + HCL.

Namentlich in der organischen Chemie findet Phosphorpentachlorid
vielfach Verwendung, wenn Hydroxylgruppen von Siuren oder Alkoholen
gegen Chlor ausgetauscht werden sollen.

Phospheroxyehlorid (POClg) entsteht — wie oben bereits erwihnt —
bei vorsichtiger Hydrolyse des Phosphorpentachlorids. Sehr bequem ist
die Darstellung durch Umsetzung von Phosphorpentachlorid mit einer
organischen Siure, der Oxalsdure (H,C,0,), da bei dieser Reaktion aufler
dem Phosphoroxychlorid nur gasférmige Stoffe (Kohlenoxyd, Kohlen-
dioxyd und Chlorwasserstoff) auftreten:

H,C,0, + PCl; = POCI, + 2 HCI + CO + CO, .
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Phosphoroxychlorid ist ein stark lichtbrechendes, farbloses, ziemlich
schweres Ol. GieBt man Phosphoroxychlorid in Wasser, so sinkt es
zunichst zu Boden, aber nach kurzer Zeit setzt dann unter Aufsieden
der ganzen Fliissigkeit eine sehr lebhafte Reaktion ein, die Hydrolyse

des POCl;: POCY, + 3 H,0 = H,PO, +3 HCI.
Die Hydrolyseprodukte sind Salzsiure und Orthophosphorsiure; das

Phosphoroxychlorid ist also das Saurechlorid der Orthophosphorsiure,
was auch ein Vergleich der Konstitutionsformeln zeigt:

/OH Cl
Phosphorsidure: O=P~OH Phosphoroxychlorid: O= PZ Cl
\OH \‘CI

m) Phosphor-Schwefel-Verbindungen.

Erhitzt man weiBlen Phosphor und Schwefel in einer Kohlendioxyd-
atmosphére, so vereinigen sich die beiden Elemente mit auBerordentlicher
Heftigkeit. Die Verbindungsbildung erfolgt weniger heftig, wenn man
roten Phosphor mit Schwefel zusammenschmilzt oder aber wenn man
in Losung arbeitet, d. h. Losungen von Schwefel in Sehwefelkohlenstoff
und Phosphor in Schwefelkbhlenstoff zusammengieBt. Je nach dem
angewandten gegenseitigen Mengenverhéltnis von Phosphor zu Schwefel
erhilt man gelbe Kristalle der Zusammensetzung P,S; oder P,S, oder
P,S,,, die man aus Schwefelkohlenstoff umkristallisieren kann.

P,S, ist gegen Wasser bestindig, die anderen beiden Sulfide werden
durch Wasser zu Phosphorsiure und Schwefelwasserstoff zersetzt, z.B.:

P,S,, + 16 H,0 = 4 H,PO, + 10 H,S.

Mit Sauerstoff reagieren die Phosphor-Schwefel-Verbindungen bei etwas
erhshter Temperatur unter Entziindung. Die niedrigste Entziindungs-
temperatur (100° C) besitzt P,S,.

n) Phosphatdiinger.

Neben Stickstoff und Kalium ist Phosphor eins der Elemente, die
jede Pflanze fiir ihr Wachstum dringend benétigt. Da der Boden durch
die intensive Bewirtschaftung allmihlich an den Pflanzennahrstoffen
verarmt, ist es notwendig, die fehlenden Stoffe durch Mineraldiinger
zu ersetzen. Damit die Nahrstoffe von den Wurzeln der Pflanzen auf-
genommen werden konnen, miissen sie in Wasser 16slich sein bzw. in
den schwachen Siuren des Bodens, wie Kohlensiure, Humussédure usw.
Die im Boden vorliegende Wasserstoffionenkonzentration erreicht maxi-
mal einen Wert, wie er Citronensiure besitzt. Daher haben nur solche
Mineraldiinger einen Zweck, die sich in Wasser oder in Citronenséiure
l6sen. Als Phosphordiinger verwendet man Phosphate. Die in der
Natur vorkommenden Phosphate, der Apatit 3 Cay(PO,), - 1 CaF; und
‘der Phosphorit Cas(PQ,),, die also zur Hauptsache aus tertidren Cal-
ciumphosphat Cay(PO,), bestehen, haben die zu fordernden Loslichkeits-
eigenschaften nicht: Sie sind weder in Wasser noch in Citronensaure
l6slich. Da das primire Calciumphosphat Ca(H,PO,), im Gegensatz
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zum tertidren Salz durch Wasser in Losung gebracht wird, mul man
das tertidre in primédres Calciumphosphat iiberfiihren. Diese Um-
wandlung erfolgt unter der Einwirkung von konzentrierter Schwefelsiure
nach der Gleichung:

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

Um diese Umsetzung moglichst quantitativ zu gestalten, wird das
Rohphosphat, der Phosphorit oder Apatit vor dem Aufschlu fein
gepulvert; das gemahlene Phosphat reagiert dann mit der Schwefelsdure
unter Bildung von Calciumsulfat und primérem Calciumphosphat.
Dieses Reaktionsgemisch triagt den technischen Namen Superphos-
phat und wird als Diinger verwendet, ohne dall man das als Diinger
zwecklose Calciumsulfat erst abtrennt. Wenn das Rohphosphat beim
Aufschlul mit Schwefelsdure in nicht geniigend feiner Verteilung vor-
liegt, so besteht die Gefahr, daBl nur die 4uBeren Schichten der einzelnen
Phosphatstiickchen aufgeschlossen sind, und daBl im Innern der Stiicke
unveréndertes Rohphosphat vorliegt. Dieses nicht umgewandelte Tri-
calciumphosphat kann beilt Lagern mit dem Calciumdihydrogenphos-

phat reagieren:
Cay(PO,), + Ca(H,PO,), — 2 Ca(HPO,).

Dabei entsteht unlosliches, sekundires Calciumphosphat, wodurch der
Aufschlul zum Teil riickgdngig gemacht wird.

Es soll noch kurz auf eine Nebenreaktion eingegangen werden, die
beim Aufschlufl der Rohphosphate durch Schwefelsdure stattfindet. Alle
Rohphosphate, im besonderen MaBe natiirlich der Apatit, enthalten
gewisse Beimengungen von Calciumfluorid, das mit Schwefelsiure unter
Bildung von Fluorwasserstoff reagiert:

CaF, + H,80, = CaSO, + 2 HF.

‘Der Fluorwasserstoff entweicht teilweise als solcher gasférmig; zum
Teil reagiert er mit den im Rohphosphat gleichfalls vorhandenen SiO,-
Verunreinigungen unter Bildung von Siliciumtetrafluorid (SiF,), welches
ebenfalls gasférmig entweicht. Wihrend man diese gesundheitsschid-
lichen Gase friiher einfach entweichen liel, werden sie heute in Wasser
eingeleitet, dort absorbiert und auf Natriumsilicofluorid Na,SiF, oder
kiinstlichen Kryolith NajAlF; weiterverarbeitet.

Ein betriachtlicher Anteil der Phosphatdiinger fallt bei der Auf-
arbeitung des Eisens als Nebenprodukt ab. Die in den Hochofen ver-
arbeiteten Eisenerze enthalten nimlich hiufig kleinere Mengen von
Phosphor in Form von Phosphaten, die in dem Hochofen zusammen
mit dem Eisenoxyd durch Kohle reduziert werden und als Phosphor-
eisen Fe;P dem GuBeisen beigemengt sind. Diese Verunreinigungen
des GuBeisens, die auBler aus Phosphor noch aus Kohlenstoff, Mangan
und Silicium bestehen, sind die Ursache dafiir, da das GuBeisen spréde
und nicht schmiedbar ist. Bei der Stahlerzeugung werden diese Ver-
unreinigungen durch Behandlung des fliissigen GuBeisens mit Luft-
sauerstoff oxydiert und entfernt; denn der Sauerstoff oxydiert zunichst
Kohlenstoff, Mangan, Silicium und Phosphor, bevor das Eisen in Oxyd
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zuriickverwandelt wird, da die Bildungswéirme:des- Eisenoxyds kleiner
ist als die der anderen Oxyde. Nach dem BEssEmEer-THoMAs-Ver-
fahren erfolgt die Aufarbeitung des GuBeisens derart, dafl man das
flissige Roheisen in eine Bessemerbirne fiillt, in ein GefiB, dessen
Innenwandungen mit einem basischen Futter, gebranntem Dolomit, aus-
gekleidet sind und dessen Boden eine Anzahl kleiner Kanile enthalt,
durch die Luft durch das Eisen gepreBt wird. Das basische Futter hat
den Sinn, die entstandenen Oxyde, insbesondere das Phosphorpentoxyd,
zu binden. Es entstehen dabei basische Calcium-

phosphate der ungefihren Zusammensetzung:

Ca0 - Cag(PO,),.

asisches Fulfer

Wenn das Futter mit P,O, gesittigt ist, so wird es
erneuert. Das verbrauchte Futter, die sog. Thomas-
schlacke, wird feingemahlen. Da die. gemahlene
Thomasschlacke, das basische Calciumphosphat,
l6slich ist, kann das ,,Thomasmehl‘‘ ohne weite-
ren AufschluB direkt als Phosphordiinger verwendet T T
werden, i
Welche wirtschaftliche Bedeutung den Phosphor-
diingern zukommt, zeigen die Tabellen 58 und 59, )
die die Gewinnung von Superphosphat bzw. der i
Thomasschlacke in einigen Landern und der Welt 4y 74. Bessemerbirne.
im Laufe der letzten 25 Jahre enthalten. Man
erkennt, daBl im Unterschied zu den anderen aufgefithrten Lindern in
Deutschland die Produktion von Thomasmehl stark iberwiegt, was
daraus zu erkliren ist, dall Deutschland keine nennenswerten eigenen
Apatit- oder Phosphoritvorkommen besitzt.

Tabelle 58. Gewinnung von Superphosphat.
(Zahlen in 1000 t.)

Erzeuger - | 1918 l 1919 1922 1930 1932 1934 1936
Deutschland. . . .| 1800 100 600 860 640 720 750
England . . . . . 800 550 530 570 530 530 580
Frankreich . . . .| 1900 | 1100 | 2100 | 2100 | 1400 | 1400 | 1200
USA.. . . .. .. 3200 | 2400 | 2500 | 4100 | 1600 | 2600 @ 3100
Welt . . . . ... | 11000 | 6000 | 10000 | 14000 | 10000 | 13000 | 14000

Tabelle 59. Gewinnung von Thomasschlacke.
(Zahlen in 1000 t.)

Erzeuger 1913 ‘ 1919 1 1924° 1927 1929 1932 \ 1934° 1936
Deutschland. . . . | 2300 | 700 | 1100 | 1700 | 1900 | 530 | 1350 | 2300
England . . . . . 400 | 500 | 300 | 1700 | 300 | 160 | 270 | 300
Frankreich . . . .| 700 | 300 | 900 | 1300 | 1600 | 780 | 880 | 1050
Welt . . .. ... ] | | | 6000 | 2800 | 4000 | 4900
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0) Das Arsen.

Yorkommen und Darstellung. Arsen findet man in der Natur sowohl
in elementarer Form als sog. Scherbenkobalt, als auch in Form von
Verbindungen, namentlich als Schwermetall-Arsen-Schwefel-Verbindun-
gen. Die meisten sulfidischen Erze enthalten gewisse Beimengungen
von Metallarseniden, d. h. von Metallverbindungen des Arsens. Das
wichtigste Vorkommen ist das im Arsenkies, der die ungefihre Zu-
sammensetzung FeAsS hat. Die Arsensilberblende oder das Rotgiltig-
erz hat die Formel Ag,AsS;. Wir erwihnen schlieBlich noch die beiden
natiirlichen Arsensulfide, Realgar (As,S,) und Auripigment (As,S;).

Elementares Arsen gewinnt man durch Erhitzen von Arsenkies unter
LuftabschluB; dabei sublimiert' das Arsen ab und es hinterbleibt das

Eisensulfid : FeAsS —> FeS + As.

Eigenschaften. Vom Arsen existieren zwei Modifikationen, graues,
metallisches Arsen, das bei allen Temperaturen besténdig ist, und eine
nichtmetallische gelbe Form, die mit dem weiBen Phosphor zu ver-
gleichen ist, aber weniger bestindig ist als dieser. Arsen sublimiert bei
633°. Im Dampfzustand besteht das Arsenmolekiil aus 4 Arsenatomen
As,, das bei 1700° in 2 Molekiile As, dissoziiert ist:

As, == 2 As,.

Arsen und fast alle seine Verbindungen sind auBerordentlich giftig.
Arsen verbindet sich mit den meisten Elementen. Mit Luftsauerstoff
reagiert es beim Erwirmen unter Entziindung zu Arsentrioxyd As,Os,
die bei der Verbrennung auftretende Flamme ist charakteristisch fahl-
blau gefirbt. Oxydierende Siuren oxydieren Arsen zu Arsensiure
(H;As0,).

«) Arsenwasserstoff.

Wiahrend mehrere Wasserstoffverbindungen des Stickstoffs und
Phosphors existieren, kennt man nur einen einzigen Arsenwasserstoff,
den einfachsten (AsHj;), das Analogon des Ammoniaks (NH;) und des
Phosphins (PH,). Die Bildungswirme der Wasserstoffverbindungen
nimmt stetig ab, wenn man in der Reibe von Stickstoff zum Arsen
fortschreitet. Ammoniak ist exotherm, Monophosphin schwach endo-
therm, Arsenwasserstoff ist eine stark endotherme Verbindung:

2 As + 3 H, = 2 AsH; — 88 kcal.

DemgemaB 1aBt sich Arsenwasserstoff nicht durch Einwirkung von
molekularem Wasserstoff auf Arsen darstellen; Arsenwasserstoff ent-
steht dagegen durch Reaktion von nascierenden Wasserstoff mit Arsen
oder Arsenverbindungen, z. B. dadurch, daB man eine arsenhaltige
Substanz mit Zink und Salzsiure zusammenbringt. Der entweichende
Wasserstoff enthilt dann Arsenwasserstoff beigemengt, was man u. a.
daran erkennen kann, dal3 er mit fahlblauer Flamme brennt. Halt
man eine kalte Porzellanschale in die Flamme, so entsteht ein schwarzer
Beschlag von metallischem Arsen. Der endotherme Charakter bewirkt,
daBl Arsenwasserstoff recht leicht zerfillt: Leitet man AsH; durch ein
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méfig erhitztes Glasréhr, so scheidet sich hinter der erhitzten Stelle
ein schwarzer Arsenspiegel ab. Diese Reaktion heit die Marsusche
Probe und dient zum Nachweis kleinster Mengen von Arsen, z. B. bei
Arsenikvergiftungen.

Als Derivate des Arsenwasserstoffs haben wir die Arsenide, die
Metallarsenverbindungen, aufzufassen. Die Arsenide lassen sich durch
Zusammenschmelzen ‘des betreffenden Metalls mit Arsen darstellen,
zum Teil entstehen sie auch beim Einleiten von Arsenwasserstoff in
Metallsalzlosungen, z. B. das Kupferarsenid (Cu,As,):

3 CuSO, + 2 AsH, — Cu,As, + 3 H,S0,.

Andererseits werden die Alkali- und Erdalkaliarsenide durch Wasser
in Metallhydroxyd und Arsenwasserstoff hydrolytisch gespalten, z. B.:

Mg,As, + 6 HOH — 3 Mg(OH), + 2 AsH,.

B) Sauerstoffverbindungen des Arsens.

Man kennt zwei Oxyde des Arsens, das Arsentrioxyd (As,O;) und
das Arsenpentoxyd (As,0,). Vom Oxyd des dreiwertigen Arsens leitet
sich die arsenige Sdure (H;AsO;) und ihre Salze, die Arsenite, ab. Das
Arsenpentoxyd ist das Anhydrid der Arsensdure, von welcher wie bei
der Phosphorsiure eine Orthosdure (HzAsO,), eine Pyrosidure (H,As,0,)
und eine Metasiure (HAsQO,) existieren. Die Salze dieser Sduren heiflen
Ortho-, Pyro- und Metaarsenate.

Arsentrioxyd (Ase0s), das auch Arsenik genannt wird, entsteht
beim Rosten arsenhaltiger Sulfide. As,O, ist eine bei Zimmertemperatur
feste Substanz, die einen ziemlich niedrigen Sublimationspunkt besitzt
und daher bei den im Rostofen herrschenden Temperaturen fliichtig ist
und sich in den Flugkammern niederschligt. Gereinigt wird das Arsen-
trioxyd durch Sublimation.

Arsenige Sdure (HgAsOg). In Wasser ist As,O; nur maBig 1oslich,
mit gesteigerter Temperatur nimmt die Loslichkeit erheblich zu. Wégrige
Arseniklosungen reagieren schwach sauer, da das geloste As,0; mit
Wasser arsenige Sdure (H;AsO;) bildet und die As(OH)s-Molekiile teil-
weise in Wasserstoffionen und (AsO;)%~-Ionen dissoziiert sind:

As,04 + 3 H,0 — 2 As(OH), = 2 (AsO,)*~ + 6 H+.

Im Gegensatz zur phosphorigen Siure, die stets als zweibasische Saure
reagiert, ist die arsenige Sdure dreibasisch.

In Alkalien 16st sich Arsentrioxyd in-bedeutend gréBerer Menge als
in Wasser, weil sich die leicht 16slichen Alkalisalze der arsenigen Séure,
die Alkaliarsenite, bilden:

As,0; + 6 NaOH = 2 Na,AsO, + 3 H,0.

Alle Schwermetallarsenite sind in Wasser unléslich; das Kupferarsenit
ist durch eine schone, leuchtend griine Farbe ausgezeichnet und wird
daher als Farbstoff (,,Scheeles Griin‘) verwendet. Eine andere griine
Farbe, das ,,Schweinfurter Griin®, ist ein Doppelsalz aus Kupferarsenit
und Kupferacetat.
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Arsensdure. Wenn man Arsen oder Arsentrioxyd mit konzentrierter
Salpetersiure oder anderen starken Oxydationsmitteln behandelt, so
erhilt man eine Losung von Orthoarsenséiure:

2As +50 + 3H,0 » 2 H;AsO,
As,0; 4+ 2 0 + 3 H,0 — 2 HyAsO,.

Durch Eindampfen der waBrigen Losung kann man die freie Arsensdure
in Form farbloser, leicht zerflieBlicher Kristalle gewinnen. Beim Er-
hitzen gibt die Orthoarsensdure sukzessive Wasser ab, wobei sie zuerst
in Pyroarsensdure (H,As,0,), dann in Metaarsensdure (HAsOz;) und
schlieBlich in Arsenpentoxyd (As,O,) iibergeht. Lost man diese wasser-
drmeren Sauren oder das Pentoxyd in Wasser, so bildet sich allméhlich
unter Wasseranlagerung die Orthosdure zuriick. Die Sdurestirke der
Arsensdure ist etwa die gleiche wie die der Orthophosphorsdure. Auch
die Salze der Arsensdure, die Arsenate, sind den entsprechenden Phos-
phaten sehr dhnlich, z. B. hinsichtlich ihrer Kristallform oder hinsicht-
lich ihrer Loslichkeit in Wasser. Fiir die Orthophosphorsiure war die
groBe Schwerloslichkeit des gelben Silbersalzes und des weilen Ma-
gnesiumammoniumphosphates charakteristisch. Auch das Silberarsenat
(Ag;AsO,), das braun gefirbt ist, und Magnesmmammomumarsenat
Mg(NH,)AsO,, sind in Wasser praktisch unléslich.

Arsenpentoxyd (Asg0s) entsteht durch starkes Erhitzen von Arsen-
sdure nach der Gleichung:

2 H;AsO, — 3 H,0 + As,0;.
As,O; ist eine weille kristalline, hygroskopische Substanz.

v) Halogenverbindungen des Arsens.

Die Arsenhalogenide bilden sich leicht durch direkte Vereinigung
der Elemente. Es entsteht dabei das bestindige Halogenid des drei-
wertigen Arsens (AsHal,). Ein Halogenderivat des fiinfwertigen Arsens
ist bisher mit Sicherheit nur vom Fluor dargestellt worden, das Arsen-
pentafluorid (AsF;). In waBriger Losung hydrolysieren die' Arsen-
trihalogenide in arsenige Sdure und Halogenwasserstoffsaure, z. B.:

AsCl, + 3 HOH = As(OH), + 3 HCI.

Diese Reaktion ist ein echtes Gleichgewicht: Durch Erhéhung der
Konzentration der Salzsdure verschiebt sich die Lage des Gleichgewichts
zugunsten des Arsentrichlorids.

d) Schwefelverbindungen des Arsens.

Durch Zusammenschmelzen von Arsen und Schwefel entstehen je
nach dem angewandten Mengenverhiltnis die Verbindungen As,S,,
As,S,, As,S; und As,S.. Die beider letzteren Sulfide lassen sich auch
in wabBriger Losung gewinnen; sie fallen als gelber Niederschlag aus,
wenn man Schwefelwasserstoff in eine stark salzsaure Losung von
arseniger Sdure bzw. von Arsensdure einleitet:

2 As(OH), + 3 H,S = As,S; + 6 H,0
2 H,As0, + 5 H,S = As,S; + 8 H,0.
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Diese Arsensulfidniederschlige bilden sich aber nur dann, wenn die
Losungen stark sauer sind. Leitet man Schwefelwasserstoff in eine
wifirige Arseniklosung ein, so beobachtet man lediglich eine Gelb-
farbung der Losung. Das entstandene Arsentrisulfid bleibt in
diesem Fall kolloidal gelost. Auch nach lingerem Stehen setzt sich
kein Niederschlag zu Boden, die Lésung bleibt klar und durchsichtig.
Sowie man aber konzentrierte Salzsiure hinzugibt, fillt das Arsen-
trisulfid aus.

Wihrend Arsentrisulfid und Arsenpentasulfid in starken Sauren
unléslich sind, lésen sie sich in Alkalien und Alkalisulfiden auf, da sich
die loslichen Alkalisalze der arsenigen Sadure oder der sulfarsenigen
Saure bzw. der Arsensiure oder der Sulfarsensidure bilden. Die sulf-
arsenige Sdure hat die Formel (H;AsS;) und die Sulfarsensiure die
Zusammensetzung (H;AsS,). Die Konstitution dieser beiden Sauren
ist also ahnlich den Sauerstoffsiuren des Arsens, es sind lediglich die
Sauerstoffatome gegen Schwefelatome ausgetauscht, wie die folgenden
Strukturformeln erkennen lassen:

oH
HAsO: HO—As(Qr  HyAsOy: O:As<0H
OH
SH
Hoass;: HS—AsCQH  HAsS,: S=As<SH
SH

Die Sulfosiuren des Arsens sind gleichfalls dreibasische Sduren, deren
Alkalisalze in Wasser loslich sind. Man kennt diese Sulfosiuren nur
in Form ihrer Salze; die freien Siuren sind unbestindig und z. B. durch
Ansiuern der arsensulfosauren Salze nicht zu erhalten. Die arsensulfo-
sauren Salze entstehen, wie oben gesagt, durch Einwirkung von Alkali-
sulfiden auf die Arsensulfide, nach den Gleichungen:

As,S; + 3 Na,S — 2 NajAsS,
As,S; + 3 Na,S — 2 Na,AsS,.

Diese Reaktionen sind vollig analog der Umsetzung von Arsentrioxyd
bzw. Arsenpentoxyd mit Alkalihydroxyden oder -oxyden, die zu den
Alkalisalzen der arsenigen Sdure bzw. der Arsensédure fiithren:

As,0, + 3 Na,0 — 2 NayAsO,

As,0; + 6 NaOH —> 2 Na,AsO, + 3 H,0.

p) Antimon (Sh) und Wismut (Bi).

Diese beiden metallischen Elemente der 5. Gruppe sollen gemeinsam
besprochen werden.

Vorkommen und Darstellung. Beide Metalle findet man in der
Natur hauptsichlich als Trisulfide, als GrauspieSglanz (Sb,S;) bzw.
Wismutglanz (Bi,S;), und als Trioxyde, als Weilispiefiglanz (Sb,0;) bzw.
Wismutocker (Bi,0;). Aullerdem kommt Antimontrisulfid und Wismut-
trisulfid wie das Arsentrisulfid als mehr oder weniger groe Beimengung
bei anderen Schwermetallsulfiden vor.

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 15
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Die Darstellung der Metalle aus den sulfidischen Erzen erfolgt ent-
weder durch Roésten und anschlieBende Reduktion des Oxyds mit
Kohle, z. B.: SbySy + 5 0y — Sb,0, + 350,

Sby0, +4C —>2Sb +4CO
oder aber durch Erhitzen mit Eisen, wobei das Eisen das Antimon
bzw. Wismut aus dem Sulfid verdrangt:

Sb,S; + 3 Fe — 3 FeS + 2 Sb.

Eigenschaften.
Antimon i Wismut
Atomgewicht . . . . . 121,76 209
Spezifisches Gewicht . 6,69 i 9,80
Farbe . . . . . . .. silberweil3 rotlichwei3
Schmelzpunkt . . . . 630,5 271
Siedepunkt. . . . . . 1640 . 1560

Bei Zimmertemperatur reagieren beide Metalle im feingepulverten
Zustand mit Chlor unter Feuerscheinung. Mit den anderen Halogenen
findet bei etwas gesteigerter Temperatur gleichfalls Vereinigung und
Bildung von Halogeniden statt. Bei stirkerem Erhitzen vereinigen sich
Antimon und Wismut mit Sauerstoff, Schwefel und einer groBen Zahl
von Metallen.

Verbindungen. Vom Antimon existieren drei Oxyde, das Trioxyd
(Sb,0,), das Tetroxyd (Sb,0,) und das Pentoxyd (Sb,0;), vom Wismut
kennt man nur das Trioxyd (Bi,O,). Letzteres besitzt als Oxyd eines
Metalls den Charakter eines Basenanhydrids: es 16st sich in Sduren
unter Bildung von Wismutsalzen auf und ist in Basen unléslich. Hin-
gegen ist das Antimontrioxyd ein amphoteres Oxyd, es bildet einer-
seits mit Sauren Salze, z. B.: -

Sb,0, + 6 HCl —> 2 SbCl, + 3 H,0

l6st sich aber andererseits auch in Alkalien auf, wobei Antimonite,
Salze der antimonigen Séure (H;SbO;), entstehen, z. B.:

Sb,0, + 6 NaOH —> 2 Na,Sb0, -+ 3 H,0.

Das Antimon ist in dieser Beziehung also dem Arsen sehr dhnlich.
Beide Arten von Salzen, diejenigen, in denen das dreiwertige Antimon
als Kation vorliegt, wie diejenigen, in denen es im Anionenkomplex
auftritt, sind wenig bestdndig; durch Wasser werden sie hydrolytisch
gespalten, wobei ein weiller Niederschlag von basischen Salzen und
schliellich Antimontrioxydhydrat, Sb(OH);, ausfallt:

SbCl, + H,0 — SbOCl + 2HCI

SbCl, + 3 H,0 — Sb(OH), -+ 3 HCL.

Auch die Wismutsalze besitzen dieselbe Eigenschaft, beim Verdiinnen
mit Wasser unlésliche, basische Salze zu bilden:
BiCl, + 2 H,0 — Bi(OH),Cl -+ 2 HCI.
Das Antimonpentoxyd (Sb,0;), das durch Oxydation von Antimon
mit konzentrierter Salpetersidure entsteht, ist das Anhydrid der Antimon-
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saure, H;SbO,. Die Antimonsdure spielt in der analytischen Chemie
eine gewisse Rolle, da das Natriumsalz der Antimonsiure eins der
wenigen Natriumsalze ist, welches schwer loslich und charakteristisch
kristallisiert ist. Man benutzt daher eine gesittigte Losung von Kalium-
antimonat (KH,8b0O,) als Reagens auf Natriumionen, bei Anwesenheit
von Natrium fillt ein weiller kristalliner Niederschlag von Natrium-
antimonat (NaH,SbO,) aus:

KH,ShO, + NaCl - NaH,Sb0, + KCI.

Bei beiden Elementen kennt man je eine Wasserstoffverbindung,
den Antimonwasserstoff (SbH;) und den Wismutwasserstoff (BiH,),
welche wie der Arsenwasserstoff stark endothermen Charakter haben.
SbH, 148t sich durch Einwirkung nascierenden Wasserstoffs auf 16sliche
Antimonsalze darstellen; in groBerer Ausbeute erhdlt man ihn, wenn
man eine Antimon-Magnesium-Legierung mit Salzsdure zersetzt. Aufer-.
ordentlich unbestindig ist der Wism::twasserstoff, der durch Zersetzung
einer Wismut-Magnesium-Legierung mittels Salzsiure entsteht, der aber
bei Zimmertemperatur nur kurze Zeit haltbar ist.

Antimon bildet zwei Sulfide, das Antimontrisulfid (Sb,S,) und das
Antimonpentasulfid (Sb,S;), Wismut dagegen nur das Trisulfid (Bi,S,).
Die Schwefelverbindungen lassen sich sowohl durch Zusammenschmelzen
der Elemente darstellen, als auch dadurch, daB man Schwefelwasserstoff
in salzsaure Antimon- bzw. Wismutsalzlésungen einleitet. Die Sulfide
des Antimons sind orangerot gefiarbt, das Wismuttrisulfid ist schwarz.
Das letztere ist in Alkalien und Alkalisulfiden unléslich, da beim Wismut
keine den Arseniten bzw. Sulfarseniten entsprechenden Verbindungen
existieren. Hingegen 16sen sich die Antimonsulfide wie die Arsensulfide
in Alkalien und Alkalisulfiden auf; es entstehen dabei die léslichen
Alkaliantimonite und -sulfantimonite bzw. Alkaliantimonate bzw.

Sulfantimonate: Sb,S, + 3 NagS —» 2 Na,Sbs,
Sb,S; + 3 Na,S — 2 NayShs, .

q) Ubersicht iiber die Elemente der Stickstoffgruppe.

Im folgenden wollen wir noch einmal kurz zusammenfassen, was
iber die Elemente der Stickstoffgruppe und ihre wichtigsten Ver-
bindungen zu sagen ist. Wir haben gesehen, daBl dicse Elemente .in
ihren Sauerstoff-, Schwefel- und Halogenverbindungen vornehmlich
3- und 5fach positiv geladen auftreten, daf3 sie dagegen in ihren Wasser-
stoffverbindungen stets nur dreiwertig negativ vorliegen. Der Charakter
der Elemente dndert sich innerhalb der Reihe mit steigendem Atom-
gewicht vom nichtmetallischen Stickstoff bis zum metallischen Wismut.
Die mittleren Glieder der Reihe treten in zwei Modifikationen, einer
metallischen und einer nichtmetallischen, auf. Uber die Wasserstoff-
verbindungen ist zu sagen, dafl ihre Bildungswirme mit steigendem
Atomgewicht vom schwach exothermen bis zu stark endothermen
Werten abnimmt, und dafl demgemi das Ammoniak bestéindig und
relativ leicht darzustellen ist, dafl dagegen der Antimonwasserstoff und
ganz besonders der Wismutwasserstoff sehr unbestindig und schwer

15*
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zu erhalten sind. Die Metallderivate der Hydride sind bei den ersten
Gliedern der Reihe (Nitride und Phosphide) salzdhnlich, wihrend die-
jenigen der letzten Glieder, die Metallverbindungen des Antimons und
Wismuts, den Charakter von Legierungen besitzen. Die Trioxyde des
Stickstoffs, Phosphors und Arsens sind Sdurenanhydride, sie vereinigen
sich mit Wasser zu schwachen Sguren ; das Antimontrioxyd ist amphoter,
das Hydrat vom Sb,0; kann sowohl als Sdure (HSbO,) als auch als
Base, Sb(OH);, reagieren, und das Wismuttrioxyd schlieBlich ist ein
Basenanhydrid, das Anhydrid der Base Bi(OH),. Folglich sind auch
die Trichloride vom Stickstoff, Phosphor und Arsen Siurechloride,
wihrend das Wismuttrichlorid ein salzartiges Chlorid ist. Bei den
Pentoxyden und ihren Wasseranlagerungsverbindungen liegen die Ver-
héltnisce ganz dhnlich wie bei den Trioxyden, der saure Charakter nimmt
innerhalb der Reihe ab, nur ist alles gegeniiber den Trioxyden ins stirker
saure Gebiet verschoben, die Salpetersiure ist eine starke Siure, die
Phosphorséure und Arsenséiure gehoren su den mittelstarken Siuren,
die Antimonséure ist eine schwache Sdure. Das Oxyd des fiinfwertigen
Wismuts und eine dazugehérende Sdure sind nicht mit Sicherheit bekannt.
In der folgenden Ubersicht sind die hier besprochenen Verbindungen
und ihre Eigenschaften noch einmal tabellarisch zusammengestellt.

‘Tabelle 61. Eigenschaften der wichtigsten Verbindungen
der Stickstoffgruppe.

Charak. —8-wertige Stufe +8-wertige Stufe +5-wertige Stufe
ter und T w . N "

. . Metall- Sdure- u Saure- Séure- . S#ure-

aiten Metal-| Hydrid | gerivate [anhyaria| S8 | chlorid | amhydria | S3UT€ | chiorid

halt
dE§ Aes'l loid be salzédhnlich| fliichti fliichti liichti

M g | schwach | flichtig | fliichtig stark
sauer

fangs- . .
lied stindig | hydroly- endo- | endo- un-
gliedes exotherm | sierbar therm [ sauer therm | bestindig |

| N NH,; | N,Mg, | N,O, |[HNO, | NCl, N,0; | HNO; | —
P PH, | P,Ca, | P,0; H;PO, | PClL, P,0; | H;PO, | PCl;
As | AsH, | AsNa; | As,0; |H;As0, | AsCl, As,05 | H;AS0y —

sb | svH; | SbyMg, | Sb,0, |HSHO, | ShC, Sb,0; | H,Sb0, ShCl;
Sb(OH), !

Bi | BiH, | Bi,Mg, | Bi,0, |Bi(OH), BiCl,

—>

Zunahme der Bestindigkeit

Charak- endotherm|, . nicht nicht

serhal | Metall | bestiindig exotherm‘ unbestindig

End- . . Basen- .
g“e“des Hydrid | Legierung anhydrid Base Salz | Metalloxyd| Siure

12. Die 4. Hauptgruppe des periodischen Systems
und das Bor.

In der 4. Hauptgruppe des periodischen Systems stehen die Elemente
Kohlenstoff (C), Silicium (Si), Germanium (Ge), Zinn (Sn) und Blei (Pb).
Diese Elemente besitzen 4 AuBenelektronen, die sie an andere Elemente,
wie Sauerstoff oder Halogene, abgeben konnen; daher sind sie in ihren
Sauerstoffverbindungen maximal vierwertig. Andererseits kénnen sie
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ihre duBerste Elektronenschale durch Aufnahme von 4 Elektronen zu
einer vollstindigen Achterschale auffiillen ; infolgedessen zeigen sie gegen-
iiber Wasserstoff gleichfalls die Vierwertigkeit. Neben der Vierwertig-
keit kommt noch die Zweiwertigkeit vor, so kennt man z.B. beim
Kohlenstoff zwei Oxyde, das Kohlendioxyd (CO,), in dem der Xohlen-
stoff vierwertig ist, und das Kohlenmonoxyd (CO), das Oxyd des zwei-
wertigen Kohlenstoffs. Wahrend beim Kohlenstoff die Vierwertigkeit
stark bevorzugt ist, nimmt die Neigung der Elemente, im zweiwertigen
Zustand aufzutreten, mit wachsendem Atomgewicht innerhalb der
Gruppe stark zu, so daB bei dem Endglied der Reihe, beim Blei, die
Zahl der zweiwertigen Verbindungen und deren Besténdigkeit gréBer
ist als die der vierwertigen Verbindungen.

a) Die Verbindungen des Kohlenstoffs.
«) Carbide und Kohlenwasserstoffe.

Carbide. Der elementare Kohlenstoff, seine Oxyde, die Kohlensiure
und die Carbonate sind bereits auf S. 48 ausfiihrlich besprochen worden.
Es brauchen daher hier nur die wichtigsten {ibrigen Verbindungen des
Kohlenstoffs erginzt zu werden. Der Kohlenstoff ist zwar bei Zimmer-
temperatur — worauf schon frither hingewiesen wurde — ein sehr
reaktionstriger Stoff, er reagiert aber doch bei hoheren Temperaturen
mit fast allen Elementen. Die folgende Tabelle gibt eine Ubersicht
iiber die Kohlenstoffverbindungen der Elemente, die ,,Carbide‘. Die
Anordnung der Tabelle 62 ist die gleiche wie die der Tabellen iiber die
Nitride und die Phosphide.

Tabelle 62. Kohlenstoffverbindungen der Elemente.

