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Geleitwort

Die Konzeption des Lehrwerkes Chemie ist gleichzeitig mit der Neugestaltung des Studienplanes 
Chemie in der DDR im Jahre 1970 entstanden. Seine Funktion, als hauptsächliche studienbeglei­
tende Hochschulliteratur vor allem während des Grundlagenstudiums zu dienen, war damit be­
stimmt. Der Inhalt der Lehr- und Arbeitsbücher (LB bzw. AB) wie auch zum größten Teil ihre 
Titel entsprechen daher den chemischen Lehrgebieten des Grundlagenstudiums: »Aufbau und 
Eigenschaften der Stoffe« (LB 1, LB 2, AB 1/2), »Grundlagen der Thermodynamik« (LB 4, AB 4), 
»Chemische Gleichgewichte« (LB 5, AB 5), »Kinetik und Reaktionsmechanismen« (LB 6, AB 6) 
und »Reaktionsverhalten und Syntheseprinzipien« (LB 7, AB 7). Eine Sonderstellung nimmt das 
Arbeitsbuch 0 ein, das als grundlegende Einführung in die Laboratoriumspraxis für alle Praktika 
angelegt ist. Als ein Ergebnis der Präzisierung des Studienplanes wurde der Lehrstoff »Methoden 
der Strukturaufklärung« in andere Lehrgebiete integriert. Auf Grund dieser Änderung werden die 
Titel »Strukturaufklärung -  Spektroskopie und Röntgenbeugung« (LB 3, AB 3) zweckmäßig zu 
einem Band zusammengefaßt.
Die Autoren haben sich bemüht, in den Lehrbüchern das jeweilige Grundwissen darzustellen; in 
der Regel werden jedoch auch weiterführende Aspekte erörtert. Die Arbeitsbücher enthalten zu 
dem im korrespondierenden Lehrbuch vermittelten Wissen Aufgaben, Übungen, Vorschriften so­
wie Praktikumsanleitungen und stellen somit ein Studienmaterial neuartiger Form für Selbststu­
dium, Seminare und Praktika dar.
Das Lehrwerk, für dessen inhaltliches und methodisches Konzept kein Vorbild vorhanden war, ist 
das Ergebnis der gemeinsamen Bemühungen aller Chemiesektionen an den Universitäten und 
Hochschulen der DDR und der Zusammenarbeit zwischen dem Verlags- und Hochschulwesen. 
Die Autoren hätten dieses vom Umfang und von der Anlage her anspruchsvolle Vorhaben ohne 
die wirkungsvolle Unterstützung durch den Wissenschaftlichen Beirat für Chemie, das Ministe­
rium für Kultur, das Ministerium für Hoch- und Fachschulwesen sowie durch andere Stellen 
nicht realisieren können.
Nach Erscheinen der Lehr- und Arbeitsbücher als Manuskriptdrucke, deren Erprobung in den 
Chemiesektionen sowie umfassender Begutachtung wurde von den Arbeitsgruppen Endredaktion 
eine fachliche und methodische Durchsicht vorgenommen.
1976 übernahm das Herausgeberkollektiv die Betreuung des Lehrwerkes Chemie. Es arbeitet eng 
mit dem VEB Deutscher Verlag für Grundstoffindustrie zusammen, dem für die Bewältigung 
eines so umfangreichen verlegerischen Vorhabens unser ganz besonderer Dank gUt.

Herausgeberkollektiv Lehrwerk Chemie
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Vorwort

Das vorliegende Arbeitsbuch ist als Studienmaterial und Praktikumsanleitung für das Lehrgebiet 
»Aufbau und Eigenschaften der Stoffe« zur Ergänzung der Lehrbücher 1 und 2 dieses Lehrwerkes 
konzipiert.
Im Teil A sind zur Wiederholung eine Reihe wesentlicher Grundbegriffe und Gesetze zusam­
mengefaßt, deren Kenntnis am Beginn des Chemiestudiums vorausgesetzt wird. Ein Aufgabenteil 
ermöglicht es, die Anwendung der stöchiometrischen Grundgesetze zu üben.
Der Teil B enthält -  in Anlehnung an die Lehrbücher 1 und 2 -  Begriffe, Gesetze und Modell­
vorstellungen, die für das Erkennen der Zusammenhänge zwischen der Struktur und den Eigen­
schaften der Stoffe wesentlich sind. Vollständig ausgeführte Beispiele zeigen deren Anwendung 
und sind als Hilfe für die Lösung der Aufgaben gedacht. Sie sollen sowohl das Selbststudium un­
terstützen als auch eine Anregung für die Gestaltung von Seminaren sein.
Die Schwierigkeit, das quantenmechanische Begriffssystem für den Studienanfänger handhabbar 
zu machen, ist offensichtlich. In der hier gewählten Form ist der Versuch zu sehen, auf begriff­
lich einfacher und zumeist qualitativer Stufe anwendungsfähige Schlußweisen vorzuführen, um 
so eine gewisse Vertrautheit mit quantenmechanisch begründeten Gedankengängen zu erreichen. 
Das ist eine Voraussetzung für ein erst beim weiteren Fortgang des Studiums zu erwartendes tie­
feres Verständnis der theoretischen Grundlagen der Chemie. Im Anhang sind für eine Reihe aus­
gewählter Aufgaben Lösungen angegeben, die eine Kontrolle des jeweils ermittelten Resultates 
gestatten.
Der Teil C des Arbeitsbuches ist eine Anleitung für die Durchführung eines stofforientierten 
Praktikums mit dem Ziel, beim Studienanfänger erste experimentelle Fertigkeiten zu entwickeln, 
ihn mit einigen grundlegenden Arbeitsmethoden bekanntzumachen, sein Beobachtungs- und 
Kombinationsvermögen zu schulen sowie notwendiges Faktenwissen über physikalische und che­
mische Eigenschaften der wichtigsten Stoffe zu vermitteln. Um diese Zielstellung zu erreichen, 
sind für das Praktikum neben einführenden Übungen wichtiger Laboratoriumsmethoden im we­
sentlichen qualitativ-analytische Aufgaben sowie die hierfür notwendigen Trennungsgänge be­
schrieben. Die praktischen Versuche wurden zum größten Teil an den Chemiesektionen in Dres­
den, Freiberg und Halle erprobt.
Die Anordnung des Stoffes folgt bei den Hauptgruppenelementen dem Periodensystem, während 
die einander ähnlichen Eigenschaften der Nebengruppenelemente durch eine Gliederung der 
Versuche nach ihrem Verhalten gegenüber wichtigen Reaktionspartnem hervorgehoben sind. Bei 
der Durchführung der Versuche erscheint die Schulung der Beobachtungsgabe besonders wichtig. 
Deshalb ist in der Regel das Versuchsergebnis nicht angegeben, sondern Fragen und Denkan­
stöße weisen auf das zu erwartende Ergebnis hin. Die analytischen Aufgaben sind so ausgewählt, 
daß sie sowohl auf der Grundlage der erworbenen Kenntnisse über die Einzelreaktionen als auch 
unter Heranziehung des systematischen Trennungsganges lösbar sind.
Im Anhang dieses Arbeitsbuches sind Daten enthalten, die zur Lösung der gestellten Aufgaben 
benötigt werden, aber auch zur Formulierung weiterer Aufgaben dienen können. Eine Auswahl 
leicht anzufertigender Präparate soll auf eine mögliche anorganisch-präparative Erweiterung des
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Praktikums hinweisen. Wir sind uns der Schwierigkeit bewußt, in einem Arbeitsbuch sowohl 
theoretische als auch praktische Problemstellungen des ersten Studienabschnittes zu vereinigen. 
Andererseits wird damit der Tatsache Rechnung getragen, daß sich der Student ohnehin beide 
Seiten seines Studienfaches nebeneinander aneignen muß und gleichermaßen in der theoreti­
schen Einsicht, in der Kenntnis der Stoffe und in den praktischen Fertigkeiten fortschreiten 
soll.
Wir danken den Kollegen aus mehreren Chemiesektionen der Universitäten und Hochschulen 
unseres Landes, die das Buch über Jahre mit ihren Hinweisen und Anregungen begleitet haben. 
Auch weiterhin werden wir kritische Stellungnahmen begrüßen, die zur Verbesserung des vorlie­
genden Arbeitsbuches beitragen.

Die Autoren
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Verzeichnis der wichtigsten Symbole

Bohrscher Atomradius m, magnetische Bahndrehimpulsquan­
a, b, c Länge der Elementarzellenkanten tenzahl eines Elektrons
A Massenzahl ms magnetische Spinquantenzahl eines
A Austrittsarbeit Elektrons
A Afarfe/ung-Konstante mu atomare Masseneinheit
Ä t relative Atommasse M Molmasse
Ä t relative Äquivalentmasse Mt relative Molekülmasse
c Lichtgeschwindigkeit n Objektmenge
c Objektmengenkonzentration n Hauptquantenzahl
Cv Wärmekapazität bei konstantem Vo- n Born-Exponent

lumen N Teilchenzahl
CP Wärmekapazität bei konstantem Druck Avogadrosche Konstante
Cn Symmetrieachse n-ter Ordnung N0 Avogadrosche Zahl
d Bindungslänge P Druck
d Netzebenenabstand P Impuls
e Elementarladung Px, Pyi Pz Impulskomponenten in x-, y - bzw.

e Elementarladung in elektrostati- z-Richtung
ij4 ne0 sehen Einheiten p x , py, p t Operatoren für die Komponenten des

Impulses in x-, y - bzw. z-Richtung
E Energie P Packungsdichte
Eg elektrostatischer Anteil der Gitter­ g Ladung

energie r Abstand von einem Punkt (Radius)
F Faraday-Konstante R allgemeine Gaskonstante
F Kraft R Ryrfferg-Konstante
Fr relative Formelmasse R Kem-Kem-Abstand
h Plancksche Konstante Rn,l Radialteil der Wellenfunktion eines
H Enthalpie Elektrons
ß Hamilton-Operator S Quantenzahl für den Spin eines Elek­
I Stromstärke trons
k Kraftkonstante t Zeit
k Geschwindigkeitskonstante hn Halbwertszeit für den radioaktiven
K konventionelle Gleichgewichtskon­ Zerfall eines Elementes

stante T absolute Temperatur
K ' thermodynamische Gleichgewichts­ T kinetische Energie

konstante t Operator für die kinetische Energie
l Quantenzahl für den Bahndrehim­ U elektrisches Potential

puls eines Elektrons V Volumen
m Masse V Geschwindigkeit
m Molarität V Molvolumen
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V potentielle Energie eo elektrische Feldkonstante
V Operator für die potentielle Energie e Polarwinkel
w Massenbruch X Kompressibilitätskoeffizient
W Wahrscheinlichkeit X Wellenlänge
Xi Molenbruch X Konstante für den radioaktiven Zer­
Xi relative Häufigkeit fall eines Elements
Yreell reeller Winkelteil der Wellenfunktion ß Dipolmoment

eines Elektrons V Frequenz
Y,.m Winkelteil der Wellenfunktion eines Vx , * y Stöchiometriezahlen

Elektrons V Wellenzahl
z stöchiometrische Wertigkeit 71 osmotischer Druck
za Ladungszahl eines Anions Q Dichte eines Stoffes
zK Ladungszahl eines Kations a Slatersche Abschirmkonstante
Z Kernladungszahl ff Symmetrieebene
«. ß.Y Winkel der Elementarzelle dr Volumenelement
a Dissoziations- bzw. Protolysegrad <P Volumenbruch
Y Gravitationskonstante <P Azimutwinkel
A Differenz X Elektronegativität
e Energie V Einteilchen-Wellenfunktion
e Dielektrizitätskonstante
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Grundbegriffe der Chemie

1. Stöchiometrische Grundgesetze

Die Stöchiometrie und die chemischen Grundgesetze, auf denen sie basiert, sind von grundsätzli­
cher Bedeutung für die Chemie. Sie umfassen alle Massen- und Volumenumsätze bei chemi­
schen Reaktionen, und damit ist ihre Kenntnis und sichere Beherrschung eine wesentliche Vor­
aussetzung für das chemisch-präparative und das chemisch-analytische Arbeiten.
Die bei chemischen Reaktionen auftretenden Energieumsätze werden nicht durch die stöchiome­
trischen Gesetze erfaßt.

Die Stöchiometrie ist die Lehre von der Zusammensetzung chemischer Verbindungen so­
wie der Massen-, Volumen- und Ladungsverhältnisse bei chemischen Reaktionen.

Die stöchiometrischen Grundgesetze gehen auf das Gesetz von der Erhaltung der Masse 
(—> Abschn. 3.) bei chemischen Reaktionen zurück. Dieses Gesetz besagt, daß bei allen chemi­
schen Reaktionen die Gesamtmasse der daran beteiligten Stoffe unverändert bleibt:

mE -  mA = Am = 0 .

mE Masse der entstehenden Produkte 
mA Masse der Ausgangsstoffe

Die Gültigkeit des Massenerhaltungsgesetzes bei chemischen Reaktionen wird praktisch auch 
nicht durch die Masse-Energie-Beziehung

AE  = Amc2

c Lichtgeschwindigkeit 

eingeschränkt.

Zwar besitzt dieses Äquivalenzprinzip universelle Gültigkeit, doch sind die bei chemischen Re­
aktionen auftretenden Energieumsätze AE  viel zu klein, um nachweisbare Massenänderungen 
Am zu verursachen (—»Aufgaben 1.1 und 3.8).
Anders liegen die Verhältnisse bei Kernreaktionen. Hier sind die Energieumsätze um vieles grö­
ßer, und die äquivalenten Massenänderungen treten als deutlich nachweisbarer Massendefekt auf 
(-» Abschn. 3.1., Beispiel 3.2).

1 .1 . Grundbegriffe

Die atomistische Struktur aller Stoffe ist heute eine gesicherte Tatsache. Die Masse der einzelnen 
Atome liegt in der Größenordnung von 10-22 bis 10_24g.
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Praktisch benutzt der Chemiker fast ausschließlich die relative Atommasse At, die ihrem Wesen 
mach ein Massenverhältnis ist. Sie gibt das Verhältnis der Masse m(X) eines Atoms X zur Masse

einer bestimmten Menge eines anderen Atoms an. Als Vergleichsmasse ist 1961 einheitlich - y

der Masse des Kohlenstoffisotops 12C (—» Abschn. 3.1. und LB 1, Abschn. 2.3.) festgelegt worden. 
Diese Vergleichsmasse mu wird als atomare Masseneinheit bezeichnet:

m(12C) _ 19,92516-10"24 g 
12 12 1,660 43 *10"24 g.

Die relative Atommasse eines beliebigen Atoms X mit der Masse m(X) ist damit durch die Bezie­
hung

. m  _ m(X) m(X) 
t W  mu m(12C)/12

festgelegt. Die relative Atommasse ist eine Verhältnisgröße der Dimension 1 und gibt an, wieviel­

mal so groß die Masse eines Atoms des betreffenden Elements wie -^ - der Masse des 
Kohlenstoffisotops 12C ist.
Damit verhalten sich die relativen Atommassen der Atome eines Elements zueinander wie ihre 
(absoluten) Massen.
Für Mischelemente, die aus einem annähernd konstant zusammengesetzten Gemisch von Atomen 
mit gleicher Kernladung, aber unterschiedlicher Masse bestehen (Isotope), ist die relative Atom­
masse eine Durchschnittszahl (—> Abschn. 3.1.).
Für ihre Berechnung muß man die relative Häufigkeit xt = — und die relative Atommasse Ar(i)TI
jedes Isotops i des Elements kennen (/ ist ein Zählindex von 1 bis z, wenn das Element aus insge­
samt z verschiedenen Isotopen besteht, nt Anzahl der Atome des i-ten Isotops, n Gesamtzahl der 
betrachteten Atome):

Ar = xxAr(l) + x2Ar(2) + ... + xzAr(z).

Schwankt die Isotopenzusammensetzung eines Mischelements, dann ist seine relative Atom­
masse keine Konstante.
Die Bestimmung der relativen Atommassen auf chemischem Wege erfordert exakte quantitative 
Analysen. Mit ihrer Hilfe wird z. B. in einer binären (nur aus zwei Elementen bestehenden) Ver­
bindung der allgemeinen Formel Xrx YVy für die Elemente X und Y das Massenverhältnis 
m(X)/m(Y) ermittelt [m(X) Masse des Elements X, m(Y) Masse des Elements Y]. Wenn außer­
dem für diese Verbindung das Verhältnis vx/vY (Anzahl der Atome des Elements X zur Anzahl 
der Atome des Elements Y) und die relative Atommasse eines der beiden Elemente bekannt sind, 
kann man anhand der allgemeinen Beziehung

m(X) Ar(X)vx 
m(Y) Ar (Y) Vy

die relative Atommasse des anderen Elements berechnen. In dieser Formel sind vx und vY die 
Stöchiometriezahlen oder Atomzahlen.
Von der relativen Atommasse A, leitet sich in einfacher Weise die relative Molekülmasse Mx ab. Sie 
ergibt sich als Summe der relativen Atommassen der Atome, die das Molekül aufbauen. Für sol­
che Stoffe, die nicht aus diskreten Molekülen aufgebaut sind, läßt sich in sinnvoller Weise keine 
relative Molekülmasse berechnen. Dies trifft vor allem für Substanzen zu, die ein Ionengitter 
(—»Abschn. 5.3.) bilden, und natürlich für solche, deren Struktureinheiten unbekannt sind.
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Diesen Umstand berücksichtigt der Begriff der relativen Formelmasse. Die relative Formelmasse Ft 
ist die Summe der relativen Atommassen aller Atome, die sich aus der Bruttoformel der betref­
fenden Verbindung ergeben. Sie ist also unabhängig von der konkreten Struktur der Bausteine 
eines Stoffes.
Wird die relative Formelmasse auf die stöchiometrische Wertigkeit z eines Atoms, einer Atom­
gruppe oder einer Verbindung -  allgemein also einer Formeleinheit -  bezogen, so erhält man die 
relative Äquivalentmasse:

. . .. . . relative Formelmasse
relative Aquivalentmasse = ...  ----- —:—, .. , .. .stöchiometrische Wertigkeit

Die stöchiometrische Wertigkeit z gibt an, wieviel einwertige Atome oder Atomgruppen ein 
Atom des betreffenden Elements oder eine andere Atomgruppe binden oder in Verbindungen er­
setzen kann. Für eine binäre Verbindung aus den Elementen X und Y gilt die einfache Bezie­
hung

VXZX = V YZ y .

zx stöchiometrische Wertigkeit des Elements X 
zY stöchiometrische Wertigkeit des Elements Y

Stöchiometrisch immer einwertig sind Wasserstoff und Fluor.
Die Angabe einer Äquivalentmasse ist erst dann eindeutig, wenn die betreffende stöchiometri­
sche Wertigkeit mit angegeben wird.
Für die Bestimmung der relativen Äquivalentmasse eines Elements muß man zunächst wieder das 
Massenverhältnis m(X)/m(Y) der Elemente X und Y in einer bestimmten binären Verbindung 
experimentell ermitteln. Ist die relative Äquivalentmasse Ä t (oder die relative Atommasse und 
die stöchiometrische Wertigkeit) eines der beiden Elemente bekannt, kann auf Grund der Bezie­
hung

m(X) _ ÄT(X) 
m(Y) Ät(Y)

die des anderen berechnet werden.

1.2. Der Molbegriff

Mit den Atom-, Molekül-, Formel- und Äquivalentmassen sind Größen des atomaren Bereichs 
eingefuhrt. Beim praktischen chemischen Arbeiten werden jedoch makroskopische Mengen der 
Stoffe angewendet. Diese makroskopischen Stoffmengen müssen nun durch Zahlenwerte ausge- 
drückt werden, die die Vorgänge im atomaren Bereich stöchiometrisch exakt wiedergeben, d. h. 
den Atom-, Molekül-, Formel- und Äquivalentmassen proportional sind. Historisch wurden dazu 
die folgenden Begriffe definiert. Diejenige Masse einer Elementsubstanz, Molekülsubstanz, Sub­
stanz in Gramm, deren Zahlwert gleich der relativen Atommasse, Molekülmasse, Formelmasse, 
Äquivalentmasse ist, heißt 1 Grammatom, 1 Grammolekül, 1 Grammformeleinheit, 1 Grammäquiva­
lent. Hierbei handelt es sich um individuelle Masseneinheiten zur Angabe der makroskopischen 
Mengen chemischer Elemente und Verbindungen. Zwischen ihnen gibt es einen wichtigen Zu­
sammenhang. Die Anzahl der in 1 Grammatom, 1 Grammolekül, 1 Grammformeleinheit, 
1 Grammäquivalent enthaltenen Atome, Moleküle, Formeleinheiten, Äquivalente ist gleich und
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heißt Avogadro-Zahl (in der Literatur auch als Loschmidtsche Zahl bezeichnet). Sie wird mit N0 
symbolisiert, und ihr Wert ist

JV0 =  6,022 045 IO23.

Durch die Einführung der Objektmenge, die mit dem Symbol n gekennzeichnet ist, als einer 
Grundgrößenart für die Abzählung verschiedenster elementarer Objekte, wie Atome, Moleküle, 
Atomgruppen, Äquivalente, Elektronen, Protonen, Formeleinheiten, Energiequanten und auch 
Formelumsätze, sind die individuellen Masseneinheiten überflüssig geworden.
Als praktische Grundeinheit der Objektmenge ist das Mol mit dem Kurzzeichen mol festgelegt 
worden, was dem Umstand Rechnung trägt, daß Objektmengen in der chemischen Praxis im all­
gemeinen nicht durch Abzählen, sondern durch Vergleich mit bekannten Objektmengen experi­
mentell ermittelt werden (z. B. durch Wägung oder Volumenmessung).

1 mol ist diejenige Objektmenge, in der ebensoviele elementare Einheiten wie in 12 g des 
Nuklids 12C Atome enthalten sind.

Als Bindeglied zwischen dem atomaren und makroskopischen Bereich tritt die Avogadrosche Zahl N0 
in Erscheinung.

#o elementare Einheiten = 1 mol

Das bedeutet, daß ein Mol (1 mol) im m er N0 Elementarobjekte enthält. Die Avogadrosche Zahl 
steht mit einer beliebigen Anzahl von Elementarobjekten N  und der Objektmenge n in mol in 
folgender Beziehung:

N  = /iJVomol"1.

Das Produkt 7*/0niol_1 wird als Avogadrosche Konstante NA bezeichnet und ist als molare Teilchen­
zahl aufzufassen.

Na = iVomol"1 = 6,022 045 • 1023 mol“1.

Die Avogadrosche Konstante ist also eine molare Größe. Wichtige andere molare Größen in den 
gesetzlichen SI-Einheiten (Internationales Einheitensystem, Systeme International d’Unitäs, ab­
gekürzt in allen Sprachen »SI«) sind die molare Masse (Molmasse) M  in kg mol-1, das molare Volu­
men (Molvolumen) V in m3 mol-1, die molare innere Energie U in J mol-1, die molare Wärmekapazi­
tät bei konstantem Volumen bzw. Druck, C, bzw. Cp in JK -1mol-1, die Faraday-Konstante F in 
Cmol-1 und die molare Gaskonstante R (allgemeine Gaskonstante) in JK -1mol-1.
Indem man physikalische Größen einzelner Teilchen (z. B. die Masse oder die Ladung eines 
Atoms bzw. Moleküls) mit NA multipliziert, erhält man die entsprechenden molaren Größen. 
Die molare Masse (Molmasse) M(X) von Atomen, Molekülen, Formeleinheiten, Äquivalenten 
(hier allgemein mit X bezeichnet) ergibt sich aus der Beziehung M(X) = m (x) NA.
Die relativen Atom-, Molekül-, Formel- und Äquivalentmassen sind mit den Zahlenwerten der in 
der Einheit gmol-1 angegebenen entsprechenden molaren Massen identisch (—» LB 1, 
Abschn. 1.2.).
Molare Größen gehören zu den intensiven Großen. Für diese Größen ist charakteristisch, daß sie 
unabhängig von der jeweilig betrachteten Menge der Objekte sind. Intensive Größen haben in je­
der beliebigen Teilmenge eines Systems den gleichen Wert. Sie werden mit großen Buchstaben 
gekennzeichnet.
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Den intensiven stehen die extensiven Größen gegenüber. Sie sind proportional der Menge des be­
trachteten Systems, wie z. B. die Masse m oder das Volumen v. Extensive Größen werden durch 
kleine Buchstaben gekennzeichnet.
Indem man extensive Größen durch andere extensive dividiert, erhält man intensive Größen. Ins­
besondere ergeben sich die molaren Größen, wenn man extensive Größen durch die Objekt­
menge dividiert. Spezifische Größen sind durch die Masse geteilte extensive Größen.
Die Masse m ist das Produkt von Objektmenge und molarer Masse:

m = nM.

Die molare Masse der Äquivalente ist gleich dem Quotienten aus der Molmasse und der stöchio­
metrischen Wertigkeit z:

M(Ä) = — .z

Daraus ergibt sich der allgemeine Zusammenhang

/i(Ä) M
n M (k) Z’

In einer binären Verbindung X„x Yry stehen die Objektmengen n(X) und n(Y) der Atome X und 
Y in demselben Verhältnis zueinander wie ihre Stöchiometriezahlen vx und vY:

vjc _ n(X) _ n(Ä, X)z(Y) 
vY n(Y) n(A, Y)z(X)

n(Ä, X) Objektmenge an Äquivalenten des Elements X 
z(X) seine stöchiometrische Wertigkeit 
n(Ä, Y) Objektmenge an Äquivalenten des Elements Y 
z(Y) seine stöchiometrische Wertigkeit

Damit stellen die Stöchiometriezahlen der Elemente in einer Bruttoformel den Zahlenwert der 
Objektmenge n an Atomen eines bestimmten Elements in 1 mol der betreffenden Verbindung 
dar.
Abweichend von den SI-Einheiten sind in der Stöchiometrie für die Masse und das Volumen fol­
gende Einheiten üblich: Masse min g, Volumen v in cm3 bzw. ml (1 cm3 = 1 ml) oder in 1. Wich­
tige dezimale Vielfache und Teile dieser Einheiten und der Einheit der Objektmenge werden mit 
den Sl-Vorsätzen k (Kilo = 103), h (Hekto = 102), d (Dezi = 10"1), m (Milli = IO-3) und p (Mi- 
kro= 10-6) gebildet.

1.3. Die Gesetze der stöchiometrischen Proportionen

Die Gesetze der stöchiometrischen Proportionen, zu denen

das Gesetz der äquivalenten Proportionen, 
das Gesetz der konstanten Proportionen und 
das Gesetz der multiplen Proportionen

zählen, waren das Ergebnis der Auswertung sehr vieler Experimente und theoretischer Überle­
gungen. Für die Entwicklung der Chemie waren diese Gesetze von fundamentaler Bedeutung.
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J. B. Kithter (1791) formulierte das Gesetz der äquivalenten Proportionen, wonach sich die Elemente 
stets im Verhältnis ihrer Äquivalentmassen oder kleiner ganzer Vielfacher davon verbinden.
J. L. Proust (1799) und J. Dalton (1808) fanden das Gesetz der konstanten Proportionen:
Jede chemische Verbindung enthält die Elemente, aus denen sie besteht, in einem bestimmten, 
konstanten Massenverhältnis.
Ebenfalls von J. Dalton (1808) wurde das Gesetz der multiplen Proportionen aufgefunden:
Bilden zwei Elemente mehrere Verbindungen miteinander, so stehen die Massen des einen Ele­
ments, bezogen auf eine konstante Masse des anderen, im Verhältnis kleiner ganzer Zahlen zu­
einander.
Das Gesetz der äquivalenten Proportionen schließt die Aussage des Gesetzes der konstanten und 
des Gesetzes der multiplen Proportionen ein.
Alle chemischen Verbindungen, die entsprechend diesen drei stöchiometrischen Gesetzen zu­
sammengesetzt sind, heißen stöchiometrische oder daltonide Verbindungen. Ihnen stehen die nicht­
stöchiometrischen, nichtdaltoniden oder bertholliden Verbindungen gegenüber. Ihre Zusammenset­
zung hängt beispielsweise von der Art der Herstellung ab und entspricht nicht den Gesetzen der 
stöchiometrischen Proportionen.
Zum Beispiel schwankt die Zusammensetzung des Eisen(II)-oxids je nach den Herstellungsbe­
dingungen in der Weise, daß der Eisengehalt etwas geringer ist, als der Idealformel FeO ent­
spricht. Dieser Sachverhalt wird durch die Formel Fex _xO (0,05 < x < 0,1) wiedergegeben (die 
Stöchiometriezahl vPe schwankt zwischen 0,95 und 0,9).

1 .4. Das Volumengesetz von Gay-Lussac und 
das Avogadrosche Gesetz

Das chemische Volumengesetz von J. L. Gay-Lussac (1808) war Ausgangspunkt für weitere Er­
kenntnisse über die Zusammensetzung chemischer Verbindungen. Es sagt aus:

Die Volumina miteinander reagierender bzw. bei einer Reaktion entstehender Gase stehen 
im Verhältnis kleiner ganzer Zahlen zueinander.

Ein Liter Wasserstoff verbindet sich mit einem Liter Chlorgas zu zwei Litern Chlorwasserstoffgas. 
Die Erklärung für dieses Verhalten und die hier auftretenden kleinen ganzen Zahlen gab 1811 
A. Avogadro mit dem später nach ihm benannten Gesetz:

Gleiche Volumina verschiedener Gase enthalten bei gleicher Temperatur und bei gleichem 
Druck gleich viele Teilchen.

Also verbinden sich ein Teilchen Wasserstoff mit einem Teilchen Chlor zu zwei Teilchen Chlor­
wasserstoff. Avogadro und später S. Cannizzaro nahmen an, daß diese Teilchen (Moleküle) aus 
mehreren Atomen bestehen.
Die logische Analyse der Ergebnisse exakt durchgeführter Experimente und Messungen bei der­
artigen Gasreaktionen führte zu der Erkenntnis, daß die Moleküle des Wasserstoffs, Stickstoffs, 
Chlors und Sauerstoffs zweiatomig sind. Damit war es auch möglich, die Atomzahlenverhältnisse 
in den Molekülen gasförmiger Stoffe, wie z. B. Ammoniak, zu bestimmen. Die Atome eines Ele­
ments können also nicht eine beliebige Anzahl von Atomen eines anderen Elements binden, was 
seinen quantitativen Ausdruck in der stöchiometrischen Wertigkeit findet.

2* 19



Auf der Grundlage der Gesetze der stöchiometrischen Proportionen und des Avogadrosth&n Ge­
setzes war es möglich, die relativen Atommassen solcher gasförmiger Elemente zu bestimmen, 
die auch gasförmige Verbindungen bilden.

1.5. Stöchiometrische Berechnungen von Verbindungen 
und einfachen Reaktionen

Stöchiometrische Berechnungen gehören zum Alltag des praktisch arbeitenden Chemikers, und 
ihre sichere Beherrschung bewahrt vor mancher unnötigen Mehrarbeit, besonders bei analyti­
schen Problemen.
Vor dem eigentlichen Zahlenrechengang muß man zunächst entscheiden, welche der gegebenen 
Größen Objektmengen und welche molare Größen sind und welche Beziehungen zwischen ihnen 
existieren.
Im allgemeinen benötigt man für stöchiometrische Berechnungen von Verbindungen und Reak­
tionen zwei Beziehungen:

1. Stöchiometriezahlenverhältnisse sind Verhältnisse von Objektmengen: 

v1:v2 = n1:n2.

2. Die Masse m ist das Produkt aus der Objektmenge und der molaren Masse M : 

m = nM.

