
3. Anorganische Chemie 
 
3.1 Nichtmetalle 
 
3.1.1 Edelgase 

 
VIII. Hauptgruppe 
Helium (He), Neon (Ne), Argon (Ar), Krypton (Kr), Xenon (Xe), Radon (Rn) 

• vollständig besetzte s- und p-Niveaus 

• reaktionsträge 

• Bestandteile der Luft: 

 
 
Helium (He):  ● in Erdgasen und Sonne vorkommend 

  ● Kühlmittel (l), Ballons (ρHe ≈14% ρLuft), Inertgas (chemisch nicht aktiv) 

 

Argon ( Ar):  ● aus Luft gewinnbares, preiswertes Edelgas 

  ● Inertgas, Schutzgas beim Schweißen, Leuchtmittel 

 

Xenon (Xe):  ● geht selten Verbindungen ein, z.B. XeF4, XeO3 

 

Radon (Rn): ● aus radioaktivem Zerfall des Radiums ( ),Ra236
88  selbst radioaktiv 

  ● α-Strahler in Medizin verwendet 

 



3.1.2 Halogene  (Salzbildner) 
 
VII. Hauptgruppe 
Fluor (F), Chlor (Cl), Brom (Br), Jod (I), Astat(At) 

 

Versuch: Ampullen gefüllt mit den einzelnen Halogenen 
Es werden 4 Ampullen, gefüllt mit F2, Cl2, Cl2 und I2 gezeigt. Man erkennt die in der 

unten wiedergegebenen Tabelle beschriebene Vertiefung der Farbe. 

 

• Elektronenaffinität: Energie, die bei der Aufnahme eines Elektrons im Gaszustand umge-

setzt wird (siehe unten) 

Cl + e- → Cl- 

• 2 s und 5 p-Elektronen 

• zweiatomige Moleküle, Cl2  

• sehr reaktionsfähig, insbesondere F, Cl 

• weit verbreitet in der Natur (außer At) 

• Verbindungen (Halogenide) sehr vielfältig 

• salzartige (NaCl (Steinsalz), KCl (Sylvin), CaF2 (Flussspat)) Ionenverbindungen 

• Halogenwasserstoffe (HCl, HF, HI) 

• Interhalogene (ClF, IF3, BrCl, ...); kovalente Bindung 

         
Fluor (F): ● Herstellung elektrolytisch:  2 HF → H2 + F2  
         ↑ aus Flussspat (CaF2) 

  ● Kühlmedium (FCKW, CCl2F2, heute: F3C-CH2F 

  ● Teflon (Polytetrafluorethylen; F2C=CF2)     

  ● UF6 für Isotopentrennung von Uran 

  ● NaF (Zahnschutz) 

 
Chlor (Cl): ● Herstellung durch Chloralkali-Elektrolyse von NaCl 



● Verwendung in Kunststoffen (PVC), Pflanzenschutzmitteln, Lösungsmitteln, 

Medikamenten, Farbstoffen, Kühlmitteln, Bleichmitteln, Desinfektion, in che-

mischen Synthesen (HCl) 

 
Jod/Iod (J/I): ● Zugabe von KI zu Speisesalz 
 
 
3.1.3 Wasserstoff 

 
• 1 s-Elektron 

• vorkommend als Molekül, H2 

• Kosmisch häufigstes Element (90%) 

• farb-, geruchs- und geschmacklos 

• Sdp.: -252,8°C, Smp.: -259,2°C 

• mit Luft explosionsfähig (Knallgas) 

• diffudiert leicht durch poröse Wände und auch durch  Metalle, z.B. durch Pd (Palladium) 

• tritt auf als ,H1  H2  (Deuterium, D), H3  (Tritium, spielt bei der Kernfusion eine Rolle)  

• schweres Wasser: D2O (Deuteriumoxid)  als Moderator in Kernreaktoren verwendet 

• Verhältnis: 1H : 2H : 3H  1 : 1,6*10-4 : 10-18 

• H2: hohe Bindungsenergie (436 kJ/mol)  reaktionsträge, aber großer Energiespeicher: 

H2 + 1/2 O2 → H2O  (g): ∆RH = -242 kJ/mol (l) ∆RH = -286 kJ/mol 

• heute als Energieträger diskutiert 

• Herstellung: 

 

 a) aus Kohlenwasserstoffen: CnHm: 

 ● Wasserdampfreformierung (steam reforming; SR) 

  2
C900 Ni,

2mn H 
2

m2nCO nOH  nHC +
+⎯⎯⎯ →⎯+ °  endotherm 

● Partialoxidation (POX) 2
C 1000 Rh,

2mn H  
2
mCO nO 

2
nHC +⎯⎯⎯⎯ →⎯+ °  

schwach exotherm  

Synthesegas (Zwischenprodukt für viele chemische Synthesen): CO, H2 

 