Salzartige Carbide | Disfantartige Fliichtige Metalloidearbide
1 ‘ I 11 v v VI ViI VIII

a) Li,C, Be,C | B,C, (NC), | 0,C F,C

Na,C, | MgC, | ALC, SiC P,C, S,C C1,C

K,C, CaC, As,Cq | Se,C | Br,C

Rb,C, | SrC, Te,C | J,C

Cs,C, BaC, |

Salzartige Carbide Metallische Carbide

b) Cu,C, | ZnC, TiC | VC CryC, | Mn,yC !Fe,C, Co,C, NiyC

Ag,C, | CdC, | YC, ZrC | NbC | MoC

Au,C, | HgC, | LaC, HfC | TaC WwWC !

ThC U,0, |

a): Hauptgruppen; b): Nebengruppen.

Entsprechend der Einteilung der Nitride konnen wir auch die Carbide
in salzartige, diamantartige, metallische und Metalloidcarbide unter-
teilen. - Die Verbindungen des Kohlenstoffs mit den typischen Ver-
tretern der Metalloide, also den Elementen der 6. und 7. Hauptgruppe,
sind recht besténdige, indifferente, gasférmige oder flissige Substanzen.
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Zu dieser Gruppe von fliichtigen Metalloidcarbiden gehort auch die
Stickstoff-Kohlenstoff-Verbindung, das Dicyan (CN),.

Zu den metallischen Carbiden rechnet man die Kohlenstoffver-
bindungen der Elemente der 4. bis 8. Nebengruppen sowie die Ver-
bindungen P,C; und As,C4. Sie zeigen u.a. metallisches Aussehen,
leiten den elektrischen Strom und besitzen auflerordentlich hohe Schmelz-
und Siedepunkte.

Eine Sonderstellung nehmen das Borcarbid (B,C;) und das Silicium-
carbid (SiC) ein. Sie besitzen weder metallische noch salzartige Eigen-
schaften, sie leiten z. B. nicht den elektrischen Strom. Man bezeichnet
diese beiden Substanzen als ,,diamantartige Carbide®, da sie wie der
Diamant durch sehr hohe Schmelzpunkte, geringe Fliichtigkeit und
sehr groBen elektrischen Widerstand ausgezeichnet sind und denselben
Gitteraufbau wie der Diamant besitzen. Wegen ihrer groBen Hirte
finden Borcarbid und Siliciumcarbid als Schleifmittel Verwendung. - Im
Gegensatz zu der folgenden Gruppe, den salzartigen Carbiden, werden
das Borcarbid und das Siliciumcarbid von Wasser und Siuren nicht
angegriffen.

Die Kohlenstoffverbindungen der drei ersten Haupt- und Neben-
gruppen des periodischen Systems sind mit Ausnahme des Borcarbids
salzartige Stoffe, die zwar gegen Temperaturerhéhung bestindig sind,
die aber durch Wasser zersetzt werden. Die Hydrolyse dieser Carbide
fiihrt zum Metallhydroxyd und zu einer gasférmigen Verbindung zwischen
Kohlenstoff und Wasserstoff, einem Kohlenwasserstoff. So entsteht
bei der Hydrolyse von Aluminiumcarbid (Al,C;) oder von Beryllium-
carbid (Be,C) Methan (CH,): .

ALC, + 12 HOH — 4 Al(OH), -+ 3 CH,
Be,C + 4 HOH — 2 Be(OH), + CH,.

Die ibrigen salzartigen Carbide mit Ausnahme des Kupfercarbids
(Cuy,Cy) und des Silbercarbids (Ag,C,), die von Wasser nicht angegriffen
werden, zersetzen sich infolge hydrolytischer Spaltung unter Bildung
eines anderen Kohlenwasserstoffs, des Acetylens (C,H,), z. B.:

CaC, + 2 H,0 — Ca(OH), + C,H,.

Kohlenwasserstoffe. AuBler den beiden bereits genannten Wasserstoff-
verbindungen des Kohlenstoffs, dem Methan und dem Acetylen, kennt .
man noch eine grofle Zahl anderer Kohlenwasserstoffe von der allge-
meinen Formel CiH;. Trotz der sehr verschiedenartigen Zusammen-
setzung dieser Kohlenwasserstoffe ist der Kohlenstoff in all diesen Ver-
bindungen stets vierwertig; das hat seine Ursache in zwei Eigenschaften,
die fiir den Kobhlenstoff charakteristisch sind:

1. in der Fahigkeit, lange Kohlenstoffketten zu bilden,

2. in der Fahigkeit zur Ausbildung von Doppel- und Dreifach-
bindungen. '

D.h. zwei oder mehr Kohlenstoffatome koénnen sich kettenartig
aneinanderbinden, und zwar koénnen sich in der Verbindung je eine
oder je zwei oder sogar je drei Valenzen der Kohlenstoffatome gegen-
seitig abséttigen. In kleinem Umfang Haben wir diese Kettenbildung
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bereits bei einigen Elementen der 6. und 5. Hauptgruppe kennengelernt,
es sei hier erinnert an das Wasserstoffsuperoxyd (H—O—O-—H), an die
Polyschwefelwasserstoffe(H—S—S—S—H),andas Hydrazin (N,N—NH,)
und an das Diphosphin (H,P—PH,). Wiahrend aber diese Verbindungen
mit einer Kette von Sauerstoff-, Schwefel-, Stickstoff- oder Phosphor-
atomen recht unbestdndige Substanzen sind, sind dagegen die Stoffe,
die im Molekularaufbau eine Kohlenstoffkette enthalten, im allge-
meinen sehr bestindig.

Der seiner Zusammensetzung nach einfachste Kohlenwasserstoff ist
das Methan (CH,). Das Methan ist ein farbloses, brennbares Gas, das
bei —164° C fliissig wird ; es brennf mit einer kaum leuchtenden Flamme.
Das Methan entstromt vermischt mit anderen Gasen an manchen Stellen
der Erde. Auch in Hohlrdumen der Kohlenfléze findet sich Methan
(Grubengas) und kann hier beim Abbau der Kohle zu Explosionen
(schlagende Wetter) Anlafl geben, da ein Sauerstoff-Methan-Gemisch
explosiv ist. Bei der trockenen Destillation der Steinkohle bildet sich
Methan in reichlicher Menge, es ist daher neben Wasserstoff einer der
Hauptbestandteile des Leuchtgases. Von gewissem theoretischen Inter-
esse ist die Bildung des Methans aus den Elementen:

C+2H,=CH, +Q,

die bei etwa 1200° durchgefihrt wird. Methan ist eine exotherme
Verbindung, die Bildungswirme hat einen Wert von rund 20 kcal.

Ebenso wie wir durch formalen Ersatz eines Wasserstoffatoms im
Ammoniak durch die NH,-Gruppe zur Formel des Hydrazins (H,N—NH,)
gelangt sind, so kann man formal im Methanmolekiil ein Wasserstoff-
atom durch den Methylrest (—CH,) ersetzen; man erhilt dann das
Athan (H,C—CH,). Im Athan lassen sich nun weiter ein oder mehrere
Wasserstoffatome gegen die Methylgruppe austauschen. Man erhilt
so eine ganze Reihe von Abkémmlingen des Methans, die Paraffine
oder Grenzkohlenwasserstoffe heiflen.

Es wurde bereits erwiahnt, daB mehrere Valenzen zweier Kohlen-
stoffatome sich gegenseitig absattigen kénnen; es liegt dann eine Kohlen-
stoff-Kohlenstoff-Doppelbindung oder -Dreifachbindung vor. Die ein-
fachsten Beispiele fiir solche mehrfachen Bindungen sind das Athylen
(H,C = CH,) und das Acetylen (HC = CH). War das Methan der
Stammkérper der Paraffine, so leitet sich auch vom Athylen eine Reihe
von Kohlenwasserstoffen ab, die alle eine Doppelbindung enthalten
und die Olefine genannt werden; auch das Acetylen ist die Mutter-
substanz einer ,,homologen Reihe, der Acetylene. Die Olefine und
Acetylene sind an Wasserstoff ungesittigte Kohlenwasserstoffe, denn
sie konnen Wasserstoff aufnehmen und dabei in Paraffine iibergehen.

Die gesittigten Kohlenwasserstoffe wie das Methan und Athan sind
exotherme Verbindungen; die ungesittigten sind dagegen endotherm,
so hat das Acetylen z. B. eine Bildungswirme von —48 kcal:

2C + H, = C,H, — 48 keal.
Daher kann das Acetylen aus den Elementen nur bei sehr hohen Tem-
peraturen dargestellt werden, ndmlich dadurch, da8 man einen elek-
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trischen Lichtbogen zwischen Kohleelektroden in einer Wasserstoff-
atmosphire erzeugt. Wegen seines stark endothermen Charakters neigt
das Acetylen leicht zum Zerfall. Das gleiche gilt auch fiir einige Schwer-
metallcarbide, wie das Kupfer- und Silbercarbid, die als Salze des
Acetylens aufzufassen sind und die man auch als Acetylenkupfer und
Acetylensilber bezeichnet. Sie sind in Wasser schwer 16slich und fallen
daher als Niederschlag aus, wenn man Acetylen in eine ammoniakalische
Cuprosalz- bzw. Silbersalzlosung einleitet:

CH, +2CuCl — 2HCl + CuC = CCu
C.H, 4+ 2 AgNO; > 2 HNO,; + AgC = CAg.

Acetylensilber und Acetylenkupfer explodieren im trockenen Zustand
auf Schlag oder bei Temperaturerh6hung.

Das Acetylen ist ein farbloses Gas, das im Gegensatz zum Methan
mit einer stark leuchtenden Flamme brennt. Die Temperatur der
Acetylenflamme ist aullerordentlich hoch, da sich die beim Zerfall des
Acetylens frei werdende Wéirmemenge (die Bildungswirme des C,H,)
zu der Verbrennungswirme des Kohlenstoffs und Wasserstoffs addiert.
Besonders hoch liegt die Temperatur, wenn man ein Acetylen-Sauerstoff-
Gemisch verbrennt, das entsprechend der folgenden Gleichung zusammen-

gesetzt ist: 2 C,H, + 5 0, = 4 CO, + 2 H,0.

Wegen der groen Wirmeentwicklung kann man die Flamme eines
Acetylen-Sauerstoff-Gemisches zum Schweillen benutzen.

Caleiumearbid. Auf die iibrigen Kohlenwasserstoffe kann hier nicht ein-
gegangen werden, sie werden in den Lehrbiichern der organischen Chemie
behandelt. Wir kehren also zu den Carbiden zuriick und wollen die Be-
sprechung der salzartigen Carbide fortsetzen. Von besonderem — nament-
lich praktischem — Interesse ist das Calciumcarbid, das man durch
Erhitzen eines Gemisches von Calciumoxyd und Kohle darstellt; die
erforderliche hohe Temperatur von etwa 2000° C wird durch einen
elektrischen Lichtbogen erzeugt:

Ca0 + 3C -» CaC, + CO.

Das Calciumcarbid dient einerseits zur Gewinnung von Kalkstickstoff
nach FrRaNk-Caro, wie bei der Besprechung des Ammoniaks eingehend
geschildert wurde; andererseits wird aus Calciumcarbid.durch Reaktion
mit Wasser Acetylen hergestellt, das wiederum die Ausgangssubstanz
fiir -eine groBe Zahl organischer Stoffe, wie Essigsdure, Essigester,
Aceton, Acetaldehyd, Aldol und den synthetischen Kautschuk ,,Buna‘
bildet. Im Jahre 1927 betrug die Weltproduktion an Calciumcarbid
1,3 Millionen Tonnen; davon wurden 480000 t in Deutschland erzeugt.
Diese Zahlen diirften von denen der Produktion der letzten Jahre
noch wesentlich iibertroffen werden.

3) Sulfide und Halogenide.

Schwefelkohlenstoff. Das Disulfid des Kohlenstoffs, die Verbindung
C8,, kénnen wir mit dem Kohlendioxyd vergleichen. Eine dem Kohlen-
monoxyd analoge Schwefelverbindung des Kohlenstoffs ist bisher noch



Sulfide und Halogenide. 233

nicht eindeutig dargestellt worden, und es ist zu vermuten, daf3 CS ein
unbestindiges Molekiil ist. Beide Oxyde des Kohlenstoffs sind exo-
therme Verbindungen, und zwar ist das Kohlendioxyd stirker exo-
therm als das Kohlenmonoxyd:

Y4 C + /4 Oy =1/, CO, + 24 keal
/,C4+1,0,=1,CO + 15 keal.

Das Kohlenstoffdisulfid oder — wie die Verbindung CS, auch genannt
wird — der Schwefelkohlenstoff ist dagegen bereits schwach endotherm:

1,C 4 1/,8 = 1/, CS, — 4 keal

und wir diirfen annehmen, dafl das Kohlenmonosulfid (CS) stark endo-
thermen Charakter hat und daher hochst unbestindig ist.

Der Schwefelkohlenstoff entsteht, wenn man Schwefeldampf iiber
glihende Kohlen leitet: C+28=CS,

CS, ist eine farblose, leichtfliichtige Fliissigkeit, die bei +4-46,2° C siedet
und bei —111,6° C fest wird. Sie besitzt eine niedrige Entziindungs-
temperatur (etwa 230° C) und verbrennt zu Kohlendioxyd und Schwefel-

dioxyd: CS, + 3 0, = CO, + 2 80,.

Schwefelkohlenstoff mischt sich nicht mit Wasser, ist aber ein vor-
ziigliches Losungsmittel fiir eine groBle Zahl organischer Substanzen
wie Fette, Ole, Harze, Kautschuk usw. Schwefelkohlenstoff wird in
groBer Menge bei der Herstellung von Kunstseide verwendet, er 16st
nédmlich bei Gegenwart von Alkali Cellulose ; aus einer solchen ,,Viskose-
l6sung* wird durch Einwirkung von Siuren die Cellulose wieder aus-
gefillt. Man verfihrt in der Praxis derart, dall man die Viskoseldsung
durch eine feine Diise in ein Saurebad spritzt, wo dann die reine Cellulose
als spinnfihiger, seideglinzender Faden ausfillt.

Halogenide. Die Halogen-Kohlenstoff-Verbindungen kénnen wir als
Derivate der Kohlenwasserstoffe auffassen. Durch Austausch eines oder
mehrerer oder aller Wasserstoffatome des Kohlenwasserstoffs gegen Ha-
logenatome kann man eine groBe Zahl von Halogeniden erhalten; so
leiten sich z. B. vom Methan vier Chloride ab: CH,Cl, CH,Cl,, CHCl,
und CCl,. Von diesen ist das Trichlormethan (CHCl;) oder Chloroform
als Narkoticum von groBer Bedeutung. Naheres iiber die verschiedenen
Kohlenstoffhalogenide findet man in den Lehrbiichern iiber organische
Chemie, an dieser Stelle soll nur kurz auf die Tetrahalogenide ein-
gegangen werden.

Der Tetrachlorkohlenstoff (CCl,) wird durch Einwirkung von Chlor
auf Schwefelkohlenstoff dargestellt; bei Anwesenheit eines Katalysators
verlduft die Reaktion nach der Gleichung:

CS, +2Cl, = CCl, + 2 8.

Der Tetrachlorkohlenstoff ist eine farblose, nicht brennbare, ziemlich
indifferente, reaktionstrige Flissigkeit. Man benutzt sie wie den
Schwefelkohlenstoff als Losungsmittel fiir organische Substanzen, ferner
als Feuerloschmittel.
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Die anderen Tetrahalogenide (CF,, CBr,, CJ,) haben keine praktische
Bedeutung; man erhélt sie, ausgehend vom Tetrachlorkohlenstoff. Das
Kohlenstofftetrafluorid ist bei Zimmertemperatur ein Gas, das Kohlen-
stofftetrabromid und -tetrajodid sind feste Korper.

v) Stickstoffverbindungen des Kohlenstoffs.

Dicyan. In der Tabelle 62 ist als Verbindung zwischen Kohlenstoff
und Stickstoff das Dicyan (CN), aufgefithrt. Das Dicyan ist eine stark
endotherme Verbindung, die sich aus den Elementen nur bei Zufuhr
von sehr viel Wirmeenergie bildet:

2C + N, = (CN), — 71 keal.

So entstehen geringe Mengen im elektrischen Lichtbogen, der in einer
Stickstoffatmosphére zwischen Kohleelektroden brennt. Im Labora-
torium stellt man Dicyan durch thermische Zersetzung von Queck-

silbercyanid dar: He(CX), - Hg + (CN),.

Bei einem anderen Verfahren zur Darstellung von Dicyan benutzt man
die Unbestandigkeit des Cupricyanids. Man stellt sich aus einer Kupfer-
salzlésung und einer Kaliumcyanidlosung Cupricyanid her:

CuSO0; + 2 KCN — K,80, + Cu(CN),.

Dieses Cupricyanid gibt bei schwachem Erwirmen eine der beiden
Cyangruppen ab und geht dabei in Cuprocyanid iiber:

2 Cu(CN), — 2 Cu(CN) + (CN),.

Das Dicyan ist ein farbloses, duBerst giftiges, brennbares Gas; es
brennt mit einer charakteristischen roten, blaugesiumten Flamme. Das
Dicyangas ist den Halogenen sehr &hnlich; man bezeichnet es daher viel-
fach als ein ,,Pseudohalogen. So verliuft z. B. die Hydrolyse des Cyan-
gases ganz entsprechend der Hydrolyse des Chlors. Beim Einleiten
von Chlor in Wasser entsteht — wie frither besprochen wurde —
1 Molekiil Chlorwasserstoffsdure und 1 Molekiil unterchlorige Siure:

Cl, + HOH — HCI + HOCI.

Das Dicyan ist gleichfalls in Wasser gut 16slich und reagiert dabei mit
den Wassermolekiilen nach einer vollig analogen Gleichung:

(CN), + HOH — HCN + HOCN.

Es bildet sich 1 Molekiil Cyanwasserstoffsdure (HCN) und 1 Molekiil
Cyansdure (HOCN). Die Hydrolyse des Cyangases wird wie die des
Chlors durch Laugen begiinstigt.

Cyanwasserstoffsiure oder Blausdure ist eine farblose Flissigkeit,
die bei 26,5° C siedet und bei —15° C erstarrt. Sie besitzt wegen ihres
niedrigen Siedepunktes bei Zimmertemperatur einen hohen Dampf-
druck; ihr ist ein charakteristischer Geruch nach bitteren Mandeln
eigen. HCN ist in Wasser gut 16slich, ist aber nur wenig dissoziiert:

HCN = H+ + (CN)-.
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Die Dissoziation ist geringer als die der Kohlensdure, die Blausdure
ist also eine sehr schwache Saure. Sie ist auflerordentlich giftig, die
gleiche Eigenschaft haben auch alle ihre Salze, die Cyanide.

Man gewinnt die Blausdure durch eine katalytische Gasreaktion
dadurch, daB man ein Gemisch aus Kohlenoxyd und Ammoniak bei
etwa 600° iiber aktive Kohle oder iiber aktive Metalloxyde wie Alu-
miniumoxyd oder Ceroxyd leitet:

CO 4+ NH; = HCN + H,0.
Ferner kann die Blausiure aus ihren Salzen dargestellt werden, da sie
als schwache und leicht fliichtige Saure aus den Cyaniden durch starke
Sduren in Freiheit gesetzt wird:
2 NaCN + H,S0, - » Na,S0, + 2 HON.

Die Salze der Blausdure heilen Cyanide; sofern sie in Wasser loslich
sind, sind sie als Salze einer sehr schwachen Sidure hydrolytisch ge-
spalten, und ihre wiBrigen Losungen reagieren alkalisch. '
Das Natriumeyanid wird in der Technik aus Natriumamid (NaNH,)

dargestellt. Zum Natriumamid gelangt man durch Einwirkung von
Ammoniak auf geschmolzenes Natrium:

2 Na + 2 NH, - 2 NaXNH, + H,.
Erhitzt man dieses Natriumamid mit Kohle auf 300—600°, so bildet
sich Natriumcyanamid nach der Gleichung:

2 NaNH, + C - Na,NCN + 2 H,.
Steigert man jetzt die Temperatur auf 800°, so reagiert das Natrium-
cyanamid (Na,NCN) mit weiterem Kohlenstoff unter Bildung von

Natriumeyanid: Na,NCN + C - 2 NaCN.

Komplexe Cyanide. Die Alkali- und Erdalkalicyanide sind in Wasser
sehr gut l6slich; die Cyanide der meisten Schwermetalle sind in Wasser
unléslich, 16sen sich dagegen hiufig in einem UberschuB von Cyankali
unter Bildung komplexer! Cyanide auf. Versetzt man z. B. eine Silber-
salzlosung mit einigen Tropfen einer Alkalicyanidlosung, so fallt zunéchst
cin weiBler Niederschlag von Silbercyanid (AgCN) aus:

~ AgNO, + KCN - AgCN + KNO,.
Gibt man Cyankali im UberschuB hinzu, so 16st sich der Niederschlag
wieder auf, da sich ein wasserloslicher Silbercyan-Anionenkomplex

bildet: AgCN --KON — K[Ag(CN),] .
Dieses komplexe Kaliumsilbercyanid ist folgendermaflen dissoziiert:
K[Ag(CN),] = K* + [Ag(CN),] .

Ganz dhnlich verhalten sich auch Eisensalzlosungen gegeniiber Cyan-
kali: Auf Zusatz von wenig Cyankali zu einer Eisen(II)-salzlosung beob-
achtet man das Ausfallen eines braunen Niederschlages von Eisen(II)-

cyanid: FeS0, + 2 KCN == K,SO, + Fe(CN),.

1 Naheres iiber Komplexsalze in cinem spéiteren Abschnitt (s. S. 331).
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Dieses Ferrocyanid 16st sich bei weiterer Zugabe von Kaliumcyanid
— besonders bei schwachem Erwirmen — schnell wieder auf, es ent-
steht eine klare gelbe Losung des Komplexsalzes Kaliumferrocyanid:

Fe(CN), + 4 KON — K,[Fe(CN),].

Zu einer analogen Verbindung gelangt man, wenn man von einem Salz
des dreiwertigen Eisens an Stelle des Eisen(II)-salzes ausgeht; das
Kaliumferricyanid hat die Zusammensetzung: K;[Fe(CN),].

Diese beiden komplexen Eisencyanide, das Kaliumferrocyanid und
das Kaliumferricyanid, nennt man auch gelbes bzw. rotes Blutlaugen-
salz, da man sie frither aus Blut durch Erhitzen mit Eisenspénen und
Kaliumcarbonat gewonnen hat. Der im Blut organisch gebundene
Stickstoff und Kohlenstoff reagieren bei hoheren Temperaturen mit dem
Eisen und Kalium unter Bildung der beiden komplexen Eisencyanide,
die mit Wasser aus dem Reaktionsgemisch ausgelaugt werden konnten.

Das Kaliumferrocyanid ist das Kaliumsalz der Ferrocyanwasserstoff-
sdure H,[Fe(CN);] und das Kaliumferricyanid das der Ferricyanwasser-
stoffsiure H,[Fe(CN)s]. Die freien Sduren sind im Gegensatz zu ihren
Kaliumsalzen wenig bestéindige, feste Substanzen.

Das Kaliumferrocyanid hat in der analytischen Chemie als Er-
kennungsmittel fiir einige Kationen eine gewisse Bedeutung erlangt.
Die Salze des Zinks, Kupfers, Urans und dreiwertigen Eisens bilden
charakteristisch gefarbte, schwer 16sliche Salze der Ferrocyanwasser-
stoffsiure. Das Zinkferrocyanid ist wei, das Kupferferrocyanid
Cu,[Fe(CN)s] und das Uranylferrocyanid (UOQ,),[Fe(CN),] sind braun
gefirbt, und das Ferriferrocyanid Fe,[Fe(CN),], ist tiefblau gefirbt;
diese letztere Verbindung wird unter dem Namen ,,Berlinerblau‘ als
Farbe verwendet. Das Kupferferrocyanid wird hiufig als halbdurch-
lassige Membran fiir osmotische Versuche benutzt, und zwar erzeugt
man den gallertartigen Kupferferrocyanidniederschlag in den Poren
eines Tonzylinders dadurch, daB man den Zylinder in eine Kaliumferro-
cyanidlésung stellt und in das Innere des Zylinders eine Kupfersulfat-
losung fiillt. Beide Losungen sto8en in den Poren des Tonzylinders
aufeinander und schliefen die groben Poren durch eine zusammen-
hingende Haut von Kupferferrocyanid, die die Eigenschaft einer halb-
durchlissigen Membran besitzt, ndmlich nur fiir die kleinen Wasser-
molekiile durchlédssig ist.

Cyansdure und Cyanate. Die Cyanide sind Reduktionsmittel, sie
vermdgen niamlich Sauerstoff aufzunehmen und in Cyanate, in Salze
der Cyansiure, liberzugehen:

2 KCN + 0, - 2KCNO.
Diese Eigenschaft der Cyanide benutzt man gelegentlich zur Reduktion

leicht reduzierbarer Metalloxyde, z. B. von Zinndioxyd; das Oxyd gibt
seinen Sauerstoff an das Cyanid ab und wird dabei zu Metall reduziert:

2 KON + Sn0, — Sn + 2 K(CNO).

Die Cyansiure HCNO ist sehr unbestindig, man kennt sie daher nur
in Form ihrer Salze, der Cyanate.
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Rhodanide. Ebenso leicht wie die Cyanide durch Sauerstoff zu den
Cyanaten oxydiert werden kénnen, kénnen die Cyanide auch ein Atom
Schwefel in ihr Molekiil aufnehmen:

KON + S — KCNS.

Durch Zusammenschmelzen von Kaliumcyanid mit Schwefel oder auch
durch Kochen einer wéilrigen Kahumcyanldlosung mit Schwefel ent-
steht das Kaliumthiocyanat KCNS oder — wie man diese Verbindung
meistens nennt — das Kaliumrhodanid. Das Kaliumrhodanid ist das
Kaliumsalz der Rhodanwasserstoffsiure (HCNS), die in wiBriger Losung
im Gegensatz zur Cyansiure bestindig ist. Die Rhodanwasserstoffséaure
ist eine starke Sidure. In der analytischen Chemie verwendet man Rhoda-
nide zum Nachweis kleiner Mengen von Eisen, das ein auBerordentlich
intensiv rot gefirbtes Eisenrhodanid bildet:

3 K(SCN) + FeCl, — Fe(SCN), + 3 KCl.

b) Silicium.

Das Silicium (Si) ist eines der verbreitetsten Elemente auf der Erde;
in der Erdrinde ist es zu ~26 Gew.-% vorhanden und steht somit
seiner Menge nach an zweiter Stelle nach dem Sauerstoff, der nahezu
50% der Erdrinde ausmacht. Das Silicium findet man nicht in ele-
mentarer Form vor, sondern in Form seiner Sauerstoffverbindung, des
Siliciumdioxyds (Si0,), oder in Form von Silicaten, d. h. von Mineralien,
die aus SiO, und einem oder mehreren Metalloxyden zusammengesetzt
sind. Seesand, Feuerstein, Quarz sind mehr oder weniger reines Silicium-
dioxyd.

Zur Darstellung von elementarem Silicium geht man meist vom
Siliciumdioxyd aus. Die Reduktion von SiO, mit Kohle fithrt nicht
zum Silicium, sondern zu einer Silicium-Kohlenstoff-Verbindung, dem
Siliciumecarbid (SiC); die Reaktion zwischen Siliciumdioxyd und Kohlen-
stoff verlauft nach der folgenden Gleichung:

Si0, + 3C - 2 CO -+ SiC.

Hingegen gelingt es unter geeigneten Versuchsbedingungen, SiO, mit
Hilfe von Magnesium oder Aluminium zu elementarem Silicium zu

reduzieren: Si0, -+ 2 Mg — 2 MgO + Si.
Man muB allerdings bei diesem ,,magnesiothermischen‘‘ Verfahren darauf
achten, daB man Magnesium nicht im Uberschu8 anwendet; andern-
falls verbindet sich das iiberschiissige Magnesium mit dem reduzierten
Silicium zu Magnesiumsilicid (Mg,Si); die Umsetzung geht dann nach
der folgenden Gleichung vor sich:

Si0, 4+ 4 Mg — 2 MgO + Mg,Si.

Das Silicium kann von den Beimengungen, zur Hauptsache also vom
Magnesiumoxyd, durch Behandlung mit verdiinnten Sduren leicht ge-
trennt werden, da diese das Magnesiumoxyd und evtl. gebildetes Magne-
siumsilicid auflésen, aber nicht das Silicium angreifen. Man erhilt
so das Silicium als dunkelgraue, metallisch glinzende, undurchsichtige
Kristallblattchen.
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Wie schon erwihnt, ist das Silicum in.S&uren praktisch unléslich,
lediglich durch ein Gemisch von FluBsiure und Salpetersidure wird es
langsam gel6st. Dagegen bringen verdiinnte Laugen Silicium schnell
in . Losung, wobei das Silicium in ein Silicat iibergefithrt und Wasser-
stoffgas entwickelt wird:

Si + 2 KOH + H,0 — K,8i0; + 2 H,.

Diese Reaktion benutzt man tibrigens gelegentlich zur Wasserstofi-
herstellung fiir Ballonfiillungen.

«) Silicide und Silane.

Bei hoherer Temperatur reagiert das Silicium mit den meisten
Elementen, z. B. mit Sauerstoff, Stickstoff, Kohlenstoff, den Halogenen
und mit einer groBen Zahl von Metallen. Die dabei entstehenden Ver-
bindungen des Siliciums heiflen Silicide. Die wichtigsten dieser Silicide
sind in der folgenden tabellarischen Ubersicht enthalten.

Tabelle 63. Siliciumverbindungen der Elemente

I]II‘III\‘IV|V"VI(VII{ VIII

a) der Hauptgruppen

-LigSi, B,;Si ‘ CSi NySig | O,8i | F,Si
Mg,Si | PSi S,Si Cl1,Si
CaSi, Se,Si | Br,Si
SrSi, } J,81
BaSi, l ‘ |
b) der Nebengruppen
Cu,Si TiSi, | VSi, | CrSi, | MngSi | Fe.Si,, Co,Si,, Ni,Si,
ZrSi, MoSi, PdSi
CeSi, | ThSi, | TaSi, | WSi, PtSi
USi,

Auf die Ahnlichkeit dieser Tabelle mit der der Kohlenstoffverbin-
dungen soll nicht besonders hingewiesen werden. Wie bei den Carbiden
oder auch den Nitriden und Phosphiden stehen im rechten oberen
Teil die Verbindungen der Metalloide; im rechten unteren Teil findet
man die Silicide mit metallischen Eigenschaften und in den Gruppen I
bis III die’ salzartigen Silicide. Die letzteren werden von Wasser oder
verdiinnten Sduren zersetzt, wobei gasférmige Siliciumwasserstoffver-
bindungen entstehen, z. B.:

Mg,Si + 4 H,0 — 2 Mg(OH), + SiH, .
Diese Reaktion verlduft vollig analog der Zersetzung der salzartigen
Carbide, etwa der des Berylliumcarbids:
' Be,C + 4 H,0 — 2 Be(OH), + CH, .

Wir konnen sie ferner vergleichen mit der Hydrolyse der entsprechenden
Nitride und Phosphide, die zur Bildung von Ammoniak bzw. Phosphin

fithrt: Mg,N, + 6 H,0 — 3 Mg(OH), + 2 NH,
CayP, + 6 H,0 — 3 Ca(OH), + 2 PH,.
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Aufler dem in der obigen Gleichung formulierten Siliciumwasserstoff
SiH, kennt man eine ganze Reihe von Silicium-Wasserstoff-Verbindun-
gen, allerdings ist ihre Zahl wesentlich kleiner als die der Kohlenwasser-
stoffe. Ferner unterscheiden sich die ,,Silane*, wie die Siliciumwasser-
stoffe auch genannt werden, von den Kohlenwasserstoffen durch ihre
geringere Bestdndigkeit, sie sind ndmlich an der Luft selbstentziindlich;
sowie die Silane mit Sauerstoff in Berithrung kommen, verbrennen sie
nach der Gleichung: ‘
SiH, + 2 0, — Si0, + 2 H,0.
Folgende Silane konnten bisher dargestellt werden: Monosilan (SiH,),
Disilan (SiyHy), Trisilan (Si;Hy), Tetrasilan (Si,H,,), Pentasilan (Si;H,,)
und Hexasilan (SigH,,).
3) Siliciumdioxyd.

Siliciumdioxyd ist die bestédndigste und daher die in der Natur
verbreitetste Siliciumverbindung. Man findet das SiO, in verschiedenen
Kristallarten vor: Ist es grobkristallin, so bezeichnet man es als Quarz;
sind die Kristalle besonders gut ausgebildet und wasserklar, so spricht
man von Bergkristall. Feuerstein ist fein kristallines Siliciumdioxyd,
Kieselgur oder-Diatomeenerde por6ses SiQ,. Durch geringe Beimen-
gungen von Schwermetalloxyden kann der Quarz wunderschén gefirbt
sein, derartige Abarten des Quarzes, wie der braune Rauchquarz, der
violette Amethyst, der rosa Rosenquarz und der griine Chrysopras,
werden als Schmucksteine verwendet. Opal ist wasserhaltiges Silicium-
dioxyd.

Vom Siliciumdioxyd kennt man mehrere Modifikationen, von denen
jede innerhalb eines bestimmten Temperaturgebietes bestindig ist. Sie
unterscheiden sich durch verschiedenen Kristallaufbau. Bei Zimmer-
temperatur ist der sog. f-Quarz die stabile Modifikation, sie wandelt
sich bei 575° C in «-Quarz um. Zwischen 870° und 1470° ist Tridymit
die stabile Form, wihrend von 1470° bis zum Schmelzpunkt, der bei
1670° liegt, der Cristobalit bestdndig ist.

Siliciumdioxyd ist gegen Wasser und alle Sduren mit Ausnahme der
FluBsiure vollig bestindig. Mit Flulsiure reagiert SiO, unter Bildung
des gasformigen Siliciumtetrafluorids (SiF,):

Si0, + 4 HF = 2 H,0 + SiF,.

Angegriffen wird dagegen Siliciumdioxyd von allen Alkalien, die das
Si0, in wasserlsliche Silicate uberfithren:

Si0, + 2 NaOH —» Na,Si0, + H,0.

Durch Temperatursteigerung wird diese Umsetzung begiinstigt; so kann
man Si0, durch Schmelzen mit Alkalien oder auch Alkalicarbonaten
quantitativ in losliches Alkalisilicat umwandeln.

Erhitzt man Quarz auf Temperaturen iiber seinen Schmelzpunkt,
so kristallisiert der Quarz beim Abkiihlen nicht wieder aus, sondern
erstarrt zu einer glasartigen Masse. Solche Quarzgliser haben gegen-
iber gewohnlichen Glisern eine Reihe von bemerkenswerten Eigen-
schaften:
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1. sie besitzen einen aullergewShnlich geringen Ausdehnungs-
koeffizienten, infolgedessen vertragen Quarzgliser schroffe Temperatur-
anderungen; man kann sie auf Rotglut erhitzen und noch im gliihenden
Zustand sofort in kaltes Wasser tauchen, ohne daB sie dabei wie ge-
wohnliches Glas zerspringen;

2. sie schmelzen erst bei sehr hohen Temperaturen;

3. sie sind sdurebestindig;

4. sie haben eine groBe Durchldssigkeit fiir ultraviolettes Licht,
wihrend gewohnliches Glas ultraviolette Strahlung zuriickhilt.

Diese Eigenschaften bedingen die Verwendung des Quarzglases fiir
chemische Gefifle und optische Instrumente.

v) Kieselsiiure.

Das Siliciumdioxyd ist wie das Kohlendioxyd das Anhydrid einer
Saure, der Kieselsdure. Wiahrend aber das Kohlendioxyd bereits beim
Einleiten in Wasser sich mit den Wassermolekiilen zur Kohlensiure

vereinigt: CO, + H,0 - H,CO,

und diese Losung von Kohlensdure saure Eigenschaften zeigt, reagiert
Siliciumdioxyd nicht mit Wasser. Vielmehr gelangt man, ausgehend vom
Siliciumdioxyd, erst auf dem Umweg iiber die Silicate zur Kieselsiure.
Gliht man SiO, zusammen mit Alkalien oder Alkalicarbonaten, so ent-
stehen — wie bereits besprochen — Alkalisilicate, z. B.:

Si0, + 2 NaOH —> Na,Si0, + H,0.

Die entstandenen Schmelzprodukte losen sich leicht in Wasser. Beim
Eindunsten dieser Losungen entstehen namentlich bei einem gréBeren
Laugeniiberschufl gutkristallisierte Natriumsilicate, welche nicht ganz
korrekt ,,Metasilicate* genannt werden; ihre analytische Zusammen-
setzung entspricht der Formel Na,H,SiO,-aq, die Alkali-,,Meta-
silicate’‘ sind also saure Salze einer ,,Orthokieselsdure’ (H,SiO,). Da
die Kieselsiure eine auflerordentlich schwache Saure ist, hydrolysieren
ihre Salze in wiBriger Losung sehr stark:

Na,H,8i0, + 2 H,0 = H,Si0, + 2 Na+ + 2 0H- .

