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Oktettregel und rationelle 
Schreibweise

4 x 153 pm

[SO4]2-: 147 pm

E=O:  Zwei Bindungen
a) E-O σ-Bindung
b) E+ O- Ionenbindung

Im Einklang mit EN-Differenzen…!



Isolator, Leiter und Halbleiter

Metalle
Si, Ge,

AlP, GaAs, 
GaP, InP,…

Salze, Moleküle



Anordnungen (a und b) gleich großer Kugeln in einer Doppelreihe

Dichteste Packung gleich großer Kugeln in einer Ebene

Dichteste Packung von zwei übereinanderliegenden Kugelschichten

Kugeln als Modelle für Atome, Kationen und Anionen



Geometrische Betrachtung zu Radienverhältnissen



KZ 6/3:  TiO2-Struktur

KZ 4/2:  SiO2-Struktur

KZ: Koordinationszahl





Lösungen

Was passiert beim Lösen eines 
anderen Stoffes in einem 

Lösungsmittel…?



Lernziele Block 5

• Verhalten von Lösungen
– Konzentrationen
– Solvatation und Solvatationsenthalpie

• Kolligative Eigenschaften
– Kryoskopie/Ebullioskopie

• Elektrolytlösungen
• Kolloide/Tenside/Mizellen



Lösung: Definitionen
• Lösungsmittel oder Solvens: 

Flüssigkeit, in der Stoffe aufgelöst werden.

• Gelöste Stoffe:
Chemische Verbindungen die in dem Lösungsmittel aufgelöst werden.

• Konzentration: Menge an gelösten Stoff im Lösungsmittel: 

Massenanteil w(X):
z.B.: 10 % NaCl in Wasser => 10 g NaCl in 90 g Wasser

Stoffmengenanteil (Molenbruch) x(A):
z.B.: x(NaCl) = 0.1 => 10 % der gesamten Stoffmenge sind NaCl

Stoffmengenkonzentration mol L-1:
z.B.: c(NaCl) = 0.1 mol L-1 => In einem Liter sind 0.1 mol NaCl gelöst.



Der Auflösungsprozess
• Gleiches löst sich in gleichem…!

=> unpolare Verbindungen in unpolaren Lösungsmitteln.
=> Polare Verbindungen in polaren Lösungsmitteln.

z.B.: Methanol in Wasser:

H3C
O

H
Weniger Polar als Wasser, 

aber immer noch polar…!



Auflösung von Methanol in 
Wasser

=> Chemisch ähnlich.

=> Methanol löst sich in
jedem Verhältnis in Wasser…! 



Auflösung polarer Feststoffe
= Feststoff aus polaren Molekülen

=> + und - Partialladungen…!



Auflösung von Salzen: Hydratisierte 
Ionen

z.B. Na+Cl-

Eine Lösung hydratisierter Ionen

= Elektrolytlösung



Das [Na(OH2)6]+ Ion

NaCl → Na+
(aq) + Cl-(aq)

Na+
(aq) =

Wasser ist an Na+

koordinativ gebunden.

[Na(OH2)6]+ ist ein Komplex.

H2O ein Ligand.

Wasser

Ein hydratisiertes Na+ Ion



Solvatationsenthalpie
Definition: 
Die beim Lösen eines gasförmigen Ions in einem 
beliebigen Lösungsmittel freiwerdende Enthalpie 
∆solv.H heißt Solvatationsenthalpie.

z.B.: K+
(g) —> K+

(aq) ∆solv.H = -321 kJ mol-1

z.B.: Cl-(g) —> Cl-(aq) ∆solv.H = -363 kJ mol-1

In Wasser wird diese Größe Hydratationsenthalpie
genannt.

Wasser

Wasser



Wann löst sich ein Salz in 
Wasser…?

…wenn die Summe der Hydratationsenthalpien größer 
als die Gitterenergie des Salzes ist.

H

AgF(s)

Ag+
(g) + F-

(g)

Ag+
(aq) + F-

(aq)

∆gitt.H = 
+911 kJ mol-1

∆solv.H = 
-931 kJ mol-1

∆rH = 
-20 kJ mol-1



Dampfdruck von Lösungen
• Ideale Lösung:

=> Die intermolekularen Kräfte
zwischen A und B gleichen denen
zwischen A und A bzw. B und B.



Dampfdruck von Lösungen
• Reale Lösung:

WW(A+B) größer als 
in den reinen LM.

WW(A+B) kleiner als 
in den reinen LM.



Dampfdruck einer Lösung eines 
nichtflüchtigen Stoffes

Dampfdruck einer wässrigen Lösung eines nichtflüchtigen 
Stoffes bei 50°C (c = 1 Mol kg-1)…?

Dampfdruck H2Orein(50°C): p0 = 124 mbar.

=> Stoffmengenanteil x(H2O) = 0.984

=> Dampfdruck der Lösung:

p = x(H2O) • p0 = 0.984 • 124 mbar = 122 mbar.

=> Der Dampfdruck der Lösung ist niedriger als der des
reinen Lösungsmittels.



Gefrierpunkt und Siedepunkt von 
Lösungen



Gefrierpunktserniedrigung und 
Siedepunktserhöhung

b = Molalität der Lösung (mol kg-1)

∆TS und ∆TG sind nur von der Konzentration abhängig,
nicht von der Natur des gelösten Stoffes.

