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Spectralanalyse.
Nachdem die Waage durch Lavoisier und seine Zeitgenossen zum

wichtigsten Werkzeug für den Chemiker geworden war. erwies sich das
Spectroscop etwa achtzig Jahre später in den Händen Bunsen's und
Kirchhoffs (1859) als ein nicht minder werthvolles Instrument von
fast unbegrenzter Empfindlichkeit. Mit seiner Hilfe wurde die Zahl der
chemischen Elemente rasch vervollständigt, so dass mehrere Forscher,
auf Grund der fast gleichzeitig mit Einheitlichkeit ermittelten Atom¬
gewichte, das periodische System der Elemente aufstellen und
zur allgemeinen Anerkennung bringen konnten. Während so die bis¬
her fraglich gebliebene Einheit der Materie jedem Zweifel entrückt
wurde, öffnete die Spectralanalyse zugleich einen neuen Wissenszweig,
die astronomische Chemie, indem sie es in vorher nicht geahnter
Weise möglich machte, die auf der Erde vorhandenen Elemente auch
a uf der Sonne und anderen Fixsternen mit vollster Sicherheit nachzu¬
weisen und selbst die physikalische Beschaffenheit dieser Weltkörper,
wie auch der bis dahin unverständlichen Nebelflecke zu ergründen.

Körper, welche sich ohne Verflüchtigung bis auf Weissglut (Aus¬
strahlung weissen Lichts) erhitzen lassen, z. B. Kalk im Drummond'schen
Kalklicht, die Kohlenstofftheilchen der gewöhnlichen leuchtenden Flamme,
Platin im Knallgasgebläse, entsenden Lichtstrahlen jeder Brechbarkeit,
und liefern deshalb, wenn ihr Licht durch ein dreiseitiges Flintglasprima
hindurchgeht, ein continuirliches „Spectrum" mit den sämmtlichen
warben des Regenbogens, vom Roth bis zum Violott. Viele flüchtige
Substanzen färben dagegen die Weingeistflamme oder die Flamme des
B u n s e n'schen Brenners in ganz eigenthümlicher Art z. B. die Lithium¬
salze roth, die Natriumsalze gelb, die Kaliumsalze violett, die Kalksalze
gelbroth, die Baryumsalze grün, wie dies schon seit vielen Decennien
bekannt und auch als Hilfsmittel für den Nachweis solcher Körper in
Vorschlag gebracht worden war. Lässt man nun das Licht solcher ge¬
erbter Flammen durch ein Prisma hindurchgehen, so erhält man Spee¬
ren, welche nur als Bruchstücke des continuirlichen erscheinen, in Form
einzelner gefärbter „Spectrallinien" oder Bänder. So besteht das
Spectrum des Lithiums fast nur aus einer scharf hervortretenden rothen
Linie neben einer schwächeren gelben, dasjenige des Natriums fast nur
a us einer hellleuchtenden gelben, bei starker Vergrösserung getheilt er¬
seheinenden Linie u. s. f. Da jede dieser Linien einem Lichte von
ganz bestimmter Brechbarkeit entspricht, nimmt sie stets im Spectrum
genau dieselbe relative Stellung ein und hierauf beruht die Möglichkeit,
das betreffende Element, wenn es in noch so kleiner Menge vorbanden
ist, vermittelst des Spectroscops mit vollster Sicherheit nachzuweisen.

Das Spectroscop, wie man es im Laboratorium zu chemischen Unter¬
suchungen gewöhnlich benutzt (Fig. 124) besteht hauptsächlich aus einem
dreiseitigen Flintglasprisma P, welches auf der horizontalen Platte eines
Massiven Eisentisches befestigt ist. Die Röhre A nimmt durch eine
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enge verticale Spaltöffnung das Licht der gefärbten Flamme auf und
enthält eine Linse, die den eintretenden Lichtstrahlen parallele Richtung
gibt. Nachdem die Strahlen hierauf durch das Prisma P gebrochen
worden sind, treten sie in das Beobachtungsrohr B, das eine geeignete
Combination von Linse und vergrössernder Loupe enthält: durch letztere,
welche sich zur Einstellung des Bildes für jedes Auge mehr oder weni¬
ger weit ausziehen lässt, kann man das Spectrum betrachten. Dasselbe
ist nichts anderes, als eine Reihe nebeneinander liegender Bilder der
erleuchteten verticalen Spaltöffnung.

Um im Spectral-Apparat zwei Spectren über einander betrachten
und deren Linien mit einander vergleichen zu können, lässt man nur

die eine Hälfte der verticalen Spaltöffnung unbedeckt und stellt die eine
Flamme in der Richtung des Rohrs A gerade vor diese Oeffnung, die
andere Hälfte des Spalts bedeckt man durch ein kleines spiegelndes \ er-
gleichsprisma, mit Hilfe dessen man diese Spalthälfte durch eine zweite,
seitlich vor dem Rohr A stehende Vergleichungsflamme erleuchten kann-
Durch die Loupe des Rohrs B sieht man dann zwei Spectren überein¬
ander-, sind diese identisch, so liegen die Linien des einen genau in der
Verlängerung der Linien des anderen.

Da viele Dämpfe ähnlich gefärbte Linien geben, muss man, um
Verwechslungen auszuschliessen, die Lage der einzelnen Linien ß e"
stimmen können. Hierzu bedient man sich der Photographie einer ge¬
wöhnlichen Millimeterscala (mit etwa 250 mm), auf welcher die Striche
durchsichtig erscheinen und der Grund dunkel ist; das photographische
Negativ wird in ein drittes am Spectralapparat angebrachtes Rohr
vorne eingesetzt und vermittelst einer besonderen leuchtenden Flainnie
wird diese Scala erhellt. Durch eine im Rohr C befindliche Linse wird
nun das Scalenbild auf die eine Seite des Flintglasprismas P geworfen
und tritt bei richtiger Einstellung des Scalenrohrs von hier in das Fern-
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röhr B, durch welches man so die Scala zugleich und parallel mit den
Spectren erblickt. Diese Scala wird gewöhnlich so eingestellt, dass die
eelbe Natriumlinie „D" beim Theilstrich 50. die rothe Kaliumlinie „et"
beim Theilstrich 17 liegt; die Lage sämmtlicher anderer Linien ist dann
gleichfalls fixirt. Zur Vergleichung verschiedener Apparate nimmt man
ferner statt der Vergleichungsflamme die dunkeln Linien des Sonnen-
spectrums zu Hilfe und ganz genaue An¬
gaben macht man, indem man die Wellen- Fig. 125.
«änge der Linien in Milliontel Millimetern
angibt.

Will man recht breite, auseinander-
gezogenc Spectren erhalten, so lässt man
das Licht nicht nur durch ein, sondern
durch mehrere Prismen hindurchgehen.

Statt der geknickten Spectralapparate
bedient man sich oft, namentlich bei Be¬
obachtung entfernterer Leuchtobjecte, der
Spectroscope mit gerader Durchsicht
(a vision direetc), die mit Hilfe eines
Systems von Crown- und Flintglasprismen
s ° construirt sind, dass durch sie die
kpectra ohne schliessliehe Ablenkung in
der Richtung des leuchtenden Gegenstandes
gesehen werden (Fig. 125).

Man kann die Spectren nicht nur direct durch das Beobachtungs¬
rohr betrachten, sondern auch vermittelst sehr einfacher Hilfsvorrich-
tungen auf einen weissen Schirm projiciren zur Besichtigung für ein
grösseres Auditorium; ferner lassen sich dieselben auf einer photogra¬
phischen Platte aufnehmen, worauf die genaueste Methode ihrer Auf¬
zeichnung beruht.

Die Spectren der Alkali- und Erdalkalimetalle vermag man schon
dann leicht zu beobachten, wenn man ihre Salze, besonders die Chloride,
an das gebogene Ende eines Platindrahts anschmilzt und eine solche
f erle in die nichtleuehtende Gas- oder Weingeistlampe einführt. In der
Regel wird durch den glühenden Kohlenstoff der Flamme das Salz zu
Metall reducirt, und man sieht das Spectrum des letzteren; schwerer
zersetzliehe Salze geben mitunter Spectren, welche sich von denen der
freien Metalle unterscheiden. — Die Spectren der meisten Metalle kann
™an aber in Folge der Schwerflüchtigkeit derselben in der gewöhnlichen
Flamme nicht beobachten; lässt man jedoch mit Hilfe eines starken
^duetionsapparats den elektrischen Funken zwischen Stücken dieser
Metalle, oder zwischen Kohlenelektroden, die mit den betreffenden Metall¬
salzen imprägnirt sind, überspringen, so verflüchtigen sich auch solche
Metalle (/.. B. Eisen, Gold, Platin) und man erhält mit dem Speetroscop die
für sie charakteristischen Linien. Mitunter sind dieselben äusserst zahlreich.

Wahrend die Mistalle und der Wasserstoff Spectren geben, die aus
scharf begrenzten Linien gebildet und von Temperaturänderungen fast
nicht berührt werden, erhält man für die Metalloide, wie Stickstoff und
Sauerstoff schon bei relativ niedrigen Hitzegraden Spectra, die aus
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breiten Streifen oder Bändern bestehen; bei höherer Temperatur ver¬
wandeln sich dieselben indessen gleichfalls in Linienspectren. Diese
Spectren gasförmiger Substanzen lassen sich unschwer mit Hilfe der
Geissler'schen Röhren beobachten, in denen sich sehr verdünnte Gase
befinden, welche durch den Inductionsstrom leuchtend werden.

Sehr bald nach Ausarbeitung der spectralanalytischen Methode ent¬
deckte Bunsen das Cäsium und Rubidium, und an diese schlössen
sich durch die Bemühungen mehrerer Forscher noch das Thallium, In¬
dium, Gallium, Scandium, Germanium, sowie verschiedene andere, vor¬
läufig nur unvollständig charakterisirte Elemente an.

Für den qualitativen Nachweis dieser Elemente wie auch der schon
früher bekannten Alkalien und Erdalkalien wird das Spcctroscop im
Laboratorium stets benutzt. Nach Bunsen und Kirchhoff lässt sich
durch die Spectralreaction von Natrium noch ein Dreimilliontel eines
Milligramms seiner Salze, vom Lithium noch ein Hunderttausendstel
Milligramm seines Carbonats mit Sicherheit nachweisen; weniger empfind¬
lich ist die Reaction für das Kalium, doch vermag man auch von dessen
Salzen (beispielsweise dem Chlorat, indem man dasselbe mit Milchzucker
verpufft) noch ein Tausendstel Milligramm zu erkennen. Von besonderer
Wichtigkeit ist ferner, dass die Gegenwart irgend eines weiteren Salzes
im einzelnen Falle die Erscheinung nicht verhindert und deren Empfind¬
lichkeit nicht beeinträchtigt, indem man dann die einzelnen Linien, wie
etwa diejenige des Natriums und Lithiums, im Spectrum sehr schön
neben einander wahrnimmt.

Wie aus der beigefügten Spectraltafel ersichtlich ist, zeigen
Natrium- und Lithiumdampf die schon oben erwähnten gelben, resp. rothen
Linien, das Spectrum des Kaliums besteht namentlich aus einer rothen,
sowie einer violetten Linie, und violette, resp. blaue Linien sind auch
für Rubidium und Caesium besonders charakteristisch und haben deren
Entdeckung ermöglicht. Etwas verwickelter sind die Spectren des Cal¬
ciums, Strontiums und Baryums.

Innerhalb der verschiedenen Gruppen von Elementen nimmt man
Beziehungen zwischen dem steigenden Atomgewichte und der Lage der
Spectrallinien sehr deutlich wahr, z. B. für die Linien des Kaliums,
Rubidiums und Caesiums; des Calciums, Strontiums und Baryums; des
Galliums, Indiums und Thalliums; für diese Gruppen ähnlicher Elemente
rücken besonders hervortretende Spectrallinien von der rechten, violetten
Seite des Spectrums mehr nach der linken, rothen hinüber. Man sieht
hieraus, dass auch die Spectren, wie alle übrigen Eigenschaften, als eine
periodische Function des Atomgewichts der Elemente aufgefasst werden
können. In Folge dessen kann man aus den vorgenannten und anderen
Combinationen zutreffende Schlüsse auf die Lage der Spectren weiterer
Elemente ziehen.

Alle diese leuchtenden farbigen Spectren, welche von glühenden
Gasen ausgesandt werden, bezeichnet man als Emissions spectren,
dieselben sind, wie gezeigt wurde, entweder continuirlich oder discon-
tinuirlich. Dunkle Zwischenräume, wie sie sich in einem discontinuir-
lichen Spectrum befinden, lassen sich nun auch in einem continuirlichen
Spectrum künstlich hervorbringen, wenn man dessen Strahlen durch
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einen durchsichtigen, gefärbten oder auch farblosen Körper hindurch¬
gehen lässt. der einzelne Farben des Spectrums absorbirt, so dass dieselben
ausgelöscht werden und an ihre Stelle dunkle Linien oder Bänder treten.

Bringt man in den Weg eines continuirlichen Spectrums oder des
Lichts, wie dasselbe von weissglühenden Körpern geliefert wird, ein Gefäss
mit violettem Joddampf oder rothem Stickstoffperoxyd u. s. w., dann
zeigt das Spectrum nach dem Durchgang durch diese Gase eine grosse
Anzahl von dunkeln Linien; oft um so mehr, je höher die Temperatur
der Gase ist. Solche Absorptionsstreifen oder Absorptionsspec tren
werden auch von anscheinend farblosen durchsichtigen Körper geliefert,
wie von Lösungen der Erbium- und Didymsalze, oder von hinlänglich
dicken Schichten des Meerwassers und der atmosphärischen Luft. Ganz
eigentümliche Absorptionsstreifen erhält man durch glühende Dämpfe
oder Gase, indem dieselben genau das nämliche Licht absorbiren, welches
sie aussenden; es erklärt sich dies aus dem von K i r c h h o f f entwickelten
optischen Satze, wonach das Verhältniss zwischen dem Emissions- und
dem Absorptionsvermögen für alle Körper (jede Art von Strahlen) bei
derselben Temperatur das gleiche ist. Lässt man ein stark leuchtendes
weisses Licht, das ein continuirliches Spectrum geben würde, durch
eine gelbe Natriumflamme hindurchgehen, so bemerkt man bei der Be¬
sichtigung des Spectrums genau an der Stelle, welche der gelben Natrium¬
linie zukommt, nicht diese, sondern statt dessen eine dunkle Linie.
Man sieht dergestalt nicht mehr das Emissions-, sondern das Absorptions¬
spectrum des Natriumdampfs. Solche „umgekehrte Spectra" lassen sich
auch mit den übrigen Metallen dadurch erzielen, dass man vor eine
Weissglühende Lichtquelle die Dämpfe dieser Metalle bringt und das
durch die letzteren hindurchgegangene Licht spectroskopisch untersucht.
Gerade so wie man die Emissionsspectren eines Dampfgemisches neben¬
einander beobachten kann, sieht man auch die Absorptionsspectren vieler
Metalldämpfe gegebenen Falls gleichzeitig nebeneinander.

Schon seit geraumer Zeit wusste man (Wollaston), dass das
Sonnenspectrum nicht continuirlich ist, wie ein solches irgend welcher
fester oder flüssiger weissglühender Körper, dass dasselbe vielmehr durch
eine grosse Zahl feiner, schwarzer Linien unterbrochen wird, die man
die Fraunhofer'seben nannte, ohne sich von der Ursache ihrer Ent¬
stehung Rechenschaft geben zu können. K i r c h h o f f wies im Einklang
mit dem Vorstehenden 1859 nach, dass diese schwarzen Linien nichts
anderes sind, als die Absorptionsspectren der Metalldämpfe, welche sich
in einer gasförmigen äusseren, glühenden Hülle der Sonne vorfinden,
während deren Kern durch eine feste oder flüssige, sehr stark weiss¬
glühende Masse gebildet wird; mit den Spectrallmien der auf der Erde
befindlichen Elemente stimmen diese Fraunhofer'schcn Linien auf das
allerschärfste überein. Es gibt sonach in der Sonne dieselben chemischen
Elemente, wie auf der Erde; für das Eisen allein, dessen Spectrallmien
sehr zahlreich sind, ist dies durch die Coincidenz von etwa, 450 *raun-
hofer'schen Linien mit den im elektrischen Flammbogen künstlich er¬
zeugten Eisenlinien erwiesen. Von anderen wichtigeren Elementen hat
man in dieser Weise in der Sonne u. a. festgestellt: Natrium, Kalium,
Magnesium, Calcium, Strontium, Baryum, Aluminium, Kobalt, Nickel,
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Chrom, Mangan, Zink. Cadmium, Kupfer, Blei und besonders auch
Wasserstoff (vgl. die Tabelle der chemischen Grundstoffe auf S. 9).
Hierzu sei bemerkt, dass man in den Meteoriten die folgenden ein¬
fachen Stoffe aufgefunden hat: 0, H, S, P, C, Si, Na, K, Li. Mg, Ca,
AI, Mn, Fe, Cr, Ni, Co, Cu, Sn, Ti.

Weitergehende Aufschlüsse über die Bewegungsart der Atome und
über deren Wesen sind mit der Zeit von der Spectralanalyse zu er¬
warten. Eine Formel >~* = A — Bm~ 2 — Cm~ 2 zur Berechnung des
reeiproken Werths der Wellenlänge \ (der Schwingungszahl) für die
Spectrallinien der verschiedenen Elemente wurde von Kaiser und
Runge vorgeschlagen; eine mit der obigen Formel zusammenhängende
ähnliche Formel gestattete die Wellenlängen des Wasserstoffspectrums
auf's Genaueste zu berechnen.

Man hat mit Hilfe der Spectralanalyse nicht nur die chemische,
sondern auch die physikalische Beschaffenheit der Sonne in weitgehender
Weise erforschen können und dasselbe ist auch für andere Fixsterne der
Fall gewesen. Dabei hat man immer wieder die auf der Erde vorhan¬
denen Elemente, jedoch nicht stets die gleichen Gruppen derselben, wieder¬
gefunden.

Aber auch für die Auffindung und Erforschung noch unbekannter
Gase gewinnt neuesterdings die Spectralanalyse eine weitgehende Be¬
deutung. Beim Studium des durch seine grosse Indifferenz in chemischer
Hinsicht merkwürdigen Argon's (S. 52) ist man bisher im Wesent¬
lichen auf dessen Spectrum angewiesen und auch das noch in mehrfacher
Beziehung räthselhafte Helium (S. 53) hätte ohne die Hilfe der Spec¬
tralanalyse weder entdeckt noch untersucht werden können.

Auch aus anderen Mineralien scheinen sich Gase mit weiteren
Spectrallinien isoliren zu lassen, die vorher nur auf der Sonne und den
Sternen durch das Spectroskop gesehen worden sind, so dass es sich
möglicherweise hier um eine ganz neue Gruppe von Gasen handelt,
deren Natur noch zu ermitteln bleibt. Vielleicht sind dieselben dazu
bestimmt, die bisherigen Lücken in Gruppe 8 des periodischen Systems.
z. B. neben Chlor, auszufüllen; vielleich stellen sich dieselben neben den
Wasserstoff. Man darf den Endergebnissen der augenblicklieh in dieser
Richtung unternommenen Arbeiten mit Spannung entgegensehen.

Die Nebelflecken, deren Natur gleichfalls räthselhaft war. geben im
Spectroskop keine Absorptionsspectren, sondern nur helle Linien und
bestehen hiernach aus glühenden, noch nicht verdichteten 1 tampfmassen-

Selbst die Bewegungen der Fixsterne im Räume gestattet die Spectral¬
analyse zu messen, indem die Spectrallinien dieser Weltkörper sich von
ihrer sonst festen Lage im Spectrum in ein oder dem anderen Sinne
verschieben, je nachdem die Sterne sich von uns mit grösserer oder
geringerer Geschwindigkeit entfernen, oder umgekehrt sich uns nähern-
Auch die Bewegungen in der Sonnenphotosphäre, die Wirbelstürme und
Eruptionen derselben, vermag man in gleicher Weise auf's Genaueste zu
verfolgen. Die Bedeutung der Spectralanalyse reicht sonach über das
engere Gebiet der Chemie weit hinaus.
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Gruppe Ib. Natriumgruppe.

30. Lithium,
Li = 7-03.

Im Jahre 1817 entdeckte A r fv e d s o n gelegentlich der quantitati¬
ven Analyse des Petalits eine neue alkalische Base, welche ein gerin¬
geres Moleculargewicht besass, wie die schon bekannten Alkalien, das
Natrium und Kalium. Da man das neue Alkali zunächst nur in Sili¬
caten, neben dem genannten (mit ca. 1*5 Proc Lithium) noch im Spo-
dumen (mit P7—27 Proc.) und Lep idolith (bis 2'7 Proc.) auffand,
wurde es Lithium (von M&o?, Stein) genannt. In den Mineralien tritt
das Lithium als Begleiter des Natriums und Kaliums auf, und ist daher
auch in den meisten chlornatriumhaltigen Mineralwässern (auch im Meer*
nasser) enthalten.

Später stellte sich indessen heraus, dass das Vorkommen des Lithiums
sich nicht auf das Mineralreich beschränkt; genau so wie die anderen
Alkalien gelaugt es bei der Verwitterung der Felsarten in den Acker¬
boden, und von dort in die Pflanzen sowie in den thierischen Organis¬
mus. Obwohl es, einige Silicate und Phosphate ausgenommen, der
Quantität nach sehr hinter Natrium und Kalium zurücksteht, gestatten
doch die prächtige rothe Flammenfärbung und die grosse Empfindlich¬
keit der SpectraJreaction (welche eine rothe glänzende Linie und eine
schwächere gelbe zeigt, vgl. d. Spectraltafel) das Lithium selbst im Blut
und in der Milch nach entsprechender Ernährung nachzuweisen.

Um das Lithium oder seine Derivate zu gewinnen, verschafft man
«ich zunächst durch geeignete Methoden aus den Silicaten oder Phos¬
phaten ein Gemenge von Chlorlithium mit Chlornatrium oder Chlorkahum
und extrahirt dasselbe mit Aetheralkohol, der fast ausschliesslich das
Chlorlithium aufnimmt. Aus letzterem wird, nachdem man es (zweck¬
mässig unter Zusatz von KCl) geschmolzen, das Metall durch Electrolyse
bei Luftabschluss isolirt. Aus dem Gemenge der Chloride lässt sich
auch das schwer lösliche Lithiumcarbonat ausfällen, doch gelingt es
nicht, aus demselben durch Glühen mit Kohle Lithium zu isoliren.

Das Lithium ist ein silberweisses Metall, auf glatten Flächen stark
glänzend: es ist härter wie Natrium und sehr zähe. Von allen losten
Körpern ist das Lithium der leichteste mit dem spec. Gew. ÜÖ9. Es
schmilzt bei 180» und verflüchtigt sich im Wasserstoffstrome erst bei
beller Rothaut Das Wasser zersetzt es schon bei gewöhnlicher Tempe¬
ratur, ohne jedoch dabei zu schmelzen. Erst oberhalb 200° entzünde! es
sich an der'Luft und verbrennt mit intensivem Glänze; auch in Uilor,
Brom, Jod- oder Schwefeldampf verbrennt es mit hellstem Licht. Mit
Wasserstoff gibt es ein festes Hydrid; den Stickstoff absorbirt es
schon bei gewöhnlicher Temperatur (bei hoher Temperatur ist dasselbe
noch der Fall für Bor, Silicium, Magnesium. Vanadin, Titan etc.). Li¬
thium ist weniger elektropositiv als das Natrium.

■
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In ihrem Gesammtverhalten stehen das Lithium und seine meist
in Wasser löslichen Derivate dem Natrium sehr nahe, und bilden mit
letzterem eine Gruppe, gegenüber der anderen Gruppe der unter sich
überaus ähnlichen Alkalimetalle Kalium, Eubidium und Caesimn.
Andererseits weist das Lithium zu den alkalischen Erdmetallen, insbe¬
sondere dem Magnesium, nahe Beziehungen auf, die namentlich in der
analytisch und präparativ verwerthbaren Schwcrlüslichkeit des Lithium¬
carbonats Li 2C0 3 und Lithiumphosphats Li 3 P0 4 hervortreten.

Lithiumhydrid, LiH. Lithium verbrennt bei Rothglut in einer
Wasserstoffatmosphäre zu einem weissen Pulver, dem Hydrid. Dasselbe
ist nicht zerfliesslich und verändert sich an der Luft nur langsam. Mit
Wasser gibt 1 gr des Hydrids 2780 cc. Wasserstoff. In Stickstoff erhitzt,
liefert es das Nitrid.

Lithiumoxyd, Lithion, Li 2 0, erhält man am leichtesten rein
durch Glühen von Lithiumnitrat in einer Silberschaale; es bildet eine
weisse, kristallinische Masse, und löst sich langsam in Wasser auf, indem
Lithiumoxydhydrat, LiOH, entsteht. Dasselbe lässt sich auch ge¬
winnen aus C0 3 Li 2 sowie durch Fidlen von Lithiumsulfat mit Barythydrat

S0 4 Li 2 -f Ba0 2 H 2 = S0 4Ba -f 2 LiOH;
es bildet eine weisse durchsichtige, dem Natronhydrat durchaus ähnliche,
stark alkalische und in Wasser leicht lösliche Substanz.

Lithium chlorid, Chlorlithium, LiCl. Zerfliessliches Salz,
dessen Reindarstellung auf seiner Löslichkeit in Alkohol und Aether-
alkohol beruht. Krystallisirt beim Verdampfen der Lösung in Würfeln;
beim Eindunsten im Exsiccator in quadratischen Säulen LiCl-(-2H 2 0;

Lithiumnitrat, LiNO„, wird beim Verdunsten der Lösung bei
15° in grossen zerfliesslichen Rhomboedern, isomorph mit Chilisalpeter,
NaNO s , erhalten; unterhalb 10° dagegen in Nadeln 2 LiNO„ -\- 5 H 20.

In dem Verhalten seines schwerlöslichen Carbonats und Phosphats
schliesst sich das Lithium noch den alkalischen Erdmetallen an.

Lithiumcarbonat. C0 3 Li 2 . wird durch Eingiessen einer concen-
trirten Chlorlithiumlösung in eine solche von Ammoniumcarbonat in Ammo¬
niak, unter Erwärmen auf dem Wasserbade, als weisses lockeres Pulver er¬
halten. Das Lithiumcarbonat löst sich ungefähr im lOOfachen Gewichte
Wasser, seine Lösung reagirt stark alkalisch und lässt sich durch Kalk¬
hydrat in Lithionhydrat überführen. Es schmilzt bei Rothglut, indem
es C0 2 theilweise abgibt. Durch Einleiten von C0 2 in seine wässrige
Suspension wird es von etwa 20 Theilen Wasser aufgenommen.

Lithiumphosphat, P0 4 Li 3 , durch Ausfällen leicht löslicher Li¬
thiumsalze vermittelst Natrium- oder Ammoniumphosphat; ist in Wasser
sehr schwer löslich, wodurch es sich von den Phosphaten der übrigen
Alkalimetalle unterscheidet und an diejenigen der Erdalkalimetalle an-
schliesst. Seine Beschaffenheit variirt etwas, je nach den Umständen
der Ausfällung. Von reinem Wasser braucht es etwa 2500, von ammo-
niakhaltigem sogar 4000 Theile zu seiner Lösung.

Stickstofflithium, NLi 3 . Aus Lithium in Stickstoffgas lang¬
sam aber vollständig schon bei gewöhnlicher Temperatur; rasch bei
schwacher Dunkelrothglut; schwarze durch Wasser zersetzliche Masse.



^^^■■^■H

Natrium. 333

Lithiumcarbid, C 2 Li 2 . Aus Lithiumcarbonat und C im elektr.
Ofen: Li 2 C0 3 + 4 C = C2 Li 2 + 3 CO. Kryställchen mit Wasser Ace-
tylen gebend.

Das Lithium wird selbst aus concentrirten Salzlösungen durch Weinsäure, Platin-
ohlorid, Ueberchlorsäure, Thonerdesulfat nicht gefällt, wodurch es sich, ganz wie das
Natrium, von Kalium, Cäsium und Kubidium unterscheidet. Die Trennung der Lithium¬
verbindungen von denen des Natriums geschieht mit Hilfe der Löslichkeit des Chlor¬
lithiums in Aetherweingeist (s. o.). Die carminrothe Färbung, welche Lithiumverbindungen
der nichtleuchtenden Flamme ertheilen, oder die Beobachtung des Spectrums, machen den
Nachweis dieses Elements äusserst leicht. Zur quantitativen Bestimmung benutzt man
das Sulfat oder Carbonat bei Abwesenheit anderer Alkalien; sind solche zugegen, dann
fuhrt man das Lithium in Phosphat über, indem man mit Natronlauge alkalisch macht,
*ur Trockne verdampft und den mit Wasser aufgeweichten Rückstand mit etwas Ammo¬
niaklösung auswäscht; durch Zusatz von Fluorammon erhält man das erst in 3500 Th.
Wasser lösliche Lithium fluorid, LiFl.

■

31. Natrium.
Na = 23-05.

Das Natrium gehört zu den am häufigsten vorkommenden Grund¬
stoffen; da es jedoch eine sehr grosse Verwandtschaft zum Sauerstoff
und den Halogenen besitzt, so trifft man es in der Natur stets verbun¬
den mit anderen Elementen. In den Silicatgesteinen zeigt es sich
sehr verbreitet; sein wichtigstes Auftreten jedoch ist dasjenige als
Chlornatrium oder Kochsalz, NaCl. Dieses bildet als „Stein¬
salz", stellenweise fast rein, gewöhnlich indessen gemengt mit Thon, An¬
hydrid, Gyps oder Mergel mächtige Lager und Stöcke in mehreren
Gebirgsformationen; es findet sich aufgelöst in Quellen („Kochsalz"),
manchen Landseen und im Meere („Seesalz")- Die Asche der in Salz¬
wässern wachsenden Pflanzen ist meist sehr reich an Natronsalzen; in
den Landpflanzen tritt das Natrium jedoch fast ganz gegen das Kalium
zurück. Der Thierkörper enthält dagegen Natrium in allen seinen
■Theilen, so dass die Asche thierischer Flüssigkeiten bis zu 75 Proc. aus
Chlornatrium besteht. Als weitere praktisch wichtige Vorkommnisse
sind der Chilisalpeter, N0 3Na, sowie der Kryolith, AlFl 6 Na8 , zu
nennen. — Das Natriumcarbonat CO s Na 2, die Soda, findet sich nament¬
lich in den Natronseen Aegyptens und war unter der Benennung
Nitrum schon im Alterthum bekannt, wurde aber nicht von der Pott¬
asche C0 3 K 2 unterschieden; man betrachtete die beiden Substanzen nur
■ds Varietäten, und stellte daher die auch aus der Asche von See- und
Strandpflanzen gewonnene Soda mit der Pottasche aus Landpflanzen und
dem Kaliumcarbon.it aus geglühtem Weinstein einfach neben einander.

Die Erkenntniss des Natrons als eines eigenartigen Alkalis gewann
man erst bei der Untersuchung des Kochsalzes. Die Wahrnehmung,
dass durch die Vereinigung von Säure und Alkali salzartige Verbin¬
dungen entstehen, führte schon im 17. Jahrhundert zu der Ansicht, es
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müsse im Kochsalz neljen der daraus darstellbaren Salzsäure ein alka¬
lischer Körper enthalten sein.

Den sicheren Nachweis dafür, dass diese Base des Kochsalzes von
dem Alkali der Landpflanzen verschieden sei, erbrachte Duhamel
1736, welcher die Identität des Natrons aus Kochsalz mit dem ägyp¬
tischen „Natrum" und der spanischen „Soda" feststellte. Man nahm
dann wahr (Marggraf 1758), dass die Base des Kochsalzes der nicht-
leuchtenden Flamme eine gelbe Farbe ertheile. während die Flammen¬
färbung der Pottasche bläulich war; dass die Verwandtschaft des Natrons
zu Säuren geringer sei, als diejenige des gewöhnlichen Alkalis, und
andere Unterschiede mehr.