Die wiBrigen Metasilicatlosungen reagieren demgemiB stark alkalisch.
Die den Alkalisilicaten zugrunde liegende ,,Orthokieselsdure® ist in
wiBriger Losung nur bei einem groBen UberschuB von Hydroxylionen
bestdndig. Wichst mit fallender Hydroxylionenkonzentration — etwa
durch Zugabe von Siuren — die Menge der bei der Hydrolyse ge-
bildeten freien Orthokieselsiure, so tritt eine zweite Reaktion stirker
in den Vordergrund. Die freie Orthokieselsdure ist ndmlich nicht be-
standig; vielmehr lagert sich sogleich ein Si(OH),-Molekiil mit einem
zweiten Molekill unter Austritt eines Molekiils Wasser zusammen:

2 Si(OH), - (OH),Si—0—S8i(0H); + H,0.
Diese Kieselsdure der Zusammensetzung H¢Si,O, bezeichnet man als

Di- oder Pyrokieselsiure. Von der Dikieselsiure leiten sich die Di-
silicate ab, die beim Natrium kristallisiert zu erhalten sind. Die Di-
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kieselsdure reagiert mit einem dritten Molekiil Si(OH), unter Wasser-
abspaltung:

(HO),Si—0—Si(OH), + Si(OH), — (HO),S8i—0—Si(0H),—O0—Si(OH), + H,0.

Auch die Trikieselsdure (HgSi,0,,) tritt mit weiterer Kieselsdure zu-
sammen, man gelangt auf diese Weise zu immer hoher aggregierten
Polykieselsiuren. Diese Aggregation der Kieselsidure fithrt besonders
dann zu auBerordentlich hochmolekularer Kieselsiure, wenn man die.
Hydroxylionenkonzentration der Alkalisilicatlosung durch Zugabe einer
Sdure allméhlich immer weiter herabsetzt. Die Polykieselsduren be-
sitzen die Eigenschaft, mit wachsendem Polymerisationsgrad allmihlich
wasserunloslich zu werden. Wihrend die niedrig-molekularen Kiesel-
sduren echte Losungen bilden, sind die hoheren Glieder nur kolloidal
gelost und fallen schlieBlich mit fortschreitender Aggregation als gallert-
artige Niederschlige aus. Wie man schon an den Anfangsgliedern des
Aggregationsvorganges erkennt, sind in den Riesenmolekiilen die Sauer-
stoffatome nicht mit beiden Valenzen an dasselbe Siliciumatom ge-
bunden, sondern verbinden briickenartig 2 Siliciumatome miteinander.
Die Alkalipolysilicate (1 Na,O - x8iO, - aq) sind noch 18slich bis herauf
zu den Salzen der Tetrakieselsdure (x =1,...4). Solche Alkalipoly-
silicatldsungen bezeichnet man als Wasserglas.

Wir haben oben gesagt, dal man nacheinander zu Polykieselsduren
mit immer groBeren Molekulargewichten gelangt, wenn man die Hydr-
oxylionenkonzentration einer Alkalisilicatlsung allméhlich vermindert.
Das kann geschehen dadurch, da man irgendeine verdiinnte Mineral-
sdure zu der Alkalisilicatlosung zusetzt, z. B.:

x Na,H,Si0, + 2 xHCl - 2 x NaCl + H,,,;8i,05,,, + (x—1) H,0.

Eine Erhéhung der Wasserstoffionenkonzentration der Lésung und
damit die Ausfallung der Kieselsdure laBt sich aber auch schon durch
Zugabe von Ammoniumsalzen erzielen. Um diese Reaktion zu ver-
stehen, erinnern wir uns der hydrolytischen Spaltung der Silicate: -

Na,H,Si0, + 2 H,0 = H,Si0, + 2 Na+ + 2 (OH)-.

Die Konzentration der bei der Hydrolyse gebildeten Hydroxylionen,
die auBerordentlich groB ist, wird nun durch die Zugabe eines Ammon-
salzes vermindert, da sich Ammoniumhydroxyd bildet:

Na+ + OH- + NH,* + Cl- - NH,0H + Na+ + Cl-.

Setzt man Ammonsalzlgsungen geeigneter Konzentration zu nicht zu
verdiinnten Natriumsilicatlsungen, so kann man es erreichen, daB in
mehr oder weniger kurzer Zeit die gesamte Losung zu einer schwach
getriibten, zusammenhingenden Kieselsduregallerte erstarrt.

Zu shnlichen Ausfillungen gallertartiger ,,Siliciumdioxydhydrate
gelangt man auch auf einem anderen Wege, der allerdings sehr viel
langsamer als der eben beschriebene durchlaufen wird. Leitet man
durch Luft verdiinntes, gasformiges Siliciumtetrachlorid in Wasser ein,
so hydrolysiert das Siliciumtetrachlorid:

SiCl, + 4 HOH — 4 HCI + Si(OH), .
Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 16
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Dabei bildet sich hydratisiertes Siliciumdioxyd, das lingere Zeit, wie
experimentell festgestellt werden konnte, im monomolekularen Zustand
verteilt in Losung bleibt; allméhlich jedoch kondensiert dieses Si(OH),
gleichfalls unter Wasseraustritt zu héhermolekularen Produkten, und
schlieBlich wird auch aus diesen Losungen — wenn auch manchmal
erst nach Tagen oder Wochen — Polykieselsiure abgeschieden. Zu
der gleichen Lésung eines monomolekularen Siliciumdioxydhydrates ge-
langt man, wenn man Alkalisilicatlésungen schnell unter Umriihren
in eine iiberschiissige Mineralsdure hineingieBt. Offenbar ist eine be-
stimmte Wasserstoffionenkonzentration der Siliciumdioxydhydratlésung
wesentlich dafiir, da der Aggregationsvorgang verhindert oder ver-
zogert wird; denn bei der Hydrolyse des Siliciumtetrachlorids entsteht
ja neben dem hydratisierten Siliciumdioxyd ein betrichtlicher Uber-
schull an freier Salzsiure.
d) Silicate.

Die Silicate sind in der Natur weitverbreitet, sie stellen Verbindungen
von Si0, mit einem oder mehreren Metalloxyden dar. Die natiirlichen

. . . . Silicate sind sehr verschiedenartig zusammen-

~7 ~ gesetzt und konnen als Salze der verschieden-
|/« /A <N/ . /5 . sten Kieselsauren (Orthokieselsiure, Dikiesel-
© /A sédure, Polykieselsiuren) aufgefaBt werden.
Silicate, die sich von der Orthokieselsdure
H,SiO, durch Ersatz der 4 Wasserstoffatome
R, ° “/)\" gegen Metalle (Magnesium, Beryllium, Zink,
“% TEisen oder andere) ableiten, sind u. a. der
Phenacit (Be,Si0,), der Olivin (Mg,SiO,) und
der Zirkon (ZrSiO,). Die Kristalle dieser Ortho-
silicate sind aus Metallionen und einzelnen SiO,-Tetraedern aufgebaut,
d. h. jedes Siliciumatom befindet sich im Mittelpunkt eines Tetraeders,
dessen 4 Ecken von 4 Sauerstoffatomen besetzt sind. Die Abb. 75
zeigt den Kristallbau des Olivins, die schwarzen Kreise sollen die
Magnesiumionen, die nichtausgefiillten Kreise die Sauerstoffatome dar-
stellen. Die Siliciumatome sind nicht eingezeichnet, sie sind in der
Mitte der Tetraeder zu denken. Die Tetraederspitzen sind abwechselnd
nach oben und unten gerichtet, die schraffierten Tetraeder liegen
nicht in der Zeichenebene.

Derivate der ,Metakieselsgure (H,SiO;) sind der Enstatit, ein
Magnesiummetasilicat (MgSiO,;) und der Wollastonit, das Calciummeta-
silicat (CaSiO;). Auch Salze der Pyrokieselsiure (H,Si,O;) kommen in
der Natur vor, z. B. der Petalit (NaLiSi,O;). Von einer wasserreicheren
Dikieselsdure (HSi,Og) leitet sich der Kalkfeldspat (CaAlSi,0,) ab,
wihrend der Natronfeldspat (NaAlSi;O,) und der Kalifeldspat (K AlSi,0,)
Salze der Trikieselsdure (H,Si;Og) sind. Der Kristallaufbau all dieser
hoheren Silicate unterscheidet sich von dem der Orthosolicate dadurch,
dal keine isolierten SiO,-Tetraeder vorhanden sind; vielmehr sind in
den héheren Silicaten mehrere solcher SiO,-Tetraeder aneinander-
gelagert, wobei je zwei benachbarte Tetraeder ein Sauerstoffatom ge-
meinsam haben, also mit je einer Ecke zusammenhingen. Die Silicium-

Abb. 75. Aufbau des Olivins,
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atome zweier benachbarter Tetraeder sind durch ein ,,Briickensauer-
stoffatom‘‘ verbunden. Je nachdem, ob nun in einem Tetraeder 2 oder 3
oder alle 4 Sauerstoffatome solche Briickensauerstoffatome sind, erhalt
man eine kettenartige (Abb.76a), schichtenartige (Abb.76b) oder
raumliche Verkniipfung (Abb. 76¢) der SiO,-Tetraeder. Diese kristall-
innere Anordnung bedingt natiirlich die duflere Form der Silicate: Der
faserige Asbest besitzt eine Kettenstruktur, der blittrige und in diinnen
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Abb. 76. Strukturelle Anordnung der Polysilicate. N\ ® J
a) Kette aus SiO,-Tetraedern (Asbest).

b) Ebenes Netz aus SiO,-Tetraedern (Glim-
mer).

¢) Raumnetz aus SiO,-Tetraedern (Feldspat).

Blattchen spaltbare Glimmer ein '\‘(';;"r N 7
Schichtengitter, die Feldspate haben \ q/
ein Raumnetzgitter. '

Von den Silicaten sind nur die
Alkalisilicate in Wasser loslich, alle iibrigen sind in Wasser unléslich.
Einige von diesen werden durch Salzsiure zersetzt, d. h. das Kation geht
in Losung, wiahrend die Kieselsdure ungelst zuriickbleibt, andere (z. B.
die Feldspate, Glimmer) werden aber auch von Salzsdure nicht angegriffen.

Versetzt man eine Alkalisilicatlésung, z. B. Natriummetasilicat
(Na,H,Si0, - aq), mit irgendeiner Schwermetallsalzlésung, so erhilt man
einen meist gefirbten Niederschlag des betreffenden Schwermetall-
silicates. Diese Niederschlige sind stets anfanglich gallertartig; manche
von ihnen, z. B. das Barium- und das Bleisilicat, gehen aber bei lingerem
Stehen oder beim Kochen aus dem amorphen in den kristallinen Zu-
stand iiber. Die aus wéalrigen Losungen ausgefallten Silicate unter-
scheiden sich von den entsprechenden natiirlichen Silicaten dadurch,
daf ihr Molekiil reichlich Kristallwasser enthilt, welches erst bei starkem
Gliithen abgegeben wird.

16*
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Tonwaren. Zu den Silicaten gehéren mehrere technisch wichtige
Produkte, wie Glas, Porzellan, Steingut, Ziegelstein und Zement. Fir
die meisten- dieser Fabrikationserzeugnisse dient der Ton als Ausgangs-
material. Ton ist eine erdige Masse, die chemisch als Aluminiumsilicat
zu bezeichnen ist und die durch Verwitterung von Feldspaten entstan-
den ist. Unter der Einwirkung der Atmosphérilien (Wasser, Kohlensiure,
Humusséure usw.) erleiden die Feldspate im Laufe von Jahrtausenden
eine Zersetzung derart, dal das im Feldspat enthaltene Alkalioxyd
(Na,O bzw. K,0) langsam herausgewaschen wird und dabei der Feld-
spatkristall zerfillt. Es hinterbleibt der Ton, eine Substanz der unge-
fihren Zusammensetzung Al,O, - (Si0,), - (H,0),. Wenn der Ton genau
dieser Zusammensetzung entsprlcht und rem weill gefarbt ist, so be-
zeichnet man ihn als Kaolin. Meist enthilt der Ton auBer Aluminium-
oxyd noch andere Metalloxyde, namentlich Eisenoxyd, und ist daher
gelb, grau oder braun gefirbt. Ein Gemenge von Ton und Sand heilt
Lehm. Alle diese Tonarten haben die Eigenschaft, mit Wasser ver-
setzt, plastische Massen zu bilden. Gibt man dem angefeuchteten Ton
eine bestimmte Form und erhitzt ihn dann auf hohe Temperatur, so
gibt er das Wasser wieder ab und behilt dabei seine Form bei. Diese
Eigenschaft bedingt die Verwendbarkeit des Tones zur Herstellung
keramischer Erzeugnisse. Je nach der Reinheit des verwendeten Tones
und je nach der Temperatur, bei der die Tonwaren gebrannt werden,
erhilt man die verschiedenartigsten Produkte.

Back- und Ziegelsteine stellt man durch Brennen von Lehm bei
etwa 1000° C her, sie sind pords, grobkérnig und durch beigemengtes
Eisenoxyd gelb bis rot gefirbt.

Zur Herstellung von Steingut und Fayence benutzt man einen
reineren, eisenfreieren Ton, den man nach dem Formen auf etwa 1200°
erhitzt. Man erhilt dabei eine pordse, weille, undurchsichtige Masse,
die wasserdurchlissig ist. Man taucht die Gegenstinde nun in eine
leichtschmelzende Glasurmasse, die die Oberfliche der Gegenstinde
mit einer diinnen Schicht bedeckt und bei einem zweiten Brennen
eine wasserundurchlissige Glasur erzeugt.

Brennt man ein Gemisch aus reinstem Kaolin, Feldspat und Quarz
bei 1450° C, so erhilt man ein weiles, durchscheinendes, véllig dichtes,
wasserundurchlédssiges Produkt, das Porzellan.

Silicatgliser. Bei der Besprechung des Siliciumdioxyds wurde be-
reits darauf hingewiesen, dafl das SiO, nach dem Erhitzen iiber seinen
Schmelzpunkt beim Abkiithlen nicht wieder kristallin erstarrt, sondern
eine glasartige Masse, das Quarzglas, bildet. Diese gleiche Eigenschaft
besitzen auch eine Reihe von Doppelsilicaten. Da sie nicht aus-
kristallisieren, hat man sie als unterkiihlte Schmelzen aufzufassen; sie
besitzen keinen bestimmten Erstarrungspunkt mit sprunghaften Eigen-
schaftsinderungen, sondern es existiert ein breites Temperaturgebiet,
innerhalb dessen sie allméhlich erstarren bzw. bei Temperatursteige-
rung erweichen. Dieses Erstarrungsintervall liegt fiir die glasartigen
Doppelsilicate bei wesentlich niedrigeren Temperaturen als das des
Quarzglases.



Halogenverbindungen des Siliciums. 245

Die verschiedenen Silicatglaser, die man herstellt, haben im allge-
meinen die folgende Zusammensetzung:

MelO - Me!'O - 6 SiO,,

d. h. auf 6 Molekiile SiO, kommt je ein Oxyd eines zweiwertigen und
eines einwertigen Metalls. Das gewohnliche Fensterglas ist ein Natron-
Kalk-Glas (Na,O - CaO - 68i0,); man fabriziert es, indem man ein Ge-
misch entsprechender Teile Natriumcarbonat, Calciumcarbonat und
Sand bei etwa 1200 ° zusammenschmilzt, das Kohlendioxyd der Carbonate
entweicht:

Na,CO; -+ CaCO, + 6 Si0, —> Na,0 - Ca0 - 6 Si0, + 2 CO,.

Das Natron-Kalk-Glas benutzt man zur Herstellung der Gebrauchs-
~ glaser wie Fensterglas, Spiegelglas und Flaschenglas. Es hat einen sehr
niedrigen Schmelzpunkt und ist gegen chemische Agenzien nicht sehr
widerstandsfahig; besonders Laugen greifen es an, selbst Wasser 16st
beim Kochen etwas Alkali heraus. Einen wesentlich héheren Erwei-
chungspunkt und eine gréfere chemische Widerstandsfiahigkeit besitzt
das Kali-Kalk-Glas (K,0 - CaO - 6Si0,). Ersetzt man auflerdem das
Calciumoxyd durch Bleioxyd, so erhilt man ein fiir optische Instrumente
sehr geeignetes Glas, das Kali-Blei-Glas (K,O - PbO - 68i0,), das durch
ein starkes Lichtbrechungsvermégen ausgezeichnet ist.

Gefarbte Glaser entstehen dadurch, da man zur Glasschmelze eine
geringe Menge eines solchen Schwermetalloxyds, dessen Silicat gefarbt
ist, hinzusetzt. So ist die griine Farbe der Bierflaschen auf beigemengtes
Eisensilicat zuriickzufiithren. Durch Zusatz von Kobaltoxyd erhilt man
blaue Gldser, von Chromoxyd oder Kupferoxyd griine Glaser, von Uran-
oxyd gelbe Glaser. Die rote Farbe des Rubinglases wird indessen nicht
durch ein gefarbtes Silicat hervorgerufen, sondern es ist die Farbe fein
verteilten metallischen Goldes, das im Glas ,kolloidal*“ gelost ist.

Zement. Als letztes der technisch wichtigen Silicate sei noch kurz
der Zement besprochen. Unter Zement versteht man ein Produkt, das
durch Brennen eines innigen Gemisches von Ton und Kalk erhalten und
das dann fein gemahlen wird. Der Zement besitzt die Eigenschaft, mit
Wasser zu einem Brei verriihrt, langsam bei gew6hnlicher Temperatur
zu erhdarten. Man nimmt an, dafl das Hartwerden des Zementbreies
auf der Bildung wasserhaltiger Calciumsilicate und Calciumaluminate
beruht. In der Praxis setzt man dem feingemahlenen ‘Zement die 3-
bis 6fache Menge Sand hinzu, der den ,,Abbinde‘‘-Proze des Zementes
nicht stort. Ein Gemisch aus Zement, Sand und grobem Kies bezeichnet
man als Beton; der Beton ist nach dem Abbinden mit Wasser eine
duBerst harte, feste Masse. Durch Einlage von Eisenstdben kann die
Festigkeit des Betons noch erhéht werden (Eisenbeton), da der Beton
an den Eiseneinlagen fest haftet.

¢) Halogenverbindungen des Siliciums.

Die Siliciumtetrahalogenide bilden sich durch direkte Vereinigung
aus den Elementen bei.etwas erh6hten Temperaturen. Diese Substanzen
der Zusammensetzung Si(Hal), koénnen einerseits als Halogensubsti-
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tutionsprodukte des Monosilans SiH, und andererseits als Halogenide
der Orthokieselsiure Si(OH), aufgefal3t werden. Die letztere Auffassung
liegt niher, da die.Siliciumtetrahalogenide wie andere Siurechloride
durch Einwirkung von Wasser hydrolytisch gespalten werden, eine
Reaktion, die bereits auf S.241 eingehend besprochen ist. Wie wir
sahen, entsteht bei der Hydrolyse zunichst Siliciumdioxydhydrat in
monomolekularer Verteilung, Si(OH),. Die Siliciumtetrahalogenide sind
exotherme, bestindige Verbindungen. Bei Zimmertemperatur ist das
Siliciumtetrafluorid gasformig, das Tetrachlorid und Tetrabromid
fliissig, das Tetrajodid ein fester Korper.

Unter den Fluorverbindungen des Siliciums ist auBler dem SiF,
noch die Hexafluokieselsdure oder Kieselfluorwasserstoffsiure H,[SiF]
von Wichtigkeit. Sie entsteht durch Reaktion zwischen Fluorwasser-
stoff und Siliciumtetrafluorid nach der Gleichung:

SiF, + 2 HF = H,[SiF,].

1. Siliciumtetrafluorid (SiFy). AuBer dem fiir die Siliciumhalogenide
allgemeinen Darstellungsverfahren entsteht Siliciumtetrafluorid durch
Einwirkung von Fluorwasserstoff auf Siliciumdioxyd und auf Silicate:

Si0, + 4 HF = SiF, + 2 H,0.

Auf dieser Reaktion beruht der qualitative Nachweis der Kieselsdure.
Die auf SiO, zu priifende Substanz wird mit Calciumfluorid vermischt
und in einem Bleitiegel mit konzentrierter Schwefelsiure versetzt. Die
Schwefelsdure setzt aus dem Calciumfluorid die FluBsaure in Freiheit,
die dann ihrerseits mit der etwa vorhandenen Kieselsiure das gas-
férmige Siliciumtetrafluorid bildet. In die entweichenden Gase bringt
man einen kleinen Wassertropfen; ist nun SiF, vorhanden, so hydrolysiert
es, und der Wassertropfen triibt sich infolge der ausgeschiedenen Kiesel-
sédure.

Bei der Hydrolyse des Siliciumtetrafluorids entsteht zunichst wie
bei allen Tetrahalogeniden des Siliciums Kieselsdure und Halogen-
wasserstoffsiure, hier also Fluorwasserstoff:

SiF, + 4 HOH — Si(OH), + 4 HF.

Die FluBsiure reagiert aber nun sekundir mit weiterem Siliciumtetra-
fluorid unter Bildung der Kieselfluorwasserstoffsiure:

4 HF + 2 SiF, — 2 H,[SiF¢].

2. Hexafluokieselsiure (HSiFg). Die Kieselfluorwasserstoffsiure
wird — wie oben formuliert wurde — durch Hydrolyse des Silicium-
tetrafluorids dargestellt. Da H,SiF, in Wasser sehr gut 16slich ist, ist die
Trennung von der gleichzeitig entstehenden Kieselsidure, die als Poly-
kieselsdure ausfillt, durch Filtration méglich. Nach dem Abfiltrieren
der Kieselsdure reagiert die waBrige Losung stark sauer, wesentlich
stirker sauer als eine gleich konzentrierte Flufsdure. Hinsichtlich ihrer
Sdurestirke ist die Kieselfluorwasserstoffsiure mit der Schwefelsdure
zu vergleichen, sie ist in verdiinnter Losung zu annidhernd 100% disso-
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ziiert. Die elektrolytische Dissoziation erfolgt in Wasserstoffionen und
in ein 2fach negativ geladenes, komplexes SiFg-Anion:

H,SiF, —> 2 H+ 4 [SiF,]-
Die Kieselfluorwasserstoffsiure ist nur in willriger Losung bekannt.
Durch Eindampfen einer solchen Losung erhilt man keine wasserfreie
Hexafluokieselsiure, da sie beim Erhitzen in SiF, und 2 HF zerfillt.

Unter den Salzen der Kieselfluorwasserstoffsdaure ist das Barium-

und Kaliumfluosilicat durch groBe Schwerloslichkeit in Wasser aus-
gezeichnet; man benutzt daher in der analytischen Chemie Barium-
oder Kaliumsalzlosungen zum Nachweis des [SiFg]-Ions:

[SiFe]- - + Ba++ — Ba[SiF]

[SiFg]- - + 2K+ — K[SiFy].

Das Bariumsilicofluorid fillt als weiBler, kristalliner Niederschlag, das
Kaliumsilicofluorid als weiBer, irisierender Niederschlag, der nur duBerst
langsam zu Boden sinkt.

3. Siliciumtetrachlorid (SiCly) und Trichlorsilan (SiHClg). Silicium-
tetrachlorid bildet sich, wenn man Chlor iiber erhitztes, elementares
Silicium oder ein Gemisch von Siliciumdioxyd und Kohle leitet:

. Si 4+ 20, = SiCl,
Si0, 4+ 2 C + 2 Cl, = SiCl, + 2 CO. .
Die Neigung des SiCl,, mit Wasser zu reagieren und dabei in Kiesel-
sidure und Chlorwasserstoff zu zerfallen, ist sehr groB3; es entzieht der
Luft die Feuchtigkeit und raucht an feuchter Luft. Man benutzt daher
das Siliciumtetrachlorid gelegentlich zur Erzeugung dichter Tarnnebel.

Beim Uberleiten von Chlorwasserstoffgas iiber erhitztes Silicium ent-
stehen nebeneinander zwei Chlorverbindungen des Siliciums, SiCl, und
Trichlorsilan (SiHCl,), eine dem Chloroform (CHCl;) analoge Silicium-
verbindung, die man auch ,Silicochloroform‘ genannt hat. Das che-
mische Verhalten des Trichlorsilans entspricht aber nicht dem des
Chloroforms, so wird es z. B. im Gegensatz zum Chloroform durch Wasser
hydrolytisch gespalten:

SiHCl, + 4 HOH — Si(OH), + 3 HCI + H,.

¢) Zinn.

Yorkommen und Gewinnung. Das Zinn kommt in der Natur als
,.Zinnstein®, Zinndioxyd (SnO,), vor. Der Zinnstein ist meist in andere
Mineralien eingebettet und wird nach mechanischer Trennung von diesen
Verunreinigungen durch Kohle zu metallischem Zinn reduziert:

Sn0, + 2 C — Sn + 2 CO.

Eigenschaften und Verhalten. Metallisches Zinn ist silberweill
glinzend. Sein Schmelzpunkt liegt ziemlich niedrig (231,8°), der Siede-
punkt dagegen verhéltnisméBig hoch (2362°). Es ist weich und dehnbar.
Zinn kommt in drei enantiotropen Modifikationen vor, deren Um-
wandlungspunkte bei 161 bzw. 13° C liegen. Die bei Zimmertemperatur
bestindige Modifikation besitzt eine tetragonale Struktur, oberhalb
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161° wandelt sie sich in rhombisches Zinn um. Von diesen beiden
Modifikationen unterscheidet sich sehr wesentlich die dritte, bei tiefen
Temperaturen bestindige Art: das ,,graue Zinn“. Es ist nicht silber-
weil}, sondern grau gefirbt, es hat keine metallische, glinzende Ober-
fliche, sondern ist matt und pulvrig und besitzt eine geringere Dichte
(5,7 statt 7,3). Die Umwandlung des gewdhnlichen in das graue Zinn
geht bei den entsprechenden tiefen Temperaturen nicht momentan,
sondern sehr langsam vor sich. Wird aber gewohnliches Zinn lingere
Zeit auf tiefer Temperatur gehalten, so stellt man zunichst an einigen
Stellen eine Verandérung der Oberfliche fest: sie blaht sich auf, wird
grau und pulvrig. Ausgehend von diesen Stellen schreitet die Um-
wandlung fort, bis schlieBlich das ganze Zinnstiick in graues Pulver
zerfallen ist. Diese Umwandlungserscheinung ist unter dem Namen
ssZinnpest* bekannt.

Zinn wird bei Zimmertemperatur von der Luft nicht angegriffen;
beim Erwirmen bedeckt es sich mit einer Oxydschicht, durch starkes
Erhitzen 148t es sich vollstindig zum Zinndioxyd oxydieren. Mit den
Halogenen reagiert das Zinn bei Temperaturen, die wenig iiber Zimmer-
temperatur liegen, sehr lebhaft. Zinn verbindet sich ferner mit den
Nichtmetallen Schwefel, Selen, Tellur und Phosphor, wenn man sie
zusammen erhitzt.

Zinn wird von Wasser iiberhaupt nicht, von verdiinnten Siuren
nur dullerst langsam angegriffen, da es in der Spannungsreihe nur
wenig oberhalb. des Wasserstoffs steht. In starker Salzsiure 16st es
sich unter Bildung von Zinn(II)-chlorid:

Sn + 2 HCl = SnCl, + H,.

Konzentrierte Salpetersdure wirkt dagegen nicht 16send, sondern oxy-
dierend auf das Zinn ein, wobei Zinndioxydhydrate entstehen:

38n 4+ 4 HNO; = 3 8n0, - aq + 4 NO.
In heilen Alkalien 16st sich Zinn unter Bildung von Stannaten:
Sn + 2 NaOH + 4 H,0 - Na,[Sn(OH)s] + 2 H,.

Verwendung. Zinn in reiner Form wurde frither zur Herstellung von
Gebrauchsgegenstianden, wie Tellern, Schiisseln usw., verwendet. Auch
Stanniolpapier ist reines Zinn. Heute gebraucht man groe Mengen
Zinn, um WeiBlblech herzustellen, d. h. Eisenblech mit einem diinnen
zusammenhingenden Uberzug von Zinn zu versehen, um dadurch das
Eisen vor dem Angriff von Luft, Wasser oder verdiinnten Sduren zu
schiitzen. Zinn ist ferner in einer Reihe wichtiger Legierungen enthalten;
so ist die Bronze eine Legierung aus Zinn und Kupfer, das Weichlot
eine niedrig schmelzende Zinn-Blei-Legierung und die Lagermetalle
sind Legierungen aus Zinn, Blei, Kupfer und Antimon.

«) Verbindungen des zweiwertigen Zinns.
Zinn-II-chlorid, Zinndichlorid oder Zinnehloriir (SnCly) entsteht beim
Erhitzen von Zinn im Chlorwasserstoffstrom. Wenn man Zinn mit
warmer konz. Salzsdure behandelt, erhdlt man eine Losung von Zinn-
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chloriir, aus welcher beim Eindunsten das Zinn-II-chlorid mit 2 Mole-
kiilen Kristallwasser auskristallisiert: SnCl, - 2H,0. Dieses Salz ist
in wenig Wasser gut loslich; verdiinnt man aber die Lésung mit viel
Wasser, so findet eine Hydrolyse statt, es bildet sich basisches Zinn-II-
chlorid, das als Niederschlag ausfillt:
,OH
Nal

Aus dem Massenwirkungsgesetz folgt, daB die Anwesenheit von iiber-
schiissiger Salzséure das Gleichgewicht nach links verschiebt, also die
Hydrolyse zuriickdringt.

Zinnchloriir zeigt wie die meisten Verbindungen des zweiwertigen
Zinns grofle Neigung, in den vierwertigen Zustand iiberzugehen. " Es
ist daher ein vielgebrauchtes Reduktionsmittel. Die walrige Losung
wird schon durch Luft langsam oxydiert, wobei Zinndioxydhydrate
ausfallen. Diese Oxydation durch Luft kann dadurch verhindert werden,
daB man die Losung stets in Berithrung mit metallischem Zinn ver-
wahrt. Als Reduktionsmittel wird Zinnchloriir benutzt, z. B. zur Reduk-
tion von Quecksilber-I1.salzen, die je nach den angewandten Mengen-
verhiltnissen bis zum metallischen Quecksilber oder nur bis zum Salz
des einwertigen Quecksilbers fiihrt:

2 HgCl, + SnCl, = Hg,Cl, + SnCl,
HgCl, + SnCl, = Hg + SnCl,.

Zinn-1I-hydroxyd [Sn(0OH)z] entsteht als weiler Niederschlag, wenn
man Zinn-II-salzlésungen mit Alkalihydroxyden oder -carbonaten
oder Ammoniak versetzt:

Sn++ 4+ 2 OH- — Sn(OH),.
Das Zinn ist wie das Zink und Aluminium ein amphoteres Element,
d. h. der Niederschlag von Stannohydroxyd l6st sich im UberschuB
von Alkalihydroxyden unter Bildung von Alkalistanniten wieder auf:
Sn(OH), + NaOH — Na[Sn(OH),].

Zinn-II-sulfid (SnS) fillt als brauner, in Sduren unloslicher Nieder-

schlag aus, wenn man Schwefelwasserstoff in Zinn-II-salzlésungen ein-

leitet. Auf trockenem Wege erhilt man SnS durch Erhitzen eines Ge-
misches von Zinn und Schwefel.

SnCl, + H,0 = Sn + HCL.

£) Verbindungen des vierwertigen Zinns.

Die am hiufigsten vorkommende Zinnverbindung ist das Zinn-
dioxyd SnO,, das in seinen Eigenschaften und Verhalten dem Silicium-
dioxyd &hnlich ist. So 16st sich Zinn-IV-oxyd nicht in Wasser, ver-
diinnten Siuren und Laugen, wohl aber in Alkalihydroxydschmelzen,
wobei die Alkalistannate, Alkalisalze der Zinnsidure, entstehen, z. B.:

SnO, + 2 NaOH — Na,Sn0, + H,0.
Diese Alkalistannate sind in Wasser gut loslich; aus der konzentrierten

wiBrigen Losung scheiden sich Kristalle aus, die 3 Molekiille Wasser
enthalten und denen man die Konstitutionsformel Mel[Sn(OH),] zu-
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schreibt. Das Natriumhexahydroxostannat Na,[Sn(OH),] wird in der
Fiarbereitechnik als ,,Priapariersalz verwendet.

Genau so, wie man aus Alkalisilicatlésungen durch Erhéhung der
Wasserstoffionenkonzentration Niederschlige von Siliciumdioxydhydra-
ten erhilt, werden aus Alkalistannatlosungen durch Zugabe von Siure
gallertartige Zinndioxydhydrate ausgefallt:

Na,Sn0; + 2 HCl — SnO, - aq + 2 NaCl.

Die Halogenide des vierwertigen Zinns entstehen durch direkte Ver-
einigung aus den Elementen. Von gewisser praktischer Bedeutung ist
das Zinntetrachlorid (SnCl,); die Aufarbeitung alten WeiBbleches auf
das nur in geringen Mengen darin enthaltene, wertvolle Zinn geschieht
namlich derart, daB man das WeiBblech mit Chlorgas behandelt; von
den WeiBblechbestandteilen reagiert nur das Zinn mit dem Chlor unter
Bildung von Zinn-IV-chlorid. Stannichlorid ist bei Zimmertemperatur
eine wasserklare Fliissigkeit, die an der Luft raucht. In Wasser ist
Zinntetrachlorid gut 16slich, erleidet aber dabei hydrolytische Spaltung:

SnCl, + 2 H,0 = Sn0, - aq + 4 HCI,
also ganz analog der Hydrolyse des Siliciumtetrachlorids:
SiCl, + 4 H,0 = Si(OH), + HCI.
Das dabei entstandene Zinndioxydhydrat fallt in diesem Fall wie das
Siliciumdioxyhydrat nicht sofort als Niederschlag aus, sondern bleibt
zunéchst in Lésung.

Zinn-1V-chlorid reagiert mit Chlorwasserstoff unter Bildung einer
komplexen Siure, der Hexachlorozinnsiure: '

SnCl, + 2 HCl = H,[SnCl,].

Diese Siaure erhilt man z. B. in kristallisierter Form, wenn man Chlor-
wasserstoff in eine konzentrierte wifrige Zinntetrachloridlosung ein-
leitet. Die Hexachlorozinnsiure hat eine gewisse Bedeutung, weil ihr
Ammoniumsalz, das sog. ,,Pinksalz’“ (NH,),[SnCl], als Beize in der
Firberei verwendet wird.

Wenn man in irgendeine saure Losung vierwertigen Zinns, z. B. in
die Losung eines Hexachlorozinnsalzes, Schwefelwasserstoff einleitet,
so entsteht ein gelb gefirbter Niederschlag von Zinndisulfid oder
Stannisulfid SnS,. Dieses Zinn(1V)-sulfid verhélt sich gegeniiber Alkali-
sulfidlésungen genau so wie die Sulfide des Arsens und Antimons: es
geht unter Bildung von Thiostannaten in Losung:

d SnS, + Na,S = Na,[SnS;]
oder SnS, + 2 Na,S — Na,[SnS,].
d) Blei.

Yorkommen und Gewinnung. In der Natur kommt das Blei haupt-
sichlich in Form des Sulfids (PbS) als Bleiglanz vor. Auflerdem findet
man es als Carbonat, Weillbleierz (PbCO;), als Chromat, Rotbleierz
(PbCrO,), als Sulfat (PbSO,) und in anderen Salzen, deren Menge und
Bleigehalt aber verhiltnismaBig gering ist. Fir die Gewinnung des
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metallischen Bleis kommt fast ausschlieBlich der Bleiglanz in Frage.
Aufler dem fiir die Verhiittung sulfidischer Erze allgemein iiblichen
Verfahren der Rostung und anschlieBenden Reduktion mit Kohle:

2 PbS + 3 0, —» 2 PbO + 2SO,
2 PbO 4 C -> 2 Pb - CO,

existieren noch zwei besondere Methoden. Wenn man das Bleisulfid
unvollstindig rostet und dann unter Luftabschluf weiter erhitzt, so
kann sich das primér entstandene Bleioxyd mit dem noch unverinderten,
restlichen Bleisulfid . zu metallischem Blei und Schwefeldioxyd um-

setzen: 2 PbO + PbS — 3 Pb + SO,.

SchlieBlich reagiert metallisches Eisen direkt mit Bleisulfid bei hoheren
Temperaturen, wobei Schwefeleisen und Blei entsteht:

PbS + Fe — Pb + FeS.