Steigerung der H2-Ausbeute durch Wassergasshiftreaktion (WGS, Kohlenmonoxid-

Konvertierung):  

CO + H2O → CO2 + H2  ∆RH = -41kJ/mol 

    

● ATR = Autotherme Reformierung (Kombination aus SR und POX) 



 

       

Beispiele (in Klammern Reaktionsenthalpie): 

 

  

 

b) elektrolytisch: 22
Strom

2 OH  2O(l)H 2 +⎯⎯ →⎯  ∆RH = 572 kJ/mol 

Elektrolyse zu energieaufwändig 

 

Zukunft: H2-Gewinnung durch Solarenergie 



Versuch:   Wasserelektrolyse mit Zündung des entstandenen Knallgases 
 Wasser wird durch Elektrolyse in H2 und O2 gespalten. Das entstehende Gas wird in 

einem Reagenzglas aufgefangen und entzündet. Die heftige Reaktion zwischen H2 

und O2 ist durch einen deutlich hörbaren Knall zu erkennen. 

 

Speicherung von H2 (als Energieträger)  

• wirtschaftlich und sicherheitstechnisch problematisch 

• Druckspeicherung; heute bis zu 700 bar in Tanks  

 Probleme: Materialien, Kompression benötigt 15% der in H2 gespeicherten Energie 

• Flüssigspeicherung (T≤ 20,4° K) 
Probleme: Wärmedämmung, Verdunstungsverluste, Dampfdruck (Verlust an Wasserstoff: 

3% pro Tag im Kfz- Tank) 

• Metallhydridspeicher z. B. LaNi5Hx, TiFeHx, MgNiHx aktive Forschung 

 Probleme: Gewicht, Dynamik 
 
 
Wasserstoffverbindungen (Hydride) mit Nichtmetallen: 

HF, HCl, H2O, H2O2 (Wasserstoffperoxid), H2S, NH3, CH4 

 
Molekülmodelle von Methan (links), Ammoniak (Mittel) und Wasser (rechts) 

 

 
Bindungsrichtungen und freie Elektronenpaare in den Molekülen CH4, NH3 und H2O 



 
3.1.4 Sauerstoff und Sauerstoffverbindungen  
 
 
Versuch: Flüssiger Sauerstoff 

Flüssiger O2 wird in ein Becherglas gegossen und man erkennt seine bläuliche Far-

be. Das von der Flüssigkeit aufsteigende Gas ist in der Projektion durch Schlieren-

bildung zu erkennen und man sieht, dass es in das inhomogene Feld eines über der 

Flüssigkeit angebrachten Elektromagneten hineingezogen wird: O2 ist paramagne-

tisch. 

   

• Valenzelektronen: 2s² 2p4 (VI. Hauptgruppe) 

• häufigstes Element der Erde (in Erdrinde: 49% O in Verbindung) 

• Freier Sauerstoff: molekular als O2; geruch- und geschmacklos  

• Sdp.: -183 °C, Smp.: -219 °C; in Wasser gering löslich (7 mg/l bei 0°C, 1bar) 

• bildet mit (fast) allen Elementen Oxide 

• Herstellung von O2: aus flüssiger Luft nach dem Lindeverfahren aufgrund des Joule-

Thompson-Effekts (= Abkühlung realer Gase beim Entspannen von hohem auf niedrigen 

Druck) 

 
Schema der Luftverflüssigung nach Linde 



• O2 paramagnetisch: wird in Magnetfeld hineingezogen; Ursache zwei ungepaarte 

Elektronen (Spins: ↑↑) 

• Sauerstoffverbindungen der Nichtmetalle 

             +2 -2  +4 -2 
 alle Nichtmetalle bilden Oxide (SO2, NO, P4O10, CO, CO2, SiO2) 
 

• Sauerstoffsäuren  

mit Halogenen  (HClO4 → H+ + ClO4
-) 

   Perchlorsäure Perchlorat-Komplex  
•  H2SO4 → 2 H+ + SO4

2-  Schwefelsäure  
         Sulfat 

•  HNO3 → H+ + NO3
-  Salpetersäure 

 
 
Ozon O3: 
 
Versuch:  Herstellung und Reaktion von Ozon (O3)  

Ozon wird mit Hilfe eines Ozonisators gebildet und auf ein Ag-Blech geleitet. Das 

Blech verfärbt sich schwarz. Leitet man hingegen O2 auf das Blech, wird keine Ver-

änderung des Blechs beobachtet. 