Die Isolirung des metallischen Natriums gelang H. Davy 1807,
gleichzeitig mit derjenigen
des Kaliums, durch Elek¬
trolyse des Natronhydrats.
Durch den galvanischen
Strom wird geschmolzenes
Natronhydrat zerlegt in
metallisches Natrium, das
am negativen Pol(Kath( ide)
in Form silberglänzender
Kugeln auftritt, während
sich am positiven Pol
(Anode) Sauerstoff und

Wasser ausscheiden:
2NaOH=2Na+0 + ]iy»-
Ebenso ward Chlornatrium
in Chlor und Natrium ge¬
spalten: 2 NaCl=2 Na+Cl 3 .

Gay-Lussac und Thenard zeigten 1808, dass man das
Natronhydrat auch durch Eisen bei Weissglut zerlegen kann und
Brunner stellte es zuerst durch sehr starkes Erhitzen eines Gemisches
von Natriumcarbonat mit Kohle in eisernen Flaschen dar. Auf letztere
Weise wird es noch jetzt im Grossen gewonnen (Fig. 120):

C0 3 Na 2 + 2 C + 2 Na + 3 CO.
Für die Herstellung des Natriums werden 30 hg trockenes Natriumcarbonat, 13 hg

Holzkohle und 5 hg Kreide sorgfältig gemischt und in einer metorlangen, cylindrischen
Eisenretorte, welche vor dem directen Feuer durch Thonröhren geschützt ist, auf starke
Weissglut erhitzt. Es entweicht zuerst Kohlenoxyd, dann Natriumdampf, welcher sich
zunächst in einer massig gekühlten Vorlage verdichtet, worauf das noch flüssige Natrium
unter Steinöl aufgefangen wird. Mit Vortheil und bei etwas niedrigerer Temperatur
lässt sich auch Aetznatron durch Kohle reduciren: NaOH A- C = Na -f- H -f- CO. M« n
schmilzt das Metall unter Steinöl um, presst es durch leinene Beutel und giesst es in Barreu.
Die Ausbeute beträgt, wegen der nie vollständigen Mischung der Materialien ete. uur
40 Proc. der theoretischen.

Das Natrium ist ein silberweisses stark glänzendes Metall, das beim
Umschmelzen in einer geschlossenen, mit Wasserstoff gefüllten Röhre zu
spitzen Octaedern erstarrt. Das spec. Gew. ist 0"97 bei 0°, der Schmelz-
und Erstarrungspunkt liegt bei 97-6° und der Siedepunkt bei etwa 742 •



^^^^B^Hi

Oxyde des Natriums. 335

Bei starker Kälte ist das Metall ziemlich hart, bei gewöhnlicher Tem¬
peratur dagegen weich und sehr dehnbar. In dünnen Schichten ist der
Dampf farblos, in dickeren schwach gefärbt. An völlig trockner Luft
verändert sich das Natrium nicht und lässt sich daher in gut verschlos¬
senen Flaschen auch ohne eine Steinöl- (besser Paraffinöl-jschicht auf¬
bewahren ; dagegen läuft es an feuchter Luft rasch an, zerfliesst zunächst
zu Natronhydratlösung und geht dann unter Aufnahme von Kohlen¬
dioxyd in das feste verwitternde Natriumcarbonat über. An der Luft in
kleinen Stücken entzündet, verbrennt das Natrium mit hellem Glanz zu
Natriumoxyd Na 2 0. Das Wasser wird energisch zerlegt, indem das
Metall geschmolzen auf dessen Oberfläche rotirt: 2Na-}-2H 2 0 =
2NaOH-j-H 2 ; verhindert man das Rotiren des Natriums auf dem
Wasser, z. B. durch zwischengeschobenes Fliesspapier, so tritt Entzün¬
dung und Verpuffung ein. Mit vollkommen trocknem Chlorgas ver¬
bindet sich das Natrium erst bei höherer Tempe¬
ratur zu NaCl, und verhält sich ebenso sehr in¬
different gegen Brom und Jod. Das Natrium
reducirt zahlreiche Metalloxyde und Chloride,
wovon man namentlich für die Gewinnung von
metallischem Aluminium Gebrauch machte. Letzte¬
rem Umstände ist es auch zu verdanken, dass das
Natrium neuerdings zu einem verhältnissmässig
Wohlfeilen Körper geworden ist. Da das Natrium
sich bei vielen Reactionen mit einem Ueberzug
bedeckt, welcher seine weitere Einwirkung ver¬
hindert, benutzt man es oft in Drahtform, indem
man das weiche Metall vermittelst einer Natrium- _______________
presse (Fig. 127) als Draht in ein untergestelltes
passendes Gefäss hineinpresst. Fein zertheiltes Natrium erhält man
auch, wenn man dasselbe unter Xylol schmilzt, durch starkes Schütteln
IQ Tropfenform bringt und sodann erkalten lässt.

Natrium wasserst off, Na.,H 2 . Leitet man Wasserstoff unter
gewöhnlichem Druck über geschmolzenes Natrium bei 300 bis 420°, oder
erhitzt man das Metall in einer Wasserstoffatmosphäre, so nimmt das¬
selbe sein 237faches Volum vom Gase auf, indem die Formel Na,H 2
237 Volume Wasserstoff auf 1 Metallvolum verlangt. Wasserstoffnatrium
ist silberweiss, weich wie das Natrium selbst, schmilzt jedoch etwas
leichter als dieses und wird kurz vor dem Schmelzen spröde und pul-
verisirbar. Spec. Gew. 0 959. Unter 760° mm beginnt es oberhalb 420°
auch in einer Wasserstoffatmosphäre zu dissoeiiren.

Sauerstoffverbindungen des Natriums.

Natriummonoxyd, Na 20. Durch Verbrennen von Natrium und
Glühen des Products mit überschüssigem Natrium. Graue, schwer
8chmelzbare Masse, die sich mit Wasser sehr energisch verbindet.

Natriumhydroxyd, Natronhydrat, Aetznatron, NaOH. Lässt
sich in sehr reinem Zustande erhalten, wenn man in einer Silber-
S( 'haale Natrium mit Wasser zusammenbringt, die dickflüssige Masse bis
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auf Rothglut erhitzt und noch geschmolzen in Stangen giesst. Im
Laboratorium stellt man Aetznatron häufig dar, indem man massig con-
centrirte Sodalösung mit Kalkhydrat behandelt (C0 3 Na2 4- Ca(OH) 2
= 2 NaOH -f- C0 3Ca) und vom ausgeschiedenen Calciumcarbonat ab-
filtrirt; die Lösung (Natronlauge) wird für manche Zwecke direct be¬
nutzt, für andere zur Trockene (bis zum spec. Gew. 1"9, so dass sie
beim Erkalten erstarrt) eingedampft. Das im Handel vorkommende
Aetznatron (als sog. weisse kaustische Soda seit etwa 1860 Gegenstand
grösserer Fabrication) wird grösstenteils direct beim Leblancverfahren
(s. u. Soda), neuerdings auch durch Elektrolyse von Kochsalzlösung ge¬
wonnen.

Natriumoxydhydrat ist eine weisse, faserig krystallinische, spröde
Masse, vom spec. Gew. 2'13, schmilzt bei Dunkelrothglut zu einer farb¬
losen Flüssigkeit und verflüchtigt sich bei Weissglut unter Zersetzung-
Aus der concentrirten Lösung krystallisirt unterhalb 0° das Hydrat
2 NaOH -f- 7 H 20. An der Luft ziehen grössere Stücke zuerst ober¬
flächlich Feuchtigkeit an und bedecken sich dann mit einer trockenen
Kruste von Natriumcarbonat. In Wasser ist das Natronhydrat äusserst
löslich zu Natronlauge, deren Procentgehalt sich bei Abwesenheit
anderer fester Körper direct aus dem speeif. Gew. ermitteln lässt:

Speeif. Gew.
bei 15°

1-036
1115
1170

Gew.-Proc.
NaOH

5
10
15

Speeif. Gew.
bei 13°

Gew.-Proc.
NaOH

1-226
1-276
1-882

20
25
30

Speeif. Gew.
bei 15°

1-438
1-540
1-643

Gew.-Proc.
NaOH

40
50
60

Das Natronhydrat findet vor allem Verwendung in der Seifen -
industrie, indem es durch die Verseifung von Fetten die Natron- oder
Kernseifen liefert; seine anderweitige Benutzung ist eine sehr vielseitige
(Alizarin, Carbolsäuregewinnung, Holzstoffbereitung, Oxalsäure etc.).

Natriumsuperoxyd, Na 3 0 2 . Wird erhalten, indem man Na¬
trium in Aluminiumgefässen, in einem getrockneten Luftstrom nicht über
300° bis zum constanten Gewicht erhitzt. Weisse Masse, die sich leicht
unter Sauerstoffentwickelung in Wasser löst; aus einer eiskalten Lösung
scheidet sich dagegen im Exsiccator ein Hydrat Na 2 0 2 -)- 8 H 3 0 ab.
Das Natriumsuperoxyd gibt zwar beim Erhitzen für sich nur schwer
Sauerstoff ab; greift indessen auch schwer oxydirbare Stoffe leicht an,
und ist daher in der Glühhitze oft mit Vortheil verwendbar. Es ver¬
wandelt Chrom- und Manganoxyd sofort in Säuren und oxydirt, mit d er
Hälfte seines Gewichts an Soda gemengt, schwefelhaltige Mineralien beim
Erhitzen auf höhere Temperatur in wenigen Minuten. Zu analytischen
Zwecken wird es daher neuerdings empfohlen. Auch als lileichmitte
findet es Verwendung-.

Natrylhydroxyd, NaH0 2, entsteht beim Uebergiessen des Superoxyds mit Al¬
kohol als weisses sandig-es Pulver, das Sauerstoff schon bei ganz gelindem Erwärmen
abgibt. (Perl. Ber. 27, 2297.)
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Fig. 128.

Volnmetrische oder Maassanalyse. — Alkalimetrie.

Freies oder auch an Kohlensäure gebundenes A1 k a 1i lässt sich quantitativ bestim¬
men, wenn man feststellt, wie viel Cubikcentimeter einer wässrigen Säurelösung von be¬
kannter Stärke („Titer", der für grössere Mengen einer jeden zu verwendenden Maass¬
flüssigkeit von vornherein ermittelt wird) dazu erforderlich sind, das Alkali zu sättigen,
von der zu untersuchenden Substanz wägt man einige Gramme ab, löst sie in Wasser
auf und fügt als „Indicator" Lakmustinctur (oder einen der anderen geeigneten Farb¬
stoffe) hinzu. Die saure Titerflüssigkeit lässt man dann zu der Lösung tropfenweise aus
Büretten (Fig. 128) zulaufen, welche durch den Druck auf einen „Quetschhahn" leicht
unten zu öffnen sind. Jeder Tropfen der titrirten Säure erzeugt an der Einfallsstelle
•Rothfärbung der Lakmustinctur, welche beim Umschütteln
verschwindet, solange das Alkali noch nicht vollständig
durch die Säure gesättigt ist; sobald aber dieser Augen¬
blick eintritt, erzeugt der geringste Ueberschuss der ein-
uiessenden Säure dauernde Kothfärbung des Lakmus. Liest
man nunmehr an der graduirten Bürette die verbrauchten
Cubikcentimeter der Säure von bekanntem Wirkungswerthe
a h, so kann man das Gewicht des in der abgewogenen
kubstanzprobe effectiv vorhanden gewesenen Alkalihydrats
etc. mit grosser Genauigkeit berechnen. Auf dieselbe
"eise lässt sich umgekehrt die Stärke aller wässrigen
Säuren leicht und sicher ermitteln, indem man dieselben
mit alkalischen Titerflüssigkeiten (oder „Normallösungen")
unter Zusatz von Lakmus etc. bis zu dem Augenblick
"trirt, wo das anfänglich durch die Säure geröthete
Lakmus blau wird.

Für alkalimetrische Zwecke stellt man die Normal¬
lösungen gewöhnlich in der Stärke her, dass 1 Cubik¬
centimeter derselben 1 Aequivalentgewicht der betreffen¬
den trockenen Substanz in Milligrammen in Lösung hat.
80 enthält 1 cot 3 „Normalsalzsäure" C1H = 35 4 + 1
oder 3(3-4 Milligramm trockenen Chlorwasserstoff; 1 cm 3
»Normalnatronlauge" NaOH enthält = 23+16 + 1
oder 40 Milligramm trockenen Natriumoxydhydrats gelöst:
80 dass also gleiche Volumina dieser beiden Lösungen sich
gegenseitig sättigen: ClH + NaüH = ClNa + FL.O. Titrirt man nun z.B. die Lösung einer
-Natronlauge von unbekannter Stärke mit Normalsalzsäure, und verbraucht hierbei bis
z um Augenblick der Sättigung (an der Eothfärbung kenntlich) gerade 10 Cubikcentimeter
uor sauren Normallösung, so ergibt sich aus dem Vorstehenden, dass in der Natronlauge
10 _X 40 = 400 Milligramm, oder 0 4 Gramm NaOH enthalten gewesen sind. — Die
leisten Titrationen bedürfen zu ihrer Ausführung nur weniger Minuten.

m}\

Halogenverbindungen des Natriums.

Chlornatrium, Steinsalz, Kochsalz, NaCl. Chlornatrium, dessen
vorkommen bereits oben (S. 333) besprochen wurde, findet sich als Stein¬
salz und als Salzsoole in reichlichster Menge in der obersten Schicht
dea Erdkörpers. Mächtige Steinsalzlager, die durch Verdunsten von
Meerwasser entstanden sind, trifft man in den Tertiärgebilden der Kar-
Pathen und in Siebenbürgen; in Salzburg, Steiermark und Tirol; in
den Provinzen Sachsen und Brandenburg; es gibt wenige Länder, welche
s °lche Lagerungen ganz entbehren müssen. Reines Steinsalz (mit
"0—100 Proc. NaCl) wird bergmännisch gewonnen; noch öfter führt

Krafft, AnorganischeChemie, 3. AuH. * 22
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man Wasser in die Ausbolirungen des Salzlagers ein, pumpt die mit
Kochsalz gesättigte Soole aus und dampft sie zur Kristallisation ein.

nur schwache
von Brenn-

aufge-

Die natürlichen Salzquellen sind derartige, freilich oft
Soolen; man lässt dieselben, zur möglichsten Ersparung
material, durch langsames Herunterrieseln über die haushoch
schichteten Reisigbündel der Gradirwerke, an freier Luft
eindunsten (Gradirproccss, Fig. 129);

Fig. 129.

möglichst
nach wiederholtem Gradiren

ist die Salzsoole so con-
centrirt, dass man sie in
mächtigen Pfannen aus
Eisenblech zur Krystalli-
sation versieden kann.

Das reichste Vorkom¬
men von Chlornatrium
ist dasjenige im Meer-
wasscr. welches 3"5 Proc.
(stiller Öcean) bis 3'63
Proc. (atlantischer Ocean)
feste Salze enthält; die
Salze des atlantischeil
Oceans bestehen durch¬
schnittlich aus etwa 1"
Proc. Chlornatrium, °
Proc. Chlormagnesium,
5 Proc. Magnesiumsulfat,
4*5 Proc. Calciumsulfat,
4 Proc. Chlorkalium,

1 f) Proc Bromnatrium
und -magnesium; in sehr
geringen Mengen, meistens
nur spurenweise, sind
auch Verbindungen vieler
anderer Elemente gelöst
(vgl. S. 271). In süd¬

lichen Ländern, welche arm an Salzlagern sind, lässt man das Meerwasser
in ein System von ausgegrabenen Becken mit undurchlässigem Thonboden
einfliessen und dort meistens lediglich durch die Sonnenwärme zur Krystalh-
sation eindunsten; in den ersten Bassins scheiden sich Gyps und Thon
ab, hierauf krystallisirt fast reines Chlornatrium (Seesalz) aus und die
letzten Mutterlaugen enthalten neben Chlornatrium Magnesiumsulfat, aus
welcher Mischung man durch starke Abkühlung Natriumsulfat gewinnt
(2 NaCl + S0 4Mg = SO<Na, + MgCl,). Der Salzgehalt einiger Land-

B. der-so beträgt z.seen, deren Wasser verdunstet, ist sehr bedeutend;
jenige des „todten Meers" 22-3 Proc.

In vollkommen trocknem Chlorgas kann man Natrium schmelzen,
ohne dass es seinen Glanz einbüsst und die Vereinigung zu NaCl tritt
erst bei höherer Temperatur ein; in feuchtem Chlorgas dagegen^en
zündet sich Natrium von selbst. Zur Darstellung cl
natriums leitet man in eine kalt gesättigte und

chemisch reinen Chlor-
filtrirte Kochsalzlösung
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Figur 130.

Salzsäuregas, wobei sich das in concontrirter Salzsäure kaum lösliche
Chlornatrium in kleinen glänzenden Krystallen ausscheidet: es wird mit
Poncentrirter Salzsäure gewaschen, getrocknet und im Platintiegel ge¬
glüht. — Man kann auch reine Soda mit Salzsäure neutralisiren, ein¬
dampfen und glühen.

Das Chlornatrium kommt als Steinsalz gewöhnlich in grösseren
Massen mit hexaedrischer Spaltbarkeit vor, bisweilen auch in schön aus¬
gebildeten Würfeln. In eben solchen scheidet sich das Kochsalz beim
■Eindampfen seiner Lösung aus, indem sie bei
langsamer Krystallisation an der Oberfläche der
Lösung sich in treppenartigen, innen hohlen
Pyramiden aneinander lagern (Fig. 130). Das
s pec. Gew. der Krystalle ist 216 bei 0 n. Koch¬
salz schmilzt bei <SöO° und verdampft bei Weiss¬
glut ziemlich rasch. 100 Theile Wasser lösen
bei 0° = 35'5 Theile Chlornatrium, bei 100° =
o9'2 Theile, und bei 109'7°, wo die gesättigte
Lösung siedet, = 40'3 Theile; so dass also die Löslichkeit des Chlor-
Natriums in der Wärme kaum zunimmt. Kühlt man eine gesättigte Chlor-
natriumlösung durch eine Kältemischung ab, so scheiden sich monocline
Krystalle NaOl + 2H 2 0 aus, bis die Temperatur auf — 22° gesunken
ls t, worauf der ganze Rest der Lösung zu Krystallbüscheln NaCl -f-
10H 2 Ü erstarrt. Reines geglühtes Chlornatrium ist an der Luft voll¬
kommen beständig; Feuchtigkeit zieht es nur in Gegenwart zerfliess-
hcher Magnesiumsalze an. In Alkohol oder Aether löst es sich nicht.

Ein Mensch verbraucht jährlich etwa 10 Proc. seines Gewichts an
■Kochsalz. Wichtig ist dasselbe sodann namentlich für die Sodafabri-
cation, und daneben für die Bereitung von Salzsäure. Ferner dient es
der Viehzucht, der Gerberei, als Conservirungsmittel u. s. w.

Bromnatrium, NaBr. Gleicht dem Kochsalz vollständig; kry-
stallisirt monoclin mit 2ILO, oberhalb 30° jedoch wasserfrei in Würfeln.
Durch Glühen verändert es sich nicht. In Alkohol schwer löslich.

Jodnatrium, NaJ. Unterhalb 40° monoclin mit 2H ? 0, oberhalb
wasserfreie Würfel. In Wasser und in Alkohol leicht löslich.

Fluornatrium, NaFl. Würfel, in etwa 25 Theilen Wasser löslich.

Salze des Natriums mit Oxysäuren.

Chiligalpeter, Natriumnitrat, N0 3Na. Ist neben dem Chlor-
ßatrium dasjenige Natronsalz, auf dessen natürliches Vorkommen man
durchaus angewiesen ist. Es findet sich an der regenlosen Westküste
Südamerikas, am reichlichsten zwischen dem 19 und 24° s. Br., in Peru
Und Bolivia. Von Chili aus wird er in den Handel gebracht (daher die
^enennung). In einer Ausdehnung von 250 Kilometern bildet der
Natronsalpeter dünne, mit Thon bedeckte Lager und wird durch Aus¬
saugen und Krystallisirenlassen gereinigt. Seine durchsichtigen, wtirfel-
ahnliehen Rhomboeder sind mit Kalkspath isomorph; speeif. Gew. 2'26;
Schinp. 310°. In Wasser ist er sehr leicht löslich. Man verwendet
tte u Natronsalpeter zur Darstellung von Salpetersäure, Kalisalpeter und

22*
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von Natrium nitrit, N0 2Na, in welches er beim Glühen mit Eisen,
Kohle etc. leicht übergeht. Letzteres Salz bildet farblose kleine Krystalle,
die namentlich für die Herstellung organischer Azofarbstotfe verwendet
werden und sich gleichfalls in "Wasser sehr leicht lösen.

Soda, Natriumcarbonat, kohlensaures Natron, C0 3 Na 2.
Natronhaltige Gesteine werden durch Wasser und Kohlensäure unter
starkem Druck und in der Wärme zersetzt, indem Natriumcarbonat
entsteht, das (oft zugleich mit Natriumchlorid und Natriumsulfat) in
den alkalischen Mineralquellen (Ems, Karlsbad) auftritt. Mitunter
sammeln solche Quellen sich in Becken ohne Abttuss an, und dann
entstehen durch Verdunsten des Wassers die Natronseen (Aegypten und
Centralafrika, Nordamerika und besonders Californien). Aus diesen Seen
setzt sich schliesslich vier-drittel-kohlensaures Natron C0 3Na 2 . C0 3NaH
-)-2H 20 ab, das schon vor langen Zeiten in Aegypten als „Trona'' in
den Handel kam. — Auch die Asche mancher Seepflanzen, Tange und
Algen, sowie von Salicorniaarten etc., die auf Salzboden wachsen, ent-

Fig. 131.

hält Soda in reichlicher Menge, und solche ist während geraumer Zei
aus Sudfrankreich und namentlich aus Spanien in den Handel g e ~
kommen. — Kalkreichor Boden wird an der Meeresküste und in salz¬
liefernden Districten leicht sodahaltig: Cü 3Ca -f 2NaCl = C0 3 Na 2 _~\-
CaCl 2 , und man findet daher an manchen Orten (Ungarn, Indien) soda-
reiche Salzauswitterunaren von localer Bedeutung. Zur Zeit ist auf

dem Weltmarkt die natürliche Soda ganz durch die künstliche ver
drängt, und erst neuesterdings erscheinen einige grössere Vorkoinm
nisse von Bedeutung für die Zukunft, namentlich der seit 1886 genaue
untersuchte (Jwen's Lake in Californien, ein See, dessen dureh de
Owen's river zugeführter Sodagehalt auf ca. 50 Millionen t geschätzt wir •

Bei wachsendem Verbrauch der Soda zwang ein fühlbarer Mang
an diesem für die Industrie äusserst wichtigen Salze Frankreich gege ,
Ende des vorigen Jahrhunderts zur Ausarbeitung eines Verfahrens, das
selbe; aus Chlornatrium billig und gut herzustellen; das LeblancSCfi
Verfahren der Sodagewinnung (1794) genügte sofort sehr weg¬
gehenden Anforderungen und lieferte lange Zeit so gut wie ausschlicss-
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lieh die Handelssoda, sowie die technisch so wichtige Salzsäure; seit
1866 entstand ihm jedoch ein gefährlicher Concurrent im Ammoniak-
sodaprocess mit Hilfe dessen jetzt in Deutschland etwa 80 Proc. der
Soda producirt werden. Aber auch dieses Verfahren wird neuerdings
durch die elcktrolytischen Processe (s. u.) bedroht.

I. Das Leblanc'sche Sodaverfaliren besteht in der Herstellung
von Natriumsulfat (aus Kochsalz und Schwefelsäure), Ueberfuhrung
desselben in rohes Natriumcarbonat (durch Schmelzen mit Kohle
und natürlichem Calciumcarbonat), Reinigung der Rohsoda und Auf¬
arbeitung der Sodarückstände.

Zur Darstellung des Natriumsulfats in den Sulfatöfen (Fig. 131) über-
giesst man grobkörniges Kochsalz (2 Mol.) in schwach erwärmten
Rannen mit Schwefelsäure (1 Mol.). Unter Chlorwasserstoffentwicke-
hing hat man zuerst:

1. NaCl + S0 4 H a = S0 4NaH -f HCl.

Das Natriumbisulfat geht dann, in Muffeln stärker geglüht,
Dut dem zweiten Chlornatriummolecül in neutrales Sulfat über:

2. NaCl -f S0 4NaH = S0 4Na 3 + HCl.
Der hierbei entweichende Chlorwasserstoff wird in einem System von

säurefesten Thongefässen durch einen entgegenfliessenden Wasserstrom
aufgenommen, so dass das entweichende Salzsäuregas zuerst mit fast
schon gesättigter wässriger Lösung, dann mit reinem Wasser in Berüh¬
rung kommt; schliesslich absorbirt man es in Coaksthürmen (Fig. 49
au f Seite 141), durch welche Wasser herunter rieselt, neuerdings aber
auch in Thontluirmen. welche mit durchlöcherten Platten ausgesetzt sind
Und daher als „Plattenthürme" bezeichnet werden (Salzsäure des
Handels; Hauptverwendung: für Chlor und Chlorkalk).

Seltener wird das Chlornatrium durch directe Einwirkung von
schwefliger Säure, "Wasserdampf und Luft in eisernen Cylindern in
Sulfat umgewandelt, indem man die Schwelelsäurefabrication umgeht;
dieses Verfahren (Hargreaves) hat jedoch im Allgemeinen keine
' erbreitung gefunden, da seine Anlage kostspielig ist und eine Ein¬
schränkung des Betriebs, je nach den äusseren Umständen, nicht ermöglicht.
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Die Umwandlung des Natriumsulfats in Rolisoda gesehielit meistens
in einem grossen, zur völligen Mischung der Materialien fortwährend
rotirenden Cylinderofen, durch dessen mittleren feuerfest ausgemauerten
Canal die 1 euerungsgase beständig hindurchstrümen (Fig. 132). In
diesen Oefen, welche den früheren Handbetrieb ersetzt haben, schmilzt
man das Sulfat mit magerer Kohle und zerstttcktem Kalkstein; durch
die Kohle findet zunächst Reduction des Sulfats zu Natriumsulfid statt;

3. S0 4Na2 + 2C = Na 2 S + 2C0 2 .
Dieses setzt sich mit dem Kalkstein zu Soda und unlösl. CaS um •

4. Na 2 S + C0 3 Ca = C0 3 Na 2 + CaS.
Die Schmelze wird mit wenig Wasser ausgelaugt. Ein nothwendiger

Ueberschuss von Aetzkalk (aus überschüssigem Kalkstein und durch
reducirende Kohle entstanden) löscht sich mit dem Wasser, treibt dadurch
die Schmelze auseinander und erleichtert das Auslaugen ganz wesentlich;
das aus diesem Kalkhydrat mit der Soda entstandene Aetznatron:

CO s Na2 + CaOH, = CO„Ca + 2NaOH
muss jedoch wieder mit C0 2 gesättigt werden. Aus der hieraufpassend
vorgereinigten Rohsodalauge krystallisirt in der Wärme C0 3 Na 2 ^f- H 30,
das durch Calciniren in Pfannen ganz entwässert wird; als Handels-
produet gewinnt man so eine ungefähr 98procentige calcinirte Soda.
Bei starker Rothglut verliert diese bis zu 1 Proc. ihres Gewichts an
C0 3 . Wasserfreies Natriumcarbonat schmilzt bei 850 u .

Sorgt man für die Bildung einer genügenden Menge von Aetzkalk)
dann liefert die Sodaschmelze, wie aus Obigem er¬
klärlich, sofort Aetznatron, NaOH, das auf dies 6
Weise in grossem Maassstabe fabrikmässig hergestellt
wird. Diese Fabricationsmethode ist bisher wenig"
stens noch nicht durch ein anderes sein- aussichts¬
reiches Verfahren, die Elektrolyse von wässrigen
Chlornatriumlösungen, verdrängt worden (s. u.).

Die Soda kommt auch, aus einer 3nde,n
Wassermenge umkrystallisirt, als Kry stallsoo a,
CO 3 Na 3 + 10H 3O, in den Handel. Diese leichter
in Wasser lösliche und bekannteste Form des Na-
triumearbonats (wegen ihres sehr in's Gewicht fallen*
den Wassergehalts für weitere Transporte nicht g e ~
eignet) krystallisirt bei gewöhnlicher Temperatur und
in grossen monoclinen Prismen (Fig. 133"), die an der

Luft zu COgNaj-f-HjO verwittern; da trocken wie in Lösung noch weitere
Hydrate des Natriumkarbonats, die von der Temperatur abhängen, exi-
stiren, ist dessen Löslichkeit in Wasser bei 38° am grössten (100 Theile
Wasser lösen bei 38° =51 Theile C<).,\a„ ; bei 0° lösen sich nur 7 Theile,
bei 104°, dem Siedepunkt der Lösung, 45 Theile C0 3 Na 2 in 100 Wasser).

Beim Auslaugen der nach Gleichung 4 gebildeten Sodaschmelze
mit wenig Wasser hinterbleiben die „S o d ar ückst ä n d e". die wesentlich
aus Schwefelcalcium, CaS, bestehen. Da man mindestens ebenso vielen
Rückstand erhält, als Soda, häufte sich derselbe in grossen Halden UÖJ
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die Sodafabriken an, vergiftete durch Schwefelwasserstoff-Entwiekelung
Luft und Flüsse und entzog dem Sodaproeess fortwährend allen Schwefel.
Die Aufarbeitung dieser Abfülle blieb für die Praxis lange ein ungelöstes
Problem. Seit 1888 ist es Chance in England vollkommen geglückt,
c'en Schwefel der Sodarückstande durch ein in Anlage und Ausführung
wohlfeiles Verfahren in Schwefelwasserstoff, H 2S, umzuwandeln, den man
verbrennt (II 2 S -j- 3 0 = S0 8 -j- H.,0). dann in den Bleikammerprocess
einführt und so fast quantitativ wieder in Schwefelsäure umsetzt.

Kohlendioxyd wirkt auf Schwefelcalcium bei Gegenwart von Wasser
nämlich so, dass zuerst Calciumsulfhydrat entsteht; bei einem Ueber-
schuss von Kohlendioxyd wird das Sulfhydrat zersetzt und sämmtlicher
Schwefelwasserstoff ausgetrieben:

5. 2CaS + C0 2 + H,0 = CO s Ca + Ca(SH) 2.
6. Ca(SH) 2 + CO s + H 2Ü = CO s Ca + 2H 2S.

Zur Verarbeitung des Sodarückstandes, rührt man denselben mit
Wasser zu einem dünnen Brei an, beseitigt die wenigen groben Theile
durch Sieben desselben und bringt ihn in ein System von hohen Cy-
ündern, durch welche man die an Kohlendioxyd reichen Kalkofengase
hindurchpumpt. In den Sodafabriken, wo auch Aetznatron oder Aetz-
kali erzeugt werden, bedarf man für jede einzelne dieser beiden Opera¬
tionen schon mehr Aetzkalk, als gebrannt werden muss, um die zur
Versetzung des Sodarückstandes erforderliche Menge von Kalkofengasen
ZU liefern. Der beim Chanceprocess ans dem ersten Cylinder sich ent¬
wickelnde, noch stark verdünnte Schwefelwasserstoff trifft im zweiten
Cylinder auf frischen Sodarückstand und wird dort unter Bildung von
Calciumsulfhydrat absorbirt:

7. CaS + H2 S = Ca(SH)2 .
Hierbei entweichen die in den Kalkofengasen angehäuften nutzlosen

Beimengungen von Stickstoff u. s. w. in die Luft. Schliesslich treibt
QXan aus dem zweiten Cylinder den Schwefelwasserstoff durch Kohlen¬
dioxyd (wiederum nach Gleichung G) vollständig aus und fängt ihn in
einem grossen Gasometer auf. dessen Sperrwasser durch eine Schicht
hochsiedenden Steinöls bedeckt ist. Man erhält in der Praxis so ein
Gas mit etwa 33 Proc. Schwefelwasserstoff. Dasselbe kann nach dem
Vorschlag von Claus zu S0 3 verbrannt und hierauf in den Blcikam-
niern wieder in Schwefelsäure (S. 183) zurückgeführt werden, in welcher
Form man dann 90 Proc. des in den Sodarückständen enthaltenen
Schwefels wiedergewinnt:

8. SH, +20 2 = S0 4 H 2 .
Der Rückstand in den Cylindern besteht zuletzt hauptsächlich aus

kohlensaurem Kalk in Schlammform, mit 2-3 Proc. Natriumcarbonat,
und kann sofort wieder (nach Gleichung 4) zur Sodaschmelze dienen;
ausserdem ist derselbe vorzüglich zur Ccmentfabrication geeignet.