Eigenschaften und Verhalten. Blei ist ein sehr weiches, dehnbares
Metall. Es ist von matter grauer Oberflichenbeschaffenheit; schafft
man eine frische Oberfliche, so ist diese zundchst glinzend, lauft aber
bald wieder unscheinbar grau an. Blei ist durch ein grofies spezifisches
Gewicht (11,4) ausgezeichnet.

Von der Luft wird Blei, wie schon erwahnt, ein wenig angegriffen,
indem es an seiner Oberfliche oxydiert wird. Auch durch Wasser
wird Blei oberflichlich verindert. Es bilden sich in beiden Fillen
zusammenhangende diinne Oxyd- oder Hydroxydhéaute, die das darunter
befindliche Blei vor einem weiteren Angriff schiitzen. Etwas dhnliches
beobachtet man auch, wenn man Schwefelsdure, Salzsiure, Flusiure
oder kohlensidurehaltiges Wasser auf Blei einwirken lafit; in diesen
Fillen bilden sich auf der Bleioberfliche Schutzschichten von schwer
l6slichem Bleisulfat, Bleichlorid, Bleifluorid oder Bleicarbonat. In
Salpetersiure 16st sich dagegen Blei auf; zunichst wird das Blei zum
PbO oxydiert und dieses reagiert dann mit weiterer Salpetersiure
unter Bildung von Bleinitrat:

3 Pb + 2 HNO, - 3 PbO + 2NO + H,0
PbO + 2 HNO, — Pb(NO,), + H,O:

In Gegenwart von Luftsauerstoff wirken einige organische Sduren wie
Essigsdure auf Blei lgsend ein.

In der Hitze wird Blei durch Luftsauerstoff vollstindig oxydiert.
Ferner verbindet sich Blei bei hoheren Temperaturen mit den Halogenen
und Chalkogenen sowie vielen Metallen.

Das Blei ist wie die anderen Elemente der 4. Gruppe in seinen Ver-
bindungen zwei- oder vierwertig. Gegeniiber dem Kohlenstoff, Silicium
und Zinn ist aber die zweiwertige Form des Bleis die besténdige und
daher hiufigere. Alle Bleiverbindungen sind giftig.

Verwendung. Das Blei und auch die meisten seiner Verbindungen
finden in der Praxis vielfiltige Verwendung. Metallisches Blei benutzt
man fiir Geschosse und Flintenschrot, als Rohre fir Wasserleitungen,
als Schutzhiille fiir elektrische Kabel, als GefiBmaterial bei der Schwefel-
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siurefabrikation (Bleikammer) und als Akkumulatorenplatten. An
Bleilegierungen seien genannt das Weichlot, eine Legierung aus Blei
und Zinn mit sehr niedrigem Schmelzpunkt und das Letternmetall,
eine Antimon-Blei-Legierung. Eine Reihe von Bleisalzen werden als
Anstrichfarben benutzt, z. B. die rote Mennige (Pb,0,), das Bleiweil3
Pby(OH),(CO;), und das gelbe Bleichromat (PbCrO,).

&) Die Oxyde des Bleis.

Vom Blei sind drei verschiedene Oxyde bekannt, das Bleimonoxyd
(PbO), das Bleidioxyd (PbO,) und die Mennige (Pb;0,). Das letztere
Oxyd ist ein gemischtes Oxyd, insofern als eines der drei Bleiatome
vierwertig und die anderen beiden zweiwertig vorliegen.

Blei-JI-oxyd, die sog. ,,Bleiglitte, erhilt man als gelbes Pulver,
wenn man Luft iiber geschmolzenes Blei blist. Ferner entsteht Blei-
monoxyd durch Entwissern von Bleihydroxyd:

Pb(OH), = PbO -+ H,0.

Bleioxyd ist in Wasser unléslich, 16st sich aber in allen Sduren, die

keine schwerloslichen Bleisalze bilden, also z. B. in Salpetersdure und

Essigsaure. 0
Bleidioxyd ist das Oxyd des vierwertigen Bleis: Pb<0; die Be-

zeichnung Bleisuperoxyd, die gelegentlich noch gebraucht wird, ist
falsch, da das Bleidioxyd kein Derivat des Wasserstoffsuperoxyds ist.
Man gewinnt es durch Behandeln von Blei-(II)verbindungen mit Oxy-
dationsmittel. Es ist ein- dunkelbraunes, wasserunlésliches Pulver; es
zeigt groBe Neigung, unter Sauerstoffabgabe in Bleimonoxyd iiberzu-
gehen, z. B. schon beim schwachen Erwirmen:

2 PbO, > 2 PbO + O,.

Bleidioxyd ist daher ein starkes Oxydationsmittel, das z. B. Salz-
sdure zu Chlor oxydiert:

PbO, + 4 HCI - PbCl, + Cl, + 2 H,0.

Blei-IV-oxyd ist ein Siureanhydrid; die dem PbO, zugehérige Séure,
die Orthobleisiure (H,PbO,), die man sich rein formal folgendermafen
entstanden denken kann:

0 —Pb =0 +2H,0 > H0ppOH

HO " "NOH

ist allerdings nicht in freier Form, sondern nur in Form einiger ihrer
Salze, der Plumbate, bekannt. Erhitzt man z. B. Bleidioxyd zusammen
mit Calciumoxyd, so bildet sich Calcium-orthoplumbat: Ca,[PbO,].

Mennige. Auch die rote Mennige (Pb,0,) ist ein Salz der Orthoblei-
sdure, ndmlich das Blei-orthoplumbat:

/O 5, /O
Pb( ) Pb o )Pb.

Pb

DaB diese Konstitutionsformel richtig ist, erkennt man, wenn man
Mennige mit verdiinnter Salpetersiaure behandelt: das zweiwertige Blei
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geht namlich als Bleinitrat in Losung, wihrend das vierwertige Blei
als Bleidioxyd zuriickbleibt:

Pb,0, + 4 HNO, — 2 Pb(NO,), + PbO, + 2 H,0.

Dargestellt wird die Mennige durch Oxydation von Bleiglatte mittels
Luftsauerstoff bei etwa 500° C. Es ist ein kriftig rotes Pulver, das
als Anstrichfarbe und Rostschutz fiir Eisengegenstinde verwendet wird.

B) Salze des Bleis.

Im folgenden werden nur die wichtigsten salzartigen Verbindungen
des zweiwertiges Bleis, die Plumbosalze, kurz besprochen. Die wegen
ihrer Unbestdndigkeit schwierig darzustellenden Plumbiverbindungen
sollen nicht behandelt werden, da sie keine praktische Bedeutung be-
sitzen.

In Wasser gut losliche Blei-II-salze sind das Bleinitrat Pb(NO,),
und das Bleiacetat Pb(CH;COO),. Eine Losung von Bleinitrat erhdlt man
durch Einwirkung von Salpetersidure auf metallisches Blei oder auf Blei-
oxyd. Bleiacetat entsteht beim Auflésen von Bleiglitte in Essigsidure:

PbO + 2 CH,COOH — H,0 + Pb(CH,C00),.

Im Gegensatz zu diesen beiden gut 16slichen Bleisalzen sind die meisten
anderen Bleiverbindungen in Wasser schlecht loslich. So sind in der
analytischen Chemie von Bedeutung das schwarze Bleisulfid (PbS),
das beim Einleiten von Schwefelwasserstoff in Bleisalzlosungen aus-
fallt, das weiBe Bleisulfat (PbSO,), das weille Bleihydroxyd Pb(OH),,
das weille Bleichlorid PbCl,, das gelbe Bleichromat PbCrO, und das
gelbe Bleijodid PbJ,. Erwihnt sei noch, daB das Bleihydroxyd am-
photer ist, sich also im UberschuB von Alkalilaugen unter Bildung
von Plumbiten wieder auflost

Pb(OH), + 2 NaOH — Na,[Pb(OH),]

und daf} sich das Bleijodid in iiberschiissigem Kaliumjodid unter Kom-
plexsalzbildung 16st:
PbJ, + 2 KJ — K,[PbJ,].

Von praktischem Interesse ist das Bleichromat, da es unter dem
Namen Chromgelb als Malerfarbe benutzt wird. Eine andere wichtige
bleihaltige Farbe ist das Bleiweil}, das basische Bleicarbonat, das beim
Versetzen von Bleisalzlgsungen mit Natriumcarbonat ausfillt.

e) Das Bor.

Im AnschluB an die 4. Gruppe des periodischen Systems soll ein
Element besprochen werden, das in seinem Verhalten dem Kohlenstoff
und Silicium &hnelt: das Bor (B). Es steht in der 1. Periode und
3. Gruppe des periodischen Systems, ist also das Nachbarelement des
Kohlenstoffs. Im Gegensatz zu den iibrigen Elementen der 3. Gruppe,
dem Aluminium, Gallium, Indium, Thallium, die typische Metalle sind,
besitzt das Bor die Eigenschaften eines Metalloids; so ist elementares
Bor ein schlechter Leiter fiir Elektrizitit und das Oxyd des Bors, B,0,,
ein Sdureanhydrid.
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Yorkommen und Darstellung. Das Bor findet man in der Natur
nicht in elementarer Form, sondern als Borsiure (H,BO,) bzw. Salze
der Borsdure, besonders hiufig als Borax (Na,B,0,:10H,0) und
Kernit (Na,B,0, - 4H,0). Zur ‘Darstellung des elementaren Bors be-
nutzt man das aluminothermische Verfahren, indem man Bortrioxyd
mit metallischem Aluminium oder Magnesium erhitzt. Dabei ist zu
beachten, daB bei einem Uberschu des reduzierenden Metalls — analog
den Siliciden bei der Siliciumdarstellung — Verbindungen zwischen
dem betreffenden Metall und Bor, sog. Borlde, z. B. AlB,,, entstehen
koénnen.

Eigenschaften und Verhalten. Das auf aluminothermischem Wege
gewonnene Bor ist ein braunes Pulver; man bezeichnet es als ,,amorphes
Bor*, zum Unterschied von dem ,kristallisierten Bor*, das man mit
grauschwarzer Farbe und groferer Dichte unter gewissen Versuchs-
bedingungen erhalten kann. Bor reagiert mit vielen Elementen beim
Erhitzen, wobei die ,,Boride’ entstehen. Die bisher bekannten Boride
sind in der Tabelle 64 zusammengestellt.

Tabelle 64. Die Borverbindungen der Elemente.

1 [ o | m | w | v | vi| vm VIII
a) Hauptgruppen
| Be,B,| — | CB, | NB | OB, | F;B
| Mg,B,| AIB, | SiB. | PB | SB, | CLB
‘ CaB, ‘ Se,B, | Br,B
SrBg J;B
| BaB, I |
b) Nebengruppen
Cu,B, TiB, | VB | CtB | MnB |FeB,, CoB,, NiB,
Zr;B, Mo,B,
LaB, WE,
ThB, | UB,

Die Boride der Gruppen I—III haben salzartigen Charakter; im rechten
oberen Teil der Tabelle finden wir die homéopolaren Metalloidboride und
im rechten unteren Teil die metallischen Boride.

Aufler den in der Tabelle aufgefiihrten Boriden kennt man noch
Verbindungen des Bors mit Wasserstoff. Diese Borwasserstoffe oder
Borane lassen sich aber nicht durch direkte Vereinigung der Elemente
gewinnen, sondern nur auf dem Umweg iiber die salzartigen Boride,
die mit Siuren unter Entwicklung von Wasserstoff und Borwasser-
stoff reagieren, z. B.:

2 Mg,B, -+ 12 HCl — 6 MgCl, + B,H,, + H,.

Es existieren zwei homologe Reihen von Borwasserstoffen, welche die
allgemeinen Formeln B,H;.; (mit n=2) und BH,.s (n=4)
haben. Die einfachsten Vertreter dieser Reihen sind die beiden Borane
B,Hg und B,H,,. Alle Borane sind leicht oxydierbar, wenig besténdig,
haben ungesittigten Charakter und zeigen saure Eigenschaften; die
meisten sind bei Zimmertemperatur gasférmig. '
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Von groBerer Bedeutung als die Borane sind die Sauerstoffver-
bindungen des Bors. Beim Verbrennen von Bor in einer Sauerstoff-
atmosphire oder auch in Luft entsteht ein weies Produkt, das Bor-
trioxyd (B,0;). Das Bortrioxyd ist in Wasser gut 16slich, beim Ldsen
findet eine Reaktion mit dem Wasser statt, wobei Borsdure gebildet

wird: B,0, - 3 H,0 — 2 H,BO,.

B,0, ist also ein Siureanhydrid. Die Borsdure 1Bt sich durch Ein-
engen ihrer Losung in Form schon kristallisierter Blittchen gewinnen.
In wiBriger Losung ist die Borsdure gemifl der Gleichung:

H,BO, = H+ + H,BO,-

nur zu einem &AufBlerst geringen Bruchteil dissoziiert und somit eine
sehr schwache Siure. Beim Erhitzen verliert die Borsiure Wasser
und wandelt sich dabei zundchst in ,,Metaborsiure (HBO,) um:

H,BO, - H,0 + HBO,.

Die Metaborsidure gibt bei stirkerem Erhitzen weiter Wasser ab, wobei
Tetraborsidure (H,B,0,) und schlieBlich Bortrioxyd entstehen:

4 HBO, — H,0 + H,B,0,
H,B,0; — H,0 + 2 B,0,.

Von der Tetraborsiure leiten sich die meisten borsauren Salze ab,
z. B. der Borax (Na,B,0, - 10H,0) und der Kernit (Na,B,0, - 4H,0).
Die Alkaliborate sind in Wasser gut loslich; da die Borsdure eine
schwache Sdure ist, reagieren die Alkaliboratlosungen infolge Hydro-
lyse stark alkalisch:

Na,B,0, + 2 H,0 = H,B,0, + 2Na+ + 2 OH-.

Die Alkaliborate besitzen die Eigenschaft, Wasserstoffsuperoxyd in ihr
Molekiil aufzunehmen und Alkaliperborate zu bilden. Das Natrium-
perborat hat die Formel: NaBO;; es unterscheidet sich vom Natrium-
metaborat dadurch, daB ein Sauerstoffatom durch eine —O—O-Gruppe

ersetzt, ist. Natriummetaborat: O=B— 0—&3

Natriumperborat : O0=B—0—0—Na.

In wifiriger Losung entwickeln die Perborate Wasserstoffsuperoxyd
und wirken daher bleichend. Aus diesem Grunde sind Perborate Be-
standteile mancher Waschmittel (Persil).

Alle flichtigen Borverbindungen firben die Flamme charakte-
ristisch griin. Auf dieser Eigenschaft beruht der analytische Nachweis
der Borsdure und der Borate: Man versetzt die auf Borsidure zu priifende
Substanz mit konzentrierter Schwefelsiure und Methylalkohol und er-
warmt; brennen die entweichenden Alkoholddmpfe mit griiner Flamme,
so ist die Anwesenheit von Borsidure nachgewiesen. Man benutzt hierbei
den fliichtigen Borsiuremethylester, der aus Borsiure und Methyl-
alkohol entsteht:

B(OH), + 3 CH,OH = B(OCH,), + 3 H,O.
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Die konzentrierte Schwefelsdure dient dabei als wasserentziehendes
Mittel und verschiebt das Gleichgewicht nach der rechten Seite.
Verwendung. Eine wilrige Losung von Borsidure wird unter dem
Namen Borwasser als Antisepticum benutzt. Die Anwendung der Per-
borate bei der Herstellung von Waschmitteln wurde bereits erwidhnt.

13. Die Alkalien.

Zur 1. Hauptgruppe des periodischen Systems gehéren die Elemente
Lithium (Li), Natrium (Na), Kalium (K), Rubidium (Rb) und Caesium
(Cs). Man bezeichnet sie mit dem gemeinsamen Namen ,,Alkalimetalle®.
Diese fiinf Elemente sind unedle Leichtmetalle von geringer Harte;
sie sind so weich, dafl man sie leicht mit einem Messer zerschneiden
kann. Ihr unedler Charakter zeigt sich darin, daf sie bei Zimmer-
temperatur mit dem Luftsauerstoff reagieren: Eine eben noch metallisch
glinzende Schnittfliche ist schon nach wenigen Sekunden mit einer
Oxydschicht bedeckt, wenn sie der Einwirkung der Luft ausgesetzt ist.
Auch gegeniiber Wasser sind die Alkalimetalle nicht bestdndig, sie
gehen unter Wasserstoffentwicklung in Form von Alkalihydroxyden in

Losung, z. B.: 2K + 2H,0 > 2KOH + H,.

Die Reaktion mit Wasser ist sogar auBerordentlich heftig; die Warme-
ténung ist so groB, daBl das Metall schmilzt und sich der Wasserstoff
entziindet. Wegen ihres Verhaltens gegeniiber Luft und Wasser bewahrt
man die Alkalimetalle unter Petroleum auf, einer Flissigkeit, in der
sie sich weder 16sen, noch mit der sie reagieren:

Der unedle Charakter der Alkalimetalle und ihre groBe Reaktions-
fahigkeit folgt aus der Stellung innerhalb des periodischen Systems,
also aus dem Bau ihrer Atome. Jedes von ihnen ist das Nachfolge-
element eines Edelgases, enthilt somit in seiner duBersten Elektronen-
schale nur ein Elektron. Das Bestreben aller Elemente, eine edelgas-
ahnliche Elektronenanordnung herzustellen, kann also bei den Alkali-
metallen sehr leicht verwirklicht werden, da ja nur ein einziges Valenz-
elektron abgegeben zu werden braucht. Die Abspaltung des Valenz-
elektrons erfolgt leicnter als beim Wasserstoff, wie die obige Gleichung
der Reaktion mit Wasser zeigt; als Ionengleichung lautet die Reaktion
nidmlich folgendermaflen:

2K 4+ 2H*+ > 2K+ + H,.

Das Alkalimetall gibt also sein Valenzelektron an das Wasserstoffion
ab und bildet ein einfach positiv geladenes Ion. Demgemif} stehen die
Alkalimetalle in der elektrochemischen Spannungsreihe am Anfang der
Kationenreihe (vgl. S. 127). Die Elemente der ersten Hauptgruppe sind
in all jhren Verbindungen stets einwertig.

Yorkommen. Lithium, Rubidium und Caesium sind Elemente, die
zu den selteneren gehoren, Natrium und Kalium sind dagegen sehr
verbreitet. Wegen ihrer groBen Reaktionsfihigkeit kommen die Alkali-
metalle in der Natur nicht elementar, sondern nur in Form von Ver-
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bindungen vor. Fast alle Silicatmineralien enthalten Natrium oder
Kalium, daneben gelegéntlich auch in kleineren Mengen die seltenen
Alkalimetalle. Aus diesen Urgesteinen werden bei der Verwitterung
— worauf bei der Besprechung der Silicate bereits hingewiesen wurde —
die Alkalioxyde im Laufe von Jahrtausenden herausgelést und gelangen
durch die Fliisse ins Meerwasser. So ist allméhlich der hohe Natrium-
chloridgehalt der Meere entstanden, der etwa 2,5% betrigt. Der
Kaliumchloridgehalt des Meeres ist wesentlich geringer, was man darauf
zuriickfiihrt, daB der Boden die Kalisalze stirker als die Natriumsalze
adsorbiert und die Pflanzen die Kalisalze, die sie als Nihrstoffe benétigen,
aufnehmen. ‘Durch Eintrocknen préahistorischer Meere sind an manchen
Stellen der Erde, z. B. in der norddeutschen Tiefebene, groBle Salzlager
entstanden; sie bestehen hauptsichlich aus Natriumchlorid; dariiber
befindet sich eine Schicht geringerer Dicke, die Kalium- und Magnesium-
salze enthilt. Bei der Entstehung der Salzlager haben sich also die
in geringerer Menge im Meerwasser enthaltenen und auch leichter
l6slichen Kalium- und Magnesiumsalze zuletzt abgeschieden.

Ferner kommt Natrium in zwei wichtigen Salzen vor, im Chile-
salpeter (NaNO,) und im Kryolith (NajAlF,). Allerdings interessiert
man sich fiir diese Stoffe nicht wegen ihres' Natriumgehaltes, sondern
wegen der anderen in ihnen enthaltenen Komponenten.

Darstellung. Da die Alkalimetalle am Anfang der Spannungsreihe
stehen, konnen sie aus ihren Verbindungen nicht durch andere Elemente
in Freiheit gesetzt werden. Die Gewinnung der Alkalimetalle ist daher
nur auf elektrolytischem Wege moglich. Eine Elektrolyse wéaBriger
Alkalisalzlésungen fiithrt indessen ebenfalls nicht zu den freien Metallen,
da diese sofort in sekundérer Reaktion mit dem Wasser unter Bildung
von Hydroxyden reagieren. Man muf} also die Alkalisalze im wasser-
freien, geschmolzenen Zustand durch den elektrischen Strom zerlegen.
Als Ausgangssubstanzen fiir die Schmelzflufelektrolyse benutzt man
entweder die Hydroxyde oder die Chloride. Die letzteren werden heut-
zutage meist vorgezogen, da sie leicht zuginglich sind, wihrend die
Alkalihydroxyde selbst erst auf elektrolytischem Wege aus den Chloriden
dargestellt werden miissen. Andererseits haben die Chloride gegen-
iiber den Hydroxyden den Nachteil, daBl sie erst bei hoheren Tem-
peraturen schmelzen und dadurch der technischen Durchfiihrung ge-
wisse Schwierigkeiten bereiten. Als Elektroden verwendet man Eisen-
kathoden und Kohleanoden. An der Kathode sammelt sich das Alkali-
metall, an der. Anode Chlor bei der Chloridelektrolyse bzw. Sauerstoff
bei der Elektrolyse der Hydroxyde. Wegen der Reaktionsfihigkeit
der freien Alkalimetalle mufl man dafiir sorgen, da das Metall weder
mit Wasser noch mit Luft in Berithrung kommt.

Physikalisehe Eigensehaften. Die wichtigsten physikalischen Daten
sind in der folgenden Tabelle 65 zusammengestellt.

Es sei noch einmal darauf hingewiesen, daf} alle Alkalimetalle ein
kleines spezifisches Gewicht haben, also zur Klasse der Leichtmetalle
gehoren. Lithium, Natrium und Kalium sind sogar leichter als Wasser.
Die Schmelz- und Siedepunkte liegen verhiltnismifBig niedrig.

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 17
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Tabelle 65.
Metall Atomgewicht | Spez. Gewicht v Schm;a Iépunkt Siedf pgmkt
Lithium . . . . . . . 694 | 0,534 179 1340
Natrium . . . . . . . 22,997 0,971 978 | 883
Kalium . . . . . .. 30,096 | 0,862 635 | 760
Rubidium . . . . . . 8548 | 153 39,0 696
Caesium . . . . . . . 132,91 ‘ 1,87 28,5 708

Von Bedeutung sind die Flammenspektren der Alkalimetalle, da
sie zum qualitativen Nachweis dieser Elemente benutzt werden. Die
Alkalimetalle sind némlich in ihrem chemischen Verhalten recht gleich-
artig und durch eine grofe Lioslichkeit fast aller Salze ausgezeichnet,
so daB man kaum charakteristische Fallungsreaktionen kennt. Dem-
gegeniiber sind die Spektren sehr unterschiedlich, so daf die Alkalien
nebeneinander im Spektrum leicht nachgewiesen werden kénnen. Bringt
man irgendeine Natriumverbindung in die entleuchtete Bunsenflamme,
so leuchtet die Flamme gelb, und im Spektroskop sieht man eine gelbe
Linie. Lithiumverbindungen firben die Flamme rot und zeigen eine
starke Linie im roten Teil des Spektrums und eine schwichere orange
Linie. Die iibrigen drei Alkalien firben die Flamme violett, unter-
scheiden sich aber im Spektrum, Kalium besitzt eine rote und eine
violette Linie, Rubidium mehrere rote, zwei orange und zwei violette
Linien und schlieBlich Caesium zwei blaue und eine rote Linie. Es sei
noch erwihnt, daBl der spektralanalytische Nachweis des Natriums
iiberaus empfindlich ist; die gelbe Natriumlinie ist ndmlich bei An-
wesenheit von nur 3-:10-1 g Natrium noch zu erkennen.

Recht interessant ist die Beobachtung, daBl die Alkalimetalle, be-
sonders das Kalium und Caesium, bei Bestrahlung mit kurzwelligem
. Licht Elektronen aussenden und infolgedessen ihrer Umgebung eine
erhéhte elektrische Leitfihigkeit erteilen. Dal diese Erscheinung, die
man als ,,duBeren lichtelektrischen Effekt bezeichnet, gerade bei den
Alkalimetallen auftritt, ist verstindlich, da bei ihnen die Neigung, in
den Ionenzustand iiberzugehen, sehr gro§ ist und die Energie, die zur
Abtrennung der Valenzelektronen von den Lichtstrahlen aufgebracht
werden muf}, verhdltnismiBig klein ist.

Chemisches Verhalten. Die Alkalimetalle sind auBerordentlich reak-
tionsfahige Stoffe. Thr Verhalten gegeniiber Luft und Wasser wurde
bereits kurz besprochen. Bei der Reaktion mit Luftsauerstoff, also
bei der Verbrennung der Metalle, entstehen meist Oxyde, deren Sauer-
stoffgehalt hoéher ist, als den Formeln der normalen Verbindungen
(Me,O) entspricht, d.h. es entstehen Peroxyde. Die Neigung, sauer-
stoffreiche Verbindungen zu bilden, nimmt mit steigendem Atomge-
wicht zu: Das Verbrennungsprodukt des Lithiums besteht noch zum
groBten Teil aus dem normalen Oxyd (Li,O) und enthilt daneben nur
wenig Lithiumperoxyd (Li,O,); das Natrium verbrennt zum Natrium-
peroxyd (Na,0,), dem Natriumsalz des Wasserstoffsuperoxyds, wahrend
sich Kalium, Rubidium und Caesium sogar mit 2 Sauerstoffatomen
pro Metallatom verbinden (KO,, RbO, bzw. CsO,).
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Auch mit anderen Nichtmetallen vereinigen sich die Alkalimetalle
zum Teil sehr lebhaft. Leitet man z. B. trockenes Chlorgas iiber metal-
lisches Natrium, so entziindet sich das Natrium und verbrennt zu
Natriumchlorid. Erhitzt man Lithium, Natrium oder Kalium in einem
Wasserstoffstrom, so bilden sich Hydride, z. B.:

2Li + H, = 2 LiH.

Diese Alkalihydride sind insofern interessante Verbindungen, als in
ihnen der Wasserstoff der elektronegative Bestandteil ist, wihrend er
in fast allen iibrigen heteropolaren Verbindungen, z. B. allen Séuren,
die positive Ladung tragt.

Mit molekularem Stickstoff verbindet sich nur das Lithium direkt
zum Lithiumnitrid (LizN). Die Tragheit des'Stickstoffs in molekularem
Zustand ist die Ursache dafiir, daBl die iibrigen Alkalimetalle nicht
mit ihm reagieren, was daraus folgt, daB mit atomarem Stickstoff
eine Reaktion stattfindet.

Lithium vereinigt sich auch direkt mit Kohlenstoff und Silicium;
das dabei entstehende Lithiumcarbid bzw. -silicid hat die Formel
Li,C, bzw. LigSi,.

Bei der Besprechung der Spektren haben wir bereits gesagt, daB es
bei den Alkalien nur wenige Fillungsreaktionen gibt, welche fiir den
analytischen Nachweis geeignet sind, und daf die Unterscheidung der
Alkalimetalle mit Hilfe der Flammenspektren weit einfacher und daher
vorzuziehen ist. Trotzdem soll kurz auf einige Fillungsreaktionen ein-
gegangen werden.

Versetzt man eine Lésung, die Lithiumionen enthélt, mit Dinatrium-
phosphat (Na,HPO,) und Natronlauge und erhitzt diese Losung zum
Sieden, so entsteht ein weiller Niederschlag von Trilithiumphosphat
(LizPO,), z. B.:

3 LiCl + Na,HPO, + NaOH = Li,PO, + 3 NaCl + H,0.

Dabei muBl so viel Natronlauge zugesetzt werden, dafl die Losung
alkalisch reagiert, da das Trilithinmphosphat in Séuren ldslich ist.
Eine Fillungsreaktion, die man zur Erkennung von Natriumionen
benutzt, ist bei der Besprechung des Antimons erwahnt worden. Es
soll daher hier nur. kurz daran erinnert werden, dafl Natriumionen
mit Kaliumantimonat (KH,SbO,) bei Anwesenheit von Hydroxylionen
einen kristallinen Niederschlag von Natriumantimonat (NaH,SbO,)

geben: Na+ + (H,Sb0,)~ — NaH,SbO, .

Aber auch Lithiumsalze bilden unter analogen Voraussetzungen ein
dhnliches, wenig losliches Lithiumantimonat.

VerhiltnismaBig schwer l6sliche Kaliumsalze sind das Kaliumper-
chlorat (KClO,), das Kaliumsalz der Platinchlorwasserstoffsiure,
H,[PtCl], das Kaliumchloroplatinat, Ky[PtCls] und ferner das Kalium-
hexanitrokobaltiat, K,JCo(NO,),]. Die entsprechenden Salze des Rubi-
diums und Caesiums sind denen des Kaliums sehr dhnlich und daher
kaum von diesen zu unterscheiden.

17+
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Yerwendung. Metallisches Lithium ist in manchen neuen Legie-
rungen enthalten; zwar ist Lithium ein ziemlich seltenes Element, aber
es geniigen sehr kleine Mengen, um die Eigenschaften der betreffenden
Legierungen in gewiinschter Weise zu verbessern. In der Medizin werden
Lithiumsalze einiger organischer Siuren als Heilmittel gegen Gicht be-
nutzt. Natrium, besonders in Form seiner Verbindungen, wird sowohl
im Laboratorium als auch in der Industrie in groer Menge gebraucht.
Metallisches Natrium verwendet man als kriftiges Reduktionsmittel
sowie gelegentlich als Trockenmittel fiir solche Fliissigkeiten (z. B.
Ather), die nur Spuren von Wasser enthalten. Natrium wird ferner in
der Beleuchtungstechnik zur Herstellung von Natriumdampflampen
benutzt. Die technisch wichtigen Natriumverbindungen werden noch
im einzelnen besprochen. Metallisches Kalium und Caesium finden
wegen ihres lichtelektrischen Effektes beim Bau von Photozellen Ver-
wendung. Gewisse Kaliumsalze sind als Diingemittel von groBer Wichtig-
keit (vgl. S.265).

a) Die wichtigsten Verbindungen des Natriums.

Natriumhydroxyd, Atznatron oder Seifenstein (NaOH) ist ein fester
weiBer Stoff, der sich in Wasser sehr leicht und unter bedeutender
Wirmeentwicklung 16st. Atznatron ist auBerordentlich hygroskopisch,
beim Liegen an der Luft zieht es Wasserdampf und auch Kohlen-
dioxyd an. DaB die Losung von Natriumhydroxyd in Wasser eine der
starksten Laugen ist, die wir kennen, ist bereits frither besprochen.
Konzentrierte Natronlauge wirkt stark dtzend auf organische Gewebe
und greift bei lingerer Einwirkung auch Glas und Porzellan an. Die
amphoteren Metalle wie Aluminium, Zink und Blei werden durch
Natronlauge gelost, wobei sich Aluminate, Zinkate und Plumbate bilden.

Die technische Darstellung des Natriumhydroxyds geschieht meist
durch Elektrolyse von Natriumchloridlosungen. Bei der Kochsalz-
elektrolyse entwickelt sich an der Anode Chlor, wihrend das Natrium
an die Kathode wandert, hier entladen wird und in sekundarer Reaktion
mit dem Wasser reagiert, wobei Wasserstoff entwickelt wird und eine
Losung von Natriumhydroxyd entsteht. Das Natriumhydroxyd sam-
melt sich also zunéchst in der Umgebung der Kathode an, wiirde sich
aber bald infolge Diffusion und Thermostromung mit der iibrigen Koch-
salzlosung vermischen, sofern nicht besondere Vorrichtungen getroffen
werden, um diese Durchmischung zu verhindern. Es gibt zwei ver-
schiedene Moglichkeiten, um den Kathodenraum von dem iibrigen Teil
der elektrolytischen Zelle zu trennen; die eine bedient sich einer pordsen
Trennungswand (Diaphragma), die andere einer glockenartigen Haube,
die dber die Anode geschoben ist (Glockenverfahren). Die Wirkungs-
weise des Diaphragmaverfahrens ist sehr einfach, die porose Wand
bietet dem elektrischen Strom keinen groBen Widerstand, verhindert
aber den Durchtritt der Natronlauge. Das Glockenverfahren beruht
auf der Tatsache, daB3 die Natronlauge ein groBeres spezifisches Gewicht
hat als die Kochsalzlésung und sich daher am Boden des Gefales
sammelt. Durch Nachfiillen der spezifisch leichteren Kochsalzlésung
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in den Anodenraum wird — wie die Abb. 77 erkennen li8t — die Natron-
lauge an der Aullenseite der Glocke hochgehoben und flieBt ab. Schlie(-
lich hat man fir die Kochsalzelektrolyse noch ein drittes Verfahren
ausgearbeitet, das Quecksilberverfahren (Abb.78). Man arbeitet hier
mit zwei hintereinander geschalteten Zellen; in der Zelle I befindet
sich die Kochsalzlosung; als Anode benutzt man wie iiblich eine Kohle-
elektrode, wihrend als Kathode eine am Boden des Gefélles befindliche
Quecksilberschicht dient. Die Quecksilberkathode besitzt die Eigen-
schaft, das an der Kathode priméar gebildete Na-

trium als Amalgan zu 16sen. Dieses Natriumamal- - * o Nl
gan ist gleichzeitig die Anode der benachbarten
Zelle, die nur Wasser enthélt; in der Zelle 11 geht
nun das Natrium wieder in Losung und an der fEass Sace
eisernen Kathode entwickelt sich Wasserstoff. Im B
Gefall II sammelt sich also allméihlich die Natron-
lauge an.

Neben der Kochsalzelektrolyse wird in der Tech-
nik noch ein anderes Verfahren zur Gewinnung von
Natronlauge angewandt: das ,,Kaustifizieren der
Soda‘‘. Man setzt Natriumcarbonat mit geléstem
Kalk, Ca(OH),, um; dabei entsteht schwer losliches  ,,} 7 Giockenver-
Calciumcarbonat, das zu Boden sinkt, und die Lé- fahren.
sung enthilt nur Natriumhydroxyd:

Na,CO, + Ca(OH), - 2 NaOH + CaCO,.

~tNaCl

+ -

Beide Ausgangsstoffe dieses Verfahrens sind tech-
nische Stoffe, deren Darstellung unten bzw. auf e §
S.272 beschrieben ist. NaCL
Natriumhydroxyd ist ein in der Technik und
im Laboratorium viel gebrauchter Stoff.. An In.-
dustrien, die groBe Mengen Atznatron verarbeiten,
seien die Seifen-, die Farbstoff- und die Zellstoff-
industrie genannt. )
. . . Abb. 78. Quecksilberver-
Natriumearbonat oder Soda (NagCQg) ist in fahren.
wasserfreier Form ein weiBles Pulver, das sich
leicht in Wasser 16st und dabei infolge Hydrolyse dem Wasser alka-
lische Reaktion erteilt:

Na,C0, + H,0 = NaHCO, + Na+ + OH~.

3NaOH

Aus der wilrigen Losung kristallisiert die Soda unterhalb 32° C mit
10 Molekiilen Kristallwasser aus (kristallisierte Soda, Na,CO, - 10H,0).

Die technische Gewinnung der Soda erfolgt heute fast ausschliefilich
nach dem Ammoniaksodaverfahren von E.SoLvay. Man leitet in
eine gesittigte Natriumchloridldsung gleichzeitig Ammoniak und Kohlen-
dioxyd ein; die beiden Gase vereinigen sich in wilBriger Losung zu
Ammoniumhydrogencarbonat :

(1) NH, + €0, + H,0 = (NH,)HCO,.
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Da das Natriumhydrogencarbonat NaHCO, eine geringere Léslichkeit
besitzt als das Ammoniumhydrogencarbonat und erst recht als das
Kochsalz, fallt Natriumhydrogencarbonat aus:

@) NaCl ++ (NH,)HCO, = NaHCO, 4+ NH,CI.

Das Natriumhydrogencarbonat wird von der iiberstehenden Lésung
getrennt und erhitzt; beim Erhitzen entsteht ndmlich unter Abspaltung
von Wasser und Kohlendioxyd das neutrale Natriumcarbonat, die Soda:

3) 2 NaHCO, — Na,CO; + H,0 -+ CO,.

Das entweichende Kohlendioxyd wird natiirlich zur Herstellung von
weiterem Natriumhydrogencarbonat verwendet. Die nach Gleichung(2)
entstehende Ammoniumchloridlosung wird mit Kalkmilch, Ca(OH),,
gekocht, wodurch das Ammoniak des Ammonchlorids in Freiheit ge-
setzt wird:

(4) 2 NH,C1 + Ca(OH), = CaCl, + 2 H,0 -+ 2 NH,.