Die Berechnung der Zusammensetzung von chemischen Verbindungen gehört zu den häufigsten 
Aufgaben. So ist z. B. aus den experimentell ermittelten Massen der Bestandteile einer Probe die 
Bruttoformel X„x zu ermitteln oder umgekehrt, ausgehend von der Bruttoformel einer Verbin­
dung, deren prozentuale Zusammensetzung oder die Masse eines Bestandteils in einer bestimm­
ten Probenmenge zu berechnen.
Der Anteil eines Bestandteils / in einer Mischung oder in einer Verbindung kann mit Hilfe des 
Massenbruchs w{ (—»Abschn. 1.8.) angegeben werden. Er ist definiert als Quotient aus der Masse 
mt des betrachteten Bestandteils i und der Gesamtmasse m der Mischung oder Verbindung:

Ebenfalls üblich ist die Angabe der Zusammensetzung einer Verbindung oder Mischung durch 
Masseprozente (lOOw,).
Daraus folgt eine einfache Formel für die allgemeine Berechnung des Massenbruchs eines Elements 
X in einer Formeleinheit der Verbindung V (vv = 1):

wx = vx MO0
M W

vx Stöchiometriezahl des Elements X in der Formeleinheit der Verbindung V
Af(X) Molmasse des Elements X
M(V) Molmasse der Formeleinheit der Verbindung V

Neben der Berechnung der Zusammensetzung chemischer Verbindungen gehört die Berechnung /  
des Stoffumsatzes bei chemischen Reaktionen zu den Schwerpunkten stöchiometrischer Berechnun­
gen.
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Die Masse des Bestandteils A ergibt sich wegen m = nM aus

In dieser Gleichung ist die Stöchiometriezahl | vA\ für eine gegebene Fällungsreaktion eine Kon­
stante. Ebenso ist der Quotient aus den molaren Massen M(A) und M(AVa B„b) für eine solche 
Reaktion eine Konstante.
Für die analytische Routinearbeit sind deshalb für die verschiedensten Fällungsreaktionen diese 
beiden konstanten Faktoren zu einem gravimetrischen Faktor

/■ = K  I
M(A) 

M(AVaB J

'usammengefaßt und die Zahlenwerte für häufig angewendete Fällungsreaktionen tabelliert (vgl. 
Rauscher, K.\ Voigt, Wilke, Wilke, K.-Th.: Chemische Tabellen und Rechentafeln für die 
analytische Praxis. 8. Aufl. Leipzig: VEB Deutscher Verlag für Grundstoffindustrie 1986).
Die Masse des gesuchten Bestandteils ist dann das Produkt aus der durch Wägung ermittelten 
Masse der Wägeform und dem tabellierten gravimetrischen Faktor/:

7i(A)=/m(A,ABrB).

1.6. Anwendungen der allgemeinen Zustandsgleichung 
des idealen Gases

Das ideale Gas, dessen allgemeine Zustandsgleichung 

pv = nRT

T absolute Temperatur 
n Objektmenge

ist, besitzt zwei wesentliche Merkmale, die von keinem der real existierenden Gase erfüllt wer­
den: Seine Teilchen üben aufeinander keine Wechselwirkungskräfte aus und haben ein ver­
schwindend kleines Eigenvolumen.
So wird die allgemeine Zustandsgleichung des idealen Gases den Zustand realer Gase nur nähe­
rungsweise beschreiben. In guter Näherung gilt sie für solche Gase wie H2, N2, 0 2 und die leichten 
Edelgase.
Für die stöchiometrische Berechnung von Reaktionen, an denen gasförmige Stoffe beteiligt sind, 
kann das ideale Gasgesetz aber auch mit hinreichender Genauigkeit auf andere Gase angewendet 
werden.
Beim Rechnen mit dem idealen Gasgesetz ist darauf zu achten, daß die Größen Druck (p) und 
Volumen (v) zusammen mit der Gaskonstante R in solchen Einheiten eingesetzt werden, die ein­
ander entsprechen. T ist die absolute Temperatur und n die Objektmenge.
Die Gaskonstante hat die Dimension Energie*Temperatur-1 • Ojektmenge-1. Ihr Zahlenwert in 
den gebräuchlichsten Einheiten ist:

R = 8,3143 JK -1 m o l'1,
= 1,9865 calK-1 mol-1,
= 8,3143 *107 erg K-1 mol-1,
= 8,314 3 * 106 cm3 PaK-1 mol-1,
= 8,3143 ■ 103lPaK -1mol-1.
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Durch einfaches Umstellen und Einsetzen der Größen in den richtigen Einheiten kann aus der 
allgemeinen Zustandsgleichung des idealen Gases das molare Volumen V0 des idealen Gases be­
rechnet werden:

In dieser Gleichung sind der Druck und die Temperatur zu p0 = 101,325 kPa und T0 = 273,15 K 
festgelegt (Normalzustand).
Das so berechnete molare Volumen des idealen Gases ist eine stoffunabhängige Größe und hat 
den Wert

K0 = 22 413,6 cm3 mol"1 ~ 22,4 lm o r1.

Zwischen dem Molvolumen des idealen Gases im Normalzustand (101,325 kPa, 273,15 K) und 
dem Molvolumen eines beliebigen Stoffes, das beim Dividieren seines Volumens v durch die Ob­

jektmenge n erhalten wird, ist klar zu unterscheiden. Das Molvolumen V = — (intensive Größe)/I
ist eine Stoffgröße. Sie ist temperatur- und druckabhängig, und ihr Zahlenwert hängt von der Art 
der Teilchen ab, aus denen der Stoff besteht.
Wenn man im idealen Gasgesetz die Objektmenge n durch die Masse m und die molare Masse M  
ausdrückt, erhält man eine Formel, mit deren Hilfe man auf der Grundlage der Zustandsglei­
chung des idealen Gases molare Massen reiner gasförmiger Substanzen berechnen kann:

pv

Die praktischen Methoden der Molmassebestimmung auf der Grundlage dieses Zusammenhangs 
unterscheiden sich darin, welche der in der Gleichung auftretenden Parameter durch die experi­
mentellen Bedingungen festgelegt werden und welche Größe gemessen wird. Da die Temperatur 
stets vorgegeben wird, gibt es drei Methoden der Molmassebestimmung von Gasen:

1. Die Methode von V. Meyer, bei der das Volumen v einer bestimmten Gasmenge m bei kon­
stantem Druck p gemessen wird.

2. Die Methode nach /. B. Dumas bzw. H. Regnault, bei der die Gasmenge, die unter bekanntem 
Druck in einem gegebenen Volumen v eingeschlossen ist, gewogen wird.

3. Die Methode nach Menzies, bei der der Druck gemessen wird, den eine gewogene Gasmasse 
in einem bekannten Volumen v erzeugt.

1.7. Die stöchiometrischen Grundgesetze der Elektrolyse

Elektrolyte leiten den elektrischen Strom. Die elektrolytische Leitfähigkeit ist an die Existenz 
von Ionen gebunden, die sich beim Anlegen einer äußeren elektrischen Spannung in Richtung 
auf die Elektroden bewegen. Damit in einem geschlossenen Stromkreis unter Einbeziehung des 
Elektrolyten ein Strom fließt, müssen an den Phasengrenzen Elektrode/Elektrolyt Elektronen 
vom Elektrolyten aufgenommen bzw. abgegeben werden (—> AB 0, Abschn. 11.).
Derartige Vorgänge bezeichnen wir als Elektrolyse. Der elektrische Strom ist die Ursache der che­
mischen Reaktionen an den Elektroden.
Die beiden Grundgesetze der Elektrolyse wurden von M. Faraday 1833/34 erkannt:
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1. Faradaysches Gesetz: Die beim Stromdurchgang durch einen Elektrolyten an den Elektroden 
umgesetzten Stoffmengen m sind proportional der durchgegangenen Elektrizitätsmenge q, d. h., 
sie sind proportional dem Produkt aus der Stromstärke I  und der Zeit t:

nt ~ I t , It = q.

2. Faradaysches Gesetz: Die durch gleiche Elektrizitätsmengen aus dem Elektrolyten bei den Elek­
trodenreaktionen umgesetzten Massen verschiedener Stoffe m, verhalten sich wie deren Äquiva­
lentmassen Äs:

. .  M  M

mi'. m2 = A i ,. A 1, A = —̂ ~.

Die Zahl z gibt die Anzahl der Elektronen an, die bei den Elektrodenreaktionen von dem betref­
fenden Molekül, Ion oder Atom aufgenommen oder abgegeben werden. Damit entspricht z der 
stöchiometrischen Wertigkeit.
Nach dem 1. Faradayschen Gesetz ist die Menge der Reaktionsprodukte bei einer Elektrolyse ein 
Maß für die durchgeflossene Elektrizitätsmenge, die gewöhnlich in Coulomb angegeben wird. 
Geräte, mit denen man diesen Zusammenhang quantitativ bestimmen kann, heißen Coulometer. 
Das Silbercoulometer diente früher zur Definition der Einheit der Elektrizitätsmenge.
1 internationales Coulomb (1 C ^  war als diejenige Elektrizitätsmenge definiert, die aus einer 
wäßrigen AgN03-Lösung 0,001118 g Silber abscheidet.
Heute ist das Coulomb eine vom Ampere abgeleitete SI-Einheit:

1 C = 1 As.

Aus dem obigen Zusammenhang zwischen der Elektrizitätsmenge und der abgeschiedenen Sil- 
bermenge läßt sich die Elektrizitätsmenge berechnen, die man zur Abscheidung von 1 mol Silber 
benötigt:

F=
107,870 g m o l '1 
0,001118 g C '1

= 96487 C m ol"1.

Diese Elektrizitätsmenge entspricht der positiven bzw. negativen Gesamtladung von 1 mol ein­
wertiger Kationen bzw. Anionen oder Elektronen. Fwird als Faraday-Konstante bezeichnet und ist 
die molare elektrische Ladung.
Wie jede molare Größe erhält man die Faraday-Konstmte durch Dividieren einer entsprechen­
den extensiven Größe, also einer beliebigen Ladung q, durch die Objektmenge n& der Äquiva­
lente bzw. die Objektmenge n an Elektronen:

In etwas anderer Schreibweise ergibt sich daraus eine Zusammenfassung der beiden Fara- 
dayschen Gesetze, wie sie besonders für die stöchiometrische Berechnung von Elektrolysereaktio- 
nen geeignet ist:

, r> J MitI t -  q -  nzF und m = —=-.
zF

Der Zusammenhang zwischen der atomaren Größe der elektrischen Elementarladung e und der mo­
laren elektrischen Ladung F ist F -  NAe.
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Das ermöglicht die Bestimmung der Avogadroschtn Konstante, denn F und e sind experimentell 
sehr genau zu bestimmen. Mit den gegenwärtig besten Werten für F und e ergibt sich

96487 C m ol"1 
Na 1,60210-IO "19 C = 6,022 5 -IO23 mol-1 .

1.8. Zusammensetzungsvariable

Unter der Bezeichnung Zusammensetzungsvariable (—» LB 4, Abschn. 1.4.1.) können alle Größen 
zusammengefaßt werden, die geeignet sind, die stoffliche Zusammensetzung gasförmiger, flüssi­
ger oder fester Mischungen (Mischphasen) zu beschreiben. Es sind systemeigene stofTbezogene 
Größen, die man mit Hilfe der Größen Objektmenge, Masse, Volumen und Druck erhalten 
kann.
Die Zusammensetzung einer Mischung und zugleich die Gesamtobjektmenge bzw. Gesamtmasse 
sind durch Angabe der Objektmenge oder der Masse jeder einzelnen Komponente der Mischung 
gegeben (extensive Zusammensetzungsvariable).
Praktisch wird die Zusammensetzung einer Mischung aber durch eine der folgenden Zusammen- 
setzungsvariablen ausgedrückt:

Molenbruch x, Massenbruch w, Volumenbruch q>, Partialdruck p, Molalität m, Objektmengenkonzentra­
tion c, Massenkonzentration q .

Diese Zusammensetzungsvariablen erhält man bei der Division extensiver Größen einer einzel­
nen Komponente der Mischung durch extensive Größen der gesamten Mischung oder einer ande­
ren Mischungskomponente (intensive Zusammensetzungsvariable).

Der Molenbruch x,- eines Stoffes i in einer Mischung aus k  Komponenten ist gleich dem Verhält­
nis der Objektmenge n,- dieses Stoffes zur Summe der Objektmengen aller k Komponenten:

(

Der Molenbruch bezieht sich also auf die Teilchenzahl. Er ist eine Verhältnisgröße der Dimen­
sion Eins und hat deshalb keine Einheit.
Für jeden Bestandteil einer Mischung ist der Molenbruch kleiner als 1, und die Summe der Mo­
lenbrüche aller Komponenten ist gleich 1. Wenn ein Gemisch aus k  Komponenten besteht, dann 
wird seine quantitative Zusammensetzung durch (k -  1) Molenbrüche vollständig beschrieben. 
Für ein einfaches binäres Gemisch aus den Stoffen A und B lauten also die Molenbrüche:

n A " b ,

*A nA + nB ’ *B tiA + nB
xA + xB = 1.

Mitunter wird auch der Molenbruch mit 100 multipliziert und dann mit der Bezeichnung Molpro­
zent (Kurzzeichen Mol-%) angegeben.

Der Massenbruch w, ist ähnlich definiert wie der Molenbruch. Er ist das Verhältnis der Masse mt
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eines Bestandteils der Mischung zur Gesamtmasse (Summe aller Massen der Bestandteile mi) der 
Mischung:

m,

I

Auch der Massenbruch ist eine Verhältnisgröße zwischen 0 und 1. Die Summe der Massenbrüche 
aller Komponenten der Mischung ist 1.
Hat eine Mischung nur die Bestandteile A und B, so haben die beiden Massenbrüche die Form 

mA mh
Wa mA + mB ’ Wß mA + mB ’

WA + Wß = 1 •

Sehr häufig wird sein mit 100 multiplizierter Zahlenwert benutzt und diesem dann die Bezeich­
nung Masseprozent (Kurzzeichen Masse-%) nachgestellt (oft auch nur die Bezeichnung %).

Der Volumenbruch q>( ist das Verhältnis des Volumens einer Komponente u,- zum Gesamtvolumen 
»geI. der Mischung:

Vi

Im allgemeinen ist das Volumen der Mischung nur genähert gleich der Summe der Volumina der 
einzelnen Bestandteile der Mischung. Wenn keine Abweichungen von der Additivität der Volu­
mina v( der einzelnen reinen Komponenten eintreten, sprechen wir von idealen Mischungen. Nur 
für diese ist dann

I

Für eine binäre Mischung ergibt sich

<Pa
»a

v,ge*.
<Pb

Pb

Pges.
y

aber nur für ideale Mischungen ist

<Pa + <Pb = 1 •

Für praktische Zwecke, besonders bei Mischungen aus flüssigen Komponenten, wird der Volu­
menbruch mit 100 multipliziert und dem Wert dann die Bezeichnung Volumenprozent (Kurzzei­
chen Vol.-%) nachgestellt.

Der Partialdruck p, wird besonders zur Beschreibung von Gasmischungen verwendet. Für ideale 
Gase ist der Partialdruck in der Gasmischung gleich dem Druck, den das Gas ausüben würde, 
wenn es sich allein in dem Volumen der Mischung befinden würde. Der Gesamtdruck p ist gleich 
der Summe der Partialdrücke pt der einzelnen Komponenten (bei konstantem Volumen). Ebenso 
ist das Gesamtvolumen v bei idealen Gasmischungen gleich der Summe der Volumina vt der ein­
zelnen Komponenten (bei konstantem Druck).
Mit Hilfe der Zustandsgleichung des idealen Gases läßt sich ein einfacher Zusammenhang zwi-
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sehen dem Molenbruch einer Komponente xh seinem Volumen v, und seinem Partialdruck pt ab­
leiten:

Vj
Xi = — für konstanten Druck und konstante Temperatur sowie

Pi
Xi für konstantes Volumen und konstante Temperatur.

v Summe aller vt 
p Summe aller p,

Wenn in einer Mischung ein Bestandteil (z. B. das Lösungsmittel LM) eine Sonderstellung ein­
nimmt, dann wird die Zusammensetzung derartiger Mischphasen bevorzugt durch die Molälität 
oder eine Konzentrationsgröße angegeben.
Die Molälität m ist gleich der Objektmenge n des gelösten Stoffes, bezogen auf die Masse des Lö­
sungsmittels mLM:

nm = ------ .
tn lm

Mit in Kilogramm ergibt sich für die Molälität die Einheit mol kg-1. Eine Lösung der Mola- 
lität 1 mol kg“1 ist 1 molal = 1 m.
Eine Konzentrationsgröße erhält man allgemein, indem man die Objektmenge n oder die Masse 
m (extensive Größen) einzelner Bestandteile einer Mischphase auf das Volumen bezieht, das die­
sem Bestandteil zur Verfügung steht. Man spricht von Objektmengen- bzw. Massenkonzentra­
tion.

Die Molarität c (Objektmengenkonzentration) ist gleich der Objektmenge n des gelösten Stoffes, 
bezogen auf das Volumen der Lösung Vuq\

nc -------.
t>LG

Mit »lg in Liter ergibt sich für die Molarität die Einheit moll-1. Eine Lösung der Konzentration 
1 moll-1 ist 1 molar = 1 m.

Die Massenkonzentration q  ist die Masse m eines Mischungsbestandteiles in dem Volumen v, das 
ihm zur Verfügung steht:

m
e = — . v

Häufig benutzte Einheiten der Massenkonzentration sind gern“3 und g l“1. Für den Grenzfall 
eines reinen Stoffes ist die Massenkonzentration mit der Dichte e identisch.

Zusammensetzungsvariable, die mit dem Volumen der Mischung gebildet werden (z. B. die Mo­
larität c), sind im Gegensatz zu den anderen (z. B. der Molälität m) temperaturabhängig.
Für die Umrechnung der einzelnen Zusammensetzungsvariablen ineinander lassen sich auf 
Grund ihrer Definitionen mathematische Ausdrücke ableiten (-» LB 4, Anhang, Tab. 5). In eini­
gen Fällen erfordert diese Umrechnung nähere Angaben über die Mischung, wie deren Dichte q , 

die molare Masse des Lösungsmittels Mlm oder die molare Masse M  des gelösten Stoffes.
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•  Üben Sie sich im Aufstellen der notwendigen Ansätze, bis Ihnen solche Umrechnungen keine 
Schwierigkeiten mehr bereiten!

Neben dem Begriff der Molarität wird, besonders in der Maßanalyse (—»Abschn. 6.6.2.; AB 0, 
Abschn. 7.3.; LB 5 und AB 5) noch häufig der Begriff Normalität verwendet.

Die Normalität c* ist gleich der Objektmenge der Äquivalente «x, bezogen auf das Volumen der 
Lösung »lg in Liter:

f*x

Eine Lösung der Konzentration 1 mol Äquivalente l -1 ist 1 normal = 1 n.
Die Normalität ist ein Spezialfall der Molarität: Die Objektmenge wird auf Äquivalente bezogen. 
Berücksichtigt man die Beziehungen

M  , ,  m m
Mx = — , Af = —  und =z n «X

so ergibt sich: cx = cz, Normalität = Molarität • stöchiometrische Wertigkeit.
Die stöchiometrische Wertigkeit z (—» Abschn. 1.2.) ergibt sich für Elemente aus der Summenfor­
mel der entsprechenden Verbindung, für Verbindungen aus einer bestimmten Reaktion.
Die Wertigkeit der Säuren und Basen ist gleich der Anzahl der abgegebenen bzw. aufgenomme­
nen Protonen.
Die Wertigkeit von Oxydations- und Reduktionsmitteln (—> Abschn. 2.6.) entspricht der Anzahl 
der aufgenommenen bzw. abgegebenen Elektronen, die man aus der Änderung der Oxydations­
zahl der am Redoxprozeß beteiligten Elemente berechnen kann.
Die stöchiometrische Wertigkeit ist weder für ein Element noch für eine Verbindung eine Kon­
stante. So sind Angaben wie »n/10 KMn04« oder »1 n H J03« nicht korrekt und mehrdeutig. Es 
wird nichts über z ausgesagt und damit auch nichts über die Größe der Äquivalente.

1.9. Das Herstellen von Lösungen

Mit den Zusammensetzungsvariablen eng verbunden ist die Frage, wie Mischungen bzw. Lösun­
gen definierter Zusammensetzung hergestellt werden können.' Dafür gibt es zwei Möglichkei­
ten:

1. Der reine Stoff oder mehrere reine Stoffe werden abgewogen und direkt in dem vorgesehenen 
Lösungsmittel (oder der vorhandenen Lösung) aufgelöst.

2. Eine konzentrierte Lösung bekannten Gehalts wird durch Zugabe des Lösungsmittels ver­
dünnt oder mit einer zweiten Lösung niedrigerer Konzentration gemischt.

Die stöchiometrischen Berechnungen für die drei Methoden Lösen, Verdünnen und Mischen gelin­
gen durch Anwendung der bereits besprochenen Begriffe und der Zusammenhänge zwischen 
ihnen.

Für das Auflösen benötigt man neben den Definitionsgleichungen der gewünschten Zusammen- 
setzungsvariablen, wie z. B. der für die Molalität oder Molarität, meist noch die immer wieder­
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kehrende Beziehung m = nM und in bestimmten Fällen auch die Beziehung zwischen Masse, Vo­

lumen und Dichte, o = — .v

Beim Verdünnen konzentrierter Lösungen sollte man sich immer vor Augen halten, daß die Ob­
jektmenge der gelösten Substanzen unverändert bleibt.
Enthält eine Lösung vor dem Verdünnen (gekennzeichnet durch einen Strich rechts oben am 
Größensymbol) die Masse m' eines Stoffes, dann ist nach dem Verdünnen in der verdünnten Lö­
sung (gekennzeichnet durch zwei Striche rechts oben am Größensymbol) dieselbe Masse m" die­
ses Stoffes in der Lösung enthalten. Daraus ergibt sich:
„ ' ___ „ n .n — n ,
W ^ L G  — W C Ül o  — C t>LQ.

n Objektmenge des gelösten Stoffes
w Massenbruch des gelösten Stoffes
ntia Masse der Lösung 
c Molarität 
Via Volumen der Lösung

Von einer ähnlichen Grundüberlegung muß man auch beim Mischen ausgehen:

Beim Mischen mehrerer Lösungen sind alle gelösten Substanzen oder die gesamte Menge nM der 
einen gelösten Substanz in der Mischung (Index M) vorhanden.

nM = Z  «»•i

Ist ct die Konzentration eines Stoffes in verschiedenen zu mischenden Lösungen, dann ist seine 
Menge nu  in der Mischung

«M =  cm VM =  £  C/Vf.
I

cM Konzentration des Stoffes in der Mischung 
vM Volumen der Mischung
v, Volumen der einzelnen zu mischenden Lösungen

Doch kann man diese Gleichung im allgemeinen nicht zur Berechnung von cM und uM benutzen, 
weil sich die Volumina von Lösungen (wie auch die reiner unterschiedlicher Flüssigkeiten) nicht 
additiv verhalten.
Auf ideale Mischungen könnte diese Gleichung jedoch angewendet werden, denn für diese gilt uM 
= ]T u, , und die molare Konzentration der Mischung läßt sich nach

/

L vt/

berechnen. Da sich sehr stark verdünnte Lösungen annähernd ideal verhalten, kann man in die­
sem Fall so Vorgehen. Für konzentrierte Lösungen, aber bei nur geringen Konzentrationsunter­
schieden, sind die Abweichungen vom idealen Verhalten ebenfalls nicht sehr groß.
Für die genaue Berechnung der Mischungskonzentration realer molarer Lösungen müssen die
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Dichten der zu mischenden Lösungen (pf)und  die Dichte der Mischung berücksichtigt werden 
(0m) :

WIm V
ÜM = — -  mit mM = L  viQi>

Qm i

E  CiVi
*̂M Bm.

L  viQiI

Beispiel 1.1: Die Masse des Natriumatoms beträgt m(Na) = 3,817 31-10"23g. In der 12C-Skala 
der relativen Atommassen der Elemente ist damit die relative Atommasse des Natriums durch

. ™ «(Na) m(Na) 3,81731-IO“23 3,81731 • KT23g -12
^ r(Na) m„ m(12C)/12 1,660 43-IO"24 g 19,92516 • IO"24 g
festgelegt.

Beispiel 1.2: Lithium ist ein Mischelement. Es besteht zu 7,3 Atom-% (Atom-% = 100x,) aus 
dem Isotop mit der relativen Masse ATl = 6,01 und zu 92,7 Atom-% aus dem Isotop mit der rela­
tiven Masse ATt2 = 7,01. Die relative Häufigkeit x, der beiden Isotope beträgt also Xj = 0,073 und 
x2 = 0,927.
Die relative Atommasse des Lithiums beträgt dann:

AT(Li) = x xAtA + x2At<2
= 0,073 • 6,01 + 0,927 • 7,01 = 6,937.

Beispiel 1.3: Bei der Reaktion von 4,15 g Wolfram mit Chlor entstanden 8,95 g Wolf- 
ram(VI)-chlorid WC1$. Aus diesem experimentellen Ergebnis kann die relative Atommasse des 
Wolframs berechnet werden [̂ 4r(Cl) = 35,453, vCI = 6, vw = 1]:

m(W) _ MW)vw 
m(Cl) Ar (CI) vcl

Ar(W)
m(W) Af(CI) Vg 4,15 g -35,453-6

m(Cl)tty 4,80 g-1 183,91.

Beispiel 1.4: Der rhombische Schwefel besteht aus ringförmigen Sg-Molekülen. Die Objekt­
menge der Schwefelatome n(S) in 100 g dieser Schwefelmodifikation beträgt:

m 100 g

”  M(S)~ 32,064 g mol"1 3,12 mol.

Die Objektmenge der Sg-Moleküle beträgt:

„ , * )= m _ 100g
K6J M(Sg) 256,512 g m ol'10,39 mol.

Af(S) Molmasse der Schwefelatome 
M(Sg) Molmasse der Sg-Moleküle

Beispiel 1.5: Die stöchiometrische Wertigkeit des Schwefels kann z. B. 2, 4 und 6 betragen. Des­
halb ist die Angabe der molaren Masse der Äquivalente (S) des Schwefels nur eindeutig, wenn 
auch die stöchiometrische Wertigkeit z angegeben wird:
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, ,  /r.x Af(S) 32,064gmol~1 , ,Mx(S) = — —  = — 2— f -------- -- 16,032 g mol" 1z l

für z = 2 [z. B. Mk (S) in H2SJ.

, ,  /ox 32,064gmol-1
Mn (S) —---------g---------— 5,344 g mol 1

für z = 6 [z. B. Mn (S) in SF6].

Beispiel 1.6: Die quantitative Analyse einer Probe Natriumbromid NaBr, das durch Umsetzen 
von Natriumcarbonat Na2C03 mit Bromwasserstoffsäure (HBr in H20) erhalten wurde, ergab für 
die Probenmenge einen Gehalt an Natrium von m (Na) = 2,3580 g und an Brom von m(Br) 
= 8,2045 g .
Natriumbromid ist eine daltonide Verbindung (-» Abschn. 1.3.), das heißt, das Verhältnis 
m(Na): m(Br) = Af(Na): M(Br) ist für NaBr unabhängig von der Art seiner Herstellung.

M(Na): M(Bt) = 22,989 8:79,909 = 1:3,475 8 .

Aus dem Vergleich mit dem experimentellen Ergebnis

m (Na): m (Br) = 2,358 0:8,204 5 = 1:3,479 4

ist der Schluß zu ziehen, daß das hergestellte NaBr nicht völlig rein ist. Es enthält einen Über­
schuß von 3,6 mg Brom pro 1 g Natrium.

Beispiel 1.7: Nach dem Volumengesetz von Gay-Lussac (—» Abschn. 1.4.) verbinden sich 3 Liter 
Wasserstoff mit 1 Liter Stickstoff zu 2 Liter Ammoniakgas. Auf der Grundlage des Avoga- 
droschen Gesetzes kann dafür die Teilchengleichung

3 Teilchen Wasserstoff + 1 Teilchen Stickstoff —» 2 Teilchen Ammoniak

geschrieben werden. Daraus ist folgender Schluß zu ziehen:
Wenn sich 1 Teilchen Stickstoff und 3 Teilchen Wasserstoff auf 2 Teilchen Ammoniak aufteilen, 
muß jedes Teilchen Stickstoff und Wasserstoff aus mindestens 2 Atomen bestehen. Das begrün­
det die heute übliche Schreibweise dieser Reaktion:

3H 2 + N2-» 2 N H 3.

Beispiel 1.8: Eine Probe einer Verbindung, die nur aus den Elementen Kohlenstoff, Wasserstoff 
und Chlor besteht, hat folgende experimentell ermittelte Zusammensetzung:

m(C) = 0,402 g Kohlenstoff, m(H) = 0,034 g Wasserstoff, m(Cl) = 3,564 g Chlor.

Die Zusammensetzung der Probe kann leicht durch die Massenbrüche der Bestandteile angege­
ben werden (nt Summe der experimentell ermittelten Massen aller Bestandteile):

Wq = - 2 ^ -  = = o,100 5 (oder 10,05 %),
m  4 g

wH = = 0,^ g = 0,008 5 (oder 0,85 %),

"ei = = 0,8910 (oder 89,10 %).
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Für die Ermittlung der Bruttoformel C„c HP|1 Clvcl aus diesen experimentellen Ergebnissen müs­
sen die Stöchiometriezahlen vc, vH und vCi berechnet werden (—*■ Abschn. 1.5.).
Das gelingt mit Hilfe des Zusammenhangs

^ci -  fl (C) • n (H) • n (CI) —
m(C) . m(H) , fli(Cl) 
M(Q ‘ M(H) ' M(C1)

0,402 g . 0,034 g . 3t564 g
12,0011 gmol-1 1,008 gmol"1 35,453 gmol-1

= 0,0335:0,0337:0,1005.

Da die Stöchiometriezahlen (im Gegensatz zu den Objektmengen) meistens kleine ganze Zahlen 
sind, wird durch die kleinste Zahl dividiert un'd auf ganze Zahlen gerundet:

0,0335 0,033 7 0,1005 , , ,
vc : : vC\ 0 033 5 : 0 033 5 • 0 033 5 1:1:3.

Für die Berechnung der Stöchiömetriezahlen können auch die experimentell ermittelten Prozent­
zahlen der Bestandteile anstelle ihfer Massen m(X) in die Verhältnisgleichung eingesetzt werden 
(es geht um Massenverhältnisse!):

10,05 . 0,85 . 89,10 
Vc-Vh -Vci 12,011 ' 1,008 ' 35,453

= 1:1:3.

= 0,8367:0,8433:2,5132

Die Verbindung hat die Bruttoformel CHC13 (Chloroform).
Zum Vergleich mit dem Ergebnis der Elementaranalyse können die Massenbrüche bzw. Prozent­
gehalte der Bestandteile einer Verbindung aus der Bruttoformel berechnet werden (dabei wird im­
mer eine Förmeleinheit betrachtet). Für den Chlorgehalt des Chloroforms z. B. ergibt sich mit
»'cHcia=  1:

m(Cl) _ /i(Cl) Af(Cl) ^  vclM(Cl)
Wa m(CHClj) n (CHClj) Af (CHC13) vChci,M(CHC13)

3-35,453 gmol"1 
1 • 119,38 gmol-1

0,890 9 (oder 89,09%).

Beispiel 1.9: Zinngranalien reagieren mit trockenem Chlor zu Zinntetrachlorid 
(SnC^): Sn+2 Cl2 —» SnCLt.
Wieviel Gramm dieser farblosen, an der Luft rauchenden Flüssigkeit entstehen theoretisch aus 
10 g Zinn?
Der Reaktionsgleichung ist zu entnehmen, daß 1 mol Sn zu 1 mol SnCL» reagiert. So können wir 
die Objektmenge n des SnCl4 in der Beziehung m = nM (m Masse des SnCL», M  Molmasse des 
SnC^) durch die Objektmenge n(Sn) des Zinns ausdrücken:

m = nM = n(Sn) M — m(Sn) M
M(Sn)

10 g -260,50 gmol-1 
118,69 gmol-1

21,95 g.

Theoretisch entstehen 21,95 g Zinntetrachlorid. Haben Sie ausgehend von 10 g Zinn nur 15 g 
Zinntetrachlorid erhalten, beträgt die praktische Ausbeute A:
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01l5Q-f 0 -l °0 0/o = 68)3%. 21,95 g

Beispiel 1.10: Mit Hilfe der Zustandsgleichung des idealen Gases (ihre Gültigkeit wird vorausge­
setzt) kann die Molmasse eines Gases aus dem Ergebnis einer Gasdichtemessung berechnet wer­
den. Die Zustandsgleichung des idealen Gases wird umgestellt und durch die Beziehungen 
m = nM und m  — q v  ergänzt:

w mRT eRTM = -----------------.pv p

Beträgt die Dichte q eines Gases bei 30 °C und 99,6 kPa q= 1,27 g 1_1, so hat das Gas die Mol­
masse:

1,27 g l" 1 • 8,3143 • 103 lP aK ^m ol" 1 • 303 K
99,6 kPa 32,12 g mol"1.