 

 

• Entstehung:  O(g) 2(g)O UV ladung;elektr.Ent ;Temperatur Hohe
2 ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯  ∆RH = 494 kJ/mol 

)g(O)g(O)g(O 32 →+     ∆RH = -105 KJ/mol 

 
Bindende Elektronenpaare sind über alle 3 Atome delokalisiert. 

diamagnetisch (alle Elektronen sind gepaart): O3 wird von Magnetfeld schwach abgestoßen. 

blassblaues, giftiges Gas 

 
• O3-haltiger Smog „Los Angeles-Smog“, „Sommer-Smog“ 

 NOx-Emissionen (Fahrzeuge, Verbrennung, Industrie) 

 3
nm 420 λ  Sonne,

22 O NONOO +⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯+ <  

 
• Ozon in Stratosphäre: 

 in 10-25 km Höhe: Ozonschicht 

 O3 absorbiert kurzwelliges (energiereiches, UV-) Licht 

 ⋅⋅+⎯⎯ →⎯ OOUVO 23   
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⋅⋅⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯ < O2nm 242λO2  

 23 O  2etzungWärmefreisOO ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯+⋅⋅  

32 OeWärmeabgabOO ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯+⋅⋅  

 
Abbau der Ozonschicht durch FCKW 

 ⋅+⋅⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯ < Cl FCClnm 220 λ  ,UV FCCl 23  

 OClOOCl 23 ⋅+→+⋅  

 ⋅+→⋅⋅+⋅ ClOOOCl 2   Cl· wirkt als „Katalysator“ 

 
 Ozonloch entsteht im Frühjahr, wenn durch die Sonne HOCl und Cl2 gespalten werden; im 

Sommer Reaktionen von NO2 mit Radikalen  

  saisonale Vergrößerung bzw. Verkleinerung des Ozonlochs 

 
3.1.5 Schwefel und Verbindungen 

 
fest, kristallisiert in gelben Kristallen bestehend aus S8-Molekülen  

 

 

 



S8- Molekül des Schwefels (oben) und Eigenschaften von Schwefel, Phosphor und Kohlenstoff 

(unten) 

Versuch: 1. S-Probe 

Ein mit S- Blume (S8) gefülltes Reagenzglas wird den Studenten zur Ansicht über-

geben. 

  2. S8-Ring Modell 

Die oben gezeigte Struktur des S8- Rings ist auch in einem Gittermodell zu erken-

nen. 

  3. Versuche mit S  

Schwefel wird auf einem langen Löffel entzündet, dabei bildet sich SO2. Der bren-

nende Schwefel wird in ein zur Hälfte mit H2O gefülltes Becherglas gehalten. Es bil-

det sich schwefelige Säure, die man durch den Farbumschlag eines Indikators er-

kennen kann. 

Vorkommen: 

• elementar in Gesteinen 

• Sulfide FeS2 (Pyrit), PbS (Bleiglanz) 

• Sulfate CaSO4·2 H2O (Gips), CaSO4 (Anhydrit), MgSO4·7H2O (Bittersalz) 

• in organischen Verbindungen 

• im Erdgas (H2S) 

• Proteine (Flora, Fauna) 

Gewinnung: 

• Gesteine unterirdischer Lagerstätten 

• H2S im Erdgas (Claus-Prozess)   

 
Verbindungen:  

 

• H2S 
 

• SO2, SO3 (muss aus Rauchgasen entfernt werden, z. B. trockenchemisch) 

2 CaO(s) + 2 SO2(g) + O2(g) → 2 CaSO4(s) 

• H2SO4: Größte Produktionsmenge aller Substanzen in chemischer Industrie (80% des „pro-

duzierten“ Schwefels liegt als Schwefelsäure vor) 

Herstellung: S → SO2 → SO3 (Kontaktverfahren) 

• Verwendung: zur Herstellung von Chemikalien, Düngemitteln, Pigmenten, Stahl und Eisen 

• Elektrolyt, Entfernung von Oxiden (Beizen von Metallen) 

S
H

H
S

H

H



• S (elementar) Vulkanisation von Kautschuk u. a. 
 
 

3.1.6 Stickstoff (N) und Verbindungen 
 
V. Hauptgruppe; bildet zweiatomiges Molekül 

 
N2: 

• flüchtig, |N≡N|  1s² 2s² 2p³ Bindungsenthalpie 945 kJ/mol 

• sehr reaktionsträge 

• Herstellung: Fraktionierung der Luft 

• Mineralische Stickstoffvorkommen: NaNO3 (Chile-Salpeter) 

            +1  -2    +2 -2    +3   -2    +4 -2     +5  -2 

• Verbindungen: Oxide  (N2O, NO, N2O3,NO2, N2O5) 

 

Ein großer Teil stammt aus der motorischen Verbrennung: 

   
seit etwa 1990 in Kraftwerken: NH3-SCR (selective catalytic reduction) 

     +2 -2        +4 -2                     0 
  2 NO + 2 NO2 + 4 NH3 →  4 N2 + 6 H2O 

 
Entfernung von NOx aus Kraftfahrzeugemissionen wurde in Kapitel 2 behandelt. 
      