Dergestalt ist das Lcblanc-Sodaverfahren, die erforderliche Schwefel-
säurefabrication inbegriffen, ein Kreispro cess, in den man als Aus-
Rangsmatcrialien nur Kochsalz und Kohle einzuführen hat; Salpeter,
Schwefel und Calciumcarbonat sind nur die Vermittler der Umsetzungen
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und werden bis auf einen kleinen Verlust, den man leicht decken kann,
immer wiedergewonnen. —

Der nach dem Chance-Verfahren aus den Sodarückständen erhaltene
Schwefelwasserstori lässt sich nach dem Verfahren von C. F. Claus
auch in sehr reinen Schwefel (S. 168) überfuhren.

An verschiedenen Orten werden die Sodarückstände auf Natrium-
thiosulfat verarbeitet. Wasser und Luft wirken wesentlich nach folgen¬
den Gleichungen auf die Sodarückstände ein, so dass S a 0 3 Ca entsteht:

2 CaS + 2 H 2 0 = Ca(SH) 2 -f Ca(OH) 2 ;
Ca(SH) 2 + 2 0 2 = S,0 3 Ca -f H,0

und: Ca(SH), + 0 = CaS, -f H 20;
CaS, + 30 = S 2 0 3 Ca.

Ist die Bildung von Calciumthiosulfat in den Schwefellaugen mög¬
lichst vorgeschritten, so versetzt man sie mit Natriumsulfatlösung; Gyps
fällt aus und Natriumthiosulfat (Antichlor) bleibt in der Lauge, die
zur Krystallisation eingedampft wird (vgl. S. 191).

II. Auf der Herstellung von Natriumbicarbonat, doppelt
kohlensaurem Natron, C0 3NaH, aus Kochsalz, Ammoniak und
Kohlendioxyd beruht der Ainnioniak-Sodaprocess. Derselbe ist im Princip
seit mehreren Jahrzehnten bekannt, konnte jedoch nach vielen vergeb¬
lichen Versuchen erst seit 1866, durch Verbesserung der Apparate, welche
hier eine ganz entscheidende Bedeutung für die Ergiebigkeit der Pro-
duetion haben, mit dem Leblanc-Verfahren erfolgreich coneurriren.

Was zunächst das Natriumbicarbonat, C0 3 NaIi, anbetrifft, so ist
dieses in manchen Mineralwassern vorhanden und wird am bequemsten
für anderweitige Verwendungen bereitet, indem man Kohlendioxyd 10
concentrirte Sodalösung oder über gewöhnliche Krystallsoda leitet:

COgNa, + 10 H,0 + CO, = 2 CO„NaH + 9 H 20,
wobei das freiwerdende Wasser die Verunreinigungen der benutzten
rohen Soda fortwäscht. Das Bicarbonat des Ammoniak-Sodaprocesses wird,
um es für sich zu reinigen, aus warmem Wasser unter Druck umkry-
stallisirt. Natriumbicarbonat bildet ein weisses Pulver oder kristal¬
linische Krusten. 100 Theile Wasser lösen C0 3NaH: bei 0° = 6*9 Tkle.,
bei 15° = 8-9 Theile, bei 60° = 16'4 Theile. In Salzlösungen ist das
Natriumbicarbonat noch schwerer löslich, als in Wasser. Beim Erhitzen
zerfällt es sehr leicht in Natriumcarbonat, Kohlendioxyd und Wasser.

Der Ammoniak-Sodaprocess beruht nun darauf, dass man W
eine kalt gesättigte Kochsalzlösung successive Ammoniak und unter
Druck Kohlendioxyd einleitet: Chlornatrium und Ammoniumbicarbonat
setzen sich dann grossentheils mit einander um, und es scheidet sich das
gebildete Natriumbicarbonat (bis zu 80 Proc. der Theorie) krystalliniscn
aus, während Chlorammonium gelöst bleibt:

NaCl -f CO s (NHJH = C< )3 NaII + NH 4 C1.
Das auskrystallisirte Natriumbicarbonat wird durch Calciniren in

Soda verwandelt, indem Kohlendioxyd und Wasserdampf entweichen :
2 C0 3NaH = C0 8Na, + C0 2 + H 2 0.
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So einfach diese Operation zu sein scheint, bietet sie doch, da man
das entweichende Kohlendioxyd und das Ammoniak aus dem anhaften¬
den, nicht ganz umgesetzten Ammoniumbicarbonat wieder in den Betrieb
einführen muss, gewisse technische Schwierigkeiten. Aus dem gelösten
Chlorammonium wird die Hauptmenge des Ammoniaks durch Kochen
mit Kalkmilch regenerirt. Hiernach bleibt schliesslich nur Chlorcalcium-
losung übrig, welche vorläufig keinen besonderen Werth hat; es ist eine
Hauptfrage für den allseitigen Erfolg des Ammoniak-Sodaprocesses, aus
diesem Chlorcalcium auf wohlfeile Art Salzsäure und Chlor (vgl. S. 136)
herzustellen. Bisher ist diese Aufgabe jedoch an dem hierzu erforderlichen
allzu grossen Kohlenverbrauch gescheitert.

Bis zum Ende der 70er Jahre wurde die Soda (einschliesslich Aetz-
natron und Bicarbonat) fast ausschliesslich nach dem Leblanc-Verfahren
dargestellt. Um die Mitte der 80er Jahre war die Production fast gleich-
massig auf die beiden concurrirenden Systeme vertheilt. Im Jahre 1890
überstieg die Sodaproduction der "Welt bereits 1 Mill. Tonnen und 1894
Wurden 12 Proe. aller Soda nach dem Ammoniakverfahren gewonnen.
Zar Zeit hat das Leblanc-Verfahrcn. wegen der grossen darin angelegten
Capitalien, seinen Hauptsitz noch in England.

III. Allem Anscheine nach werden sich Alkalien und Chlor oder
Chlorpräparate mit der Zeit auch in einem einzigen Processe in vor¬
teilhafter Weise herstellen lassen. Bei der Elektrolyse von ge¬
schmolzenem Chlornatrium erhält man Chlor und Natrium, und ganz
ebenso bei derjenigen einer wässrigen Chlornatriumlösung an der Anode
das Chlor, an der Kathode das Natrium, welches letztere dann aber mit
dem Lösungswasser Natronhydrat und Wasserstoff gibt. Um die Zer-
s etzungsproducte jedes für sich und ohne verunreinigende secundäro Ein- '
Wirkung auf einander zu erhalten, trennt man die beiden Elektroden
(die aus dichter Retortenkohle oder anderen widerstandsfähigen Materialien
hergestellt werden) durch eine poröse Scheidewand (Diaphragma), wofür
man hart gebrannte Thonmasse, Asbest und ähnliches empfohlen hat.
-Das Chlor wird entweder verflüssigt in den Handel gebracht oder findet
sofortige Verwendung zur Chlorkalkfabrication; das Natronhydrat ge¬
winnt man theils als solches durch Concentration unter Abscheidung
des Kochsalzes, theils fällt man es durch Zuleiten von Kohlendioxyd
*us Natriumbicarbonat aus. Chlor und der freigewordene Wasserstoff
lassen sich ferner zu Salzsäure verbinden. Obwohl die technischen
Schwierigkeiten der Methode (die namentlich auch für Chlorkalium-
lüsungen — s. Kalihydrat, benutzt wird) neuerdings fast vollständig
Überwunden sind, ist die Stellung des neuen Concurrenzverfahrens zu
den beiden älteren Sodaprocessen vorläufig, noch unentschieden.

Neben diesen Methoden gibt es zahlreiche andere, mit deren Kilfe
si ch Soda gewinnen lässt. Der Kryolith, A1FI, .3 NaFl, gibt durch
Glühen mit Kalk unlösliches CaFl, und lösliche Natriumaluminate
wie A1 20 3 .3 Na 20, aus denen man durch Einleiten von C0 2 Soda und
Thonerde gewinnt; ein Verfahren, das in Nordamerika benutzt wird.

Dem grossartigen Aufschwung der Soda-Industrie verdankt man
billiges Glas und billige Seife, also Licht und Sauberkeit. —



w m

346 Natriumsalze.

NatrinmSIllfat, schwefelsaures Natron, Glaubersalz, S0 4Na 2 ,
Natriumsulfat findet sich in grösseren Ablagerungen, sowie in Salzsoolen.
Mineralwässern und kommt wasserfrei krystallisirt in rhombischen spitzen
Pyramiden unter der Benennung „Thenardit" vor. Es wird in grossen
Mengen für Sodabereitung nach dem Leblanc-Verfahren (s. d.) gewonnen;
entweder durch Erhitzen von 2 Mol. NaCl mit 1 Mol. S0 4 H 3 , oder
bisweilen auch nach dem Verfahren von Hargreaves. Bei diesem
Verfahren lässt man, anstatt zuerst Schwefelsäure zu fabriciren und mit
dieser Chlornatrium zu zersetzen, direct schweflige Säure, Wasserdampf
und Luft auf Kochsalz in eisernen Cylindern einwirken, wobei ebenfalls
Sulfat und Salzsäure entsteht. Die Gewinnung des Natriumsulfats aus
dem Magnesiumsulfat und Chlornatrium des Meerwassers wurde bereits
S. 338 erwähnt; dieselbe Methode kommt auch in Stassfurt zur Anwen¬
dung, indem man Kieserit verarbeitet. Der kleinere Theil des Natrium¬
sulfats findet unter Zusatz von Kohle direct Verwendung zur Glas-
fabrication, oder wird für Ultramarin, sowie für pharmaceutische Zwecke
verbraucht. Als Nebenproduct erhält man das Natriumsulfat auch bei
der Kochsalz- oder Seesalzgewinnung (s. d.) und bei verschiedenen
anderen chemischen Operationen. Das wasserfreie Salz schmilzt bei 900
ohne Zersetzung. Kühlt man eine bei 33° gesättigte Lösung des Salzes
ab, so erhält man grosse durchsichtige monocline Säulen, S0 4 Na 2 -(-10 lh ( '■■
das gewöhnliche Glaubersalz, welches an der Luft unter Wasserabgabe
verwittert. — 100 Theile Wasser lösen bei 33° = 325 Theile krystalli-
sirtes Glaubersalz. Erhitzt man Glaubersalz für sich, so schmilzt es bei
33°, indem sich ein Theil des Natriumsulfats wasserfrei in kleinen
rhombischen Octaedern ausscheidet, während der grössere Theil des
Salzes in dem ausgetretenen Wasser gelöst bleibt. Oberhalb 33° ist das
Natriumsulfat in Wasser immer weniger löslich, indem bei höherer
Temperatur sein Hydrat auch in der Lösung zerfällt, und sieh schwer
lösliches wasserfreies Salz ausscheidet. 100 Theile Wasser von 100° lösen
daher nur noch etwa 20 Theile des Hydrats auf. — Während sich bei
33° = 325 Theile des Hydrats in 100 Theilen Wasser lösen, nimmt die
gleiche Wassermenge bei 0° nur 12 Theile des Hydrats auf. Trotzdem
kann man die bei 33° gesättigte Lösung bei Ausschluss von Staub etc.
noch unter gewöhnliche Temperatur abkühlen, ohne dass freiwillig
Kristallisation erfolgt. Wirft man jedoch in eine derartige Lösung ein
Kryställchen, oder kühlt man sie auf — 10° ab, so gesteht dieselbe sofort
unter starker Warmcentwickel ung zu einem Krystallbrei. Solche Lo¬
sungen mit labilem Gleichgewicht der Molccülo bezeichnet man als
übersättigte Lösungen; es bedarf bei ihnen nur des geringsten
Anstosses, um eine Zustandsänderung herbeizuführen.

Natriumbisulfat, saures schwefelsaures Natron, S0 4 Nari-
Entsteht aus NaCl und S0 4 H 2 bei mittleren Temperaturen, krystallisirt
bei gew. Temp. mit 1 H 2 0, über 50° wasserfrei. Schmilzt bei 315 .

Natriumsulfit, S0 3Na, -f- 7 H 20, bildet monocline, leicht lös¬
liche Krystalle. — N atriumbisulfit, S0 3 NaH. Kleine, leicht lösliche
Prismen. Geht an der Luft unter Abgabe von S0 2 in Sulfat über.

Natriumhyposulfit, unterschwefligsaures Natron, Natrnim-
thiosulfat, S,0 3Na 2 + 5 H 2 0. Darstellungsweisen und Verhalten



Xatriumsalze. 347

dieses als Antichlor in der Bleicherei, als Fixirsalz in der Photo¬
graphie u. s. w. wichtigen Salzes wurden bei der unterschwefligen Säure
(S. 191), sowie bei der Verwerthung der Sodarückstande (S. 191) be¬
sprochen. Es bildet grosse monocline Krystalle. ist in feuchter Luft
hygroskopisch und in Wasser leicht löslich und geht in dieser Lösung
allmählich bei Luftzutritt in Natriumsulfat, bei Luftabschluss in Natrium-
Sulfit über, mit Abscheidung von Schwefel. Es bildet leicht, ganz wie
das Natriumsulfat, übersättigte Lösungen. Säuren zersetzen es unter
Abscheidung von S und S0 2 (vgl. S. 191).

Natriumphosphate (vgl. S. 228; 229). Neutrales Natrium-
orthophosphat oder Natriumphosphat, P0 4 Na 3 -j- 12 H 30,
krystallisirt in sechsseitigen Säulen beim Eindampfen der wässrigen
Lösung des gewöhnlichen Natriumphosphats mit überschüssiger Natron¬
lauge aus. — Gewöhnliches oder einfach saures Natriu m-
prthophosphat, P0 4 Na 2 H 4- 12 H 2 0. Wird im Grossen dargestellt,
indem man Pliosphorsäure (aus Knochenasche) mit Soda bis zur schwach
alkalischen Iieaction versetzt und das Filtrat zur Krystall'isation eindampft.
Es bildet monocline, leicht verwitternde Säulen, die sich in etwa 5 Theilen
Wasser von gewöhnlicher Temperatur lösen und alkalisch reagiren.
Das Salz findet wegen seiner leichten Darstellbarkeit und Beständig¬
keit am meisten von den Natriumphosphaten Verwendung. Beim Er¬
hitzen verliert es das Krystallwasser und beim Glühen geht es unter
Wasseraustritt in Natriumpyrophosphat, P 2 0 7 Na 4 , über. Dieses
löst sich in Wasser, ohne sich in das Orthophosphat zurückzuverwandeln
Qnd gibt monocline Krystalle PjOjNa^ -f- 10H 2O; erst beim Kochen
mit Säuren geht die Lösung wieder in diejenige dos gewöhnlichen
Natriümphospliats zurück. — Zweifachsaures Natriumortho-
phosphat, P0 4 NaH 2 -j- H 2 0, entsteht aus dem gewöhnlichen Natrium-
Phosphat, wenn man zu dessen Lösung soviel Phosphorsäure zufügt, dass
Clilorbaryumlösung keinen Niederschlag mein - gibt. Sauer reagirende
rhombische Säulen (dimorph), die bei 100" das Krystallwasser verlieren
Und gegen 200" in saures Natriumpyrophosphat, P 2 0 7Na 2 H 2 ,
übergehen; dieses Pyrophosphat krystallisirt aus Wasser unverändert,
nnt 6 H 2 0, aus. Erhitzt man die vorigen Salze noch höher bis gegen
°00°, so tritt nochmals Wasser aus und es entsteht Natriummono-
m etaphosphat, PO :,Na, als weisses, in Wasser unlösliches Pulver;
beim Glühen geht das Metaphosphat in Natriumhexametapbosphat,
(POg^Na,.,, über, eine zerfiiessliche glasartige, in Wasser mit fast neutraler
ßeaction lösliche Salzmasse; man kennt noch weitere Modificationen des
Natriummetaphosphats. Geschmolzenes Natriummetaphosphat löst Metall-
" x \'de auf, und man erhält so Doppelsalze der Orthophosphorsäure, wie
z- B. P0 4 CuNa, die durch ihre eigenthümliche Färbung oft zum Nach¬
weis der betreffenden Metalle geeignet sind („Phosphorsalzpcrlen" der
analytischen Chemie). — Den Natriumphosphaten ähnlich zusammen¬
gesetzt sind die Natriumarseniate.

Saures Natriumpyroantimoniat, Sb 20 7 Na 2 II 2 .6H 2 0, wurde
bei der Antimonsäure besprochen (S. 247 f.)- Das Salz hat besonderes
Interesse, weil es im Gegensatz zu den übrigen. durchgehends mehr
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oder weniger leicht löslichen Natriumsalzen, so schwer löslich ist, dass
es sich zum Nachweis des Natriums auf nassem Wege eignet.

Natriumsilicat, kieselsaures Natron, Si0 3Na 2 -f- 8 H 2 0-
Beim Eindampfen von 1 Mol. amorphem Kieselsäureanhydrid mit 2 Mol.
Natronhydrat und starker Abkühlung der concentrirten Lösung in mo-
noclinen Krystallen, die man nach dem Umkrystallisiren in grossen
Formen erhält. Als Natron Wasserglas bezeichnet man glasartige
amorphe Polysilicate, die durch Schmelzen von Quarzpulver oder Sand
mit Soda und etwas Holzkohle erhalten werden, z. B. 4Si0 2 .Na 20.

Dieselben lösen sich pulverisirt in kochendem
Fig. 134. Wasser zu einer zähen Flüssigkeit auf. Das

Wasserglas wird zum Imprägniren von Holz und
Stoffen, sowie mit Kalk, Magnesia, Zinkoxyd etc.
zusammen zur Herstellung von Steinkitten benutzt.

Natriumborate. Dieselben wurden bei
der Borsäure (S. 288) im Allgemeinen besprochen.
Das wichtigste dieser Salze ist der Borax, der
sich in verschiedenen Seen Asiens und Amerikas
in Autlösung findet oder auch an deren Ufern
als Tink a rB 40 7 Na 2 -f 10 H 2 0 (oder B0 2 Na +
B0 2 H -4- 47 2 H 2 0) "in grossen, durchsichtigen
monoclinen Prismen (Fig. 134) auskrystallisirt ist.
Derselbe wird jetzt fast nur aus toscanischer Bor¬

säure durch Sättigen mit Sodalösung gewonnen und krystallisirt
unter gewöhnlichen Bedingungen monoclin mit 10, in der Wärme
oder aus übersättigter Lösung regulär oetaedrisch, mit 5 Mol. H 2Ö-
Bei 15° löst er sich in ca. 16, bei 100° in 0"5 Theilen Wasser. Er¬
hitzt man ihn, dann verliert Borax sein Krystallwasser, schmilzt bei
880° und nimmt wie das Metaphosphat (s. o.) Metalloxyde unter Bildung
von Doppelboraten auf, die für viele Metalle charakteristische intensive
Färbung besitzen. Daher findet auch Borax in der analytischen Chemie
zu Löthrohrversuchen häufige Verwendung; er dient als Flussmittel
beim Schmelzen und Löthen der Metalle, indem er die Löthstelle von
Metalloxyden frei hält.

Schwefelverbindungen des Natriums.
Natriummonosulfid, Na 2 S. Durch Reduction von Natriumsulfat

im Wasserstoffstrom oder mit Kohle (vgl. Soda); auch beim Ueberleiten
von H 2S über grob zerstossenes Natronhydrat. Blassrothe amorphe
Masse; zerfliesslich und in Wasser leicht löslich, aber nicht in Alkohol
und Aether; in reinem Zustande unschmelzbar. Natriumsulfid krystallisirt
aus Wasser und Weingeist in verschiedenen Hydratformen, gewöhnlich
in quadratischen Oktaedern Na 2 S-|-9H 2 0.

N a t r i u m s u 1 f h y d r a t, NaSH, entsteht in wässriger Lösung durch
vollständiges Sättigen von Natronlauge mit H 2 S; lässt sich am vortheü-
haftesten aus Calciumsulfid (Sodariickstände) und Mononatriumsulfat
(neben Salpetersäure erhalten) darstellen, und bildet sich aus CaS m
der Kälte nach der Endgleichung: CaS -j- NallSO,, = NaHS + CaS0 4 .
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Beim Kochen zersetzt sich die Lösung (2NaSH = Na 2 S -j- H 2 S\ Dient
wie Natriumsulfid zu Keductionen.

Man kennt Poly sulfide des Natriums mit 2 bis zu 5 Schwefel¬
atomen; das Pentasulfid Na 2 S 5 bildet sich beim Eintragen von Natrium
in die berechnete Menge geschmolzenen Schwefels.

Dio.Natriumverbindungen sind durch die gelbe Färbung-, die sie der nichtleuch¬
tenden Flamme ertheilen, sowie durch die gelbo Doppellinie D des Spectrums mit der
grössten Leichtigkeit noch in den allergeringsten Spuren erkennbar. Bei nicht sehr starker
Vergrößerung des Spectrums nimmt man diese gelben Linien als nur eine scharf begrenzte
und ausserordentlich helle Linie wahr; bei hoher Flammentemperatur und grösseren Sub¬
stanzmengen zeigen sich in der Umgebung dieser Linie Spuren eines continuirlichen
Spectrums (vgl. d. Spectraltafel). Gewichtsanalytisch bestimmt man das Natrium in der
Kegel in Form von Natriumsulfat.

32. Kupfer.
Cu = 63-6.

Bas Kupfer gehört zu den häufiger vorkommenden Schwermetallen
und findet sich in der Natur nicht bloss in Verbindung mit Sauerstoff
und Schwefel, sondern namentlich auch in gediegenem Zustande, wes¬
halb es am frühesten unter allen Metallen benutzt wurde. Die Bezeich¬
nungen -/aX/.os und a e s gab man im Alterthum sowohl dem Kupfer, als
a uch dessen Legirungen mit Zinn (Bronze) und Zink (Messing). Die
ßömer bezogen ihr Kupfer aus Cypern als „aes cyprium" oder einfach
nCyprium", woraus später cuprum wurde. Als rothgefärbtes Metall,
das der mannigfaltigsten Bearbeitung unterworfen werden kann, nahm
das Kupfer von jeher eine ganz besondere Stellung ein. Indem es sich
dem Natrium durch seine Stellung im periodischen System eng anschliesst,
ze igt es ein hervorragendes electropositives Verhalten (wie auch Silber
und Gold) in Bezug auf die physikalischen Eigenschaften; dem¬
gegenüber steht das weiter unten zu behandelnde, in chemischer
Hinsicht ausgezeichnet electropositive Kalium (sammt Rubidium und
Caesium).

Das gediegene Kupfer krystallisirt regulär, in Octaedern oder
Würfeln und anderen, häufig stark verwachsenen und verzogenen Formen
v,) m spec. Gewicht 8"5—8'9 und wird namentlich in Cornwallis, Schweden,
Ural, Sibirien, China, Japan sowie neuerdings in bisweilen enormen
Blöcken am Lake Superior angetroffen. Es enthält gewöhnlich keine
°der doch nur geringe Beimengungen (Silber, Wismuth, Blei). Die wich¬
tigsten Kupfererze sind: der Kupferkies, Fe 2 S 3 .Cu 2 S, in quadratischen
Octaedern und Tetraedern, messinggelb oder auch bunt angelaufen;
Buntkupfererz,Fe 2S 3 . 3Cu 2 S; Kupferglanz Cu 2 S;Rothkupfer-
e rz Cu 2 0; Malachit, CuCO s -f CuO ä H 2 ; Kupferlasur, 2 CuC0 3
~h Cu0 2 H 2 ; zur Kupfergewinnung dienen auch kupferhaltige Eisen¬
kiese.
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Die Darstellung- des metallischen Kupfers gestaltet sich verschieden, je nach der
Beschaffenheit der Erze. Am einfachsten ist sie für die sauerstoffhaltigen, welche man
durch Zusammenschmelzen mit Kohle in Schachtöfen reducirt; von Schwefel, Eisen und
anderen Metallen befreit man das so gewonnene Kupfer, indem man einen Luftstrom auf
die Oberfläche des geschmolzenen Metalls bläst, und die entstandenen Oxyde entfernt.
(„Gaarmachen" des Kupfers.) -— Aus Kupferkies etc. und Kupferschief er (einem von
eisenhaltigen Kupfererzen innig durchsetzten Thon) wird das Kupfer in etwas complicirterer
Weise unter Abscheidung des Eisens und anderer Metalle und mit verschiedenen Ab¬
änderungen der Methode gewonnen. Man röstet das Erz unvollständig unter Zuschlag
von Quarz, wobei das Eisen, welches wegen seiner geringeren Verwandtschaft zum Schwefel
vorzugsweise oxydirt wird, in die Schlacke geht, nicht aber das Kupfer; man erhält so
einen hauptsächlich aus Schwefelkupfer Cu 2S, neben bereits reducirtem Kupfer, bestehen¬
den „Kupferstein". Kostet man diesen Kupferstein wiederholt, so entsteht durch die
Wechselwirkung zwischen zunächst gebildetem Kupferoxyd oder Oxydul und dem noch
übrigen Schwefelkupfer (z. B. 2 CuO -j- Cu 2S = 4 Cu -f S0 2) das „Schwarzkupfer" mit
93—95 Proc. Metall. Mit Erfolg bringt man neuerdings auch den Bessemerprocess zur
Darstellung eines Schwarzkupfers von 95 —98 l'roc. Cu aus Kupferstein zur Anwendung.
Dieses Schwarzkupfer wird schliesslich in Flammöfen geschmolzen und unter Zusatz von
Kohle, durch ein Gebläse oder durch Zugluft „gaar" gemacht. — Aus gerösteten Eisen¬
kiesen, mit 3—4 Proc. Kupfer, welche S0 2 zur Schwefelsäurefabrication geliefert haben,
gewinnt man das Kupfer, indem man dieselben mit Kochsalz calcinirt, das gebildete Kupter-
chlorid in Wasser löst und das Kupfer durch Eisen ausfällt; das gefällte Cementkupfer
wird weiter verschmolzen.

Besonders reines Kupfer erhält man neuerdings, unter gleichzeitiger
Abscheidung der Edelmetalle, durch Elektrolyse. Man hitngt zur
Kaffinirung des Kupfers die aus Schwarzkupfer gegossenen Kupferplatten
in geringen Abständen in die mit saurer Kupfervitriollösung gefüllten
Fällungszellen, und dazwischen als Kathoden dünnes Kupferblech;
Dynamomaschinen liefern den kStrom, welcher die Wanderung des
Kupfers von den Anoden zu den Kathoden bewirkt. Bei der langsamen
Auflösung der Schwarzkupferplatten fallen die darin enthaltenen Edel¬
metalle zu Boden und werden so gewonnen. Da die Vitriollösung Arsen
und Antimon des Schwarzkupfers nur bis zu einem gewissen Grade
aufnimmt, dann aber auf der Kathode absetzt, muss sie bisweilen erneuert
werden.

1894 wurden insgesammt 324.000 Tonnen Kupfer producirt, wovon
auf Nordamerika ca. 190.000, auf Spanien und Portugal 54.000, auf
Chile 21.000, auf Japan 20.000, auf Deutschland nur 17.000 entfallen.

Das metallische, regulär- krystallisirende Kupfer zeigt starken
Glanz und im auffallenden Lichte eine cigenthümliche schön hellrothe
Farbe, während dünne Blättchen im durchscheinenden Lichte grün er¬
scheinen. Es ist ziemlich hart, aber so dehnbar, dass es sich zu den
dünnsten Blättchen ausschlagen und zum feinsten Draht ausziehen lässt-
Kupfer hat das spec. Gew. 8'94, schmilzt bei etwa 1080° zu einer
leichtbeweglichen blaugrünen Flüssigkeit, welche verschiedene Gase
(H s , CO, SO, etc.) absorbirt, die beim Erkalten wieder unter Geräusch
und Auftreiben der eben gebildeten Decke entweichen („Spratzen )•
Das Kupfer lässt sieh daher nur schwierig giessen; man benutzt hierzu
vielmehr seine Legirungen. Bei starker Rothglut kann man das Kupier
schweissen, kurz vor dem Schmelzen wird es dagegen spröde, und pu>
verisirbar. Durch heftige Weissalut oder einen starken elektrischen
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Strom vermag man das Metall in einer Wasserstoffatmosphäre zu ver¬
flüchtigen. Nächst dem Silber hat das Kupfer das beste Leitungsver¬
mögen für Wärme und Elektrizität, weshalb es, zugleich höchst zähe
und dehnbar, vortrefflichen Leitungsdraht für den elektrischen Strom
abgibt. Man benutzt es ausserdem zu den verschiedensten Kesseln und
'jefässen, zu Gravirplatten sowie Walzen für Kattundruck, zum Dach¬
decken und Schiffsbeschlag. Seit dem Alterthum dient es zu Scheide¬
münzen. Die grüssten Mengen jedoch werden zu Kupferlegirungen
verarbeitet (s. unten).

An trockener Luft verändert sich das Kupfer nicht, an feuchter
überzieht es sich mit grünem, basischem Carbonat (Grünspan). Beim
Erhitzen an der Luft oder in Sauerstoff geht es in Oxydul und dann in
schwarzes Oxyd über. In verdünnter Salz- oder Schwefelsäure löst es
sich bei Luftabschluss gar nicht auf, von heisser concentrirter Schwefel¬
säure wird es dagegen unter Entwickelung von S0 2 (vgl. S. 17G) gelöst.
Das beste Lösungsmittel für Kupfer ist verdünnte Salpetersäure, die das
Metall schon in der Kälte leicht in Nitrat überführt:

8 N0 3 H + 3 Cu = 3 Cu(N0 3 ) 2 + 2 NO + 4 H 20.
■°ei Luftzutritt löst das Metall sich allmählich in Ammoniak auf.

Aus seinen Lösungen wird Kupfer durch Eisen, Zink, Phosphor und
starke Reductionsmittel ausgefällt; ebenso durch den elektrischen Strom
am negativen Pol, worauf die Galvanoplastik beruht, indem das als
dichte, gleichmässige Masse abgeschiedene Metall einen sehr genauen
■Abdruck des negativen Pols liefert. Da man als negativen Pol die ver¬
schiedenartigsten Gegenstände verwenden kann (die Nichtleiter werden
durch Bestäuben mil feinem Graphitpulver leitend gemacht, und durch
einen Draht mit dem negativen Pol der Batterie verbunden), findet die
Galvanoplastik eine selir ausgedehnte praktische Verwendung.

Kupfer wasser st off, CujHj. Scheidet sich beim vorsichtigen Er¬
wärmen einer Lösung von Kupfervitriol mit unterphosphoriger Säure
aus (Wurtz). Rothbraunes Pulver, das oberhalb 50° in Kupfer und
Wasserstoff zerfällt und mit Salzsäure Kupferchlorür und Wasserstoff
Mert: Cu 2H 2 -f 2 CHI = Cu 2 CI 2 + 2 IL.

Legirungen.
Viele Metalle mischen sich beim Zusammenschmelzen, welches man

gewöhnlich in einem Tiegel unter einer Decke von Kohlenstaub aus¬
führt, in jedem Verhältnisse. Die Gemische haben auch nach dem Er¬
starren eine so homogene Structur, dass die Bcstandtheile nicht mehr
mechanisch nachgewiesen oder getrennt werden können. Derartige
Metallverbindungen nennt man Legirungen.

Einzelne Legirungen entsprechen einem bestimmten Atomverhälf-
^sse; bei den meisten lässt sich im Augenblick der Mischung der schon
geschmolzenen Metalle bedeutende Wärmeentwickelung, die sich bis zu
Explosionen steigern kann — das Kennzeichen chemischer Verbindung

beobachten, und das Product zeigt Krystallisationsfähigkeit. Jedoch
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ist fast stets ein Ueberschuss des einen Metalls über dies oder jenes
bestimmte Atomverhältniss vorhanden. Man fasst daher die Legirungen
als Lösungen eines Metalls in einem anderen, oder als Lösungen von
Metallverbindungen in einem Metalle auf. Sie sind für den festen
Aggregatzustand etwa das, was die Lösungen für den flüssigen sind.
Schmilzt man beispielsweise Zinn mit Blei in wechselnden Gewichts-
mengen zusammen, so bleibt beim Erkalten das Thermometer u. a. bei
187° stationär, indem sich eine feste Legirung Sn 3 Pb ausscheidet, deren
Bildungswärme sich der Flüssigkeit mittheilt, so dass die Temperatur
wahrend einiger Zeit constant bleibt.