Beispiel 1.11: Bei der Elektrolyse von verdünnter wäßriger Schwefelsäure entsteht an der Katode 
Wasserstoff: 2 H+ (ag) + 2e~ —> H2 (g). Mißt man die Zeit r, in der der Strom I  fließt, so können 
die Masse bzw. das Volumen (bei gegebenem Druck und gegebener Temperatur) des entwickelten 
Wasserstoffs berechnet werden.
Für 1= 1A und / = 2 h ist

w (H2) =
Af (H2) lt  2gmol~1-1 A*2h-3600slT

zF 2-96 500C mol-l = 0,074 6 g

(für die Katodenreaktion ist z = 2, beachten Sie ferner:
1 C = 1 As und 1 h = 3 600 s).
Wurde die Elektrolyse z. B. bei 296 K und 98,7 kPa durchgefuhrt und wird der Dampfdruck des 
Wassers bei dieser Temperatur (2,8 kPa) berücksichtigt, kann das Volumen u(H2) des entwickel­
ten Wasserstoffs unter Benutzung der Zustandsgleichung des idealen Gases berechnet werden:

ü(H2) = ItRT 1A • 2 h • 3 600 s t r 1 • 8,314 3 ♦ 103 lPaK " 1 m o r1 • 296 K
zFp 2 • 96 500 C mol' 1 (98,7 -  2,8) kPa

= 0,9581.

Beispiel 1.12: Ausgehend von handelsüblicher konzentrierter Schwefelsäure (96%ig bzw. 
17,97 molar) kann durch Verdünnen mit Wasser 6  m  H2S04 hergestellt werden.
Zur Herstellung von 500 ml 6 m  H2S04 müssen 166,94 ml der konzentrierten Schwefelsäure mit 
Wasser auf ein Gesamtvolumen von 500 ml verdünnt werden. Bezeichnet v' das Volumen der 
konzentrierten Schwefelsäure, c' ihre Konzentration in moll-1, v" das gewünschte Volumen der 
verdünnten Schwefelsäure und c" deren Konzentration in moll-1, dann ist

c"v" _  6 moll"1-500 ml 
c' ~  17,97 moll" 1

166,94 ml.

Ausgehend von reiner 100%iger H2S04 kann man zur Herstellung von 500 ml 6 m  H2S04 auch so 
verfahren, daß 294,234 g H2S04 eingewogen und mit Wasser auf 500 ml aufgefüllt werden. Die ab­
zuwägende Masse m(H2S04) ergibt sich aus

m (H2S04) = nM = cvM =
6 mol 1 1 • 500 ml • 98,078 g mol-1 

1000 ml l"1
= 294,234 g

(Beachten Sie die Einheiten von c und t>!).
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Wird die Masse m(H2S04) = 294,234 g in 500 g Wasser (mLM) gelöst, ist die resultierende Schwe­
felsäure 6 m (6 molal):

n m(H2S04) ^  294,234g-1000g k g '1 _ M
m M(H2S04) mLM 98,078 gmol"1* 500 g m° 8

(Beachten Sie die Einheiten von m und /MlmO*
Der Prozentgehalt an H2S04 berechnet sich für die 6 m  H2S04 ( q = 1,338 4 g cm-3 bei 20°C) fol­
gendermaßen:

w(H2S04) =
m(H2SQ4)

m LG

cviqM  (H2SQ4)
6 VLG

cM(H2SQ4)
e

6 m o ir 1- 98,078 gmol 1 
1,338 4 gern-3 • 1000 cm3 l-1

= 0,44 = 44%.

(Beachten Sie die Einheit der Dichte im Zusammenhang mit den anderen hier eingesetzten Ein­
heiten; der Massenbruch ist eine Verhältnisgröße und hat keine Einheit!)
Der Gehalt an H2S04 der 6molalen Schwefelsäure beträgt

w(H2S04) =
m(H2SQ4)

m(H2S04) + m(H20)
588,468 g

588,468g + 1000g = 0,37 = 37%

[m(H2S04) = nM= 6 mol ■ 98,078 gmol" 1 = 588,468 g].

Aufgaben

1.1. Bei der Explosion von 1000 g Nitroglycerin wird eine Energie von 8,0 • 106 J frei. Wie groß 
ist die Gesamtmasse der Reaktionsprodukte?

1.2. Bei der Kernspaltung von 1000 g Uran-235 (Kernreaktor, Atombombe) wird eine Energie 
von 8,23 • 1013 J abgegeben. Wie groß ist die Gesamtmasse der Spaltprodukte dieser Kernre­
aktion?

1.3. Ein Atom des Elementes X habe die Masse 4,0 • 10-23 g. Berechnen Sie die relative Atom­
masse von X in der 12C-Skala!

1.4. Die auf zwei Stellen nach dem Komma aufgerundete relative Atommasse des Rubidiums 
beträgt 85,47. Die relativen Massen seiner beiden Isotope sind 84,94 und 86,94. Geben Sie 
die relative Häufigkeit x  der Isotope im natürlich vorkommenden Rubidium an und drük- 
ken Sie die Isotopenzusammensetzung in Atom-% aus!

1.5. Die relative Atommasse des natürlichen Wasserstoffs beträgt 1,007 97. Die relativen Mas­
sen der beiden Isotope }H und 2D sind 1,007 82 und 2,01410. Wieviel Atom-% 2D enthält 
der natürlich vorkommende Wasserstoff?

1.6. Bei der Reduktion von 4,286 g Nickeloxid NiO wurden 3,370 g Nickel erhalten. Berechnen 
Sie die relative Atommasse des Nickels!

1.7. Die elektrolytische Zersetzung von 5,030 g Quecksilber(II)-chlorid HgCl2 lieferte 3,716 g 
Quecksilber. Berechnen Sie die relative Atommasse des Quecksilbers!

1.8. 2,668 g Lithiumchlorid LiCl ergeben nach der Umsetzung mit Salpetersäure 4,338 9 g reines 
Lithiumnitrat LiN03. Berechnen Sie die relative Atommasse des Lithiums!

1.9. 15,85 g Zink wurden in Schwefelsäure gelöst, und die Verbrennung des sich entwickelnden 
Wasserstoffs ergab 4,336 g Wasser. Berechnen Sie aus diesen Angaben die Atommasse des 
Zinks!

1.10. Berechnen Sie für die nachfolgenden Substanzen die relative Formelmasse, und geben Sie
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an, in welchen Fällen Ft mit A t bzw. Mr identisch ist: Fe, N, N2, P4l C2HsOH, NH3, CaS04, 
HN03, HJ.

1.11. Berechnen Sie die stöchiometrische Wertigkeit z und die relative Äquivalentmasse Ä. der 
in Klammem gesetzten Elemente in den angegebenen Verbindungen: B2H6(B), CHC13(C), 
A s20 5(A s), H3P03(P), C120(C1), C102(C1), C120 7(C1), Pb30 4(Pb), Hg2Cl2(Hg).

1.12. Geben Sie die molare Masse an für: atomares Iod, Fluormoleküle, CH3COOH, C7Hi6, 
CaC03, SF6, CuS04-5H 20!

1.13. Wie groß ist die Masse der Objektmengen 0,6 mol PH3, 10,5 mol H2S04, 2,8 mol C6H6?
1.14. Wie groß ist die Objektmenge an Fluoratomen und Fluormolekülen in 37,996 8 g molekula­

rem Fluor? Wie groß ist die Objektmenge an Atomen in 10 g Natrium und 10 g Schwefel?
1.15. Wie groß ist die Anzahl der Moleküle in 0,5 mol PH3, und wie groß ist die Anzahl der 

Phosphoratome und Wasserstoffatome in 250 mg PH3?
1.16. Wie groß ist die Objektmenge der Moleküle in 6,4 g Stickstoffmonoxid NO und 6,4 g Stick­

stoffdioxid N 02?
1.17. Berechnen Sie die molare Masse der Äquivalente M(Ä) für CI in C102 und C103, Al in 

A1C13, P in P40 6, H J03 in Säure-Base-Reaktionen und in Redoxreaktionen, H3P04 in Säure- 
Base-Reaktionen!

1.18. Wenn von 100 mg Ammoniak Z* 1021 Moleküle zurückerhalten wurden, wieviel Mole Am­
moniak gingen verloren?

1.19. Erläutern und diskutieren Sie das Gesetz der multiplen und äquivalenten Proportionen am 
Beispiel der Manganoxide, in denen Mangan und Sauerstoff in folgenden Massenverhält­
nissen gebunden sind: auf lg  Mangan entfallen 0,2913g, 0,4369g, 0,5826g, 0,873 8 g, 
1,0195 g Sauerstoff! Verwenden Sie als Äquivalentmassen für Mn und O (die aus anderen 
Verbindungen ermittelt wurden) die Werte ÄMn = 27,46905 und Ä 0 = 7,9997.

1.20. Berechnen Sie den Massenbruch und den Masse-%-Gehalt für jedes Element in den folgen­
den Verbindungen: A120 3, Cu(OH)2, MgCl2 • 6 H20, Fe2(S04)3, Benzen, CH3COOH, H20.

1.21. Glaubersalz hat die Formel Na2S04 • 10 H20. Drücken Sie den Gehalt an Na20, S03 und 
H20  durch den Massenbruch und durch Masse-% aus!

1.22. Die vollständige Analyse eines Minerals ergab folgende Zusammensetzung: 35,6®/' Co, 
45,1 % As, 19,3 % S. Berechnen Sie die Bruttoformel!

1.23. Geben Sie die einfachste Formel für die Verbindungen an, wenn die vollständige Analyse 
folgende Gesamtzusammensetzung ergab:
1. 37,92% Ni, 20,72% S, 41,36% O;
2. 42,46 %K, 15,16% Fe, 19,56% C, 22,82 % N;
3. 26,58% K, 35,36% Cr, 38,07% O!

1.24. 1 Gramm einer Verbindung, die nur Kohlenstoff und Wasserstoff enthält, liefert bei ihrer 
Verbrennung 1,635 g H20  und 2,995 g C02. Berechnen Sie die empirische Formel!

1.25. 5,60 g Kupfer(II)-chlorid vereinigen sich mit 4,22 g Ammoniak zu einer Verbindung. Wel­
che Formel hat diese?

1.26. Wieviel Gramm Blei kann man maximal aus 15 g Rotbleierz PbCr04 erhalten, wenn dieses 
in einer Reinheit von 92 % vorliegt?

1.27. Wieviel Gramm Wasserstoff und Natriumhydroxid entstehen bei der Umsetzung von 1,5 g 
Natrium mit überschüssigem Wasser? Geben Sie die Masse des entstandenen Wasserstoffs 
als Objektmenge H-Atome und H2-Moleküle an!

1.28. Eine Lösung enthält 2,884 g Silbemitrat und wird mit einer zweiten, die 5,000 g Natrium­
chlorid enthält, zusammengegeben. Wie groß ist die Masse des Silberchloridniederschlags? 
Reagiert das gesamte Natriumchlorid? Wieviel Gramm Natriumchlorid bleiben eventuell 
unumgesetzt?
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1.29. Festes Bleidioxid Pb02 und Bariumperoxid Ba02 zersetzen sich beim Erhitzen zu PbO, 
BaO und Sauerstoff. Eine Mischung von Bleidioxid und Bariumperoxid wurde bis zur voll­
ständigen Zersetzung erhitzt. Die anfängliche Masse des Gemisches betrug 15,00 g, am 
Ende der Zersetzung 13,80 g. Wieviel Bleidioxid war in dem Ausgangsgemisch enthalten?

1.30. Eine Mischung von Magnesium- und Calciumcarbonat der Masse 1,84 g wird so stark er­
hitzt, bis kein weiterer Gewichtsverlust mehr eintritt. Der Rückstand hat eine Masse von 
0,9000 g. Wieviel Masse-% der Ausgangsmischung waren Calciumcarbonat?

1.31. Die quantitative Analyse ergab für die Zusammensetzung einer Verbindung: 32,79 % Na­
trium, 13,02% Aluminium und 54,19% Fluor. Wie groß ist die Objektmenge an Na-, Al- 
und F-Atomen in dieser Verbindung?

1.32. Wieviel Eisen erhält man theoretisch aus 101 eines Erzes, das 65 % Fe20 3 enthält?
1.33. Aus 860 kg sekundärem Calciumphosphat CaHP04 werden 186,4 kg Phosphor erhalten. Wie 

groß ist die Ausbeute? Was muß bezüglich des Reinheitsgrades des Calciumphosphats ge- 
schlußfolgert werden, wenn sonst keine Verluste bei der Herstellung eintraten?

1.34. 1,84 g einer chloridhaltigen Substanz wurden in Wasser gelöst, die Lösung wurde mit weite­
rem Wasser auf 250 cm3 aufgefüllt. Davon wurden 25 cm3 abgenommen und aus dieser Lö­
sung das Chlorid mit Silbemitrat ausgefällt. Der Niederschlag wurde in einem Filtertiegel 
gesammelt, getrocknet und mit dem Tiegel zusammen gewogen. Während der leere Tiegel 
15,2849 g wog, betrug seine Masse mit dem AgCl 15,8644 g. Wieviel Masse-% Chlor ent­
hielt die Substanz?

1.35. 0,62 g einer Substanz werden in Wasser gelöst und bis zur vollständigen Fällung mit 
BaCl2-Lösung versetzt. Nach dem Glühen wog der Tiegel mit dem ausgefallten BaS04 
14,5008 g. Der leere Tiegel wog 14,2941g. Berechnen Sie den Gehalt der Substanz in 
Masse-% an Schwefel (S), S03 und S04!

1.36. 4,22 g einer Mischung von CaCl2 und NaCl wurden in Wasser gelöst und die Ca2“-Ionen 
vollständig mit Sodalösung als Carbonat gefällt. Das abfiltrierte CaC03 wurde durch Glü­
hen in CaO überführt. Die Auswaage an CaO betrug 0,959 g CaO. Berechnen Sie den Ge­
halt an CaCl2 in dem Gemisch! Geben Sie den Gehalt in Masse-% und durch den Massen- 
bruch an!

1.37. Berechnen Sie das Litergewicht in g l“ 1 von Sauerstoff, Stickstoff, Kohlenmonoxid, Helium, 
Stickstoffmonoxid und Luft für T= 273,15 K und p=  101,3 25kPa! Welche Gase sind 
schwerer, welche leichter als Luft?

1.38. Wie groß ist die Objektmenge an H2S in
a) 12 g Schwefelwasserstoff,
b) 61 Schwefelwasserstoff bei 0 °C und 101,3 25 kPa und
c) 61 Schwefelwasserstoff bei 100 °C und 98,3 kPa?

1.39. Eine Probe Methan CH4 hat eine Masse von 20 g. Berechnen Sie
a) die Objektmenge Methan,
b) die Anzahl der Moleküle CH4,
c) die Objektmenge an H-Atomen in der Probe und
d) das Volumen in Liter für 17 °C und 96,0 kPa!

1.40. Eine Gasflasche hat ein Volumen von 1 1 und enthält 0,5 g Wasserstoff. Eine zweite Flasche 
hat ein Volumen von 21 und enthält 8,4 g Stickstoff. Die Temperatur ist für beide Flaschen 
0 °C. Welche Flasche enthält die größere Objektmenge an Molekülen? In welcher Flasche 
ist der Druck größer?

1.41. Berechnen Sie die Anzahl der Wasserstoffmoleküle in 22,4141 Wasserstoff bei 10 °C und 
einem Druck von 1,333 • 10“7Pa!

1.42. Berechnen Sie die molare Masse von S02-Gas mit Hilfe der Dichte, die für 0°C und
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101,325 kPa 2,9267 gl-1 beträgt! Vergleichen Sie diesen Wert der Molmasse mit dem, der 
sich aus den Atommassen berechnet! Diskutieren Sie den Unterschied!

1.43. Berechnen Sie die Molmasse eines Gases, von dem 0,612 g bei 70 °C und 98,9 kPa ein Vo­
lumen von 419 cm3 einnehmen!

1.44. Berechnen Sie die Molmasse eines Gases, wenn 250 cm3 des reinen Gases bei 30 °C und
94,7 kPa eine Masse von 0,981 g haben!

1.45. Kohlenmonoxid CO und Sauerstoff können zu Kohlendioxid reagieren. Bei der Reaktion 
wird Energie frei, so daß die Temperatur ansteigt. 2 mol CO reagieren mit 1 mol 0 2 in 
einem abgeschmolzenen Gefäß bei einem Anfangsdruck von 405 kPa und 25 °C. Wie groß 
ist der Enddruck nach der Reaktion für 25 °C? Wie groß ist der Enddruck nach der Reak­
tion, wenn die Temperatur auf 300 °C ansteigt?

1.46. Stickstoff wird über Wasser aufgefangen. In dem vorliegenden Gasvolumen befinden sich 
5 • 102 mol Stickstoff und 6,83 • 10-4 mol Wasserdampf. Wie groß ist der Partialdruck des 
Wasserdampfes, wenn der Gesamtdruck 101,6 kPa beträgt?

1.47. Ein gasförmiger Kohlenwasserstoff enthält 92,26% Kohlenstoff. 1,373 g dieses Gases neh­
men über Wasser gesammelt ein Volumen von 1,3081 bei 25 °C und einem Barometerdruck 
von 102,7 kPa ein. Geben Sie die Summenformel des Kohlenwasserstoffs an!

1.48. Die Zusammensetzung einer Verbindung wurde in Masse-% ermittelt: S 23,7%, CI 52,6%, 
O 23,7 %. Wenn 0,337 5 g der Verbindung verdampft werden, nimmt diese Masse bei 100 °C 
und 102,7 kPa ein Volumen von 75,7 cm3 ein. Welches ist die Summenformel?

1.49. Welche Masse Aluminiumsulfid ist zur Herstellung von 6,701 H2S (0°C, 101,325 kPa) ent­
sprechend der Gleichung A12S3 + 6 HCl—» 2 A1C13 + 3 H2S erforderlich?

1.50. Wieviel Kubikmeter C02 (15 °C, 94,7 kPa) entstehen beim Brennen von 150 t Kalkstein?
1.51. Wieviel Kilogramm Sauerstoff kann man in einer Stahlflasche von 401 Inhalt transportie­

ren, wenn das Gas unter einem Druck von 1,52 • 107 Pa bei 15 °C eingefüllt wird?
1.52. Wieviel Liter Chlorwasserstoff enthält 11 konzentrierte Salzsäure (40 Masse-%, Dichte 

1,19gern-3) gelöst?
1.53. Die Elektrolyse einer verdünnten Kupfersulfatlösung ergab nach 15 Minuten bei einer 

Stromstärke von 0,4 A insgesamt 0,120 g Kupfer. Berechnen Sie die Avogadroschs Kon­
stante Na\

1.54. Wie lange muß ein Strom von 10 A durch eine Elektrolysezelle mit geschmolzenem Natri­
umchlorid fließen, damit sich an der Katode 10 g Natrium abscheiden? Wieviel Chlor ent­
steht in der gleichen Zeit an der Anode?

1.55. Berechnen Sie die Molenbrüche für Wasser und Äthanol in 90%igem Alkohol! Geben Sie 
die Zusammensetzung dieses Alkohols auch in Mol-% an!

1.56. Die Zusammensetzung der Luft ist: N2 78,08 Vol.-%, 0 2 20,95 Vol.-%, Edelgase (Ar) 
0,94 Vol.-%, C02 0,03 Vol.-%. Berechnen Sie die mittlere Molmasse der Luft, das Literge­
wicht in g l-1, und geben Sie die Zusammensetzung in Masse-% an!

1.57. 100 g einer Lösung enthalten 10 g Natriumchlorid. Die Dichte der Lösung beträgt 
1,071 gern-3. Berechnen Sie die Molarität und die Molalität der Lösung!

1.58. Welche Massen der betreffenden Stoffe sind notwendig zur Herstellung von 11 jeder der 
folgenden Lösungen: 0,60 m  NaOH; 0,50 m  H2S04; 2,00 m  FeCl3; 0,10 m  Ba(OH)2; 2,00 m  

Na2C03 • 10 H20?
1.59. 186 g einer verdünnten wäßrigen Lösung von H20 2 entwickelten nach vollständiger Zerset­

zung in H20  und Sauerstoff 2,8010 2 (0 °C, 101,3 25 kPa). Berechnen Sie die Konzentration 
an H20 2 in Masse-% und in moll" 1 (nehmen Sie als Dichte der Lösung 1 gern-3 an)!

1.60. Eine Lösung von Chlorwasserstoff in H20  enthält 20,15 Masse-% HCl und hat eine Dichte 
von 1,015gern-3. Welche Molarität hat die Lösung?
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1.61. Geben Sie den Massenbruch für Kaliumhydroxid in einer Kalilauge der Molalität 
wkoh = 0.05 mol kg-1 an!

1.62. Eine 4,30molare wäßrige Essigsäurelösung besitzt die Dichte q -  1,032 6 gern-3. Berechnen 
Sie die Molalität und den Molenbruch der Essigsäure!

1.63. 300 g einer 50%igen Lösung werden mit 170 g Wasser verdünnt. Wievielprozentig ist die er­
haltene Lösung?

1.64. 1,51 einer 80%igen Lösung sollen so verdünnt werden, daß eine 60%ige Lösung entsteht. 
Wieviel Wasser ist zuzugeben?

1.65. Aus 200 g Nickelsulfat NiS04 • 7 H20  soll eine in bezug auf das Salz 30%ige Lösung herge­
stellt werden. Wieviel Wasser ist zuzusetzen?

1.66. Gemischt werden 200 g einer 10%igen Lösung, 370 g einer 25%igen Lösung, 480 g einer 
75%igen Lösung. Berechnen Sie die Masse der Mischung mM und deren Massenbruch!

1.67. Zu 500 cm3 einer 1,0 m  AgN03-Lösung werden 16;0 cm3 einer 0,2 m  KCl-Lösung gegeben. 
Wieviel Silberchlorid wird erhalten?
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2 Chemische Gleichgewichte in wäßriger Lösung

In diesem Abschnitt werden Begriffe und Zusammenhänge dargelegt, die für ein erstes Verständ­
nis einfacher chemischer Reaktionen in wäßriger Lösung notwendig sind (ausführlich werden die 
Probleme in den Lehrbüchern 4, 5 und 6 behandelt).
Den Reaktionen in wäßrigen Lösungen kommt besondere Bedeutung zu, weil man an ihnen die 
Vielfalt des chemischen Verhaltens vieler Elemente und ihrer Verbindungen besonders deutlich 
sehen und verstehen kann und weil sie eine große Zahl praktisch wichtiger und technisch ange­
wendeter Prozesse einschließen.

2.1. Echte Lösungen

Die echten Lösungen (—»LB 5, Abschn. 1.) sind eine besondere Art der feinen Verteilung (Disper­
sion) eines Stoffes (oder mehrerer Stoffe) in einem anderen. In ihnen haben die aufgelösten Teil­
chen eine durchschnittliche Größe von 10“7 bis 10~8 cm, und man spricht deshalb bei echten Lö­
sungen von molekular- oder iondispersen Systemen.
Ihnen stehen die grobdispersen Systeme gegenüber, in denen die Teilchen der verteilten Substanz 
eine Größe von IO-4 bis IO“5 cm haben. Dazu zählen Suspensionen (Feststoff in Flüssigkeit), 
Emulsionen (Flüssigkeit in Flüssigkeit) und Schäume (Gas in Flüssigkeit). Zwischen diesen bei­
den stehen die kolloiddispersen Systeme (—>LB 2, Abschn. 11.5.), die sogenannten kolloidalen Lö­
sungen oder Sole. In ihnen haben die verteilten Teilchen eine Größe von 10“5 bis 10“7 cm. 
Echte Lösungen können gasförmig, flüssig oder fest sein. Gemeinsam ist ihnen, daß es homogene 
Mischphasen (—»LB 2, Abschn. 1.; LB 4, Abschn. 1.2.) sind, d.h., sie bestehen aus zwei oder meh­
reren Arten von Teilchen (Mischphase) und haben überall gleiche makroskopische physikalische 
und chemische Eigenschaften (homogen). Mit Hilfe einfacher mechanischer Trennoperationen, 
wie Filtrieren oder Dekantieren, sind sie nicht in ihre Bestandteile zu zerlegen.
Im folgenden interessieren uns vor allem die flüssigen homogenen Mischphasen, bei denen die 
eine Komponente, das Lösungsmittel oder Solvens, gegenüber den anderen Komponenten, den ge­
lösten Stoffen, im Überschuß vorliegt. Die im Lösungsmittel gelösten Bestandteile können Gase, 
Flüssigkeiten oder Feststoffe sein.
Das Auflösen eines Stoffes kann einmal so geschehen, daß die Teilchen des zu lösenden Stoffes 
(Moleküle, Ionen) im Lösungsmittel gleichmäßig verteilt werden, ohne ihre chemische Natur zu 
verändern. Dies trifft für die Mehrzahl der Lösevorgänge zu, wie u.a. für das Auflösen von Zucker 
oder Kochsalz in Wasser oder von Iod in Tetrachlorkohlenstoff.
Daneben gibt es Lösevorgänge, die ebenfalls zu echten Lösungen führen, aber mit einer chemi­
schen Reaktion verbunden sind, wie beispielsweise das Auflösen eines Metalls in einer Säure,

Fe + 2 H30 + -> Fe2+ + H2 + 2 H20,

oder das Lösen von Ammoniakgas in Wasser:

NH3 + h 2o - » n h ;  + OH“.

39



Für Lösevorgänge ohne chemische Reaktion gilt: Ähnliches löst sich in Ähnlichem.
Das bedeutet, daß polare Lösungsmittel (—»LB 1, Abschn. 6.4.; LB 2, Abschn. 11.4.), wie Wasser, 
Alkohole u. a., bevorzugt polare Stoffe, wie z. B. Salze, lösen. Unpolare , wie Tetra­
chlorkohlenstoff, flüssige Kohlenwasserstoffe, Benzen u. ä., lösen dagegen bevorzugt unpolare 
Stoffe, wie z. B. Iod oder feste Alkane.
Die energetische Voraussetzung für die Auflösung eines festen kristallinen Stoffes in einem Lö­
sungsmittel ist, daß die Wechselwirkungsenergie der Lösungsmittelmoleküle mit den Teilchen 
des Stoffes (Solvatationsenergie) größer, gleich oder nur wenig kleiner ist als die Wechselwirkungs­
energie der Teilchen im Kristall (Gitterenergie). Natürlich muß die Solvatationsenergie auch grö­
ßer sein oder in der Größenordnung der Wechselwirkungsenergie der Lösungsmittelmoleküle un­
tereinander liegen.
Das Wasser gehört zu den wichtigsten Lösungsmitteln. Es löst bevorzugt polare Stoffe und Salze. 
Dafür sind vor allem drei Eigenschaften des Wassers von ausschlaggebender Bedeutung: das 
große Dipolmoment des H20-Moleküls (p = 1,84 Debye), die große Dielektrizitätskonstante des 
Wassers (e = 81,1) und die geringe Größe der Moleküle (O— H-Abstand 96 pm, Winkel 
H— O— H 104,5°). Auf Grund dieser Eigenschaften kann das Wasser mit den Bausteinen eines 
polaren oder ionogenen Stoffes starke Dipol-Dipol- bzw. Dipol-Ionen-Wechselwirkungen einge- 
hen, die dazu führen, daß die resultierende Hydratationsenergie einen erheblichen Beitrag zur 
Überwindung der Gitterenergie liefert. So werden, an der Oberfläche beginnend, die Teilchen aus 
dem Gitter herausgelöst. Die geringe Dimension der Wassermoleküle begünstigt diesen Vorgang, 
und die große Dielektrizitätskonstante verhindert das erneute Zusammentreten der Gitterbau­
steine. In wäßriger Lösung sind Ionen oder andere polare Teilchen hydratisiert und frei beweg­
lich, dadurch entsteht eine homogene Mischphase.
Demgegenüber ist die Wechselwirkungsenergie der Wassermoleküle mit unpolaren Teilchen, wie 
beispielsweise den S8-Ringen des kristallinen Schwefels, so gering, daß die Dipolkräfte zwischen 
den H20-Molekülen des flüssigen Wassers nicht überwunden werden können und in diesem Fall 
kein Auflösen eintritt.
Die häufig zu beobachtenden Wärmetönungen bei Lösevorgängen sind durch die unterschiedli­
che Größe der Solvatationsenergie und der Gitterenergie verursacht. Die Solvatationsenergie ist 
stets negativ, d. h., die Solvatation ist exotherm. Ob davon nach außen noch Wärme abgegeben 
wird (exothermer Lösevorgang) oder ob der Lösevorgang endotherm ist (Abkühlung), wird durch 
den Anteil bestimmt, der zur Überwindung der Gitterenergie erforderlich ist. Besonders starke 
Abkühlung tritt auf, wenn bestimmte Salze mit festen Lösungsmitteln gemischt werden, wie z.B. 
bei Kältemischungen des Typs CaCl2 • 6 H20/Eis, da in diesem Fall auch noch die Gitterenergie 
des Eises aufgebracht werden muß (-* Abschn. 6.1.3.; AB 0, Abschn. 8.3.).
Die Löslichkeit der meisten Stoffe in einem Lösungsmittel ist begrenzt. Als Grenzfall werden ge­
sättigte Lösungen (—>LB 4, Abschn. 1.1.2.; AB 0, Abschn. 12.4.) erreicht, bei denen jede weitere 
Zugabe der festen Substanz nur zu einem Bodenkörper führt, über dem sich die gesättigte Lösung 
befindet. Einige Flüssigkeiten, wie Glycerol und Wasser oder Wasser und Alkohol, sind unbe­
grenzt mischbar.
Die Löslichkeit wird stark von der Temperatur beeinflußt. Während die Löslichkeit von Gasen in 
einer Flüssigkeit bei Temperaturerhöhung (für p = const.) immer abnimmt, wird die Löslichkeit 
der meisten festen Stoffe mit steigender Temperatur erhöht. Aber auch eine Abnahme der Lös­
lichkeit fester Stoffe mit steigender Temperatur ist bekannt. Das hängt wieder mit der Solvatation 
der Ionen und Moleküle zusammen.
Unterliegt die Solvathülle eines gelösten Teilchens bei Energiezufuhr einem endothermen Ab­
bau, der stärker ins Gewicht fällt als die Überwindung der Gitterenergie des betreffenden Stoffes, 
so tritt eine Verminderung der Löslichkeit bei Temperaturerhöhung ein. Aus der gesättigten Lö­
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sung scheidet sich der gelöste Stoff kristallin ab. Die Temperaturabhängigkeit der Löslichkeit von 
FeS04 • 7 H20  ist dafür ein gutes Beispiel. Bis über 50 °C steigt die Löslichkeit an, dann wird der 
Anstieg geringer (bis 60 °C, FeS04 • 4 H20), und schließlich sinkt die Löslichkeit oberhalb 60 °C 
stark (FeS04 • H20).
Flüssige Lösungen zeigen eine Reihe von Eigenschaften, die nur von der Konzentration der gelö­
sten Teilchen, nicht aber von ihrer chemischen Natur abhängen. Dazu rechnet man die Dampf- 
druckemiedrigung, Siedetemperaturerhöhung, Gefriertemperaturerniedrigung der Lösungen (gegenüber 
dem reinen Lösungsmittel) und den osmotischen Druck (-*LB 4, Abschn. 6.2.; LB 5, 
Abschn. 2.3.3.).
Dieser einfache Zusammenhang zwischen der Teilchenzahl des gelösten Stoffes und den genann­
ten Eigenschaften gilt streng nur für ideale Lösungen. Reale Lösungen kommen diesem idealen 
Verhalten um so näher, je verdünnter sie sind und je höher die Temperatur ist.
Die nur von der Teilchenkonzentration abhängigen Eigenschaften einer Lösung werden durch 
den Begriff kolligative Eigenschaften zusammengefaßt. Ihre experimentelle Bestimmung ermög­
licht es, die molare Masse gelöster Molekülsubstanzen zu ermitteln.
Aus der Erniedrigung des Dampfdrucks einer Lösung durch den gelösten schwerflüchtigen Stoff 
gegenüber dem Dampfdruck des reinen Lösungsmittels ergibt sich unmittelbar eine Erhöhung 
der Siedetemperatur und Erniedrigung der Schmelztemperatur der Lösung im Vergleich zum Lö­
sungsmittel. Quantitativer Ausdruck dafür sind die Raoultschen Gesetze:

1. Die relative Dampfdruckerniedrigung ist gleich dem Molenbruch des gelösten Stoffes xB:

Ap «B
-----=  — - — =  x B.p nA + n B

A Lösungsmittel 
B gelöster Stoff

2. Die Gefriertemperaturemiedrigung A7V und die Siedetemperaturerhöhung ATy werden durch 
die Zahl der gelösten Teilchen und die Natur des Lösungsmittels bestimmt:

ATf = kkmB,
A7V= k t mB.