Das fiir das Solvay:Verfahren notwendige Ammoniak wird also nicht
verbraucht, sondern restlos zuriickgewonnen und kann von neuem in
weitere Natriumchloridlésung eingeleitet werden. Als Ausgangsstoffe
fiir das Ammoniak-Soda-Verfahren benétigt man also Kochsalz, Kohlen-
dioxyd und Calciumhydroxyd. Das Natriumchlorid findet man als
solches in der Natur, wihrend die iibrigen beiden Ausgangsstoffe aus
Kalkstein (CaCO,), der in riesiger Menge natiirlich vorkommt, gewonnen
werden. Calciumcarbonat spaltet beim Erhitzen Kohlendioxyd ab:

CaC0, — Ca0 + CO,

und das hinterbleibende Calciumoxyd bildet mit Wasser Calciumhydr-
oxyd, die Kalkmilch:
Ca0 + H,0 — Ca(OH),.

Bei dem Solvay-Verfahren entsteht neben der Soda als einziges Neben-
produkt Calciumchlorid [Gleichung (4)], ein Stoff, fiir den man keine
technische Verwendung hat und der daher in Form von Calciumchlorid-
lauge in die Fliisse abgelassen wird.

Zum SchluB sei noch kurz auf die Bedeutung des Ammoniaks beim
Ammoniak-Soda-Verfahren hingewiesen. Man kénnte vielleicht der
Meinung sein, statt Ammoniak und Kohlendioxyd in die gesittigte
Natriumchloridlgsung einzuleiten, geniige es, wenn man Kohlendioxyd
allein einleite. Das Einleiten von CO, allein fiihrt aber nicht zum
Ziel, da die Léslichkeit der Kohlensiure — zum Unterschied von der
des Ammoniumbicarbonats — viel zu klein ist, als daB das Loslichkeits-
produkt des Natriumbicarbonats iiberschritten wiirde.

Ein zweites Verfahren, nach welchem frither das Natriumcarbonat
gewonnen wurde, das aber heute fast iiberall durch den Solvay-ProzeB
verdringt ist, ist das Verfahren won LeBranc. Es ist bedeutend
umsténdlicher als die Ammoniak-Soda-Gewinnung und soll in seinen
einzelnen Phasen nur kurz angedeutet werden. Das eine Ausgangs-
produkt ist das gleiche, das Kochsalz, das man zunichst durch Um.
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setzen mit warmer konzentrierter Schwefelsdure in Natriumsulfat iiber-
fiihrt:

Q) 2 NaCl + H,S0, - Na,S0, + 2 HCI.

Nun wird das Natriumsulfat durch Glithen mit Kohle zu Natriumsulfid
reduziert:

@) Na,S0, 4+ 2 C - Na,S + 2 CO,.

Das Natriumsulfid wird durch Schmelzen mit Calciumcarbonat zu
Natriumcarbonat und Calciumsulfid umgesetzt:

(3) Na,S + CaCO, = Na,CO, + CaS.

Die Reaktionen (2) und (3) werden in einem Arbeitsgang nebeneinander
durchgefiihrt, indem man ein Gemisch von Natriumsulfat, Kohle und
Calciumcarbonat stark erhitzt. Das Reaktionsgemisch der Gleichung (3)
wird durch Behandeln mit Wasser getrennt, da die Soda in Lésung
geht, wahrend das Calciumsulfid ungelost zuriickbleibt. Aus der soda-
haltigen Losung wird durch Eindampfen die kristallisierte Soda ge-
wonnen. AuBer den Ausgangsprodukten des Solvay-Verfahrens, Koch-
salz und Kalkstein, benotigt man also fiir den Leblanc-ProzeB noch
konzentrierte Schwefelsiuré und Kohle. Der Leblanc-ProzeB ist also
unwirtschaftlicher und wird daher heute in der Praxis nicht mehr
durchgefithrt. Wie das Ammoniak-Soda-Verfahren etwa vom Jahre
1870 an das Leblanc-Verfahren verdringt hat, zeigen die Zahlen
der folgenden Tabelle.

Tabelle 66. Die Soda-Weltproduktion. (Zahlen in 1000 t.)

Jahr Welj%;;lrrtigl(;;lktion Ammlt));‘i,fl'{lsoda Jahr Welj%;;]rg;ic%ktion Amm?);‘i’:l]:soda
1864—1868 375 0,3 1894—1898 1250 700
1869—1873 550 2,6 1899—1900 1500 900
1874—1878 525 20 1900—1903 1750 1600
1879—1883 675 1 90 1908—1910 2000 1900
1884—1888 800 \ 285 1913 2800 2700
1889—1893 1000 i 500 1935 4800 4800

Die obigen Zahlen geben auch gleichzeitig ein anschauliches Bild
von der Bedeutung-der Sodafabrikation. Die hauptsichlichsten In-
dustrien, die Soda in groBen Mengen als Rohstoff benétigen, sind die
Seifen- und die Glasindustrie. Auf die Darstellung von Atznatron aus
Soda ist bereits bei der Besprechung des Natriumhydroxyds hinge-
wiesen. Auch in vielen anderen chemischen und technischen Betrieben
ist die Soda ein wichtiger Stoff, genannt seien nur noch die Verwendung
in der Farbenindustrie, in den Wischereien und bei der Wasserent-
hirtung (vgl. S. 274).

Natriumnitrat (NaNOQg) {indet sich in der Natur in groBen Lagern
in Chile (Chilesalpeter). Seitdem man Salpetersiure groBtechnisch dar-
stellt, wird Natriumnitrat synthetisch durch Umsetzung von Soda mit
Salpetersiure gewounen. Das Natriumnitrat findet wegen seines Stick-
stoffgehaltes als Diingemittel Verwendung.
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Natriumsulfat (NagS04) entsteht als Nebenprodukt bei der Dar-
stellung der Salzsdure aus Kochsalz und Schwefelsiure:
2 NaCl + H,S0, — Na,S0, + 2 HCI.
Es ist wie die meisten Natriumsalze in Wasser leicht 16slich. Kon-

zentriert man die wifrigen Losungen, so kristallisiert das Natrium-
sulfat mit 10 Molekiilen Kristallwasser aus

>

§ (Nay,SO, - 10H,0); allerdings mufB} dabei
> ! die Temperatur unter 32,38° C liegen, da
s i oberhalb dieser Temperatur das 10-Hydrat
é’ f nicht bestindig ist, sondern wasserfreies
Ey ‘ {/ 238 ‘ ‘ Natriumsulfat auskristallisiert. Das 10-Hy-
“0 2w w 6 & 70 drat bezeichnet man meist als Glaubersalz.

Temperatur T Interessant sind die Léslichkeitsverhalt-
Abb. 79 Die Loslichkeit von  pjsse des Natriumsulfats in Abhingigkeit
Natriumsulfat.
von der Temperatur: Unterhalb des Um-
wandlungspunktes nimmt die Loslichkeit in Wasser mit steigender
Temperatur zu, wihrend sie iiber 32,38° mit steigender Temperatur
fallt (vgl. Abb. 79).

b) Die wichtigsten Verbindungen des Kaliums.

Kaliumhydroxyd, Atzkali (KOH), ist wie das Natriumhydroxyd in
wiliriger Losung eine sehr starke Lauge. Es ist gleichfalls stark hygro-
skopisch und entzieht der Luft aufler der Feuchtigkeit auch das Kohlen-
dioxyd. Die Darstellung erfolgt durch Elektrolyse waBriger Kalium-
chloridlésungen und Eindampfen der dabei entstandenen Kalium-
hydroxydlosungen. Atzkali wird hauptsichlich in der Seifenindustrie
gebraucht; bei der Behandlung von Fetten mit Kaliumhydroxyd er-
hialt man weiche Seife (Schmierseife). AuBerdem benutzt man KOH
als wasserentziehendes Mittel und als Absorptionsmittel fiir Kohlen-
dioxyd.

Kaliumcarbonat, Pottasche (K5C03), wird durch Einleiten von Kohlen-
dioxyd in Kalilauge (,,Carbonisieren der Kalilauge*) dargestellt:

2 KOH + €0, — K,00, + H,0.

Frither gewann man es durch Auslaugen von Holzasche mit Wasser
und Eindampfen dieser Losung; Kalisalze sind nidmlich wichtige Nihr-
stoffe der Pflanze und daher in allen Pflanzen enthalten. Dieses alte
Verfahren hat dem Kaliumcarbonat den Namen Pottasche eingebracht.
In der Technik verwendet man Kaliumcarbonat hauptséichlich in der
Glas- und Seifenindustrie.

Kaliumnitrat, Kalisalpeter (KNOg), kann durch Umsetzung von Ka-
liumhydroxyd oder Kaliumcarbonat mit Salpetersidure gewonnen werden:
KOH + HNO, » KNO, + H,0.

Meist stellt man es jedoch aus Natriumnitrat und Kaliumchlorid dar,
indem man eine heill gesattigte Losung von Natriumnitrat mit einer

gleichkonzentrierten, heillen Losung von Kaliumchlorid versetzt. Dabei
fillt Kochsalz aus, da in der Siedehitze die Léslichkeit von Natrium-
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chlorid bedeutend geringer als die des Kaliumchlorids ist. Man filtriert
das Kochsalz ab und la8t die Lésung erkalten. Beim Abkiihlen kristalli-
siert nun Kaliumnitrat aus, weil die Loslichkeit des Kalisalpeters mit
fallender Temperatur auBerordentlich stark abnimmt. Das Gleichge-
wicht, das sich in der Lésung zwischen Natriumnitrat und Kaliumchlorid
einerseits und Kaliumnitrat und Natriumchlorid andererseits einstellt:

NaNO, + KCl == KNO, + NaCl

wird also sowohl in der Hitze (wegen des Ausfallens des NaCl) als auch
in der Kilte (wegen des Auskristallisierens des KNO,) ganz zugunsten
der Reaktionspartner der rechten Seite verschoben. Man bezeichnet
diesen Vorgang als Konversion des Salpeters.

Kaliumnitrat ist der Hauptbestandteil des SchieBpulvers (vgl. S. 206).
Natriumnitrat ist fiir diesen Zweck an Stelle des Kalisalpeters nicht
zu gebrauchen, da es hygroskopisch ist, wihrend KNO, keine Feuchtig-
keit anzieht. Um einen Eindruck von den Mengen Salpeter, die in
Kriegszeiten zu SchieBpulver verarbeitet werden, zu geben, sei darauf
hingewiesen, daB der Verbrauch an KNO, im Weltkrieg jahrlich etwa
2—4 Millionen Tonnen betrug.

Kaliumsulfat (K¢80,) findet neben Kaliumchlorid hauptsachlich als
kaliumhaltiges Diingemittel Verwendung. Es 1i8t sich durch doppelte
Umsetzung aus Kaliumchlorid und Magnesiumsulfat, also aus den Be-
standteilen der obersten Schichten der norddeutschen Salzlager ge-
winnen.

' ¢) Kaliumbhaltige Diingemittel.

Die Pflanze braucht zu ihrer Erngéhrung eine Reihe von anorganischen
‘Salzen, die in léslicher Form durch die Wurzeln der. Pflanze aufge-
nommen werden. Die drei wichtigsten Pflanzennéhrstoffe sind Phos-
phate, Kalisalze und stickstoffhaltige Salze. Da der Boden allmihlich
an diesen Stoffen verarmt, miissen sie bei intensiver Bewirtschaftung
dem Boden wieder kiinstlich zugefiihrt werden. Den jahrlichen Ver-
brauch der deutschen Landwirtschaft an kiinstlichen Diingemitteln
zeigt die Tabelle 67, in welcher jeweils der Reingehalt der Diingesalze
an den wirksamen' Bestandteilen (N, P,O; und K,0) in 1000 Tonnen
angegeben ist.

Tabelle 67. Beélieferung der deutschen Landwirtschaft mit Handels-
diinger. (Zahlen in 1000 t.)

Jahr N P,0s K,0
1913 200 630 550
1925 290 430 700
1928 390 510 700
1932 340 400 560
1937 630 690 1150

Die stickstoff- und phosphorhaltigen Diingemittel sind bereits an
anderer Stelle besprochen worden, hier sollen nur die Kalidiinger in-
teressieren. Der Kaligehalt des Bodens in Form von Silicatmineralien
kommt als Pflanzennihrstoff nicht in Frage, da das K,0 der Silicate
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nicht in nennenswerter Menge in Lisung geht und daher von der Pflanze
nicht aufgenommen werden kann. Ein technischer Aufschlufl der Silicate
zur Gewinnung des Kaliumoxyds wird nicht durchgefiihrt, weil man
in den Salzlagern der norddeutschen Tiefebene in ausreichender Menge
l6sliche Kalisalze findet. Wie schon erwiahnt, enthalten die obersten
Schichten dieser Salzlager Kalium- und Magnesiumsalze, fiir welche
man vor der Einfiilhrung der kiinstlichen Diingung keine praktische
Verwendung hatte. Da man sie abrdumen mufite, um zu den darunter
befindlichen Kochsalzlagern zu gelangen, bezeichnete man die Kalium-
und Magnesiumsalze als ,,Abraumsalze*. Erst gegen Ende des 19. Jahr-
hunderts erkannte man die groBe Bedeutung der Abraumsalze; sie be-
stehen zur Hauptsache aus zwei Doppelsalzen des Kaliums und Magne-
siums, dem ,,Carnallit, KCI-MgClL,-6H,0 und dem ,XKainit,
KCl - MgSO, - 3H,0. Wihrend der letztere mit einem K,0-Gehalt von
etwa 15% direkt als streufihiger Diinger verwendet wird, ist der Car-
nallit wegen seines hohen Chlorgehaltes nicht ohne weiteres als Diinger
zu gebrauchen, sondern wird erst auf reines Kaliumchlorid verarbeitet.

Bei der Gewinnung von Kalisalzen steht Deutschland an erster
Stelle; unvergleichlich gering ist dagegen die Kaliproduktion in Frank-
reich und den Vereinigten Staaten, die an 2. und 3. Stelle folgen (vgl.
die Tabelle 68).

Tabelle 68. Die Gewinnung von Kalisalzen in den drei wichtigsten
Landern. (Zahlen in Millionen Tonnen.)

Sahr Deutschland i Frankreich Vereinigte Staaten

. Rohsalz ‘ K,0-Gehalt Rohsalz ‘ K,0-Gehalt Rohsalz K,0-Gehalt
1913 12 1,2 1
1919 8 0,8 0,6 0,1 0,1 0,03
1929 13,3 1,5 3,1 0,5 0,1 0,06
1932 6,5 0,8 1,9 0,3 0,13 0,06
1937 14,5 1,7 2,9 0,5 0,4 0,25

14. Zweite Hauptgruppe des periodischen Systems.

Die Elemente der 2. Hauptgruppe des periodischen Systems sind
die sechs Elemente Beryllium (Be), Magnesium (Mg), Calcium (Ca),
Strontium (Sr), Barium (Ba) und Radium (Ra). Man bezeichnet diese
Gruppe auch als ,,Erdalkaligruppe‘’, da die zugehorigen Elemente rein
formal infolge der Anordnung des periodischen Systems und damit
auch in ihren Eigenschaften sowie denen ihrer Verbindungen eine Mittel-
stellung zwischen den Alkalimetallen und den Elementen der 3. Gruppe,
den ,,Erdmetallen, einnehmen. Die fiinf ersten Vertreter der Erd-
alkaligruppe sind Leichtmetalle, das Radium dagegen ein Schwermetall.
In ihren Verbindungen treten die Erdalkalimetalle stets zweiwertig
positiv auf, was auf Grund ihres Atomaufbaues verstandlich ist; enthilt
doch ihre Elektronenhiille zwei Elektronen mehr als das im pericdischen
System jeweils voranstehende Edelgas. ‘Diese beiden Valenzelektronen
werden fast so leicht wie das eine Valenzelektron der Alkalimetalle
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abgegeben. So reagieren alle Erdalkalimetalle mit Wasser unter Wasser-
stoffentwicklung, d. h. sie verdringen den Wasserstoff aus seinen Ver-
bindungen, z. B.: Ca + 2 H,0 — Ca(OH), + H,.
Innerhalb der Reihe der Erdalkalimetalle geht die Reaktion mit Wasser
um so lebhafter vor sich, je groBer das Atomgewicht ist; demgemaf
nimmt das Normalpotential von —1,7 Volt beim Beryllium bis zu
—2,9 Volt firr das Barium stetig ab. Die Metalle der 2. Gruppe folgen
also in der elektrochemischen Spannungsreihe auf die Alkalimetalle,
und zwar beginnend mit dem Barium und Strontium. Die Erdalkali-
metalle sind als sehr unedel zu bezeichnen; einige von ihnen reagieren
schon bei Zimmertemperatur mit dem Luftsauerstoff und bedecken sich
bei mehr oder weniger langem Liegen an der Luft mit einer Oxyd-
schicht, wihrend sich die iibrigen beim Erhitzen mit Sauerstoff vereinigen.
Die beiden Anfangselemente der 2. Hauptgruppe und auch das
Radium nehmen in mancher Beziehung eine Sonderstellung ein. Das
Beryllium zeigt nimlich eine gewisse Verwandtschaft zum Aluminium,
dem zweiten Element der 3. Gruppe des periodischen Systems. Das ist
eine Erscheinung, die man in jeder der Gruppen I—III beobachtet und
die man als ,,Schrigbeziehung bezeichnet: Das Anfangselement einer
jeden dieser Gruppen dhnelt dem zweiten Element der nichstfolgenden
Gruppe. So ist das erste Element der 3. Gruppe, das Bor, in den Eigen-
schaften seiner Verbindungen dem Silicium #hnlicher als den Elementen
seiner eigenen Gruppe, als z. B. dem Aluminium. Wir hatten deshalb
auch das Bor im Anschlufl an die Besprechung der 4. Gruppe behandelt.
Ebenso hat dasLithium gewisse Eigenschaften mitdem Magnesium gemein.
Das zweite Element der Erdalkaligruppe, das Magnesium, steht dem
ersten Element der 2. Nebengruppe, dem Zink, niher als dem Calcium.
Das schwerste Erdalkalimetall, das Radium, zeigt zwar ein chemisches
Verhalten, das dem Barium entspricht, nimmt aber insofern eine Sonder-
stellung ein, als es ein auBerordentlich seltenes und radioaktives Element
ist. Es wird daher im Abschnitt iiber die Radioaktivitdt besprochen
(vgl. S. 276).
Die restlichen drei Elemente der 2. Hauptgruppe, das Calcium,
Strontium und Barium, sind daher die eigentlichen Erdalkalimetalle.
Vorkommen. Die Erdalkalimetalle kommen wegen ihres unedlen
Charakters nicht im freien Zustand, sondern nur in Form ihrer Ver-
bindungen vor. Wie schon erwihnt, ist das Radium ein sehr seltenes
Element; in kleiner Menge findet man es als Begleiter des Urans, z. B.
in der Uranpechblende. Auch das Beryllium ist wenig verbreitet, sein
Hauptvorkommen ist das im Beryll, einem Beryllium-Aluminium-
Silicat der Zusammensetzung Be;AL[Si;0,,]. Die iibrigen vier Elemente
der 2. Hauptgruppe sind verhaltnismaBig haufig, namentlich das Calcium
und Magnesium, die unter den in der Erdrinde vorkommenden Ele-
menten ihrer Menge nach an 5. und 9. Stelle stehen. Die wichtigsten
Magnesiumvorkommen sind die der Carbonate, als reines Magnesium-
carbonat, Magnesit (MgCO,), und als Calcium-Magnesium-Carbonat,
Dolomit (CaCO, - MgCO,), ferner die der Sulfate und Chloride, vor-
nehmlich in den Abraumsalzen als Kainit (KCl- MgSO, - 6H,0) und



268 Zweite Hauptgruppe des periodischen Systems.

Carnallit (KCl- MgClL, - 6H,0), und schlieBlich die einiger Silicate.
Auch das Meerwasser enthilt Magnesiumsalze in betrichtlicher Menge
gelost, namlich etwa 0,5%.

Von den weitverbreiteten Calciummineralien seien auBer dem bereits
obenerwihnten Dolomit genannt: das reine Calciumcarbonat (CaCO,)
in Form von schon kristallinen, Doppelbrechung zeigenden Kalkspat,
von Marmor, Kalkstein und Kreide, das Calciumsulfat in Form von
Gips (CaSO, - 2H,0) oder Anhydrit (CaSO,), die Silicate, Phosphate
und Fluoride, z.B. der Wollastonit (Ca,Si,O,), der Kalkfeldspat
(CaAl,Si,04), der Apatit (3Cay(PO,), - 1CaF,) und der FluBspat (CaF,).

Die Hauptvorkommen des Strontiums und Bariums sind die als
Carbonate und Sulfate: Strontianit (SrCO;), Witherit (BaCO;), Colestin
(SrSO,) und Schwerspat (BaSO,).

Darstellung. Da die Erdalkalimetalle sehr unedel sind und die
Bildungswirmen der Metalloxyde sogar noch gréfler sind als die der
Alkalioxyde (vgl. Tabelle 21), miissen die Metalle durch Elektrolyse
der geschmolzenen Salze dargestellt werden. Man verwendet dabei im
allgemeinen Schmelzen der Erdalkalichloride oder -fluoride, denen man
gewisse Mengen anderer Halogenide (meist Alkalichloride) zusetzt, um
die hohen Schmelzpunkte der reinen Salze herabzusetzen.

In den letzten Jahren ist die Gewinnung von metallischem Magne-
sium von groBer praktischer Bedeutung geworden, da Magnesium neben
Aluminium der wichtigste Bestandteil der Leichtmetallegierungen
(Magnalium, Elektronmetall u. a.) ist. Man elektrolysiert eine Schmelze
von entwissertem Carnallit (MgCL, - KCl); an der Kohleanode entwickelt
sich Chlor, an der Eisenkathode scheidet sich Magnesium ab, und zwar
wegen der hohen Temperatur der Schmelze in fliissiger Form. Das
fliissige Magnesium schwimmt - auf der Oberfliche der Salzschmelze
und wird von Zeit zu Zeit abgelassen. Das anodisch entwickelte Chlor
benutzt man, um Magnesiumcarbonat in Magnesiumchlorid {iiberzu-
fithren, das von Zeit zu Zeit zum Ersatz des bei der Elektrolyse ver-
brauchten MgCl, in die Schmelze nachgefiillt wird. Die gewaltige
Steigerung ‘der Magnesiumerzeugung im Laufe der letzten 10 Jahre
mogen die folgenden Zahlen veranschaulichen:

Das Bitterfelder Magnesiumwerk, das grofte Magnesiumwerk der
Welt, produzierte im Jahre 1929 rund 1800 t, im Jahre 1935 etwa 6000 t
und im Jahre 1938 iiber 12000 t Magnesium. Fir 1938 wird die ge-
samte Weltproduktion auf 25000 t Magnesium geschitzt. Im gleichen
Jahr wurden in England rund 4000 t und in den Vereinigten Staaten
rund 2200 t Magnesium hergestellt.

Physikalisehe Eigenschaften.

Metall Atomgewicht | Spez. Gewichtl Scmilchunkt | Sledf’é““kt
| |

Beryllium . . . . . . 9,02 1,86 s‘ 1285 l 2970
Magnesium . . . . . . 24,32 1,74 ‘ 650 1100
Calcium . . . . . . . 40,08 1,54 | 845 1440
Strontium . . . . . . 87,63 2,60 i } 757 1366
Barium . . . . . .. 137,36 374 | 1710 1696
Radium . . . . . .. 226,05 | etwa 6 .| etwa 700
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Das Beryllium und Magnesium kristallisieren hexagonal, die iibrigen
Metalle regulir. Die Atomanordnung im Gitter des Magnesiums bzw.
Berylliums ist die der hexagonalen dichtesten Kugelpackung (vgl.
Abb. 34, S.73). Die Gitterstruktur vom Calcium und Strontium ist
die des flichenzentrierten Wiirfelgitters, wihrend Barium schlieB8lich
kubisch raumzentriert kristallisiert. Diese Anderungen im Kristall-
aufbau sind vermutlich die Ursache dafiir, daBl sich die physikalischen
Eigenschaften wie das spezifische Gewicht und die Fixpunkte innerhalb
der Reihe der Erdalkalimetalle mit steigendem Atomgewicht nicht
stetig &ndern.

Alle Erdalkalimetalle werden an der Luft oberflichlich oxydiert,
daher besitzen sie — wenn sie nicht gerade frisch angeschnitten sind —
eine matte, schmutziggraue bis grauweile Oberfliche.

Einige der Erdalkalimetalle zeigen &hnlich den Alkalimetallen cha-
rakteristische Flammenfirbungen bzw. Flammenspektren, wenn man ihre
fliichtigen Verbindungen in die Bunsenflamme hilt. Da die Spektren
in der analytischen Chemie gelegentlich zum qualitativen Nachweis
der Erdalkaliionen zu Hilfe genommen werden, seien sie kurz besprochen.
Beryllium- und Magnesiumverbindungen firben die Flamme nicht. Die
Salze des Calciums erteilen der Flamme eine ziegelrote, die des Stron-
tiums eine carminrote und die des Bariums eine gelblichgriine Farbe.
Die Linien, die man im Spektralapparat erkennt, sind bei diesen drei
Tonen untereinander sehr verschieden und unterscheiden sich auch
von denen der Alkalien. Das Calciumspektrum ist gekennzeichnet durch
eine rote und eine griine Linie, die annihernd den gleichen Abstand
von der gelben Natriumlinie haben. Betrachtet man eine durch Stron-
tiumsalze gefirbte Flamme im Spektroskop, so sieht man mehrere dicht
beieinander liegende Linien im rotorange Spektralgebiet. Die Flamme
von Bariumsalzen ist durch 4—5 griine Linien charakterisiert. Bei
der Ausfiihrung derartiger spektral-analytischer Untersuchungen hat
man darauf zu achten, daB3 die betreffenden Stoffe, die man in die Flamme
hilt, eine geniigende Fliichtigkeit besitzen. Sind sie ndmlich sehr schwer
fliichtig, so konnen sie der- Flamme keine Farbe erteilen. Chloride
sind im allgemeinen leicht flichtig und daher zur Untersuchung von
Spektren besonders geeignet. Man befeuchtet deshalb die zu unter-
suchende Substanz mit konzentrierter Salzsiure, um schwer fliichtige
Salze wenigstens teilweise in Chloride iberzufiihren.

Chemisches Verhalten. Die Reaktionsfihigkeit der Erdalkalimetalle
ist fast so groB wie die der Alkalimetalle. Mit Wasser reagieren sie
unter Bildung von Erdalkalihydroxyden und Entwicklung von Wasser-

stoff, z. B.: Ca + 2 HOH —> Ca(OH), + H,.

Die Hydroxyde sind in Wasser bedeutend schlechter 16slich als die
Alkalihydroxyde, ihre Loslichkeit steigt innerhalb der Reihe vom fast
unlslichen Berylliumhydroxyd zum Bariumhydroxyd regelmiBig an.
Je groBer die Loslichkeit ist, um so stdrker alkalisch reagieren die
Hydroxydlésungen, so daB eine Bariumhydroxydauflésung, die unter
dem Namen ,,Barytwasser’ bekannt ist, als starke Lauge zu bezeichnen
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ist. Die Erdalkalihydroxyde lésen sich in allen solchen Siuren, mit
deren Anion sie keine schwer loslichen Verbindungen bilden, also z. B.
in Salzsiure, Salpetersdure und Essigsdure. Das Berylliumhydroxyd l6st
sich auBerdem auch in Alkalihydroxyden unter Bildung von Alkali-Beryl-

laten auf: Be(OH), + 2 NaOH — 2 H,0 + Na,BeO, .

Be(OH), muBl demnach wenigstens zu einem geringen Bruchteil nach
folgendem Schema dissoziiert sein:

Be(OH), = BeO,2- + 2 H+,

es ist also wie das Aluminiumhydroxyd ein amphoteres Hydroxyd.

Mit dem Luftsauerstoff reagieren die Metalle zum Teil schon bei
Zimmertemperatur, bei héherer Temperatur werden sie vollstindig oxy-
diert. Dabei entstehen im allgemeinen die gew6hnlichen Oxyde und nicht
wie bei den Alkalien Peroxyde. Nur das Oxyd des Bariums laBt sich
durch Luftsauerstoff verhdltnismaBig leicht zum Bariumperoxyd (BaO,)
oxydieren; man erhéilt diese Verbindung durch Uberleiten von Luft
iber Bariumoxyd, das auf 500° erhitzt ist. Beim Erhitzen auf 800°
gibt das Bariumperoxyd ein Sauerstoffatom wieder ab. Dieses Ver-
halten des BaO, hatte man frither zur Gewinnung von reinem Sauer-
stoff aus Luft benutzt. Heutzutage hat das Bariumperoxyd nur noch
“eine andere technische Bedeutung, némlich fiir die Herstellung von
Wasserstoffsuperoxyd. Bariumperoxyd reagiert mit verdiinnter Schwe-
felsiure unter Bildung von Bariumsulfat und Wasserstoffsuperoxyd:

BaO, + H,S80, — BaSO, + H,0,.

Da das Bariumsulfat auBlerordentlich schwer 16slich ist, ist es von der
wasserstoffsuperoxydhaltigen Losung leicht zu trennen; beim Umsatz
dquivalenter Mengen erhilt man also eine reine Lésung von H,0,.

Mit Wasserstoff vereinigen sich Calcium, Strontium und Barium,
wenn man die Metalle in einer Wasserstoffatmosphéire auf etwa 500°
erhitzt; es entstehen dabei die Erdalkalihydride, weiBe salzartige Massen.
Beim Calcium verliuft die Hydridbildung besonders lebhaft: Hat die
Reaktion erst an einer Stelle unter Aufglilhen eingesetzt, so schreitet
sie infolge der frei werdenden Reaktionswirme durch das ganze Metall-
fort, ohne dafl weitere Energie von auflen zugefiihrt zu werden braucht.
Fiir das Calcium sei die Reaktionsgleichung formuliert:

Ca 4+ H, - CaH, + 46 kcal .
Durch Wasser wird das Calciumhydrid und auch die anderen Hydride
zersetzt: CaH, + 2 H,0 — Ca(OH), + 2 H,.

Die Wasserstoffentwicklung ist bedeutend lebhafter als diejenige, die
bei der Reaktion des Calciummetalls mit Wasser zu beobachten ist.
Ferner seil darauf hingewiesen, dafl das Calciumhydrid pro Atom Calcium
die doppelte Menge Wasserstoff entwickelt als metallisches Calcium.
Aus diesen Griinden wird CaH, gelegentlich zur Erzeugung von Wasser-
stoff fiir Ballonfilllungen verwendet.
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Erhitzt man ein Erdalkalimetall in einem Stickstoffstrom, so bildet
sich unter Aufgliihen der ganzen Masse das betreffende Nitrid, z. B.:

3 Mg 4 N, - Mg;N,

oder 3Ca + N, — CagN,.

Die Nitride bilden sich um so leichter, je schwerer das Erdalkalimetall
ist; bei den Endgliedern der Reihe findet sogar schon bei Zimmer-
temperatur eine langsame Vereinigung mit dem Luftstickstoff statt.
Durch Wasser werden die Erdalkalinitride hydrolytisch gespalten, wobei
Ammoniak entwickelt wird:

Ca,N, + 6 HOH — 3 Ca(OH), + 2 NH,.

Samtliche Erdalkalimetalle verbinden sich mit Kohlenstoff zu Car-
biden, wenn man ein Gemisch des betreffenden Metalls mit Kohlenstoff
auf hohe Temperaturen erhitzt. Bei der praktischen DarsteHung der Car-
bide geht man nicht von den Metallen, sondern den leichter zugédnglichen
Metalloxyden aus. Auf die groBtechnische Gewinnung von Calcium-
carbid, auf seine Verwendung in der Kalkstickstoffindustrie und zur
Erzeugung von Acetylen ist bereits bei der Besprechung des Kohlen-
stoffs hingewiesen worden. Es seien nur noch einige Zahlen, die die
Bedeutung des Calciumcarbids zeigen, angefiilhrt: Im Jahre 1934
wurden in Deutschland 600000 t Carbid hergestellt, die Welterzeugung
betrug im Jahre 1935 rund 2 Millionen Tonnen.

Wihrend die Salze der Alkalimetalle in Wasser fast sdmtlich leicht
l6slich sind, und es unter ihnen nur auBerordentlich wenige schwer
lésliche, zum analytischen Nachweis geeignete gibt, sind unter den
Erdalkalisalzen eine ganze Reihe in Wasser schwer 16slich, z. B. die
Carbonate, die Sulfate, die Phosphate, die Fluoride u. a. Einen Uber-
blick iiber die Loslichkeitsverhéltnisse dieser Salze gibt uns die folgende
Tabelle, in welcher angegeben ist, wieviel Gramm der betreffenden
Substanz in 100 g Losung maximal geldst sind.

Tabelle 70.
Mg+ + l Cat++ ‘ stt+ | Bat+

OH- 0,0008 ’ 0,12 0,69 3,4
F- 0,09 0.0016 0,012 0.16
C0,2- 0,02 0,0015 0,0011 0,0017
PO~ 0,0066 0,0004 — 0,01
SO,2- 26,2 0,20 0,011 0,0002
Cr0,2- 42,0 2.2 0,12 0,0004

Vergleicht man jeweils alle Verbindungen der Erdalkalien mit gleichem
Anion, so erkennt man in manchen Fillen eine regelmiBige Entwicklung
in der Reihe von Magnesium zum Barium. So nimmt die Loslichkeit
der Hydroxyde vom Magnesium bis zum Barium zu, umgekehrt sinkt
die Loslichkeit der Sulfate und Chromate mit steigendem Molekular-
gewicht. Bei den Fluoriden, Carbonaten und Phosphaten ist kein regel-
méBiger Gang festzustellen. Man entnimmt weiter aus der Tabelle, daf3
zum analytischen Nachweis fiir das Magnesium der Hydroxyd- und .
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Phosphatniederschlag, fiir das Calcium der Phosphat-, Carbonat- und
Fluoridniederschlag, fiir das Strontium das Carbonat und das Sulfat
und schlieBlich fiir das Barium das Sulfat, Chromat und Carbonat
geeignet sind.

Technisch wichtige Erdalkalisalze. Unter den Salzen der Erdalkali-
metalle haben die Carbonate und Sulfate praktische Bedeutung, so
daf auf sie noch nidher eingegangen werden mufBl. Wie schon be-
sprochen, finden sich die Erdalkalicarbonate in groBen Mengen in der
Natur, ganze Gebirgsziige (Dolomiten) sind aus den Carbonaten des
Calciums und Magnesiums aufgebaut. Erhitzt man die Carbonate
auf hohere Temperatur, so spalten sie Kohlendioxyd ab. Dieser
thermische Zerfall erfolgt bei um so niedrigeren Temperaturen, je
kleiner das Molekulargewicht des betreffenden Erdalkalimetalls ist. Fiir
die vier ‘wichtigsten (Erdalkalicarbonate ist die Dissoziation in Ab-
hangigkeit von der Temperatur
in der Abb. 80 graphisch dar-
gestellt. Auf der Abszisse ist
die Temperatur und auf der
Ordinate der Kohlendioxyd-
druck aufgetragen. Wenn man
also ein Erdalkalicarbonat er-
hitzt, so fangt es bei einer be-
stimmten Temperatur an, merk-
lich Kohlendioxyd abzuspalten.
Mit weiterer Temperaturstei-
L gerung gelangt man zu einem
540 P o 7150 #550°C Punkt, bei dem der Dissozia-

lemperatur . . .
Abb. 80. Thermische Dissoziation der Erdalkali- tionsdruck 1 at erreicht. Bei

carbonate. dieser Temperatur, die fiir Ma-

gnesiumcarbonat etwa 550° C,

fir CaCO; etwa 900° und fiir BaCO,; etwa 1350° betrigt, ist das
betreffende Carbonat vollstdindig zerfallen.

Den Vorgang der thermischen Kohlendioxydabspaltung nennt man
das ,,Brennen‘‘ der Carbonate. Es entstehen dabei die Erdalkalioxyde,

z. B.:

760 mm g

Dissoziationsdruck [mm Hg)

MgCO, — MgO + CO,

oder
CaCO; — CaO + CO,.

Das Magnesiumoxyd wird vielfach als ,,Magnesia usta®, das Calcium-
oxyd als ,,gebrannter Kalk* bezeichnet.