Metalle von ähnlichem, chemischem Verhalten lassen sich in der Kegel
weit eher in jedem Verhältnisse mit einander legiren, als solche, die sehr
verschieden sind; es mischt sich daher das Zinn sehr leicht mit Blei,
Antimon, Wismuth, auch mit Zink, Kupfer; Blei legirt sich leicht mit
Zinn, Antimon, Wismuth u. a., dagegen kaum mit Eisen, Kobalt oder
Nickel; das Eisen mit Mangan, Nickel, Kobalt u. a., mit Zinn und Wis¬
muth nur innerhalb gewisser Grenzen, mit Blei, Silber, Quecksilber fast
gar nicht; Zink legirt sich leicht mit Kupfer, Zinn, Silber, Nickel, An¬
timon, dagegen kaum mit Eisen, Wismuth und Blei; Gold, Silber und
Kupfer legiren sich leicht mit den meisten Metallen.

Die Legirungen sind meistens härter als ihre Bestandteile für sich,
dagegen weniger dehnbar und hämmerbar; ihre Schmelztemperatur liegt
in der Regel niedriger, als das arithmetische Mittel aus den Schmelz¬
temperaturen der Componenten, oft sogar unter derjenigen des am tiefsten
schmelzenden Bestandteils, wie z. B. bei den sog. Metallen von Kose
und von Wood.

Die Legirung des Zinns, mit 90 Proc Zinn und 10 Proc. An¬
timon, ist das Britanniametall, welches noch mehr als reines Zinn
im Aussehen dem Silber gleicht, bei grösserer Härte politurfähiger ist
und vielfache Anwendung zu Gefässen für häuslichen Gebrauch findet,
welche oft noch galvanisch versilbert werden.

Die Legirungen des Quecksilbers mit anderen Metallen nennt
man Amalgame (von \L<xkv(\iai, weicher Körper); dieselben sind meist
grau oder silberweiss, sehr oft weich und tief schmelzend. Das Queck¬
silber wird oberhalb seines Siedepunktes leicht abgegeben. Die Amal¬
game krystallisiren mitunter; das Zinnamalgam z. B. hat die Formel
SnHg (man benutzt Zinnamalgam zum Belegen von Spiegeln).

Sehr oft, obwohl nicht immer, zeigen die Legirungen ein Verhalten,
welches zwischen demjenigen ihrer Bestandteile in der Mitte steht, so
dass man die Eigenschaften eines Metalls häufig durch Legiren mit einem
zweiten in irgend einer Richtung wesentlich verändern kann.

Wichtige Kupfcrlegirungen sind Bronze, Aluminiumbronze,
Messing und Neusilber.

Die Legirungen des Zinns mit Kupfer werden als Bronzen be¬
zeichnet; die Benennung stammt wahrscheinlich von „aes Brundisium
ab, weil im Alterthum in jener Stadt die besten Spiegel aus einer Mi¬
schung jener beiden Metalle hergestellt wurden. Die Bronzen enthalten
oft noch kleine Mengen von Blei, auch von Zink (ferner Eisen und
Nickel in Spuren). Diese Legierungen sind hart und zähe, im geschmoi-
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zenen Zustande sehr dünnflüssig und daher leicht giessbar, und lassen
sich mit der Feile und auf der Drehbank bearbeiten; ausserdem be¬
sitzen sie eine schöne, mehr oder weniger gelbrothe Farbe, grossen
Glanz und Politurfähigkeit. Es enthält in Procenten: Geschützbronze
ca. 90 Kupfer, 10 Zinn; Glockenbronze ca. 80 Kupfer, 20 Zinn; Münzen-
oronce ca. 95 Kupfer, 4 Zinn, 1 Zink; Bronze für Statuen und ähn¬
liche Zwecke 85—90 Kupfer, 3—8 Zinn, 1 — 10 Zink, 1—3 Blei; ähn¬
lich ist auch die Maschinenbronze legirt. — Durch einen Zusatz von
Phosphor (0'2—2 -5 Proc.) zur Bronze erhält man die Phosphorbronze,
eine durch ganz besondere Härte, Elasticität und Festigkeit ausgezeich¬
nete Legirung, welche namentlich zu Maschinentheilen und Glocken ver¬
wendet wird. — Von Oxydationsmitteln wird Bronze weniger angegriffen,
a ' s Kupfer, während Salzsäure stärker darauf einwirkt als auf Zinn
allein; gegen conc. Schwefelsäure ist sie beständiger, wie ihre Einzel-
oestandtheile.

Die Aluminiumbronzen, Legirungen von Kupfer mit 5—10
Proc. Aluminium, deren Darstellung bereits auf S. 292 beschrieben wurde,
gleichen den Legirungen von Kupfer und Zinn (Bronzen), sind jedoch
härter und fester, als die letzteren. Die Aluminiumbronzen lassen sich
leicht giessen und sind recht beständig gegen viele Agentien.

Eine Zinkkupferlegirung ZnCu (mit 50"7 Proc. Zn und 49'3 Proc.
Lu) krystallisirt in Prismen von beträchtlicher Länge. Weit wichtiger
j s t das schon im Alterthume bekannte zinkärmere Messing, das man
Jetzt stets durch Zusammenschmelzen wechselnder Mengen der beiden
■Metalle gewinnt. Mit etwa 35 Proc. Zink bezeichnet man die Legirung
als „Gelbguss", während man sie bei noch stärkerem Vorwalten des
Kupfers der Farbe gemäss „Rothguss" nennt (sehr arm an Zink ist der
»Tomback"). Das Messing übertrifft an Härte reines Kupfer und lässt
sich auf die verschiedensten Arten verarbeiten, besonders auch auf der
Drehbank zu Apparaten aller Art, so dass es eine sehr ausgedehnte
Benutzung hat. — Das Neusilber ist zu betrachten als eine Legirung
cl« Messings mit % bis »/6 Nickel (s. d.).

Sauerstoffverbindungen des Kupfers.

Kupfersuboxyd, Kupferquadrantoxyd, Cu 40, entsteht
durch Reduetion einer Kupfervitriollösung mit alkalischem Zinnchlorür;
olivengrünes, leicht oxydirbares, bei Luftabschluss beständiges Pulver.

Kupferoxydul, Cuprooxyd, Cu 2 0, krystallisirt als Roth-
Kupfererz in regulären Octaedcrn. Beim Kochen einer alkalischen
Lösung von gleichen Theilen Kupfervitriol und Zucker erhält man es
111 heÜrothen, mikroskopischen Krystallen vom speeif. Gew. 5 -35. Auch
«urch unvollständige Oxydation des Kupfers beim Glühen oder längeren
Liegen in sauerstoffhaltigem Wasser. An der Luft beständig. In Am¬
moniak löst es sich leicht und diese Lösung absorbirt Sauerstoff unter
Blaufärbung. Kupferoxydul färbt Glasflüsse schön roth.

Krafft, Anorganische Chemie, S. Aufl. 23
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Kupferoxyd, Cuprioxyd, CuO, wird durch Glühen von Kupfer
an der Luft oder in Sauerstoff erhalten. Leichter noch bildet es sich
beitn Erhitzen von Kupfernitrat. Amorphes schwarzes Pulver vom
specif. Gew. 6'4, welches durch starkes Glühen mit Aetzkali in metall¬
glänzende reguläre Tetraeder übergeht. Durch Kohlenstoff und organi¬
sche Substanzen wird es schon bei massiger Temperaturerhöhung zu
Kupfer reducirt, indem erstere glatt in C0 2 (und H 20) übergehen; hier¬
auf beruht seine Verwendung zur Elementaranalyse der Kohlenstoff¬
verbindungen. Für sich erhitzt, verliert es Sauerstoff erst bei ganz hohen
Temperaturen (z. B. im elektrischen Ofen); Glasflüsse werden durch
Kupferoxyd grün gefärbt.

Kupferoxydhydrat, Cu0 2H 2 . Scheidet sich als voluminöser,
blaugrüner Niederschlag auf Zusatz von Natron- oder Kalilauge zu
Kupferoxydsalzlösungen aus, und geht beim Erwärmen, selbst unter
Wasser, in schwarzes Kupferoxyd über (Cu0 2H 2 = CuO -4- H 2 0)-
Seine dunkelblaue Lösung in Ammoniak vermag Cellulose (Holzfaser,
Baumwolle etc.) aufzunehmen. In Kali- und Natronlauge löst es sich
nur unter Mitwirkung organischer Körper, wie Zucker, Weinsäure etc.

Kupferdioxyd, Cu0 2 + 2 H 20, bildet sich bei Einwirkung von verdünntem
Wasserstoffsuperoxyd auf Kupferoxydhydrat bei 0°. Gelbbraunes Pulver, das unter Wasser
leicht O abgibt, in trockenem Zustande dagegen erst bei 180° wieder in CuO übergeht.

Halogenverbindungen des Kupfers.

Kupferchlorür, Cuprochlorid, Cu 2Cl 2 . Zur Darstellung kocht
man Kupferchlorid CuCl 2 mit Salzsäure und Kupferblech (oder anderen
Reductionsmitteln) unter Luftabschluss, Avorauf sich beim Erkalten, be¬
sonders auf Wasserzusatz, weisses tetraedrisch.es in Wasser und Alkohol
unlösliches, in concentrirter Salzsäure lösliches Kupferchlorür ausscheidet.
Zur Vermeidung von Oxydation wTäscht man die Ausscheidung mit einei
Lösung von Schwefeldioxyd und schliesslich mit Eisessig aus, worauf
man es auspressen und auf dem Wasserbade trocknen kann. Kupier-
chlorür hat das specif. Gew. 3"7, schmilzt bei 430° und destillirt unzer-
setzt bei etwa 1000°. Die Dampfdichte bei 1500° führt zur Formel
Cu 2 Cl 2 . An feuchter Luft oxydirt Kupferchlorür sich unter Bildung
eines grünen wasserhaltigen basischen Chlorids (CuCl 2 .3 CuO -4- 4 HäG)'
Die salzsaure Lösung des Kupfcrchlorürs wirkt energisch reducirenu
und ist durch die Fähigkeit ausgezeichnet, Kohlenoxyd (Acetylen, Phos¬
phorwasserstoff u. s. w.) zu absorbiren. Beim Sättigen der Lösung nii
Kohlenoxyd scheiden sich farblose, glänzende Blftttchen ab, in ^ci
Wärme sehr zersetzlich, wahrscheinlich CO.Cu 2 Cl a -4- 2 H aO. -1" 1
Acetylen erhält man Acetylenkupfer; mit Phosphorwasserstoff lange;
weisse Nadeln Cu 2 Cl 2 .2 PH 3 . Auch in Ammoniak ist das KupferchlortU
leicht löslich als Cu 2 Cl 2 .2NH 3 ; diese Lösung absorbirt gleichfalls Gase.

Kupferchlorid, Cuprichlorid, Cu01 2 . Durch Auflösen von
Kupfer in Königswasser, oder von Kupferoxyd (resp. Kupfercarbona )
in Salzsäure; beim Eindampfen krystallisirt CuCl 2 + 2 H aO in heü-
blaugrünen rhombischen Prismen, leicht löslich in Wasser und Alkono .
Das wasserfreie Chlorid CuCl 2 entsteht aus diesen Krystallen beim ^ r_
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wärmen als gelbbraunes Pulver, schmilzt bei 500° und geht beim Glühen
in Kupferchlorür über. Trockenes Kupferchlorid absorbirt Ammoniak
unter Bildung eines blauen, unbeständigen Pulvers CuCl 2 -j- 6 NH 3 ; aus
der tiefblauen wässrigen, ammoniakalischen Lösung erhalt man dunkel¬
blaue Octaeder, CuCl 2 + 4 NH., + H 2 0; beide Verbindungen geben
bei 150° ein grünes Pulver CuCl 2 + 2NH 3 .

Kupfer fluorür, Cu 2FJ 2, ist ein scharlachrothes, in Wasser unlösliches Pulver;
Kupferfluorid, CuFl 2 -f- 2H.O, bildet kleine hellblaue, in Wasser schwerlösliche Kry-
ätalle. Kupferbromür, Cu 2Iir2, erhalt man als weisses, in Wasser unlösliches Pulver,
das bei Kothglut schmilzt; Kupferbromid, CuBr 2, ist in Lösung smaragdgrün und
liefert beim Verdunsten im Vacuum über Schwefelsäure wasserfreie, jodähnliche Krystalle.

Kupferj odür. CuproJodid, Cu 2J 2 , ist die einzige bekannte Jo-
dirungsstufc des Kupfers; Jodkalium setzt sich mit Kupferoxydsalzen
zu Kupferjodür und freiem Jod um. Setzt man vor der Fällung dem
Kupfersalz Schwefeldioxyd- oder Eisenvitriollösung zu, so erhält man
reines Jodtir. Dasselbe bildet sich auch, wenn man dampfförmiges oder
gelöstes Jod auf metallisches Kupfer einwirken lässt. Weisses tetra-
«drisches Pulver, unlöslich in Wasser und selbst in heisser concentrirter
Salzsäure schwer löslich; bei Rothglut schmilzt es. Während Cu 2Cl 2
und Cu 2 Br 2 unter verschiedenen Umständen lichtempfindlich sind, ist
dieses für Cu 2J 2 weniger der Fall.

Kupfercyanür, Cuprocyanid, Cu 2 (CN) 2 . Beim Niederschlagen
Jöslicher Kupfersalze vermittelst Cyankalium erhält man gelbes Kupfer-
«yanid, Cu(CN) 2, das jedoch alsbald in Dicyan (CN), und grünes,
krystallinisches Kupferc'yanürcyanid, Cu(CN) ä -f- Cu 2 (CN) 2 + 5 ILO,
übergeht. Beständig ist' dagegen das Kupfercyanür, Cu 2(0N),.
Welches sich aus einer mit Schwefeldioxyd versetzten Lösung von Kupfer¬
vitriol durch Cyankalium als weisse, käsige Füllung abscheidet. Durch
Verdunsten einer Lösung von „Wasserstoffkupfercyanur" kann man es
a uch in monoclincn Krystallen erhalten. Mit Alkalicyaniden gibt das
Kupfercyanür lösliche Doppelcyanide, z. B. Cu 2 (CN) 2 -f 2 CNK, die
-schon durch Salzsäure wieder 'zersetzt werden; dagegen wird durch
Schwefelwasserstoff aus einer Lösung von Kaliumkupfercyanür kein Schwe¬
felkupfer ausgefällt (unter gleichen Umständen scheidet sich Cadmium
■a 's Schwefelcadmium aus; Trennung von Kupfer und Cadmium).

Salze des Kupfers mit Oxysäuren.

Kupfernitrat, Cu(N0 8 ) B, durch Lösen des Metalls
3 Cu + 8 N0 3 H = 3 Cu(N0 3 ) 2 + 2 NO + 4 H 2 0

°der Oxyds in verdünnter Salpetersäure dargestellt, krystallisirt beim
Verdampfen der wässrigen Lösung in blauen Prismen mit 3 ILO, unter¬
halb 20° in blauen Tafeln mit 6 HgO. Das Nitrat Cu(N0 8 ) 2 + 3 H 2 0
zersetzt sich erst bei 170° unter Austritt von Salpetersäure, dasjenige
Cu(NO ;j ).) -4- 6 H 2 0 schon oberhalb 60°; beim Glühen geben beide CuO.

Kiipfercarbonat kennt man nicht als neutrales Salz, dagegen
kommen basische Carbonate in der Natur vor. 1) Malachit, CuC0 3 .
(.' u() jll.,, krystallisirt nur selten deutlich in inonoclinen Zwillingen und
findet sich meist in faserigen oder dichten Aggregaten; auf metallischem
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Kupfer bildet sich diese Verbindung an feuchter Luft als Grünspan-
Ein blauer Niederschlag CuC0 3 .Cu0 2 H 2 .H 2 0 wird durch Alkalicarbo-
nate aus Kupferlösungen gefällt. 2) Kupferlasur, 2 CuC0 3 .Cu0 2 H 2 ,
azurblaue monocline Prismen, auch künstlich darstellbar.

Kupfersulfat, Kupfervitriol, CuS0 4 + 5H 2 0. Entsteht beim
Auflösen von Kupfer in concentrirter Schwefelsäure

Cu + 2 S0 4 H 2 = CuS0 4 + S0 2 + 2 H 2 0.
Wird im Grossen durch vorsichtiges Rösten von Kupferkies, dem künst¬
lichen Kupferstein (s. o.) oder Schwefelkupfer in Flammöfen, Auslaugen
mit Wasser und Eindampfen zur Krystallisation gewonnen. Der Kupfer¬
vitriol bildet grosse blaue Krystalle, CuS0 4 -4- 5 H 2 0, ausgezeichnete
Formen des triclinen Systems (Fig. 98, S. 214); vom Salz lösen sich in
100 Theilen Wasser bei 0° = 32 Theile, bei 100° = 203 Theile; in
Alkohol ist es unlöslich. An trockener Luft verliert der Kupfervitriol
durch Verwitterung langsam 2 H 2 0, bei 100° 4 H 2 0, das fünfte Wasser-
molecül entweicht erst gegen 250°. Das wasserfreie Salz bildet ein
weisses, hygroskopisches Pulver, das sich unter Wasseraufnahme blau
färbt, weshalb es u. a. zum Nachweis kleiner Wassermengen im Alkohol
oder zum vollständigen Trocknen desselben dient. Kupfervitriollösung'
findet in der Galvanoplastik ausgedehnte Verwendung.

Mit den Alkalisulfaten liefert der Kupfervitriol monocline Doppel¬
salze, wie z. B. Kaliumkupfersulfat, CuS0 4 .K 2 S0 4 -f-6 H 2 0, iso"
morph mit den analogen Mngnesiasalzen.

Aus der tiefblauen, concentrirten Lösung des Kupfervitriols in über¬
schüssigem Ammoniak scheiden sich, besonders nach Schichtung mit
AVeingeist, rhombische Krystalle (CuS0 4 -f 4NH 3 -f H 2 0) aus; bei 150
verwandeln sich dieselben in ein grünes Pulver CuS0 4 -f- 2 NH 3

= S0 4<^>Cn.
Phosphate und Arseniate des Kupfers finden sich in der

Natur; auch Kupfersilicat, CuSi0 3 -j- H 2 Ü, kommt als Di opt» s
in grünen hexagonalen Krystallen vor.

Schwefelverbindungen des Kupfers.
Kupfersulfür, Cuprosulfid, Cu 2 S, bildet den in sechsseitigen

rhombischen, glänzenden, bleigrauen Tafeln krystallisirenden Kupfer¬
glanz. Es entsteht künstlich beim Verbrennen des Kupfers in Schwefel"
dampf, sowie beim Erhitzen des Kupfersulfids bei Luftabschluss ode
besser in einem Wasserstoffstrome. Kupfersulfür ist dimorph, denn da»
in höherer Temperatur geschmolzene Sulfür erstarrt beim langsame
Erkalten zu regulären Krystallen. Mit Eisensesquisulfid vereinigt e
sich zu den natürlichen Vorkommnissen des Kupferkieses, Fe 2 S ;c (-,u 2
und des Buntkupfererzes, Fe 2 S 3 .3Cu 2S (s. o).

Kupfersulfid, Cuprisulfid, CuS, wird durch Fällen von
Kupfcrsalzen mit Schwefelwasserstoff oder Schwefelammonium » ^
schwarzer, amorpher Niederschlag erhalten, der sieh in feuchtem f&
stände an der Luft leicht zu Kupfersulfat oxydirt, in Schwefelammonium
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ein -wenig, dagegen nicht in Schwefelalkalien löslich ist. Sein Vorkommen
als hexagonaler Kupferindig ist ein sehr seltenes.

Ein Kupfernitrid. Cu u N 2 , erhält man aus gefälltem Kupferoxyd
und Ammoniak bei 250°. Kupferphosphid, Cu 6P 2 , aus PH 3 und
Cu 2 Cl 2, oder aus Kupfer und Phosphor bei Rothglut, als silberweisse bis
graue, metallglänzende spröde Masse; ein Phosphid, Cu 3 P 2 , aus PH 3
und CuCl 2 als grauschwarzes, metallisches Product; u. s. w. Ebenso
kennt man mehrere Arsenide, die theils als Mineralien auftreten, theils
künstlich darstellbar sind.

Die tiefblaue Lösung der Kupferoxydverbindungen in überschüssigem Ammoniak,
der mit Ferrocyankalium in saurer Lösung entstehende Niederschlag von Ferrocyankupfer
Sl| id leicht erhältliche und empfindliche Eeactionen, wolche das Vorhandensein des
Kupfers anzeigen. Die Kupferverbindungen liefern, mit Soda und reducirendem Cyan-
kalium auf einer Kohle erhitzt, kupferrotho Metallflitter, von denen man die kleinsten
Spuren durch Schlämmen der geschmolzenen Masse im Achatmörser mit Wasser auffinden
kann. Zur Trennung des Kupfers von anderen Metallen fällt man zunächst in saurer
Lösung das Sulfid aus, löst in Salpetersäure, schlägt Silber mit Salzsäure, Blei mit Schwefel¬
säure, Wismuth durch Ammoniak nieder und scheidet zuletzt noch, wenn nöthig, das
Tupfer vom Cadmium, indem man das letztere in der mit Cyankalium versetzten Lösung
durch Schwefelwasserstoff ausfällt. Zum Zwecke der quantitativen Bestimmung führt
"ian das Kupfer in Metall, Oxyd oder Sulfür über.

33. Silber.
Ag = 107-93.

Das Silber, welches in der Natur häufig gediegen in regulären
Krystallformen vorkommt, gehört zu den am längsten bekannten Metallen
(alte Münzen und Geräthe); in älteren Sprachen deutet seine Bezeich¬
nung auf die schöne weisse Farbe, so besonders in der griechischen
(,«pyo; weiss; i'pYupo; Silber, lat. argentum). In Form von Erzen findet
'Uan das Silber theils mit Schwefel (oder Tellur) oder anderen Sulfiden
vereinigt, theils mit Arsen, Antimon, Quecksilber u. s. w.; die wich¬
tigsten mineralischen Vorkommnisse des nicht gediegenen Silbers sind:
^llberglanz. Ag 2 S, Kupfersilberglanz, Cu 2S.Ag 2 S, dunkles
^othgültigerz, 8b,Sg.3Ag gS, Schwarzgültigerz, Sb 3 S 3 .5 Ag 2 S,
^.oiybasit, As 2 S 3 .9Ag 2S mit Kupfer- und Antimongehalt, Horn-
Sl lber AgCl. Auch im Meerwasser findet sich das Silber in Lösung.

Die Alten gewannen das Silber aus seinen Erzen, indem sie es mit Blei auszogen
u od dann von letzterem schieden, eine Methode, zu der man wohl durch die Verarbei¬
tung des silberhaltigen Bleiglanzos geführt wurde. Dieses Verfahren auf trockenem Wege
We ndet man noch jetzt in Europa an; am leichtesten wird das Silber aus seinen Erzen
durch Zusammenschmelzen mit Blei odor Bleioxyd frei gemacht, indem das Edelmetall
*& seinen Verbindungen durch Blei ersetzt (Ag 2S -f- Pb = PbS -f- 2 Ag) und von dem
Keiüberschuss unter Bildung von silberhaltigem „Werkblci" aufgenommen wird; man
kann aber auch die Silbererze oder silberhaltigen Hüttenproducte unter Zuschlag von
"leierzen denjenigen Schmelzmethoden unterwerfen, welche zur Gewinnung des Bleis
dienen, wobei man gleichfalls „Werkblei" erhält. Aus letzterem, wie es namentlich aus
Silberhaltigem Bleiglanz resultirt, lässt sich Silber in verschiedenartiger Weise gewinnen:
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durch die „Treibarbeit", indem man das Werkblei in einem Gebläseflammofen in einem
oxydirenden Luftstrom bei allmählich gesteigerter Temperatur solange schmilzt, bis alles
Blei in Bleiglätte übergegangen ist, die sich über dem Metall ansammelt und abfliesst,
so dass schliesslich reines Silber zurückbleibt. Sehr silberarmes Werkblei wird vor dem
Abtreiben „pattinsonirt", indem man es in eisernen Kesseln schmilzt und langsam erkalten
lässt, wobei zuerst fast silberfreies Blei auskrystallisirt, das man von der leichter schmelz¬
baren und daher länger flüssig bleibenden Silberbleilegirung unschwer trennen kann. Das
an anderen Orten übliche „Parkesiren" erfordert weniger reines Blei als das vorgenannte
Verfahren und beruht darauf, dass man dem geschmolzenen Werkblei bei einer den
Schmelzpunkt des Zinks wenig übersteigenden Temperatur Zink unter Umrühren zufügt;
worauf das letztere sich mit allem Silber und etwas Blei zu einem bei der langsamen
Abkühlung an die Oberfläche steigenden, leicht abhebbaren Schaume vereinigt, welcher
der Treibarbeit unterworfen wird.

Ein zweites Verfahren der Silbergewinnung begründet sich darauf, dass das Queck¬
silber sich leicht mit metallischem Silber vereinigt, oder auch dasselbe aus mehreren seiner
Verbindungen (Ag2S, AgCl) aufnimmt, indem flüssiges Silberamalgam entsteht. In aer
Praxis sucht man meistens die verschiedenen Silbererze durch Kosten mit Chlornatrium m
Chlorsilber umzuwandeln; man zerlegt das Chlorsilber hierauf durch Eisen (2-AgCl
-|- Fe = 2 Ag -f- FeCl 2) und fügt schliesslich Quecksilber zu. In Ländern, wo das Brenn¬
material kostbar ist (Peru, Mexico), geschieht diese Ueberführung, indem man den fe lB
gemahlenen Erzen Kupfervitriol und Kochsalz zugibt und diose Mischung in gepflasterten
Höfen durch .Maulthiere etc. gründlich durchtreten lässt; durch das zunächst entstandene
Kupferchlorid erhält man Chlorsilber, das schliesslich durch die erforderliche Quecksilber-
menge in die Form des leicht abtrennbaren Silberamalgams gebracht wird. Erhitzt man
das Silberamalgam in Retortenöfen, so destillirt das Quecksilber ab, und metallisches
Silber bleibt zurück.

Zur Silbergewinnung auf nassem Wege führt man gewöhnlich das Metall in Chlor¬
silber oder Silbersulfat über, löst ersteres in Kochsalzlösung, letzteres in Wasser, un
schlägt das Silber aus diesen Lösungen durch metallisches Kupfer nieder. Je nach de
Beschaffenheit der Silbererze verfährt man auch noch nach mehreren anderen, wenig 0
wichtigen Methoden, welche indessen stets ein nur annähernd reines Metall liefern.

Die Weltproduction an Silber (1880 ca. 2'/ 4 Mfll. hg) stieg 1894 8«
5'2 Mill. kg; hiervon producirten die Vereinigten Staaten l -5 Mill., Mexico 1'4 Mi ''
Bolivia 0'7 Mill., Australien O'O Mill., Deutschland und Oesterreich zusammen geg en
0-3 Mill. kg.

Chemisch reines Silber wird erhalten, wenn man reines Chlorsnbe
AgCl mit Natriumcarbonat schmilzt oder durch Erwärmen mit Natron¬
lauge unter langsamem Zusatz von Traubenzucker reducirt; man kann
auch kalt gefälltes Ohlorsilber unter Wasser mit metallischem Zink oder
Eisen in Berührung bringen, welche ihm das Chlor entziehen.

Das Silber ist ein rein weisses Metall vom spec. Gew. 10*5, " e
rauher Oberfläche glanzlos, aber höchst politurfähig; es leitet WäJ-W
und Elektricität besser wie alle anderen Metalle, ist weich und se
dehnbar. Das gediegene Silber findet sich oft in kleinen, regulär®
Krystallen, besonders Würfeln oder Octaedern, die einseitig verkürzt o e
verlängert sind; auch als Hüttenproduct hat man Octaeder erhalten. J
sehr dünnen Blättchen ausgeschlagen oder aus seiner ammoniakahsc n
Lösung durch reducirende organische Substanzen als dünne, am Glas

anhaftende Schicht (Silberspiegel) ausgeschieden, lässt das Silber ^ lal|
Licht durch. Es schmilzt bei 954° unter Volumverringerung (wie Q
Wasser) und lässt sich bei Weissglühhitze (durch das Knall gasgeblase/
unter Bildung blassblauen Dampfs destilliren. Luft, Sauerstoff un
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Wasser greifen das Silber weder in der Kälte noch in der Hitze an,
in Ozon überzieht sich Silber jedoch mit einer dünnen Haut von Super-
°xyd. Geschmolzenes Silber absorbirt an der Luft sein 20faehes Volum
Sauerstoff, welcher beim Erstarren wieder entweicht. In einer Schwefel¬
wasserstoff enthaltenden Atmosphäre bedeckt sich das Silber mit Schwefel¬
silber. Das beste Lösungsmittel des Metalls ist verdünnte Salpetersäure,
mit welcher Silbernitrat AgN0 3 entsteht; auch beim Erwärmen mit con-
centrirter Schwefelsäure löst sich Silber zu Silbersulfat, von Salzsäure
wird es dagegen selbst in der Hitze kaum angegriffen. Gegen schmelzen¬
des Kalihydrat ist es sehr beständig, weshalb man für Kalischmelzen
oft Silberschaalen benutzt.

Chemisch reines Silber wird (seiner Weichheit wegen) fast nur
für chemische Apparate (Schaalen etc.) benutzt; es dient für die Dar¬
stellung von Silbersalzen; ferner zum Ueberziehen anderer Metalle mit
einer Silberschicht. Dieses Versilbern lässt sich auf verschiedenerlei
Art bewerkstelligen. Kupferblech oder Draht kann man mit Silber
plattiren, wenn man die beiden Metalle, unter gewissen Vorsichtsmaass-
regeln zusammen walzt. Im Feuer versilbert man, indem man das be¬
treffende Metall mit Silberamalgam bestreicht und das Quecksilber durch
Ausglühen entfernt. Neuerdings bringt man meistens die galvanische
Versilberung in Anwendung, indem man aus einer Lösung von Kalium-
silbercyanid AgCN.KCN durch den galvanischen Strom das Silber
auf der negativen Elektrode niederschlägt; welch' letztere dann aus dem
z u versilbernden Gegenstande gebildet wird. — Gleichmässige Metall-
spicgel auf Glas erhält man wie erwähnt dadurch, dass man das Me¬
tall aus seiner ammoniakalischen Lösung durch organische Reductions-
mittel, wie Milch- oder Traubenzucker niederschlägt.

Das Silber legirt sich nicht nur mit Blei, Zink und Quecksilber,
was für seine Gewinnung (s. o.) von Bedeutung ist, sondern bildet auch
Legi ruil g en m it anderen Metallen, wie Zinn, Gold, Kupfer u. s. w.,
die von grosser praktischer Bedeutung sind. Man legirt das Silber für
die Verarbeitung zu Münzen, Geräthen u. s. w. fast stets mit Kupfer,
weil die rötblichen Silberkupferlegirungen härter, klingender und zäher
sind, wie das reine Metall. Setzt man reines Silber = l'OOO, so wird
der „Feingehalt" seiner Kupferlegirungen in Tausendsteln angegeben,
indem beispielsweise eine solche mit 10 Proc Kupfer den Feingebalt
0*900 hat; es ist das die Zusammensetzung vieler Silbermünzen; völlig-
homogen scheint von diesen Legirungen freilich nur die zu sein, welche
nach dem Verhältnisse Ag 0 Cu 4 zusammengesetzt ist.

Sauerstoffverbindungen des Silbers.
1 >as Silber hat drei Oxydationsstufen, von denen jedoch nur die¬

jenige Ag 2 0 entsprechende Salze liefert.
Silbersuboxyd, Silberquadrantoxyd, Ag 40. wird anscheinend durch Re-

äuetion von citronensaurem Silber (und anderen Silbersalzen) im Wasserstoffstrome bei
100" erhalten, und bildet ein schwarzes, leicht Sauerstoff abgebendes Pulver.