T? Schmelztemperatur 
7V Siedetemperatur
kk und kt stoffeigene kryoskopische und ebullioskopische Konstante des Lösungsmittels 
mB Molalität des gelösten Stoffes B

Daraus leitet sich die ebullioskopische (Siedetemperaturerhöhung) und die kryoskopische Me­
thode (Gefriertemperaturemiedrigung) zur Molmassebestimmung ab.
Ebenso hängt der osmotische Druck n  einer Lösung nur von der Anzahl der in dem Lösungsmittel 
gelösten Teilchen ab, nicht von ihrer chemischen Natur.
Nach dem von van't Hoff empirisch für verdünnte Lösungen gefundenen Gesetz des osmotischen 
Druckes ist

j t=cBRT= —  RT. v
cB Molarität der Lösung 
nB Objektmenge der gelösten Komponente 
v Volumen des Lösungsmittels 
R Gaskonstante
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2.2. Elektrolytlösungen

Die wäßrigen Lösungen von Salzen, Säuren und Basen leiten den elektrischen Strom. Ihnen ste­
hen Lösungen gegenüber, die den elektrischen Strom nicht leiten, wie z. B. eine wäßrige Zucker­
lösung. Stoffe, die in Lösung (oder in ihrer Schmelze) den elektrischen Strom leiten, heißen Elek- 
trofyte (-* LB 5, Abschn. 2.). Sie zerfallen beim Auflösen durch die Wechselwirkung mit dem 
Lösungsmittel in positiv und negativ geladene frei bewegliche Ionen. Echte Elektrolyte enthalten 
die Ionen bereits im festen kristallinen Zustand (NaCl, KN0 3). Die Wechselwirkung mit dem Lö­
sungsmittel führt nur zur Solvatation der Ionen.
Die potentiellen Elektrolyte sind meist polare Molekülsubstanzen, die in reiner Form, z.B. in ihren 
Schmelzen, den elektrischen Strom nicht leiten, aber durch eine Reaktion mit dem Lösungsmit­
tel in Ionen dissoziieren. Auch diese Ionen liegen dann solvatisiert vor. Die bei der Solvatation 
freiwerdende Energie liefert den entscheidenden Energiebeitrag zur Spaltung der polaren Atom­
bindung. Potentielle Elektrolyte sind alle Säuren, die meisten organischen Basen, aber auch Am­
moniak und das Wasser selbst. Die Träger der elektrischen Leitfähigkeit von wäßrigen Elektrolyt­
lösungen sind hydratisierte Ionen. Die Ionenladung oder Ionenwertigkeit gibt mit positivem oder 
negativem Vorzeichen die Anzahl der überschüssigen elektrischen Elementarladungen jedes Ions 
an.
In einer Lösung ist die Summe der positiven Ionenladungen gleich der Summe der negativen 
Ionenladungen.
Während die starken Elektrolyte nahezu 100 %ig in ihre Ionenbestandteile dissoziieren, beträgt 
die Dissoziation der schwachen Elektrolyte oft nur einige Prozent oder weniger. Ein Maß für die 
Stärke der elektrolytischen Dissoziation ist der Dissoziationsgrad a  (—>LB 5, Abschn. 2.1.). Er ist 
das Verhältnis des dissoziierten Anteils zur Gesamtkonzentration eines Elektrolyten in der Lö­
sung. Für starke Elektrolyte ist a = 1, was vor allem für viele Salze, die verdünnten Mineralsäu­
ren H2S04, HNOj u.a. und für solche anorganischen Basen wie NaOH, KOH zutrifft. Bei schwa­
chen Elektrolyten, wie organischen Säuren und Basen, aber auch Salzen wie FeCl3, Fe(SCN)3, 
HgCl2 und Hg(CN)2 is t« < 1.
Beide Arten der Elektrolyte sind Grenzfälle. Viele Elektrolyte liegen im Ausmaß ihrer elektrolyti­
schen Dissoziation zwischen den Extremen und werden als mittelstarke Elektrolyte bezeichnet. 
Zur Bestimmung des Dissoziationsgrades oc können Messungen der elektrischen Leitfähigkeit 
(-»AB 0, Abschn. 11.1.) herangezogen werden, die der Menge der Ladungsträger (Ionen) propor­
tional ist.
Daneben beweisen die Besonderheiten der kolligativen Eigenschaften von Elektrolytlösungeu 
nicht nur die Tatsache der elektrolytischen Dissoziation, sondern mit ihrer Hilfe kann auch unter 
bestimmten Umständen u  bestimmt werden. Solche Eigenschaften, wie der osmotische Druck 
oder die Gefriertemperaturemiedrigung und die Siedetemperaturerhöhung, hängen von der in 
der Lösung vorhandenen Teilchenzahl ab, deshalb sind die kolligativen Effekte bei Elektrolytlö­
sungen immer größer, als es der einer Formeleinheit entsprechenden Teilchenzahl entspricht. Es 
ist auf diese Weise möglich, zu ermitteln, in wie viele Ionen ein starker Elektrolyt dissoziiert 
(H2S04 in 3, K,[Fe(CN)6] in 5).
Diese einfachen Zusammenhänge zwischen den Eigenschaften einer Elektrolytlösung und der 
Anzahl der in der Lösung vorhandenen Ionen (Konzentration) gelten streng nur für ideale und 
praktisch nur für sehr verdünnte Lösungen. Durch die interionische Wechselwirkung kommt es in 
den realen Lösungen der Elektrolyte zu z. T. erheblichen Abweichungen von diesen einfachen 
Gesetzmäßigkeiten.
Um die interionische Wechselwirkung zu berücksichtigen, wird an die Stelle der Konzentration 
der Ionen eine tatsächlich wirksame aktive Konzentration, die Aktivität (—» LB 4, Abschn: 5.2.3.;
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L6 5, Abschn.2.3.) der Ionen, gesetzt. Die Ionenaktivität ergibt sich aus der Konzentration durch 
Multiplikation mit dem Aktivitätskoeffizienten. Aktivitätskoefüzienten sind für ideale Lösungen 
und näherungsweise für stark verdünnte Lösungen gleich 1, aber für reale Lösungen von Elektro­
lyten meistens kleiner als 1. Sie werden empirisch bestimmt oder aus der Theorie der starken 
Elektrolyte von Debye und Hückel berechnet. In lmolaren Lösungen liegen sie schon in der Grö­
ßenordnung von 0,6 bis 0,8, und erst für 10“2- bis 10-3molare Lösungen kommen sie in die Grö­
ßenordnung 1.
Die Dissoziation der Elektrolyte in wäßriger Lösung fuhrt zum Verständnis der chemischen Re­
aktionen zwischen Elektrolyten. Reaktionen zwischen Elektrolyten in wäßriger Lösung sind Io­
nenreaktionen. Sie verlaufen im allgemeinen schon bei tiefen Temperaturen sehr schnell. Liegen 
in der Lösung Moleküle vor, so sind die Reaktionsgeschwindigkeiten wesentlich geringer (z.B. or­
ganische Reaktionen).
Ionenreaktionen werden in einer verkürzten und übersichtlichen Schreibweise durch Ionenglei­
chungen wiedergegeben. Dabei werden nur die Ionen aufgeführt, die an der chemischen Reaktion 
teilnehmen. Ionen, die vor und nach der Reaktion unverändert in der Lösung vorliegen, werden 
nicht geschrieben.
So wird z. B. die Reaktion zwischen Blei(II)-nitrat und Kaliumiodid bzw. die zwischen Chro- 
mium und Bromwasserstoffsäure in wäßriger Lösung durch folgende Ionengleichungen beschrie­
ben:

Pb2+ + 2 I- —»Pbl2

(Anstelle Pb2+ + 2 N 03" + 2 K+ + 2 I"->  Pbl2 + 2 K+ + 2 N 03),

Cr + 2 H+—»Cr2+ + H2

(anstelle Cr + 2 H+ + 2 Br"-* Cr2* + 2 Br" + H2).

In einer Ionengleichung müssen die Stoffmengen und die Summe der Ionenladungen auf beiden 
Seiten der Gleichung gleich sein.
Im allgemeinen bleibt bei einer solchen Schreibweise der Ionenreaktionen in wäßrigen Elektro- 
lytlösungen auch die Tatsache unberücksichtigt, daß alle Ionen mehr oder weniger stark hydrati- 
siert sind. Bei Ligandenaustauschreaktionen oder auch in den Fällen, wo das am Ion gebundene 
Wasser an der chemischen Umsetzung beteiligt ist (protolytische Reaktion), muß die Hydrathülle 
der Ionen mitgeschrieben werden:

[Ni(H20 6]2++NH3 [Ni(H20)5NH3]2++H20 ,
[Fe(H20 )6]3+ + H20  —»[Fe(H20)30H]2+ + H30 +.

Eine wichtige Eigenschaft wäßriger Elektrolytlösungen ist, daß in ihnen durch Anlegen einer 
elektrischen Gleichspannung chemische Reaktionen an den Elektrodenoberflächen erzwungen 
werden können. Grundlage dieser Elektrolyse (—»LB 5, Abschn. 4.3.3.; AB 0, Abschn. 11.3.1.) ist 
wieder die elektrolytische Dissoziation und die freie Beweglichkeit der solvatisierten Ionen. 
Durch das angelegte elektrische Feld bewegen sich die Kationen zur Katode und die Anionen zur 
Anode. Der Stromfluß in einer Elektrolytlösung wird nicht allein durch die beweglichen Ionen 
bewirkt, sondern an den Elektroden müssen auch Elektronen die Elektrolytlösung verlassen bzw. 
in sie übertreten. Solche Elektronenübertragungsreaktionen spielen sich auf den Elektrodenoberflä­
chen ab. Die Katode wirkt als Elektronendonator, an ihr werden Ionen reduziert, während die 
Anode als Elektronenakzeptor wirkt und an ihrer Oberfläche Oxydationsreaktionen stattfinden. 
Man spricht von katodischer Reduktion und von anodischer Oxydation. Durch die frei wählbare 
Elektrolysespannung sind Katode und Anode als das stärkste Reduktions- bzw. Oxydationsmittel
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anzusehen. Die Besonderheit dieser Redoxprozesse (—> Abschn.2.6.) liegt darin, daß sie räumlich 
getrennt voneinander ablaufen. Typische katodische Reduktionen sind die Entladungen von Me­
tallionen, die Reduktion von Hydroniumionen und die Reduktion von Metallionen:

Cu2+ + 2e“ -* Cu,
2 H30 + + 2e" —> H2 + 2 H20,
Fe3+ + e“ —* Fe2+.

Zu den Anodenreaktionen zählen die anodische Oxydation des Elektrodenmaterials selbst (die 
Metalle gehen ionogen in Lösung), die Entladung und damit Oxydation von Anionen, d. h. von 
Atomionen des Typs F“, CI“, S2-, und von Molekülionen, wie z. B. SOj", OH- , N O J:

Ag —»Ag+ + e- ,
2 CI- —»Cl2 + 2e",

2 OH- —»H20  + y 0 2 + 2e- .

Technisch und in der Laborpraxis spielt die Elektrolyse wäßriger Elektrolytlösungen und von 
Elektrolytschmelzen eine große Rolle.

2.3. Das chemische Gleichgewicht

Alle chemischen Reaktionen in homogener Phase verlaufen unvollständig. Die Ausgangsstoffe 
(Edukte) verschwinden nicht völlig, und auch bei äußerlich beendeter Reaktion liegen neben den 
Endstoffen (Produkten) noch die Ausgangsstoffe vor, allerdings in vielen Fällen in sehr geringer 
Menge. Dieser Zustand verändert sich auch nach sehr langer Zeit nicht. Man kann diese Tatsa­
che verstehen, wenn man davon ausgeht, daß außer der Hinreaktion auch eine Rückreaktion, d.h, 
die Reaktion der Produkte zu den Edukten, abläuft.
Der genannte Ruhezustand oder Endzustand der Reaktion ist dadurch charakterisiert, daß die 
Geschwindigkeiten der Hin- und Rückreaktion einander gleich sind, in einer bestimmten Zeit 
gleiche Masseumsätze in beiden Richtungen erfolgen und demzufolge die Ausgangsstoffe neben 
den Endstoffen vorliegen. Dieser Zustand des chemischen Gleichgewichts kann sich von den Aus­
gangsstoffen und von den Produkten aus einstellen. Es ist ein dynamisches Gleichgewicht, das 
sich in allen geschlossenen Systemen einstellen kann.
Durch Veränderung der äußeren Reaktionsbedingungen, besonders der Temperatur, wird auch 
die Lage des Gleichgewichts verändert. Chemische Gleichgewichtszustände werden als reversibel 
ablaufende Reaktionen wiedergegeben, wie die folgenden Beispiele zeigen:

2S03,
2NH3,
CaHjOOCCHj + H20, 
AgCl(s),
CaO(s2) + C02(g), 
CH3COO- (ag) + H30 +(ag), 
2CO(g).

(s) fest 
(g) gasförmig 
(aq) hydratisiert

2 S02 + 0 2 ^
N2 + 3 H2 ^
C2H5OH + CH3CO O H ^ 
Ag+(aq) + C naq) ^
CaC03(sl) ^
CH3COOH(ö?) ^
C(s) + C0 2(g) ^
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Die Aufzählung zeigt gleichzeitig, wie verschiedenartig chemische Gleichgewichte sein können, 
wenn man beachtet, daß sie sich nicht nur bei Reaktionen in homogenen Mischphasen, sondern 
auch bei Reaktionen zwischen Stoffen in verschiedenen Phasen (heterogene Gleichgewichte) ein­
stellen können.
Die kinetische Betrachtung des chemischen Gleichgewichts (—»LB 6, Abschn. 4.1.) fuhrt zu 
einem Grundgesetz der Gleichgewichtslehre, dem Massenwirkungsgesetz. Wenn man die Ge­
schwindigkeit der Hin- und Rückreaktion einer chemischen Gleichgewichtsreaktion betrachtet, 
so gilt für den allgemeinen Fall einer homogenen Reaktion in verdünnter Lösung A + B C + D, 
daß am Anfang die Geschwindigkeit, mit der A und B miteinander reagieren, groß ist, während 
die Rückreaktion erst mit endlicher Geschwindigkeit verlaufen kann, wenn die Produkte C und D 
bereits vorhanden sind. Die Geschwindigkeit r einer Reaktion ist die zeitliche Änderung der 
Konzentration eines Reaktionsteilnehmers. Die Reaktionsgeschwindigkeit ist von der Tempera­
tur abhängig, deshalb wird konstante Temperatur vorausgesetzt. Für das angegebene Gleichge­
wicht sei die Geschwindigkeit der Hinreaktion rx = k xcAcB und die der Rückreaktion 
r_x = k_jCc cD (der Index - 1  kennzeichnet die Rückreaktion, —»LB 6). k x und k . x sind die Ge­
schwindigkeitskonstanten, die die Vorstellung enthalten, daß die Teilchen nur miteinander rea­
gieren, wenn sie Zusammenstößen, wobei nicht jeder Zusammenstoß zu einer Reaktion fuhren 
muß. Im Gleichgewichtszustand ist rx = r .x und damit

k xcAcB = k-jCcCu bzw.

£ - 1  CA * CB

Ke ist die konventionelle Gleichgewichtskonstante für die Zusammensetzungsvariable c (Konzentra­
tion).
Bei konstanter Temperatur ist also im chemischen Gleichgewicht der Quotient aus dem Produkt 
der Konzentrationen der Endstoffe und dem Produkt der Konzentrationen der Ausgangsstoffe 
konstant.
Sind die Stöchiometriezahlen v, der Reaktionsteilnehmer von 1 verschieden, dann muß man das 
Massenwirkungsgesetz (MWG) für die allgemeine Reaktion

| va |A + | vb | B ^ | vc |C + | vd |D

in der Form schreiben:

cfr'-c lE '

Im allgemeinen werden Stöchiometriezahlen (meistens die kleinsten möglichen ganzen Zahlen) 
für die verbrauchten Stoffe (Edukte) mit negativem und für die entstehenden Stoffe (Produkte) 
mit positivem Vorzeichen versehen. Betrachtet man die Rückreaktion, dann vertauschen Edukte 
und Produkte ihre Rollen, und die Vorzeichen aller Stöchiometriezahlen kehren sich um. Des­
halb werden in der Gleichung für die allgemeine Gleichgewichtsreaktion die Beträge | v, | einge­
setzt (-»Abschn. 1.5.).
Bei Benutzung anderer Zusammensetzungsvariablen als der Konzentration für die Beschreibung 
eines chemischen Gleichgewichts erhält man die Gleichgewichtskonstanten Km (aus der Molali- 
tät), Kp (aus Gleichgewichtsdrücken gebildet), und Kx (aus Gleichgewichtsmolenbrüchen gebil­
det).
Besonders bei Gasreaktionen ist es üblich, nicht die molaren Konzentrationen, sondern den 
Partialdruck jedes reagierenden Stoffes einzusetzen:
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Der Einfluß von Konzentrationsänderungen auf ein chemisches Gleichgewicht hängt davon ab, 
ob die Summe der Stöchiometriezahlen (Vorzeichen beachten!) einer Reaktion gleich Null oder 
von Null verschieden ist. Im ersten Fall ist die stoffliche Gleichgewichtszusammensetzung nur 
vom Verhältnis der Ausgangsstoffe abhängig, im zweiten Fall auch von der absoluten Größe der 
Konzentrationen. Analoges gilt für die Partialdrücke bei Gasreaktionen. Ist die Summe aller 
v, 4= 0, so folgt aus dem MWG, daß die Gleichgewichtslage der betreffenden Gasreaktion von der 
absoluten Größe des Gesamtdruckes abhängt.
Alles bisher über das Massenwirkungsgesetz Gesagte gilt streng nur für das ideale Gas oder die 
ideale Lösung. Es setzt also voraus, daß sich die reagierenden Teilchen frei bewegen und keinen 
intermolekularen oder interionischen Wechselwirkungskräften ausgesetzt sind. In den meisten 
realen Systemen zeigt sich bei der Anwendung des MWG eine Konzentrationsabhängigkeit der 
konventionellen Gleichgewichtskonstanten, die auf derartige Abweichungen vom idealen Verhal­
ten hinweist.
Wirkliche Konstanz zeigen die thermodynamischen Gleichgewichtskonstanten K[, J„, K[ und K*,
die sich von den konventionellen Konstanten durch die Berücksichtigung von Aktivitäts- bzw. Fu­
gazitätskoeffizienten unterscheiden (—»LB 4, Abschn. 7.). Für ideale Mischungen, ideale Lösungen 
und ideale Gase geht K in über. Für verdünnte Lösungen und kleine Drücke können Km, Kc 
und Kp als gute Näherungen für K'mi K[ und K \ benutzt werden.

2.4. Lösungsgleichgewichte

Die Auffassung vom chemischen Gleichgewicht als einem dynamischen Gleichgewicht läßt sich 
auch auf die Vorgänge anwenden, die mit dem Auflösen und Ausfällen (Auskristallisieren) von 
Stoffen in einem bzw. aus einem Lösungsmittel verbunden sind.
Durch Auflösen einer genügend großen Menge eines Stoffes bzw. durch Verringerung der Lö­
sungsmittelmenge bei einer gegebenen Lösung oder durch eine geeignete chemische Reaktion 
(z. B. Fällungsreaktion) wird der Zustand erreicht, in dem die gesättigte Lösung des Stoffes mit 
dem festen reinen Stoff als Bodenkörper im Gleichgewicht steht. Dieses Gleichgewicht kann wie­
der als ein dynamisches beschrieben werden, was bedeutet, daß sich pro Zeiteinheit genausoviel 
Substanz löst wie auskristallisiert. Ein solches Losungsgleichgewicht (—> LB 5, Abschn. 7.) ist ein 
heterogenes Gleichgewicht zwischen dem Stoff in der gesättigten Lösung (flüssige Mischphase) 
und in seiner kristallinen festen Phase.
Die Konzentration des Stoffes in der Lösung ist unter diesen Bedingungen bei konstanter Tempe­
ratur eine konstante Größe (Sättigungskonzentration). Ist der gelöste Stoff ein Elektrolyt, so unter­
liegt der gelöste Anteil der elektrolytischen Dissoziation. Es wird sich also auch ein Dissozia­
tionsgleichgewicht einstellen, das mit Hilfe des MWG beschrieben werden kann:

Av+Bv_ ^  v+ A+ + v_B”.

Daraus ergibt sich als Gleichgewichtskonstante (hier Dissoziationskonstante) nach dem MWG:

v* Zahl der Kationen A+
v . Zahl der Anionen B'
cArBr Gleichgewichtskonzentration des undissoziierten Stoffes A , B ,  in der Lösung
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Unter den beschriebenen Bedingungen der gesättigten Elektrolytlösung über ihrem kristallinen 
Bodenkörper ist aber cAv+Bv als konstant anzusehen, und man erhält für die Konzentration der 
Ionen in ihrer gesättigten Lösung die einfache Beziehung

Das Produkt der Ionenkonzentrationen eines Elektrolyten in seiner gesättigten Lösung ist für 
eine gegebene Temperatur eine Konstante, die man als Löslichkeitsprodukt KL bezeichnet. Ihr 
Zahlenwert ist wie bei jeder Gleichgewichtskonstanten von der Temperatur abhängig. Der nega­
tive dekadische Logarithmus des Löslichkeitsproduktes KL wird Löslichkeitsexponent pKL ge­
nannt: pKL= - lg  Kl .
Mit Hilfe des Löslichkeitsproduktes lassen sich die Fällungs- und Lösungsbedingungen für Elek- 
trolyte quantitativ beschreiben. Eine Elektrolytlösung ist gesättigt, wenn das Produkt der Ionen­
konzentrationen dem Löslichkeitsprodukt entspricht. Wird es überschritten, so beginnt sich die 
feste Phase des Elektrolyten als Bodenkörper (Niederschlag) abzuscheiden. Umgekehrt geht vom 
Bodenkörper (dem reinen festen Elektrolyten) so viel in Lösung, bis Kh erreicht ist, unter Um­
ständen bis zu seiner völligen Auflösung, wenn dessen Menge nicht ausreicht, um KL zu errei­
chen.
Das Löslichkeitsprodukt des Silberchlorids AgCl beträgt bei 20 °C etwa 10"10mol2l"2. Aus einer 
10“2m AgN03-Lösung würde bereits AgCl ausfallen, wenn nach Zusatz eines löslichen Chlorids 
die CI"-Konzentration den Wert von 10"8m o ir l überschreitet.
Mit Hilfe des Löslichkeitsprodukts kann man auch die Wirkung eines gleichionigen Zusatzes bei 
einer Fällungsreaktion verstehen. Um eine vorhandene Menge Ba2+-Ionen aus einer Lösung als 
BaS04 möglichst vollständig auszufällen, muß man eine möglichst hohe Konzentration an 
SOj- -Ionen wählen, also einen Überschuß an Fällungsmittel. Die Ba2+-Konzentration muß sich 
so weit verringern, daß der Zahlenwert des Löslichkeitsproduktes wieder erreicht wird.
Das gilt aber nicht uneingeschränkt. Großer Überschuß des Fällungsmittels führt mitunter zum 
umgekehrten Effekt, zur Auflösung des Niederschlages oder zu einer unvollständigen Fällung. 
Die Ursache dafür ist für die meisten derartigen Fälle in der Bildung löslicher Komplexverbin­
dungen zu sehen. So löst sich der schwerlösliche orangerote Niederschlag von Hgl2 leicht in 
einem I“-Überschuß auf:

Hgl2 + 2 1 '—» Hgl2-.

Aber auch die Fällung von AgCl ist bei einem zu großen Cl~-Überschuß nicht vollständig. Durch 
die Bildung von [AgClJ "-Ionen verbleibt ein Teil der Ag+-Ionen in der Lösung. Zunächst ergibt 
sich also bei Zugabe eines kleinen Überschusses an Cl“-Ionen eine Verringerung der Ag+-Kon- 
zentration in der Lösung, dann aber eine Erhöhung bei einem großen Chloridüberschuß. 
Werden in einer Lösung mehrere Ionenarten vereinigt, die schwerlösliche Verbindungen bilden 
können, dann scheiden sich zuerst die Niederschläge der Stoffe ab, die das kleinste Löslichkeits­
produkt besitzen. Auf diese Weise sind fraktionierte Fällungen möglich. Aus einer Lösung, die 
CI" und I"-Ionen enthält, wird bei Zugabe von Ag+-Ionen immer das Agl zuerst ausfallen und 
dann das AgCl, denn das Löslichkeitsprodukt des Agl von 10" 16 mol21"2 wird eher überschritten 
als das des AgCl von 10" 10 mol21-2.
Man kann aus dem Löslichkeitsprodukt eines schwerlöslichen echten Elektrolyten B die Sätti­
gungskonzentration cB (sa) sowohl für die reine Lösung als auch für den Fall gleichioniger Zu­
sätze berechnen (sa bedeutet gesättigt). Für eine reine Lösung von Silberchlorid ist

Cajj+ = Cci-, und mit
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* L(AgCl) = cAg+ • ca - = 1,56 • IO“10 mol21' 2 

folgt cM+ = ca - = c^aisa) = 1,25 • IO-5 mol l-1.

Allgemein gilt für einen Elektrolyten des Typs AB:

* . ( « ) -
Die Durchführung des Trennungsganges (-»Abschn. 9.3.) in der qualitativen Analyse und der 
Gravimetrie in der quantitativen Analyse beruht auf der Ausnutzung von Löslichkeitsgleichge­
wichten.
Analog zu dem beim MWG Gesagten zeigen nur die thermodynamische Dissoziationskonstante 
K\ und die ebenfalls aus den Aktivitäten der Ionen gebildete Löslichkeitskonstante strenge 
Konstanz. Die konventionellen Größen Ke und KL (Löslichkeitsprodukt) sind um so brauchbarer, 
je schwerer löslich ein Salz ist und je weniger andere starke Elektrolyte die Lösung enthält (inter­
ionische Wechselwirkung).

2.5. Säure-Base-Gleichgewichte

Reaktionen in wäßriger Lösung sind in großer Zahl auf die Übertragung von Protonen von einem 
Reaktionspartner zum anderen zurückzuführen. Die dabei sich einstellenden Gleichgewichtszu­
stände sind auf der Grundlage der Brönstedschcn Säure-Base-Deflnition Säure-Base-Gleichge- 
wichte (—»LB 5, Abschn.5:).
Nach Brönsted sind Säuren Moleküle oder Ionen, die Protonen abgeben können, also Protonendo­
natoren.
Basen dagegen sind Protonenakzeptoren, sie können Protonen aufnehmen.
Auf dieser Grundlage kann man einerseits zwischen Neutralsäuren (HN03), Kationsäuren (NH|) 
und Anionsäuren (HS0 4) unterscheiden und andererseits zwischen Neutralbasen (NH3), Kation­
basen ([A1(H20)50H]2+) und Anionbasen (HC03").
Jede Abgabe von Protonen ist mit der Bildung einer korrespondierenden Base und jede Aufnahme 
von Protonen mit der Bildung einer korrespondierenden Säure verbunden. Man spricht im Sinne 
von Brönsted von einem korrespondierenden Säure-Base-Paar und kann diesen Sachverhalt in allge­
meiner Weise formulieren:

S=^H+ + B.

Praktische Beispiele für derartige Säure-Base-Paare sind:

Säure Base

h 2so 4 ^  HSO; + H+
HCN ^  CN“ + H+
n h ; ^  NH3 + H+
h 3o + ^  H20  + H+
h 2o ^  OH" + H+
h 3p o 4 ^  h 2po 4- + h +
h 2p o 4- ^  HPOJ- + H+
[Zn(H20 )4]2+ ^  [Zn(OH) (H20)3]+ + H+
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Freie Protonen können in kondensierten Phasen nicht existieren. Sie werden z. B. von einem Lö­
sungsmittelmolekül gebunden. Protonen liegen in Wasser als H30 +-Ionen (Hydroniumionen) vor. 
Die Bildung des Hydroniumions ist ein stark exothermer Vorgang. Diese Energie ist der entschei­
dende Energiebeitrag zur Bindungsspaltung in der Brönsted-Säure.
Eine Säure kann nur dann ein Proton abgeben, wenn eine Base zugegen ist, die dieses Proton auf­
nimmt. Ebenso wirkt eine Base nur dann als Protonenakzeptor, wenn eine Säure zugegen ist. Bei 
Protonenübertragungsreaktionen sind also stets zwei korrespondierende Säure-Base-Paare gekop­
pelt. Derartige Reaktionen heißen protolytische Reaktionen (Prototropie). Da die Aufnahme und 
Abgabe von Protonen reversibel ist, stellt sich ein Protolysegleichgewicht ein,

S3 + B2^ B 3 + S2.

Die für diese Reaktion notwendige Base B2 kann das Lösungsmittel selbst sein. So ist die elektro­
lytische Dissoziation einer Säure (potentieller Elektrolyt) in Wasser durch das protolytische 
Gleichgewicht zu beschreiben:

CH3COOH + H20  ̂  H30 + + c h 3c o o -, 
h c i+ h 2o  ^ h 3o + + c i- .

Stoffe, die sowohl Protonendonatoren als auch Protonenakzeptoren sein können, bezeichnet man 
als Ampholyte. Welche Funktion sie im konkreten Fall übernehmen, ist von der relativen Säure- 
bzw. Basestärke des Reaktionspartners abhängig. Beispiele für Ampholyte sind die Lösungsmittel 
H20 , NH3 und wasserfreie Essigsäure sowie Ionen des Typs H2P04 , HC03.
Ampholyte besitzen die Fähigkeit zur Autoprotolyse, das heißt, sie übernehmen in einer protolyti- 
schen Reaktion zugleich die Funktion des Protonendonators und -akzeptors:

H20  + H20  ̂  H30 + + OH",
NH3 + NH3 ̂  NH4+ + NH2 .

Leitfähigkeitsmessungen beweisen diese Eigendissoziation.
Auf der Grundlage des Protonenkonzepts von Brönsted können die Protonengleichgewichte quan­
titativ beschrieben werden. Die Lage des Protolysegleichgewichts

HA + B ^ A ' + BH+

beschreibt das Ausmaß der Protonenübertragung von der Brönsted-Säure HA auf die Base B. In 
welchem Maße diese Übertragung erfolgt, hängt von den konstitutionell bedingten Protonendo­
natoreigenschaften der Säure und von den Protonenakzeptoreigenschaften der Base ab.
Eine absolute Säurestärke ist also nicht anzugeben, sondern immer nur die relative gegenüber 
einer definierten Base. Als Bezugsbase für wäßrige Lösungen dient das Wasser. Die Stärke einer 
Säure ergibt sich also aus der Gleichgewichtslage ihrer protolytischen Reaktion mit H20  als 
Base:

h a  + h 2o ^ a - + h 3o +.

Ebenso ist die Stärke der Basen in wäßriger Lösung auf die Reaktion mit der Säure H20  bezo­
gen:
b + h 2o ^ b h + + o h -.

Die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf diese Gleichgewichte fuhrt zur Charakterisie­
rung der Stärke einer Säure und Base durch die Säurekonstante Ks und die Basekonstante KB :

„  CHjO+Ca * „  CßH+ c0 h -
K s ------ - > Aß —
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Dabei ist die Konzentration des Wassers ChjO bereits in die Konstanten einbezogen worden, denn 
bei allen Reaktionen in verdünnten Lösungen ist sie so groß, daß man sie als konstant bleibend 
ansehen kann.
Anstelle der Säure- und Basekonstanten werden auch ihre negativen dekadischen Logarithmen 
verwendet:

pKs = - lg  Ks und pKB = - lg  KB.

Bei Ks- bzw. -Werten >1 spricht man von starken Säuren und Basen, Werte <10-10 sind für 
sehr schwache Säuren und Basen charakteristisch.
Mehrwertige Säuren und Basen geben Protonen in einzelnen Protolysestufen ab oder nehmen Pro­
tonen in solchen Stufen auf, wobei jeder Protolysestufe ein Ks- bzw. KB-Wert zugeordnet werden 
kann (z.B. H3P04, CO|“).
Die Anwendung des Massenwirkungsgesetzes auf die Autoprotolyse des Wassers führt zum Ionen­
produkt des Wassers:

c h 3o + c o h -  =  * w -

Die gegenüber der cHjo+* und c0h—Konzentration sehr große und damit praktisch gleichblei­
bende Konzentration des Wassers cH}o ist wieder in die Gleichgewichtskonstante einbezogen. 
ist wie Ks und KB temperaturabhängig. Bei 10 °C hat einen Wert von 0,36 - IO-14 mol2l"2, bei 
22 °C von 1,00 • IO" 14 mol21"2 (pKw = 14,00), bei 100 °C von 74 • 10" 14 mol2 T 2.
Mit Hilfe des Ionenprodukts des Wassers kann man für verdünnte wäßrige Lösungen bei Kennt­
nis der Konzentration einer der beiden Ionenarten HaO+ oder OH" die der anderen berechnen. 
Für neutrale Lösungen gilt cHjo+ = Coh-» in saurer Lösung ist cHjo+ > c0h-> und in basischer Lö­
sung ist c 0H- > cHjo+-
Unter Benutzung des pH-Wertes (Protonenaktivitätsexponent), der als negativer dekadischer Log­
arithmus der Hydroniumionenkonzentration (-aktivität) definiert ist,

pH — lgCH30*>

wird der saure bzw. basische Charakter wäßriger Lösungen durch folgende Bedingungen (für 
22 °C) festgelegt:

saure Lösungen cHjo+ > 10”7 mol l"1, pH < 7,
neutrale Lösungen cHj0+ = 10 '7m o ir1, pH = 7, 
basische Lösungen cHjo+ < 10"7 moll"1, pH > 7.