Der durch die zweite Gleichung dargestellte ProzeB des Kalk-
brennens ist ein im groBen MaBstab durchgefiihrtes technisches Ver-
fahren. Der gebrannte Kalk wird ndmlich zu verschiedenen Zwecken
gebraucht, er ist z. B. das Ausgangsmaterial fiir die Calciumcarbid-
herstellung. Ferner ist Calciumoxyd als wesentlicher Bestandteil des
Mortels ein wichtiger Rohstoff fiir das Baugewerbe. Der gebrannte
Kalk vereinigt sich sehr lebhaft mit Wasser zu Calciumhydroxyd:

Ca0 + H,0 = Ca(OH), + 15 kcal.
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Die Wirmetonung dieser Reaktion ist so groB, daB ein Teil des zuge-
gebenen Wassers in Form von Wasserdampf entweicht. Gibt man
einen UberschuB von Wasser hinzu, so erhilt man eine dicke breiige
Masse, den sog. ,,geloschten Kalk“. Der geloschte Kalk 1486t sich mit
viel Wasser zu einer diinnfliissigen Suspension anriihren, die als ,,Kalk-
milch bezeichnet wird. Unter ,,Kalkwasser‘ versteht man eine klare
gesittigte Losung von Calciumhydroxyd, die also von den suspendierten
festen Teilchen filtriert ist. Dafl geloschter Kalk eine Lauge ist, wurde
schon weiter oben betont. Ca(OH), hat mit den Alkalihydroxyden
ferner die Eigenschaft gemein, Kohlendioxyd zu absorbieren. Auf dieser
Eigenschaft beruht die Verwendung des Kalkmértels. Kalkmértel ist eine
breiige Masse, die man durch Anriihren eines Gemisches von geléschtem
Kalk und Sand mit Wasser erhalt. Dieser Brei wird unter der Ein-
wirkung der Atmosphére allméhlich hart, indem er Kohlendioxyd aus
der Luft aufnimmt und Wasser abgibt; beim ProzeB des Erhirtens
des Mortels spielt sich also folgende Reaktion ab:

Ca(OH), + CO, = CaCO; + H,0.

Das gebildete Calciumcarbonat bildet mit dem beigemengten Sand eine
feste zusammenhingende Masse. Wesentlich fiir das Hartwerden des
Mortels ist die Anwesenheit von Kohlendioxyd; der Erhartungsprozefl
laBt sich also dadurch beschleunigen, daBl man kiinstlich den Kohlen-
dioxydgehalt der Luft erhoht, z. B. dadurch, daBl man Kohle verbrennt
und die Abgase auf den Mortel einwirken 1ift; man macht hiervon
gelegentlich in Neubauten Gebrauch, indem man Koksdfen aufstellt.
Es braucht nicht besonders betont zu werden, dal der Kalkmortel
ein Luftmortel ist, also nicht unter Wasser erhirtet. Ein Mortel, der
sich auch unter Wasser verfestigt, ist der Zementmaortel (vgl. S. 245);
bei diesem ist das Erharten wesentlich an das Vorhandensein von Wasser
und nicht von Kohlendioxyd gekniipft.

Unter den Erdalkalisulfaten haben ebenfalls die des Calciums ge-
wisse Bedeutung. Nach ihrem Gehalt an Kristallwasser unterscheidet .
man zwei Calciumsulfate, das Dihydrat, den Gips (CaSO, - 2H,0) und
das wasserfreie Salz, den Anhydrit (CaSO,). Diese beiden Salze sind
in ihren Eigenschaften verschieden, woraus sich die praktische Ver-
wendung des ersteren und die Unbrauchbarkeit des letzteren ergibt.
Erhitzt man Gips auf 100° C, so wird ein Teil des Kristallwassers abge-
spalten, er enthdlt dann nur noch 1 Molekiil Wasser auf 2 Molekiile
CaS0,; dieses Hemihydrat (CaSO, -1/, H,0), das man auch als ,,ge-
brannten Gips‘‘ bezeichnet, besitzt die Eigenschaft, bei Zimmertempera-
tur allmdhlich Wasser aufzunehmen und das Dihydrat zuriickzubilden.
Wenn man daher gebrannten Gips mit Wasser zu einem Brei anriihrt,
so wird das Wasser in Form von Kristallwasser gebunden und die
Masse wird hart. Dieser Vorgang verlduft verhaltnisméaBig schnell, un-
vergleichlich viel schneller als der des Erhartens von Kalkmoértel. Man
verwendet daher den gebrannten Gips, um Gegenstinde, Holzstiicke oder
Eisenstéibe, in Steinmauern zu befestigen (,,einzugipsen‘‘) oder um genaue
Abdriicke irgendwelcher Gegenstéinde herzustellen (Gipsabdriicke). Bei

Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. - 18
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stirkérem Erhitzen gibt das Hemihydrat sein Kristallwasser ab und es
hinterbleibt Anhydrit, der nun nicht mehr mit Wasser reagiert. Derarti-
gen, zu hoch erhitzen Gips bezeichnet man als ,,totgebrannten Gips‘.

Eine ziemliche Bedeutung haben die Calcium- und Magnesiumsalze
noch aus dem Grunde, weil sie im Wasser der Fliisse, im Grundwasser
und damit auch im Leitungswasser unserer Stidte in gewissen, wechseln-
den Mengen (meist zwischen 200 und 600 mg im Liter) gelost enthalten
sind. Je nach dem Gehalt des Wassers an Erdalkalisalzen bezeichnet
man es als weiches oder hartes Wasser. Das FluBwasser und Grund-
wasser enthalten vorwiegend gelost: Carbonate des Calciums und
Magnesiums und Sulfate dieser beiden Erdalkalien. Dall gerade die
Carbonate <in groBerer Menge in Losung vorliegen, mag zunichst auf
Grund der geschilderten Loslichkeitsverhaltnisse (vgl. Tabelle 70) ver-
wunderlich erscheinen, findet aber seine Erklirung in der Tatsache,
daB es sich nicht um neutrale, sondern um saure Carbonate handelt.
Die sauren Carbonate oder ,,Bicarbonate“ der Erdalkalien sind nimlich
bedeutend loslicher als die neutralen Carbonate. Das zeigt z. B. folgender
Versuch: Leitet man einen Strom von Kohlendioxyd durch eine Wasch-
flasche mit Kalkwasser, so fillt anfangs ein Niederschlag von Calciumcar-
bonat aus, da die Léslichkeit des CaCO, wesentlich geringer ist als die des
Ca(OH),: Ca(OH), + CO, = CaCO, + H,0.

Bei weiterem Einleiten von Kohlendioxyd verschwindet der Nieder-
schlag von CaCO, wieder, weil sich nun beim CO,-UberschuB das Calcium-
bicarbonat bildet, das eine fast 100mal so groBe Loslichkeit besitzt:
A CaC0, + CO, + H,0 = Ca(HCO,),.
Solche Bicarbonate des Calciums und Magnesiums sind also im Leitungs-
und FluBwasser enthalten; das erkennt man, wenn man das Wasser
zum Sieden erhitzt. Es entweicht dann Kohlendioxyd, das Gleichge-
wicht der obigen Gleichung verschiebt sich nach der linken Seite, und
es fillt neutrales Calciumcarbonat bzw. Magnesiumcarbonat aus. Diese
durch die Erdalkalicarbonate hervorgerufene Hirte des Wassers be-
zeichnet man als ,,voriibergehende® oder ,,temporire’‘ Hirte des
Wassers, da sie durch Kochen verschwindet. Auch durch Zugabe von
Calciumhydroxyd kann dem Wasser die voriibergehende Hirte genom-
men werden, denn es bildet sich dabei das neutrale unlésliche Carbonat:

Ca(HCO,), + Ca(OH), — 2 CaCO, + 2 H,0.

Die im Wasser gelosten Erdalkalisulfate lassen sich im Gegensatz zu
den Bicarbonaten durch Kochen nicht ausfillen; die durch die Sulfate
bedingte Hirte ist die ,,bleibende oder ,,permanente‘ Hirte. Auf
chemischem Wege laB{ sich natiirlich auch die bleibende Hérte zum
Verschwinden bringen, z. B. durch Zugabe von Soda; dabei fillt das
Calcium und Magnesium als Carbonat aus und es bleibt das leicht
l6sliche Natriumsulfat in Losung:

CaS0, + Na,C0, — CaCO, + Na,S0,.

Warumr legt man iberhaupt Wert darauf, die Héarte des Wassers
herabzusetzen? Man verwendet FluB- bzw. Grundwasser im wesentlichen



Zweite Hauptgruppe des periodischen Systems. 275

zu folgenden Zwecken: als Trinkwasser, als Kesselspeisewasser, als
Reinigungsmittel in Wischereien und als Rohstoff in chemischen In-
dustrien. Fiir Trinkwasserzwecke ist der Gehalt des Wassers an Erd-
alkalisalzen nicht stérend. Im Gegenteil! Chemisch reines Wasser ist
als Trinkwasser nicht zu gebrauchen, da es fade schmeckt. Demgegen-
iiber ist bei allen iibrigen Verwendungszwecken die Hérte des Wassers
von Nachteil und mul3 daher beseitigt werden. Wiirde man fiir die
Kesselspeisung hartes Wasser verwenden, so wiirden die Erdalkali-
salze beim Erhitzen ausfallen und sich an den Wianden absetzen; es
kime zur Bildung von ,,Kesselstein, der ein schlechter Warmeiiber-
triager ist, der von Zeit zu Zeit — meist auf mechanischem Wege durch
Abklopfen — gntfernt werden muf8, und der leicht zu Schiadigungen
des Kessels fithren kann. Wischereien brauchen weiches Wasser, da
Calcium- und Magnesiumionen mit dem wirksamen Bestandteil der
Seifen, den Fettsiuren, unlésliche Verbindungen bilden, die keine
reinigende Wirkung mehr besitzen.

Yerwendung. Metallisches Beryllium wird in kleiner Menge als
Zusatz zu manchen Legierungen verwendet, da es die mechanische
und chemische Widerstandsfihigkeit dieser Legierungen erheblich zu
erhGhen vermag.

AuBerordentlich stark ist die Bedeutung und der Verbrauch metal-
lischen Magnesiums im Laufe der letzten 20 Jahre gestiegen. Weiter
oben wurde bereits auf die Leichtmetallegierungen hingewiesen, die be-
sonders fiir den Flugzeugbau von groBter Wichtigkeit sind. Wegen
des geringen spezifischen Gewichtes des Magnesiusm (1,74 gegen-
iiber 2,70 beim Aluminium) geht das Bestreben dahin, méglichst magne-
siumreiche Legierungen herzustellen, die aber trotz des hohen Magne-
siumgehaltes von Luft und Meerwasser nicht angegriffen werden diirfen.
Metallisches Magnesium gebraucht man ferner zur Herstellung von Blitz-
lichtpulvern und bei gewissen Synthesen der organischen Chemie
(GrIGNARD-Synthesen).

Das durch Brennen von Magnesiumcarbonat dargestellte Magnesium-
oxyd dient wegen seines auBerordentlich hohen Schmelzpunktes zur
Herstellung feuerfester Materialien.

Die weitgehende Verwendung des Calciums ist bereits bei der Be-
sprechung des chemischen Verhaltens angedeutet. Metallisches Calcium
spielt im Gegensatz zum Magnesium als Zusatz fiir Legierungen kaum
eine Rolle. Dagegen sind die Calciumverbindungen, insbesondere der
Kalkstein als Ausgangsmaterial, von um so groBerer praktischer Be-
deutung. So wird Kalkstein in groen Mengen fiir die Zement- sowie
fiir die Glasfabrikation gebraucht. Der durch Brennen von Calcium-
carbonat entstehende gebrannte Kalk dient einerseits zur Herstellung
von Kalkmortel, andererseits ist er einer der Rohstoffe fiir die Calcium-
carbidindustrie.

Barium- und Strontiumverbindungen finden als Reagenzien im
Laboratorium und wegen ihrer schonen Flammenfirbungen in der
Feuerwerkerei Verwendung. Ferner gebraucht man, wie schon er-
wiihnt, das Bariumperoxyd zur Herstellung von Wasserstoffsuperoxyd.

18*
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15. Die radioaktiven Elemente.

a) Die natiirliche Radioaktivitiit.

Bei der Besprechung der Elemente der 2. Hauptgruppe haben wir
festgestellt, daB der schwerste Vertreter dieser Gruppe, das Radium,
auf Grund gewisser Eigenschaften zur Klasse der radioaktiven Elemente
gehort, ohne daB wir damals allerdings néher erlautert haben, was unter
dem Begriff der Radioaktivitdt zu verstehen ist. Die” Radioaktivitat
ist eine Eigenschaft, durch die noch manche andere schwere Elemente,
z. B. das Uran, das Thorium und das Aktinium, ausgezeichnet sind.
Im folgenden sollen nun die Radioaktivitit und die radioaktiven Ele-
mente im Zusammenhang besprochen werden.

Die Erscheinung, die wir heute mit Radioaktivitdt bezeichnen, ist
1896 von Bec@uEREL bei der Erforschung der verschiedenen Strahlungs-
arten entdeckt worden. Er machte die Beobachtung, daB Uransalze
Strahlen aussenden, die eine photographische Platte durch undurch-
sichtiges Papier hindurch zu schwérzen vermégen. Eine zweite Eigen-
schaft dieser Strahlung ist ihr

dmperemefer Vermégen, die Luft zu ioni-

=t sieren und sie so leitend zu
Strablng Firpodon ] Batterie machen. Beide Eigenschaften
T kommen auch den Rdontgen-

Abb. 81. Ionisationskammer. strahlen zu. Ein wesentlicher

Unterschied zwischen diesen
und der neuen Strahlungsart besteht jedoch darin, dal die Becquerel-
Strahlen keiner #uBeren Energiezufuhr zu ihrer Anregung bediirfen.
Das Uran strahlt gewissermafBlen von selbst. Die Strahlungsintensitit
wird durch elektrische oder thermische Einfliisse oder auch durch
irgendwelche anderen Strahlen iiberhaupt nicht beeinfluit.

Zum quantitativen Vergleich der Intensititen der Rontgenstrahlen
und der Becquerel-Strahlen benutzt man die Eigenschaft beider Strahlen-
arten, die Luft leitend zu machen. Als Hilfsmittel dient die Ionisations-
kammer (Abb. 81). Man 4Bt die Strahlen durch eine Offnung in einen
sonst fiir die Strahlen undurchlissigen Kasten eintreten. Der Kasten
ist mit Luft oder einem anderen Gas gefiillt und innen mit zwei Elek-
troden versehen. Man miBt die Leitfihigkeit der Luft, die proportional
der Strahlungsintensitit zu setzen ist.. Bei der Untersuchung der ver-
schiedenen Uranmineralien mit der Ionisationskammer konnten eben-
falls noch im Jahre 1896 M. und P. CURIE feststellen, da} die Strahlungs-
intensitit gewisser Uranmineralien, besonders der Uranpechblende um
vieles groBer ist als die des reinen Urans. Es mufBite demnach in dem
Mineral ein Stoff enthalten sein, der gleichfalls Becquerel:Strahlen, aber
in erheblich stirkerem Mafle aussandte als das Uran. Da alle bisher
bekannten Elemente bereits auf Becquerel-Strahlen untersucht worden
waren, muBlte ein neuer Stoff vorliegen. Es gelang dem Ehepaar CURIE
auch, in einem sehr langwierigen Aufarbeitungsverfahren mit fraktio-
nierten Fillungen aus der Pechblende zwei bisher unbekannte Elemente
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abzutrennen. Das eine Element erhielt den Namen Polonium (P) —
Frau Curik war Polin, eine geborene SKLOoDOWSKA — und das andere,
dessen Strahlungsintensitdt eine Million mal groBer als die des Urans
war, wurde wegen dieser besonders ausgepriagten neuen Strahlung Ra-
dium (Ra) genannt. Die Strahlung wurde von nun an als Radio-
aktivitit bezeichnet und die Elemente, die diese Eigenschaft zeigen,
unter dem Namen Radioelemente zusammengefal3t. Heute kennt man
iber 40 Radioelemente.

Die radioaktiven Strahlenarten. Nahere Aufklirung iiber die Natur
der radioaktiven Strahlung gibt ihr Verhalten im magnetischen oder
elektrischen Feld. Um einen engbegrenzten Strahlenkegel zu haben,
schlieBt man die aktiven Elemente in eine dickwandige Bleikapsel ein,
die von der Strahlung nicht durchdrungen wird. Der Austritt der
Strahlung erfolgt nur durch eine enge, réhrenartige Offnung in einer
Richtung. Bringt man diese Kapsel in ein magne-
tisches Feld, so zeigt die photographische Auf-
nahme eine Aufspaltung des Strahlenbiischels in 7
drei vollstindig getrennte Teile. Ein Teil erfihrt
eine geringe magnetische Ablenkung nach links, ein
anderer Teil geht unabgelenkt hindurch, der dritte
Teil wird stark nach rechts abgelenkt. Es muf} |
sich also um drei, ihrem Wesen nach verschiedene “\\\
Strahlungsarten handeln, welche die radioaktiven \
Elemente aussenden. Man bezeichnet sie als x-, - \
und y-Strahlen.

Die x-Strahlen verhalten sich wie materielle , -~ Aufspaltung der
Teilchen mit positiver Ladung. Um quantitative radioaktiven Strahlung
Aussagen iiber sie machen zu konnen, untersuchte g 1 ons gonoamonc
man die Strahlen in kombinierten magnetischen und
elektrischen Feldern. Man erhielt auf diese Weise fiir das Verhéiltnis aus
Ladung und Masse der Teilchen (e/m) einen Wert, der halb so groB ist wie
derjenige des Protons. Es konnte sich also um Teilchen handeln, welche
die doppelte Masse und die gleiche Ladung wie das Proton hatten, oder
auch um Teilchen von doppelter Ladung und 4facher Masse oder schlie3-
lich um noch schwerere Teilchen. Um zwischen diesen Méglichkeiten
eine Entscheidung treffen zu kénnen, mufite die Ladung e eines Teilchens
fiir sich bestimmt werden. Dazu bediente man sich der Szintillations-
methode: wenn «-Strahlen auf einen ZnS-Schirm treffen, so beobachtet
man das stindige Aufblitzen einzelner Lichtpunkte. Man hat Grund,
anzunehmen, daB jeder Lichtblitz durch ein einzelnes «-Teilchen ver-
ursacht wird. Es ist mit dieser Methode mdéglich, die Anzahl der in
einer bestimmten Zeit auftretenden «-Teilchen zu zadhlen, andererseits
liBt sich die Gesamtladung dieser «-Teilchen leicht ermitteln. Aus
diesen beiden Messungen laBt sich die Ladung, die ein einzelnes «-Teil-
chen mit sich fiihrt, errechnen, und zwar ergab sich fiir sie der doppelte
Wert des elektrischen Elementarquantums. Somit war entschieden,
daB die «-Strahlen die Ladung 2-e und die Masse 4 - my besitzen.
Es handelt sich demnach um 2fach positiv geladene Teilchen der Masse 4,
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also offensichtlich um doppelt positiv geladene Heliumatome. Es ist
in der Tat auch gelungen, spektroskopisch in der Nihe der radioaktiven
Substanzen Helium nachzuweisen. Die «-Strahlen sind somit nichts
anderes als Heliumkerne, die mit groBer Geschwindigkeit von den
radioaktiven Substanzen ausgeschleudert werden.

Ganz dhnliche Messungen, die mit den 3-Strahlen ausgefiilhrt wur-
den, fiihrten zu dem Ergebnis, da es sich bei ihnen um Teilchen han-
delt, die eine negative Ladung tragen und genau die Masse des Elektrons
besitzen. Die Geschwindigkeit, mit der die §-Strahlen die radioaktive
Substanz verlassen, ist noch viel groBer als die der «-Strahlen, sie er-
reicht nahezu die Lichtgeschwindigkeit. Die S-Strahlen sind also sehr
schnell fliegende Elektronen.

Die gleichfalls untersuchte y-Strahlung, die vom magnetischen Feld
nicht beeinflufit wurde, ist eine Wellenstrahlung von sehr hoher Fre-
quenz, gewissermaflen eine sehr harte Rontgenstrahlung.

Die Zerfallstheorie. Von besonderem Interesse ist nun die Frage
nach der Energiequelle fiir die Strahlung. Die Energiequelle muf in
dem Element selbst zu suchen sein, da ja jede duBlere Energiezufuhr
unnétig und unwirksam ist. Mit der Aufklirung dieser Frage be-
schiftigten sich: BECQUEREL, RUTHERFORD und SODDY.

RuTHERFORD stellte in seiner kithnen Theorie der Strahlung die
Hypothese auf, daBl die Energie der Strahlung durch einen Zerfall
der Atome, und zwar — genauer gesagt — durch einen Zerfall der
Atomkerne geliefert wird. Heute ist diese Anschauung experimentell
fest begriindet. Man hat nimlich festgestellt, daf} sich die radioaktiven
Elemente beim Aussenden der radioaktiven Strahlung in andere Ele-
mente umwandeln, und daB diese neu entstandenen Stoffe in ihrem
chemischen Verhalten mit denjenigen, welche die Theorie fordert, tat-
séchlich iibereinstimmen. ’

Nehmen wir einmal an, das radioaktive Element 4 mége «-Strahlen
aussenden, und machen wir weiter die Annahme, da3 dabei von jedem
beliebigen, zerfallenden Atom genau ein «-Teilchen abgespalten wird.
Was fiir eine Substanz muBl unter diesen Voraussetzungen aus A4 ent-
stehen? Da ein Heliumkern aus dem Atomkern von 4 ausgestoBen
wird, muf3 das Atomgewicht, die Masse (M), um 4 abnehmen, zugleich
wird die positive Ladung des Kerns um 2 erniedrigt, letzteres bedeutet
eine Erniedrigung der Ordnungszahl Z um 2 Einheiten. Der durch
den Zerfall von A neu gebildete elementare Stoff B hat also die Masse
(M —4) und die Ordnungszahl (Z — 2). Es steht demnach im peri-
odischen System 2 Stellen links vom Ausgangsstoff 4. Es entsteht
aber zunichst kein neutrales Atom, da die Zahl der Elektronen von B,
die ja die gleiche wie die von 4, also gleich Z ist, die Kernladungszahl
(Z — 2) um 2 Einheiten iibertrifft. Der neue Stoff B ist also ein doppelt
negativ geladenes Ion. Somit konnen wir fiir den Zerfall des Stoffes 4
die folgende Gleichung aufstellen:

M dyr 4 | (M—®p_ _
ZA—>2He +(z—2)B .
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Ein paar Worte zur Schreibweise! Es ist iiblich, die Massenzahl eines
Elementes als Index an die linke obere Seite des Elementsymbols und
die zugehorige Kernladungszahl als Index an die linke untere Seite
zu setzen. Wie schon gesagt, hat sich das oben angegebene Reaktions-
schema in der Praxis fiir alle Substanzen, die x-Strahlen aussenden,
bestéitigen lassen. Als ein Beispiel hierfiir sei das Radium angefiihrt.
Da das Radium in der 2. Hauptgruppe steht, mu8 es also unter Aus-
sendung von «-Strahlen in ein Element der 0. bzw. der 8. Gruppe, in
ein Edelgas, die Emanation, umgewandelt werden, das auch tatsichlich
entsteht: 226 4 299
88Ra — 2He+f + 86Em" -

Fiir den f-Zerfall 148t sich theoretisch die folgende Gleichung auf-

stellen: o 0 M
PR PRRN A

Das zetfallende Element sei das Element C' mit der Masse M und der
Ordnungszahl Z. Wir nehmen wieder an, daBl beim Zerfall 1 Atom
von C genau l Elektron aus seinem Kern ausst6Bt, eine Annahme,
die sich stets als richtig herausgestellt hat. Durch den Verlust eines
Elektrons andert sich die Masse M von C praktisch nicht, nur die
Kernladung muf} um eine negative Ladung abnehmen, also um eine posi-
tive Ladung zunehmen. Die Kernladungszahl, die Ordnungszahl des
neu entstehenden Stoffes D, ist demgemaf gleich (Z 4 1). Die Zahl
der Elektronen in der Elektronenhiille ist unverindert gleich Z, d. h.
D ist ein einfach positiv geladenes Ion. Beim Aussenden von f-Teilchen
rickt also das radioaktive Element im periodischen System um eine
Stelle nach rechts. Eine derartige Verschiebung ist beim f-Zerfall
auch stets beobachtet worden. Als Beispiel fiir den. §-Zerfall wihlen
wir das Rubidium, dessen Isotop mit der Masse 87 sich unter Aussendung
von f3-Strahlen in Strontium der Masse 87 umwandelt. Wir formulieren
die Reaktionsgleichung statt fiir den Zerfall des Rubidiumatoms fiir
den Zerfall des Rubidiumions:

87 0 87
+ - ++
37Rb - _je” + Srtt.

Es entsteht also aus dem einfach positiv geladenen Rubidiumion das
doppelt positiv geladene Strontiumion.

Die beiden GesetzméiBigkeiten, die beim «- und f-Zerfall auftreten,
werden als die radioaktiven Verschiebungsgesetze von SODDY-FasaNs
bezeichnet; sie lauten:

1. Ein durch «-Strahlung gebildetes neues Element ist im peri-
odischen System um 2 Stellen nach links von dem Element, aus
dem es hervorgegangen ist, verschoben.

2. Ein durch- f-Strahlung gebildetes Element ist gegeniiber dem
Zerfallselement um 1 Stelle nach rechts verschoben.

Die neu gebildeten Elemente sind nun meist nicht stabil, sondern
selbst radioaktiv; sie zerfallen weiter, so daBl man zu ganzen Zerfalls-
reihen oder Stammbdumen kommt. Man kennt drei solcher radioaktiver
Reihen, die Uran-Radiumreihe, die Thoriumreihe und die Aktinium-
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reihe. Die Uran-Radiumreihe wollen wir etwas niher betrachten. Man
hat beobachtet, dal das Verhiltnis von Uran zu Radium in allen Uran-
mineralien immer dasselbe ist. Hieraus zog man den SchluB, daB das
Radium aus dem Uran gebildet wird. Ein Vergleich der Atomgewichte
beider Stoffe (U = 338; Ra = 226) zeigt, daB sie sich um 12 unter-
scheiden. Nimmt man x-Zerfall an, so miissen aus den Uranatomen
nacheinander 3 «-Teilchien ausgestoBen werden, der Zerfall mufl demnach
noch iiber 2 «-strahlende Zwischenstufen gehen, wobei der f-Zerfall
nicht berticksichtigt ist. Wie der Zerfall der Uranreihe nun tatséichlich
verlauft, zeigt die Tabelle 71. Der Zerfall erfolgt iiber eine ganze An-
zahl Zwischenelemente, die alle radioaktiv sind, und findet seinen
Abschlu3 bei einem Element der Kernladungszahl Z = 82, dem RaG,
das inaktiv ist. Ebenso verhalten sich die beiden anderen Zerfallsreihen.
Die Aktinium- und die Thoriumreihe enthalten ebenfalls eine ganze
Anzahl instabiler Elemente und enden im ThD bzw. AcD, welche
beide die Kernladungszahl Z = 82 haben. Die Kernladungszahl Z = 82
kommt aber dem Element Blei zu. Die Massenzahlen der drei End-
glieder der Zerfallsreihen sind verschieden: Das Radium G hat die
Masse 206, das Aktinium D die Masse 207 und das Thorium D die
Masse 208, wihrend das gewdhnliche Blei das Atomgewicht 207,2 hat.
Durch den radioaktiven Zerfall des Urans, des Aktiniums und des
Thoriums entstehen also drei verschiedene Isotope des Bleis. Durch
die Betrachtung der radioaktiven Reihen wird auch verstindlich, daB
Radium sowohl «- als auch f-Strahlen auszusenden scheint: Radium
ist ein «-Strahler, aber seine Zerfallsprodukte, die zum Teil in dem
Radiumpriparat eingeschlossen bleiben, senden f-Strahlen aus.

AuBer den Radioelementen, die sich in die Zerfallsreihen einordnen
lassen, kennt man noch drei Elemente, K, Rb und Sa, die schwache
Radioaktivitit zeigen. Man hat Grund anzunehmen, da8 die Strahlung
auch bei allen iibrigen Elementen vorhanden ist, und daB sie nur mit
dem gewohnlichen MeBverfahren nicht nachweisbar ist, sei es, daB
die Intensitdt der Strahlung zu gering ist, oder sei es, daB} die Zerfalls-
geschwindigkeit zu klein ist, denn die einzelnen Radioelemente unter-
scheiden sich nicht nur durch die verschiedene Intensitdt ihrer Strah-
lungen, sondern ebenso charakteristisch ist die Geschwindigkeit ihres
Zerfalls.

Das Zerfallsgesetz. Um die Zerfallsgeschwindigkeit einer radio-
aktiven Substanz festzustellen, hat man experimentell untersucht, wie
sich die Menge der zerfallenden Substanz im Laufe der Zeit dndert.
Es ergab sich in allen Fillen, daB die Anzahl der zur Zeit ¢ noch vor-
handenen, unzerfallenen Atome N durch das folgende Exponentialgesetz
als Funktion der Zeit ¢ dargestellt werden kann:

N = Ny-e ¥,

In diesem ,,Zerfallsgesetz‘‘, das man auch theoretisch ableiten und be-
griinden kann, treten zwei Konstanten, N, und k, auf; sie haben folgende
Bedeutung: N, ist die Ausgangsmenge des Radioelementes, d. h. die
Anzahl der unzerfallenen Atome zur Zeit { = 0, bei welcher unsere
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Untersuchung des Zerfalls beginnt. k ist eine Konstante, die fiir ver-
schiedene Radioelemente verschiedene Werte hat, die also fiir jedes
einzelne Radioelement eine charakteristische Gr6Be ist. Man bezeichnetk
als die ,,Zerfallskonstante‘* der betreffenden radioaktiven Substanz;
sie ist ein MaB fiir die Geschwindigkeit des Zerfalls. Je gréBer der Wert
von K ist, in um so kiirzerer Zeit ist der radioaktive Stoff zerfallen.
Eine graphische Darstellung des obigen Zerfallsgesetzes gibt uns die
Abb. 83. An Stelle der Zerfallskonstanten £ gibt man héufig eine andere
GroBe an, die sog. ,,Halbwertzeit* T, die in gleicher Weise wie k fir
die Geschwindigkeit des radioaktiven Zerfalls charakteristisch ist. Unter
der Halbwertszeit versteht man diejenige Zeit, die vergeht, bis von
einer beliebigen Menge des betreffenden Stoffes gerade die Hilfte zer-
fallen ist. Wenn wir in die obige Zerfallsgleichung N = Ny/2 und t = T

w einsetzen, so erhalten wir als Beziehung, die zwischen Zer-
p fallskonstanten und der Halbwertszeit besteht:
=

Wie man aus dieser Gleichung erkennt, ist die Halbwerts-
zeit von der urspriinglich vorhandenen Menge der Ausgangs-
substanz unabhingig. Die einzelnen
Radioelemente unterscheiden sich nun
auBlerordentlich stark hinsichtlich der
t=0 T ¢ (eschwindigkeit ihres Zerfalls. So ist
Abb. 83. Das radioaktive Zerfallsgesetz. 7. B. die Halbwertszeit des Thoriums

1,8 - 101 Jahre, die des Radiums be-
trigt 1590 Jahre, die der Radiumemanation 3,8 Tage und die des
Thoriums €’ nur 10-? Sek.

Die Energie der Strahlung. Nachdem wir bisher untersucht haben,
welcher Art die Strahlen sind, die eine radioaktive Substanz aussendet,
und wie die Entstehung der Strahlung zu erkliren ist, wollen wir uns
jetzt mit der Frage befassen, was aus den Strahlen und ihrer Energie
wird, wenn sie den Kern des Radioelements verlassen haben. Die
Strahlen fiihren infolge ihrer hohen Geschwindigkeit eine groBe Energie
mit sich. Die kinetische Energie der radioaktiven Strahlung ist natiir-
lich um so groBer, einerseits je schneller sich die Teilchen bewegen
und andererseits je groBer ihre Masse ist. Da die Masse eines «-Teil-
chens rund das 7000fache der Masse eines f§-Teilchens betréigt, ist die
Energie der «-Teilchen trotz ihrer geringeren Geschwindigkeit be-
trachtlich groBer als die der B-Teilchen. Die gewaltige Energie der
a-Teilchen duBert sich z. B. darin, daBl x-Strahlen sogar imstande
sind, diinne Metallfolien zu durchdringen. Die Geschwindigkeit, mit
welcher die Strahlen von den einzelnen Radioelementen emittiert
werden, ist auBler von der Art der Strahlung auch von dem Zer-
fallselement abhiingig. Infolgedessen ist auch die kinetische Energie
der Strahlung fiir ein jedes Radioelement verschieden, aber fiir alle
«-Teilchen, die von demselben Zerfallselement gebildet werden, die
gleiche. Mit zunehmender Entfernung von dem radioaktiven Pra-

N Lg
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parat biit das «-Teilchen allmahlich seine Energie ein; so ist z. B.
beim Radium beobachtet worden, dal nach 3,4 cm Luftweg (1 at)
die «-Strahlung durch Szintillation nicht mehr feststellbar war. Man
bezeichnet daher als ,,Reichweite‘* der Strahlen denjenigen Luftweg,
den sie gerade noch zu durchdringen vermogen. Die Reichweite der
o-Strahlen betrigt beim Uran 2,53 cm, bei der Emanation 3,9 cm und
beim Radium ¢’ sogar 6,6 cm. Die Abhingigkeit der Reichweite R
der «-Strahlen von ihrer Anfangsgeschwindigkeit v,, also von der Ge-
schwindigkeit, mit der sie vom Kern des Radioelementes ausgestoBen
werden, wird durch die folgende Beziehung wiedergegeben:

vhn=a"R,

in welcher a eine Konstante bedeutet.

Die Energie, welche die Teilchen anfinglich besitzen und die sie
beim Zuriicklegen ihrer Bahn verlieren, wird natiirlich in andere Energie,
hauptséchlich in Warme, umgewandelt. Das zeigt sich darin, daB jedes
radioaktive Praparat und seine nidhere Umgebung eine héhere Tem-
peratur hat als die weitere Umgebung, die stindig weiter ansteigen
wiirde, wenn man den Warmeausgleich mit der Umgebung verhindern
konnte. Aus der Reichweite der «-Strahlen des Radiums errechnet
sich, daB je Mol «-Teilchen eine Energie frei wird, die einer Wirme-
menge von 108 kcal entspricht. Die Energiewerte, die beim radioaktiven
Zerfall auftreten, sind also ganz auBerordentlich groB. Woher stammt
nun eigentlich diese Zerfallsenergie? Nach der speziellen Relativitits-
theorie besteht zwischen Masse und Energie die Gleichung:

m = ﬁ (¢ = Lichtgeschwindigkeit).

Der gewaltigen Zerfallsenergie wiirde also eine gewisse, wenn auch kleine
Masse entsprechen. Um vom U zum RaG zu kommen, sind 8 x-Uber-
gange noétig. 8 «-Teilchen haben eine Masse von 32; also sollte man
das Atomgewicht vom RaG berechnen koénnen dadurch, daB man
32 vom Atomgewicht des Urans (238,1) abzieht. Man erhilt dann
206,1. In Wahrheit hat aber das entstandene Radium G das Atom-
gewicht 206,0, also ein um 0,1 Atomgewichtseinheiten kleineres Atom-
gewicht als das errechnete. Errechnet man nun diejenige Masse, die
gemiB der obigen Gleichung der Energie der insgesamt ausgesendeten
Strahlung entspricht, so ergibt sich tatsichlich m = 0,1. Der ,,Massen-
defekt* ist also durch die gewaltige Zerfallsenergie gedeckt. Bei der
Aufstellung exakter Zerfallsgleichungen mufl man natiirlich diese Energie
beriicksichtigen; so lautet z. B. die exakte Gleichung fiir den Zerfall
des Urans bis zum Radium G folgendermaflen:

U —> 8Het+ +RaG+§

Der Massendefekt und seine Erklirung als in Energie umgewandelte
Materie spielt iibrigens nicht nur bei radioaktiven Prozessen eine Rolle.
Die Tatsache, dal das Atomgewicht des Heliums nicht genau 4mal
so groB ist wie dasjenige des Wasserstoffs, 148t sich ebenfalls durch
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eine Umwandlung von Masse in Energie erkliren. Da der Helium-
kern, wie wir frither besprochen haben, aus 2 Protonen und 2 Neutronen
aufgebaut ist, berechnet man fiir das Helium das Atomgewicht:
4 -1,008 = 4,032. Das wirkliche Atomgewicht des Heliums ist in-
dessen 4,002. Der Unterschied dieser beiden Zahlen, der Massendefekt
des Heliums, 148t sich nur durch die Annahme deuten, daB eine groBe
Energie fiir die Vereinigung der vier Elementarteile zu einem einzigen
neuen Teilchen, dem Heliumkern, erforderlich ist, und daf} dieser Energie-
betrag durch den Massenverlust gedeckt wird.