Silberoxyd, Ag 20. Das „Silberoxyd" ist das salzbildende Oxyd
des Silbers, dessen Salze mit den Kupferoxydul- oder Cuprosalzen, wie
Cu 2 Q 2 , Kupferchlorür, grosse Aehnlichkeit haben und demnach eigent-
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Hch als „Silberoxydulsalze" zu bezeichnen wären. Silberoxyd Ag 20
fällt als amorphes, dunkelbraunes Pulver aus auf den Zusatz von Alkali¬
lauge oder Barytwasser zu der Lösung eines Silbersalzes und zersetzt
sieh nach dem Trocknen bei etwa 250° in Metall und Sauerstoff. In
Wasser ist es nicht ganz unlöslich und ertheilt demselben alkalische,
das rothe Lakmuspapier bläuende Reaction; wodurch das Silber an die
Alkalimetalle erinnert. Diesem Verhalten entspricht auch die neutrale
Reaction der Silbersalze, während die meisten übrigen Metallsalze sauer
reagiren. Ein den Alkalioxydhydraten entsprechendes Silberoxydhydrat
ist nicht bekannt, ganz ähnlich denselben reagirt jedoch frisch gefälltes,
feuchtes Silberoxyd. Dieses letztere ist in Ammoniak leicht löslich,
indem sich eine höchst explosive schwarze Verbindung, das beim Ver¬
dunsten in schwarzen Krystallen anschiessende Knallsilber Ag 2 0.
2NH 3 , bildet.

Silberdioxyd oder -peroxyd, Ag 20 2, bildet sich bei der Einwirkung von
Ozon auf Silber oder Silberoxyd; leitet man den galvanischen Strom vermittelst Platin¬
elektroden durch massig concentrirte Silbernitratlösung, so erhält man das Peroxyd am
positiven Pol in schwarzen, glänzenden, mitunter prismenartig an einander gereihten
Octaedern. Schon wenig oberhalb 100° zersetzt es sich in Sauerstoff und Silberoxyd.

Halogenverbindungen des Silbers.
Mit den Halogenen vereinigt sich das Silber leicht direct.
Silberchlorid, Chlorsilber, AgCl. Das natürlich vorkommende

Hornsilber, AgCl, krystallisirt in regulären Foi'men. Aus Silbersalz¬
lösungen scheidet sich Chlorsilber nach Zusatz von Salzsäure oder einein
löslichen Chlorid als weisser, käsiger Niederschlag vom spec. Gew. o'O
aus, der bei 450° zu einer dunkelgelben Flüssigkeit schmilzt und beim
Erkalten unter starker Ausdehnung zu einer zähen, farblosen Masse
erstarrt. In Wasser und verdünnten Säuren löst sich das Chlorsilber
gar nicht, etwas in concentrirten Alkalichloridlösungen und sehr leicht
in Ammoniak, Cyankalium und Natriumhyposulfit unter Bildung leicht
löslicher Doppelverbindungen. Beim Verdunsten der ammoniakaliscken
Lösung erhält man das Chlorsilber in grossen, glänzenden Octaedern.
Trockenes Chlorsilber absorbirt Ammoniakgas; die entstehende Verbindung
AgC1.2NH 3 gibt das Gas schon sehr leicht wieder ab, was man zur
Darstellung reinen flüssigen Ammoniaks (S. 63) benutzen kann. — D as
frisch gefällte Chlorsilber ist weiss, färbt sich jedoch am Lichte unter
Zersetzung rasch violett und zuletzt schwarz; ähnlich verhalten sich
auch die anderen Halogenverbindungen des Silbers, auf deren Licht"
empfindlichkeit bekanntlich die Photographie beruht; s. w.

Silberbromid, Bromsilber, AgBr. Wird wie das Chlorid aus
Silberlösungen dargestellt und gleicht demselben fast durchweg, indem
es sich nur durch seine schwach gelbliche Farbe und seine Schwerlös¬
lichkeit in Ammoniak unterscheidet. Beim Erhitzen in Chlorgas geht
es in das Chlorid über, indem Brom entweicht (vgl. S. 165).

Silber Jodid, Jodsilber, AgJ. Bildet einen dem vorstehenden sehr
ähnlichen, jedoch hellgelben und in wässrigem Ammoniak fast nicht
löslichen Niederschlag. Aus einer Lösung in concentrirter Jodwasser-
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stoffsäure (die man direet aus Silber erhalten kann), setzt sich Jodsilber
in blassgelben, hexagonalen Prismen ab, die sich bei 146° plötzlich
unter starker Wärmeentbindung in dunkelgelbe reguläre Krystalle um¬
wandeln, welche beim Erkalten jedoch in die erstere Form zurückgehen.

Die Lichtempfindlichkeit der Silbersalze versetzt dieselben,
auch wenn sie nur einen Moment belichtet wurden, in einen Zustand,
in dem sie leicht von gewissen Substanzen zu Metall reducirt werden.
In der Photographie benutzt man dieses Verhalten, indem man Glas¬
platten mit einer Collodiumschicht, in der sich lösliche Jodide oder
Bromide befinden, überzieht und hierauf bei Lichtabschluss in eine
Silbernitratlösung eintaucht; derart bedeckt sich die Platte mit den licht¬
empfindlichen Silberhalogeniden. Wirft man nun in der Camera ver¬
mittelst einer Linse auch nur sehr kurze Zeit das aufzunehmende Bild
auf die Oberfläche der präparirten Platte, so lässt sich das Bild, ohne
direet sichtbar zu werden, doch nachträglich „entwickeln," wenn man
die exponirt gewesene Platte mit Lösungen von Eisenvitriol, Pyrogallus-
säure u. dgl. übergiesst: an den Stellen der stärkeren Belichtung wird
mehr Silber reducirt, als an den anderen, und an den völlig dunkel
gebliebenen gar keines. Wäscht man dann das unangegriffen gebliebene
Halogensilber mit Cyankaliumlüsung oder mit Natriumthiosulfat aus
( 7,fixiren"), so erhält man ein „Negativ". Auf diesem ist für die hellen
Partien des Bildes fein vertheiltes, grauschwarzes Silber ausgeschieden,
itir die dunklen dagegen nichts. Legt man unter die negative Platte
nun wie oben präparirtes, lichtempfindliches Silberpapier, und setzt das¬
selbe andauernd dem Licht aus, so wird es unter den durchsichtigen
Stellen des Negativs mehr oder weniger durch Reduction zu Silber
geschwärzt und nachdem man auch aus dem Papier in einem Natrium-
thiosulfatbade das unveränderte Halogensilber ausgewaschen, resultirt
das lichtbeständige „Positiv" (Photographie).

Interessant und wichtig ist. dass nicht alle Farben des Spectrums
m gleicher Weise chemisch wirksam sind; am meisten ist dieses der
Fall für die violetten und blauen Strahlen, am wenigsten für die gelben
und rothen. In Folge dessen erscheinen auf einem gewöhnlichen Silber¬
positiv hellgelb und hellroth als dunkclgrau oder schwarz, während um¬
gekehrt dunkelblau oder violett fast weiss werden.

Fluorsilber, AgFl. Eine in Wasser leicht lösliche, hellgelbe,
uornähnliche Masse.

Silbercyanid, Cyansilber, AgCN, wird aus gelösten Silbersalzen
durch Blausäure oder Alkalicyanide als weisser, käsiger, dem Chlor¬
silber durchaus ähnlicher, in Wasser und verdünnter Salpetersäure
unlöslicher Niederschlag abgeschieden. Am Licht schwärzt sich das
Cyansilber nicht, durch Salzsäure wird es unter Entwickelung von
Blausäure zersetzt. Mit Ammoniak vereinigt es sich unter Bildung von
löslichem AgCN.NH,, monoclinen Tafeln, die leicht NH 3 verlieren. In
Cyankalium löst es sich als Cyansilbercyankalium oder Kalium-
s übercyanid. AgCN.KCN, reguläre Octaeder, im 4-fachen Gewichte
™ isser löslich, das bei der galvanoplastischen Versilberung Verwendung
findet (s. o. S. 359).
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Salze des Silbers mit Oxysäuren.

Silberilitrat, salpetersaures Silber, AgN0 3 . Wird durch Auf¬
lösen von reinem Silber in massig verdünnter Salpetersäure darge¬
stellt, und in Krystallen oder in Stangenform („Höllenstein") in den
Handel gebracht. Es bildet farblose, rhombische, mit Kaliumnitrat
isomorphe Tafeln vom specif. Gew. 4'3, schmilzt bei ca. 200° und er¬
starrt zu einer faserig krystallinischen Masse. Bei gewöhnlicher Tem¬
peratur löst es sich im halben Gewichte Wasser, oder im vierfachen
Gewichte siedenden Alkohols auf. Die Lösung reagirt neutral; nach
Ammoniakzusatz und Eindunsten erhält man ziemlich beständige rhom¬
bische Krystalle, AgN0 3 -j- 2NH S. Nur völlig reines Silbernitrat ist
lichtbeständig. Wie die übrigen löslichen Silbersalze besitzt es einen
sehr unangenehmen, metallischen Geschmack und ist giftig; häufigen
Gebrauch macht man von seinen stark ätzenden Eigenschaften. Neben
der Anwendung für die Photographie ist von Bedeutung auch diejenige
in der analytischen Chemie.

Silbernitrit, AgN0 3 . Fällt durch Kaliumnitrit (5 Theile) aus der
concentrirten Lösung des vorigen Salzes (8 Theile) aus. In Wasser
schwerlösliche, schon bei 100° zersetzliche Nadeln. Vermischt man eine
wässrige Lösung von Silbernitrit mit einer solchen von Hydrazinsulfat,
dann bildet sich unter Wasseraustritt (N 2 H 4 -j- 0 2NH = N 3H -j- 2H 30)
das unlösliche und explodirbare Stickstoffsilber N 3 Ag (vgl. S- 68).

Silbercarbona t, Ag 2 C0 3 , blassgelber, lichtempfindlicher Nieder¬
schlag. Verliert CO a bei 200° und hinterlässt zuletzt metallisches Ag-

Silberphosphat, Ag 3P0 4 , gelb und amorph, in Wasser nicht, 1D
NH 3 und N0 3H leicht löslich.

Silbersulfat, Ag 2S(),. Durch Auflösen von Silber in concentrirter,
oder von Silbercarbonat in verdünnter Schwefelsäure, oder auf Zusatz
von Schwefelsäure zu einer concentrirten Silbernitratlösung. Kleine
glänzende, rhombische Krystalle, die sich erst in ca. 200 Theilen Wasser
von gewöhnlicher Temperatur lösen. Von Schwefelsäure wird es leicht
aufgenommen unter Bildung eines sauren Sulfats HAgS0 4 ; mit Schwe¬
felsäureanhydrid gibt es eine krystallinische Masse Ag 2S 2 0 7 .

Schwefelsilber.

Silbersulfid, Ag 2S, findet sich regulär krystallisirend als Silbe 1'"
glänz vom spec. Gew. 7"3 und wird durch Schwefelwasserstoff auS
Silberlösungen als schwarzbrauner, in Wasser unlöslicher Niederschlag
erhalten, der sich nicht in verdünnten Säuren, wohl aber in heisser con¬
centrirter Salpetersäure autlöst.

Die qualitative Nachweisung und quantitative Bestimmung des bilt> e
gelingt leicht vermittelst des sehr charakteristischen Chlorsilbers, das in Salpetersäur
unlöslich, in Ammoniak leicht löslich ist und sich am Lichte schwärzt. Mitunter wag
man es auch als metallisches Silber, Schwefelsilber oder Cyansilber. Silber lässt sich iE
Lösungen sehr bequem auch volumetrisch mit Hilfe eingestellter Lösungen von Salzsau ,
Chlornatriuni oder Rhodankalium messen.
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34. Gold.
Au = 197-2.

Das Gold (aurum) tritt fast stets gediegen auf und in Folge dessen
machten sein lebhafter Glanz, seine schöne Farbe und die Leichtigkeit
seiner Bearbeitung es in sehr früher Zeit bekannt und hochgeschätzt.
Es findet sieh in Formen des regulären Systems, meistens verzerrt und
undeutlich und immer mit mehr oder weniger Silber (von 1 bis 40 Proc.)
legirt. Entweder ist das Gold in Adern noch auf seiner ursprünglichen
Lagerstätte in Quarzgängen und einigen älteren Gesteinen eingesprengt,
oder es sammelt sich in den durch Verwitterung solcher goldführenden
Felsgesteine gebildeten aufgeschwemmten Schichten und sehr allgemein
in kleinen Mengen im Flusssande. Trotz seiner grossen Verbreitung
(der Goldgehalt des Oceans beträgt nach neueren Versuchen etwa
65 mgr auf 1 cbm : und sonach insgesammt etwa 100 Mill. t), begegnet
man ihm jedoch nur an einzelnen Stellen in grösserer Menge. Seltener
trifft man das Gold als Amalgam an oder in Verbindung namentlich
mit Tellur als Schrifter z (Au, Ag),Te s , C ala ve rit AuTe 2 , Blätter¬
erz (Nagyagit) (Pb, Au) 2 (Te, S, Sb)3 , Wismuthgold Au.Bi u. s. w.

In Europa findet man es besonders in Deutschland (1894 wurden producirt 3315 Jeff)
und in Ungarn und Siebenbürgen (jährlich 2—8000 Jcgf); sehr beträchtliche Mengen des
Edelmetalls (1894:41000 hg) producirt das östliche Granitgebirge des Ural und dessen
Alluvialterrain. Obenan in Bezug auf Goldproduction stehen die Vereinigten Staaten,
seitdem 1848 in Californien Gold (1894:60.000%) entdeckt wurde und Australien (1851)
nebst Neuseeland (1894 :65.000 kg). Insgesammt werden neuerdings jährlich über 200.000 kff
Gold im Werthe von etwa 600 Mill. Mark oder 30 Mill. Pfd. St. gewonnen. Dabei
wendet man je nach der Art des Vorkommens entweder rein mechanische Operationen
ftn (Schlämmprocess), oder man bringt daneben, mitunter sogar ausschliesslich, chemische
Processe zur Anwendung. Wäscht man den goldführenden Sand mit Wasser, oder richtet
roan aus hochgelegenen Reservoirs kommendes Wasser in kräftigen Strahlen gegen das
goldführende Alluvialterrain, so werden alle speeifisch leichteren Substanzen vom Wasser
weggeschwemmt und das sehr schwere Gold sammelt sich am Boden der Waschtröge
oder Canäle an. Um das Gold aus (Quarzgängen und anderen Gesteinen zu isoliren,
Pulvert man dieselben und zieht das Metall mit Quecksilber aus (Amalgamation);
erhitzt man das Amalgam in eisernen Retorten, so destillirt das llüchtige Quecksilber
über und Gold bleibt zurück, welches man umschmilzt und in eiserne Formen giesst.
Goldführende Erze (Eisenkiese etc.) werden geröstet, mit Wasser befeuchtet und mit
Chlor behandelt, wodurch lösliches Goldchlorid entsteht; man laugt mit Wasser aus,
schlägt das Gold durch reducirenden Eisenvitriol nieder und schmilzt es schliesslich mit
Borax um.

2 AuC! 3 + 6 FeS0 4 = 2 Au + Fe 2CJ„ + 2 Fe 2(S0 4)8.
Die seit 1885 in Transvaal aufgefundenen Golderze (1894: 75.000 kg im Werth von

etwa 225 Mill. Mark), werden zunächst mit Quecksilber, sodann mit Chlor behandelt,
worauf man seit 1891 schliesslich in cementirten Gruben das nicht amalgamirbare
Gold, nach dem Arthur-Forrest-Verfahren mit einer verdünnten Lösung von Cyankalium
extrahirt. Hierbei bildet sich unter Mitwirkung von Luftsauerstoff oder Oxydationsmitteln
(MnO a ,H 20 2,CNBr) das lösliche Kaliumauroeyanid:

2 Au + 4 CNK + 2 H 20 + 0 2 = 2 Au(CN) 2K -f 2 KOH -f- H 20 2,
wobei die Hälfte des Luftsauerstoffs activirt wird und Wasserstoffsuperoxyd bildet, das
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im weiteren Verlauf des Processes Gold ohne Luftzutritt in Lösung bringt. Ein grosser
Theil des CNK gibt dabei mit Sauerstoff CONK, wird durch das C0 2 der Luft in Blau¬
säure CNH umgesetzt, oder von den Sulfiden des Eisens, Kupfers etc. verbraucht. Au 9
der goldhaltigen Cyanidlauge fällt man das Edelmetall durch Zinkspähne wieder aus:
2 Au(CN) 2K + Zn = Zn(CN) 4K 2 -j- 2 Au, wobei aber ebenfalls erhebliche Zinkmengen
verloren gehen. Es fehlt nicht an Vorschlägen zur Verbesserung dieses werthvollen
Verfahrens.

Ein fünftes grosses Vorkommen, arktische Goldlager von ausserordentlichem Keich-
thum, erregt seit dem Sommer 1897 die Aufmerksamkeit: im nordwestlichen Canada und
den Grenzdistricten von Alaska, im Thale des Klondyke (Hirschfluss) und bei dessen
Mündung in den 3000 engl. Meilen langen Jukonfluss findet sich das Gold im Alluvium
der Flüsse und im Gestein.

Um das natürliche Gold von dem stets beigemengten Silber und Kupfer zu befreien,
zieht man die letzteren durch Erhitzen mit Salpetersäure aus. Die Scheidung der Metalle
ist jedoch nur dann vollständig, wenn auf 1 Gewichtstheil Gold 2 bis 3 Theile Silber
zugegen sind. Silberarme Goldlegirungen werden deshalb, bevor man sie einer solchen
Behandlung unterwirft, mit soviel Silber zusammengeschmolzen, dass der Silbergehalt etwa
75 Proc. beträgt; von diesem Verhältnisse hat man die Scheidung auch als solche durch
die Quart oder Qnarfation bezeichnet; jedoch sind noch andere Proportionen zur Isolirung
des Goldes wohl geeignet. — Auch durch „Affination", Erhitzen mit concentrirter Schwefel¬
säure, kann man das Silber und Kupfer ausziehen, während das Gold unangegriffen zurück¬
bleibt. ■— Behandelt man das Kohgold mit Königswasser, so geht das Silber in unlös¬
liches Chlorsilber über, während das Gold als Chlorgold AuCL, gelöst und aus der Lö¬
sung durch Eisenvitriol wieder abgeschieden wird:

2 AuCl 3 + 6 FeS0 4 = 2 Au -f 2 Fe 2(S0 4)3 + Fe,CI,.
Mitunter führt man das Gold nach dem Rösten der Erze durch Chlor in Chlorid über.
Sehr reines Gold erhält man ferner bisweilen mit Hilfe der Elektrolyse, indem man
das Gold aus den obigen Doppelcyanidlösungen auf Bleiplatten, die als Kathoden dienen,
niederschlägt. Goldsilberlegirungen hängt man als Anoden in ein Bad von verdünnter
Silbernitratlösung; an die aus Silberplatten bestehenden Kathoden wandert dann reines
Silber, während das Gold beim Zerfall der Anoden zu Boden sinkt.

Das reine, bisweilen sich auch in gut ausgebildeten regulären Octa-
edern oder Dodekaedern findende Gold ist kaum härter als Blei und
unter allen Metallen das dehnbarste. Von den luftbeständigen reinen
Metallen ist das Gold das einzige mit gelber OberfUichenfarbe. Das
äusserst dünne Blattgold, wie man es durch Auswalzen und Ausschlagen
des Goldes erhält (2 Gramm Gold auf 1 Quadratmeter) lässt das Licht
mit blaugrüner Farbe durch. Aehnlich verhält sich das aus einer ver¬
dünnten Lösung ausgefällte Gold. Bei lT'ö" ist Gold 19'33mal schwerer
als Wasser von gleicher Temperatur. Die Elektricität und Wärme leitet
es sehr gut, obwohl weniger, als das Silber. Es schmilzt unter starker
Ausdehnung bei etwa 1060° zu einer blaugrünen Flüssigkeit, die sieb
beim Erkalten wieder sehr stark zusammenzieht und daher nicht zum
Giessen geeignet ist. Gold wird durch Luft, Sauerstoff oder Wasser bei
keinem Wärmegrade angegriffen, wohl aber durch die Alkalien und ihre
Nitrate. Das Gold ist in den genannten Säuren unlöslich; in Chlor¬
wasser oder Königswasser, welches von dieser Fähigkeit seinen Namen
hat, löst es sich dagegen mit Leichtigkeit zu Chlorgold auf.

Eine wichtige Verwendung des Goldes ist die zum Ueberziehen
anderer Gegenstände, zum Vergolden. Hierzu kann man das Blattgold,
oder auch Goldamalgam benutzen; am häufigsten jedoch bedient man
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sich der Vergoldung auf galvanischem Wege, indem man das Doppel-
cyanid AuCN. KCN durch den galvanischen Strom zerlegt.

Die Goldlegirungen sind meistens fester und härter, als das reine,
weiche und sich daher rasch abnutzende Metall, obwohl weit weniger
dehnbar als dieses. Am wichtigsten sind diejenigen mit Kupfer und
Silber, welche zur Herstellung von Goldmünzen und Schmuckwaaren
dienen. Beispielsweise enthalten deutsche, französische, belgische und
nordamerikanische Goldmünzen 90 Proc. Gold und 10 Proc. Kupfer,
österreichische Ducaten 9<S -6 Proc Gold und P4 Proc. Kupfer. Hoch¬
gelbes Gold enthält viel Silber, hochrothes viel Kupfer.

Sauerstoffverbindungen des Goldes.

Goldoxydul, Au 2 0, entsteht unrein bei der Behandlung des
Goldchlorürs mit kalter, verdünnter Kalilauge als braunviolettes Pulver,
das sich zwischen 200—250° vollständig in Gold und Sauerstoff zer¬
setzt. Reines Goldoxydulhydrat AuOH erhält man als höchst fein
zertheiltes, dunkelviolettes Pulver, wenn man zu einer Goldchlorid¬
lösung unter guter Kühlung schweflige Säure und hierauf verdünnte
Kalilauge zufügt. Frisch gefällt ist es in kaltem Wasser mit tiefblauer
Farbe löslich.

Goldoxyd, Au 2 0 3 , bekommt man durch Trocknen bei 100° aus
dem Oxydhydrat als dunkelgrünes, sehr leicht zersetzliches Pulver. Das
Goldoxydhydrat, Au(OH) 3 , wird aus Goldchloridlösung am besten
dargestellt, indem man dieselbe mit Magnesia fällt und dem Niederschlag
von Goldoxyd-Magnesia die letztere durch Behandeln mit schwacher
Salpetersäure entzieht. Es erscheint als meistens gelbrothes bis braunes
Pulver, das eine schwache Base ist, andererseits aber auch saure Eigen¬
schaften besitzt, indem es sich in Alkalien leicht zu goldsauren Salzen
oder Auraten löst: Kaliumaurat, Au 2 0 4K 2 -\- 6H 2 0, bildet gelbe, in
Wasser leicht lösliche und alkalisch reagirende Nadeln, deren wässrige
Lösung mit vielen Metallsalzen Fällungen der betreffenden Aurate gibt.
Durch Uebergiessen des Oxydhydrats mit Ammoniak oder Fällen des
Goldchlorids mit demselben erhält man Knallgold, AuNH. NH 2 -j-
°H 2 0, eine in trocknem Zustande äusserst heftig explodirende Substanz.

Halogenverbindungen des Goldes.

Goldehlorür, AuCl, bildet sich beim Erhitzen des Goldchlorids
auf 185« a i s gelblich weisses Pulver, das in Wasser unlöslich ist, sich da-
niit jedoch in der Kälte langsam, in der Wärme rasch in Goldchlorid
AuCl., und Au zerlegt. Für sich stärker erhitzt, verliert es alles Chlor.

Goldchlorid, AuCl 3 , erhält man durch Auflösen des Goldes in
Königswasser, und in neutraler Lösung beim Zersetzen des Chlorürs
mit Wasser. Es bildet grosse, braunrothe, zerfliessliche Krystalle. Beim
Eindampfen der verdünnten Lösung zersetzt es sich theilweise unter
Bildung von Chlorür. Dampft man das Goldchlorid mit überschüssiger
Chlorwasserstoffsäure ein, so krystallisiren lange, gelbe Nadeln von
Chlorwasserstoffgoldchlorid AuCLH, welches als eine Säure auf-
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gefasst werden kann; entsprechende Salze, wie Ammoniumgoldchlorid
AuCl 3 . C1NH 4, entstehen durch directe Vereinigung der Componenten-

Die übrigen Halogenverbindungen des Goldes sind noch unbestän¬
diger als die vorstehenden; beim Erhitzen gehen alle sehr leicht in me¬
tallisches Gold über.

Goldbromür, AuBr, graue in Wasser unlösliche Masse; Go 1 d-
bromid, AuBr s , dunkelrothe Salzmasse; Goldjodür AuJ, citronen-
gelbes, sich schon bei gewöhnlicher Temperatur zersetzendes Pulver;
G o 1 d j o d i d, AuJ 3 , sehr unbeständige Verbindung, beständiger in Doppel¬
salzform mit Alkalijodiden z. B. als Kaliumgoldjodid AuJ 4 K, glänzende,
schwarze Prismen, durch Wasser zersetzlich.

Goldcyanür, Oyangold, AuCN. Gelbes Krystallpulver, nicht
löslich in Wasser, Alkohol oder Aether. Von Säuron wird es kaum
angegriffen, selbst Königswasser wirkt nur allmählich ein. Natrium-
hyposulfit, sowie heisses wässriges Ammoniak lösen es; ebenso Alkali-
cyanide, z. B. als Kalium-AuroCyanid AuCN . KCN, rhombische
Octaeder, das namentlich bei der Goldgewinnung durch das Cyanka-
liumverfahren (s. o.) entsteht und dessen Lösung zum galvanischen Ver¬
golden dient. Auricyanwasserstoff, Au(ON) 4H -j- 3 H 2 0, grosse.
farblose, an der Luft beständige, leicht lösliche Tafeln; einbasische Säure.

Von Sauer Stoff säuren wird das Gold nicht gelöst und lassen
sich einfache Salze desselben mit solchen Säuren auch auf Umwegen
nicht darstellen. Man kennt nur einige sich vom Goldoxydul ableitende.
eomplieirtere Doppclsalze der schwefligen und unterschwelligen Säure z. B.
Au 2 S0 3 + 3 NaaSOj, -f 3 H 2 0, rother Niederschlag: Au,S,0 :! + 3 Naa
S,0, -j- 4 H 2 0, farblose Krystallnadeln, in Wasser löslieh, scheidet mit
Eisenvitriol oder Oxalsäure kein Gold ab.

Wie zum Sauerstoff, hat das Gold auch zum Schwefel nur eine
sehr geringe Verwandtschaft; eine directe Vereinigung der beiden Sub¬
stanzen findet nicht statt. Die drei Sulfide AiuS, Au 2 S 3 und Au 4 S 4
sind mit mehr Sicherheit in Doppelverbindungen, als für sich bekannt.
Eine erwärmte Lösung von Goldchlorid wird durch Schwefelwasser¬
stoffgas rcducirt; aus einer kalten Lösung von Goldchlorid fällt jedoch
beim Einleiten von Schwefelwasserstoff ein Sulfid von nicht ganz con-
stanter Zusammensetzung als schwarzer Niederschlag aus; in Schwefel-
alkalien löst sich derselbe unter Bildung von Sulfosalzen.

Mit Phosphor, Arsen, Antimon und Wismuth verbindet sich Gold
beim Erhitzen zu grauen oder weissen, sehr spröden Legirungon.

Als Goldpurpur bezeichnet man den purpurfarbenen Nieder¬
schlag, welcher sich durch Zinnoxydulsalzlösung in wässrigem Gold¬
chlorid bildet, und etwas wechselnde Zusammensetzung hat. Wahr¬
scheinlich besteht derselbe aus höchst fein vertheiltem Golde, das sich
auf Zinndioxydhydrat niedergeschlagen hat; er wird zur Darstellung
von Goldrubinglas und farbiger Emaille benutzt und kann auch zur
Prüfung der in der Reductionsflamme am Kohlestäbchen abgesetzten
Metallflitter (die man in Königswasser löst) auf Gold dienen.

Die sichere Nachweisung und Bestimmung des Goldes beruht auf seiner FW"
barkeit als Metall, auch wenn die meisten übrigen Metalle zugegen sind, durch Eisen-
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vitriol, Oxalsäure, arsenige Säure u. s. w. Goldarmen Erzen entzieht man das Jletall
durch Chlorwasser und fällt es aus der eingedampften Lösung durch arsenige Säure; ein
Goldgehalt in Silbermünzen hinterbleibt nach dem Behandeln mit Salpetersäure als
schwarzes Pulver.

Zusammenstellung der Natriumgruppe.

Lithium
Natrium

Kupfer .
Silber .
Gold . .

Atom¬
gewicht

Specif.
Gewicht

Schmelz¬
punkt

7-03 0-59 180°
23-05 0-97 97-6°
63-6 8-94 1080°

107-93 10 5 954:"
1972 19 33 1000°

Siedepunkt
unter gew. Druck

bei heller Rothglut
ca. 742°

bei starker Weissglut
bei Weissglut

Atomvolume:
Atomgewicht

Specif. Gewicht

11-8
23-7

7-1
10-2
10-2

In den Elementen dieser Gruppe tritt der elektropositive und metal¬
lische Charakter sehr stark hervor. Schon das Anfangsglied der Reihe,
das Lithium, ist ein Körper, der das Wasser bei gewöhnlicher Tempe¬
ratur zerlegt und ein Oxyd von stark basischen Eigenschaften liefert.
JNoch reactionsfähiger in gleichem Sinne erweist sich das Natrium.

Dem Natrium und Lithium werden als eine Untergruppe Kupfer,
Silber und Gold angereiht, doch unterscheiden sich bei manchen Ana¬
logien die letzteren Metalle von den ersteren fast noch stärker, als die
Untergruppe (Zink-Cadmium-t^uecksilber) vom Magnesium und Beryllium.
An das Natrium erinnert das Kupfer durch seine Veränderlichkeit an
icuchter Luft; die Aehnlichkeit der Verbindungen des Natriums, Kupfers
Und Silbers tritt auch in der gleichen Krystallform der Chloride NaCl.
CuCl und AgCl hervor; isomorph sind ferner die Sulfate Na L,S0 4 und
^g2S0 4 ; u. s. w. Andererseits stehen Cu—Ag—Au im System (S. 121)
und ihrem Gesammtverhalten nach in der Mitte zwischen Zn—Cd—Hg
und Co—Pd—Pt. Daher und aus den bereits früher (S. 130) dargelegten
wunden empfiehlt es sich, die spendiere Behandlung von Kupfer,
Silber und Gold an diejenige des Lithiums und Natriums anzuschliessen,
Während die Alkalimetalle K—Rb—Cs als die elektropositivsten Körper
a m Ende der Einzclbesprechungen ihre natürliche Stellung finden.

Kupfer, Silber und Gold sind diejenigen Elemente von ausgespro¬
chenstem elektropositiven und metallischen Charakter, welche diesen letz¬
teren besonders in ihren physikalischen Eigenschaften zum Aus¬
druck bringen: sie sind im höchsten Grade dehnbar, politurfähig und
nietallglänzciid. und besitzen die grösste Fortpflanzungsfähigkeit für
Wärme und Elektricität. Andererseits zeigen diese Metalle eine zugleich
nnt dem Atomgewicht wachsende Indifferenz in chemischer Beziehung,
Welche offenbar in engem Zusammenhang mit ihrem kleinen Atom-
v °lum steht, d. h. dadurch bedingt wird, dass sich die gleichartigen
Atome unter einander mit grosser Energie anziehen und festhalten. Auch
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im hoben specifischen Gewicht, sowie in den hohen Schmelz- und Ver¬
flüchtigungstemperaturen dieser Elemente findet dieselbe Sachlage einen
weiteren Ausdruck.

Ein recht ähnliches Verhalten unter sich und in schwächerem
Maasse auch mit dem Natrium besitzen die drei Metalle in denjenigen
Verbindungsformen, in welchen sie einwerthig sind; ausserdem kennt
man jedoch für Kupfer noch zahlreiche Verbindungen, in denen dasselbe
zweiwerthig auftritt, und für das Gold auch solche, in denen es drei-
werthig ist und einen schon mehr elektronegativen, säureähnlichen Cha¬
rakter aufweist.