Nur sehr starke Säuren (Basen) protolysieren in verdünnten wäßrigen Lösungen vollständig. 
Nimmt die Säurestärke (Basestärke) ab, liegen in der Lösung in zunehmendem Maße auch unver­
änderte Teilchen der Säure HA bzw. der Base B im Gleichgewicht vor. Das Ausmaß ihrer protoly- 
tischen Reaktion wird durch den Protolysegrad a  charakterisiert (in der Literatur wird dafür noch 
häufig der Ausdruck Dissoziationsgrad benutzt). Der Protolysegrad a ist das Verhältnis der Kon­
zentration der protolysierten Teilchen zur anfänglichen Gesamtkonzentration an Säure oder 
Base. Für eine Säure geringer Säurestärke ist

_  co ~  CAH _  CA ~

a Co c0 *

Mit c0 wird (wie allgemein üblich) die Ausgangskonzentration der Säure HA bezeichnet, c Ha  ist 
die Konzentration der nichtprotolysierten Säureteilchen und cA- die der entstandenen korrespon­
dierenden Base A" (c0 = Cha + cA-).
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Für den Protolysegrad von schwachen Basen gilt Analoges. Auf dieser Grundlage ist auch zu ver­
stehen, daß zahlreiche wäßrige Salzlösungen nicht neutral reagieren. Die protolytische Reaktion 
vieler Kationen (d.h. mehr oder weniger starker Kationsäuren) und Anionen (d.h. mehr oder we­
niger starker Anionbasen) mit Wasser wird noch vielfach als Hydrolyse bezeichnet. So reagiert 
eine wäßrige Ammoniumchloridlösung sauer und eine Natriumcarbonatlösung in Wasser ba­
sisch:

NH4+ + H2O ^ N H 3 + HjO+,
COl~ + H20  ̂  HC03- + OH".

Wäßrige Lösungen, die schwache Säuren (Basen) und ihre korrespondierenden Basen (Säuren) 
enthalten, besitzen die Eigenschaft, bei Zugabe begrenzter Mengen starker Säuren oder Basen so­
wie beim Verdünnen ihren pH-Wert weitgehend konstant zu halten. Solche Lösungen bezeichnet 
man als Pufferlösungen (—»LB 5, Abschn. 5.4.3.).
Am wirkungsvollsten sind Pufferlösungen, die die schwache Säure (Base) und ihre korrespondie­
rende Anionbase (Kationsäure) in äquimolaren Mengen enthalten. Beispiele für Puffersysteme 
sind:

CH3COOH/CH3COO- (pH = 4,75), H2P04-/HP05" (pH = 7,12),
NH4+/NH3 (pH = 9,25) und HCOjVCOf-(pH = 10,4).

Der pH-Wert einer wäßrigen Lösung kann mit Hilfe von Säure-Base-Indikatoren bestimmt wer­
den. Solche pH -Indikatoren (—»AB 0, Abschn. 7.3.4.; LB 5, Abschn. 5.4.1.) sind schwach saure 
oder schwach basische Farbstoffe, deren korrespondierende Base oder Säure eine andere Farbe 
besitzt als der unveränderte Farbstoff. Es gibt ein- oder zweifarbige Indikatoren, je nachdem, ob 
nur ein Bestandteil oder beide Bestandteile des korrespondierenden Indikator-Säure-Base-Paares 
im Bereich des sichtbaren Lichtes absorbieren.
Jeder pH-Indikator hat ein Umschlagsinteruall, das bis zu 2 pH-Einheiten beträgt. Zur Verkleine­
rung des Umschlagsintervalls und zur besseren visuellen Erkennung des Umschlages werden 
Mischindikatoren eingesetzt.
Die pH-Indikatoren werden allgemein in Form sehr verdünnter wäßriger (oder alkoholischer) Lö­
sungen oder auch als Indikatorpapiere eingesetzt.
Sehr genaue pH-Bestimmungen werden mit der potentiometrischen Methode durchgeführt 
(—»AB 0, Abschn. 11.; LB 5, Abschn.3.6.). Die Verwendung der molaren Konzentration zur Be­
schreibung der Protonengleichgewichte ist nur für sehr verdünnte Lösungen gerechtfertigt. Im all­
gemeinen Fall müssen die Aktivitäten benutzt werden.

2.6. Redoxgleichgewichte

Grundprinzip einer großen Anzahl chemischer Reaktionen ist ein Elektronenaustausch. Solche 
Reaktionen heißen Reduktions-Oxydations-Reaktionen (Redoxreaktionen), sie werden quantita­
tiv durch Redoxgleichgewichte beschrieben.
Die Elektronenabgabe wird als Oxydation bezeichnet und ist mit einer Zunahme der Oxydations­
zahl verbunden (-»Abschn. 4.2.1.), die Elektronenaufnahme wird als Reduktion bezeichnet und 
drückt sich in der Verringerung der Oxydationszahl aus.
Jede Abgabe von Elektronen durch ein Reduktionsmittel ist mit der Bildung eines korrespondie­
renden Oxydationsmittels gekoppelt. Bei der Reduktion nimmt ein Oxydationsmittel Elektronen 
auf und geht in das korrespondierende Reduktionsmittel über:
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Red ^ O x  + e , 
z.B. Fe2+^ F e 3+ + e".

Es existieren also korrespondierende Redoxpaare als Teilsysteme einer Reduktions-Oxydations- 
Reaktion, ähnlich den korrespondierenden Säure-Base-Paaren in protolytischen Gleichgewich­
ten.
Auch Elektronen sind in wäßriger Lösung in Analogie zu den Protonen nicht beständig. Elektro­
nenabgabe und Elektronenaufnahme sind deshalb gekoppelt. Zum Ablauf einer Oxydation muß 
ein Stoff anwesend sein, der als Elektronenakzeptor wirkt. Diese Funktion übernimmt das Oxy­
dationsmittel. Oxydationsmittel sind Elektronenakzeptoren. Sie werden selbst reduziert (z. B. 
0 2 + 4e~ ^ 2  O2-; Cl2 + 2e" ^ 2  CI"). Reduktionsmittel sind Elektronendonatoren, die selbst oxy­
diert werden (z. B. Zn Zn2+ + 2e"; 2 1“ ^  I2 + 2e“).
Jede Redoxreaktion läßt sich also aus zwei korrespondierenden Redoxpaaren zusammenset­
zen,

Redj+ Ox2^ R e d 2 + Oxi.

Dabei ist zu beachten, daß durch 'die Wahl passender Zahlenfaktoren die Zahl der abgegebenen 
gleich der Zahl der aufgenommenen Elektronen ist.
Der Redoxvorgang für die Verbrennung von Aluminium mit Sauerstoff ergibt sich also aus

Oxydation: Al ^  Al3+ + 3e“ | • 4
Reduktion: 0 2 + 4e_ «s* 2 O2- | • 3
Redoxvorgang: 4 Al + 3 0 2 ̂  4 Al3+ + 6 0 2~ ̂  2 A120 3.

Redoxreaktionen können sowohl in homogener als auch in heterogener Phase ablaufen:

5 Fe2+ + Mn04" + 8 H+ ^ M n 2++ 5 Fe3++ 4 H20, (homogen)
Zn(s) + Cu2+(aq) ^  Cu(s) + Zn 2+{aq). (heterogen)

Ein Beispiel für die Aufstellung einer vollständigen Redoxgleichung ist die Oxydation von Nitrit­
ionen durch Permanganationen zu Nitrationen in saurer Lösung (mit Angabe der Oxydationszah­
len für N und Mn):

Red]

n o 2- + H20  

Ox2 + e"

Ox! + e

N03" + 2 H ++2e- |-5

Red2

MnO; + 5e" +8 H+ -»Mn2++4 H20  | • 2

5 NOJ + 5 H20  + 2 MnO<" + 16 H+ 5 N 03" + 10 H+ + 2 Mn2+ + 8 H20.

Mit Hydroniumionen anstelle von Protonen erhält man:

5 N 02 + 2 MnO; + 6 H30 + -> 5 N 03 + 2 Mn2+ + 9 H20.

Eine vollständige Redoxgleichung erhält man also durch Addition getrennter Teilgleichungen für 
den Oxydations- und Reduktionsvorgang.
Die Teilgleichungen werden mit geeigneten Zahlenfaktoren multipliziert, damit die Zahl der vom 
Reduktionsmittel abgegebenen Elektronen gleich der Zahl der vom Oxydationsmittel aufgenom­
menen Elektronen ist.
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Gleichzeitig ist dabei zu beachten, daß 0 2~-Ionen in wäßriger Lösung nicht frei existieren. Wer­
den bei der stofflichen Bilanz der Teilgleichungen 0 2--Ionen benötigt oder bleiben sie auf einer 

. Seite übrig, so ist das durch die Addition einer entsprechenden Anzahl von H20-Molekülen oder 
H+-Ionen (H30 +-Ionen) auszugleichen. Im ersten Fall erscheinen auf der anderen Seite der Glei­
chung Protonen, im zweiten Fall Wassermoleküle.
Für die Teilgleichungen (die abgegebenen oder aufgenommenen Elektronen werden mitgezählt) 
und die Gesamtgleichung müssen die Summe der Ionenladungen sowie die Anzahl und Art der 
Atome auf beiden Seiten gleich sein. Über den tatsächlichen Ablauf, den Mechanismus solcher 
Reaktionen, sagen derartige Ionengleichungen nichts aus.
Es gibt eine ganze Reihe von Verbindungen und Elementen, die sowohl Elektronen abgeben als 
auch aufnehmen können. In Analogie zu den Ampholyten bei Säure-Base-Reaktionen werden sie 
redoxamphotere Stoffe genannt.
So kann Iod (I2) gegenüber Sulfitionen (SO2-) als Elektronenakzeptor wirken und gegenüber Sal­
petersäure (HN03) als Elektronendonator:

I2 + SOf- + H20  -+ 2 I - + S02“ + 2 H+,

3 I2 + 10 HNOj ^  6 HIO3 + 10 NO + 2 H20.

Gleiches gilt für das Wasserstoffperoxid (H20 2):

5 HjO^ + 2 Mn04- + 6 H+ ->2 Mn2++5 0 2 + 8 H20,
(Wirkung als Reduktionsmittel)

3 H20 2 + 2 Cr3*+10 OH- -> 2 Cr04- + 8 H20.
(Wirkung als Oxydationsmittel)

Ein redoxamphoterer Stoff wirkt als Oxydationsmittel, wenn sein Reaktionspartner unter den ge­
gebenen Reaktionsbedingungen ein stärkeres Reduktionsmittel ist. Er wirkt aber als Reduktions­
mittel, wenn sein Partner ein stärkeres Oxydationsmittel ist.
Einige redoxamphotere Verbindungen sind unter bestimmten Bedingungen instabil und streben 
danach, stabilere Verbindungen zu bilden, indem Elektronenübergänge zwischen ihren eigenen 
Molekülen, Ionen oder Atomen stattfinden. Solche Redoxreaktionen heißen Redoxdisproportionie- 
rungen. In ihrem Verlauf geht ein Element aus einem Zustand, der durch eine mittlere Oxyda­
tionszahl gekennzeichnet ist, in Zustände höherer und niedrigerer Oxydationszahl über, z.B.:

Cl2 + H20  ̂  HCIO + HCl.

Aufgaben

2.1. Der Dampfdruck des Wassers bei 25 °C beträgt 3,17 kPa. Berechnen Sie die Dampfdrucker­
niedrigung Ap für eine Lösung, die in 100 g Wasser a) 2 g Saccharose (Rohrzucker, Rüben­
zucker, C12H22On) und b) 2 g Glucose (Traubenzucker, C6H120 6) enthält!

2.2. Berechnen Sie die Siedetemperatur und die Gefriertemperatur der in Aufgabe 2.1 be­
schriebenen Lösungen (fce = 0,515 Kkgmol-1, ky. = 1,853 Kkgmol-1 für Wasser)!

2.3. Eine wäßrige Traubenzuckerlösung enthält 2 g Traubenzucker in 50 ml Lösung. Berechnen 
Sie den osmotischen Druck der Lösung bei 25 °C!
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2.4. In 270 g Wasser werden 9 g Harnstoff gelöst. Berechnen Sie a) den Dampfdruck der Lösung 
bei 30 °C (der Dampfdruck des reinen Wassers bei 30 °C beträgt 4,24 kPa), b) die Siedetem­
peratur und c) die Gefriertemperatur!

2.5. Berechnen Sie aus der gemessenen Gefriertemperaturemiedrigung ATP = 0,618 K einer Lö­
sung von 0,155 g Naphthalen in 10 g Benzen die kryoskopische Konstante des Benzens!

2.6. Die Elementaranalyse einer nur aus Wasserstoff und Kohlenstoff bestehenden Verbindung 
ergab einen Gehalt an Wasserstoff von 5,66 Masse-%. Eine Lösung von 1 g dieses Kohlen­
wasserstoffes in 50 g Benzen siedete 0,285 K höher als das reine Benzen, und die Gefrier­
temperaturerniedrigung betrug 0,574 K. Berechnen Sie aus den experimentellen Ergebnis­
sen die Molekülmasse des Kohlenwasserstoffs und geben Sie seine Bruttoformel an 
(*e = 2,57 Kkg mol"1, kk = 5,10 K kg mol"1)!

U . Wieviel Gramm a) Ethylenglycol bzw. b) Glycerol müssen pro Kilogramm Wasser zugesetzt 
werden, damit es beim Abkühlen bis —10 °C nicht gefriert?

2.8. Eine Lösung von 0,1 g HF in 50 g Wasser gefriert bei -0,198 °C. Berechnen Sie die Mol­
masse für HF! Diskutieren Sie das Ergebnis unter dem Gesichtspunkt der kolligativen Ei­
genschaften von Elektrolytlösungen! Geben Sie den Dissoziationsgrad in Prozent an!

2.9. Formulieren Sie für die folgenden Reaktionen in wäßriger Lösung die Ionengleichungen: 
Al + NaOH, Fe + HCl, KCl + HC104, NH4C1 + NaOH, BaCl2 + K2Cr20 7, ZnCl2 + (NH4)2S, 
FeCl3 + NHj-Lösung, Pb(N03)2 + K2S04, AgN03 + Nal!

2.10. Formulieren Sie das Massenwirkungsgesetz für die exotherme Gasreaktion von S02 mit 0 2 
zu S03! Diskutieren Sie die Faktoren, die die S03-Bildung begünstigen!

2.11. Ein Mol Wasserstoff und ein Mol Iod werden in einem Kolben, dessen Volumen 11 beträgt, 
auf a) 360 °C (Ke = 66,5) und auf b) 440 °C (Ke — 50,7) erhitzt. Berechnen Sie für beide 
Temperaturen die Gleichgewichtskonzentration der im Gleichgewicht befindlichen 
Stoffe!

2.12. Die Gleichgewichtskonstante für die Esterbildung aus Essigsäure und Ethanol beträgt bei 
25 °C Ke = 4. Welche Mengen aller im Gleichgewicht vorhandenen Stoffe liegen vor, wenn 
1 mol Essigsäure a) mit 1 mol Ethanol und b) mit 3 mol Ethanol umgesetzt wird?

2.13. Berechnen Sie die Sättigungskonzentration von CaC03 (KL = 1 • 10“8), SrC03 
(Kl = 1,6 • 10“9) und BaC03 (KL = 7 • 10-9) in Wasser! Geben Sie die Konzentration der ge­
sättigten Lösungen auch in gl-1 an!

2.14. Eine gesättigte Lösung von CaS04 in Wasser enthält bei 25 °C 1,063 g l-1 CaS04. Berechnen 
Sie a) das Löslichkeitsprodukt von CaS04 und b) die Sättigungskonzentration von CaS04 in 
0,1 molarer Na2S04-Lösung! Geben Sie die Konzentration auch in g l-1 an!

2.15. Berechnen Sie die Sättigungskonzentration von PbS04 (KL = 2 • 10“8) in a) Wasser, 
b) 5 • 10"3 molarer Pb(N03)2-Lösung und c) 0,05 molarer Na2S04-Lösung! Geben Sie die 
Konzentration auch in gl“1 an!

2.16. 100 ml einer wäßrigen Lösung enthalten 1,641g Ca(N03)2, 2,116 g Sr(N03)2 und 2,613 g 
Ba(N0 3)2. Dazu wird langsam eine Na2S04-Lösung gegeben (ohne Berücksichtigung der 
Volumenänderung). Welches Erdalkalisulfat (KL = 6,1 • 10“5 für CaS04, 3,8 • 10“7 für SrS04 
und 1 • 10" 10 für BaS04) beginnt bei welcher Sulfationenkonzentration zuerst auszufallen? 
Wie groß ist die Konzentration der Strontium- und Bariumionen, wenn sich CaS04 abzu­
scheiden beginnt?

2.17. In welcher der gesättigten wäßrigen Lösungen ist die Ag+-Ionenkonzentration größer, in 
der von AgCl (Kh = 1,6 • 10"10) oder von Ag2Cr04 (KL = 2 • 10“12)? Berechnen Sie die Ag+- 
Ionenkonzentration!

2.18. Wie groß ist die Konzentration an Mg2+-Ionen in einer bei 25 °C gesättigen wäßrigen Lö­
sung von Mg(OH)2 (*, = 1,2 • 10“11)?
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2.19. Eine bei 25 °C gesättigte Lösung von PbCl2 in Wasser enthält 0,475 5 g PbCl2 in 100 ml Lö­
sung. Berechnen Sie das Löslichkeitsprodukt für PbCl2!

2.20. Ordnen Sie die folgenden Säuren anhand ihrer pKs-Werte (Zahlen in Klammern) nach ab­
nehmender Säurestärke: HC102 (2), HCl ( - 6), HC103 (0), HCIO (7,25), HCIO« (-9), HF 
(3,14), HCN (9,40), H2S (6,92), NH4+ (9,25), [Fe(H20)6]3+ (2,22), CH3COOH (4,75), HS0 4“ 
(1,92), HN03 (-1,32), [A1(H20)6]3+ (4,85), HS“ (12,9)!

2.21. Ordnen Sie die folgenden Basen anhand ihrer pÄß-Werte (Zahlen in Klammern) nach ab­
nehmender Basenstärke: N 03“ (15,32), S2“ (1,1), CH3COO“ (9,25), CO^“ (3,6), SOf“ (12,08), 
CN“ (4,60), NH3 (4,75), OH“ (-1,74), F“ (10,86), Ca(OH)2 (2,43), NH2OH (7,97), HS“ 
(7,08)!

2.22. Welche Reaktion (sauer, neutral, basisch) erwarten Sie für die Lösungen folgender Salze 
in Wasser: NaCl, KHS04, Na2S, NaCH3COO, Na2C03, MgCl2, NH4C1, A1C13, NaC104, 
KCN, NaHC03, FeCl3, Na2S04? Formulieren Sie die Ionengleichungen für die Protolyse- 
reaktionen!

2.23. Berechnen Sie die pH-Werte folgender Lösungen: 0,2 m  HCl, 0,05 m  Ba(OH)2, 0,1 m  H2S04, 
1-10“3m NaOH!

2.24. Welchen pH-Wert hat eine Lösung, deren Hydroniumionenkonzentration a) 6 • 10“3 moll“ 1 
und b) 4 • 10“8 mol l“1 beträgt?

2.25. Wie groß ist die Hydroniumionenkonzentration in einer Lösung, wenn der pH-Wert 9,5 be­
trägt?

2.26. Ermitteln Sie für die folgenden Redoxreaktionen die Reaktionsgleichungen in Form von 
Ionengleichungen durch Addition getrennter Teilgleichungen für den Oxydations- und Re­
duktionsvorgang:

1. Cu mit konzentrierter H2S04 zu Cu2+ und S02,
2. Zn mit konzentrierter H2S04 zu Zn2+ und S bzw. H2S,
3. Zn mit verdünnter HN03 zu Zn2+ und H2, mit halbkonzentrierter HN03 zu Zn2+ und 

NO sowie mit konzentrierter HN03 zu Zn2+ und N 02,
4. M n04 mit Fe2+ in verdünnter H2S04 zu Mn2+ und Fe3+,
5. Cr20 2- mit H2S in verdünnter H2S04 zu Cr3+ und S,
6. M n04 mit konzentrierter HCl zu Mn2+ und Cl2,
7. Mn2+ mit Pb02 in salpetersaurer Lösung zu Mn04 und Pb2+,
8. M n04 mit Mn2+ in alkalischer Lösung zu Mn02,
9. H20 2 mit I" in saurer Lösung zu I2 und H20,

10. H20 2 mit Mn04 in saurer Lösung zu Mn2+ und 0 2,
11. Br2 in alkalischer Lösung zu Br“ und BrOf,
12. I“ mit I0 3“ in saurer Lösung zu I2.
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Struktur und Eigenschaften 
der chemischen Stoffe

3. Struktur und Eigenschaften der Atome
Die heutigen Vorstellungen über die Zusammensetzung und die Struktur der Stoffe sind aus der 
klassischen Atomtheorie hervorgegangen, deren Grundlage die empirisch ermittelten Gesetze der 
chemischen Umwandlungen bildeten. Das Prinzip von der Erhaltung der Masse wurde zuerst von 
W. M. Lomonossow (1748) erkannt und experimentell bestätigt. Die Auffindung des Gesetzes der 
konstanten und multiplen Proportionen durch Dalton (1804), wonach sich chemische Grundstoffe 
nur in ganz bestimmten Massenverhältnissen miteinander verbinden, und die Untersuchungen 
Gay-Lussacs über die Volumenverhältnisse bei Gasreaktionen führten zu der Erkenntnis, daß die 
Materie eine atomistische Struktur besitzt. Die kleinsten, mit chemischen Mitteln nicht mehr 
teilbaren Bausteine der Stoffe wurden daher als Atome bezeichnet.
Der endgültige Beweis über den atomistischen Aufbau der Materie wurde erst durch die atom­
physikalischen Experimente unseres Jahrhunderts erbracht, wobei besonders die Sichtbarma­
chung der Bahnen radioaktiver Strahlen in der Wilsonschen. Nebelkammer und die Beugungsun­
tersuchungen von Röntgenstrahlen an Kristallgittern zu nennen sind.
Streuexperimente mit a-Teilchen (zweifach positiv geladenen Heliumkemen) an dünnen Metall­
folien ergaben, daß das Atom näherungsweise als eine Kugel mit einem Radius von der Größen­
ordnung 10_10m aufgefaßt werden kann und aus dem Atomkern und der Atomhülle besteht. Der 
Atomkern enthält nahezu die gesamte Masse des Atoms und ist mit einem Radius von etwa 
10~14 m um Größenordnungen kleiner als der Atomradius. Stellt man sich ein Atom stark vergrö­
ßert als eine Kugel mit dem Radius 10 m vor, so würde der Atomkern vergleichsweise den Raum 
einer Kugel mit dem Radius 1 mm einnehmen.
Alle Atome sind aus den drei fundamentalen Teilchen Proton, Neutron und Elektron aufgebaut 
(—* Tab. 3.1). Das Proton und das Neutron besitzen etwa die gleiche Masse wie das Wasserstoff­
atom und bilden die Kembausteine. Die Masse des Elektrons ist wesentlich kleiner und beträgt 
etwa 1/1836 der Masse des Protons. Die Elektronen bilden die Atomhülle, die damit nahezu 
massefrei ist.

Tabelle 3.1. Bausteine der Atome

Atom-
baustein

Symbol Ort Relative
Isotopenmasse

Ruhemasse 
in kg

Ladungszahl

Proton P Kem 1,007276 1,672-IO-27 + 1
Neutron n Kern 1,008665 1,674-10 '27 0
Elektron e Hülle 0,000549 9,109-lO“31 -1

Während das Neutron elektrisch neutral ist, besitzt das Proton eine positive und das Elektron 
eine negative Ladung von 1,602 • 10" 19 C (Coulomb), die kleinste bekannte Ladung. Atome sind
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elektrisch neutral, so daß die positive Kernladung durch die negative Ladung der Elektronen in 
der Atomhülle kompensiert wird. Die Zahl der Protonen ist daher gleich der Elektronenzahl des 
Atoms.
Die meisten chemischen und physikalischen Eigenschaften der Atome werden durch die Zahl der 
Protonen bestimmt, die auch als Ordnungszahl oder Kernladungszahl Z bezeichnet wird. Die Mas­
senzahl A eines Atoms ergibt sich als Summe der Zahl der Protonen und Neutronen. Mit Aus­
nahme des Wasserstoffatoms ist die Zahl der in einem Atomkern enthaltenen Neutronen gleich 
bzw. größer als die Anzahl seiner Protonen. Die Kernbausteine werden durch Wechselwirkungs­
kräfte besonderer Art zusammengehalten, die gegenwärtig noch nicht durch eine geschlossene 
Theorie erklärt werden können.

3.1. Der Atomkern

Isotope, Isobare, Isotone. Atomsorten (Nuklide) sind durch ihren Kemenergiezustand, ihre Ord­
nungszahl und ihre Massenzahl definiert. Die Bezeichnung der Nuklide erfolgt in der Weise, daß 
dem Elementsymbol links unten die Ordnungszahl Z und links oben die Massenzahl A vorange­
stellt werden. So schreibt man z. B. für das Sauerstoffnuklid der Massenzahl 16 ^O. Massenspek- 
trographische Untersuchungen ergaben, daß für einige Elemente Atomsorten mit unterschiedli­
cher Masse existieren. Da diese Nuklide chemisch gleiche Eigenschaften besitzen, die durch die 
Ordnungszahl bestimmt sind, ist die Massendifferenz auf eine unterschiedliche Neutronenzahl 
Zurückzufuhren. Diese Erscheinung wird nach Soddy als Isotopie bezeichnet, und Atomarten der 
gleichen Ordnungszahl, aber unterschiedlicher Neutronenzahl heißen Isotope.
Die meisten Elemente liegen auf der Erde als Isotopengemische mit einer nahezu konstanten 
prozentualen Häufigkeitsverteilung vor. Daher ist die relative Atommasse dieser Elemente keine 
Atomkonstante, sondern stellt als mittlere relative Atommasse des Isotopengemisches eine cha­
rakteristische Größe der Elemente dar.
Isobare sind Nuklide gleicher Massenzahl, aber unterschiedlicher Ordnungszahl und demzufolge 
Atomarten verschiedener Elemente.
Nuklide gleicher Neutronenzahl und unterschiedlicher Ordnungszahl werden Isotone genannt.

Kembindungsenergie und Massendefekt. Da die Atomkerne sich als sehr stabile Gebilde erwiesen 
haben, müssen die Kembausteine (Nukleonen) durch starke Kräfte zusammengehalten werden. 
Einen Hinweis über die wirkenden Kernkräfte lieferte die Entdeckung, daß die Atommasse der 
Nuklide stets kleiner als die Summe der Massen ihrer Bausteine ist. Diese Feststellung wird als 
Massendefekt bezeichnet, der mit Hilfe der Einsteinschen Beziehung zwischen Energie und Masse 
erklärt werden kann, wonach jede Änderung der Energie AE eines Systems mit einer Massenän­
derung Am verbunden ist:

A E = c 2Am. (3.1.1)

Als Proportionalitätsfaktor tritt das Quadrat der Lichtgeschwindigkeit c auf.
Unter Verwendung der atomaren Masseneinheit mu = 1,66 • 10"27 kg (—* LB 1, Atommasse) errech­
net sich der Massendefekt eines Kerns der Ordnungszahl Z und der Massenzahl A aus der Diffe­
renz der relativen Atommasse der Nukleonen und des Kerns nach der Beziehung

Am = [ZAr(p) + (A -  Z) Ar(n) -  ^ r(k)] mu. (3.1.2)

Die relative Kemmasse Ar(k) erhält man aus der relativen Atommasse j4r(x) abzüglich der relati­
ven Masse der Elektronen:

57



(3.1.3)

Die Zahlenwerte für AT(p), Ar(n) und Ar(t) sind in Tabelle 3.1 angegeben. Durch Einsetzen des 
Wertes für den Massendefekt Am in Gl. (3.1.1) kann die Kernbindungsenergie des Nuklids be­
rechnet werden. Es ist üblich, Energien des atomaren Bereichs in Elektronenvolt (eV) bzw. in Me­
gaelektronenvolt (MeV = 106 eV) anzugeben:

1 eV = 1,602 • 10"19 J (1J = 1 m2 kg s '2) .

Die Umrechnung in andere Einheiten der Energie kann mit Hilfe der in Tabelle A 2 angegebenen 
Beziehungen erfolgen.
Eingehende Untersuchungen über die Stabilität der Atomkerne ergaben, daß die mittlere Bin­
dungsenergie je Nukleon für alle Kerne nahezu gleich groß ist und etwa 8 MeV beträgt. Abweichun­
gen treten nur bei sehr leichten und sehr schweren Kernen auf, die allgemein kleinere Bindungs­
energie pro Nukleon aufweisen. Unter den leichten Kernen ist der Heliumkem ^He mit einer 
Bindungsenergie von 28,31 MeV die stabilste Einheit. Kerne mit gerader Protonen- und Neutro­
nenzahl, die auch als gg-Keme bezeichnet werden, übertreffen hinsichtlich ihrer Stabilität und 
Häufigkeit alle übrigen. Hervorzuheben sind die nur aus ^He-Einheiten aufgebauten Kerne ^C, 
“ O ,2(}Ne, ^Mg, 2|Si, f|S, die sich durch eine besonders hohe Stabilität auszeichnen. Etwa 80 % 
der Erdkruste sind aus den gg-Kemen 160, 24Mg, 28Si, 40Ca, 48Ti, 56Fe aufgebaut.

Radioaktivität. Bei seinen Experimenten über Lumineszenzerscheinungen entdeckte Becquerel, 
daß einige Uranverbindungen Strahlen aussenden, die eine Schwärzung photographischer Platten 
verursachen und die Fähigkeit besitzen, Gase zu ionisieren. Genauere Untersuchungen dieser 
Strahlen durch das Forscherehepaar M. Sklodowska-Curie und P. Curie zeigten, daß die Strahlung 
durch den spontanen Zerfall instabiler Kerne hervorgerufen wird. Diese Eigenschaften der Kerne 
nannten sie Radioaktivität. Radioaktive Kerne können drei Strahlungsarten aussenden, die ent­
sprechend ihrem Verhalten in elektrischen und magnetischen Feldern als a-, ß- und y-Strahlen 
bezeichnet werden.
tx-Strahlen sind doppelt positiv geladene Heliumkeme, die mit Geschwindigkeiten bis zu 10 % der 
Lichtgeschwindigkeit aus radioaktiven Kernen emittiert werden.
ß-Strahlen bestehen aus freien Elektronen, die sich nahezu mit Lichtgeschwindigkeit bewegen. 
y-Strahlen treten als Begleiterscheinung von a- und ^-Strahlen auf. Während a- und /5-Strahlen 
korpuskularen Charakter besitzen, handelt es sich bei den y-Strahlen um eine kurzwellige elek­
tromagnetische Strahlung.
Die Geschwindigkeit des radioaktiven Zerfalls stellt für jeden instabilen Kern eine charakteristi­
sche Größe dar und ist von äußeren Bedingungen, wie Druck und Temperatur, unabhängig. Für 
den einzelnen Kem ist der Zeitpunkt des Zerfalls völlig unbestimmt, während die radioaktive 
Umwandlung einer größeren Kemmenge nach den statistischen Gesetzen der Zerfallsgeschwindig­
keit erfolgt. Die Zahl der pro Zeiteinheit zerfallenden Kerne eines bestimmten Nuklids (dN/dt) 
ist der Zahl der noch vorhandenen Kerne (N ) direkt proportional:

d N
—  (3.1.4)

Der Proportionalitätsfaktor X wird als Zerfallskonstante bezeichnet und gibt den Bruchteil der in 
einer Sekunde zerfallenden Kemmenge des radioaktiven Stoffes an. Häufig wird anstelle der Zer­
fallskonstanten die sogenannte Halbwertszeit tin als charakteristische Größe für den radioaktiven 
Zerfall eines instabilen Nuklids verwendet. Sie gibt an, nach welcher Zeit die Hälfte der ur­
sprünglich vorhandenen radioaktiven Kerne zerfallen ist. Die Halbwertszeiten der in der Natur 
vorkommenden radioaktiven Kerne liegen zwischen 10~7 Sekunden und 1010 Jahren.