 
Versuch:  NO2-Herstellung  
 

Als Versuchsanordnung dient ein mit Luft gefüllter Rundkolben, durch dessen Wand 

zwei Elektroden durchgeführt sind. Zwischen den Elektroden wird ein Lichtbogen 

gezündet und es entsteht NO2, das an seiner intensiven braunen Farbe erkannt 

werden kann.  

 



Ammoniak (NH3) 

trigonal-pyramidal 

charakteristisch riechendes, farbloses giftiges Gas, Smp. -77°C; Sdp. -37,5°C 

• in H2O sehr gut löslich ⎟
⎟

⎠

⎞

⎜
⎜

⎝

⎛
°C 20 bei  

O2H l 1
3NH l 700

, Lösung: Salmiakgeist (pH 10 -12) 

Vorkommen:   

• Fäulnis von  Eiweißen 

• Hydrolyse von Harnstoff 

• Atmosphäre des Jupiters 

 

Herstellung: Synthese aus Luftstickstoff und Wasserstoff 

 

N2 + 3 H2   2 NH3     ∆RH = -46 kJ/mol 

• bei Raumtemperatur (RT) liegt das Gleichgewicht auf NH3 -Seite 

• Temperaturerhöhung  Verschiebung des Gleichgewichts zu Edukten 

• Aber: Reaktionsgeschwindigkeit bei tiefer Temperatur sehr klein 

• Druckerhöhung   Verschiebung des Gleichgewichts zu NH3 

 

 

      
Temperaturabhängigkeit des Ammoniak- Gleichgewichts (links) und Apparatur von F. Haber 

(rechts oben) sowie Fließschema (rechts unten) 
 

N H
H

H
N H

H

H



• Fritz Haber (1868-1910, Arbeiten zu NH3 1905-1908 in Karlsruhe, Prof. für Physikalische 

Chemie, Nobelpreis 1918): 

• Katalysator benötigt, zunächst Osmium 

• Katalysator (heute): Fe2O3 mit Zusätzen von Al2O3, K2O, MgO, CaO (Mittasch, BASF, 

1920 ...) 

• technische Realisierung (1913) durch Carl Bosch (BASF, Nobelpreis 1930) 

•  Haber-Bosch-Verfahren  

• 500°C, 200 bar: 17% NH3 im ausströmenden Gas 

•  
 

Aufklärung des Reaktionsmechanismus der NH3- Synthese über Fe- Katalysator, Untersuchungen 

der Oberflächenchemie des Fe- Katalysators: G. Ert. (*1936, Nobelpreis 2007) 

             

 
Schematische Darstellung eines Ammoniak- Ofens (links) und Verfahrensfließbild der 

Ammoniak- Synthese (rechte)

 



Bindung des Stickstoffs wird bei der Adsorption gelockert 

• Übergang von Elektronen aus dem Metall an Stickstoff 

• Aufbrechen der N2- Bindung (Dissoziation von Stickstoff) ist der geschwindigkeitsbestim-

mende (langsamste) Schritt. 

• Bindung N an die Oberfläche ist stark genug zur Verhinderung der Rekombination, aber 

schwach genug, um Reaktion mit H-Atomen zu erlauben 

 
Verwendung:  
 

• hauptsächlich Düngemittel (Stickstoffdünger u.a.) 

• Schlüsselstellung zur Welternährung 

OH  6NO  4C 900  ,DrahtnetzePt/RhO 5NH 4 223 +⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯ °−+  

 22 NO  2AbkühlenONO  2 ⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯+  Ostwald-Verfahren 

 (aq)HNO 2OH(g)NO 3 322 →+  + NO (W. Ostwald, Nobelpreis 1909) 

 3433 NONHNHHNO →+  Ammoniumnitrat 

 Andere als Düngemittel eingesetzte Ammoniumsalze:  

 (NH4)2SO4, (NH4)2HPO4, KNO3 

            
 
Belastung von Gewässern  durch Mineralien/Düngemittel 

• Normal: O2 in Wasser gelöst für den aeroben Stoffwechsel von Mikroorganismen, die 

pflanzliche Substanzen in Gewässern abbauen 

• Düngemitteleintrag (N, P) ins Gewässer  

 Überproduktion pflanzlicher Biomasse („Algenblüte“)  

 zunehmender Verbrauch von O2(aq) bei deren Abbau; O2 kann durch Atmosphäre nicht 

nachgeliefert werden 



 “Umkippen“ des Gewässers in anaeroben Stoffwechsel (anaerobe Mikroorganismen) 

 Bildung von Faulgasen 2 (CH2O)n → n CH4 + n CO2  (Faulgas); auch H2S entsteht 

Eutrophierung (Nährstoffüberangebot) 

Bildung von Faulgas läuft überall dort ab, wo Biomasse ohne O2- Zufuhr gelagert wird. 