Lösungen.
Unter einer Lösung versteht man die gleichmässige Vertheilung

eines Körpers in einer Flüssigkeit, unter Bildung einer durchaus homo¬
genen, ebenfalls flüssigen Masse. Je nachdem der gelöste Körper fest,
flüssig oder gasförmig ist, spricht man von einer eigentlichen Lösung;
einer Mischung, oder einer Absorption.

Die Löslichkeit einer Substanz in einer bestimmten Flüssigkeit,
dem Lösungsmittel, wird durch die Gewichtsmenge oder das Volum
der Substanz gegeben, welche sich unter gegebenen Bedingungen in der
Flüssigkeit lösen kann. Man unterscheidet demgemäss zwischen leicht
und schwer löslichen Körpern. Die Löslichkeit ist abhängig vo11
der Natur der in Frage kommenden .Substanzen, der Temperatur und
dem Druck. Hat eine Flüssigkeit von irgend einem festen Körper bei
einer gewissen Temperatur soviel aufgenommen, als sie vermag, dann
ist die Lösung eine gesättigte, anderenfalls eine „ungesättigte" oder
„verdünnte"; kühlt man eine gesättigte Lösung auf tiefere Temperaturen
ab, oder entfernt man das Lösungsmittel durch Verdunsten, so scheide' 1
sich in der Regel der feste Körper in Krystallen aus. Beim Abkühle 11
verbleibt unter gewöhnlichen Bedingungen nur soviel vom Körper i Q
Lösung, als seiner Löslichkeit bei der Abkühlungstemperatur entspricht-
Bisweilen hält die Flüssigkeit aber auch mehr feste Substanz zurück-
übersättigte Lösungen (S. 346.) Ebenso wie die Löslichkeit fester
Körper in einer Flüssigkeit gewöhnlich an bestimmte Grenzen gebunden
ist, lassen sich zwei Flüssigkeiten nicht immer in jedem beliebigen Ver¬
hältnisse (wie Alkohol und Wasser), mischen; sie können auch fast unlöslic 1
in einander sein (wie Quecksilber und Wasser). Das wichtigste Lösungs¬
mittel für die Chemie, wie in der Natur überhaupt, ist das W asse ,j

Man hat für die praktischen Bedürfnisse der Chemie sehr won
zwischen solchen einfachen Lösungen fester Substanzen in Flüssigkeit«
(einem physikalischen Vorgang) und Auflösungen (die auf chemische
Processen beruhen) zu unterscheiden; während man im ersteren Falle
die gelöste Substanz durch Entziehung des Lösungsmittels wiedergewinne
kann, ist das im letzteren nicht mehr möglich. Zucker oder KochsaJ*
werden von Wasser reichlich aufgenommen und verschwinden so für ' a!J
Auge, krystallisiren jedoch beim Verdunsten der Lösung unveränder
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wieder aus. Eisen oder Kupfer lösen sich nicht in Wasser, dagegen
wird das Eisen leicht von verdünnter Schwefelsäure unter Entwicklung
von Wasserstoff, das Kupfer von verdünnter Salpetersäure unter Ent¬
wicklung von Stickoxydgas aufgelöst; in diesen Auflösungen sind die
Metalle aber keineswegs als solche gelöst, denn wenn man die Flüssig¬
keiten eindampft, scheiden sich die Metalle nicht wieder ab, sondern es
hrystallisiren Salze derselben, Eisenvitriol oder Kupfernitrat aus. Die
Auflösungen, welche man mit den genannten Metallen und verdünnten
Säuren erhalten hat, erweisen sich somit identisch mit denjenigen, die
man beim Lösen von Eisenvitriol oder Kupfernitrat in reinem Wasser
bekommt. Der Auflösungsprocess zerfällt thatsächlich demnach in zwei
Phasen: 1. die Umwandlung des Metalls in ein Salz und 2. die Lösung
«es letzteren in Wasser. In ähnlicher Weise wie manche Metalle, werden
auch diejenigen Silicate, welche nicht schon durch Salzsäure zersetzbar
s md, vermittelst eines chemischen Processes, einer Aufschliessung
auf trockenem Wege durch Schmelzen mit Alkalicarbonat, andere Mi¬
neralien durch Schmelzen mit Alkalibisulfat in lösliche Form übergeführt.

Im Allgemeinen erfolgen Lösungen unter beträchtlicher Wärme-
a b Sorption; es ist dieses namentlich der Fall für krystallisirte Salze,
die sich ohne, oder mit nur unbedeutender Hydratbildung in Wasser
lösen. Dabei wird für die Zerlegung der grösseren Molecularaggregate
des festen Zustandes Arbeit geleistet, mithin Wärme verbraucht, und
die Lösung kühlt sich mehr oder weniger stark ab. Beim raschen Auf¬
lösen von Ammoniumnitrat im gleichen Gewichte Wasser sinkt die
leinperatur um 27°, durch Rhodanammonium um 34°. Ersetzt man das
Wasser durch Schnee oder zerstossenes Eis, so werden letztere durch
"äs Salz, welches mit ihnen eine Lösung zu bilden bestrebt ist, ver¬
flüssigt und der hierbei stattfindende Wärmeverbrauch erzeugt eine sehr
starke Abkühlung. So erhält man durch Mischen von Kochsalz mit
zwei Theilen zerstossenen Eises eine Temperatur von — 20°, aus Schnee
und2Theilen krystallisirten Chlorcalciums — 42°: „Kältemischun-
8>ea u , von denen in der Praxis ein vielfacher Gebrauch gemacht wird.
—; Die beim Lösen verbrauchte Wärme wird beim Auskrystallisiren
wieder in Freiheit gesetzt; wirft man z. B. in eine übersättigte Lösung
ypQ Glaubersalz einen Krystall, dann erstarrt das Ganze unter starker
Erwärmung.

Manche Salze bilden dagegen bei der Lösung Hydrate, indem sie
Wasser aufnehmen und bei der Abkühlung oder beim Verdunsten der
j^ösung sich in Verbindung mit Krystallwasser wieder abscheiden.
-Bringt man solche Salze mit Wasser zusammen, dann findet in Folge
der Entstehung des Hydrats Wärmeentwickelung statt, die in der Pegel
die Wannebindung bei der Lösung dieses Hydrats merklich übertrifft,
80 dass hier in Folge des Lösungsprocesses die Lösung sich erwärmt.
4 u f solche Weise erklärt es sich z. B., dass beim Lösen von krystalli-
sirtem Chlorcalcium, CaCl 2 -f- 6 H 30, bedeutende Abkühlung, heim Lösen
Von geglühtem Chlorcalcium CaCl 2 (in Folge von Hydratbildung) noch
stärkere Erwärmung eintritt. Mitunter erkennt man die Hydratbildung
au ch an der Färbung; Kupfersulfat CuS0 4 bildet ein weisses Pulver,
löst sich jedoch in Wasser mit blauer Färbung auf und krystallisirt aus

Krafft, Anorganische Chemie, 3. Aufl. 24
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dieser Lösung in triklinen blauen Krystallen CuS0 4 + 5 H 2 0. Wasser¬
freie Kobaltsalze sind blau, nehmen aber bei Aufnahme von Krystall-
wasser oder in Lösung meist rotbe Färbung an.

Neben der Lösung und Hydratbildung zeigt das Wasser sehr zahl¬
reichen Salzen gegenüber eine zerlegende Wirkung, die man seit langer
Zeit als einen der Verseifung ähnlichen Process, als hydrolytische
Spaltung, erkannt hat. Dahin gehören deErscheinungen fin¬
den sich in allen Gruppen des periodischen Systems und
schon früh beobachtete man diesen Vorgang da, wo eines der Spaltungs-^
produete sich ausscheidet. Man hat in dieser Richtung z. B. die
Glieder der Wismuth- und Antimongruppe schon vor langer Zeit näher
studirt. So wird dem leicht zersetzbaren Wismuthnitrat durch Wasser
die Salpetersäure entzogen, indem Niederschläge wie Bi(OH) 2 (N0 3 ) und
BiO(N0 3).BiO(OH) entstehen (S. 254). Behandelt man Antimontrichlorid
mit Wasser, so erhält man, je nach Menge und Temperatur des letzteren,
SbüCl, oder Sb 2 0 3 .2SbOCl oder Sb 40 6 , während Salzsäure in Lösung
geht (S. 249 f-)- Auch das Verhalten des Arsentrichlorids ist ein entspre¬
chendes, denn dasselbe wird schliesslich durch viel Wasser in Salzsäure
und schwer lösliches Arsenigsäureanhydrid zerlegt, welches letztere
sich t heil weise als krystallinisches Pulver am Boden absetzt:
4AsCl 3 + 6H 2 0 = As 4 0 (1 -j- 12C1H (S. 243). Durch die Einwirkung
des Wassers gehen somit die Salze, unter Aufnahme der Ele¬
mente des Wassers, in freie Base neben freier Säure über,
und es hängt lediglich von den Eigenschaften der beiden letzteren ab,
in welcher Form der Vorgang zur Erscheinung kommt. Sind die
Spaltungsstücke löslich, dann vollzieht sich die Einwirkung
des Wassers ohne ihre Ausscheidung, wie das der Fall ist, wenn
man die Chloride des nächsttieferen Gliedes der Gruppe, des Phosphors,
PCL, oder PCL-, in Wasser einträgt: das Phosphorpentachlorid z. *>•
zerfällt dabei in gelöst bleibende Phosphorsäure und Salzsäure:
1'(.'], + 4H 2 0 = P0 4 H 3 + 5C1H.

Es mag nur kurz, um auch einen Blick nach der anderen Seite
des periodischen Systems zu werfen, daran erinnert werden, dass Bor¬
chlorid mit Wasser leicht in Borsäure und Salzsäure zerfällt (S. 289)-
Aluminiumchlorid wird durch Wasser in Thonerdehydrat und Salzsäure
zerlegt (S. 295). Hydrolytische Spaltungen hat man sehr oft bei höhere"
Temperaturen beobachtet, wenn diese das Entweichen eines der Spaltungs¬
stücke begünstigen: versucht man z. B. krystallisirtes MagnesiumchlorW
MgCl 2 -f- 6H 2 0 in der Wärme zu trocknen, dann zersetzt es sich theü-
weise: MgCl 2 + H 20 = 2 HCl + Mgü (S. 311). Eine stark einge¬
dampfte Lösung von Zinkchlorid enthält in Folge Entweichcns von
Salzsäure etwas Oxyd, resp. Oxychlorid (S. 316). Sogar bei den sehr
beständigen Chioralkalien hat man hydro 1 ytische Spaltung
direct nachweisen können: Chlorlithium schmilzt bei Rothglühhitze,
wobei es sich etwas verflüchtigt; bei Gegenwart von Feuchtigkeit ent¬
wickelt sich dabei Salzsäure unter gleichzeitiger Bildung von etwas
Hydroxyd.

Wenn man einen festen, nicht flüchtigen Körper in einer Flüssigkei
löst, wird oft ihr Erstarrungspunkt erniedrigt und ihr Sied«"
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punkt erhöht (es vermindert sich ihre Spannkraft). Beide Erschei¬
nungen treten nach ganz bestimmten Gesetzen ein, analog den für die
Gase bekannten Grundgesetzen (vgl. S. 54 u. 86), und man hat daraus
Nutzen gezogen für die Moleculargewichtsbestimmung in Lösung befind¬
licher Substanzen. Es beruht dieses darauf, dass solche Gewichtsmengen
gelöster Stoffe, die sich im Verhältniss der Moleculargewichte befinden
und die zu demselben Volum gelöst sind, bei gleicher Temperatur oft
auch gleichen Druck ausüben.

Bringt man nämlich Lösungen in Thonzellen, deren poröse Wand
(durch eine künstlich darin erzeugte Membran) so beschaffen ist, dass
wohl das Lösungsmittel, nicht aber der gelöste feste Körper hindurch-
diffundiren kann — verschliesst diese Zellen, so dass sie nur noch mit
einem Manometer (welches den im Innern der Zelle vorhandenen Druck
angibt) in Verbindung stehen und taucht eine solche Zelle nunmehr in
das reine Lösungsmittel ein, dann verschwindet im Innern der Zelle der
Druck des Lösungsmittels auf die Wände und es bleibt nur noch der¬
jenige der gelösten Molecüle übrig; daher beobachtet man am Mano¬
meter eine Zunahme des Drucks im Innern der Zelle, welche im
Einzelfalle bis zu einem bestimmten, oft sehr beträchtlichen Werthe
steigt. Wie zuerst Pfeffer (1877) entdeckte, ist nun dieser Druck (der
osmotische Druck) proportional dem Gehalte der Lösung; er nimmt
ferner 2) proportional der Temperatur und 3) bei vielen gelösten Sub¬
stanzen im Verhältniss der Moleculargcwichte zu. Hieraus sieht man,
dass die Gesetze für den osmotischen Druck völlig die nämlichen sind,
wie für die Gase. Nach van't Hoff ist der osmotische Druck einer
Zuckerlösung ebenso gross, wie der (leicht zu berechnende) Druck wäre,
den der Zucker auf die Zellenwände ausüben würde, wenn er sich als
Gas in demselben Räume befinden könnte, den die Lösung einnimmt.

Auf die Erniedrigung des Erstarrungspunktes des Lö¬
sungsmittels hat Raoult (18S2) eine wichtige Methode zur Bestimmung
Von Moleculargewichten gelöster Körper begründet. Schon Blagden
hatte (1788) beobachtet, dass für die Erstarrungstemperatur von Salz¬
lösungen und ihren Gehalt an gelöster Substanz Proportionalität besteht
Und diese Beobachtung wurde 186] von Rüdorff bestätigt. De Coppet
stellte (1871) fest, dass für den Erstarrungspunkt bei ähnlichen Stoffen
dieselbe Erniedrigung eintritt, wenn man sie im Verhältniss ihrer Mole¬
kulargewichte in Wasser löst. Löst man z. B. das Moleculargewicht einer
Substanz in Grammen in Wasser zu einem Liter auf, dann sinkt der
Gefrierpunkt dieser Lösung auf — 1*8° (wo das Wasser gefriert). In
allgemeiner Form lässt sich diese Thatsaehe folgendermaassen ausdrücken.

Erniedrigt sich der Erstarrungspunkt des Lösungsmittels um E,
wenn in 1 Gramm desselben n Moleculargcwichte der Substanz gelöst

sind, so hat man E = r -r-, wobei r eine nur von der Art des Lösungs¬

mittels abhängige Constante ist. Bestimmt man den Erstarrungspunkt
einer Lösung, die p Gramm einer Substanz von unbekanntem Molecular¬
gewicht in 1 Gramm des Lösungsmittels enthält, so hat man n = -L

^° M das unbekannte und gesuchte Moleculargewicht der Substanz ist.
24*
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Setzt man diesen Werth für n in die erste Gleichung ein, so wird E =
rp
Ml'

Die Constante rr p
woraus man das Moleculargewicht erhält: M = „.
wird von vorneherein durch Auflösen eines Stoffs von bekanntem Mole¬
culargewicht in dem Lösungsmittel, und Bestimmung der Erniedrigung

des Gefrierpunktes gefunden: r = —.

Auch die Verminderung des Dampfdrucks einer Lösung wird oft stär¬
ker, d. h. ihr Siedepunkt steigt, proportional der in Lösung g e '
brachten Substanzmenge. Löst man in gleichen Mengen eines Lösungs¬
mittels Gewichtsmengen verschiedener Substanzen im Verhältniss von
deren Moleculargewicht auf, so bekommt man Lösungen von gleichem
Dampfdruck. Kennt man das Gewicht des Lösungsmittels, sowie das¬
jenige der gelösten Substanz, ferner den Siedepunkt vor und nach der
Auflösung, so lässt sich mit Hilfe einer nur von der Art des Lösungs¬
mittels abhängigen Constanten das Moleculargewicht des gelösten Körpers
berechnen (Beckmann).

Die nähere Besprechung dieser sehr interessanten Methoden findet
man in der „Organischen Chemie, II. Aufl. (1897), S. 34 ff."

Von diesen einfachen Beziehungen, welche zahlreichen gelösten
Stoffen zukommen, zeigen nun die verdünnten Lösungen mancher Salz ( '-
Säuren und Basen scheinbare Abweichungen, indem ihr „osmotische!
Druck" viel grösser ist, als man es nach ihrer normalen Molecular-
grösse erwarten sollte; für Chlorkalium erreicht z. B. der osmotische
Druck nahezu das Doppelte des normalen Betrags.

Der Gefrierpunkt einer Lösung, die man durch Auflösen eines
Grammmoleculargewichts dieser Substanz zu 1 Liter hergestellt bfttj
liegt daher nicht bei — 1'8°, sondern bei — 3'6°. Berechnet man für die
Mehrzahl der in Wasser gelösten Säuren, Basen und Salze aus den
Gefrierpunkts- oder Dampfdruckerniedrigungen die Moleculargcwichte,
so gelangt man zu bedeutend kleineren Zahlen, wie sich dieselben aus
Dampfdichtebestimmungen oder aus dem chemischen Verhalten ergeben-

Es lag nahe, diese Ausnahmen von der Regel in gleiche Linie DU*
den anormalen Dampfdichten, welche in ähnlicher Weise zu kleine Mole"
culargewichte ergeben, zu stellen und wie diese letzteren, aus einem
mehr oder weniger weitgehenden Zerfall der in Wasser gelösten Mole*
cüle zu erklären. In allen den Fällen, wo eine hydrolytische Spaltung
eintritt, ein Salz also durch einen grossen Wasserüberschuss zu freie
Base neben freier Säure verseift wird, findet man, sobald die Spaltung
eine vollständige ist, natürlich die halbe Moleculargrössc.

Zur Erklärung des Zerfalls der in wiissriger Lösung mit zu grossem osmotisc ^
Druck auftretenden Elektrolyte nimmt Arrhenius seit 1887 an, dass dieselben in
genügend verdünnter Lösung durch „elektrolytische Dissociation" bereits vollständig
ihre „Jonen" zerfallen seien. Solche Jonen erniedrigen den Gefrierpunkt und die Damp
Spannung, wie jedes andere Molecül. Diese Hypothese lässt die spalten
oder trennende Kolle, welche das Wasser bei der Lösung spielt, auss
Betracht; zur Erklärung einzelner physikalischer Punkte wurde sie zwar nicht oho
Erfolg benutzt, von den seit einem Jahrhundert herrschenden, auf dem Experiment
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ruhenden Ansichten der Chemie weicht sie dagegen stark ab und konnte daher von
ihren Vertretern nicht in befriedigenden Einklang mit denselben gebracht werden. Auch
die Bemühungen, die Jonenhypothese zur Entdeckung neuer Thatsachen auf dem Gebiet
der Experimentalchemie zu verwerthen, waren bisher fruchtlos.

Die Lösung einer Flüssigkeit in einer anderen, nament¬
lich in Wasser, kommt zwar in der anorganischen Chemie nur verhält-
nissmässig selten in Betracht, doch gehören gerade dahin einige der
praktisch wichtigsten und daher bereits ausführlicher besprochenen
Fälle: Salpetersäure (S. 72), Schwefelsäure (S. 184), üeberchlorsäure
(S. 148); u. s. f. Stets spielt hier die an den betreffenden Stellen
hervorgehobene Hydratbildung eine Hauptrolle beim Lösungsprocess.
Dieselbe Sachlage findet man auch beim Hydrazin, das sogar erst
neuesterdings aus seinem Hydrat isolirt werden konnte (S. 67). In
einer Reihe anderer Fälle wirkt das Wasser auf anorganische Flüssig¬
keiten nur so lösend, dass eine hydrolytische Spaltung der
eigentlichen Lösung vorhergeht. Derart lösen sich Substanzen wie
Chlorschwefel, Phosphortrichlorid und Phosphoroxychlorid nur unter
Zersetzung in Wasser auf; ebenso solche flüssige oder tiefschmelzende
Körper, die man in der Regel als einfache oder gemischte Säureanhy¬
dride bezeichnet, wie Chlormonoxyd, Chlorperoxyd, Stickstofftetroxyd,
Phosphortrioxyd u. s. f., in welchen Fällen die hydrolytische Spaltung
sogar gewöhnlich einfach als Hydratbildung aufgefasst wird — wie denn
überhaupt eine Scheidewand zwischen jenen beiden wichtigen Wirkungs¬
weisen dos Wassers auf anorganische Verbindungen sich nicht aufrecht
erhalten lässt.

Die Absorption von Gasen durch Wasser oder wässrige Lö¬
sungen ist ein überaus häufig stattfindender Vorgang. Sehr oft erfolgt
dabei ein chemischer Process, der die Natur des Gases vollständig ver¬
ändert, z. B. bei der Absorption von Kohlendioxyd oder von Chlorgas
(S. 18 u. 144) durch Kalkhydrat oder Kalilauge. Handelt es sich
jedoch nur um eine einfache Lösung des Gases in der Flüssigkeit, dann
hängt die Löslichkeit des Gases zunächst von dessen Natur ab (am
geringsten ist sie bei den schwer condensirbaren Gasen Wasserstoff,
Stickstoff, Sauerstoff, Stickoxyd, Kohlenoxyd, Methan). Mit sinkender
Temperatur nimmt ferner die Löslichkeit stets zu; sodann hängt dieselbe
ganz wesentlich von dem Drucke ab, mit welchem das Gas in die Flüs¬
sigkeit hineingepresst wird (hineindiffundirt) und nimmt proportional
diesem Drucke zu (Gesetz von H enry-Dalton, vgl. S. 101). Man kann
also durch Erhöhung der Temperatur (Auskochen) eine Flüssigkeit von
den darin gelösten Gasen befreien; ebenso durch Erniedrigung des
Drucks, oder durch anhaltendes Hindurchleiten eines anderen, gegen
das betreffende Lösungsmittel gleichfalls indifferenten Gases. Für die¬
jenigen Gaslösungen, die ohne Aenderung ihrer Zusammensetzung bei
einer bestimmten Temperatur überdcstilliren, schliesst man auf das Vor¬
handensein bestimmter Hydrate (deren Zusammensetzung, Avie diejenige
;>llcr Hydrate, ebenfalls bis zu einem gewissen Grade von Druck und
Temperatur abhängig ist); vgl. Salzsäure, S. 142; Bromwasserstoff, S. 155.

Heber die Bedeutung, welche das Wasser für das Zustandekommen
chemischer Reactioncn, theils als einfaches Lösungsmittel, thcils in Folge
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von Hydratbildungen gewinnen kann, vergleiche man auch das bereits
S. 161' (Jodwasserstoffdarstellung) und S. 177 (Oxydation von gelöstem
.Schwefeldioxyd) Gesagte.

m

Elektrolyse der Salze.
Die mächtigen Elektricitätsqucllen, über die man schon seit einer

Reihe von Jahren verfügt, haben dazu geführt, nach chemischen Ver¬
wendungen dieses werthvollen Hilfsmittels zu suchen. Als epochemachend
für die Chemie sind nun in neuester Zeit gemachte Entdeckungen zu
betrachten, bei denen die Elektricität zwar nicht als solche zu directer
Wirkung kommt, wohl aber dazu dient, eine Temperatur von bis dahin
unerreichter Höhe zu liefern, vermittelst deren sich Reactionen ver¬
wirklichen Hessen, die man vorher für unmöglich gehalten hat.

In dieser Richtung hervorzuheben ist die Fabrication des Carbor-
undums und des Calciumcarbids im „elektrischen" Ofen (S. 270). Daneben
hat aber auch die Gewinnung von Metallen, wie Aluminium und Ma¬
gnesium, durch den Gebrauch der Dynamomaschinen einen Aufschwung
genommen, der für einzelne derselben, wie Silber und Kupfer, sich ganz
besonders auf die Raffinirung erstreckt. Was die Elektrolyse von Salzen
zur Herstellung von Soda, Chlorkalk und anderen Producten der
Grossindustrie anbetrifft, so handelt es sich hier um höchst interessante
Concurrenzverfahren, die von wachsendem Erfolg begleitet sind, deren
definitive Stellung gegenüber den älteren Processen indessen nicht nur
von chemischen Umständen abhängt und daher augenblicklich noch un¬
gewiss ist.

Bereitet man den S- 27 f. näher beschriebenen Versuch der Wasser¬
elektrolyse in der Weise vor, dass man den Apparat, anstatt mit an¬
gesäuertem, mit reinem, destillirtem Wasser füllt, dann findet keine Zer¬
legung dieses letzteren statt: es entwickelt sich kein Gas an den Elek¬
troden und der Strom geht zwischen ihnen nicht über. Das Wasser
ist somit kein „Elektrolyt" und hieraus hat man geschlossen, dass
es die Schwefelsäure S0 4 H 2 sei, die in wässriger Lösung durch den
Strom zersetzt wird; an der Kathode (der negativen Polplatte) wird
der Wasserstoff H 2 in Freiheit gesetzt, während [SO,,] an der Anode
(der positiven Polplatte) auftritt und sich dort mit dem Lösungswasser
zu Schwefelsäure und Sauerstoff umsetzt: [S0 4 ] -4- H 2 0 = S0 4 H 3 -f" *-'•

Etwas anders verläuft der Process bei Elektrolyse von concen-
trirter oder 40 procentiger Schwefelsäure, indem dann an der Anode
eine neue Säure, Ueberschwefelsäure S8 0 8 H,, auftritt (S. 188).

In derselben Weise, wie die Schwefelsäure, die man ja als ein
Salz des Metalls Wasserstoff auffassen kann, werden auch die Sulfate
durch den galvanischen Strom zerlegt. Elcktrolysirt man beispielsweise
Kupfersulfat, dann scheidet sich an der Kathode statt des Wasserstoffs
metallisches Kupfer ab, während an der Anode freie Schwefelsäure und
Sauerstoff auftreten; nimmt man als Anode eine Kupferplatte, so tri«
kein freier Sauerstoff mehr auf, vielmehr oxydirt derselbe das Kupfer,
dao sich in der freigewordenen Schwefelsäure wieder auflöst. Da sicü
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in dieser Weise alles ausgeschiedene Kupfer wieder ersetzt, stellt sich
der ganze Vorgang als ein Wandern des Kupfers von der Anode zur
Kathode dar. Das Kupfer setzt sich auf der Kathode als compakter
Ueberzug ab, der einen genauen Abdruck der Kathode darstellt —
galvanoplastischer Abdruck (S. 351).

Falls das Metall des elektrolysirten Salzes eine secundäre Einwir¬
kung auf das Wasser ausübt, so wird es nicht in freiem Zustande an
der Kathode abgeschieden. Elektrolysirt man beispielsweise Natrium¬
sulfat in wässriger Lösung, dann wirkt das abgespaltene Natrium unter
Entbindung von Wasserstoff auf das Wasser ein. In diesem Falk'
werden also, ganz wie bei der verdünnten Schwefelsäure, Sauerstoff und
Wasserstoff entbunden, daneben aber tritt an der Anode Schwefelsäure,
an der Kathode Natronlauge auf. — Wie die Sulfate, werden auch an¬
dere Salze zerlegt: Chlornatrium zerfällt in Chlor und Natrium (S. 345).

Schaltet man in einen Stromkreis verschiedene Elektrolyt« hinter
einander ein, so werden äquivalente Mengen der betreffenden Zersetzungs-
producte durch den Strom ausgeschieden. (Elektrolytische Gesetze
von Faraday.) Bei der Elektrolyse von z. B. Metallchloriden ward
demgemäss in allen Apparaten die nämliche Chlormenge an den Anoden
in Freiheit gesetzt, die Quantitäten der an den Kathoden abgesetzten
Metalle stehen dagegen im Verhältniss von deren Aequivalent-
ge wichten. Elektrolysirt man durch denselben Strom beispielsweise
hinter einander eingeschaltete Lösungen von mit Schwefelsäure ange¬
säuertem Wasser, von wässriger Salzsäure, von Kupferchlorid, und von
Kupfersulfat, dann erhält man im ersten Zersetzungsapparat 2 Ge-
wichtstheile Wasserstoff und 16 Th. Sauerstoff, im zweiten 2 Th.
Wasserstoff und 71 Th. Chlor, im dritten 63"2 Th. Kupfer und 71 Th.
Chlor, im vierten 63-2 Th. Kupfer und IG Th. Sauerstoff. Die ausge¬
schiedenen Mengen sind, wie man sieht, einander äquivalent im Sinne
der Valenzlehre; daher werden auch aus Verbindungen, in denen ein-
und dasselbe Metall verschiedenen Oxydationsstufen entsprechend mit
verschiedener Valenz auftritt, wechselnde Gewichtsmengen dieses Me¬
talls ausgeschieden, und zwar so, dass durch denselben Strom in der
gleichen Zeit gleich viele Valenzen gelöst werden. Wenn man z. B.
durch denselben Strom Kupferchlorid und Kupferchlorür neben ein¬
ander elektrolysirt, so werden aus dem Chlorid Cu n Cl 2 = 63 -2 Th.
Kupfer niedergeschlagen, aus dem Chlorür Cu^CL, dagegen gleichzeitig
126-4 Th. Kupfer in Freiheit gesetzt; während ebenso Quecksilber¬
chlorid Hg^CL, = 199-8 Th. Quecksilber liefert, erhält man aus dem
Mercuronitrat Hg 2 n (N0 3 ) 2 unter Lösung von gleichfalls 2 Valenzen die
doppelte Gewichtsmenge, also 399-6 Th. Quecksilber.

Zur Erklärung chemischer Umsetzungen hatte bereits Williamson (Ann. Chem.
Pharm. 77, 46; 1851) angenommen, „dass in einem Aggregat von Jlolecülen jeder Ver¬
bindung ein fortwährender Austausch zwischen den in ihr enthaltenen Elementen vor sich
geht.« Angenommen z. B., ein Gefitss mit Salzsäure würde durch grosse Zahl von Mo¬
dulen von der Zusammensetzung C1H ausgefüllt, so bleibt nach Williamson jedes
Atom Wasserstoff nicht in ruhiger Gegeneinamlerlagerung neben dem Atom Chlor, mit
dem es zuerst verbunden war, sondern es findet ein fortwährender Wechsel des Platzes
Mit anderen Wasserstoffatomen statt. Eine ähnliche Theorie der „Elektricitätsleitung
in Elektrolyten" entwickelte C lausius (Ann. der Physik u. Chem. 101, 338; 1857); doch
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wendet er sich gegen die Auffassung Williamson's, indem er gegen denselben be¬
merkt, dass es „zur Erklärung der Elektricitätsleitung genügt, wenn bei den Zusammen-
stössen der Gesammtmolecüle hin und wieder und vielleicht verhältnissmässig selten ein
Austausch der Theilmoleciile stattfindet (S. 353)." Dieser Satz von Clausius ist selbst¬
verständlich auch auf bereits hydrolytisch gespaltene Lösungen anwendbar. Demgegen¬
über ist die Theorie der „elektrolytischen Dissociation" zu den weitgehendsten Folgerungen
gelangt (S. 372), indem sie vollständigen Zerfall in Jonen behauptet.

Elektrolysirt werden nicht nur gelöste, sondern auch geschmol¬
zene Salze. Die Elektrolyse von geschmolzenem Kochsalz gelingt schon
durch einen Strom von 2 Volt Spannung, während zur Zersetzung
einer Lösung (deren Widerstand grösser ist) 3V 2 Volt, erforderlich
sind. Von grossem praktischen Interesse ist die Elektrolyse geschmolzener
Salze für die Darstellung des Aluminiums, Magnesiums und Lithiums
geworden, wie man das bei diesen Metallen des Näheren erörtert findet.
Ueber Elektrolyse des Natronhydrats vgl. S. 334.

Gruppe VJir. Eisen- und Platinmetalle.
Eisengruppe.