A T<$ = A T{ x ) - Z A T( t ) .
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Der radioaktive Zerfall des 14C-Isotops kann zur Altersbestimmung historischer und prähistori­
scher Gegenstände benutzt werden. Die Halbwertszeit dieses KohlenstofTisotops beträgt 
5570 Jahre. Unter Einwirkung der kosmischen Strahlung wird Stickstoff nach der folgenden 
Kernreaktion in Kohlenstoff umgewandelt,

+ Jn —> }H + “ C,

so daß sich im Laufe der Zeit eine Gleichgewichtskonzentration von 14C02 in der Atmosphäre 
eingestellt hat. Die Aufnahme des C02 bei der Assimilation durch die Pflanzen sowie die Pflan­
zenaufnahme der Tiere bewirken, daß auch im tierischen und pflanzlichen Organismus diese 14C- 
Gleichgewichtskonzentration vorliegt. Sobald ein lebender Organismus stirbt, kann kein weiterer 
radioaktiver Kohlenstoff aufgenommen werden, und die 14C-Konzentration verringert sich ent­
sprechend dem radioaktiven Zerfallsgesetz. Bestimmt man in einem abgestorbenen Organismus, 
z. B. der Holzplanke eines alten Schiffes, die 14C-Konzentration, so kann durch Rückrechnung er­
mittelt werden, zu welchem Zeitpunkt noch die volle 14C-Aktivität vorhanden war, und somit das 
Alter des Gegenstandes recht genau festgelegt werden.

Kernfusion und Kernspaltung. Es wurde bereits darauf hingewiesen, daß für leichte und schwere 
Nuklide eine kleinere Kernbindungsenergie pro Nukleon gefunden wird als für Kerne mittlerer 
Massenzahl. Die Abhängigkeit der Kembindungsenergie pro Nukleon von der Massenzahl A 
zeigt Bild 3.1.

Bild 3.1. Kembindungsenergie pro Nukleon

hassenzahl

Daraus eröffnen sich zwei Möglichkeiten, durch Kernumwandlungsreaktionen Energie zu gewin­
nen. Sowohl die Vereinigung (Kernfusion) leichter Nuklide als auch die Spaltung schwerer Nu­
klide fuhren zu einem Massendefekt und damit zur Umwandlung von Masse in Energie. Um eine 
Kernfusion von Deuterium (2H) und Tritium (jH) zu Helium entsprechend der Reaktion

iH + |H —»2He + £n (3.1.5)

einzuleiten, sind mehrere Millionen Kelvin erforderlich. Die kontrollierte Beherrschung dieser 
hohen Temperaturen ist gegenwärtig noch nicht gegeben, so daß die Kernfusion bisher noch 
nicht technisch zur Energiegewinnung verwendet wird.
Die Kernspaltung des 2| 2U-Isotops durch Beschuß mit Neutronen geeigneter Energie wird bereits 
zur Energiegewinnung in Kernreaktoren ausgenutzt. Als Spaltprodukte entstehen Kerne mittlerer

59



Massenzahl und 2 bis 3 Neutronen. Eine mögliche Reaktion für die Spaltung des ^U-Kerns ist 
z.B.

™U + J n ^  “ ’Ba + gKr + 3 ‘n, (3.1.6)

wonach Barium und Krypton als Spaltprodukte auftreten.

Beispiel 3.1: Nahezu alle Methoden zur Bestimmung des Kernradius rk wiesen darauf hin, daß 
dieser proportional der dritten Wurzel aus der Massenzahl A ist. Nach den verschiedenen Verfah­
ren wurde der Ausdruck

rk = l,3*10-,3V^cm ' 

erhalten.
Unter Verwendung dieser Beziehung läßt sich zeigen, daß die Kerndichte pk in erster Näherung 
als konstant angenommen werden kann. Mit der Kemmasse mk und dem Kernvolumen uk folgt 
für die Kerndichte

Setzt man für mk = Amu, wobei mu die atomare Masseneinheit ist, und für 

4 3ok = y n r£

(Kugelvolumen), so folgt für die Kerndichte der Zahlenwert

Qk =
_ lAmü 3A ♦ 1,66 • 10~24 g cm~3

4ti r\ 4tt*(1,3)3.4-10~39 = 1,8 -1014 gern-3.

Beispiel 3.2: Für das Heliumatom jHe der relativen Atommasse 4̂r(He) = 4,002 604 erhält man 
durch Einsetzen der Zahlenwerte in Gl. (3.1.2) und Gl. (3.1.3) den Massendefekt

Am = (2 • 1,007 276 + 2 • 1,008 665 -  4,002 60 + 2 • 0,000 549) • mu 

Am = 0,030 376mu = 5,04 • 10-29 kg.

Setzt man diese Massenänderung in Gl. (3.1.1) ein und verwendet für die Lichtgeschwindigkeit 
den Wert c— 3 • 10®m s-1, so resultiert für die Bindungsenergie des Heliumkerns

AE = 4,536 • IO"12 kg m2 s"2 = 4,536 • 10“12 J.

Mit der Umrechnungsbeziehung 1 eV = 1,602 • 10" 19 J ergibt sich für die Kembindungsenergie 

AE = 2,831 • 107 eV = 28,31 MeV.

Aufgaben

3.1. Berechnen Sie näherungsweise die Materiedichte im Kern eines Elements mit der spezifi­
schen Masse lg cm -3, indem Sie für den Kern- bzw. Atomradius den Wert rk = 10~14 m 
bzw. rt -  10"10m verwenden!

3.2. Geben Sie die Isotope des Wasserstoffs in der im Abschnitt 3.1. eingeführten Symbolik an!
3.3. Berechnen Sie die relative Atommasse des Kaliums, wenn die relativen Häufigkeiten der 

Isotope 39K 93,08%, 40K 0,0119% und 41K 6,908% betragen!
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3.4. Welche Verfahren zur Isotopentrennung kennen Sie? Warum lassen sich allgemein Isoto­
pengemische von Elementen mit kleiner Ordnungszahl leichter trennen als Gemische von 
Isotopen großer Ordnungszahl?

3.5. Geben Sie Isobare der Massenzahl 40 an!
3.6. Berechnen Sie die Kembindungsenergie des ^fU-Kerns sowie die mittlere Bindungsenergie 

pro Nukleon in MeV!
3.7. Welcher Energiebetrag wird beim Zerfall eines Neutrons in ein Proton und ein Elektron 

frei?
3.8. Weisen Sie numerisch nach, daß die bei chemischen Reaktionen umgesetzten Energiebe­

träge von etwa 100 kJ mol-1 keine meßbaren Massenänderungen bewirken!
3.9. Begründen Sie anhand der mittleren Bindungsenergie pro Nukleon und der relativen Isoto- 

penmasse des Protons und des Neutrons die annähernde Ganzzahligkeit der relativen Iso- 
topenmassen der Nuklide!

3.10. Stellen Sie das Verhalten der a-, ß- und y-Strahlen im elektrischen Feld schematisch dar!
3.11. Wie kann die Emission von Elektronen aus radioaktiven Kernen erklärt werden?
3.12. 2g|Ra ist ein a-Strahler, 2̂ Pa zerfällt unter Aussendung von ^-Strahlen. Formulieren Sie 

die KemumWandlungsreaktionen!
3.13. Geben Sie in Form einer allgemeinen Gleichung an, wie sich Massenzahl, und Kernla­

dungszahl eines radioaktiven Kerns
a) bei a-Zerfall, b) bei y5-Zerfall ändern!

3.14. Berechnen Sie durch Integration von Gl. (3.1.4) das Zerfallsgesetz!
3.15. Welcher Zusammenhang besteht zwischen der Halbwertszeit tm und der Zerfallskonstan­

ten A?
3.16. Zeichnen Sie in ein (N , O-Diagramm die Zerfallskurve für Radium ein! (Zerfallskonstante 

A= 1,36* 10"n s_1)
3.17. Wie lange dauert es (ausgedrückt in Halbwertszeiten), bis 99% einer radioaktiven Atom­

sorte sich umgewandelt haben?
3.18 . 222Rn besitzt eine Halbwertszeit von 3,83 Tagen. Welcher Teil der radioaktiven Radon­

menge ist nach 10 Tagen noch vorhanden? ^
3.19. Wie alt ist ein Gegenstand, wenn seine 14C-Aktivität nur noch der 14C-Gleichgewichts- 

konzentration der Atmosphäre beträgt? (tu2 = 5 570 Jahre)

3.2. Die Elektronenhülle der Atome

Das Planetenmodell Aus atomphysikalischen Untersuchungen war bekannt, daß ein Atom aus 
dem Kern und der Elektronenhülle aufgebaut ist. Auf Grund der elektrischen Neutralität des 
Atoms entspricht die Zahl der Elektronen der Zahl der positiven Elementarladungen im Kern. 
Die periodische Änderung der chemischen und physikalischen Eigenschaften der Elemente weist 
auf bestimmte Gesetzmäßigkeiten beim Aufbau der Elektronenhülle hin.
Von Rutherford wurde der Versuch unternommen, mit Hilfe eines dynamischen Modells den 
ständigen Aufenthalt der Elektronen in unmittelbarer Kemnähe zu erklären. Danach umkreisen 
die Elektronen auf Kreis- bzw. elliptischen Bahnen den Atomkern, und die Zentrifugalkraft wird 
durch die elektrostatische Kernanziehung kompensiert. In Analogie zum Aufbau des Planetensy­
stems wurde das Rutherfordsche Atommodell als Planetenmodell bezeichnet.

£
Mit der Abkürzung e„ = r  ■ ■■■■• (—> LB 1, Coulombsches Gesetz) erhält man für das Wasserstoff-

V4ne0
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atom unter der Voraussetzung, daß sich das Elektron auf einer Kreisbahn mit dem Radius r be­
wegt, aus der Gleichgewichtsbedingung die Beziehung

m Masse
v Bahngeschwindigkeit
e Ladung des Elektrons
e0 elektrische Feldkonstante (—»Tab. A 1)

In Abhängigkeit von der Bahngeschwindigkeit kann r beliebige Werte

4
r 2 mv2

annehmen.

(3.2.2)

Das Rutherfordscho Atommodell steht jedoch im Widerspruch zu den Gesetzen der klassischen 
Elektrodynamik und kann experimentelle Befunde der Atomspektroskopie nicht erklären. Der 
Umlauf eines Elektrons auf einer Kreisbahn entspricht der gleichmäßig beschleunigten Bewe­
gung einer elektrischen Ladung, die nach der Elektrodynamik die Aussendung elektromagneti­
scher Wellen zur Folge hat. Durch die ständige Energieabstrahlung müßte sich der Radius der 
Elektronenbahn kontinuierlich verkleinern, und die Elektronen würden auf einer Spiralbahn in 
den Kem stürzen.
Damit wären die Atome instabile Gebilde, die während ihrer Existenz Licht aller Frequenzen in 
Form eines kontinuierlichen Spektrums aussenden. In Wirklichkeit sind die Atome mit Ausnahme 
der radioaktiven Kerne stabil und senden auch keine Strahlung aus, sofern sie nicht durch Ener­
giezufuhr angeregt werden.

Atomspektren. Atome emittieren Licht, wenn ihnen Energie in geeigneter Weise zugeführt wird. 
Dies ist in einfacher Form durch Erhitzen von Gasen und Dämpfen in der Flamme oder im 
Lichtbogen bzw. durch Stoßionisation von Atomen mit Elektronen in evakuierten Gasentla­
dungsapparaturen möglich. Die Untersuchung des emittierten Lichtes mit Hilfe eines Spektralap­
parates zeigt, daß es sich aus einer Anzahl von Linien bestimmter Wellenlänge zusammensetzt. 
Man erhält ein Linienspektrum, das für das entsprechende Atom charakteristisch ist und als 
Emissionsspektrum bezeichnet wird.
Besonders deutlich ist die von den angeregten Natriumatomen emittierte Strahlung anhand der 
gelben Flammenfärbung zu erkennen, die bereits durch Spuren von Natriumverbindungen verur­
sacht wird. Im Emissionsspektrum des Natriumatoms ist eine breite gelbe Linie bei einer Wellen­
länge von 589,2 nm sichtbar. (Feinstrukturuntersuchungen zeigen, daß es sich hierbei um eine 
Doppellinie handelt.)
Atome können auch aus einem kontinuierlichen Spektrum Linien bestimmter Wellenlänge ab­
sorbieren, die den diskreten Linien in ihrem Emissionsspektrum entsprechen. Bestrahlt man z. B 
Natriumdampf mit sichtbarem Licht, so findet man im Spektrum bei der Wellenlänge eine 
dunkle Linie, wo im Emissionsspektrum die gelbe Natriumlinie beobachtet wird. Spektren dieser 
Art werden als Absorptionsspektren bezeichnet.
Besonders einfach ist das Atomspektrum des Wasserstoffs, das im sichtbaren Bereich nur aus we­
nigen Linien besteht, die mit Ha, Hß, H, ... bezeichnet werden.
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Durch Einführung der Wellenzahl v = - j  erhält man in der Ryrf6e/g-Schreibweise für die sichtbare 

Serie der Spektrallinien des Wasserstoffs (Balmer-Serie) die Beziehung

v = R mit n = 3,4, 5, (3.2.3)

In Gl. (3.2.3) ist R die sogenannte Rydberg-Konstante, deren genauester heute bekannter Wert 
R -  1,096 775 8 • 107 m " 1 beträgt.
Allgemein lassen sich die Spektrallinien eines Elementes in Serien gruppieren, die im wesentli­
chen dadurch charakterisiert sind, daß sich die Linien in Richtung größerer Wellenzahlen ver­
dichten und zu einer scharf definierten Grenze konvergieren. Diese Seriengrenze ist für die einzel­
nen Serien kennzeichnend. Neben den Balmer-Linien hat man im Wasserstoffspektrum noch 
weitere Linien entdeckt, deren Wellenzahlen durch die Gleichung

(3'2-4)

berechnet werden können. Sie werden nach ihren Entdeckern als Lyman-Serie {m = 1; n = 2, 
3 ...), Paschen-Serie (m= 3; n = 4, 5, ...) Bracketl-Serie (m = 4; n = 5, 6, ...) und jyu/id-Serie 
(m = 5; n -  6, 7, ...) bezeichnet.

Die Bohrsche Theorie des Wasserstoffatoms. Bei der Ausarbeitung seiner Theorie über den Aufbau 
der Atome ging Bohr unmittelbar vom Rutherfordschen Atommodell aus, wonach die Elektronen 
den Atomkern ähnlich wie die Planeten die Sonne umkreisen. Da das Rutherfords che Atommo­
dell die Stabilität der Atome nicht erklären kann, bedarf es einer tiefgreifenden Abänderung, die 
von Bohr entwickelt wurde:

1. Nach den Voraussetzungen von Bohr kann das Elektron den Atomkern nur auf ganz bestimm­
ten Bahnen umkreisen, wo es im Gegensatz zu den Gesetzen der klassischen Physik keine 
elektromagnetische Strahlung emittiert. Auf diesen »strahlungsfreien« Bahnen, die als stationäre 
Zustände bezeichnet werden, besitzt das Elektron eine bestimmte Energie.

2. Unter Annahme einer Kreisbahn mit dem Radius r erreichte Bohr die Quantisierung der Bah­
nen und der Energie des umlaufenden Elektrons durch die Einführung der Bedingung, daß 
der Drehimpuls des Elektrons gleich einem ganzzahligen Vielfachen von h/2n sein muß:

nh
/m>r = —  mit « = 1 ,2 , . . .  (3.2.5)

Die Größe h ist das Plancksche Wirkungsquantum, ihr Zahlenwert beträgt 6,626 • 10~34 Js, m 
und v kennzeichnen die Masse und die Bahngeschwindigkeit des Elektrons.

3. Jede im Emissionsspektrum beobachtete Linie entspricht dem Übergang eines Elektrons von 
einem stationären Zustand der Energie En in einen energetisch günstigeren stationären Zu­
stand der Energie Em. Die Energiedifferenz AE wird entsprechend der Planckschen Beziehung 
AE -  hv als elektromagnetische Strahlung der Frequenz v emittiert, und man erhält die Glei­
chung

A E = En- E m = hv. (3.2.6)

Absorbiert ein Atom Licht der Frequenz v, so geht das Elektron vom Zustand der Energie E„ 
in den Zustand der Energie E„ über, und die Energie des Atoms erhöht sich um den Wert AE 
= hv . Die Gl. (3.2.6) wird als Bohrsche Frequenzbedingung bezeichnet.
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Bei der Bewegung eines Elektrons auf einer stationären Bahn im Zentralfeld des Kerns muß nach 
der Gleichgewichtsbedingung [Gl. (3.2.1)] der Betrag der Zentrifugalkraft gleich dem Betrag der 
Coulombschen Kemanziehung sein. Für das Wasserstoffatom gilt:

Die Gesamtenergie des Wasserstoffatoms ist gleich der Summe aus kinetischer und potentieller 
Energie:

Unter Verwendung der Gleichungen (3.2.5) und (3.2.7) erhält man durch Eliminierung der Ge­
schwindigkeit v für die Radien der nach Bohr zulässigen Bahnen die Beziehung

r =
n2h:

4it2mel
mit n = 1 , 2 , . . . (3.2.9)

Die Multiplikation der Gl. (3.2.7) mit — r führt zu dem Zusammenhang

1 _ m .
I r  2 V ’ (3.2.10)

den man Virialsatz nennt. Der Virialsatz sagt aus, daß für ein Coulomb-Potential (—> LB 1, Cou- 
lombsches Gesetz) die Hälfte des Betrages der potentiellen Energie gleich der kinetischen Energie 
ist.
Substituiert man in Gl. (3.2.8) den Ausdruck für die kinetische Energie nach dem Virialsatz [Gl. 
(3.2.10)], so folgt für die Gesamtenergie die Beziehung

E = - (3.2.11)

Unter Berücksichtigung des Ausdruckes für r nach Gl. (3.2.9) resultiert für die möglichen Ener­
giewerte des Elektrons im Wasserstoffatom die Formel

2Tpme*
~h*nr

mit n = 1 , 2 , . . . (3.2.12)

Wie Gl. (3.2.12) zeigt, hängt die Energie eines Elektrons im Wasserstoffatom nach der Bohrschen 
Theorie nur von der Quantenzahl n ab. Durch Einsetzen der Energieformel [Gl. (3.2.12)] in die 
Bohrscht Frequenzbedingung [Gl. (3.2.6)] und Division durch hc erhält man für die Wellenzahl 
der Strahlung, die beim Übergang des Elektrons von einer Bahn der Quantenzahl n in eine Bahn 
mit einer kleineren Quantenzahl m emittiert wird, den Ausdruck

_ En- E m 2n2me* f  1___ 1_\
hc h2c \ /n 2 fl2/ (3.2.13)

Die aus der Bohr sehen Theorie abgeleitete Gleichung für die Wellenzahlen der Linien des Was­
serstoffatomspektrums [Gl. (3.2.13)] stimmt mit der empirisch erhaltenen Beziehung [Gl. (3.2.4)] 
überein, wenn für die Rydberg-Konst&nte
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R =
2n2me* 

h*c

eingesetzt wird.
Die Bohrsche Theorie kann auf wasserstoffähnliche Atome ausgedehnt werden, indem man die 
Kernladungszahl Z berücksichtigt:

r  = 2^ me«z2
hn h2n2 *

Für Berechnungen im Rahmen des Bohrschen Atommodells ist die Beziehung 
= 8,987 6 • 109 Vm A" 1 s" 1 nützlich (-» Tab. A 1).

1
4 7T£o

Beispiel 3.3: Gravitationskräfte können im atomaren Bereich gegenüber den elektrostatischen 
Anziehungskräften vernachlässigt werden, was am Beispiel des Wasserstoffatoms numerisch über­
prüft werden kann. Nach dem Gravitationsgesetz ist die Anziehungskraft Ft zweier Körper der 
Masse mx und m2, wenn der Abstand ihrer Schwerpunkte r beträgt, durch

ymxm2
r 2

gegeben.
y = 6,67 • 10-H m3kg_1s~2 ist die Gravitationskonstante. Setzt man für mx die Masse des Protons, 
für m2 die Masse des Elektrons und für r den Wert 10~10 m ein, so erhält man für die Anziehungs­
kraft

6,67 • 10~u • 1,672 • IO"27 • 9,109 • 10"31 kg ms"2
10-M 1,02 • IO"47 N.

Für den Betrag der elektrostatischen Anziehungskraft Fc zwischen Proton und Elektron im Ab­
stand r = 10-10 m resultiert nach dem Coulombschen Gesetz

F 1 e2 
47te0 r2

8,99 -109 • 1.6022 - IO' 38 VAsm ' 1
IO -2 0 = 2,31-IO'8 N.

Aus den Zahlenwerten für FB und Fc wird deutlich, daß Gravitationskräfte im atomaren Bereich 
vemachlässigbar klein sind.

Beispiel 3.4: In Tabelle 3.2 sind die Wellenlängen der im sichtbaren Bereich des Wasserstoff­
atomspektrums beobachteten Spektrallinien angegeben.
Schreibt man die Rydberg-Formel [Gl. (3.2.4)] in der Form

Linie Wellenlänge
in nm

H. 656,3
Hg 486,1
Hy 434,0
H» 410,1

Tabelle 3.2. Im sichtbaren Bereich beobachtete Wellenlängen des Wasserstoff- 
atomspektrums
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so erhält man die langwelligste Linie 2max der Lyman-Serie 

( m - \ , n  = 2) mit R -  1,09678* lO’ raf1

t = m ’6nm-
Für die kurzwelligste Linie 2,,^ der Paschen-Sene (m = 3, n —> 00) resultiert der Wert

Die in Tabelle 3.2 angegebenen Wellenlängen liegen zwischen den Werten von ^max und Amjn, die 
den Spektralbereich der Balmer-Serie begrenzen, und sind daher dem Ba/mer-Spektrum zuzuord­
nen.
Setzt man in die Rydberg-Formel die Werte m = 2 und n = 3, 4, 5, 6 ein, so stimmen die berech­
neten Wellenlängen gut mit den experimentellen Daten überein.

Beispiel 3.5: Durch Untersuchung des Zusammenstoßens von Elektronen mit Atomen gelang 
Franck und Hertz im Jahre 1914 eine experimentelle Bestätigung der Ztohrschen Vorstellung über 
die Energiezustände von Elektronen in Atomen mit der im Bild 3.2 dargestellten Versuchsanord­
nung.
In einer evakuierten Gasentladungsröhre befindet sich ein Gas, z. B. Quecksilberdampf, unter 
einem Druck von etwa 133 Pa. Aus einer Glühkatode K werden Elektronen emittiert und durch 
eine zwischen K und dem Gitter G angelegte variable Spannung beschleunigt. Zwischen dem 
Gitter und der Auffangelektrode A liegt eine Gegenspannung von etwa 0,5 V. Nur Elektronen, die 
das Gitter mit einer größeren Energie als 0,5 eV erreichen, können die Gegenspannung überwin­
den und treffen auf die Auffangelektrode. Der in A ankommende Elektronenstrom wird von 
einem Galvanometer angezeigt.
Franck und Hertz untersuchten den Elektronenstrom in Abhängigkeit von der Beschleunigungs­
spannung und erhielten den im Bild 3.3 dargestellten Zusammenhang.
Bei langsamer Erhöhung des Beschleunigungspotentials zwischen K und G steigt die Stromstärke 
steil an, bis bei 4,9 V ein scharfer Abfall eintritjt. Bei einer Beschleunigungsspannung unter 4,9 V 
erfolgen nur elastische Zusammenstöße zwischen den Elektronen und den Quecksilberatomen, 
die zu keiner meßbaren Energieübertragung zwischen den stoßenden Teilchen fuhren. Erst von 
der Beschleunigungsspannung 4,9 V an besitzen die Elektronen genügend Energie, um durch un-

G
1 4

U

Bild 3.2. Franck-Hertz-Appai&tur Bild 3.3. Beziehung zwischen der Stromstärke I 
und der Beschleunigungsspannung 
in V im Franck-Hertz-Versuch
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elastische Zusammenstöße mit den Quecksilberatomen ein Elektron im Quecksilberatom auf 
eine energiereichere Bahn zu heben. Bei diesen Zusammenstößen verlieren die Elektronen ge­
rade die zur Anregung erforderliche Energie, und ihre Restenergie reicht nicht aus, um die Ge­
genspannung zu überwinden. Damit erreichen nur noch wenige Elektronen die Auffangelektrode, 
und die Stromstärke fällt ab.
Steigert man die Spannung weiter, so haben die kollidierenden Elektronen nach den unelasti­
schen Zusammenstößen noch genügend Energie, um die Auffangelektrode zu erreichen, so daß 
der Strom erneut ansteigt. Bei einer Spannung von 9,8 V besitzt ein Elektron gerade so viel Ener­
gie, um auf seinem Wege zwischen K und G zwei Quecksilberatome anzuregen, so daß wieder ein 
Abfall der Stromstärke beobachtet wird.
Wie das Elektronenstoßexperiment zeigt, liegt das erste Anregungspotential des Quecksilber­
atoms bei 4,9 V. Bei diesem Potential wird ein Aufleuchten des Quecksilberdampfes in der Gas­
entladungsröhre beobachtet. Die Untersuchung des Lichtes im Spektralapparat ergab eine Linie 
mit der Wellenlänge 253,7 nm. Zwischen dem Resonanzpotential U und der Resonanzfrequenz v 
der resultierenden Strahlung gilt die Beziehung

Ue = hv = En — Em. (3.2.14)

Für die Resonanzfrequenz des Quecksilbers resultiert mit der Beziehung v = - j  der Zahlenwert

n = 3 -IO8 m s" 1 
2,537-IO"7 m = 1,183 IO15 s-

Setzt man diesen Wert in Gl. (3.2.14) ein, so erhält man

4,9 • 1,602 • IO" 19 V As = 6,626 • 10~34 • 1,183 • 1015 J .

Mit der Beziehung 1 VAs = 1J (-> Tab. A 2) folgt 7,8 • IO“ 19 J =7,8 • 10‘ 19 J.
Durch Änderung der Meßapparatur konnten auch höhere Anregungsstufen einschließlich der Io­
nisierungsenergie (—» LB 1, Abschn. 2.4.2.) von Atomen gemessen werden. Damit war Franck und 
Hertz die experimentelle Bestätigung der BoArschen Frequenzbedingung gelungen, indem sie die 
diskreten Energiezustände der Elektronen in Atomen nachweisen konnten.

Aufgaben

3.20. Berechnen Sie die Wellenzahl, die Wellenlänge und die Frequenz der ersten Linie der Ly- 
man- und der Paschen-Senel

3.21. Berechnen Sie nach der BoArschen Theorie die Radien der Bahnen des Elektrons im Was­
serstoffatom mit den Quantenzahlen n = 1 und n = 10! Welche Geschwindigkeit besitzt das 
Elektron in diesen Bahnen?

3.22. Geben Sie die kinetische und potentielle Energie sowie die Gesamtenergie des Elektrons in 
der 1. und 10. BoArschen Bahn des Wasserstoffatoms an!

3.23. Die Wellenlänge einer Linie der Balmer-Serie wird bei 434,0 nm beobachtet. Welchem 
Wert von n2 entspricht diese Linie?

3.24. Welcher Zusammenhang besteht zwischen den Radien und den Quantenzahlen der 
BoArschen Bahnen?

3.25. Geben Sie die Beziehung für die Berechnung der Seriengrenzen im Wasserstoffatomspek­
trum an und berechnen Sie diese für die Balmer- und die BracAeH-Serie!

3.26. Welcher Energiebetrag in kJ ist erforderlich, um 1 mol Wasserstoffatome vom Grundzu­
stand in den Zustand der Quantenzahl n — 6 anzuregen? Wie groß ist der Abstand, um den
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jedes Elektron vom Kern, bezogen auf den Grundzustand, entfernt wird? Geben Sie die 
Frequenz des Lichtes an, das von den Atomen emittiert wird, wenn die Elektronen in den 
Ausgangszustand zurückkehren!

3.27. Berechnen Sie die Ionisierungsenergie in eV für das Wasserstoffatom im Grundzustand!
3.28. Leiten Sie die Beziehungen für r, E„ und v ab, die nach der ßoArschen Theorie für wasser­

stoffähnliche Atome der Kernladungszahl Z resultieren! Wie verschieben sich die Wellen­
zahlen der entsprechenden Spektralserien für diese Atome im Vergleich zum Wasserstoff­
atom?

3.29. Welche Beschleunigungsspannung ist für die Ionisierung des Wasserstoffatoms notwendig? 
(Verwenden Sie dazu das Ergebnis der Aufgabe 3.27 sowie Gl. (3.2.14) im Beispiel 3.5!]

3.30. Berechnen Sie die Beschleunigungsspannung, die der langwelligsten Linie der Balmer-Setie 
im Wasserstoffatom entsprechen würde!

3.31. Bestimmen Sie den Zahlenwert für die Rydberg-Konstante R nach der Bohrschen Theorie 
(Gl. (3.2.13)], und vergleichen Sie das Ergebnis mit dem aus dem Wasserstoffatomspektrum 
ermittelten Wert R = 1,096 77 • 107 m-1!
Worauf ist der Unterschied zwischen dem experimentellen und dem nach Gl. (3.2.13) be­
rechneten Wert zurückzuführen?

3.3. Grundlagen der Quantenmechanik

Der Welle-Teilchen-Dualismus des Lichtes. Bis Ende des 19. Jahrhunderts nahm man an, daß Licht 
als eine elektromagnetische Wellenerscheinung aufzufassen ist, was mit zahlreichen Interferenz- 
und Beugungsuntersuchungen im Einklang steht. Hingegen wurde der Materie in Form von Ato­
men, Molekülen und Elektronen Teilchencharakter zugeschrieben.
Die experimentellen Befunde des Photoeffektes, der darin besteht, daß bei Bestrahlung eines Me­
talls mit Licht bestimmter Wellenlänge aus dem Metall Elektronen austreten, konnten mit Hilfe 
der Wellennatur des Lichtes nicht erklärt werden. Genauere Untersuchungen des Photoeffektes 
zeigten, daß zwischen der Frequenz v des eingestrahlten Lichtes und der Geschwindigkeit v der 
austretenden Elektronen die Beziehung besteht:

Av = y m u 2 + A. (3.3.1)

h Plancksches Wirkungsquantum 
m Elektronenmasse

Die Größe A ist eine für das betreffende Metall charakteristische Konstante, die als Austrittsarbeit 
bezeichnet wird. Der grundlegende Widerspruch zur Wellentheorie besteht darin, daß die Ge­
schwindigkeit der Elektronen und damit ihre Energie unabhängig von der Intensität des einge­
strahlten Lichtes ist. Nach der Wellenauffassung des Lichtes ist die Energie einer Welle propor­
tional zu ihrer Intensität, aber unabhängig von ihrer Frequenz. Die Befunde des Photoeffektes 
führten Einstein (1905) zu der Hypothese, daß Licht in gewisser Hinsicht als ein Strom von Teil­
chen der Energie hv aufzufassen ist, die er Photonen nannte. Beim Zusammenstoß eines Photons 
mit einem Elektron in einem Atom des Metalls gibt das Photon seine Energie an das Elektron ab. 
Ein Teil der Energie des Photons wird benötigt, um das Elektron aus dem Metall herauszulösen, 
der Restenergiebetrag wird auf das Elektron in Form von kinetischer Energie übertragen. Für je­
des Metall existiert eine Grenzfrequenz des eingestrahlten Lichtes, oberhalb derer ein Austritt 
der Elektronen aus dem Metall beobachtet wird.
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Der Photoeffekt zeigt, daß Licht neben seinen Welleneigenschaften auch Korpuskelcharakter be­
sitzt. Welle und Teilchen sind nur zwei Erscheinungsformen des Lichtes. Betrachtet man das 
Photon als Teilchen der Masse m und ordnet ihm den Impuls p= mc zu, so läßt sich mit Hilfe 
der Einstein-Beziehung E — mc2 -  hv der Zusammenhang zwischen Impuls und Wellenlänge an­
geben.
Man erhält

A = —. (3.3.2)
P

Materiewellen. Die Doppelnatur des Lichtes führte de Broglie (1924) zu der Annahme, daß diese 
Eigenschaft auch auf Teilchen mit träger Masse ausgedehnt werden kann. Danach sollten Teil­
chen unter gewissen Bedingungen Welleneigenschaften besitzen. Zwischen der Wellenlänge / 
und dem Impuls p des Teilchens sollte daher ein analoger Zusammenhang bestehen wie für Pho­
tonen nach Gl. (3.3.2). Für ein Teilchen der Masse m, das sich mit der Geschwindigkeit v bewegt, 
folgt die Beziehung

2 = _h_
mv (3.3.3)

Durch Elektronenbeugungsuntersuchungen an einem Nickelkristall konnten Davisson und Ger­
mer (1927) die Welleneigenschaften eines Elektronenstrahls nachweisen und die Wellenlänge ex­
perimentell bestimmen. Aus der Beschleunigungsspannung U kann die Geschwindigkeit der 
Elektronen mit Hilfe der Beziehung

eü = Y v2 (3.3.4)

berechnet werden.
Durch Einsetzen der ermittelten Geschwindigkeit v und der Masse m des Elektrons in die de-Brog- 
//e-Gleichung (3.3.3) erhält man einen Wert für die Wellenlänge A, der sehr gut mit der experi­
mentell gefundenen Wellenlänge übereinstimmt. Heute ist die Wellennatur von Atom-, Molekül- 
und Neutronenstrahlen experimentell belegt, und Neutronen- und Elektronenbeugungsuntersu­
chungen haben in der Strukturaufklärung große Bedeutung erlangt.