 
3.1.7 Phosphor (P) und Verbindungen 

 
P: fest, verschiedene Modifikationen 

weiß: fest, P4-Moleküle   

 
rot, schwarz: Makromolekül 

   
 
Verwendung: Düngemittel über Phosphorsäure (H3PO4) hergestellt 



3.1.8 Kohlenstoff 
 
IV. Hauptgruppe,  
 
Valenzelektronen: 1s² 2s² 2p²  Vielzahl von Verbindungen, insbesondere auch Verknüpfung mit 

C- Atomen 

Bindung Bindungsenergie [kJ/mol 

C-C ~ 347 

C-H ~ 414 

C-O ~ 335 

C-Cl ~326 

• Mehrfachbindungen: 

 

• elementarer Kohlenstoff: 

 

Diamant sp3 jedes C mit 4 anderen verbunden, kovalente Bindungen. Extrem hart, transparent, 

sehr stabil (Smp. 3750 °C), Nichtleiter. 

 
Versuch: Diamant-Gittermodell 

Im Gittermodell ist die unten gezeigte kubsiche Elementarzelle des Diamanten gut 

zu erkennen 

Graphit sp2, weich, schwarz, Leiter. C sind in Schichten angeordnet, nur schwache Kräfte zwi-

schen Schichten, verschiebbar (Schmiermittel) 

C CC C
 C CC C  

 

C
O

C
O

  
C

S
C

S

 



 
 
Fullerene: käfigartiges Molekül aus C-Sechs- und Fünfecken. C60 (Buckminsterfulleren, 12 x C5 + 

20 x C6, entstehen in rußenden Flammen 

 
Nanoröhren: nahtlose, rohrförmige Moleküle aus C-Atomen 

 C-Sechsecke + C-Fünfecke (in Kappe) 

einwandige (SWNT) und mehrwandige (MWNT) 

d = 1-2 nm   2-50 Wände 

entstehen mittels Fe, Co, Ni- Katalysatoren 

 

 

 

Diamant Graphit 



 
Vorkommen von Kohlenstoff: 0,03 Massen% in Erdkruste, 0,038 Vol% in Atmosphäre (CO2), 

0,005 Massen% in Meerwasser 

• Mineralien (Carbonate): CaCO3, BaCO3 

• Kohle (Steinkohle 75-90% C, Braunkohle <75% C) 

 

weitere Formen von C: 

Pyrokohlenstoff: Werkstoff aus der Zersetzung von Kohlenwasserstoffen bei hohen Temperaturen, 

Kohlenstofffasern: Erhitzen organischer Fasern auf hohe Temperatur, 

Aktivkohle: poröser Kohlenstoff mit großer Oberfläche, 

Ruß: durch unvollständige Verbrennung; Makromoleküle 

 

Fulleren 

Nanoröhre 



Verbindungen: 

• Carbide: CaC2, MoC 

• Oxide: CO  -|C≡O|+   farbloses, geruchloses, giftiges Gas, Zwischenprodukt der Ver-

brennung 

CO2: Produkt der vollständigen Verbrennung Farb- und geruchloses Gas, sublimiert bei 

□□□ -78°C 

 

Linear, daher unpolares Molekül 

O2-CO2-Zyklus:  

2612622 O 6OHCesePhotosynth|aerob)Fäulnis(an Atmung,OH 6CO 6 +⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →← ><+  

• Kohlensäure:  H2CO3  

CO2(aq) + H2O  H+(aq) + HCO3
-(aq) (langsam) 

HCO3
-(aq)  H+(aq) + CO3

2-(aq) (schnell) 

• Carbonate (Salze): Na2CO3 (Soda), CaCO3, NaHCO3 (Natriumhydrogencarbonat) 

Ca(HCO3)2 

Einfluss der CO2-Emission auf das Klima: 

CO2 absorbiert Infarotstrahlung, die dann nicht mehr von der Erde in das Weltall abge-

strahlt wird, was zur Erwärmung der Atmosphäre führen kann (Treibhauseffekt) 

 

Zum Treibhauseffekt: Rund 30 % der Sonnenergie werden durch Wolken, Teilchen in der Atmo-

sphäre und von der Erdoberfläche reflektiert. Die verbleibenden 70 % werden von der Atmosphäre 

und der Erdoberfläche in Form von Wärme gespeichert, die nachts als Infrarotstrahlung in den 

Weltraum abgegeben wird. Natürliche Treibhausgase (Wasserdampf und Kohlendioxid absorbie-

ren einen Teil der Strahlung und verhindern eine zu starke Abkühlung. So ist die Erdoberfläche um 

33 °C wärmer als sie es ohne Treibhauseffekt wäre. Dadurch wird Leben auf der Erde erst möglich 

C OO C OO



 
Konzentration von Kohlendioxid in der Atmosphäre für den Zeitraum von 1000 bis 2000 (links) und 

von 1957 bis 1990 (rechts) am Observatorium von Mauna Loa (Hawaii) 