Die drei magnetischen Metalle der Eisengruppe bilden einen Ueber-
gang von Kupfer zum Mangan: Cu = 63"6; Co = 59*6; Ni = 58'9i
Fe = 56; Mn = 541). Kobalt wird durch Luft und Wasser nicht
verändert, auch das Nickel ist an der Luft noch recht beständig, das
Eisen „rostet" dagegen bald: sehr rasch oxydirt sich an feuchter Luft
das Mangan und zersetzt auch das Wasser schon beim Kochen. Je mehr
bei diesen Elementen, vom Kupfer zum Mangan, die Reactionsfähigkeit
steigt, um so stärker tritt auch ihr Bestreben zur Aeusserung höherer
Werthigkeit hervor, während andererseits die physikalischen Eigen-
sch.iftcn der Metalle als solcher etwas schwächer werden; das Nickel
tritt in seinen Salzen nur als zweiwerthiges Element auf; das Eisen da¬
gegen hat das Bestreben, in den Salzen dreiwertbig zu sein; in der
freilich unbeständigen Eisensäure erscheint es sechswerthig; das Mangan
in der Uebermangansäure sogar siebenwerthig. Bei alledem ist fl"
Kobalt, Nickel und Eisen, metallische Elemente mit annähernd gleichem
Atomgewicht und Atomvolum, die Aehnlichkeit eine sehr grosse, be¬
sonders in den entsprechend zusammengesetzten Oxydulverbindungen;
ihre hohe Schmelzbarkeit und Schwerflüchtigkeit hängt mit dem kleinen
Atomvolum (d. h. mit der relativ starken gegenseitigen Anziehung der
Atome) zusammen; ausserdem treten Eisen, Nickel und Kobalt vor allen
übrigen Elementen durch ihre magnetischen Eigenschaften hervor.

Eisen
Nickel
Kobalt

Atom¬
gewicht Specif. Gew. Schmelzpunkt Atomvolume'

6602
58'9
5!)6

7-84
89
8-5

oberhalb 1800°
ca. 1500°
ca. 1400°

71

6-6
70
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In der ersten grossen Periode des natürlichen Systems nehmen die
drei Elemente der achten Gruppe eine Mittelstellung (vgl. S. 121) ein,
für die man in den kleinen Perioden des Lithiums und Natriums kein
Analogon hat, während man einer den Metallen der Eisengruppe ähn¬
lichen Triade, Ru—Rh—Pd, sowohl in der grossen Periode des Kaliums,
wie auch in derjenigen des Caesiums:
begegnet (s. u. Platinmetalle).

hier den Elementen Os — Ir—Pt,

35. Eisen.
Fe = 56-02.

Von allen Metallen, die vermittelst chemischer Operationen oder
Hüttenprocesse aus den Erzen gewonnen werden, ist das Eisen (ferrum)
das wohlfeilste und nützlichste. Obwohl es in gediegenem Zustande sich
nur ganz ausnahmsweise findet, wurde es doch schon vor Jahrtausenden
in mehrfacher Weise verwendet und war den alten Culturvölkern, von
welchen man genauere Kunde hat, wohlbekannt. Der Name „Eisen"
entstammt wohl dem Sanskrit, in welchem „ayas u (= aes) „Erz'' be¬
deutet.

In der Natur besitzt das Eisen die weiteste Verbreitung, nament¬
lich in Form seiner Oxyde und Sulfide. Gediegenes Eisen findet man
nur selten, in einzelnen Laven und Basalten in Körnerform, oder da,
wo Eisenerze durch in Brand gerathene Steinkohlenlager zu „natür¬
lichem Stahl" reducirt worden sind. Das bekannteste Vorkommen des
metallischen Eisens ist jedoch dasjenige als Meteoreisen; ausser den
Meteorsteinen (Silicaten) fallen die Eisenmeteoriten, welche gewöhnlich
nickelhaltig sind, aus dem Weltraum auf die Erdoberfläche, wo man sie
in Blöcken bis zum Gewicht von 20 000 kg gefunden hat.

Ausgangsmaterialien für die Eisengewinnung sind namentlich das natür¬
liche Eisenoxyd, Fe 2 0 8 , als Eisenglanz oder Rotheisenstein (mit
70 Proc. Fe) auftretend, das M a g n e t e i s e n e r z, Fe 3 0 4, mit 724Proc. Fe,
der Brauneisenstein, gewöhnlich ein Hydrat 2 Fe0 3 H s .Fe 2 0 3 mit
60Proc. Fe. der Spatheisenstein FeC0 3, mit 48 Proc. Fe, der Schwefel¬
kies oder Pyrit, FeS 3 , welcher sich aber wegen seines Schwefel-
gehalts zur Eisengewinnung weniger eignet und dazu erst dient, nachdem
'»•in ihn zur Schwefelsäurefabrication geröstet hat. Aus diesen Erzen
wird das Metall dadurch leicht isolirt, dass man ihnen den Sauerstoff
durch Glühen mit Kohle entzieht; dabei nimmt das Eisen jedoch stets
kleinere oder grössere Mengen von Kohlenstoff auf, welcher die Eigen¬
schaften des Eisens in auffallendster und für die praktische Verwendung
bedeutsamster Weise zu modificiren vermag.

Ganz reines Eisen erhält man durch Reduction des Eisenoxyds, des
Oxalsäuren Eisenoxyduls (0 2 O 4 Fe + ILO, durch Fällen einer Lösung
von Eisenvitriol mit Oxalsäure als citronengelbes Krystallpulver dar¬
gestellt) oder des Eisenohlorürs in einem Wasserstoft'strome. Wurde
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hierbei möglichst wenig erhitzt, so erhält man ein (noch wasserstoffhaltiges?)
bei gewöhnlicher Temperatur an der Luft unter starkem Erglühen zu
Fe 3 0 4 verbrennendes dunkles Pulver (pyrophorisches Eisen); wurde
die Reduction jedoch bei höherer Temperatur ausgeführt, so hat das
grauweisse Pulver (mikroskopische Octaeder oder Würfel) die Eigenschaft
der Selbstentzündlichkeit nicht. Reines geschmolzenes Eisen erhält man
z. B. durch Zusammenschmelzen von Schmiedeeisen unter einer Glas-
schieht mit Eisenoxyd, dessen Sauerstoff die letzten Spuren Kohlenstoff,
Silicium und Phosphor aus dem Schmiedeeisen entfernt.

Reines Eisen ist fast silberweiss, glänzend und sehr politurfähig.
Specif. Gew. 7 -84. Es ist hart und gehört zu den zähesten Metallen,
leitet jedoch Wärme und Elektrizität bedeutend weniger als Kupfer oder
Silber. Das reine Metall schmilzt weit schwieriger als solches, das Kohlen¬
stoff enthält, indem es sich in einem Knallgasgebläse erst oberhalb 1800
verflüssigt; wie das Wasser zeigt es beim Schmelzen eine Volum Ver¬
minderung. Mit Hilfe der stärksten Wärmequelle, des elektrischen Stroms,;
lässt sich das Eisen im Vacuum verflüchtigen und gibt dann ein Spectrum
(s. S. 327) wie andere Dämpfe. In der Sonnenphotosphäre wurde es
gleichfalls durch zahlreiche Fraunhofer'sche Linien nachgewiesen.

Eine besonders hervortretende physikalische Eigenschaft des Eisens
ist sein Magnetismus; während indessen einzelne Eisenverbindungen, wie
das Oxyd Fe 3 0 4; dauernd magnetisch sind, wird das reine Eisen nur
vorübergehend magnetisch, wenn man ihm einen Magneten oder einen
elektrischen Strom nähert. Ein Kohlenstoffgehalt, wie der Stahl ihn
besitzt, befähigt jedoch das Eisen, den Magnetismus anhaltend zu be¬
wahren; dasselbe ist der Fall bei elcktrolytisch gewonnenem, wasserston¬
haltigem Eisen und bei Eisenlegirungen. — Von praktischer Bedeutung
ist die Thatsache, dass Eisen durch mechanische Einwirkungen, wie
Hämmern oder Stossen, seine „Textur" ändert und kristallinisch wird.
— Bei Rothglut wird das Eisen weich, bei Weissglut lässt es sich
schweissen, noch höher erhitzt, wird es wieder spröde.

Trockener Sauerstoff oder Luft wirken bei gewöhnlicher Temperatur
nicht auf compactes Eisen ein; ebensowenig luftfreies Wasser. An feuchter
kohlendioxydhaltiger Luft oder in lufthaltigem Wasser überzieht sich
das Eisen jedoch mit einer porösen und hygroskopischen Schicht von
Oxydhydrat, es rostet; dieser Process gehtdurch Ferrobicarbonat Fe(HC0 3 )ä
hindurch, beginnt anfangs langsam, setzt sich dann aber immer raschei
fort. Auf solche Weise verschwinden alle eisernen Gerätschaften, wenn
sie den Atmosphärilien ausgesetzt bleiben. Das Rosten des Eisens wir
durch Anwesenheit ätzender oder kohlensaurer Alkalien, oder durch einen
Ueberzug von Zink („Galvanisirtes Eisen") verhindert; ebenso durcl
geeigneten Anstrich. Beim Glühen an der Luft bedeckt sich das Eisen
mit einer schwarzen Schicht von Oxyduloxyd Fe 3 0 4 (Hammerschlag), zU
welchem es bei Weissglut unter Funkensprühen verbrennt. Taucht man
glühendes Eisen in Sauerstoff ein, so setzt sich die Verbrennung unte
tlieilweisem Verdampfen des Metalls weiter fort. Eisen absorbirt in der
Wärme, sowie im flüssigen Zustande Gase, besonders 11 und CO. An?»
mit Schwefel und den Halogenen verbindet sich das Eisen leicht. «"



Metallurgie des Eisens. 379

Kohlenstoff, Silicium und Phosphor findet Vereinigung bei höherer
Temperatur statt.

In verdünnter Salzsäure und Schwefelsäure löst sich Eisen leicht
unter Wasserstoffentwickelung auf; mit concentrirter Schwefelsäure ent¬
steht beim Erhitzen schwefelsaures Eisenoxyd unter Entwickelung von
Schwefeldioxyd. Verdünnte Salpetersäure löst das Eisen zu salpeter¬
saurem Eisenoxydul, indem ein Theil der Säure zu Ammoniak reducirt
wird. Concentrirte Salpetersäure (ebenso Chlorsäure, Chromsäure) über¬
zieht das Metall, wenn man es eintaucht und dann abwäscht, mit einer
dünnen Oxydschicht, welche es gegen weitere Einwirkung von Salpeter¬
säure „passiv" macht; passives Eisen erhält man auch beim Hindurch¬
ziehen eines Eisendrahts durch eine Flamme, sowie durch galvanischen
Contact, wenn sich Sauerstoff auf dem Eisen ausscheiden kann.

Metallurgie des Eisens.
In sämmtlichen Eisensorten findet man als den einflussreichsten Be¬

gleiter dieses Metalls den Kohlenstoff, welcher bei der Reduction den
Erzen vermittelst Kohle zugeführt wird. Reines Eisen kann höchstens
ca. 4'5 Proc. Kohlenstoff in chemisch gebundener Form aufnehmen; eine
etwas grössere Menge bei Gegenwart von Mangan, während die gewöhn¬
lich vorhandenen anderen Beimengungen von Silicium, Schwefel und
Phosphor die Legirungsfähigkeit des Eisens mit Kohlenstoff verringern.
Kohlenstoffreichere Eisensorten, namentlich das graue Roheisen, scheiden
beim Erkalten den Kohlenstoff theilweise als Graphit ab. während ein
anderer Theil mit dem Eisen legirt bleibt und beim Auflösen desselben
in verdünnten Säuren in Kohlenwasserstoffe übergeht. Diese Graphit¬
absonderung wird durch sehr hohe Temperatur oder durch langsame
Abkühlung des geschmolzenen Eisens und einen Siliciunigchalt begünstigt,
unterbricht natürlich den Zusammenhang der Masse und macht das Eisen
spröder, als ein solches, das nur gebundenen Kohlenstoff besitzt. Mit
einem Gehalt von ca. 1 Proc. Kohlenstoff hat das Eisen die grösste
Festigkeit. Die Zähigkeit (Dehnbarkeit) steigt dagegen mit abnehmen¬
dem Kohlenstoffgehalt und ist am grösstcn für reines Eisen. Je grösser
der Gehalt an gebundenem Kohlenstoff ist. um so tiefer schmilzt das Eisen,
so dass der Schmelzpunkt des Roheisens am niedrigsten, derjenige des
reinen Eisens am höchsten liegt. Silicium modificirt die Eigenschaften
des Eisens in ähnlichem, nur weit schwächerem Grade, wie Kohlenstoff.
Die Verunreinigung mit Schwefel macht das Eisen in der Rothglut,
diejenige mit Phosphor in der Kälte leicht brüchig. Durch die An¬
wesenheit einer gewissen Menge Mangan steigt die Festigkeit, aber
a uch zugleich der Schmelzpunkt des Eisens.

Eine altherkömmliche, hauptsächlich auf den verschiedenen Kohlen¬
stoffgehalt begründete, freilich in neuerer Zeit mitunter etwas veränderte
Eintheilung der technisch wichtigen Eisensorten ist diejenige in Roh¬
eisen oder Gusseisen, in Stahl und in Schmiedeeisen.

I. Das Roh-oder Gusseisen, mit2-3—5'1 Proc. Kohlenstoff (bei den
Eisenmanganen bis 7 Proc), mit etwas Silicium, Phosphor etc., ist ver-
bältnissmä ssigleicht schmelzbar, aber da es vor der Schmelzung
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kaum erweicht, nicht schmiedbar. Man unterscheidet: 1. „Graues
Roheisen", plötzlich schmelzend und dünnflüssig, welches den Kohlen¬
stoff beim Erkalten in Folge eines Siliciumgehalts grösstenteils graphit¬
artig ausscheidet; wird in der Giesserei zu Gusswaaren verarbeitet.
2. „Weisses Roheisen" ohne besonders wahrnehmbare Ausscheidung
des in ihm vielmehr chemisch gebundenen Kohlenstoffs; härter und
spröder wie das vorige, und geschmolzen dickflüssig, wird es fast ganz
auf Schmiedeeisen verarbeitet; mit einem Gehalt von 5—20 Proc. Man¬
gan und grosskrystallinischem Bruche bildet es das „Spiegel eisen",
welches vorzüglichen Stahl liefert. Das weisse Roheisen lässt bei der
minder hohen Temperatur, bei welcher es entsteht, seine sämmtlichen
Beimengungen im allgemeinen leichter durch Verschlackung entfernen,
als das graue. Graues und weisses Roheisen schmelzen bereits bei
1050—1300°, das erstere etwas höher als das letztere. 3. „Halbirtes
Roheisen": mit theilweise gebundenem, theilweise ausgeschiedenem
Kohlenstoff. In Bezug auf seine Eigenschaften und die Verwendbarkeit
zum Giesscn nimmt es die Mitte zwischen den beiden vorigen ein, und
dient vorzugsweise in der Maschinengiesserei.

IL Schmiedbares Eisen, mit weniger als 2"3 Proc. Kohlenstoff
oder anderen Beimengungen. Schwieriger schmelzbar als Roh¬
eisen, beim Erhitzen nur ganz allmählich bis zum Schmelzen erwei¬
chend, daher allen Arten der Bearbeitung zugänglich: schmiedbar
und sehweissbar, um so mehr, als die Beimengungen abnehmen.
Nach dem grösseren oder geringeren Kohlenstoffgehalt unterscheidet man
den durch rasche Abkühlung (Ablöschen) härtbaren Stahl und das
nicht härtbare Schmiedeeisen. Ist das schmiedbare Eisen durch
Schmelzungsprocesse gewonnen worden, so spricht man von „FIuss"-
stahl und „Fluss"-eisen; hat man es dagegen aus teigartigen weichen
Massen durch Schweissen oder auf ähnliche Weise, nur nicht durch
Schmelzung hergestellt, dann sagt man „Schweiss"-stahl und
„Schweiss"-eisen. Am besten schweissen kann man das reine Eisen-
Hiernach hat man also:

A. Stahl, in Folge eines Kohlenstoffgehalts von mehr als 0'4 bis
0.5 Proc, der als das für sich ungemein harte Eisencarbid Fe,C auf¬
tritt oder als „Härtungskohle" nach anderen Verhältnissen mit dem
Eisen legirt ist, h ä r t b a r; ausserdem schmiedbar und schweissbar. l )er
Stahl schmilzt bei 1300—1800°.

1. F1 ussstahl, in flüssigem Zustande erhalten (Bessemerstahl,
Martinstahl etc.).

2. Schweissstahl, in nicht flüssigem Zustande erhalten (Herd-
fnsehstahl, Puddelstahl etc.).

B. Schmiedeeisen, nicht härtbar, aber schmiedbar und
schweissbar; der Kohlenstoffgehalt übersteigt nicht 0'4—0"5 Proc. Ea
ist weich und weniger fest, aber zäher und dehnbarer wie Stahl. Schmilzt
erst bei 1800—2200°.

1- Flusseisen, im flüssigen Zustande erhalten (Bessemereisen,
Martineisen etc.).
e ■ i. 2 ' Scl i WC!iss eisen, im nicht flüssigen Zustande erhalten (Herd-
fnscheisen, Puddeleisen etc.).
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Die Darstellung des kohlenstoffarmen, schmiedbaren Eisens direct
aus den Erzen wird jetzt nur noch in abgelegenen Gegenden ausgeführt.
Zu dem Zweck glüht man das Erz, z. B. Rotheisenstein, in niedrigen
Schachtöfen unter Anwendung des natürlichen Luftzugs mit dem gleichen
Gewichte Holzkohle, wobei man einen noch von Schlacken durchsetzten
Eisenklumpen (das „Stück", die „Luppe", etwa 40 Proc. vom Gewicht
des Erzes) erhält, den man mit Hämmern ausschmiedet. Ein solches

Fig. 135.

Neuerer Hochofen. Älterer Hochofen.

schmiedbares Eisen lässt sich jedoch aus dem Erz nur dann gewinnen,
■^enu man auf dessen vollständige Reduction von vorneherein verzichtet
und einen Theil desselben in die Schlacken gehen lässt. ^ Wendet man
dagegen die zur völligen Reduction erforderliche hohe Temperatur an,
so nimmt das Eisen eine beträchtliche Menge von Kohlenstoff auf, und
man erhält das Roh- oder Gusseisen.

Das Roheisen ist seit dem Beginn des Jahrhunderts das Aus¬
gangsmaterial für die sämmtlichen übrigen Eisensorten geworden,
nachdem man gelernt hatte, die Eisenerze in gemauerten Hochöfen
(Fig. 135) in continuirlichem Betrieb durch Schmelzen mit Coaks (an Stelle
der minder zugänglichen Holzkohle) in ganz ungeheuren- Quantitäten in
eben dieses Roheisen umzuwandeln. Die jährliche Weltproduction des¬
selben, durch den Bedarf der Dampfmaschinen und Eisenbahnen fort¬
während wachsend, übersteigt seit etwa einem Jahrzehnt den Betrag

1m
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von 25 Millionen Tonnen (a 1000 kg), wobei je 8—9 Mill. auf Gross¬
britannien, sowie auf die Vereinigten Staaten, 5 auf das deutsche Keich,
2 auf Frankreich, annähernd je 1 auf Oesterreich-Ungarn, sowie auf
Belgien und ßussland entfallen. Die Productionsfähigkeit der verschie¬
denen Länder hängt zur Zeit vollständig von ihrem Reichthum an Eisen¬
erzen und an Steinkohle ab, sodass z. B. das kohlenarme Italien ausser
Stande ist, eine namhafte Menge von Eisen zu erzeugen. Auch die
anderen Zweige der chemischen Grossindustrie, voran die Sodafabrication,
werden heutzutage noch durch Anwesenheit oder Fehlen von Steinkohlc-
lagern bedingt. Während aber im letzteren Falle die Ausnutzung von
Wasserkräften und von Elektricität vielleicht schon in absehbarer Zeit
eine Verschiebung herbeiführen können, ist das Problem, Eisen mit
Hilfe des elektrischen Stromes zu gewinnen, bisher noch ungelöst.

Die Eisenerze werden zunächst zur Entfernung flüchtiger Beimen¬
gungen (Wasser, Kohlendioxyd, Schwefel. Arsen, etc.) und zur Auflocke¬
rung an der Luft geröstet, hierauf zerkleinert und je nach ihrem Eisen¬
gehalt mit einander und mit den erforderlichen schlackenbildenden Zu¬
schlägen gemengt (gattirt). Ist die dem Eisenerz anhängende Gangart
reich an Kieselsäure und Thonerde, so wählt man als Zuschläge Kalk¬
stein und Dolomit, während umgekehrt zu Erzen mit vielem Kalk und
Magnesia als Zuschläge kieselsaure- und thonerdereiche Substanzen
(Quarz, Thonschiefer) zugefügt werden, um während des Betriebs die
richtige Schlacken-(Silicat-)bildung zu sichern. Dieses Gemenge wird in
abgemessenen Quantitäten zur Beschickung des vorsichtig vorgewärmten
oder schon im Betrieb befindlichen Hohofens mit abwechselnden Schichten
von Coaks (seltener Holzkohle oder Anthracit) durch die obere Oeflhung,
die „Gichf', des bisweilen über 30 Meter hohen Schachtes in den Hoh-
ofen gebracht.

Die neueren Hohöfen sind aus feuerfesten Steinen bedeutend leichter
gebaut wie die älteren und bestehen wesentlich aus dem Schachte, der
sieh nach oben und unten verengt. Um die oben entweichenden kohlen-
oxydhaltigen „Gichtgase" zur Ausnutzung ihres Brennwerthes aufzu¬
fangen, hängt man über die Gicht einen eisernen Gasfang, der beim
jedesmaligen Einbringen der Beschickung genügend herabgelassen wer¬
den kann, um der letzteren den Durchgang zu gestatten. Nach unten
verengt sich der Schacht zu der sogenannten Bast, in welcher das
fortwährend herabsinkende Roheisen" und die Schlacken zusammen¬
schmelzen, um sich auf dem untersten Herde des Ofens in getrennten
Schichten anzusammeln. Das geschmolzene Roheisen befindet sich zu
unterst, die Schlackenschicht, in welcher sich die Verunreinigungen
ansammeln, schwimmt obenauf. Das Eisen wird nach Bedarf noch
flüssig abgelassen und so von der Schlacke getrennt.

Die für den Hohofenprocess erforderliche Luft wird auf 4—800
vorgewärmt und durch Oeffnungen unten in den Ofen eingeblasen (Ge¬
bläsewind). Bei normalem Gang (sogenanntem Gaargang) des Hohofen-
Ijrocesses bewirken die aufsteigenden heissen Gase in den oberen Theilen
des Ofens eine Erwärmung und völlige Austrocknung der Beschickung;
in den mittleren Schichten beginnt schon die Reduction mancher Eisen¬
erze durch das aufsteigende Kohlenoxyd, ohne dass dieselbe jedoch hier
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vermittelst Oxydation,
das Eisen, in reineres
Stahl übergeführt.

schon bis zum metallischen Eisen ginge. Häufig gibt das Kohlenoxyd
nur Kohlenstoff ab (2 CO = C -\- C0 3 ), welcher mit den Schmelzmassen
langsam tiefer sinkt, wo dann unter Zusammensintern durch den Kohlen¬
stoff eine vollständige Reduction der Erze zu Eisen erfolgt. Dieses
letztere ist zunächst teigig und halbfest, nimmt aber fortwährend mehr
Kohlenstoff auf (auch P, S, Mn) und geht dadurch in leichter schmelzen¬
des Roheisen über, welches sich bei 1000—1200° verflüssigt, aus den
Schlacken noch durch die Kohle reducirtes Silicium in kleiner Menge
erhält und sich schliesslich unten im Herde ansammelt, von der auf¬
schwimmenden Sehlacke vor Oxydation durch den Gebläsewind geschützt.

Ein Theil des Roheisens findet in der Giesserei Verwendung als
Gusseisen, nachdem man dasselbe zuvor in Schachtöfen (sogenannten
Cupolöfen) umgeschmolzen hat. Das graue Roheisen füllt durch seine
iJtinnflüssigkeit und die vor dem Erstarren eintretende starke Aus¬
dehnung die Formen (aus Sand, Lehm oder Eisen) gut aus. Zu Hart¬
güssen verwendet man das halbirte Roheisen. Die überwiegende Menge
des Roheisens (etwa */6 ) dagegen, namentlich das graphitarme weisse
Roheisen wird durch Entfernung des meisten Kohlenstoffs und der
anderen fremden Stoffe, besonders des Siliciums,
welche die Verunreinigungen eher angreift als
und daher schmiedbares Schmiedeeisen oder

Man kann sich S e h m i e d e e i s e n verschaffen durch den Frisch-
process, indem man auf offenen Herden leichtflüssiges weisses Roheisen
ßiit Holzkohle schmilzt, bei Temperaturen, wo das grösstentheils entkohlte
Eisen wegen seines höheren Schmelzpunktes wieder halbfest wird und
sich in Klumpen absondert, die man zu grösseren Massen zusammen-
schweisst (Herdfrischen). Wo die Holzkohlen zu theuer sind, ver¬
wendet man zum Frischprocess Steinkohlen, die jedoch wegen ihres
Schwefelgehalts nicht direct mit dem Eisen gemengt werden; vielmehr
lässt man in den Flamm- oder Puddelöfen die sauerstoffhaltigen Feuer¬
gase zu dein auf einem besonderen Herde eingeschmolzenen Roheisen
zuströmen : dabei wird das Eisen fortwährend umgerührt (= gepuddelt, von
«to puddle" umrühren); bisweilen benutzt man auch einen rotirenden
Puddelofen, um dem Sauerstoff die Verbrennung der Verunreinigungen
des Roheisens zu ermöglichen (Puddclprocess).

Der Stahl steht in Bezug aufweinen Kohlenstoffgehalt in der Mitte
zwischen dem Roh- und Schmiedeeisen. Vom Roheisen unterscheidet er
sich durch seine Schmiedbarkeit, vom Schmiedeeisen durch seine etwas
leichtere Schmelzbarkeit und von beiden durch seine Härtbarkeit. —
Durch die beiden vorstehend genannten Frischprocesse kann man sich
bei weniger weit gehender Entkohlung Stahl verschaffen (Herdfrischstahl
oder Puddelstahl). Einen grossartigen Aufschwung nahm die Stahlindustrie
jedoch erst, durch das von Henry Bessemer in Sheffield 1856 er¬
fundene Verfahren. Der Bessemerprocess besteht darin, dass man
iu vorher geschmolzenes Roheisen Gebläseluft einpresst; dabei wird ohne
Weitere Anwendung von Brennmaterial zunächst durch Verbrennen von
Silicium, Mangan und Eisen, die eine Schlacke bilden, eine zur Durch¬
führung des Entkohlungsprocesses hinreichend hohe Temperatur erzeugt;
dann erfolgt die Oxydation des Kohlenstoffs bis zu dein gewünschten
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Grade. Man führt die Operation in birnfürmigen schmiedeeisernenBehältern,
den Birnen oder Convertern, aus, in deren Boden sich zahlreiche Oeff-
nungen befinden, vermittelst welcher die Luft von unten durch das ge¬
schmolzene Roheisen hindurchgeblasen wird (Fig. 136). Am sichersten
verläuft der Bessemcrprocess, wenn man die Entkohlung nicht nur theil-
weise bis zur Stahlbildung, sondern zuerst vollständig bis zur Bildung
von geschmolzenem Schmiedeeisen (Flusseisen) fortsetzt und nun

bei abgestelltem Winde zu letzterem soviel flüssiges, kohlenstoffreiches
Spiegeleisen oder Ferromangan zufliessen läset, dass unter „Rückkohlung
das Endresultat wiederum Stahl (Flussstahl) ist.

Füttert man die Birne (den Converter) mit gebranntem Kalk oder
Dolomit, so kann man auch sonst werthloses phosphorreiches Roheisen
auf Flussstahl oder Flusseisen verarbeiten (Thomas und Gilchrist,
1880), da der Phosphor bei Gegenwart dieser basischen Zuschläge als
Calciumphosphat etc. unschädlich gemacht wird. Die hierbei entstehende
phosphatreiche Schlacke findet, zu feinem Pulver zermahlen, als „Thomas¬
phosphatmehl" Verwendung in der Landwirthschaft.

Ein weiteres Verfahren zur Bereitung von schmiedbarem Eisen is
dasjenige von Martin, bei welchem die Entkohlung des Roheisens durcn
Eisenoxyd (Eisenabfälle) oder Eisenerze in Siemens'schen Regene¬
ratoröfen ausgeführt wird; das auch hier bis zur Schmiedeeisenbildung
entkohlte Eisen wird schliesslich mit einer für die Rückkohlung bis zum
Stahl erforderlichen Menge von Roheisen versetzt.

Das ganz kohlenstoffarme Eisen (Fl uss eisen), welches alle diese
Stahlbereitungsprocesse natürlich auch zu gewinnen gestatten, wird häufig
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an Stelle des Puddeleisens benutzt, wenn keine Schweissung des Materials,
wohl aber grosse Festigkeit desselben verlangt wird.

Durch den Bessemerprocess können in etwa 20 Minuten sehr grosse
Mengen Roheisen in Flusseisen umgewandelt werden; er liefert neuer¬
dings die aus Flusseisen gefertigten, dauerhafteren Eisenbahnschienen.

Die Härte des schmiedbaren Eisens wird durch die mit ihm legirten
Elemente bedingt; die grösste Härte hat es bei einem Koblenstoffgehalt
von 1—2 Proc. Durch die Legirung mit Mangan oder mit Wolfram
(bis zu 8 Proc.) zu „Wolfram stahl" oder Chrom (bis zu 1 Proc.)
zu „Chromstahl" wird diese Eigenschaft sehr gesteigert. Eisennickel-
legirungen mit 5—7 Proc. Nickel und 0'5 Proc. Kohlenstoff werden als
«Nickelstahl" bezeichnet. Wenn man auf Rothglut erhitzten Stahl
mit Hilfe einer die Wärme gut leitenden Flüssigkeit rasch abkühlt, so
wird er gehärtet; da es aber nicht leicht ist, jeden beliebigen Härtegrad
für Stahl mit Sicherheit zu erreichen, so gibt man ihm zuerst eine
grössere Härte als die gewünschte und erweicht dann wieder durch
Erwärmen auf eine bestimmte Temperatur, worauf man rasch abkühlt.
Beim Erhitzen überzieht sich der Stahl für gewisse Wärmegrade mit
Anlauffarben, von blassgelb bis schwarzblau, an denen man die erfor¬
derliche Temperatur genau erkennen kann. Durch diese Härtbarkeit
unterscheidet sich der Stahl vom Schmiedeeisen.

Auch das Aluminium dient seit kurzer Zeit zur Erzeugung eines
blasenfreien Gussstahls, weil sich auf Aluminiumzusatz (ca. 0 -l Proc.)
keine Kohlenoxydblasen bilden, sondern statt deren festes A1 2 0 3 . Noch
zweckmässiger ist der Zusatz einer Legirung von Aluminium mit Ferro-
silicium (und Ferromangan), die den Sauerstoff unter Bildung einer
leichtflüssigen Schlacke von manganhaltigem Aluminiumeisensilicat ent¬
fernt. Die Verwendung des kohlenstoffarmen Schmiedeeisens an Stelle
des Gusseisens wird durch Aluminium ebenfalls erleichtert, indem das¬
selbe solches Eisen dünnflüssiger macht. Ebenso erhöht ein Zusatz von
1 bis 3 Proc. Aluminium zum Eisen dessen Festigkeit gegen Zug und
Druck und erweitert die Elasticitätssrrenze. —

Sauerstoffverbindungen des Eisens.

Eisenoxydul, FeO, kommt natürlich nur in Verbindungen wie
Oxyduloxyd vor und wird nicht leicht rein erhalten. Es bildet sich als
schwarzes Pulver, wenn man Wasserstoff bei 300° über Eisensesquioxyd
Jeitet und das anfänglich pyrophorische Product 12 Stunden in der
Wasserstoffatmosphäre aufbewahrt; oder wenn man oxalsaures Eisen¬
oxydul in kochende Kalilauge einträgt.

Eisenoxydulhydrat, Fe(OH) 2 , wird aus Oxydulsalzlösungen
bei Luftabschluss durch Alkalilauge ausgefällt. Weisser flockiger Nieder¬
schlag, der sich an der Luft sofort oxydirt, indem er sich zuerst grün
und dann braun färbt. In Wasser löst sich Eisenoxydulhydrat spuren¬
weise zu einer alkalisch reagirenden Flüssigkeit; auch in Ammonium-
salzen ist es merkbar löslich und wird daher durch Ammoniak nicht
vollständig gefällt. Für analytische Zwecke (quantitative Bestimmung)
führt man deshalb die Eisenoxydulverbindungen in Oxydverbindungen über.