Die Unbestimmtheitsrelation. Das Versagen der Gesetze der klassischen Physik im atomaren Be­
reich und der Welle-Teilchen-Dualismus des Lichtes und der Materie weisen darauf hin, daß für 
die Beschreibung der Vorgänge in mikroskopischen Systemen ein völlig neues Herangehen not­
wendig ist. Die Entdeckung der Unbestimmtheitsrelation durch Heisenberg (1927) stellte einen we­
sentlichen Schritt in dieser Richtung dar und schuf ein Grundprinzip der neuen Theorie -  der 
Quantenmechanik.
Es besagt, daß gleichzeitige Aussagen über den Ort und den Impuls von Teilchen mit einer Unbe­
stimmtheit behaftet sind. Es ist also nicht möglich, eine vollständige Kenntnis über ein Teilchen 
zu erlangen. Mathematisch wird die Unbestimmtheitsrelation durch die Beziehung

AxAp s  h (3.5.5)

ausgedrückt.
Sie sagt aus, daß das Produkt aus der Unbestimmtheit des Ortes Ax und der des Impulses Ap 
mindestens von der Größenordnung des Planckschea Wirkungsquantums h sein muß. Kennt 
man z. B. den Ort eines Teilchens genau, so ist der Impuls des Teilchens völlig unbestimmt, was 
durch die folgende Überlegung verdeutlicht werden soll.
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Nach den Gesetzen der Optik ist die Unsicherheit der Ortsbestimmung Ax durch Beugungsexpe­
rimente der Wellenlänge des verwendeten Lichtes direkt proportional. Die Bestimmung des Ortes 
eines Elektrons würde demnach Licht einer Wellenlänge erfordern, die kleiner als der Durchmes­
ser des Elektrons ist.
Licht dieser Wellenlänge verursacht jedoch durch den Stoß des Photons eine Impulsänderung 
des Elektrons, so daß dieser unbestimmt wird. Aus der Unbestimmtheitsrelation folgt, daß die 
Bewegung von Mikroobjekten nicht durch eine Bahnkurve beschrieben werden kann, da dies die 
gleichzeitige genaue Kenntnis von Orts- und Impulskoordinaten voraussetzt. Somit verletzt die 
Bohrscht Atomtheorie bereits in ihrem Ansatz das Unbestimmtheitsprinzip, indem den Elektro­
nen eine Bahn und eine Geschwindigkeit zugeordnet werden.
Für die Größen Energie und Zeit, deren Produkt ebenfalls die Dimension einer Wirkung (J s) be­
sitzt, gilt nach der Unbestimmtheitsrelation

A EA fs/i. (3.3.6)

Ist die Eneigie eines atomaren Zustandes bekannt, so weiß man nichts über die Zeit, die das Sy­
stem in diesem Zustand verbringt.

Wellenfunktionen und Operatoren. Nach der Unbestimmtheitsrelation läßt sich der Ort eines Teil­
chens nicht genau bestimmen. Man kann nur die Wahrscheinlichkeit angeben, daß es sich in 
einem bestimmten Raumgebiet befindet, d. h., der Aufenthaltsort einer Partikel wird durch eine 
Wahrscheinlichkeitsfunktion beschrieben.
Die Erfahrung hat gezeigt, daß die Wahrscheinlichkeit, ein Teilchen in einem Volumenelement 
dr = dxdydz anzutreffen, für zeitunabhängige Vorgänge durch die Beziehung

angegeben werden kann, wobei y>(x, y, z) als Wellenfunktion des Teilchens bezeichnet wird. Da 
die Wellenfunktion y> auch eine komplexe Größe sein kann, wird in Gl. (3.3.7) das Betragsqua­
drat -  das Produkt aus der Wellenfunktion y> und der zu ihr konjugiert komplexen Funktion tp* -  ver­
wendet. Das Betragsquadrat der Wellenfunktion wird auch Wahrscheinlichkeitsdichte genannt.
Die Wahrscheinlichkeit, das Teilchen irgendwo im Raum anzutreffen, hat den Wert 1 und ergibt 
sich durch Integration des Betragsquadrates der Wellenfunktion über den gesamten Raum:
x  *  CD y m  CD 2 ■■ CO

Um eine solche Normierung vornehmen zu können, muß ip quadratisch integrierbar sein. 
Gl. (3.3.8) wird als Normierungsbedingung bezeichnet.
Neben der Wellenfunktion sind in der Quantenmechanik Operatoren von fundamentaler Bedeu­
tung. Ein Operator stellt eine mathematische Vorschrift dar, welche auf die auf den Operator fol-

eines Operators Ä auf eine Funktion g(x) resultiert im allgemeinen eine neue Funktion f (x ) ,  die 
mit g(x) in keinem einfachen Zusammenhang steht:

Ä g(x)= f(x ) .

Ein wichtiger Spezialfall liegt vor, wenn die resultierende Funktion /(x ) proportional zu g(x) ist: 

Ag(x) -  Ag(x)

mit dem konstanten Zahlenfaktor A.

dW= y>*(x, y, z)y>(x,y, z )dx=\ y>\2d t (3.3.7)

(3.3.8)
x m y m z m -
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So erhält man z. B. durch die Anwendung des Differentialoperators auf die Funktion e“* die 
Beziehung

—  (e«) = ae«,

die für beliebige Werte a erfüllt ist.
Werden an die Funktion jedoch noch weitere Bedingungen, sogenannte Randbedingungen, ge­
stellt, so erfüllen nur noch bestimmte Funktionen die Gleichung, und man schreibt dafür

Äy>n = Any>n. (3.3.9)

Die Funktionen y>n werden als Eigenfunktionen und die Zahlen A„ als Eigenwerte des Operators 
unter den gegebenen Randbedingungen bezeichnet. Ausdrücke von der Art der Gl. (3.3.9) heißen 
Eigenwertgleichungen und haben in der Quantenmechanik eine große Bedeutung.
Es hat sich gezeigt, daß jeder beobachtbaren Größe in der Quantenmechanik ein Operator zuge­
ordnet werden kann, der, auf die Wellenfunktion des physikalischen Problems angewendet, die 
Meßwerte der beobachtbaren Größe in Form der Eigenwerte liefert.
Die in der klassischen Mechanik auftretenden beobachtbaren Größen W, wie Energie, Impuls, 
Drehimpuls, lassen sich als Funktionen der Impulskoordinaten />, und der Ortskoordinaten q( der 
Teilchen i des Systems darstellen. In kartesischen Koordinaten gilt dann für ein Teilchen

W= W(x, y, z, px> py, pt) . (3.3.10)

Durch die praktische Anwendung wurde bestätigt, daß der zu einer physikalischen Größe gehö­
rende Operator erhalten werden kann, wenn man in dem Ausdruck für W [Gl. (3.3.10)] die Im­
pulskoordinaten durch die folgenden Operatoren ersetzt:

Px
„ _  h a

Px 2m d x ’ Py
, = J L  JL. - = h 3
Py 2ni 9y ’ Pz Pt 2ni dz ' (3.3.11)

Die zu einem quantenmechanischen Operator gehörenden Eigenfunktionen besitzen die Eigen­
schaft, daß die Integration des Produktes zweier Zustandsfunktionen über den gesamten Raum 
Null ergibt:

: -  co y =

/ j
* — CD V *  —

J vtVm&r = 0 .
2* - »

{m *  n) (3.3.12)

[Sind die Eigenfunktionen komplexe Größen, so ist in Gl. (3.3.12) die zu y>„ konjugiert komplexe 
Funktion y>* einzusetzen.]
Gl. (3.3.12) wird als Orthogonalitätseigenschaft der Zustandsfunktionen bezeichnet.
Die Schrödinger-Gleichung. Bei allen chemischen und physikalischen Vorgängen ist die Energie 
eine wesentliche Grundgröße. Für ein Teilchen der Masse m kann die Energie als Funktion der 
Impuls- und Ortskoordinaten in der Form

E = T + v = j ^ ( p l  + p2y + p i)+ V(x, y, z) (3.3.13)

geschrieben werden, wobei T und V die kinetische und potentielle Energie des Teilchens bezeich­
nen. Der zugehörige Operator wird nach Gl. (3.3.11) durch die Substitution der Impulskoordina­
ten erhalten und heißt Hamilton-Operator Ü:
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Die Eigenwertgleichung für die Energie heißt nach ihrem Entdecker Schrödinger-Gleichung und 
wird in der Kurzform

Hip = Ey) (3.3.15)

geschrieben.

Beispiel 3.6: Der photoelektrische Effekt kann zur Bestimmung der Planckschen Konstante h 
ausgenutzt werden (—* Bild 3.4). Dazu wird die Metallkatode K einer Photozelle P nacheinander 
mit monochromatischem Licht der bekannten Wellenlänge A, bzw. A2 bestrahlt und die zugehö­
rige Gegenspannung U2 bzw. U2 gemessen, die den Austritt der Elektronen gerade verhindert und 
damit den Photostrom kompensiert.

P

Bild 3.4. Photoelektrischer Effekt

In einem Versuch wurden zu den Wellenlängen A = 410,0 nm und A2 = 530,0 nm die Gegenspan-
c

nungen U = 1,526 V und U2 = 0,841 V gemessen. Mit der Beziehung = erhält man für die

Frequenz des monochromatischen Lichtes die Werte vt = 7,317 • 1014s-1 und v2 = 5,66 • 1014s-1. 
Aus den Gleichungen (3.3.1) und (3.3.4) folgt der Zusammenhang

hv = eU + A .

Setzt man für v und U die angegebenen Werte in die obige Gleichung ein, so erhält man zwei Be­
stimmungsgleichungen für die Unbekannten h und A. Nach Eliminierung von A folgt für die 
Planckscht Konstante die Beziehung

, _ e(ff, -  U2)
" -  "Ö T -v ,) • •

Als Zahlenwert für h resultiert

0,685-1,602-IO '19 V As2 
1,657-IO14

= 6,62-10-34 Js .

Beispiel 3.7: Mit Hilfe der Unbestimmtheitsrelation kann auch die natürliche Breite der Spek­
trallinien erklärt werden. Untersuchungen zeigten, daß die Lebensdauer eines angeregten Atom­
zustandes im allgemeinen bei IO-8 s liegt, d.h., die Zeitunbestimmtheit Al des Emissionsvorgan­
ges beträgt 10 "8 s. Schreibt man die Energiegleichung für Licht der Wellenlänge A in der Form
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und differenziert nach A, so folgt die Beziehung

dE _ hc
dA A2 *

Für kleine Änderungen kann der Differentialquotient näherungsweise durch den Differenzenquo­
tienten ersetzt werden:

AE _hc_
AA "  A2 '

Substitutiert man AE nach Gl. (3.3.6), so folgt 

A2

Unter Berücksichtigung der für optische Spektren ermittelten Zeitunbestimmtheit At = 10-8 s 
und einer Wellenlänge von 400 nm resultiert für die natürliche Spektrallinienbreite

|A/| s* 5,3 • 10- 5nm.

Aufgaben

3.32. Die Austrittsarbeit für Kalium beträgt 2,26 eV. Berechnen Sie
a) die maximale Wellenlänge von Licht, das noch ein Elektron zum Austritt aus dem Ka­
liummetall veranlassen kann,
b) die erforderliche Gegenspannung, die eine solche Emission gerade noch verhindert, 
wenn Licht der Wellenlänge 350 nm auf die Oberfläche des Metalls fällt!

3.33. Berechnen Sie mit Hilfe der Gleichungen (3.3.4) und (3.3.3) die Geschwindigkeit und die 
Wellenlänge von Elektronen, die mit einer Spannung von 100 V beschleunigt wurden!

3.34. Berechnen Sie die rfe-Brog/ze-Wellenlänge des Elektrons in der ersten BoArschen Bahn des 
H-Atoms!

3.35. Warum ist die Wellenlänge bewegter makroskopischer Objekte nicht meßbar?
3.36. Berechnen Sie die Ungenauigkeit der Geschwindigkeitsbestimmung eines Körpers der 

Masse von 1 g und eines Elektrons, wenn die Ortsunbestimmtheit
a) 10-7 m, b) 10-11 m beträgt!
Welche Schlußfolgerungen sind aus den Ergebnissen zu ziehen?

3.37. Wenden Sie die Operatoren x -, sin, und V* auf die Funktion y  -  x 2 an! Zeigen Sie

durch die Anwendung von zwei Operatoren auf die Funktion, daß Operatoren im allgemei­
nen in ihrer Reihenfolge nicht vertauschbar sind!

d23.38. Geben Sie Eigenfunktionen zum Operator an!

3.39. Leiten Sie die Schrödinger-Gleichung für den eindimensionalen Fall aus der Energieglei­
chung ab!
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3.4. Anwendungen der Schrödinger-G\e\chung

Der harmonische Oszillator. Schwingt ein Teilchen der Masse m um seine Ruhelage entlang einer 
Geraden und ist die rücktreibende Kraft F proportional der Auslenkung x,

F — - k x ,  (3.4.1)

so bezeichnet man das System als harmonischen Oszillator. Der Proportionalitätsfaktor k  heißt 
Kraftkonstante. Unter Berücksichtigung des zweiten Newtonschen Axioms, wonach die Kraft als 
Produkt von Masse und Beschleunigung angesetzt werden kann, erhält man die klassische Bewe­
gungsgleichung für die harmonische Schwingung:

d2*m — r=  -k x .  (3.4.2)
df2

Die allgemeine Lösung der Differentialgleichung (3.4.2) ist

x(r) = acos [2jrv(r -  /0)J. (3.4.3)

v Frequenz des Oszillators
t Zeit
t0, a Konstanten

Setzt man die Probefunktion x(f) in Gl. (3.4.2) ein, so resultiert für die Oszillatorfrequenz die Be­
ziehung

Für die potentielle Energie des Teilchens als Wegintegral über die wirkende Kraft folgt mit 
Gl. (3.4.1):

V= -  J Fdx = -  J -

0 0 *

(3.4.5)

Substituiert man die Kraftkonstante nach Gl. (3.4.4), so erhält man die potentielle Energie in der 
Form

V = 2 n2mv2x 2, (3.4.6)

die als Oszillatorpotential bezeichnet wird.
Für das Potential [Gl. (3.4.6)] ist die Schrödinger-Gleichung exakt lösbar, und man erhält für die 
gequantelten Energieeigenwerte

E„ = hv(n+ yj  mit « = 0 ,1 ,2 , . . .  (3.4.7)

Die normierten Wellenfunktionen für die Zustände « = 0 und 1 haben die Form (—► LB 1, 
Abschn. 2.7.2.)

-L p

Vo(*) = ( ^  e 2 und

i
Vi (*) = f i t e  2 , (3.4.8)
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. . 4n2mv . y. /47r2m v \2 
wobei oc = — jj—  und f = ( — j-— 1

_1_

Beispiel 3.8: Es wird angenommen, ein Elektron der Masse m bewegt sich in einem eindimensio­
nalen Potential, das für den Bereich 0 < x < a  den Wert V(x) = 0 besitzt und an den Stellen 
x  = 0 bzw. x  = a gegen Unendlich geht (—»LB 1, Abschn. 2.7.1.). Für ein solches Kastenpotential 
mit unendlich hohen Wänden können die Energieeigenwerte des Elektrons durch Lösung der 
Schrödinger-Gleichung erhalten werden.
Da die potentielle Energie K(x) im Kasten Null ist, erhält man nach Gl. (3.3.15):

,,(* ). (3.4.9)

Die gesuchte Wellenfunktion muß also die Eigenschaft besitzen, daß ihre zweimalige Ableitung 
wieder die Funktion ergibt, multipliziert mit einer Konstanten. Einer solchen Bedingung genügt 
z. B. die Probefunktion y>(x) = yfsin (Bx), da

~ B 2Asin(Bx)= - B 2ip(x).

Außerdem muß die Wellenfunktion an den Stellen x = 0 und x= a den Wert Null besitzen, da 
die Aufenthaltswahrscheinlichkeit y>2 (x) in diesen Punkten Null ist. Mit diesen Randwertbedin­
gungen folgt die Gleichung ^sin(B-O) =.4 sin (Bo) = 0, die nur erfüllt ist, wenn für B gilt:

£  = —  mit n = 0 , ± 1 , ± 2 , . . .  a

Da die negativen Werte von n nur zu einer Vorzeichenänderung der Wellenfunktion fuhren und 
alle beobachtbaren Größen über das Quadrat der Wellenfunktion berechnet werden (—» LB 1, Ab­
schnitt 2.6.4.), ist das Vorzeichen der Wellenfunktion physikalisch ohne Bedeutung, und man 
kann sich auf die positiven Werte von n beschränken. Somit resultiert für die Wellenfunktion 
y>„(x) unter Berücksichtigung der Randwertbedingungen

V>„(.x) - A s ia ( J f x ) mit fl = 1 , 2 , __

Die Probefunktion y)„(x) muß die Normierungsbedingung erfüllen, die für das eindimensionale 
Kastenpotential lautet:

(3.4.10)

Gl. (3.4.10) sagt aus, daß sich das Elektron mit Sicherheit zwischen den Punkten 0 und a aufhält, 
und stellt eine Beziehung zur Bestimmung der Konstanten A dar, die als Normierungsfaktor be­
zeichnet wird.
Unter Verwendung des Ausdruckes für das unbestimmte Integral

|  sin2 (bx) dx = y x - - j -  sin (26x) + C

erhält man für das Integral 
0

. j / nitsin21-----x
V o

jd x  mit /»= 1 , 2 ...

75



den Wert

Der Normierungsfaktor A ist dann nach Gl. (3.4.10) durch die Beziehung
1

gegeben. Für die normierte Wellenfunktion resultiert schließlich der Ausdruck

V„(x) = (-^-) • s i n j  mit fl = 1 , 2 , . . .

Setzt man y>„(x) in Gl. (3.4.9) ein, so folgt

n V  . . %i^Em
----—2~V>»(x) = ----- ^ —  V>„(x) .

(3.4.11)

Die Auflösung nach der Energie E führt zu der Beziehung für die Energieeigenwerte des Elek­
trons im Kastenpotential

En
A V
8/na2

mit n = 1,2 (3.4.12)

Beispiel 3.9: Bei Betrachtung eines dreidimensionalen Potentialkastens, für den die potentielle 
Energie im Bereich 0 < x < a, 0 < y < b ,  0 < z < c, K= 0 und außerhalb dieses Raumgebietes 
V= co ist, erhält man durch Einsetzen der Produktprobefunktion

Wix, y, z) = y;(x) ¥>(y) ip(z)

in die Schrödinger-Gleichung (3.3.15) und Division durch y>(x,y, z ):

1 92y>(x) 1 92ip(y) 1 9 2¥>(z )  8ti 2mE
ip(x) 9x2 ip(y) 9y 2 rp(z) dz2 h2

(Die Funktionen ¥>00, VÖO» ¥>(z) hängen jeweils nur von einer Variablen ab.)
Da die rechte Seite der Gl. (3.4.14) eine Konstante ist und dies für alle Werte von x, y, z des obi­
gen Bereichs gilt, folgt, daß jeder Summand der linken Seite von Gl. (3.4.14) ebenfalls eine Kon­
stante sein muß. Schreibt man die Gesamtenergie E als Summe der Beiträge

E = £ , + Ey + Et ,

so resultiert aus Gl. (3.4.14)

1 92y(x) _ 8n2mEx
tp(x) 9x2 h2

und nach Multiplikation mit y>(x)

92V»(x) 8n2mEx , 4
T ? ---------
Analoge Beziehungen werden auch für y>(y) und yt(z) erhalten. Damit wurde die Lösung der 
partiellen Differentialgleichung mit drei Variablen auf die Bestimmung von drei partiellen Diffe-

(3.4.15)

(3.4.16)

(3.4.13)

(3.4.14)
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rentialgleichungen mit je einer Variablen zurückgeführt. Die Trennung der Variablen wird als Se­
paration bezeichnet.
Die Lösung von Gl. (3.4.16) wurde bereits im Beispiel 3.8 behandelt. Unter Verwendung der Glei­
chungen (3.4.11) und (3.4.12) erhält man für die Eigenfunktionen und Eigenwerte des Elektrons 
im dreidimensionalen Potentialkasten nach Gl. (3.4.13) und (3.4.15):

Vnl,n2,n3 (3.4.17)

i«l,n2,n3
h2 
8 m mit nl t n2,n3 = l ,2 , . . .

Wie Gl. (3.4.17) zeigt, hängen die Eigenfrequenzen und Eigenwerte des Elektrons in einem drei­
dimensionalen Potentialkasten von den Quantenzahlen n2, n2, n3 ab.
Im Bild 3.5 sind die ersten elf Energieniveaus für ein Teilchen der Masse m, das sich in einem

h2Würfel mit der Kantenlänge a befindet, nach Gl. (3.4.17) in Einheiten von ~̂ mai aufgetragen.

Die Zahlenwerte für die Quantenzahlen n2, n2, n3 sind unter den Energieniveaus in Klammem 
angegeben.

(2,2,2)

(3,1,1) <1,3,1) CI,1.3)

’ (2,2,1) (2,1,2) (1,2,2)

(2,1,1) (1,2,1) (1,1,2)

(1.1,1)

-
Bild 3.5. Energieniveauschema für ein 
Teilchen im dreidimensionalen Potentialkasten
(a = b=c)

Wie Bild 3.5 zeigt, wird im Gegensatz zum eindimensionalen Fall (Beispiel 3.8) für einige Eigen­
funktionen der gleiche Eigenwert erhalten. Besitzen mehrere Funktionen, die Lösungen eines Ei­
genwertgleichungssystems sind, den gleichen Eigenwert, so nennt man diese Erscheinung Entar­
tung.

Beispiel 3.10: Das Elektron im Kastenpotential kann als einfaches Einelektronenmodell zur Be­
rechnung der Lichtabsorption von n-Elektronensystemen mit konjugierten Doppelbindungen, wie 
sie z. B. in Polyenen vorliegen, verwendet werden. Unter Berücksichtigung einer linearen Anord­
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nung der Kohlenstoffatome wird die »Kastenlänge« a, wie im Beispiel des Octatetraens darge­
stellt,

Tc—CH—CH-rCH-rCH—CH—CH—C^ 
Hi L -U  T H

L___________ s___________ J

mit NI festgelegt, wobei N  die Zahl der Kohlenstoffatome ist und l den mittleren C—C-Abstand 
in diesen Verbindungen bezeichnet. Mit diesen Festlegungen erhält man für die Energieniveaus 
nach Beispiel 3.8 den Ausdruck

r  ft2«2
" 8 mN2l2 ' (3.4.18)

Die N  7T-Elektronen des Systems werden so auf die energetisch niedrigsten Energieniveaus ver­
teilt, daß jeder Zustand mit maximal zwei Elektronen besetzt wird, d. h., die Zustände von n = 1 

N
bis n = -j- sind jeweils doppelt besetzt. Der Übergang eines Elektrons vom obersten besetzten in

den untersten unbesetzten Zustand entspricht der langwelligsten Bande im Absorptionsspek­
trum.
Für die Energiedifferenz der Zustände AE = Em  + i -  Em  folgt nach Gl. (3.4.18):

Mit der Beziehung A£ = —  erhält man für die Wellenlänge der langwelligsten Bande

_ 8 mcl2 N2
h N + l ‘

(3.4.19)

(3.4.20)

Aufgaben

3.40. Zeichnen Sie für das Elektron in einem Potentialkasten der Länge a (Beispiel 3.8) die Wel­
lenfunktion ipn(x) und die Wahrscheinlichkeitsdichte v 2n(x) für den Zustand n = 2 in Ab­
hängigkeit von x!

3.41. Warum stellt die Wellenfunktion y>„(x) mit n = 0 für ein Elektron im Kastenpotential keine 
physikalisch sinnvolle Lösung der Schrödinger-Gleichung dar?

3.42. Zeigen Sie unter Verwendung der Eigenfunktionen des Elektrons im Kastenpotential, daß 
das Integral
a

S V i(x)y>2(x)dx  
o

den Wert Null besitzt und damit die Orthogonalitätsbedingung der Eigenfunktionen erfüllt 
ist!

3.43. Berechnen Sie für ein Elektron im Kastenpotential (—»Beispiel 3.8) die Orte maximaler 
Aufenthaltswahrscheinlichkeit im Zustand n = 2!

d w\(x)
Hinweis: Bestimmen Sie aus der Bedingung — ^ —  = 0 die x-Koordinate der Extrem­

werte, und entscheiden Sie anhand der zweiten Ableitung, von welcher Art sie 
sind!
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Wie ändern sich für ein Elektron im eindimensionalen Potentialkasten die Orte maximaler 
Aufenthaltswahrscheinlichkeit, wenn man zu großen Werten von n übergeht?
Welcher Zusammenhang besteht zwischen der Zahl der Nullstellen der Eigenfunktionen 
y>n(x) des Elektrons im Kastenpotential und der Quantenzahl n?
Berechnen Sie den mittleren Aufenthaltsort x  des Elektrons im Kastenpotential für den 
Zustand n = 2 aus der Beziehung

a

X= !  y>2(x)xy>2(x)dx\  
o

Hinweis: Verwenden Sie dabei das Integral 

2 1J xsin2 (Bx) dx = sin (2Bx) -  cos (2Bx) + C.

\
3.47. Wie ändert sich der Abstand benachbarter Energieniveaus für ein Elektron im eindimen­

sionalen Potentialkasten, wenn der »Kasten« makroskopische Ausmaße annimmt? Interpre­
tieren Sie das Ergebnis!

3.48. Ein Proton bewegt sich in einem Würfel der Kantenlänge a = 10-2 m. Welche Energie in J 
ist erforderlich, um es aus dem Grundzustand in den Quantenzustand «i = n2 = n3 — 2 zu 
bringen? Verwenden Sie die im Beispiel 3.9 angegebene Gleichung!

3.49. Berechnen Sie unter Verwendung der im Beispiel 3.10 angegebenen Beziehung die langwel­
ligste Absorptionsbande Amu der Polyene Ethylen, Butadien, Hexatrien und Octatetraen in 
nm, indem Sie für / den Wert 139 pm benutzen! Vergleichen Sie die berechneten Werte 
mit dön in Tabelle 3.3 angegebenen experimentellen Daten!
Die mit Hilfe des einfachen Modells (Beispiel 3.10) berechneten 2m„-Werte weichen recht 
deutlich von den experimentell ermittelten Resultaten ab. Begründen Sie, wodurch diese 
Abweichungen bedingt sind!
In welchem Spektralbereich liegen die berechneten Wellenlängen? Erklären Sie anhand der 
^m»**Werte die Farbe dieser Verbindungen!

_ Tabelle 3.3. Gemessene langwelligste Absoiptionsbande
Verbindung N von Polyenen

in nm

Ethylen 2 165
Butadien 4 217
Hexatrien 6 258
Octatetraen 8 302

3.44.

3.45.

3.46.

3.50.

3.51.

3.52.

Zeigen Sie durch Substitution von Gl. (3.4.3) in Gl. (3.4.2), daß die Probefunktion 
x(t) die Differentialgleichung erfüllt und für die Oszillatorfrequenz der Zusammenhang

, i / T
2ir V m erhalten wird!

Zeichnen Sie die Energieniveaus des harmonischen Oszillators in Einheiten von hv\ Wie 
groß ist die Energiedifferenz zwischen benachbarten Energieniveaus?
Zeigen Sie, daß für die Funktionen v>0(x) und ipx(x) [—» Gl. (3.4.8)] des harmonischen Os-

+ oo
zillators die Normierungsbedingung J y>2(x)dx = 1 erfüllt ist!
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Hinweis: Berücksichtigen Sie in den Ausdrücken von ipn(x) die Substitutionen

47t2 mv ( 47r2mv\ 2 ..
- * — «• \  h ~ )  * = f '

und verwenden Sie die auftretenden bestimmten Integrale

+  CO 1 + C D

|  e _afJd^= (-^-)2 und } ^ e ' ^ d f  ( o > 0)!

3.53. Berechnen Sie die Orte maximaler und minimaler Aufenthaltswahrscheinlichkeit des 
schwingenden Teilchens für die Zustände n = 0 und n -  1 aus dem Betragsquadrat der Wel­
lenfunktion!

3.54. Geben Sie den Erwartungswert der potentiellen und kinetischen Energie des harmonischen 
Oszillators für den Grundzustand (n = 0) in Einheiten von hv an! Verwenden Sie dazu die 
Beziehungen

00 CD

Vo= { V>o(x)'Pipo(x)dx= } ¥>0(x) ( ~ y  x A ip o W d x ,
_  CD —  00 \ /

00 00

T0= } ip0(x)Tip0(x)dx=  } yyV 'oC O ^dx!

3.5. Das Wasserstoffatom

Eigenfunktionen und Eigenwerte des Wasserstoffatoms. Das Wasserstoffatom besteht aus einem Pro­
ton der Ladung +e und einem Elektron der Ladung - e ,  die sich nach dem Coulomb sehen Gesetz 
der elektrostatischen Wechselwirkung anziehen. Für die potentielle Energie des Systems gilt 
(—> Abschn. 3.2.)

V= — (3.5.1)

wenn r der Abstand zwischen Proton und Elektron ist. Für dieses Potential kann die Schrödin­
ger-Gleichung exakt gelöst werden. Da für Mehrelektronensysteme die Schrödinger-Gleichung 
nur näherungsweise gelöst werden kann, kommt der quantenmechanischen Behandlung des Was­
serstoffatoms eine besondere Bedeutung zu. Aus den Lösungen für das einfachste Atom lassen 
sich allgemeine Prinzipien über die Elektronenstruktur von Atomen ableiten, die auch für Mehr­
elektronensysteme von Bedeutung sind.
Da für die potentielle Energie V in Polarkoordinaten ein besonders einfacher Ausdruck resultiert, 
ist es naheliegend, für die Behandlung ein Polarkoordinatensystem zugrunde zu legen. Der Zu­
sammenhang zwischen kartesischen Koordinaten (x, y , z) und Polarkoordinaten (r, B, q>) kann 
anhand von Bild 3.6 überprüft werden.
Man erhält x = r sin B cos y>, y = r sin B sin y>, z = r cos &, und für das Volumenelement gilt 

d r=dxdydz = r2sinBdrdBdq>, (3.5.2)

wobei die Koordinate r den Abstand des Raumpunktes vom Koordinatenursprung darstellt, B den
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Winkel zwischen r und der z-Achse kennzeichnet und q> der Winkel zwischen der x-Achse und 
der Projektion auf die x-^-Ebene ist. Durch die Festlegung der Wertebereiche der Polarkoordina­
ten

O g r< °° , 0 g  < 2;r, 0 g  # g  7T

lassen sich alle Punkte des Raumes eindeutig zuordnen. Auf die Lösungsmethode der Schrödin­
ger-Gleichung für das Wasserstoffatom kann hier nicht näher eingegangen werden. Man erhält 
Wellenfunktionen yB,/,m(r, 9, q>), die durch die drei Quantenzahlen n, l und m näher bestimmt 
sind. Die Wellenfunktionen lassen sich als Produkt eines Radialteils Rnj(r)  und eines Winkelan­
teils Y,' m (9, cp) angeben:

Vn.t.mir, <P) = Rn.iir) Yi.miß, <p) . (3.5.3)
Für die Quantenzahlen gelten die Beschränkungen

n = 1 ,2 ,3 , . . .  Hauptquantenzahl,
/ = 0 , 1 ,2 , . . . ,  n -  1 Bahndrehimpulsquantenzahl,
m = - l ,  - / +  1 , . . . ,  - 1 ,0 ,  + 1 ,.. . ,  / Magnetquantenzahl.