 

  
3.1.9 Silizium 

 
• Diamantstruktur, grau glänzend, elektrischer Halbleiter. Smp.: 1420 °C, Sdp.: 2355 °C 

• Vorkommen: Zweithäufigstes Element der Erdkruste (26 Massen%),  

als SiO2 (Sand, Quarz und andere Mineralien) 

• -Herstellung: 

CO(g) 2Si(l)ktrodenGraphitele  zwischen  Lichtbogen C, 2000C(s) 2(l)SiO2 +⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯
°

+  

• Verwendung: Grundstoff in der Halbleiterindustrie (höchste Reinheit, Verunreinigun-

gen: 1 ng/g: aufwändige Reinigungsprozedur 
 

Weitere Verbindungen des Si: 

Silane SinH2n+2 

SiO2; verschiedene kristalline Modifikationen 

H4SiO4 Kieselsäure 

Silikate (Salze der Kieselsäure), [AlSiO3]- als Anion



3.2. Metalle 
 
3.2.1 Eigenschaften 

 
• Mehr als 3/4 (≈ 76) aller Elemente sind Metalle  

• große elektrische Leitfähigkeit  

• metallische Bindung (  Bändermodell, Elektronengas, vgl. Kap. 1) 

• große Wärmeleitfähigkeit 

• metallischer Glanz 

• unter Krafteinwirkung verformbar (Duktilität) 

• Bildung von Kationen unter Elektronenabgabe 

• Metalloxide und Metallhydroxide sind basisch 

• Verwendung als Werkstoffe seit über 5000 Jahren 

• meist relativ hohe Dichte (> 5 g/cm³), Ausnahmen z. B. Li, Al 

• meist hohe Schmelzpunkte 

• in der Mitte der Periode Maximum (gilt für Schmelz-, Siedepunkte, Dichte, Härte, Bin-

dungsenthalpie...) → auch d-Elektronen vorhanden 
 
 

 



3.2.2 Vorkommen der Metalle 
 

• “gediegen“ (als Element) nur wenige, meist in Verbindungen, insbesondere in Oxiden 

 
• Erze:   zur Gewinnung von Metallen nutzbare Mineralien 

• Oxide:  direkt weiterverarbeitbar 

• Sulfide:  „Rösten“,  z.B. 4 FeS2 + 11 O2 → 2 Fe2O3 + 8 SO2 

• Carbonate:  thermische Zersetzung  Oxide 

• Silikate:  meist zu aufwändig 

 
 
3.2.3 Gewinnung der Metalle (= Metallurgie) 
 
aus Erzen durch  

Aufbereitung: Anreicherung der gewünschten Komponente und Absonderung von Begleitstoffen 

durch Trennverfahren (Waschen, Flotation, magnetisch, Seigern, Amalgamverfah-

ren (Legierung von Gold/ Silber mit Quecksilber → Destillation), elektrostatisch (mit 

Kalisalzen), chemisch (Al), Laugung 

Reduktion des Metalloxids zum Element; häufig durch CO oder Koks; Zusätze reagieren zu 

Schlacke 

Raffination: Reinigung des Metalls und Zusetzen von Stoffen zur Gewinnung bestimmter Eigen-

schaften (Zonenschmelzen, elektrolytisch, Roheisen → Stahl, ...) 



    

Metallurgie wichtiger Werkstoffe I (alles Zusatzstoff außer Al, Fe, Cu) 

 



      
 

Metallurgie wichtiger Werkstoffe II 

 
 
 



  

Metallurgie wichtiger Werkstoffe III 



 

Metallurgie wichtiger Werkstoffe IV 

 
 
 



3.2.4 Metallurgie ausgewählter Metalle 
 
3.2.4.1 Roheisen 
aus Eisenerzen:  Magnetit Fe3O4 (FeO·Fe2O3) 

   Hämatit Fe2O3 

   Limonit  Fe2O3·nH2O;  

   Eisenspat FeCO3  

a) Hochofenprozess  

 3 Fe2O3(s) + CO (g) → 2 Fe3O4(s) + CO2(g) 

 Fe3O4(s) + CO (g) → 3 FeO(s) + CO2(g) 

 FeO(s) + CO(g) → Fe(l) + CO2(g)  

 2 CO(g)  CO2(g) + C(s)  (Boudouard-Reaktion)  C löst sich im Fe  

 Roheisen enthält ca. 4% C 

 
b) Direkt-Reduktions-Verfahren mit aus Erdgas gewonnenem Synthesegas (H2,CO), 600°C - 

1000°C 

 

  
Hochofen (Schema) 