=> Möglichkeit zur Bestimmung der Molmasse:



Gefrierpunktserniedrigung und 
Siedepunktserhöhung

Bestimmung der Molmasse:



Lösungsmittel zur Molmassen-
bestimmung:

• Tetrachlormethan CCl4
• Benzol C6H6
• Essigsäure H3C-COOH

Haben hohe Werte von Es und
EG.



Osmose
Beispiel:
Wasser und Zucker in Wasser.

Zu Beginn:
Beide Schenkel gleich hoch gefüllt.

Nach einiger Zeit:
Mehr Flüssigkeit auf der Seite der
Zuckerlösung.
=> „Druck“ in der Lösung (osmot.

Druck Π).
=> Druckausgleich.

Nur von der Konz. des gelösten 
Stoffes abhängig :

ΠV = n•R•T
Π = c•R•T

R = 8.314 J mol-1 K-1



Elektrolytlösungen

Starke und schwache 
Elektrolyte



Was ist ein Elektrolyt?

Elektro-lyt

Ein Elektrolyt löst sich in elektrisch leitende Teilchen, die Ionen, auf!

Kationen: positiv geladen
wandern zur Kathode

Anionen: negativ geladen
wandern zur Anode

Insgesamt muß ein Elektrolyt elektroneutral sein, d.h. es gibt nur 
genau so viele positive wie negative Ladungen!



Ein Beispiel: Steinsalz Na+Cl-

Steinsalz als Elektrolyt:

Wasser

H2O

+ -



Starke Elektrolyte
• Starke Elektrolyte:

Liegen in wässriger Lösung komplett dissoziiert vor.

z.B.: NaCl —> Na+
(aq) + Cl-(aq) (nur Ionen in Lösung)

=> Effekt auf die Gefrierpunktserniedrigung…?



Interionische Wechselwirkungen
Was passiert in konzentrierteren Elektrolyt-Lösungen…?

=> Bei höherer Konzentration und höherer Ionenladung nimmt 
die Zahl der gelösten Ionen ab.

=> Es bilden sich gelöste Ionenpaare.



Ionenpaarbildung und 
Gleichgewicht

MgSO4 (s) MgSO4 (aq) Mg2+
(aq) + [SO4]2-

(aq)
Wasser Wasser

Im chemischen Gleichgewicht sind 
die Geschwindigkeiten beider Reak-

tionen gleich groß.

Elektrolyte, die nur teilweise in Lösung in Ionen dissoziieren
nennt man schwache Elektrolyte.





Kolloide



T. Graham 1861: kolloid = leimartig
leimartige Stoffe: schlechte Diffusion durch Membranen



Kolloidchemie

- Kolloide:  energiereiche Nano-Teilchen mit großer Oberfläche ( 60-6000m2/g )
- es muß Gegenkräfte geben, die für die Stabilität von Kolloiden verantwortlich sind

Kolloide        - zeigen Tyndall-Effekt (Lichtstreuung, λ4- Gesetz)
- sedimentieren in der Ultrazentrifuge
- abtrennbar durch Ultrafiltration
- falls geladen: Wanderung im elektr. Feld (Elektrphorese)

3 Klassen

1) Dispersionskolloide              2) Mizellkolloide 3) Molekülkolloide

Lösung mit kolloidalen Teilchen = Sol

Sol                                               Gel
Peptisation

Koagulation
Ausflockung



Kolloidchemie: Definitionen

kolloidal fein verteilt (Nano-Skala)
dispergieren                             fein verteilen
Dispersion  oder Sol                feste Phase in einem flüssigen Dispersions-

mittel kolloidal verteilt
Gel                                             kolloidales System mit wenig Lösungsmittel
Sol                                             kolloidales System mit viel Lösungsmittel
Emulsion                                  kolloidale Verteilung einer Flüssigkeit in einer 

nicht mischbaren Flüssigkeit
Amphiphil grenzflächenaktive Substanzen

Tenside, Detergentien, Surfactants
thermotrop in Abhängigkeit von der Temperatur 
lyotrop in Abhängigkeit vom Lösungsmittel 
lyophil Lösungsmittel aufnehmend  
lyophob kein Lösungsmittel aufnehmend                             



2 H2S        +      SO2 3S  +  2 H2O               Schwefelsol
As2O3  +     3 H2S                                        As2S3 + 3 H2O      Arsensulfidsol
AgNO3 +     KBr AgBr +  KNO3 Silberbromidsol
2 HAuCl4  +     H2O2 2 Au + 8 HCl + 3 O2 Goldsol

Dispersionskolloide

hergestellt durch:     - Dispersion (Zerkleinerung) in Kolloidmühlen, mit Ultraschall
- Kondensation molekularer Spezies bis zur Kolloidgröße

stabilisiert durch:     - Solvatation, Aufladung (+ oder -)
- Adsorbatschichten

Kondensation
Aggregation

Keimbildung
Keimwachstum

Aufladung kann erfolgen durch:    Abgabe von Ionen in die Lösung
Absorption von Ionen aus der Lösung

„Elektrolytkoagulation“ : Zugabe von Salzlösung                       Ausflockung



Dispersionskolloide



Bestimmung des isoelektrischen Punkts eines AgI-Sols

Ladung gerade kompensiert



Dispersionskolloide

Stabilisierung durch Adsorbatschichten



„Dispersionskolloid“



Tenside ( Waschmittel, Amphiphile ) bilden in Lösung Mizellen aus



Mizellkolloide ( Assoziationskolloide )

Begrenzung des Teilchenwachstums im Innern von Mizellen



Mizellkolloid