Tabelle 71. Die Zerfallsreihe des Urans.

Atom- | Ord= | PR | Stran- o | Reichweite
Element gew'cht M ;1;1}1111gsz- periodischen| lung Halbwertszeit 7' R
Systems
Uranl. . . . . 238,07 92 6 o 4,4 - 10° Jahre | 2,53 cm
Uran X, . . . . (234) 90 4 B | 24,5 Tage
Uran X, . . . . (234) 91 5 B 1,14 Min.
UranIl . . . . (234) 92 6 o 3 - 10° Jahre 2,96 cm
Ionium . . . . (230) 90 4 * 8,3 - 10* Jahre | 3,03 cm
Radium . . . .| 226,05 88 2 o1 1590 Jahre 3,21 cm
Rad.Emanation . 222 86 8 o 3,83 Tage 3,91 cm
Radium A . . . (218) 84 6 « 3,05 Min. 4,48 cm
Radium B . . . (214) 82 4 B 26,8 Min.
Radium C . . . (214) 83 5 B 19,7 Min.
Radium ¢’ . . . (214) 84 6 s 105 Sek. 6,6 cm
RadiumD . . . (210) 82 4 B 22 Jahre
Radium E . . .| (210) 83 5 B 5 Tage
Polonium . . . (210) 84 6 &« 140 Tage 3,67 cm
Radium G . . . 206,0 82 4 —
(Uranblei)

b) Die kiinstliche Radioaktivitét.

Eine auBlerordentliche Vermehrung erfuhr die Zahl der bekannten
Radioelemente durch die Entdeckung der kiinstlichen Radioaktivitit
durch J. Corie und Jorior und ihre weitere Erforschung, die in
Deutschland besonders durch Arbeiten von Hamx gefoérdert ist. Die
natiirliche Radioaktivitidt hatten wir als einen freiwilligen Dissoziations-
vorgang der Atomkerne kennengelernt, wobei die einzelnen radio-
aktiven Elemente sich ineinander .umwandelten. Neben diesen von
selbst verlaufenden Kernumwandlungen sind nun eine groBe Zahl
kiinstlicher Umwandlungen bekannt, wobei Atome mit geeigneten
Projektilen, besonders Protonen, Deuteronen (Kerne des Deuteriums,
des schweren Wasserstoffisotops), Neutronen, «-Teilchen, beschossen
wurden und dabei eine Umwandlung in eine andere Atomart erlitten.
Diese Umwandlungen oder Kernreaktionen lassen sich genau wie
chemische Reaktionen durch Formeln wieder geben, wobei der be-
schossene Bestandteil und das Projektil auf der einen Seite, das
Reaktionsprodukt oder die Reaktionsprodukte auf der anderen Seite
stehen, z. B.:

e 1 4
3L1 + 1I-IJF—>22He.
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Hierbei muf3 die Summe der oberen Indices (Massenzahlen) sowie die
Summe der unteren (Ordnungszahlen) auf beiden Seiten gleich sein.
In dem oben formulierten Beispiel wurde also Lithium der Masse 7
und der Ordnungszahl 3 mit einem schnellen Protonenstrahl beschossen ;
dabei entsteht Helium. Eine notwendige Voraussetzung dafiir, daf
eine solche Reaktion stattfinden kann, ist die, daB ein Proton mit hoher
Geschwindigkeit mit einem Lithiumkern zusammenstéBt. Ein Zu-
sammenprall erfolgt nun aber nicht sehr hiufig, da die Atomkerne
nur ein auBerordentlich kleines Volumen besitzen, nimlich weniger als
ein Zehntausendstel desjenigen Raumes, den das ganze Atom einnimmt,
und da die Atomkerne iiberdies infolge ihrer positiven Ladung auf die
Protonen abstoBend wirken. Wenn also ein Protonenstrahl auf ein
Lithiumsalz geschossen wird, so wird nur ein verschwindend kleiner
Bruchteil der Wasserstoffkerne auf einen Lithiumkern stolen und somit
zur Reaktion gelangen, wihrend die iiberwiegende Mehrzahl der Pro-
tonen durch die Elektronenhiille fliegt, ohne den Kern zu treffen. Die
Ausbeute bei derartigen Kernreaktionen ist also auBerordentlich gering.

Bei den von uns bisher betrachteten chemischen Reaktionen beob-
achtet man héufig, daB zunichst unbestindige Stoffe entstehen, die
sich dann nachtriglich in die bestindigen endgiiltigen Stoffe um-
wandeln (OsTwaLbpsche Stufenregel). Diese Erscheinung hat man nun
auch bei manchen Kernreaktionen beobachtet. Es entstehen bei diesen
Reaktionen zunichst Reaktionsprodukte, die instabil sind und dann
allmahlich in die stabilen umgewandelt werden. Diese Beobachtung
wurde zuerst bei der Bestrahlung des Aluminiums mit «-Teilchen ge-
macht; beim Zusammensto eines x-Teilchens mit einem Aluminium-
kern entsteht unter gleichzeitiger Aussendung eines Neutrons {(l)n) ein

Kern der Masse 30 und der Ordnungszahl 15, also ein Isostop des
Phosphors. Wir miissen demgemif fir die Kernreaktion die fol-
gende Gleichung aufstellen:

27 4 30 1
13AI -+ 2He++'—> 15P +on-

Die Aussendung der Neutronenstrahlung ist mit der Darstellung des
Phosphorkerns aus dem Aluminiumkern gekuppelt. Die Neutronen-
strahlung hat also in dem Augenblick ein Ende, in dem die Beschie-
Bung des Aluminiums abgebrochen wird. Nun macht man aber die
iiberraschende Feststellung, dafl das Reaktionsgemisch keineswegs auf-
hort, eine Strahlung auszusenden, wenn das Poloniumpriparat, welches
zur Erzeugung der «-Strahlen diente, entfernt wird. Vielmehr dauert
die Strahlung unter allmdhlichem Abklingen noch etwa !/, Stunde lang
nach. Wie dann eine genauere Untersuchung dieser sekundiren Strah-
lung gezeigt hat, handelt es sich bei ihr um eine Strahlung von Positronen,
d. h. von positiv geladenen Teilchen mit der Masse des Elektrons ((l)e+).
Die Positronenstrahlung klingt nach einem Exponentialgesetz ab, also
nach genau dem gleichen Gesetz, dem auch die radioaktive Strahlung
unterliegt. Diese Tatsache legt den Schlufl nahe, daB die Positronen-
emission durch ein neues, kiinstlich entstandenes, radioaktives Element"
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hervorgerufen wird. Man hat auch die Halbwertzeit dieses Elementes
genau ermitteln konnen, sie ergab sich zu 3 Min. 15 Sek. Bei der Aus-
sendung der Positronen muf} sich der Phosphor in ein Element um-
wandeln, dessen Masse die gleiche ist (30), und dessen Ordnungszahl
um eins niedriger ist als die des Phosphors; es muf} ein Siliciumisotop

entstehen: s0p_, 30 n 0,4
15 14 1© -

Der urspriinglich entstandene Phosphor ist ein instabiles Isotop des
gewohnlichen Phosphors, der sog. Radiophosphor mit der Massen-
zahl 30 statt 31. ?gP ist also ein Zwischenstoff, dessen Anreicherung
nach demselben Exponentialgesetz erfolgt wie sein Zerfall.

Den Beweis dafiir, daB der angenommene Ablauf der Reaktion tat-
sdchlich so erfolgt, wie wir ihn oben formuliert haben, wurde durch
chemische Trennungsverfahren erbracht. Das bestrahlte Al wurde in
Salzsiure gelost, dabei ging die Radioaktivitit zusammen mit dem
sich entwickelten Wasserstoff in das entweichende Gas iiber. Es liegt
nahe, daBB etwa beigemengter PH; mit dem H, entwichen ist. Das
entweichende Gas besitzt wiederum die Halbwertzeit 3 Min. 15 Sek.,
der Riickstand erwies sich als inaktiv. Lost man dagegen das Aluminium-
blech in einer oxydierenden Siure, so entsteht ein inaktives Gas, der
zur Phosphorsdure oxydierte Phosphor kann als Zirkonphosphat ge-
fallt werden, so daB3 diesmal ein radioaktiver Riickstand auftritt. Da-
durch ist bewiesen, daf bei der BeschieBung des Aluminiums mit
«-Strahlen primir Phosphor entstanden sein muB. i’gP ist ein positronen-
aktives Radioelement. Ahnlich wie das Al kénnen auch B, N, Na, Mg, P
durch Reaktionen mit «-Teilchen in radioaktive Atomarten iiberge-
filhrt werden, die unter Austritt von Positronen in bestidndige Atom-
arten zerfallen.

Neben diesen positronenaktiven Atomarten sind auch solche mit
Elektronenaktivitit beobachtet worden. So entsteht z. B. bei der Be-
schieBung von Magnesium mit «-Teilchen radioaktives Aluminium, das
sich unter Aussetzung von f§-Strahlen, also von Elektronen, in Silicium
umwandelt.

12Mg + pHe** — AL 4 HY

28 28 0 _
Al 80 e

Kiinstlicke Radioaktivitdt 148t sich auch durch BeschieBung mit Pro-
tonen, Deuteronen und Neutronen erzeugen. Bei allen bisher unter-
suchten Vorgéngen sind die entstandenen neuen Radioelemente immer
nur elektronen- oder positronenaktiv. Kiinstliche x-strahlende Radio-
elemente sind bisher nicht beobachtet worden. Die neuen kiinstlichen
Radioelemente weisen Massenzahlen auf, die keinem bekannten stabilen
Isotop zukommen. Die Massenzahlen sind entweder kleiner als die
kleinste oder groBer als die grofite sonst bei dem Element festgestellte
Massenzahl. Die schlieflich entstandenen stabilen Endprodukte konnten
wegen ihrer geringen Menge bisher chemisch nicht nachgewiesen werden.
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Die kiinstlichen Radioelemente, unter denen besonders das Radio-
natrium fiNa zu nennen ist, haben fiir therapeutische Zwecke in der

Medizin groBe Bedeutung erlangt. Physiker, Chemiker, Biologen und
Mediziner sind stindig bemiiht, die Energien, die in den radioaktiven
Vorgingen stecken, auszuniitzen, so dafl neben dem Beitrag, den die
Erforschung der Radioaktivitit zur Aufklirung der Atomvorginge ge-
hracht hat, auch ein praktischer Nutzen der radioaktiven Elemente
besteht. Erwihnt sei nur die Verwendung der Radiumpriparate fiir
die Behandlung des Krebses und mancher Hautkrankheiten. Fiir die
Nachbarwissenschaften Mineralogie und Geologie besteht die Bedeutung
darin, daBl Altersbestimmungen der Gesteine mit Hilfe des radioaktiven
Zerfallsgesetzes gemacht werden kénnen. Fiir die Chemie selbst sei
erwiahnt, dal es mdglich ist, aus radioaktiven Messungen die LoH-
scamipTsche Zahl N genau zu bestimmen. Heute verwendet man
radioaktive Elemente auch als Indikatoren in der Chemie und Phy-
siologie.

16. Dritte Hauptgruppe des periodischen Systems.

Zur 3. Hauptgruppe rechnet man die Elemente Bor (B), Aluminium
(Al), Gallium (Ga), Indium (In) und Thallium (T1). Entsprechend der
Zahl ibrer AuBenelektronen treten diese 5 Elemente in ihren Verbin-
dungen meist dreiwertig auf; das schwerste von ihnen, das Thallium,
zeigt allerdings eine ebenso groBe Neigung, einwertig positiv geladen
aufzutreten. Wihrend Aluminium, Gallium, Indium und Thallium
typische Metalle sind, besitzt das Anfangselement der Reihe, das Bor,
alle Eigenschaften eines Nichtmetalls. So hat das Bor ein &uBerst
geringes elektrisches Leitvermégen, es bildet wie die iibrigen Nicht-
metalle gasférmige Wasserstoffverbindungen und das Oxyd des Bors,
B,0,, ist ein Sdureanhydrid. Demgegeniiber sind die Oxyde der iibrigen -
Elemente die Anhydride von Basen, deren Stirke vom amphoteren
Aluminiumhydroxyd bis zur mittelstarken Base Thallium(1)-hydroxyd
mit steigendem Atomgewicht zunimmt. Wegen dieser Sonderstellung,
die das Bor innerhalb der Elemente der 3. Hauptgruppe einnimmt,
und wegen seiner Verwandtschaft zum Silicium haben wir das Bor
und seine Verbindungen bereits im Anschluf} an die 4. Hauptgruppe be-
sprochen. Wir brauchen uns daher nur noch mit den metallischen
Elementen etwas niher zu befassen. Thre physikalischen Daten sind
in der folgenden Tabelle zusammengestellt:

Element Atomgewicht Spez. Gewicht Schmilchunkt Siedg}gmkt
Aluminium . . . . . . 26,97 2,70 659 2270
Gallium . . . . . .. 69,72 5,9 29,75 2300
Indium . . . . . .. 114,76 7,25 154
Thallium. . . . . . . 204,39 11,85 302 | 1306

Auffallend sind die verhaltnismiBig niedrig liegenden Schmelzpunkte
des Galliums und Indiums. Das Aluminium ist ein auf der Erde sehr
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verbreitetes Element, wihrend die iibrigen drei zu den seltenen gehéren.
Da Gallium, Indium und Thallium weder von groferem praktischen
noch theoretischen Interesse sind, eriibrigt sich eine eingehendere Be-
sprechung ihrer Verbindungen. Anders steht es mit dem Aluminium,
welches von grofter praktischer Bedeutung ist, so daB wir uns mit
dem Aluminium und seinen Verbindungen ausfiihrlich beschiftigen
miissen. Uber das Gallium und Indium sei nur noch gesagt, daB sie in
ihren Reaktionen und den Eigenschaften ihrer Salze den entsprechenden
Aluminiumverbindungen sehr dhnlich sind. Bedeutend geringer ist die
Ahnlichkeit zwischen dem Thallium und dem Aluminium; die bereits
erwihnte Neigung des Thalliums, einwertig aufzutreten, und der ziem-
lich stark basische Charakter des Hydroxyds weisen schon eine ge-
wisse Beziehung zu den Elementen der 1. Gruppe hin, die auch in
manchen anderen Eigenschaften besteht. Vom Thallium ist noch zu
nennen sein charakteristisches Flammenspektrum, das aus einer einzigen,
scharfen und intensiven Linie im griinen Spektralbereich besteht, und
die leichte Reduzierbarkeit der dreiwertigen zu den einwertigen Ver-
bindungen.
Das Aluminium.

Yorkommen. Aluminium gehort zu denjenigen Elementen, die auf
der Erde am héiufigsten vorkommen; in der Erdrinde ist es zu etwa
7% enthalten und steht damit in der Anordnung der Elemente nach
ihrer Héufigkeit hinter dem Sauerstoff und dem Silicium an dritter
Stelle. In elementarer Form findet man das Aluminium nicht, sondern
nur in Form von Verbindungen, in denen es fast immer an Sauerstoff
gebunden ist. Die am meisten verbreiteten Aluminiumverbindungen sind
die Silicate, Feldspate und Glimmer u. 4. (z. B. Orthoklas, KAISi,0,,
Albit, NaAlSi;O; und Anorthit, CaAlSi,0,), ferner die Verwitte-
rungsprodukte der obigen, Kaolin (ALO; - 2Si0, - 2H,0) und Ton.
Weniger hiufig sind die Aluminiumvorkommen des Bauxits, AIO(OH),
und des Kryoliths, Naj;AlF,; diese beiden letzteren sind indessen, wie
wir spiter sehen werden, fir die Aluminiumindustrie von groBerer
Wichtigkeit.

Darstellung. Die Gewinnung metallischen Aluminiums erfolgt
wegen der hohen Bildungswirme des Aluminiumoxyds ausschlieBlich
auf elektrolytischem Wege. Man verwendet dabei eine Schmelze von
Kryolith, in der reiner, entwisserter Bauxit, Al,0,, gelost ist. Das
Natriumaluminiumfluorid dient als Losungsmittel fiir das Aluminium-
oxyd und soll die Schmelztemperatur des Al,O, herabsetzen; der durch
den elektrischen Strom zerlegte Bestandteil der Schmelze ist das
Aluminiumoxyd. DemgemiB wird an der Kohleanode Sauerstoff ent-
laden, welcher mit dem Elektrodenmaterial unter Bildung von Kohlen-
oxyd und Kobhlendioxyd reagiert, wiahrend an der Kathode das
Aluminium abgeschieden wird, das wegen seines im Vergleich zur
Schmelze groBeren spezifischen Gewichts zu Boden sinkt. Der Kryo-
lith wird also bei der Elektrolyse nicht verbraucht, sondern nur das
Aluminiumoxyd, das von Zeit zu Zeit in die Schmelze nachgefiillt
werden mu8.
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Die Erzeugung metallischen Aluminiums ist wie die des Magnesiums
in den letzten 10 Jahren infolge des stindig wachsenden Bedarfs an
Leichtmetallegierungen auBerordentlich stark gestiegen. Besonders grof3
ist die Produktionssteigerung in Deutschland mit dem Ergebnis, daf
Deutschland im Jahre 1938 mit 31,1% der Weltproduktion unter den
Aluminiumerzeugern an erster Stelle steht. Die Abb. 84 zeigt die
Entwicklung der Aluminiumproduktion der vier wichtigsten Lénder
seit 1929.

Bedauerlicherweise findet man in Deutschland Bauxit nicht in
nennenswerter Menge, so dall simtlicher Bauxit eingefithrt werden muf};
unsere Hauptlieferanten sind Ungarn und Jugoslawien, von denen wir
im Jahre 1937 fast 1 Million Tonnen Bauxit bezogen haben. Man
bemiiht sich daher um Verfahren, die es ermdoglichen, das zur Elektro-
lyse erforderliche reine Aluminiumoxyd
statt aus auslindischem Bauxit aus
BM/W/M\J/ deutschem Ton herzustellen. Dabei be-

steht die Schwierigkeit in der Trennung
des im Ton enthaltenen AlL,O; von den
Yereinighe Staaten / iibr{gen Bestanqteilen des Tons wie Kie-
N von Amerikg — selsdure und Eisenoxyd.

W Physikalische Eigenschaften. Das
| Atomgewicht, das spezifische Gewicht
und die Fixpunkte des Aluminiums sind
bereits in der Tabelle 72 (S. 286) ent-
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Aluminiumerzeugung
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9 | ﬁ”fﬁwjm halten. Es sei nur noch auf das verhilt-
gee1s0 18z 1%% 16 1% nismiBig gute elektrische Leitvermdgen
Abb. 8¢, Die Aluminiumerzeugung in  des Aluminiums hingewiesen, es betragt
e aria ,dei‘lray,,irreelﬂ,ft?,“is e rund 60% der elektrischen Leitfahigkeit
land in den Jahren 1929—1938. eines gleich dicken und gleich langen

Kupferdrahtes (vgl. Tabelle 19). Da ein
Aluminiumdraht wegen des geringen spezifischen Gewichtes des Alu-
miniums bedeutend leichter ist als ein Kupferdraht von gleicher Stirke,
ist Aluminium als Material fiir elektrische Leitungen, Kabel usw. dem
Kupfer vorzuziehen. Daher wird auch Kupfer in demselben Male,
wie die Aluminiumerzeugung gestiegen ist, durch Aluminium verdringt.
Allerdings sind die mechanischen Eigenschaften des Aluminiums nicht
so gut wie die des Kupfers.

Chemisches Verhalten. Obwohl die Bildungswirme des Aluminium-
oxyds auBerordentlich grof ist, ndmlich pro Sauerstoffiquivalent
67,2 kcal betragt, wird Aluminium vom Luftsauerstoff bei Zimmer-
temperatur kaum angegriffen und verindert. Das hat seine Ursache
in der Tatsache, dal — wie auch beim Magnesium — die Metallober-
flache oxydiert wird, und daB eine zwar nur sehr diinne, aber zusammen-
hidngende Oxydschicht entsteht, die das darunterbefindliche Metall
vor einem weiteren Angriff des Luftsauerstoffs schiitzt. Auch mit
Wasser findet scheinbar keine Reaktion statt, es bildet sich eine Schutz-
schicht von Aluminiumhydroxyd, das in Wasser unléslich ist. Diese
natiirlichen Schutzschichten sind auBlerordentlich diinn und daher
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mechanisch leicht zu verletzen. Um die Widerstandsfahigkeit von
Aluminiumgegenstinden zu erhéhen, versieht man sie kiinstlich mit
einer bedeutend dickeren Oxydschicht, die man durch elektrolytische
Oxydation leicht erzeugen kann. Die natiirlichen Schutzschichten kann
man zerstoren dadurch, daB man das Aluminium mit Quecksilber
amalgamiert; Aluminiumamalgam reagiert nimlich sowohl mit dem
Luftsauerstoff als auch mit Wasser, wobei keine zusammenhingenden
neuen Oxyd- oder Hydroxydschichten gebildet werden. Durch Sduren
und auch durch Alkalilaugen wird die Hydroxydschutzschicht gelost
und daher das gesamte Metall in Losung gebracht. Bei Einwirkung
der Siuren entstehen unter Wasserstoffentwicklung Loésungen von
Aluminiumsalzen, in denen das Aluminium als Kation vorliegt, z. B.:

Al 4 3 (H+ + Cl-) = Alt++ 4+ 3Cl- 4 3, H,.

Mit Alkalilaugen reagiert Aluminium gleichfalls unter Entwicklung von
Wasserstoff, die entstehenden Losungen enthalten aber zum Unter-
schied gegeniiber den sauren Losungen das Aluminium im Anion, sind
also Losungen von ,,Alkalialuminaten‘‘:

Al 4+ (Na+ + OH-) + 3 H,0 = (Na+ + A(OH)," ) + 3/, H,.

Auch Sodalgsungen vermdgen infolge der Hydrolyse des Natrium-
carbonats und der basischen Reaktion metallisches Aluminium in
Losung zu bringen; man darf demgemaB Aluminiumgefifle nicht mit
Sodalésung reinigen.

Bei starker Erhitzung reagiert Aluminium mit dem Sauerstoff sehr
lebhaft, und zwar nicht nur mit dem Luftsauerstoff, sondern auch mit
gebundenem Sauerstoff. Die zum Einleiten der Reaktion erforderliche
hohe Temperatur kann man z. B. durch Verbrennen von Bariumsuper-
oxyd herstellen. So vermag Aluminium die meisten Metalloxyde zu
reduzieren, eine Eigenschaft, die man zur technischen Darstellung
mancher Metalle ausnutzt. Das ,,aluminothermische‘ oder ,,Thermit‘‘-
verfahren ist bereits ausfithrlich im Abschnitt iiber die Metalle be-
sprochen, worauf wir hier verweisen kénnen (vgl. S. 72).

Mit den Halogenen reagiert Aluminium bei Zimmertemperatur oder
wenig dariiberliegenden Temperaturen, mit Brom sogar unter Feuer-
erscheinung.

Von den Verbindungen des Aluminiums seien nur die wichtigsten
kurz besprochen. Allgemein kann iiber die Aluminiumsalze gesagt
werden, daB sie als Salze der sehr schwachen Base Al(OH), in wafriger
Losung hydrolytisch gespalten sind; Aluminiumsalze starker Sauren
reagieren demgeméif sauer. In Wasser schwer 16slich ist das Aluminium-
phosphat (AIPO,), ferner die Aluminiumsilicate und -borate. Zum
analytischen Nachweis benutzt man meist das Aluminiumhydroxyd
und sein Verhalten gegeniiber Natronlauge und Ammoniak. Wie schon
erwahnt, ist das Aluminiumhydroxyd in Wasser unldslich, es kann
aus Aluminiumsalzlésungen durch Ammoniak, wenig Alkalihydroxyd
oder wenig Natriumcarbonat ausgeféillt werden:

Al+++ 4+ 30H- = A(OH), .
Jander-Spandau, Lehrbuch der anorg. Chemie. 19
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Als amphoteres Hydroxyd 16st sich A{(OH), in einem Uberschu8 von
Hydroxylionen unter Bildung von Aluminationen wieder auf:

Al(OH); + OH - -> [Al(OH),] .

So wird Aluminiumhydroxyd durch die stark basischen Alkalilaugen
und Alkalicarbonate wieder in Losung gebracht, nicht aber durch
Ammoniak, da die [OH-] des letzteren zu gering ist.

Von praktischem Interesse sind die Natrium-Aluminiumsilicate, da
sie die Eigenschaft besitzen, ihr Natrium sehr leicht gegen andere Ka-
tionen auszutauschen. Dieser Kationenaustausch ist umkehrbar (rever-
sibel) und hangt davon ab, mit was fiir Losungen die ,,Permutite‘,
wie man derartige Aluminiumsilicate nennt, jeweils behandelt werden.
LaBt man z. B. Leitungswasser iiber einen Permutit bzw. besser durch
ein Permutitfilter flieen, so wird das im Wasser enthaltene Calcium
und Magnesium gebunden und eine entsprechende Menge Natriumionen
geht dafiir in Losung. Ist alles Natrium des Permutits durch Calcium
bzw. Magnesium ersetzt, so konnen die im Permutit gebundenen Erd-
alkaliionen durch Behandlung mit konzentrierten Natriumchlorid-
16sungen wieder vollstandig gegen Natrium ausgetauscht werden; der
regenerierte Permutit ist dann von neuem zur Bindung von Erdalkali-
ionen geeignet. Man benutzt daher hiufig Natrium-Aluminiumsilicate,
um Leitungswasser zu enthérten.

Verwendung. Metallisches Aluminium wird sehr vielfaltig verwendet.
Die wichtigste Anwendung ist wohl die als Bestandteil der Leicht-
metallegierungen in der Luftschiff- und Flugzeugindustrie. Von den
zahlreichen neueren Aluminiumlegierungen, die auler Aluminium meist
mehr oder weniger grofle Mengen Magnesium und geringe Zusitze von
Schwermetallen (Kupfer, Mangan, Eisen) enthalten, seien genannt das
,,Duraluminium®, das ,,Hydronalium‘ und das ,,Magnalium®.

Manche Gebrauchsgegenstinde, wie Kochtopfe, Eimer usw., werden
aus Aluminium hergestellt, in neuerer Zeit wird es auch hiufiger an Stelle
von Messing zur Herstellung von Tirklinken, Griffen, Schildern u. 4.
benutzt. Die Verwendung des Aluminiums als Material fiir elektrische
Leitungsdrahte und Kabel wurde schon oben erwihnt, desgleichen die
als Reduktionsmittel bei der Gewinnung mancher Metalle (Thermit-
verfahren).

Von den Aluminiumverbindungen haben praktische Bedeutung das
bereits genannte Natrium-Aluminiumsilicat fiir die Enthértung von
Kesselwasser, wasserfreies Aluminiumchlorid (AICl,) als Katalysator bei
der Herstellung gewisser organischer Praparate und schlieflich Alu-
miniumsulfat und Aluminiumacetat als Beizen in der Woll- und Baum-
wollfarberei. Die Wirksamkeit dieser Salze als Beize beruht auf ihrer
hydrolytischen Spaltung und der Abscheidung von fein verteiltem
Aluminiumhydroxyd auf der betreffenden Faser. Das auf der Faser
abgeschiedene Al(OH); besitzt die Eigenschaft, gewisse organische Farb-
stoffe, die auf der ungebeizten Faser nicht haften, fest zu binden. Basi-
sches Aluminiumacetat gebraucht man in der Medizin unter dem Namen
,-essigsaure Tonerde® als Antisepticum.
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17. Die Nebengruppen des periodischen Systems.

Im Laufe der gruppenweisen Besprechung der chemischen Elemente
haben wir bisher simtliche Hauptgruppen behandelt; wir hatten dabei
mit der 8. Hauptgruppe, den Edelgasen, begonnen, darauf folgten die-
jenigen Hauptgruppen, deren Vertreter vornehmlich Metalloide waren,
also die Hauptgruppen 7—4, und den Abschluf3 bildeten die Haupt-
gruppen 1—3, die Gruppen der Leichtmetalle. In den folgenden Kapiteln
miissen wir uns nun etwas mit den Elementen der Nebengruppen be-
fassen. Zunichst sei kurz daran erinnert, wie wir zur Unterteilung des
periodischen Systems in Haupt- und Nebengruppen gekommen sind
und welches die Unterschiede der Vertreter dieser beiden Gruppenarten
sind. Das formale Einteilungsprinzip, das man bei der Betrachtung
des periodischen Systems (S. 172) sofort erkennt, ist das folgende: Alle
Elemente, deren Ordnungszahl um 0—2 Einheiten groBer ist als die
Atomnummer des jeweils vorhergehenden Edelgases, und alle Elemente,
deren Ordnungszahl um 1—35 kleiner ist als diejenige des nichstfolgenden
Edelgases, sind Elemente der Hauptgruppen. Alle iibrigen Elemente
gehoren zu Nebengruppen. Die innere Ursache, die dieser duBerlich
formalen Einteilung zugrunde liegt und die die physikalischen und
chemischen Unterschiede im Verhalten der Elemente der Haupt- und
Nebengruppen bedingt, ist im Atombau oder genauer gesagt im Aufbau
der Elektronenhiille zu suchen. Bei den Elementen der Hauptgruppen
weisen simtliche ,,inneren Schalen‘‘ eine Elektronenbesetzung auf, wie
sie entweder das jeweils vorhergehende oder das folgende Edelgas
besitzt, und nur die ,,duBerste Schale‘‘ hat keine edelgasihnliche Elektro-
nenanordnung. Demgegeniiber ist fiir die Elemente der Nebengruppen
charakteristisch, dafl bei ihnen nicht nur die duBerste, sondern auch
eine innere Schale keine edelgasédhnliche Anordnung besitzt. Wir haben
frither besprochen, dafl mit steigender Ordnungszahl der Aufbau der
Elektronenhiille innerhalb der ersten beiden Perioden so erfolgt, dai
ein Elektron nach dem anderen in die jeweils duBerste Schale eingebaut
wird so lange, bis in dieser acht Elektronen vorhanden sind, und daf}
jedesmal, wenn eine Achterschale voll besetzt ist, das nichstfolgende
Elektron in eine neue duBere Schale geht. Dieses Aufbauprinzip wird
in der 3. Periode in gewissem Grade durchbrochen, insofern ndmlich,
als das beim Scandium neu hinzukommende Elektron nicht in die
aullerste Schale, die N-Schale, sondern in eine innere Schale, die M -Schale,
geht und bei den 9 folgenden Elementen die M-Schale erst ganz auf-
gefiillt wird (vgl. Tabelle 47, S. 179). Diese 10 Elemente vom Scandium
bis zum Zink besitzen also in der duBleren N-Schale die gleiche Anzahl
von Elektronen, namlich 2, und unterscheiden sich durch die Zahl
der Elektronen in der M-Schale, die zwischen 9 und 18 variiert. Diese
Elemente sind also gemal unserer obigen Definition Elemente der
Nebengruppe, sie sind die Anfangselemente der Nebengruppen. Etwas
Ahnliches wiederholt sich in der 4., 5. und 6. Periode. Hier sind es die
10 Elemente Yttrium bis Cadmium (Atomnummer 39—48) bzw. die
24 Elemente Lanthan bis® Quecksilber (Ordnungszahl 57—80) und

19*
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schlieBlich die 4 schwersten Elemente Aktinium, Thorium, Protaktinium
und Uran (Ordnungszahlen 89—92), deren innere Schalen nicht samtlich
edelgasihnlich besetzt sind und die daher Nebengruppen angehoren.
Dafl in der 5. Periode sogar 24 Elemente in Nebengruppen einzuordnen
sind, hat seine Ursache in der Tatsache, daB nicht nur 10 Elektronen
nachtréglich in die O-Schale, sondern weitere 14 Elektronen in die eben-
falls noch nicht gesittigte N-Schale eingebaut werden. Die letzteren
14 Elemente sind die ,,Lanthaniden‘‘, die alle an eine Stelle in der
3. Nebengruppe des periodischen Systems zu setzen sind. Die 3. Neben-
gruppe enthilt also unverhiltnismiBig viel Elemente; auch in der
8. Nebengruppe werden mehr Elemente als in den iibrigen Neben-
gruppen angeordnet, es sind das die untereinander sehr &hnlichen
Elemente der Eisengruppe, Eisen, Kobalt, Nickel, und der Platingruppe,
Ruthenium, Rhodium, Palladium, Osmium, Iridium und Platin. Alle
ﬁbr%‘%en Nebengruppen bestehen jeweils aus 3 oder 4 Elementen:

ber die physikalischen Eigenschaften und das chemische Verhalten
der Elemente der Nebengruppen kann zusammenfassend etwa folgendes
gesagt werden: Die Elemente der-Nebengruppen sind simtlich Schwer-
metalle. Sie gleichen bis zu einem gewissen Grade den Elementen der
zugehorigen Hauptgruppe; diese Ahnlichkeit ist am meisten ausgeprigt
in der Mitte des periodischen Systems, also bei den Gruppen III—V,
und nimmt nach den beiden Seiten zu stark ab. So kénnen die Elemente
der ersten Nebengruppe, die Edelmetalle Kupfer, Silber, Gold, kaum
noch mit den unedlen Alkalimetallen verglichen werden; noch geringer
ist die Verwandtschaft in der 8. Gruppe zwischen den Edelgasen einer-
seits und den Metallen der Eisen- und Platingruppe andererseits. Fiir
alle Elemente der Nebengruppen ist charakteristisch, daB sie in mehreren
Wertigkeitsstufen vorkommen und sich verhdltnisméBig leicht von einer
in die andere umwandeln koénnen. Zu bemerken ist ferner, daB die
bestédndigste Wertigkeitsstufe bei Elementen derselben Nebengruppe
nicht immer die gleiche ist, und da die maximale Wertigkeit nicht
stets mit der Gruppennummer iibereinstimmt, sie kann sowohl kleiner
als auch grofler als diese sein. Als Beispiele hierfiir seien die 8. und die
1. Nebengruppe betrachtet! In der 8. Nebengruppe ist die maximale
Wertigkeit beim Eisen die Sechswertigkeit, beim Kobalt und Nickel
die Dreiwertigkeit, wihrend die groBte Bestindigkeit die Verbindungen
des dreiwertigen Eisens und des zweiwertigen Nickels haben. Der
umgekehrte Fall, daB nimlich die maximale Wertigkeit gréBer ist als
die Gruppennummer, findet sich bei den Elementen der 1. Neben-
gruppe: Gold tritt maximal dreiwertig und Kupfer zweiwertig auf,
diese Wertigkeitsstufen sind sogar ihre bestéindigsten.

a) Die Metalle der 1. Nebengruppe: Kupfer, Silber, Gold.

In dem voranstehenden einleitenden Abschnitt wurde bereits darauf
hingewiesen, daf3 die Verwandtschaft der Metalle Kupfer, Silber und
Gold zu den Metallen der 1. Hauptgruppe recht gering ist. Die einzige
Ubereinstimmung, die zu nennen ist, ist die Wertigkeit: Kupfer, Silber
und Gold treten wie die Alkalimetalle einwertig auf. Allerdings ist diese
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Wertigkeitsstufe nicht die einzig mogliche, beim Kupfer und Gold sogar
die unbestdndigere; Kupfer ist in seinen meisten Verbindungen zwei-
wertig, das Gold dreiwertig. Den Unterschied in den Eigenschaften
und im Verhalten von Kupfer, Silber und Gold gegeniiber den Alkali-
metallen zeigt die folgende vergleichende Ubersicht:

Tabelle 73.
Vergleich von Kupfer, Silber, Gold mit den Alkalimetallen.