 
Hochofenanlage 



3.2.4.2 Stahlgewinnung (Raffination) 
 
Roheisen: 3-7% Fremdstoffe (C, Si, Mn, P, S) 

 spröde, nicht schmiedbar und walzbar; Verwendung als Gusseisen 

Verformbarkeit ist gegeben, wenn C < 1,7% und (fast) keine Begleitstoffe vorhanden sind 

Beseitigung der Verunreinigungen durch Oxidation (  CO, CO2, SO2, entweichen als Gase; Si und 

P werden verschlackt mit CaO (aus Kalkstein CaCO3)  

z.B. CaO(s) + SiO2(s) → CaSiO3(l) (Schlacke) 

Sauerstoff-Blasverfahren („Windfrischen“) 

 
 
 
Elektrostahlverfahren (2 Graphitelektroden, sehr hohe Temperaturen ≈3000°C) 

• 80% nicht- legierte Stähle 

• Eigenschaften durch C-Gehalt bestimmt: 

• < 0,25% für Bleche, Drähte      

• 0,25 - 0,7% Baustähle, Eisenbahnschienen   

• 0,7 - 1,5% Federn 

• Härte nimmt mit zunehmendem Kohlenstoffgehalt zu      

• legierte Stähle für Werkzeug, Achslager ... 

• rostfreier V2A-Stahl (18% Cr, 8% Ni) 

 

Schema des Windfrischens 



3.2.4.3 Al-Gewinnung 
 
Rohstoff: Bauxit (55-65% Al2O3 + andere Oxide Fe2O3, SiO2, ...) 

1. Aufbereitung mit NaOH 

    (s)SiOOFe]Na[Al(OH)Druck  C,170NaOHBauxit 2324 ++⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯ →⎯ °+  

          ↓ Filtrieren, Impfen mit Al(OH)3-Kristall 

(s)Al(OH)ErhitzenOH 
2
3O Al

2
1

3232 ⎯⎯⎯⎯ ⎯←+  

2. Herstellung von Al aus Al2O3 durch Schmelzelektrolyse (Hall-Hérault-Verfahren) 

Anode (+): C(s) + 2 O2- → CO2(g) + 4e- 

Kathode (-): 3 e- + Al3+ → Al(l)  

 

 
 
Verwendung:  

• aufgrund der geringen Dichte als Konstruktionswerkstoff 

• Elektrotechnik, Elektronik (  schlechte Wärmeleitfähigkeit) 

• Verpackung 

• Optik, Lichttechnik (  Reflektionseigenschaften) 

• Thermit (Fe2O3·Al2O3) 

Fe2O3 + 2 Al → Al2O3 + 2 Fe   ΔRH = -851 kJ/mol 

 zum Schweißen von Scheinen im Gleisbau 
 
 
 
 
 

 
Schmelzflußelektrolyse (schematisch) 



Versuch: Thermitverfahren 
 

Das Thermitgemisch wird in einem Ofen gezündet. Durch die frei werdende Reakti-

onswärme schmilzt ein im Boden des Ofens angebrachtes Blech, wodurch das Aus-

treten des geschmolzenen Eisens zu erkennen ist.  

 
 
 

3.2.5 Alkali-, Erdalkali-, und Erdmetalle 

 
3.2.6 Metalle der 4. Hauptgruppe 

 
• Zinn (Sn): Anwendung: Weißblech (30%), Bronze (Sn+Cu), Lote (30%), Chemikalien, Pig-

mente (30%) 

• Blei (Pb): Anwendung: Bleiakku, Abschirmung von Röntgenstrahlen; toxisch 

• Ge, Si: Halbmetalle; Anwendung: Halbleiterelektronik 

 
 
3.2.7 Übergangsmetalle 
Elemente der Nebengruppen des PSE 

 

ältere Schreibweise: III B-VIII B, I-II B 



neue Schreibweise: 3-12 

Ordnungszahlen: 21-30, 39-48, 57-80, 89-103 

wobei 58-71 Lanthanide  

90-103 Actinide 

besitzen besetzte f-Orbitale 

 

Elektronenkonfiguration: 

4. Periode: 1s2 2s2p6 3s2p6 + 4s und 3d- Elektronen 

5. Periode: 1s2 2s2p6 3s2p6  3d10 4s2p6 + 5s und 4d Elektronen 

 

 
 

 

 

Mangan 

 

  Chrom 
 



Schrittweise Besetzung der d- und f-Orbitale, deren Hauptquantenzahl eine Einheit geringer ist als 

die der äußersten Schale des betreffenden Atoms. 

 große Vielfalt bei Verbindungsbildung mit unterschiedlichen Oxidationszahlen 

 
Eigenschaften:  

• einige sind schlechte Reduktionsmittel: 

Hg 

Münzmetalle Cu, Ag, Au 

Platinmetalle Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt 

Edelmetalle = Platinmetalle + Ag, Au 

• allgemein hohe Schmelzpunkte, hohe Siedepunkte, hohe Verdampfungswärme 

• hohe Dichten 

• einige Metalle, z.B. Cr, zeigen Passivierung, d.h. dünne und fest haftende Oxidschicht auf 

der Oberfläche schützt das Metall. Dazu braucht das Normalpotential nicht unbedingt groß 

zu sein. 