Die Energiewerte für das Elektron im Wasserstoffatom sind nur von der Hauptquantenzahl ab­
hängig und durch folgenden Ausdruck gegeben:

2n2Z 2e*m e
E„=------- ä li—  mit e* = - n ==r und « = 1 .2 ,...n h y47re0
Z Kernladungszahl
m Masse des Elektrons
e Elementarladung
h Plancks che Konstante

(3.5.4)

Ein Zustand im Wasserstoffatom ist durch die Angabe der drei Quantenzahlen n, l und m in 
Form der Wellenfunktion charakterisiert. Es ist üblich, die Zustände entsprechend ihrer 
Bahndrehimpulsquantenzahl / mit Buchstaben zu kennzeichnen:

/ : 0 1 2 3
Zustand : s p d f.

Die Winkelteile des Wasserstoffatoms. Die Winkelteile Yt>m(9, <p) für s-, p- und d-Zustände sind im 
Lehrbuch explizit angegeben (—> LB 1, Abschn. 3.1.).
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Durch geeignete Linearkombinationen der komplexen Winkelteile können reelle Winkelteile erhal­
ten werden, die gegenüber den komplexen Formen den Vorteil besitzen, daß ihre Richtungsab­
hängigkeit unmittelbar aus dem analytischen Ausdruck hervorgeht (—> LB 1, Abschn. 3.1.).
Die reellen Winkelteile sind daher bei Betrachtungen von richtungsabhängigen Eigenschaften der 
chemischen Bindung von Vorteil.
Die an die Symbole s, p, d angefugten Indizes beziehen sich auf die Richtungsabhängigkeit der 
Winkelteile.
Unter Verwendung des Satzes von Euler e±imp = cos (mg)) + isin(m<p) können die Ausdrücke für 
die reellen Winkelteile leicht ermittelt werden. So erhält man z. B. für die d^-Funktion (— LB 1, 
Tab. 3.2):

dyz =
iVT

iXi,i ^2, -l)
1 i/l5~= -4 = - -*±L=- sin 2fl(e'* -  e"*),

iV2 4V2tt

f j £
16nz s'm2dsin<p. (3.5.5)

Mit der Beziehung sin2# = 2sin#cos# und Substitution der trigonometrischen Funktionen 
nach Gl. (3.5.2) folgt

dyz~
15 1
4n r2 yZ'

Aus der letzten Gleichung wird deutlich, daß die Bezeichnungsweise der reellen Winkelteile von 
diesen Formen abgeleitet ist.
Die Radialteile der Wellenfunktion des Wasserstoffatoms. Einige normierte Radialteile R„j(r) für 
Einelektronenatome sind in Tabelle 3.4 angegeben. Aus Gründen der Übersichtlichkeit wird die 
Größe ß eingeführt,

Q =
_Z
a0 r,

wobei Z die Kernladungszahl und a0 den Radius der ersten Bohrschen Bahn [Gl. (3.2.9)]

* ° = d ^ r 52'9pm
bezeichnen.

(3.5.6)

Tabelle 3.4. Normierte Radialteile R„,,(r) für Einelektronenatome K ')

Q -e le -*

2 l  Z V ' 1

4 /  Z \ 3n

Ä !J=  <
81 V3CT \  «o /
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Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons im Volumenelement d r=  r2sinödr dödg> und 
am Ort P(r, 9, (p) ist durch die Beziehung

(3.5.7)

gegeben.
Durch Integration von Gl. (3.5.7) über 9 und <p erhält man unter Berücksichtigung der Normiert- 
heit der Winkelteile für die Wahrscheinlichkeit, das Elektron innerhalb einer Kugelschale mit der 
Dicke dr und im Abstand r vom Koordinatenursprung anzutreffen, den Ausdruck

[/?fti/(r)]2r2 wird als radiale Elektronendichte bezeichnet.
Die Zustandsfunktionen W/,m = Ä„,/(r) Ylm(9,(p) werden Atomorbitale genannt.

Der Stern-Gerlach-Versuch und der Elektronenspin. 0. Stern und W. Gerlach untersuchten im Jahre 
1921 einen gerichteten Strahl von Silberatomen beim Durchgang durch ein inhomogenes Ma­
gnetfeld. Sie beobachteten eine Aufspaltung des Atomstrahls in zwei Komponenten, die auf 
einem Schirm als scharfe Linien gleicher Intensität nachgewiesen werden konnten. Die Linien 
der beiden Komponenten befanden sich im gleichen Abstand von der Linie des Ursprungsstrahls, 
die man bei Abwesenheit des inhomogenen Magnetfeldes erhält. Das Experiment zeigt, daß die 
Silberatome ein gequanteltes magnetisches Moment besitzen, da andernfalls durch die Einwir­
kung des Magnetfeldes eine Verteilung um die Ursprungsrichtung des Atomstrahles resultieren 
würde. Für das magnetische Moment der Silberatome gibt es zwei Einstellmöglichkeiten, näm­
lich parallel und antiparallel zum äußeren Feld. Das heißt, Silberatome besitzen im Grundzu­
stand zwei Quantenzustände mit unterschiedlichen magnetischen Momenten. Analoge Untersu­
chungen mit Wasserstoff sowie weiteren Elementen der ersten Haupt- und Nebengruppe des 
Periodensystems ergaben ähnliche Resultate, während für Edelgase keine Aufspaltung des Atom­
strahls beobachtet wurde.
Goudsmit und Uhlenbeck (1925) gelang die Erklärung der experimentellen Befunde, indem sie po­
stulierten, daß jedes Elektron einen Eigendrehimpuls besitzt, den sie Elektronenspin nannten. Die 
beiden möglichen Zustände werden durch die Spinquantenzahl m, beschrieben, welche die Werte

ms = ±-^- annehmen kann. Die zugehörigen Spineigenfunktionen werden mit a  bzw. ß bezeichnet.

Zur vollständigen Bezeichnung eines Elektronenzustandes im Wasserstoffatom sind damit vier 
Quantenzahlen erforderlich, die als Indizes an die Wellenfunktion geschrieben werden: V'n./.m.m,- 
Zustände mit der gleichen Hauptquantenzahl werden zu einer Schale zusammengefaßt. Für n 
= 1 ,2 ,3 ,. . .  sind die Buchstabenbezeichnungen K, L, Af, ... üblich. Elektronenzustände glei­
cher Hauptquantenzahl und Bahndrehimpulsquantenzahl werden als Unterschale bezeichnet.

Beispiel 3.11: Die Radialteile>R„,/(r) sind für verschiedene Werte der Hauptquantenzahl n zuein­
ander orthogonal. Für die Funktionen R\,o(r) und J?2,o(/) kann diese Eigenschaft durch Berech­
nung des Integrals

dW(r) = [./?„,/(r)]2 r2dr. (3.5.8)

f •  oo

/ =  J Äi,o(r)Ä,,o(r)r1dr
r - 0

überprüft werden.
Mit den in Tabelle 3.4 angegebenen Radialteilen und den Substitutionen
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floß J J Jr = - j -  und dr = —  dg

erhält man:

>2 e-o

Unter Verwendung des Ausdruckes für das bestimmte Integral

I
fl 1x"e~“ dx = — f r  (a > 0 , n > - 1  und ganzzahlig)

folgt 7=0.

Beispiel 3.12: Die Winkelteile Ylm(d, q>) (-* LB 1, Tab. 3.2) sind normiert und orthogonal zuein­
ander. Die Normiertheit der Winkelteile soll am Beispiel der Funktion Y0(o(#, <p), und die Ortho­
gonalitätseigenschaft zwischen den Funktionen lo.o(#><P) und Yl>0(d,q)) untersucht werden.

h  =  J / Y*o.o(0,?>)Y1>o(0,9>)sin0d0d<p 
f - o  e-o

berechnet.
(Der Ausdruck sin# d# dtp ist der #- und ^-abhängige Teil des Volumenelementes d t  in PolarkO' 
ordinaten [GL (3.5.2)].)
Für das Integral Jt folgt

Dazu werden die Integrale

n 9mn
7j= J J Y  ̂0(#, q>) Y0i0 (ß,q>) sin ddddqt und

f-o e-o

**2ir 0® 7t

*-2jt 0 -tt

f -0 0-0

Für das Integral I 2 erhält man die Beziehung
9 -  2n 9 ■ n

Unter Verwendung der trigonometrischen Formel sin (2#) = 2sin#cos# resultiert
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Aufgaben

3.55. Geben Sie den Entartungsgrad der Energieniveaus des Wasserstoffatoms in Abhängigkeit 
von n an!

3.56. Weisen Sie analog zu Gl. (3.5.5) für die übrigen reellen Winkelteile (—* LB 1, Tab. 3.2) den 
Zusammenhang zwischen ihrer Richtungsabhängigkeit und den an den Symbolen s, p, d 
angefugten Indizes nach!

3.57. Stellen Sie die Funktionen s, pz, dzi als Schnitte mit dery-z-Ebene bzw. die Funktionen px, 
dX2 als Schnitte mit der x-z-Ebene in Polarkoordinaten dar (-* LB 1, Tab. 3.2)!
Hinweis: Berücksichtigen Sie, daß in diesen Ebenen der Wert für den Winkel <p = 90° bzw.

<p — 0° beträgt! Tragen Sie die Werte von Ynt\\ (B, q>) für unterschiedliche Winkel 
radial ab und beachten Sie dabei das Vorzeichen!

3.58. Stellen Sie die Radialteile R lt0, R2.o> # 2,1 des Wasserstoffatoms dar, indem Sie auf der Or- 
dinatenachse den Wert al'2 R„j (q) und auf der Abszisse den Weg g abtragen!

3.59. Zeichnen Sie die radiale Elektronendichte [R„j(r)]2 r2 für die Funktionen /?1>0 und R2,o des 
H-Atoms!
Hinweis: Verwenden Sie auf der Abszisse die Einheiten —  und auf der Ordinate die Ein­

heiten a0[Ä„./(r)]2r2! 00
3.60. Berechnen Sie die Orte rmu in Einheiten von a0, an denen die radiale Elektronendichte für 

die Funktionen R li0 und R2.o des Wasserstoffatoms ein Maximum besitzt!

3.6. Mehrelektronenatome

Das Zentralfeldmodell Während die Quantenmechanik für das Wasserstoffatom Ergebnisse liefert, 
die in hervorragender Übereinstimmung mit den experimentellen Befunden stehen, ist die Scirö- 
dinger-Gleichung bereits für das einfachste Mehrelektronenatom, das Heliumatom, nicht mehr 
exakt lösbar.
Die Anwesenheit eines zweiten Elektrons im Feld eines Kerns führt im Operatorausdruck der po­
tentiellen Energie zu dem Elektronenwechselwirkungsterm l / r 12, der mit dem Abstand r12 der 
beiden Elektronen gleichzeitig von den Koordinaten zweier Elektronen abhängt. Dieser Zweiteil- 
chen-Operator verhindert die Separierbarkeit der Schrödinger-Gleichung und damit ihre exakte Lö­
sung.
Um diese Schwierigkeiten zu überwinden und gleichzeitig die Erfahrungen aus der Behandlung 
des Wasserstoffatoms zu nutzen, wurde als Näherungsverfahren das Zentralfeldmodell eingeführt. 
Die Näherung des Zentralfeldmodells beruht darauf, daß die Elektronen in ihrer Bewegung um 
den Kern als voneinander unabhängig betrachtet werden. Jedes Elektron bewegt sich in einem 
mittleren effektiven Potential Vt{r, das durch den Kern und die übrigen Elektronen gebildet wird.
Im Zentralfeldmodell bleibt somit der Begriff des Einelektronenzustandes erhalten, der durch die 
Wellenfunktion ipn< /, mh „ t beschrieben wird. Das Potential ist nicht vom Coulomb-Typ, was zur 
Folge hat, daß die Radialteile nicht mit denen des Wasserstoffatoms übereinstimmen und die 
Energie des Zustandes auch von der Bahndrehimpulsquantenzahl / abhängt.
Damit wird in den Mehrelektronenatomen die l-Entartung aufgehoben, während auf Grund der 
Kugelsymmetrie des Atoms die m-Entartung erhalten bleibt. Die Besetzung der Energieniveaus 
erfolgt unter Berücksichtigung des Pauli-Prinzips:
In einem zusammenhängenden System können nicht zwei oder mehrere Elektronen existieren, 
die einen identischen Satz von Quantenzahlen besitzen. Nach diesem Prinzip folgt, daß jedes Or-
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bital mit maximal zwei Elektronen besetzt werden kann, die sich in ihrer Spinquantenzahl 
unterscheiden. Im Grundzustand besetzen die Elektronen eines Atoms unter Berücksichtigung 
des Pauli-Prinzips die energetisch niedrigsten Energieniveaus. Bei der Besetzung der Orbitale mit 
gleicher Hauptquantenzahl und Bahndrehimpulsquantenzahl, also energetisch entarteter Orbi­
tale, wird die Hundsche Regel befolgt:
Im Grundzustand werden die energetisch entarteten Atomorbitale zunächst nur einfach mit Elek­
tronen besetzt; diese Elektronen haben gleiche Spinquantenzahlen.
Die Angabe der Elektronenbesetzung der Orbitale eines Atoms wird als Elektronenkonfiguration 
bezeichnet und erfolgt in der Weise, daß die Elektronenbesetzungszahl jeder Unterschale (nl) als 
hochstehende Zahl beigefügt wird, wobei alle besetzten Unterschalen berücksichtigt werden. So 
rhält man z. B. für das Phosphoratom im Grundzustand die Elektronenkonfiguration 
s22s22p63s23p3.

Slater-Orbitale. Von Slater wurden analytische Funktionen zur Beschreibung des Radialteils der 
Wellenfunktion eines Elektrons im genäherten Zentralfeld eines Mehrelektronenatoms vorge- 
•chlagen. Sie besitzen die allgemeine Form

Z - e r
"■ 00 • (3.6.1)

Z Kernladungszahl des Atoms 
N Normierungsfaktor 
a0 Bohrschtr Radius

Die effektive Hauptquantenzahl n* und die Abschirmkonstante <r sind empirische Parameter. Die 
Winkelabhängigkeit der Wellenfunktion wird durch die Winkelteile der Wasserstoffatomfunktio­
nen (—»Abschn. 3.5.) wiedergegeben. Die Wellenfunktionen

&n,l,mi = R-n.lir) *P)

mit R„j(r) nach Gl. (3.6.1) heißen Slater-Orbitale.
Für die Einelektronenenergie en<i erhält man den Ausdruck

CZ - o )2 e2v 
fl-2 2a0

mit
h2

°° AiPme\'
(3.6.2)

Die Ermittlung der Werte n- und a zur Berechnung von und e„ j  für verschiedene Atome 
erfolgt nach einfachen Regeln, die von Slater anhand experimenteller Daten aufgestellt wur­
den:

1. Für n- wird in Abhängigkeit von der Hauptquantenzahl n der folgende Wert eingesetzt:

n =1  2 3 4 5 6;
/»• = 1 2 3 3,7 4 4,2.

2. Zur Bestimmung von a werden die Elektronen in folgende Gruppen unterteilt: ls; 2s, 2p; 3s, 
3p; 3d; 4s, 4p; 4d; 4f; 5s, 5p; ...

3. Die Abschirmkonstante a wird innerhalb jeder Elektronengruppe als Summe folgender Bei­
träge erhalten:
a) Keinen Beitrag liefern Elektronen, die sich auf Schalen außerhalb der betrachteten befin­

den.
b) Für jedes Elektron der gleichen Gruppe (mit Ausnahme des betrachteten) ist ein Beitrag 

von 0,35 zu berücksichtigen. In der ls-Gruppe ist der Wert 0,3 anzusetzen.
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c) Befindet sich das betrachtete Elektron in einem s- bzw. p-Orbital, so liefert jedes Elektron 
in der nächstinneren Schale einen Beitrag von 0,85 und jedes Elektron einer noch tiefer- 
liegenden Schale einen Beitrag von 1,0 zur Abschirmkonstanten, d- und f-Elektronen wer; 
den durch jedes Elektron, das einer »inneren« Gruppe angehört, um den Beitrag von 1,0 
abgeschirmt.

Tabelle 3.5. Abschirmbeiträge nach Slater

Betrachtetes Abschirmendes Elektron
Elektron ls 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p

ls 0,3 0 0 0 0 0 0 0
2s
2p

0,85 0,35 0,35 0 0 0 0 0

3s
3p

1,0 0,85 0,85 0,35 0,35 0 0 0

3d 1,0 1,0 1,0 1,0 1,0 0,35 0 0
4s
4p

1,0 1,0 1,0 0,85 0,85 0,85 0,35 0,35

Die Gesamtenergie eines Atoms erhält man im Rahmen des Zentralfeldmodells als Summe der 
Einelektronenenergien

* “ 5 X / ( 0 ,  (3.6.3)
I«1»

wobei über alle Elektronen des Atoms summiert wird.

Beispiel 3.13: Das Kohlenstoffatom im Grundzustand besitzt die Elektronenkonfiguration 
ls22s22p2. Unter Verwendung der S/ater-Regeln erhält man für ein ls-Elektron im Kohlenstoff­
atom die Abschirmkonstante crls = 0,3. Für ein 2s- bzw. 2p-Elektron resultiert der Wert

02s= 02p — 3 • 0,35 + 2 • 0,85 = 2,75.

Mit diesen Abschirmkonstanten ergeben sich nach Gl. (3.6.2) für die Einelektronenenergien des 
Kohlenstoffatoms folgende Werte:

* -  (6 ‘ £ls
-0,3 )2

1
el _  

2a0
-16,25 el_

öo ’

.  -  (6 ‘-2,75)2 el  . el
®2s 4 2ao 0o

€Berücksichtigt man, daß —JL = 1 atomare Einheit der Energie = 1 hartree = 27,210 eV, so erhält
öo

man eu -  -442,16 eV und e2s= ®2p= ~ 35,92 eV.
Die Gesamtenergie des Kohlenstoffatoms ergibt sich nach Gl. (2.6.3) zu E = 2eu + 2e2s + 2e2p = 
-1028,0 eV . Der experimentelle Wert beträgt etwa -1030eV.
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Aufgaben

3.61. Berechnen Sie den Normierungsfaktor für ein ls- bzw. 2s-S/a/er-Orbital! Beachten Sie da­
bei, daß die Winkelteile f/>m,(#, p) bereits normiert sind, und verwenden Sie das im Bei­
spiel 3.11 angegebene bestimmte Integral! T

3.62. Zeichnen Sie den Radialteil Rn,/(r) für ein 2s-S/c/er-Orbital des Kohlenstoffatoms, indem

Sie auf der Abszisse die Werte —  und auf der Ordinate a%2 Rn% / auftragen! Berücksichti­
gt»

gen Sie dabei die normierten Funktionen (—»Aufgabe 3.61)! Welcher Unterschied besteht 
zwischen dem Radialteil der Sfa/er-Orbitale und dem Radialteil der Wasserstoffatomorbi­
tale?

3.63. Berechnen Sie unter Verwendung der Gleichungen (3.6.2) und (3.6.3) die Gesamtenergie 
und die Ionisierungsenergie für die Atome Li, Na, K! Vergleichen Sie die berechneten 
Werte mit den experimentellen Ionisierungsenergien!

3.64. Berechnen Sie mit Hilfe der 5/ater-Regeln die effektive Kernladungszahl für ein Elektron 
der M-Schale
a) im Natriumatom, b) im Argonatom!
Vergleichen Sie die erhaltenen Werte mit den 1. Ionisierungsenergien dieser Elemente!
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4. Struktur und Eigenschaften der Moleküle

4.1. Die Struktur der Moleküle

Moleküle bestehen aus einer begrenzten Anzahl von Atomkernen und Elektronen. Die Wechsel­
wirkung der elektrostatischen Felder der Atomkerne und Elektronen führt zu einer stabilen räum­
lichen Anordnung der Atomkerne, die dem Zustand mit minimal möglichem Energieinhalt des 
Moleküls entspricht. Diese stabile Anordnung heißt Struktur des Moleküls.
Treten Atome zu Molekülen zusammen, so werden die inneren Elektronenschalen kaum, die äu­
ßere Schale (Valenzschale) aber wesentlich verändert. Trotzdem ist es üblich zu sagen, das Mole­
kül bestehe aus Atomen, und den Ort der Atomkerne als Ort der Atome zu bezeichnen.
Zahl und Art der Atome, aus denen ein Molekül besteht, werden durch die Summenformel wieder­
gegeben.

Die Konstitution des Moleküls gibt die Verknüpfung der Atome untereinander an. Atome werden 
als miteinander verbunden angesehen, wenn ihr gegenseitiger Abstand -  die Bindungslänge -  
klein ist. Dieser Sachverhalt wird durch Bindungsstriche wiedergegeben. Die Zahl der Bindungs­
striche, die von einem Atom ausgehen können bzw. zwei Atome miteinander verbinden, wird 
durch die Valenzregeln (—> Abschn.4.2.1.) bestimmt. Es gibt Einfach-, Doppel- und Dreifachbin­
dungen. Die Bindungslänge hängt hauptsächlich von der Art der verbundenen Atome und der 
Zähligkeit der Bindung ab und wird durch andere Faktoren wenig beeinflußt. Es ist deshalb mög­
lich, die Werte der Bindungslängen für bestimmte Atompaare und eine bestimmte Zähligkeit der 
Bindung weitgehend unabhängig von der Gesamtstruktur des Moleküls anzugeben (—»Tab.A 5). 
Die zur Angabe von Bindungslängen verwendete Maßeinheit ist das Pikometer (1 pm = 10-12 m). 
Die nähere Betrachtung der Werte der Einfachbindungslängen zeigt, daß sie in guter Näherung 
additiv aus Atominkrementen zusammengesetzt werden können, die als Einfachbindungsradien der 
Atome bezeichnet werden (-♦Tab. A 6).
Die Art der Verknüpfung der Atome eines Moleküls wird als seine Topologie bezeichnet. Die To­
pologie wird graphisch als Bindungsstrichbild wiedergegeben.
Moleküle mit gleicher Summenformel und verschiedener Topologie heißen Konstitutionsisomere. 
Die Topologie von Metameren unterscheidet sich durch das Auftreten von verschiedenen Atom­
paaren, z. B.

A—B—C und B—A— C

Skelettisomere unterscheiden sich bei gleicher Art verknüpfter Atome durch die Zahl der auftre­
tenden Verzweigungen, z. B.

/
C -C ' und c - C - C - C

Nc
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Stellungsisomere weisen unterschiedliche Anordnung der Atompaare bei gleicher Zahl von Ver­
zweigungen des Grundgerüstes auf, z.B.

Tautomere unterscheiden sich lediglich durch die Art der Verknüpfung eines Wasserstoffatoms, 
z.B.

H—O—C = C  und 0 = C —C—H

Weitere Isomerien treten auf, wenn sich Moleküle bei gleicher Topologie durch die räumliche 
Orientierung von Bindungen unterscheiden. Muß zur Überführung eines Moleküls mit einer be­
stimmten räumlichen Orientierung in eines mit einer anderen Orientierung ein relativ großer 
Energiebetrag aufgewendet werden, so nennt man die Moleküle Konfigurationsisomere. Konfigura- 
tionsisomerie liegt z. B. vor, wenn zur Umorientierung eine Drehung von Bindungen um eine 
Doppelbindung erfolgen muß. Ist dieser Energiebetrag klein, so liegen Konformationsisomere vor. 
Konformationsisomere sind durch Drehung von Atomen um Einfachbindungen ineinander über- 
führbar. Ein Spezialfall der Konfigurationsisomerie ist die optische Isomerie (—>LB 1, optische 
Isomerie). Optische Isomere können im Bindungsstrichbild durch Spiegelung ineinander über­
führt werden.
Liegen Konformationsisomere vor, bei denen die Drehung um eine Einfachbindung mit relativ 
hohem Energieaufwand verbunden ist, so nennt man diese Atropisomere. Dieser Fall tritt ein, 
wenn bei der Drehung Atomgruppen einander so nahe kommen, daß sie sich behindern.
Die räumliche Anordnung der Atome im Molekül ist durch die Angabe aller Bindungslängen 
und Bindungswinkel eindeutig charakterisiert. Sind einige Atome im Molekül von gleicher Art 
und einige Bindungslängen oder auch -Winkel gleich groß, so besitzt das Molekül nichttriviale 
Symmetrieeigenschaften, die durch Symmetrieoperationen wiedergegeben werden. 
Symmetrieoperationen sind solche Umordnungen der Atome im Molekül, die zu äquivalenten, 
nicht unterscheidbaren Anordnungen führen. Aus mathematischen Gründen schließt man in die 
Symmetrieoperationen für ein Molekül auch jene Operation ein, welche die Lage der Atome im 
Molekül unverändert läßt. Nacheinander erfolgende Ausführung zweier Symmetrieoperationen 
entspricht der Wirkung einer Symmetrieoperation, die für dieses Molekül möglich ist.

Symmetrieoperationen (—>LB 1, Symmetrie der Moleküle)

1. Die identische Operation E. Die Atomlagen verändern sich nicht. Diese Symmetrieeigenschaft 
besitzen alle Moleküle.

2. Die Drehung um eine Achse Cn mit dem Drehwinkel 2nln (n-zählige Drehachse). Gibt es mehrere 
Drehachsen im Molekül, so heißt jene mit dem größeren Wert von n Hauptdrehachse. Für li­
neare Moleküle besitzt die Hauptdrehachse die Zähligkeit unendlich (Ca,).

3. Die Spiegelung a an einer Ebene.
Spezialfälle:

<rb, die Spiegelebene steht senkrecht zu Hauptdrehachse,
<rv, die Spiegelebene enthält die Hauptdrehachse,
<rd, die Spiegelebene enthält die Hauptdrehachse und halbiert den Winkel zwischen zwei 

C2-Achsen, die senkrecht zur Hauptdrehachse liegen.
4. Die Drehspiegelung S„ = <rbC„ (Hintereinander-Ausführung von Cn und o*).
5. Die Inversion i an einem Symmetriezentrum, sie entspricht der Wirkung von S2.>
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Die Gesamtheit der Symmetrieoperationen eines Moleküls bezeichnet man als seine Symmetrie­
gruppe. Die Bezeichnungen der für Moleküle auftretenden Symmetriegruppen gehen aus der Ta­
belle A 10 des Anhangs hervor, die gleichzeitig den Weg zur Ermittlung der richtigen Symmetrie­
gruppe enthält.

Beispiel 4.1: Das Molekül l,2-Dibrom-penta-l,3-dien besitzt die Konstitutionsformel

H Br H H H
I I I I I , ,
C=C—C=C—C—H

Br H

Die beiden Bromatome haben zwei Möglichkeiten der Anordnung bezüglich der ersten Doppel­
bindung:

H\  / Br Br\  / Br
/ =c\  -  > = <

Br ••• H
t ra n s -S te llu n g cis-Stellung

Um diese Atomanordnungen ineinander umzuwandeln, müßte der eine Molekülteil um die Dop­
pelbindung gedreht werden. Das erfordert viel Energie (= 150 kJ mol-1), deshalb entsprechen die 
beiden Anordnungen unterschiedlichen Konfigurationen.
Das Molekül hat die weitere Möglichkeit einer unterschiedlichen Orientierung der beiden Dop­
pelbindungen zueinander:

„ w  x v
NC=C^ N un'1 \ = C /
/  \  /  \

Das entspricht einer Drehung um eine Einfachbindung. Da diese zwischen zwei Doppelbindun­
gen liegt, ist die Drehung behindert und erfordert einen Energieaufwand von etwa 30 kJ mol-1. 
Beide Anordnungen nehmen eine Mittelstellung zwischen konfigurativen und konformativen Iso­
meren ein.
Schließlich ist noch eine Drehung der Methylgruppe um die C—C-Bindung möglich. Hierbei 
gibt es zwei energetisch ausgezeichnete Stellungen:

H HH

gestaffelt ekliptisch

Dies sind zwei verschiedene Konformationen, da für die Drehung der Methylgruppe um die 
C—C-Bindung nur eine Energie von etwa 8 kJ mol-1 benötigt wird.
Insgesamt gibt es für das Molekül also 8 konfigurative bzw. konformative Isomere.

Beispiel 4.2: Die Moleküle Methylnitrit und Nitromethan

H3C -0 -N = 0  und H3C -N ^
®^Oe
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sind Metamere, da unterschiedliche Atompaare miteinander verknüpft sind (C— O bzw. C—N). 
Dagegen sind n-Butan und iso-Butan

H3C-CH2-CH2-CH3 und H3C—<JH-CH3

ch3

als Skelettisomere zu bezeichnen, da sie sich bei gleicher Art und Zahl verknüpfter Atompaare 
durch die Zahl der Verzweigungen unterscheiden.
Die Moleküle ortho-, meta- und para-Difluorbenzen

F

sind Stellungsisomere, da Art und Zahl der verknüpften Atompaare gleich sind, ebenso die Zahl 
der Verzweigungen, aber die gegenseitige Anordnung von Atompaaren (Bindungen) verschieden 
ist.
Die beiden Formen der salpetrigen Säure HN02

0 = N -0 -H  und H-N
® ^ 0 e

stellen Tautomere dar, weil das Wasserstoffatom bei gleicher Verknüpfung aller übrigen Atome 
an verschiedene Partneratome gebunden ist.
Stellungsisomerie liegt bei vielen Komplexverbindungen vor. Vom Dichlorotetramminco- 
balt(III)-Ion [Co(NH3)4Cl2]+ sind ein cis- und ein tra/is-Isomer bekannt:

Um beide Isomere ineinander zu überführen, müssen Bindungen gelöst und neu geknüpft wer­
den.

Beispiel 4.3: Aus dem Atomabstand in den zweiatomigen Molekülen F2, Cl2, Br2 und I2 können 
Atomradien der Atome F, CI, Br und I berechnet werden:

X R x - x  
in pm

Rx 
in pm

F 142 71
CI 199 100
Br 228 114
I 267 134

Der Atomabstand in den Kupfer(I)-Halogenid-Molekülen beträgt im CuF 174 pm, CuCl 205 pm, 
CuBr 225 pm und Cul 233 pm. Daraus ergeben sich für den Atomradius von Kupfer(I) die Werte
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103,105,111 und 99 pm. Der Mittelwert ist 104 pm mit einer mittleren Abweichung von ±4 pm. 
Der Atomradius ist also nur angenähert eine konstante Größe. Er hängt in geringem Mäße von 
der Art des Bindungspartners ab.

Beispiel 4.4: Das Molekül Phosphortrichlorid PC1� ist pyramidal gebaut. Der P—CI*Abstand be­
trägt 204 pm, der Winkel CI— P— CI ist �  = 101°. Daraus ergibt sich der Abstand der Chloratome 
zu

Rci—ci = �  RP_ci sin A�E?B = 335 pm.

Im ebenen Molekül Aluminiumtrichlorid A1C1� ist der Al—CI-Abstand fast genau so groß wie im 
PC13, B �� > ci= 206 pm. Hier beträgt aber der Winkel CI—Al—CI 120°. Daraus ergibt sich der 
deutlich größere CI— Cl-Abstand

Rci—ci= 2 B�� _ci sin 60 = 357 pm.

Es ist also zu erwarten, daß die Wechselwirkung zwischen den Chloratomen im A1C1� geringer ist 
als im PC13.

Beispiel 4.5: Bei unverzerrten ebenen Ringsystemen ist die Größe der Bindungswinkel durch die 
Ringgröße festgelegt. Im Fünfring, wie er z.B. im Cyclopentadienid-Ion CsHf vorliegt, beträgt der 
C—C—C-Winkel 108°.

Da der Winkel ��  die Größe (360/5)° = 72° besitzt und das zugehörige Dreieck gleichschenklig ist, 
muß gelten:

> CCC = 180° -  72° = 108°.

Beispiel 4.6: Bortrifluorid BFa ist ein ebenes Molekül, dessen Fluoratome gleichwertig sind, denn 
alle B—F-Bindungslängen und die Winkel FBF sind gleich.

>"""

Bild 4.1. Fünfring des Cyclopentadienid-Ions

Bild 4.2. Symmetrie von Bor­
trifluorid
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