Alkalimetalle

Kupfer, Silber, Gold

Spezifisches Gewicht
Schmelzpunkte
Wertigkeit

groB; Schwermetalle
hoch; um 1000° C

einwertig
Cu ‘meist zweiwertig
Au ,, dreiwertig

edler als Wasserstoff

klein; Leichtmetalle
niedrig; unter 200° C
einwertig

viel unedler als Wasserstoff;

Stellung in der Span-
nungsreihe am Anfang der Spannungs-

reihe

werden schon bei Zimmer-
temperatur vollstandig oxy-
diert

bei allen Temperaturen

Verhalten gegen Luft
‘ bestandig

Reaktionsfahigkeit geringe Tendenz, grofe Tendenz,
Kationen zu bilden Kationen zu bilden
Hydroxyde schwache Laugen sehr starke Basen

AgOH mittelstarke Base

in Wasser unloslich in Wasser leicht loslich

Chloride, Bromide,

Jodide

Sulfide in Wasser schwer l6slich | in Wasser leicht lgslich
Neigung zur Komplex- | groBi; bestindige Kom- sehr klein; Komplex-

bildung plexverbindungen verbindungen unbestandig

Vorkommen und Darstellung. Von den drei Metallen der 1. Neben-
gruppe ist das schwerste, das Gold, das edelste. Es kommt in der Natur
fast ausschlieBlich im gediegenen Zustand vor, wihrend das Kupfer
und Silber kaum in elementarer Form, sondern meist in sulfidischen
Erzen gefunden werden. Die Verfahren der Goldgewinnung sind zum
Teil bereits in dem allgemeinen Abschnitt iiber die Metalle besprochen
worden (S. 68)." Es sei hier daher nur der Vo]lstandlgkel’o halber er-
innert an das alte Verfahren der ,,Goldwischerei, bei dem das in den
Ablagerungen mancher Fliisse vorkommende Gold durch Schlimmen
von den spemflsch leichteren Beimengungen (Sand, Ton usw.) getrennt
wird, und an ein zweites, mehr chemisches Verfahren, welches die Nei-
gung des Goldes, sich mit Quecksilber zu Goldamalgam zu verbinden,
in der Weise ausnutzt, daB man das goldhaltige Gestein mit Queck-
silber behandelt und aus dem entstandenen Amalgam durch Abdestil-
lieren des Quecksilbers das Gold zuriickgewinnt. Neuerdings wendet
man meist die ,,Cyanidlaugerei an, die gegeniiber den obigen beiden
Methoden den Vorzug hat, auch bei kleinen Goldvorkommen anwendbar
zu sein. Das Verfahren der Cyanidlaugerei beruht auf der Tatsache,
daB Gold bei Anwesenheit von Luftsauerstoff in Alkalicyanidlosungen
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als komplexes Anion [Au(CN),]- in Loésung geht; dieser Vorgang it
sich durch folgende Gleichung wiedergeben:

4 Au + 8 NaCN + O, + 2 H,0 = 4 Na[Au(CN),] + 4 NaOH .

Aus diesen Losungen wird das Gold durch metallisches Zink verdringt
und abgeschieden. Da das in der Natur vorkommende Gold im all-
gemeinen nicht rein, sondern meist durch Silber verunreinigt ist und
da metallisches Silber sich gleichfalls in Alkalicyanidlaugen auflést, muf3
sich dem Gewinnungsverfahren nach ein Reinigungsproze3 anschlieBen.
Die Reinigung erfolgt fast ausschlieflich durch Elektrolyse: Das Roh-
gold wird als Anode in eine Losung von Goldchlorwasserstoffsiure
H[AuCl,] eingehingt; an der Kathode scheidet sich reinstes Gold ab,
wihrend das Silber als schwer losliches Silberchlorid zu Boden sinkt.

Die hauptsichlichsten Silber- und Kupfervorkommen sind die in
sulfidischen Erzen; die reinen Sulfide des Silbers und Kupfers, die man
als Silberglanz (Ag,S) bzw. Kupferglanz (Cu,S) bezeichnet, sind selten;
man findet sie meist als mehr oder weniger groBe Beimengungen in
anderen Schwermetallsulfiden, so das Silbersulfid zu Bruchteilen von
Prozenten im Bleiglanz (PbS), das Kupfersulfid in den Sulfiden des
Eisens, Arsens und Antimons, z. B. als Kupferkies (CuFeS,). Zwei
weitere wichtige Kupfererze seien noch genannt, der Malachit, ein basi-
sches Kupfercarbonat der ungefahren Zusammensetzung CuCO,-Cu(OH),,
und das Rotkupfererz, das Kupferoxyd Cu,O.

Die Verfahren zur Gewinnung von metallischem Silber bzw. Kupfer
aus diesen Erzen sind ini Prinzip dieselben, wie sie bei der Darstellung
der anderen Schwermetalle angewandt -werden und wie wir sie bereits
fir das Eisen und Blei besprochen haben, d. h. es sind im wesentlichen
zwei Prozesse, das Rosten und die Reduktion mit Kohle, durchzufiihren.
In der Praxis ist die Darstellung etwas schwieriger und langwieriger,
weil ja noch eine Trennung von den in dem Erz vorliegenden iibrigen
Schwermetallen zu erfolgen hat, die man entweder gleichzeitig mit
den Rost und Reduktionsprozessen oder nachher durchfiihrt.

Beim Silber schlieBt sich die Trennung von Blei an die Reduktion
an und geschieht nach einem der folgenden beiden Verfahren. Nach
Pariinson 1aBt man die Blei-Silber-Schmelze langsam abkiihlen und
entfernt das zunidchst auskristallisierende reine Blei. Dadurch kann
das Silber in der Schmelze bis zu 2,6 %, dem Silbergehalt des eutektischen
Gemisches, angereichert werden. Durch Messung der Temperatur der
Schmelze 148t sich auf Grund des Zustandsdiagrammes feststellen, wie
weit der Silbergehalt bereits angestiegen ist. Ist die Schmelztemperatur
des Eutektikums (303 ° C) erreicht, so wird die Schmelze jetzt mit einem
kraftigen Luftstrom so lange behandelt, bis alles Blei zu Bleioxyd (PbO)
oxydiert ist. Das Bleioxyd wird kontinuierlich entfernt; es hinterbleibt
also schlieBlich reines Silber. Bei dem zweiten modernen Verfahren
von PARKES behandelt man die urspriingliche Blei-Silber-Schmelze mit
metallischem Zink. Zink und Blei lésen sich nicht ineinander, wihrend
das Silber sich bedeutend besser im Zink als im Blei lost; das Silber
wird also gewissermaflen mit Zink ausgeschiittelt. Die Trennung des
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Silbers vom Zink ist sehr einfach, da das Zink infolge seines niedrig-
liegenden Siedepunktes abdestilliert werden kann.

Das durch Reduktion gewonnene Rohkupfer wird im allgemeinen
noch durch Elektrolyse gereinigt. In einem Bad aus Kupfersulfatlosung
hingt als Anode das Rohkupfer, als Kathode ein diinnes Blech aus
reinstem Kupfer; bei Stromdurchgang geht das Rohkupfer der Anode
in Losung und die gleiche Menge Kupfer scheidet sich gleichzeitig an
der Kathode in reiner Form ab. Daf} durch die Elektrolyse eine Reini-
gung erzielt wird, hat seine Ursache in der Tatsache, da die Ver-
unreinigungen des Rohkupfers als Anodenschlamm zu Boden sinken
und nicht an der Kathode abgeschieden werden. Das Kupfersulfat
der Losung wird bei der Elektrolyse nicht verbraucht.

Physikalische Eigenschaften.

Farbe ‘ Atom- l Spez. Schmelzpunkt | Siedepunkt | Wertig-
i gewicht [ Gewicht °Q °Q keiten
Kupfer . . . rot \ 63,567 | 8,93 1083 2340 I, II
Silber . . . weill 107,88 | 10,50 960,5 2150 I
Gold . . . .| glb | 1972 | 193 1063 2710 | I, III
| |

Kupfer, - Silber und Gold sind durch ein groBes elektrisches Leit-
vermogen ausgezeichnet. Kupfer wird daher als Material fiir elektrische
Leitungen verwendet; die Verwendung von Silber und Gold zu der-
artigen Zwecken verbietet ihr hoher Preis. Alle drei Metalle der 1. Neben-
gruppe kristallisieren im flichenzentrierten Wiirfelgitter. In reinem
Zustand sind sie, besonders das Silber und Gold, ziemlich weich; durch
geringe Zusitze anderer Metalle kann ihre Harte allerdings stark herauf-
gesetzt werden, z. B. schon dadurch, daf sie miteinander legiert werden.
So benutzt man zu Gebrauchs- und Schmuckgegenstdnden, Miinzen
u. dgl. nie reines Silber oder Gold, sondern Silber-Kupfer- oder Gold-
Kupfer- bzw. Gold-Silber-Legierungen. Bei Silberlegierungen gibt man
den Silbergehalt meist in Promille an, eine Silberlegierung mit der
Bezeichnung ,,900 enthilt also auf 900 Teile reines Silber 100 Teile
Kupfer. Der Goldgehalt von Goldlegierungen wird ebenfalls in Promille
oder in ,,Karat* angegeben; die alte Bezeichnung in Karat gibt an,
wieviel Teile Gold in 24 Gewichtsteilen der Legierung enthalten sind.
14karitiges Gold ist also identisch mit der Legierung ,,585.

Chemisches Verhalten. Die Wertigkeiten, in denen die Metalle der
1. Nebengruppe vorliegen kénnen, sind in der Tabelle der physikalischen
Eigenschaften mit eingetragen: das Silber ist einwertig, das Kupfer
ein- und zweiwertig und das Gold ein- und dreiwertig. Die Salze des
einwertigen Kupfers heiBen Cupro- oder Kupfer-(I)-Salze, diejenigen
-des zweiwertigen Cupri- oder Kupfer-(I1)-Salze. Entsprechend hat man
zwischen den Auro- oder Gold-(I)-Verbindungen und den Auri- oder
Gold-(III)-Verbindungen zu unterscheiden. Wie schon mehrfach betont,
sind die héheren Wertigkeiten vom Kupfer und Gold die besténdigeren.

Mit Sauerstoff reagiert von den Metallen der 1. Nebengruppe nur
das Kupfer; bei Zimmertemperatur bedeckt es sich langsam mit einer
diinnen Oxydschicht, beim Erwirmen kann es durch Sauerstoff voll-
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standig zu schwarzem Kupferoxyd (CuO) oxydiert werden, das allerdings
bei weiterer Steigerung der Temperatur, d. h. bei Temperaturen iiber
1000° C, wieder in Kupfer und Sauerstoff thermisch gespalten wird.
In feuchter Luft, d. h. unter der gemeinsamen Einwirkung von Sauer-
stoff, Wasser und Kohlendioxyd, bildet sich allmihlich ein Uberzug
von griin gefirbtem basischem Kupfercarbonat, Cu(OH), - CuCO,, die
sog. ,,Patina®. Silber und Gold werden von Luft nicht verdndert.

Infolge ihrer Stellung in der Spannungsreihe, d. h. infolge der posi-
tiven Werte ihrer Normalpotentiale kénnen metallisches Kupfer, Silber
und Gold durch Wasserstoffionen nicht in Lésung gebracht werden.
Nur solche Sduren, die stark oxydierend wirken, vermégen diese edlen
Metalle zu 16sen. So gehen Kupfer und Silber in konzentrierter Salpeter-
sdure oder in warmer konzentrierter Schwefelsiure in Losung, wobei
diese Sduren zum Teil zu Stickstoffmonoxyd bzw. Schwefeldioxyd redu-
ziert werden. Wir formulieren die Reaktionsgleichungen fiir das Kupfer,
und zwar zerlegen wir sie in zwei Phasen, die Oxydation des Metalls
zum Oxyd und die Neutralisation des Oxyds durch die Siure:

(1a) 3 Cu + 2 HNO, = 3 CuO + H,0 + 2 NO
(1b) 3 CuO + 6 HNO, = 3 Cu(NO,), + 3 H,0
(2a) Cu + H,S0, = CuO + H,0 + SO,
(2b) CuO + H,80, = CuS0, + H,0.

Fiir Silber sind die Gleichungen v6llig analog, man hat lediglich jeweils
ein Kupferatom-durch zwei Silberatome zu ersetzen.

Gold ist noch edler als Silber und Kupfer und 16st sich weder in
konzentrierter Schwefelsdure noch in konzentrierter Salpetersiaure. Wie
schon auf S. 202 besprochen, wird Gold von Kénigswasser, einer Mischung
aus 3 Teilen Salzsiure und 1 Teil Salpetersiure, in Losung gebracht.
Im Koénigswasser besteht ein Gleichgewicht zwischen Salzsdure und Sal-
petersiure einerseits und Nitrosylchlorid und Chlor auf der anderen Seite:

3 HCI + HNO, = NOCI + Cl, + 2 H,0.

Das freie Chlor ist die Ursache dafiir, daB} sich Gold in Koénigswasser
lost; es bildet sich Goldtrichlorid

Au + 3, Cl, > AuCl,,

das sich mit einem Molekiil Salzsdure zur Goldchlorwasserstoffsiure
H{AuCl,] verbindet:

AuCl, + HCl = H[AuCl,] = H+ + [AuCL]-.

In dieser komplexen Saure ist das Gold im Anion enthalten.

Alle Losungen, in denen zweiwertige Kupferionen vorliegen, sind
blau gefirbt. Die blaue Farbe des Cupriions ist durch seine Hydration
bedingt; in walriger Losung sind ndmlich vier Molekiille Wasser fest
an das Kupferion gebunden. Dal} dieses komplex gebundene Wasser
fir das Auftreten der blauen Farbe notwendig ist, ergibt sich aus der
Tatsache, daB die Salze des zweiwertigen Kupfers gleichfalls blau
gefirbt sind, wenn sie aus den wifirigen Losungen auskristallisiert
sind und daher mindestens 4 Molekiile Kristallwasser enthalten, daf
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dagegen die wasserfreien Kristalle derselben Salze, z. B. CuSO, und
Cu(NO,),, farblos sind. Das nicht hydratisierte Cupriion ist farblos.
Gleichfalls ungefiarbt sind die Losungen der Silbersalze, wahrend das
Ton des dreiwertigen Goldes den Losungen und den meisten Salzen
eine gelbe Farbe erteilt.

In Wasser schwer 16sliche Niederschlige, die zum analytischen Nach-
weis geeignet sind, bilden die Ionen des Kupfers, Silbers und Goldes
mit den Sulfid-, den Hydroxyl- und den meisten Halogenidionen. Alle
drei Sulfide, CuS, Ag,S und Au,S, sind schwarz gefirbt und in ver-
diinnten Sduren, das Goldsulfid sogar in konzentrierten Sduren, unlos-
lich. Versetzt man Kupfer-, Silber- oder Goldsalzlosungen mit Hydroxyl-
ionen, so fallen die Hydroxyde aus, ndmlich das blaue Cu(OH),, das
schwarzbraune AgOH und das rotbraune Au(OH);. Diese Hydroxyde
gehen unter Wasserabspaltung mehr oder weniger schnell in die zu-
gehorigen Oxyde iiber; das Silberoxyd (Ag,0) bildet sich schon in der

Kilte: 2 AgOH — Ag,0 + H,0;

Das Kupferoxyd (CuO), das schwarz gefirbt ist, entsteht erst beim
Kochen einer Kupferhydroxydaufschlimmung. Die Hydroxyde des
Kupfers und Silbers 16sen sich in Ammoniak unter Bildung komplexer
Kationen wieder auf:

Cu(OH), + 4 NH, = [Cu(NH,),]*++ + 2 OH~
AgOH + 2 NH, = [Ag(NH,),]+ + OH~.

Das Tetramincupriion, [Cu(NH;),]* *, ist durch seine charakteristische
tiefblaue Farbe ausgezeichnet, die Farbe ist bedeutend kriftiger und
tiefer als diejenige des hydratisierten Cupriions, des Tetraquocupriions,
[Cu(H,0),]**. Das Aurihydroxyd l6st sich in iiberschiissiger Alkali-
lauge, wobei ein komplexes Anion, das Auration, das Ion der Goldsdure
H{Au(OH),], entsteht:

Au(OH), + NaOH = [Au(OH),]- + Na+.

Bemerkenswert ist, dafl der Basencharakter dieser drei Hydroxyde
recht verschieden ist. Die geringen, in Wasser 16slichen Anteile der
Hydroxyde sind beim Kupfer und Gold kaum in ihre Ionen zerfallen,
beim Silber dagegen zu etwa 40% dissoziiert. Cu(OH), und Au(OH),
sind also schwache Basen, wahrend das Silberhydroxyd den Charakter
einer mittelstarken Lauge hat. Dieser Unterschied zeigt sich z. B. in
dem Verhalten der wiBrigen Losungen ihrer neutralen Salze; so reagiert
eine Kupfersulfatlosung infolge Hydrolyse sauer, eine Silbernitratlésung
dagegen neutral.

Von den Halogeniden des Kupfers, Silbers und Golds sind fast alle
diejenigen, welche sich von den einwertigen Ionen ableiten, in Wasser
unléslich oder schwer léslich. Dabei gilt allgemein eine RegelmaBigkeit,
die wir schon friiher fiir den Spezialfall der Silberhalogenide festgestellt
haben, daB namlich die Loslichkeit innerhalb der Reihen vom Fluorid
zum Jodid mit steigendem Atomgewicht des Halogens abnimmt.

Charakteristisch ist fiir die Kupfer-, Silber- und Goldionen die grof3e
Neigung, Komplexsalze zu bilden. Aufler den bereits erwihnten Tetra-
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quo- und Tetramincupriionen sei noch auf das Tetracyano-cuproion hin-
gewiesen, das fir den analytischen Chemiker aus dem Grunde von
Interesse ist, weil aus diesem Komplex [Cu(CN),)3- das Kupfer nicht
durch Schwefelwasserstoff ausgefillt wird, im Gegensatz zu dem Ver-
halten des Cadmiums in dem analogen Komplex [Cd(CN),]2-. Zwei
Komplexsalze des Kupfers haben ferner in der organischen Chemie
gewisse Bedeutung erlangt: Eine Lésung von Tetramincuprihydroxyd,
die man auch als ,,Schweitzers Reagens‘‘ bezeichnet, besitzt die Eigen-
schaft, Cellulose aufzulésen; durch Zusatz von Siauren kann die Cellulose
aus diesen Losungen wieder ausgefillt werden. Man benutzt daher
[Cu(NH,),](OH), in der Zellwolle- und Kunstseideindustrie. Die zweite
in der organischen Chemie haufiger gebrauchte Kupferverbindung ist
ein komplexes Cuprisalz der Weinsdure, das in alkalischer Ldsung
unter dem Namen ,,FEHLINGsche Losung® als Reagens auf leicht oxydier-
bare Stoffe, wie Aldehyde, Zucker u. a., verwendet wird. Versetzt man
namlich z. B. eine Zuckerlésung mit FEHLINGscher Losung und erhitzt
sie, so entsteht ein Niederschlag von gelbem Cuprohydroxyd CuOH
oder von rotem Cuprooxyd Cu,O, d.h. der betreffende oxydierbare
Stoff reduziert das zweiwertige zum einwertigen Kupfer, wobei gleich-
zeitig der Weinsdurekomplex zerstort wird.

Auch vom Silber kennt man eine grofie Zahl von Komplexverbindun-
gen. Ein Kationenkomplex ist der Diaminkomplex [Ag(NH,),]*, er
ist unter den bekannten Komplexverbindungen des Silbers der am
wenigsten bestdndige, d. h. die sekundare Dissoziation

[Ag(NH),]* = Ag* + 2 NH,

ist verhiltnismaBig groB; die Silberionenkonzentration ist so groB,
daB beim Versetzen mit Bromid- oder Jodidionen das Loslichkeitsprodukt
des Silberbromids bzw. Silberjodids iiberschritten wird und Nieder-
schlage von AgBr oder AgJ entstehen, wodurch natiirlich das obige
Gleichgewicht vollstindig nach der rechten Seite verschoben wird und
der Ammoniakkomplex vollstindig zerstort wird. Viel bestédndiger sind
dagegen zwei Anionenkomplexe des Silbers:

[Ag(CN),]- und [Ag(S,0,),)%.

Die Dissoziation des Cyanid- und des Thiosulfatkomplexes ist so gering,
daB weder Bromid- noch Jodidionen Fillungen ergeben. Vielmehr werden
umgekehrt alle Silberhalogenidniederschlige durch Kaliumecyanid oder
Natriumthiosulfat wieder in Losung gebracht, z. B.

AgBr 4+ 2CN- =[Ag(CN),]- + Br-
AgBr 4+ 2 8,042~ =[Ag(S,0;),]3~ + Br-.

Von dieser letzten Reaktion macht man in der Photographie beim Prozef3
des Fixierens Gebrauch (vgl. S. 147).

Die wichtigsten Komplexsalze des Goldes, der Cyanidkomplex,
[Au(CN),]~, der Tetrachlorokomplex, [AuCl,]-, in den Verbindungen
der Goldchlorwasserstoffsiure und der Auratkomplex [Au(OH),]-,
sind bereits oben erwahnt worden.
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Verwendung. Metallisches Kupfer wird teils in reinem Zustand, teils
in Form von Legierungen in groBer Menge verarbeitet. Das reine Kupfer
dient hauptsichlich als Leitungsmaterial in der Elektrotechnik. Von
den Legierungen seien genannt: die Bronze, eine Kupfer-Zinn-Legierung,
die besonders als Material zur Herstellung von Waffen und Glocken
benutzt wird, das Messing, eine Kupfer-Zink-Legierung und das Neu-
silber, eine Legierung aus Kupfer, Zink und Nickel, die — wie ihr Name
schon andeutet — die weiBle Farbe des Silbers besitzt und an Stelle des
teueren Silbers gelegentlich verwendet wird. SchlieBlich sei noch auf
die mehr oder- weniger groBen Kupferzusitze zu den Edelmetallen
Silber und Gold hingewiesen, die diesem eine gréfere Hérte geben sollen.

Von den Kupferverbindungen finden manche als blaue oder griine
Farbe Verwendung; die Benutzung ammoniakalischer Kupferhydroxyd-
l6sungen- als Losungsmittel fiir Cellulose ist bereits besprochen.

Metallisches Silber und Gold verwendet man zur Herstellung von
Schmuck, Miinzen u.dgl. Silberbromid gebraucht man wegen seiner
Lichtempfindlichkeit in der Photographie bei der Herstellung von
Platten und Filmen.

b) Die 2. Nebengruppe des periodischen Systems: Zink (Zn),
Cadmium (Cd), Quecksilber (Hg).

Yorkommen und. Gewinnung. Alle drei Metalle der 2. Nebengruppe
findet man in der Natur in Form ihrer Sulfide, als Zinkblende (ZnS),
als Zinnober (HgS) und als Greenockit (CdS); letzteres ist allerdings ein
sehr seltenes Mineral. Weitere Zinkvorkommen sind Zinkspat oder
Galmei (ZnCO,), Zinkoxyd (Zn0O) und Zinksilicat (Zn,SiO,). Die Zink-
erze enthalten fast alle gewisse Mengen entsprechender Cadmium-
verbindungen.

Die Gewinnung des Quecksilbers aus dem Zinnober ist sehr einfach:
Man erhitzt das Quecksilbersulfid im Luftstrom oder zusammen mit
Eisen; dabei verbindet sich der Schwefel mit dem Luftsauerstoff bzw.
dem Eisen: HgS + 0, > Hg + SO,

HgS + Fe —» Hg + FeS.
Das Quecksilber ist ein derart edles Metall, daB es bei den hier vor-
liegenden Temperaturen nicht mit dem Sauerstoff reagiert. Wegen seines
niedrigen Siedepunktes destilliert das Quecksilber ab und kann in Vor-
lagen kondensiert werden.

Da Zink und Cadmium in den Erzen gemeinsam vorkommen, ver-
lauft ihre Gewinnung parallel. Die Zinkblende wird zunéchst gerdstet:

2 ZnS + 30, - 2Zn0 + 280,.
Der Zinkspat wird durch Erhitzen ebenfalls zunichst in Zinkoxyd
ibergefiihrt: ZnCO, — ZnO + CO,.
Das hierbei anfallende Zinkoxyd oder auch das Zinksilicat werden mit
Kohle zu metallischem Zink reduziert:
ZnO 4+ C — Zn + CO

d
oder Zn,Si0, + 2 C —» 2 Zn + Si0, + 2 CO.
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Die Temperaturen sind bei diesem ReduktionsprozeB so hoch, dall das
niedrigsiedende Zink (und Cadmium) verdampft; es wird in geeigneten
Vorlagen kondensiert. Aus diesem Rohprodukt, das also gewisse Mengen
Cadmium enthilt, erfolgt die Trennung des Cadmiums vom Zink durch
fraktionierte Destillation.

Physikalische Eigenschaften.

Metall Atomgewicht | Spez. Gewicht Schm:} lép unkt Siedf %unkt Wertigkeit
Zink . .. .. .. 65,38 7,14 4194 | 907 II
Cadmium . . . . . 112,41 8,64 321 i 767 II
Quecksilber . . . . 200,61 13,59 —38,9 \ 357 L II

Zink, Cadmium und Quecksilber sind also Schwermetalle mit ver-
héiltnismaBig niedrigliegenden Schmelz- und Siedepunkten. DerSchmelz-
punkt des Quecksilbers liegt sogar so tief, daBl es bei Zimmertemperatur
fliissig ist.

Chemisches Verhalten. Entsprechend ihrer Stellung in der 2. Gruppe
des periodischen Systems treten Zink, Cadmium und Quecksilber in
ihren Verbindungen zweiwertig auf. Beim Quecksilber kennt man
auBlerdem Verbindungen, in denen es einwertig erscheint, z. B. im
Quecksilberoxydul Hg,0 und im Quecksilberchloriir, dem Kalomel,
Hg,Cl,. In Wahrheit besitzt das Quecksilber aber auch in diesen Ver-
bindungen zwei Wertigkeiten, da in den Molekiilen stets 2 Quecksilber-
atome untereinander gebunden sind und die zweite Bindung gegen
die betreffenden anderen Atome betétigt wird, z. B.: Cl—Hg—Hg—Cl.

Alle drei Metalle werden von trockener Luft bei Zimmertemperatur
nicht angegriffen; befinden sie sich dagegen in feuchter Luft, so be-
decken sie sich oberflichlich mit einer diinnen Oxyd- oder Hydroxyd-
schicht. Bei starkem FErhitzen verbrennen Zink und Cadmium voll-
stindig zu den Oxyden ZnO bzw. CdO. Auch Quecksilber 148t sich
durch Reaktion mit Luftsauerstoff in sein Oxyd iiberfithren, wenn man
es auf Temperaturen etwas unterhalb seines Siedepunktes erhitzt. Der
edlere Charakter des Quecksilbers zeigt sich einmal darin, daBi die
Oxydation ungleich triager verliuft als beim Zink oder Cadmium, und
zweitens in der Tatsache, daB das entstandene Oxyd bei etwas stirkerem
Erhitzen wieder zerfillt gemiB der Gleichung:

2 HgO - 2 Hg + O,.

Die Besténdigkeit der Metalle gegen Sduren nimmt ebenfalls inner-
halb der Reihe vom Zink zum Quecksilber zu. Das Zink und Cadmium
stehen in der Spannungsreihe vor dem Wasserstoff, und zwar das Zink
vor dem Cadmium, wihrend das Quecksilber hinter dem Wasserstoff
steht. Zink und Cadmium sind daher in verdiinnten Siuren unter
Wasserstoffentwicklung leicht 16slich; Quecksilber 16st sich dagegen
nur in solchen S&uren auf; die gleichzeitig oxydierend wirken, also wie
seine beiden Nachbarelemente in der Spannungsreihe, das Kupfer und
Silber, in warmer konzentrierter Schwefelsiure oder Salpetersiure. Da
Zink ein amphoteres Element ist, kann es auch durch starke Laugen
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in Losung gebracht werden; bei der Einwirkung der Lauge auf das Zink
entwickelt sich Wasserstoff, und es entsteht die Losung eines Zinkats,

z. B.: Zn + 2 (Na+ 4 OH-) = 2 Na+ -+ (Zn0,)%- + H,.

Mit den Halogenen vereinigen sich Zink und Cadmium, wenn man
sie zusammen erhitzt; Quecksilber reagiert sogar schon bei Zimmer-
temperatur. Auch mit Schwefel und den meisten Metallen verbindet
sich das Quecksilber durch einfaches Zusammenreiben bei Zimmer-
temperatur. Die entstehenden Metall-Quecksilber-Verbindungen be-
zeichnet man als Amalgame.

Von den Salzen des Zinks, Cadmiums und Quecksilbers sind in
Wasser leicht l6slich die Sulfate, Nitrate und Chloride mit Ausnahme
des Quecksilberchloriirs. Durch Schwerléslichkeit sind dagegen aus-
gezeichnet die Sulfide und die Hydroxyde bzw. Oxyde. Das Zinksulfid
(ZnS) ist weil} gefirbt und in verdiinnten Séuren loslich; das Cadmium-
sulfid (CdS) ist gelb und nur in konzentrierten Sauren loslich; das
schwarze Quecksilbersulfid (HgS) 16st sich dagegen nur in Konigswasser
auf. Versetzt man eine Zinksalz-, eine Cadmiumsalz- und eine Queck-
silbersalzlosung mit einer starken Lauge, so wird in allen Fillen das
Loslichkeitsprodukt der Hydroxyde iiberschritten und es fallen Nieder-

schlige aus: Zn++ + 2 OH- = Zn(OH),
Cd++ + 2 OH- = Cd(OH),
Hg*++ 2 OH- = Hg(OH), = HgO + H,0.

Die Hydroxyde von Zink und Cadmium sind weiB, das Quecksilber-
hydroxyd ist nicht bestindig, sondern geht unter Wasserabspaltung
in gelbes, unldsliches Quecksilberoxyd (HgO) iiber. Alle drei durch
Hydroxylionen hervorgerufenen Niederschlige losen sich natiirlich in
Sduren wieder auf. Das Zinkhydroxyd als amphoteres Hydroxyd geht
indessen ebenfalls wieder in Losung, wenn man einen UberschuB von Hydr-
oxylionen anwendet; es entsteht dann das leicht 16sliche Zinkatanion:

Zn(OH), + 2 (Na+ + OH-) = 2 Na+ + (Zn0,)?- + 2H,0.

Zinkhydroxyd und Cadmiumhydroxyd sind ferner — &hnlich den
Hydroxyden des Kupfers und Silbers — in Ammoniak unter Komplex-
salzbildung léslich:

Zn(OH), + 6 NH, = [Zn(NH,)]2+ + 2 OH-

Cd(OH), + 6 NH, = [Cd(NH,),]>+ + 2 OH-.

Die Hydroxyde des Zinks, Cadmiums und Quecksilbers sind sehr
schwache Laugen; ihr Basencharakter ist bedeutend geringer als der-
jenige der Hydroxyde der Metalle der 2. Hauptgruppe. Daher reagieren
die Losungen aller ihrer neutralen Salze, die sich von starken Siduren
ableiten, z. B. ZnCl,, HgCl,, Hg(NO;), u. a. infolge Hydrolyse stark
sauer. Bei den Quecksilbersalzen ist die Hydrolyse sogar so groB, daB
es beim Verdiinnen mit viel Wasser zur Ausscheidung von Quecksilber-
oxyd oder von unléslichen basischen Salzen kommt, z. B.:

Hg(NOy), + H,0 = HgO + 2H+ + 2NO,~.
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Weitere Niederschlige, die fiir die betreffenden Ionen charakte-
ristisch sind, geben Zinksalze mit Kaliumferrocyanid:

3 Zn++ + 2 K,[Fe(CN),] = K,Zn,[Fe(CN)], + 6 K+
und Cadmiumsalze mit Kaliumcyanid:
Cd++ 4 2 (K+ 4+ ON-) = Cd(CN), + 2 K+
und schlieBlich Quecksilbersalze mit Kaliumjodid:
Hg++ 4 2(K+ 4+ J-) = HgJ, + 2K+.
Die beiden letzteren in Wasser schwer loslichen Salze, das weile Cad-

miumcyanid und das rote Quecksilberjodid, losen sich im Uberschuf
des Fallungsmittels unter Komplexsalzbildung leicht wieder auf:

Cd(CN), + 2 (K+ + CN-) = [Cd(CN), ]2~ + 2K+
HgJ, + 2(K+ + J-) = [HgJ,]*~ + 2K+.

Der Cadmiumcyanidkomplex spielt in der analytischen Chemie eine
gewisse Rolle, ndmlich bei der Trennung des Cadmiums vom Kupfer;
die sekundire Dissoziation des Cadmiumkomplexes ist so grofi, daf
beim Einleiten von Schwefelwasserstoff in eine Kalium-Cadmiumcyanid-
lésung das gelbe Cadmiumsulfid ausgefallt wird, wahrend bei dem
entsprechenden Versuch mit Kalium-Kupfercyanidlosung kein Kupfer-
sulfidniederschlag entsteht.

Das obengenannte Quecksilberjodid (Hgd,) existiert ibrigens in
zwei Modifikationen, die sich u. a. durch ihre Farbe und ihre Kristall-
struktur unterscheiden. Bei Zimmertemperatur ist das rote, tetragonale
Quecksilberjodid bestdndig, oberhalb 130° dagegen die gelbe, rhom-
bische Modifikation. Beim Erhitzen iiber 130° wandelt sich das rote
in das gelbe Jodid um, beim vorsichtigen Abkiihlen bleibt scheinbar
die gelbe Form erhalten, wandelt sich aber bei Beriihrung unter Wéarme-
entwicklung in die rote Form zuriick.

Dafi Zink, Cadmium und Quecksilber ahnhch dem Kupfer, Silber
und Gold eine groBle Neigung haben, bestindige komplexe Ionen zu
bilden, ist auf Grund der oben besprochenen Reaktionsbeispiele bereits
geniigend ersichtlich. Es soll nur noch besonders hervorgehoben werden,
daB sie sich in dieser ihrer Neigung zur Komplexbildung von den
Elementen der 2. Hauptgruppe unterscheiden, von denen man iiber-
haupt keine bestindigen komplexen Ionen kennt.

Von den Verbindungen des einwertigen Quecksilbers soll nur eine
einzige kurz besprochen werden, das Quecksilberchloriir oder Kalomel
(Hg,Cl,). Es ist ein in Wasser und verdiinnten Séuren schwer 16sliches
weiBes Salz, das aus Loésungen, die Hgi* -Ionen enthalten, beim Zusatz
von Chlorionen ausfallt:

Hgit + 2Cl- = Hg,Cl,.
Technisch wird es durch Erhitzen eines Gemisches von Quecksilber
und Quecksilberchlorid hergestellt:

Hg + HgCl, = Hg,Cl, .

Zum Schluf} sei noch auf die Giftigkeit aller Quecksilberverbindungen
hingewiesen. Schon geringste Mengen Quecksilberdampf konnen, wenn
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sie lingere Zeit eingeatmet werden, sehr unangenehme Krankheits-
erscheinungen hervorrufen. Da metallisches Quecksilber einen niedrigen
Siedepunkt besitzt und daher bei Zimmertemperatur einen merklichen
Dampfdruck hat, ist in Rdumen, in denen Quecksilber in offenen Ge-
faBen steht, eine Quecksilberdampfkonzentration in der Luft, die bereits
gefahrlich ist. Man hat daher darauf zu achten, dall unvorsichtig ver-
schiittetes Quecksilber wieder eingesammelt wird und nicht etwa in
den Ritzen und Fugen des FuBbodens liegenbleibt. Die durch Ein-
atmen quecksilberdampfhaltiger Luft hervorgerufenen Krankheits-
erscheinungen sind Kopfschmerzen, Midigkeit, Geddchtnisschwiche,
Blutung des Zahnfleisches, Lockerung und Ausfall der Zéhne.

Verwendung. Zink findet in Form von Zinkblech Verwendung zur
Herstellung von Haus- und Kiichengeriten, Dachrinnen u. 4. m. Wich-
tige Legierungen des Zinks sind das Messing, eine Kupfer-Zink-Legie-
rung, und das Neusilber, das aus Zink, Kupfer und Nickel zusammen-
gesetzt ist. Eine Reihe von Zinkverbindungen werden als weille An-
strichfarben benutzt, so das Zinkoxyd, das ,,Zinkwei*‘ und die ,,Litho-
pone®, ein Gemisch aus Zinksulfid und Bariumsulfat.

Ferner wird reinstes Zinksulfid wegen seiner Eigenschaft, nach Be-
lichtung nachzuleuchten, als Leuchtfarbe verwendet (vgl. S. 136). Man
bezeichnet ein derartiges Zinksulfidpraparat als ,,Sipotsche Blende.
Das Leuchten wird auch durch radioaktive Strahlung hervorgerufen.
Setzt man also eine geringe Menge eines Radioelementes zu dem Zink-
sulfid hinzu, so klingt das Leuchten nicht ab, sondern bleibt konstant,
wenigstens solange der radioaktive Stoff noch nicht vollstindig zer-
fallen ist. Die durch Zusatz eines Radioelementes zu Zinksulfid her-
gestellten ,,Radiumleuchtmassen‘‘ sind also selbstleuchtend und werden
fiir Uhrzeiger, Zifferblatter usw. verwendet.

Metallisches Cadmium ist ein wichtiger Bestandteil der niedrig
schmelzenden Metallegierungen, z. B. des Woobpschen Metalls, des
Lipowirz-Metalls und des Schnellots.

Metallisches Quecksilber dient als Fiillflissigkeit fiir Thermometer,
Barometer und Manometer. Eine Legierung aus Silber und Quecksilber,
das Silberamalgam, wird als Material fiir Zahnfiillungen gebraucht. In
der Medizin ist Quecksilbersalbe ein viel benutztes Mittel gegen Haut-
krankheiten. Von den Verbindungen des Quecksilbers ist Zinnober
als Farbe und Knallquecksilber, Hg(ONC),, als Initialziinder von
praktischer Bedeutung.

¢) Die 3. Nebengruppe des periodischen Syste