• wichtige Werkstoffe und Katalysatoren (Pt, Rh, Fe, Pd, Ru) 

 

Wichtige Anwendungen: 
TiO2:  Weißpigment in Kunststoffen und Farben, Lebensmitteln (E171) 

Metall: Korrosionsbeständige Überzüge, Legierungsbestandteil für Stahl 

Cr:  Verchromung (korrosions- und anlaufbeständig), Legierungen 

Mn: Metallindustrie (Entschwefelung, Legierungen) 

 KMnO4: starkes Oxidationsmittel (Chemie) 

Fe: siehe Tabelle 

Ni: Legierungen, Katalysator 

Cu: Münzen, Kabel, Haushaltsgegenstände, Rohre, Dächer, … 

Zn: 11 Mio t/a (global) Korrosionsschutz (Verzinken von Eisen), Legierungen 



3.3 Korrosion und Korrosionsschutz 
 

• Zerstörung von Werkstoffen (Metallen) durch chemische Reaktion  

• Oxidation des Metalls zu Metallionen, die weiter reagieren können 

• Fest-Flüssiggrenzfläche eines Halbelements 

 Ausbildung einer Doppelschicht aus Ionen und Elektronen 

 

 
 
Lokalelement: Kurzgeschlossene galvanische Zelle; Berührung von zwei verschieden edlen (oxi-

dierbaren, ∆E0 ≠ 0) Metallen in einer Elektrolytlösung 

 Oxidation des Metalls mit kleinerem Redoxpotential (unedler), d.h. das Metall löst sich allmäh-

lich auf (Kontaktkorrosion, Bimetallkorrosion) 

OH--Ionen + Metallionen  schwer lösliche Hydroxide, wasserhaltige Oxide (meist porös  keine 

Schutzschicht) 

 

 
Zustandekommen der Potentialdifferenz zwischen zwei Metallen infolge verschiedenen 

„Elektronendrucks“ 



 
 

 

Lokalelement 

 

Korrosionseffekt wird durch Salzionen, z.B. Cl- (Meerwasser, Salz im Streugut für Straßen) ver-

stärkt (∆E wird vergrößert, E0 des unedleren Metalls wird kleiner gemäß Nernst‘scher Gleichung) 

 

      
Beispiele:  

• Messingschraube in Al 

• verchromtes Eisen mit verletzter Cr-Schicht 

• unterschiedlich dicke Oxidschichten an Metallen 

• unterschiedliche Kristalline Strukturen  

 

Rosten von Eisen: 

Fe(s) → Fe2+(aq) + 2 e-   Anode 

negative Aufladung des Fe 

O2(g) + 2 H2O + 4 e- → 4 OH-(aq) Kathode 

Fe2+(aq) +2 OH-(aq) → Fe(OH)2(s) 

2 Fe(OH)2(s) + 1/2 O2 → Fe2O3(s) + H2O 

 
Korrosion durch Konzentrationsgradienten von Sauerstoff  

(Belüftungselement) 

2 H3O+ + 2 e- →  H2 + 2 H2O 
O2 + 2 H2O + 4 e- →  4 OH- 

Fe → Fe2+(aq) + 2 e- 
 



 

Gegen Luft und Feuchtigkeit exponierte Bereiche: Kathode 

Rostfraß an Anode 

z. B.:  Rosten beschädigten lackierten Eisens 

Kathode = Beschädigungsstelle 

Anode = unter Lackschicht möglich  Abblättern 

 

Vagabundierende Ströme: 

Induzierte Ströme in Metallen (Rohre, Tankanlagen, in der Nähe elektromagnetischer Felder z.B. 

Hochspannungsleitungen) 

 

Korrosionsschutz 

• Überzüge (Farbanstriche, Kunststoffe, Emaillierung, Verzinken, Verchromen) 

• Opferelektroden (Schutzelektroden): 

mit dem zu schützenden Metall „verbundene“ Elektrode mit sehr negativem Standardpoten-

tial (E0) (meist Mg, Zn) 

 Elektrolysezelle  Opferelektrode (Anode) wird oxidiert 

• Eigenschutz (z. B. Mg, Al, Cr) durch fest haftende Oxidschicht auf der Oberfläche (Passi-

vierung) 

 

 

Versuch: Lokalelement 
Ein Stück Zn wird in Essigsäure gelegt und es erfolgt keine Reaktion. Berührt man 

hingegen das Zn mit einem Pt-Draht, so beobachtet man das Aufsteigen kleiner 

Bläschen an der Berührungsstelle und das Zn geht langsam in Lösung. 