Krafft, AnorganischeChemie, 3. Au8. •2.')
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Eisenoxyd, Fe 2 0 3 . Bildet als Eisenglanz oder Rotheisen-
stein eines der wichtigsten Eisenerze. Der Eisenglanz findet sich in
prächtigen, glänzend schwarzen, rhomboedrischen Krystallen, theils pyra¬
midal, theils tafelartig ausgebildet, namentlich auf Elba und dem St.
Gotthard. Der rothe bis stahlgraue, faserig krystallinische Rotheisenstein
ist häufig mit Kieselerde, Thon oder Kalkverbindungen gemengt.

Eisenoxyd erhält man durch Glühen von Eisenoxydhydrat, oder von
Eisenvitriol an der Luft als amorphes, dunkelrothbraunes Pulver (Colco-
thar, Caput mortuum, Polirroth), das beim Glühen in einem Chlorwasser¬
stoffstrom in den krystallinischen Zustand übergeht und dann von Säuren
nur noch langsam angegriffen wird.

Eisenoxydhydrat, Fe 2 (OH) 0 oder Fe(OH) 3 . Fällt durch Ammo¬
niak aus den Lösungen der Eisenoxydsalze als rothbrauner, voluminöser,
in Wasser, Alkalien und Salmiak unlöslicher Niederschlag aus, dem, wie
auch den verschiedenen anderen Hydraten, Ammoniak stark anhaftet.
Beim Kochen mit Wasser wird das Eisenoxydhydrat dunkler und dichter,
indem es sich in wasserärmere Hydrate oder Verbindungen von solchen
umwandelt; bei stärkerem Erhitzen mit Wasser oder für sich geht es in
Eisenoxyd über. Aus derartigen Hydraten bestehen mehrere der ver-
breiteteren Eisenerze, so der Gelbeisenstein (unrein: TfloneisensteiQj
Rasenerz) Fe 20(OH) 4 , der Pyrrhosiderit FeO(OH), der Braun-

Verdünnto Eisenchloridlösungu. s. w.eisenstein 2Fe(OH) s .Fe 2 (\
nimmt frisch gefälltes Eisenoxydhydrat unter Bildung eines basischen
Chlorids auf; unterwirft man eine solche, etwa öprocentige Lösung der
Dialyse, dann resultirt eine fast chlorfreie, dunkelrothe Lösung von
colloi'dalem Eisenoxydhydrat, welche jedoch nach längerem Stehen z u
einer Gallerte erstarrt. Ein anderes lösliches Hydrat, Metaeisenoxyd-
hydrat, FeO(OH), entsteht als brauner Niederschlag, wenn man die Eisen¬
salze einiger einbasischer Säuren anhaltend erhitzt und etwas Schwefel¬
säure zufügt.

Eisenoxyduloxyd, magnetisches Eisenoxyd, Fe 3 0 4 -
Fe 2 0 3 .FeO. Kommt in der Natur in grossen Lagern als Magnet¬
eisenerz vor, welches in schwarzen regulären Octaedern und Dodeka¬
edern krystallisirt und wegen seiner Reinheit von Phosphor für Eisen-
und Stahlbereitung geschätzt wird. Die merkwürdige Eigenschaft des
natürlichen Magnetismus, welche dieses Erz oft besitzt, war schon ip1
Alterthum bekannt. Es bildet sich bei der Verbrennung des Eisens in
überschüssigem Sauerstoff, sowie beim Ueberleiten von Wasserdanip*
oder Kohlendioxyd über glühendes Eisen. Je nach den Darstellungs¬
bedingungen hat das Product etwas verschiedene Eigenschaften; *°J
widerstandsfähigsten ist das in sehr hoher Temperatur gewonnene. J? 6 *
Behandlung des Eisenoxyduloxyds mit wenig verdünnter Salzsäure geü
Eisenchlorür, FeCl 2 , in Lösung'und Eisenoxyd, Fe 2 0 3 , bleibt zurück,
in mehr Salzsäure löst es sich allmählich zu Eisenchlorür FeCl 2 un
Eisenchlorid, FeCl 3 . Aus einer solchen Lösung gleicher Aequivalente
von Eisenoxydul- und Eisenoxydsalz fällt Alkalilauge einen sammet-
schwarzen Niederschlag von Eisenoxyduloxydhydrat (mit ca.
7 Proc. Wassergehalt).
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, habenSowohl das Eisenoxydul, FeO, wie das Eisenoxyd, Fe 2 0,
basischen Charakter und bilden mit Säuren zwei Reihen von Salzen
Eisenoxydul- oder Ferro salze und Eisenoxyd-oder Ferrisalze.
Das Eisenoxydul ist eine starke Base, deren Salze beim Auflösen des
Metalls in verdünnten Säuren entstehen und auch durch Reduction der
Oxydsalze erhalten werden, in welch' letztere sie jedoch schon an der
Luft unter Sauerstoffaufnahme leicht wieder übergehen; sie finden daher
als Reductionsmittel eine sehr ausgedehnte Verwendung; in wasserfreiem
Zustande sind die Ferrosalze gewöhnlich weiss, in wasserhaltigem grün¬
blau. Das Eisenoxyd ist wie andere Sesquioxyde M 2 0 3 eine schwache
Base und gibt daher mit schwachen Säuren, wie C0 2 oder S0 2 , keine
Salze mehr; wasserfrei sind die Ferrisalze fast farblos, wasserhaltig da¬
gegen gelb oder braun. Andererseits übernimmt das Eisenoxyd, ähnlich der
Thonerde Al 2 O s , starken Basen gegenüber die Functionen einer schwachen
Säure und bildet damit salzartige Verbindungen; als eine derartige muss
man das Eisenoxyduloxyd, Fe 20 3 . FeO, betrachten; ebenso lassen sich
analoge, meist magnetische und in Octaedern krystallisirende Verbin¬
dungen darstellen, die mitunter auch natürlich vorkommen, z. B. Eisen¬
oxydmagnesia Fe 2 0 3 . MgO („Magnoferrit"); Eisenoxydzink¬
oxyd Fe 2 0 8 .ZnO („Franklinit"); Eisenoxydkalk:

Fe 2 0 3 . CaO = FeO . 0 . Ca . 0 . FeO,

der sich auf trockenem Wege in grossen Krystallen, wie auch durch
Fällen einer Eisenchloridlösung mit überschüssigem Kalkwasser als
braunes Pulver gewinnen lässt; aus demselben Grunde haftet der Fällung,
Reiche man in einer Eisenchloridlösung mit Alkalilauge erhält, Kali oder
Natron an, das sich durch Auswaschen nicht entfernen lässt.

Eisensäure, Fe0 4 H 2 . Wird dem Eisen noch mehr Sauerstoff
zugeführt, als das Sesquioxyd enthält, dann nimmt das so entstehende
höhere Oxyd ganz die Eigenschaften einer Säure an, die freilich wie die
Mangansäure nicht in freiem Zustande, sondern nur in ihren Salzen be¬
sannt ist. Versucht man sie aus letzteren abzuscheiden, so zerfällt sie
m Eisenoxyd und Sauerstoff.

Eisensaures Kali, Kaliumferrat, Pe0 4 Ks , resultirt beim
raschen Durchleiten eines Chlorstroms durch eine Suspension von Eisen¬
oxydhydrat in concentrirter Kalilauge, wobei sich die Mischung nicht
über 40° erwärmen darf; oder beim Zusammenschmelzen von Eisenfeile
(icrrum limatum) mit dem doppelten Gewichte Salpeter. Kaliumferrat
entsteht auch, wenn man den elektrischen Strom durch concentrirte Kali¬
lauge leitet und eine Gusseisenplatte als positive Elektrode verwendet.
Kleine rothschwarze Krystalle, deren concentrirte wässrige Lösung durch
^alilauge gefällt wird. Beim Erwärmen oder beim Aufbewahren gibt
Y le wässrige Lösung Sauerstoff ab unter Ausscheidung von Eisenoxyd-hydrat.

Baryumferrat, FeO^Ba -f- H2 0, aus der Lösung des vorigen
durch Chlorbaryum als dunkelrothes Pulver. Ziemlich beständig, wird
es bei vorsichtigem Erwärmen unter Wasseraustritt grün.

25*
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m

Hellgrüne Krystalle, bei Ver¬
Wasser wenig löslich.

Farblose Krystalle; wasserfrei

Fe 9CL. oder FeCL,. Auftrocke-

Ferrofluorid, FeFl„-j-8 H 2 0.
dunsten der Lösung von Fe in F1H, in

Ferrifluorid, 2 FeFl, + 9 H 2 0.
weisse sublimirbare Würfel.

Ferroehlorid, Eisenchlorür, m __ m ________ 4
nem Wege am sichersten durch Ueberleiten von C1H über Eisenfeile
bei Rothglut, sowie durch Erhitzen von sublimirtem Ferrichlorid in einem
Wasserstoffstrome. Kleine, farblose sechsseitige Blättchen, die bei Roth¬
glut schmelzen und sich etwas höher in einen Dampf verflüchtigen, dessen
Dichte bei nicht zu hoher Temperatur der Formel Fe 2 Cl 4 und bei
13—1500° der Formel FeCl 2 entspricht; zerfliesslich, in Wasser und
Alkohol leicht löslich. Seine wässrige Lösung erhält man durch Auf¬
lösen von Eisen in Salzsäure; concentrirt man bei Luftabschluss, so be¬
kommt man durchsichtige, monocline Krystalle FeCl 2 -4- 4H 2 0, die an
der Luft zerfliessen und über Schwefelsäure verwittern; beim Umkry-
stallisiren aus heisser starker Salzsäure entstehen Nadeln FeCl 2 -j- 2H 2 0-
Eine Eisenchlorürlösung nimmt Stickoxyd unter Bildung einer grün-
braunen Lösung von FeCl 2 . NO auf. gibt es jedoch beim Erwärmen
wieder ab; das wasserfreie Chlorür verschluckt Ammoniak unter Bildung
von FeCl 2 . 6NEL. Mit Chlorkalium und Chlorammonium entstehen gnt
krystallisirende Doppelsalze. Eisenchlorür oxydirt sich an der Lutt
leicht zu einem Gemisch von Eisenchlorid und -oxyd:

6 FeClg + 30 = 4 FeCl 3 + Fe 2 0 3 .
Ferrichlorid, Eisenchlorid, Fe 2 Cl 6 oder FeCl 3 . Wird wasser¬

frei durch Ueberleiten von Chlorgas über metallisches Eisen oder Ferro¬
ehlorid erhalten und sublimirt beim Erhitzen zu braunrothen hexagonalen
Blättchen mit grünem Metallglanz. Siedep. 280° Die Dampfdichte des
Eisenchlorids in einer Chloratmosphäre entspricht zwischen 321° unC
442° ziemlich constant der Formel Fe 2 Cl 6 , gegen 1000° tritt Dissociation
ein. In Wasser löst sich das zerfliessliche, auch in Alkohol und Aether
lösliche Chlorid unter Bildung von Hydraten und unter Wärmecntwicke-
lung auf. Die wässrige Lösung erhält man am besten durch Einleiten
von Chlor in eine Lösung von Eisenchlorür; oder auch durch Oxydation
der letzteren mit Königswasser sowie beim Auflösen von Eisenoxyc,
resp. -hydrat in Salzsäure. Aus der rothbraunen Lösung krystalhsireö
je nach deren Concentration Hydrate von verschiedenem Wassergena
aus; beträgt das spec Gew. bei 25°= F67, so erhält man eine gelbe,
krystallinische Masse Fe 2 Cl e -f- 12H 2 0, die nicht so zerfliesslich ist, wie
das wasserfreie Chlorid. Der schwachen Basicität des Eisensesquioxy
entsprechend, erleidet das wasserhaltige Salz beim Erhitzen theilweis
Zersetzung: es entweicht Wasser und Salzsäure, Fe 2 Cl 6 sublimirt, u
Eisenoxyd hinterbleibt. Die verdünnte wässrige Lösung spaltet si<
leicht in Salzsäure und colloidales Eisenoxydhydrat. . ,

Lösliche basische Eisenchloride entstehen beim Auflösen von frisc
bereitetem Eisenoxydhydrat in Eiscnchlorid, unlösliche durch OxydaW
von Eisenchlorürlösung an der Luft oder mit Salpetersäure (ohne U /
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Ferroferrichlorid, Fe 3 Cl 8 + 18H 2 0, durch Auflösen des mag¬
netischen Eisenoxyds in starker Salzsäure und Eindunsten der gelben
Lösung über Schwefelsäure; zerfliessliche Krystallwarzen.

Ferrobromid, Eisenbromür, FeBr 2 . Gelbgrüne, wasserlösliche
Masse; krystallisirt mit 6H 2 0 in sechsseitigen zerfliesslichen Tafeln.

Ferribromid, FeBr 3 . Aus Fe und Br in Ueberschuss; zerfliess-
lich und nicht ganz unzersetzt sublimirbar, verliert Brom auch beim
Kochen mit Wasser.

F e r r o j o d i d, E i s e nj o d ü r, FeJ 2 . Beim Erhitzen seiner Elemente
als blättrige, zerfliessliche Masse; die wässrige Lösung entsteht durch
Ligeriren von Eisenfeile, Jod und Wasser, und liefert hellgrüne Krystalle
Fe,T 2 -\- 4H 2 0. Man verwendet das ferrum jodatum zur Darstellung der
Alkalijodide und zu medicinischen Zwecken. Ein Ferrijodid ist nicht
genauer bekannt.

Cyanverbindungen des Eisens.

Eisencyanür, Fe(CN) 2 , ist nicht in reinem Zustande bekannt,
und ein „Eisencyanid, Fe(CN) 3 " lässt sich auf nassem Wege nicht ge¬
winnen, vielmehr werden Eisenoxydhydrat und Blausäure, als schwache
Base und schwache Säure, jedes für sich abgeschieden. Zahlreich und
wichtig sind dagegen die zum Theil sehr beständigen Doppelcyanide des
Eisens, unter denen das Ferrocyankalium, Fe(CN) 6 K t (= Fe(CN) 2 .
4K.CN), als Ausgangsmaterial für die Darstellung der übrigen Doppel¬
cyanide, wie der Cyanverbindungen überhaupt, in erster Linie steht.
Bei der Oxydation geht dieses Salz in das Ferricyankalium,
Fe 2 (CN) 12 K, ; über, das Vorbild einer zweiten Reihe von Doppelcyaniden.
Den beiden Salzen wird durch concentrirte Salzsäure das Alkali entzogen,
und man erhält die zugehörigen Säuren, den Ferrocyanwasserstoff,
Fe(CN) 6 H 4 , oder Ferricyanwasserstoff, Fe^CN^Hg. Ferner lässt
sich das Alkali der genannten Salze (oder der Wasserstoff der zwei
Säuren) durch zahlreiche andere Metalle ersetzen.

Ferrocyankalium, gelbes Blutlaugensalz, Fe(CN) c K 4 . Entsteht
bei Einwirkung von Cyankalium auf Ferrosalze oder Fe(OH) 2 :

6 CNK + FeS0 4 = Fe(CN) 6 K 4 + K 2 S0 4 ,
lerner aus Cyankalium und Eisen oder Eisensulfiden.

In grösseren Mengen stellt man es dar, indem man Pottasche
schmilzt und in die hellrothglühendo Masse scharf getrocknete, stickstoff¬
haltige thierische Abfälle mit Eisenfeile oder Eisenspähnen einträgt; in
der Schmelze bilden sich hierbei Cyankalium, CNK, und Schwefeleisen¬
kalium, Fe 2 S,.SK 2 , die sich beim Auslaugen der erkalteten Masse mit
Wasser zu Ferrocyankalium umsetzen. Man dampft ein und reinigt
durch Umkrystallisiren. Neuerdings wird das Ferrocyankalium auch
aus der Gasreinigungsmasse, die wechselnde Mengen von Berlinerblau
Und Rhodanammonium enthält, aus dem erstgenannten Präparat (durch
Ferrocyancalcium hindurch) gewonnen.

Das Ferrocyankalium bildet wasserhaltige, citronengelbe, monocline
Tafeln, Fe^CNV.Kj -f- 3H 2 0, von quadratischem Habitus, die sich bei
gewöhnlicher Temperatur in etwa vier Theile Wasser lösen, bei 100° in



390 Cyanverbindungen des Eisens.

zwei Theilen. Es verliert sein Krystallwasser schon unterhalb 100°;
geschmolzen zerfällt es unter Bildung von Cyankalium (s. d.), zu dessen
Fabrication es daher benutzt wird. Mit verdünnter Schwefelsäure erhält
man Blausäure (s. d.), mit concentrirter dagegen Kohlenoxyd:
Fe(CN) 6 K 4 + 6S0 4 H 3 + 6H 2 0 = S0 4 Fe + 2S0 4K 2 +3S0 4 (NH 4 ) 2 +6CO.

Ferrocyankalium wird als Reagenz im Laboratorium benutzt, z. B. auf
Eisenoxydsalze (s. Berlinerblau) oder Kupfersalze (s. Ferrocyankupfer)-
In der Technik verwendet man es als Ausgangsmaterial zur Herstellung
von Berlinerblau, Ferricyankalium und Cyankalium.

Ferrocyanwasserstoff, Fe(CN\H 4 , fällt als weisses Krystallpulver
aus, wenn man die gesättigte wässrige Lösung von Ferrocyankalium mit
viel concentrirter Salzsäure versetzt. In Wasser und Alkohol leicht
löslich, wird die Säure aus der alkoholischen Lösung durch Aether
wieder abgeschieden. Die „Ferrocyanverbindungen" sind nichts anderes,
als Salze dieser Säure, auch „Ferrocyanide" genannt.

Ferrocyan Wasserstoff saures Eisenoxyd. Ferriferro-
cyanid, [Fe(CN) 6 ] 3 (Fe 2 ) 2 . Dieses Salz, als Farbstoff Berlinerblau
genannt, wird am reinsten durch Vermischen der Lösungen von Ferro*
Cyanwasserstoff, weniger gut von nicht Überschüssigem Ferrocyankaliuni
mit Eisen oxydsalz gewonnen und bildet eine wasserhaltige, dunkelblaue,
amorphe Fällung:

3Fe(CN) 6 K 4 + 4FeCl 3 = [Fe(CN) 6 ] 3 Fe 4 + 12C1K.
In Wasser, Alkohol und verdünnten anorganischen Säuren unlös¬

lich; durch Verdunsten seiner Lösung in concentrirter Salzsäure lftsst
es sich umkrystallisiren. In Oxalsäure löst es sich mit blauer und in
neutralem Ammoniumtartrat mit violetter Farbe auf (Tinten). Durch
Alkalilauge wird das Berlinerblau wieder in Eisenoxydhydrat und Ferro¬
cyankalium zurückzersetzt:

[Fe(CN) 6 ] 3 (Fe 2 ) VI 2 + 12KOH = 3Fe(CN) e K t + 4Fe(OH) 3 . r .
Lösliches Berlinerblau, Dikaliumferriferrocyanid,(Fe(CN) 6 ]2 (Fe 2) VI Iv 2?

bildet sich beim Eingiessen einer Eisenoxydlösung in überschüssiges
Ferrocyankalium. Es fällt bei Gegenwart von Salzen aus, löst sich aber
in reinem Wasser wieder auf; anscheinend wird diese Löslichkeit durch
Anhaften von Alkalisalzen bedingt und verschwindet durch Behandlung
mit Alkohol oder Trocknen bei 100°.

Ferroferrocyanid, Fe(CN) ß .Fe n 2 , weisser, amorpher Niederschlag,
aus Ferrocyanwasserstoff und Eisenoxydulsalzen, wird an der Luft blau.

Kali um ferroferrocyanid, Fe(CN) 6 .Fe^K,, entsteht bei Ein¬
wirkung von Ferrocyankalium auf Eisenoxydulsalze; beim Abdestilliren
von Blausäure aus Ferrocyankalium mit verdünnter Schwefelsäure.

Ferrocyankupfer, Fe(CN) 6 Cu 2 , rothbrauner, voluminöser Nieder¬
schlag aus Ferrocyankalium mit Kupfersalzen (empfindliche ReactionJ-

Ferricyankalium, rothes Blutlaugensalz, Fe(CN) 6 K s oder
Fe 2 (CN)i 2 K n . Zur Darstellung leitet man Chlorgas in eine Lösung von
Ferrocyankalium ein oder auch über das feste, nahezu entwässerte Salz»
bis dasselbe mit Eisenoxydsalzen kein Berlinerblau mehr gibt:

2Fe(CN) 6 K 4 + Cl 2 = Fe 2 (CN) :2 K e + 2 KCl.
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Wasserfrei krystallisirende, dunkelrothe, rhombische Prismen. Die¬
selben lösen sich bei gewöhnlicher Temperatur in drei Theilen Wasser,
bei 100° in 1'3 Theilen; in Alkohol unlöslich.

Femovan Wasserstoff, Fe 2 (CN) 12 H6 , aus Ferricyankalium durch
concentrirte Salzsäure; wasser- und alkohollösliche, zersetzliche Krystalle.

Ferroferriferrocyanid, [Fe(CN) ö ] 2Fe u (Fe 2)vi. Dem Berliner¬
blau ähnlicher Farbstoff, auch Turnbulls-Blau genannt: aus Ferro-
cyankalium durch eine Mischung von Ferro- und Forrisalzen, oder aus
Ferricyankalium mit Eisenoxydulsalzen. Durch Kalilauge wird Turn¬
bulls-Blau in Ferrocyankalium und Eisenoxyduloxydhydrat zerlegt.

Salze des Eisens mit Oxysäuren.
Ferronitrat, Fe(N0 3 )2 . In kalter sehr verdünnter Salpetersäure

löst sich Eisen nach der Gleichung:
8 Fe + 20NO 3 H = 8Fe(NO s ), + 2N0 3 (NfL) -f 6H 2 0.

Zersetzt man Ferrosulfat mit Baryumnitrat: FeS0 4 -j- Ba(N0 3 )2 , so erhält
man aus dem bei Winterkälte im Vacuum über Schwefelsäure verdun¬
steten Filtrat sehr unbeständige Krystalle, Fe(N0 3 ) 2 -j- 6H 2 0.

Ferrinitrat, Fe 2 (N0 8) 6 . Setzt sich aus der braunen Auflösung
des Eisens in Salpetersäure, bei weiterem Zusatz der letzteren, je nach
der Concentration in farblosen Würfeln mit 12 H 20, oder in farblosen
monoclinen Prismen mit 18 H 2 0 ab. Zerfliesslich; die braune Lösung
scheidet beim Kochen basische, unlösliche Nitrate ab.

Ferrocarbonat, kohlensaures Eisenoxydul. FeC0 3 , findet
s ich natürlich als rhomboedrischer Spatheisenstein, dem jedoch fast
stets die isomorphen Carbonate des Manganoxyduls, Kalks und der
Magnesia beigemengt sind; dasselbe ist ein für die Darstellung mangan-
naltiger, phosphorfreier Eisensorten werthvolles, leicht reducirbares Eisen¬
erz. Ist ihm Thon beigemengt, so tritt es ohne deutlich kristallinische
Structur als „Sphaerosidcrit" auf. In kohlensäurehaltigem Wasser als
Ferrobicarbonat Fe(HC0 3) 2 gelöst, findet es sich in den „Eisen-" oder
nStahlwassern". Aus Eisenoxydulsalzlösungen wird durch Alkalicarbonate
ein weisser Niederschlag FeC0 8 gefällt, der sich an der Luft und in
sauerstoffhaltigem Wasser unter Bildung von Eisenoxydhydrat rasch färbt.

Ferrosulfat. schwefelsaures Eisenoxydul, Eisenvitriol,
FeS0 4 . Dieses Salz, welches mehrfache technische Verwendung (Tinte,
Färberei: Darstellung von Berlinerblau, Reduction von Indigo, ferner
zur Darstellung von rauchender Schwefelsäure, zur Ausfällung von Gold)
hat, wird beim Auflösen des Eisens in verdünnter Schwefelsäure erhalten
und im Grossen dargestellt, indem man Eisenkies FeS 8 gelinde röstet,
das gebildete FeS in angefeuchteten Haufen einige Zeit der Luft aussetzt
und dann mit Wasser auslaugt. Nach hinlänglichem Eindampfen erhält
man den leicht löslichen Eisenvitriol FeS0 4 -\- 1K 2 0, in durchsichtigen,
hellgrünblauen, monoclinen Prismen (Fig. 137); dieselben verwittern
etwas in trockener Luft, in feuchter überziehen sie sich in Folge von
Oxydation mit einer Schicht von basischem Ferrisulfat Fe 2 O s (S0 3 ) 2 :
^us demselben Grunde trübt sich die wässrige Lösung. Bei 100° ver¬
liert der Eisenvitriol 6 H 2 0, das letzte Wassermolecül entweicht dagegen
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erst bei 300°, indem ein weisses Pulver zurückbleibt; glüht man dieses
an der Luft, so entsteht zuerst basisches Ferrisulfat Fe 2 0 3 .2S0 3 , und
schliesslich Eisenoxyd, Colcothar (vgl. S. 386). 100 Theile Wasser lösen
bei 15° = 70 Theile, bei 100° = 330 Theile des krystallisirten Eisen¬
vitriols. In concentrirter Schwefelsaure und absolutem Alkohol löst er

sich nicht, und wird daher durch diese, wie
auch einige andere Flüssigkeiten aus seiner
Lösung mit sehr wechselndem Wassergehalt
(1 H 2 0 bis zu 6 H 2 0) gefällt. Berührt man
eine übersättigte Lösung des Eisenvitriols mit
einem Krystall von Zinksulfat, so erhält man
alsbald rhombische, mit letzterem isomorphe
Säulen von Ferrosulfat; berührt man dagegen
die Eisenvitriollösung mit einem Kupfervitriol-

krystall, dann bilden sich mit diesem isomorphe tricline Krystalle
FeS0 4 + 5H 2 0.

Eisenvitriol absorbirt unter Braunwerden der Lösung Stickoxyd NO
(worauf der Nachweis von N0 3H und N0 2H beruht) und gibt dasselbe
beim Erwärmen wieder ab; die bei der Absorption gebildete Verbindung
ist sehr unbeständig, scheidet sich jedoch auf Zusatz von Alkohol zu der
abgekühlten Lösung in kleinen braunen Krystallen ab.

Mit anderen Sulfaten bildet der Eisenvitriol gut krystallisirende
Doppelsalze: Ammoniumferrosulfat, FeS0 4 -j- (NH 4 ) 2S0 4 -f- 6H ä O.
krystallisirt beim Erkalten der Lösung seiner Bestandteile in wenig
heissem Wasser in hellgrünblauen, monoclinen Krystallen aus, die sich
bei gewöhnlicher Temperatur in etwa dem fünffachen Gewichte Wasser
lösen. Das Salz ist weit luftbeständiger wie der Eisenvitriol und findet
daher mannigfache Verwendung beim Titriren. Man erhält es hierzu
am sichersten rein und frei von eingeschlossener Mutterlauge durch Aus¬
fällen seiner wässrigen Lösung mit Alkohol, Abfiltriren und Trocknen
an der Luft.

Ferrisulfat, schwefelsaures Eisenoxyd, Fe^SOJs- Wjrd
durch Auflösen von Eisenoxyd in Schwefelsäure oder durch Oxydation
des Eisenvitriols mit Salpetersäure, unter Zusatz von Schwefelsäure
(2 FeS0 4 + S0 4 H 2 + O = Fe^S0 4 ) 3 + H 2 0), dargestellt. Das wasser¬
haltige Sulfat hat dunkelbraune Färbung; wasserfrei erscheint es weiss
und ist zählöslich in Wasser, unlöslich in Schwefelsäure. Die basischen
Ferrisulfate, z. B. 3Fe 3 0 3 .S0 3 + 4 H 2 0, entstehen u. a. beim Kochen
einer Lösung von neutralem Ferrisulfat mit viel Wasser, und sind in
Wasser nicht löslich. Mit den Alkalisulfaten bildet Ferrisulfat, wie
schwefelsaure Thonerde, Alaune.

Eisenammoniakalaun, Fe 2 (S0 4 ) 3 + (NH 4 ) 2 S0 4 + 24H 2 0,kry¬
stallisirt aus der Mischung der gelösten Componenten in blassvioletten
Octaedern; ebenso der an der Luft verwitternde Eisenkalialaun.

Ferrophosphat, phosphorsaures Eisenoxydul, ^(PO+fl
+ 8 H 20, findet sich in blaugefärbten Prismen als Vivianit, und fam
aus einer Eisenoxydullösung als weisser amorpher Niederschlag, der sicn
an der Luft rasch bläut, indem er in Ferroferriphosphat übergeht.
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Ferriphosphat. phosphorsaures Eisenoxyd, Fe 2 (P0 4 ) 2
-f- 4 H 2 0, bildet sich auf Zusatz von phosphorsaurem Natron zu Eisen¬
chlorid Fe 2 Cl 6 als weissgelbe Fällung, die sich in der Kälte leicht in
Mineralsäuren, aber nicht in Essigsäure auflöst. Basische Phosphate
finden sich in der Natur häufig als Beimengungen des Brauneisensteins.

Ferriarseniate treten mineralisch in mehreren Formen auf (Sko-
rodit, Eisensinter, Würfelerz).

Eisensilicate kommen häufig, besonders in Form von Doppel-
silicaten mineralisch vor; dabei übernimmt das Eisen entweder, indem
es in der zweiwerthigen Ferroform auftritt, die Rolle der Erdalkalimetalle
etc., oder es verhält sich, in der dreiwerthigen Ferriform, ganz wie
Aluminium.

Schwefelverbindungen des Eisens.

Eisensulfür, Eisenmonosulfid, Einfach Schwefeleisen,
FeS. Kommt mitunter als „Troilif in Meteoriten vor. Am leichtesten
erhält man es durch Zusammenschmelzen und Glühen von 3 Theilen
reiner Eisenfeile und 2 Theilen Schwefel in einem bedeckten Tiegel.
Es bildet eine gelbbraune, metallglänzende, krystallinische Masse vom
speeif. Gew. 4"7. Durch Glühen für sich oder im Wasserstoffstrome
wird es nicht zersetzt, beim Rösten an der Luft geht es zunächst in
Ferrosulfat, hierauf in Eisenoxyd über. Durch verdünnte Salzsäure oder
Schwefelsäure wird schon in der Kälte aus dem Schwefeleisen Schwefel-
"Wasserstoffgas entwickelt, zu dessen Darstellung man es daher braucht
(S. 171). — Ein grünschwarzes, wasserhaltiges, amorphes Eisenmonosulfid
wird.durch Schwefelalkaüen aus Ferrosalzen ausgefällt; aus Ferrisalzen
gemischt mit Schwefel, indem diese zuerst reducirt werden. Dasselbe
Sulfid entsteht auch, wenn man Eisenfeile und Schwefel mit Wasser zu
einem Brei anrührt.

Eisensesquisulfid, Fe 2 S 3 . Bildet sich bei Einwirkung von
Schwefelwasserstoff auf Eisensesquioxyd unterhalb 100°, sowie auch durch
schwaches Glühen des Monosulnds oder des Eisens mit Schwefel als
gelbgrüne Masse. Vom Eisensesquisulfid leiten sich mehrere Salze eines,
*ür sich nicht bekannten Sulfhydrats Fe 2 Sj.SH 2 ab, z. B. Fe 2S s .Cu 2 S
Kupferkies. Der Magnetkies kann als eine Verbindung des
Sesquisulfids mit dem Monosulfid, also Fe 3 S 4 nach etwas schwankenden
Verhältnissen, betrachtet werden.

Eisendisulfid, Zweifach Schwefeleisen, FeS,. Findet sich
sehr verbreitet in messinggelbcn, stark glänzenden Krystallen (Würfeln
°^er Pentagondodekaedern) als Schwefelkies oder Pyrit Derselbe
dient als wesentlichstes Material zur Entwicklung des Schwefeldioxyds
in den Röstöfen der Schwefelsäurefabriken (S. 175), sowie zur Darstellung
des Eisenvitriols (S. 391). In rhombischen Krystallen findet sich das
Eisendisulfid gleichfalls ziemlich verbreitet als Markasit. Künstlich
erhält man es, wenn man Eisen mit viel Schwefel nicht bis zum Glühen
erhitzt. Beim starken Glühen für sich geht es in Magnetkies, im Wasser¬
stoffstrome dagegen in Eisenmonosulfid über.
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Die Selenide und Telluride des Eisens sind nur wenig untersucht.
Man kennt Verbindungen des Eisens mit Stickstoff (Fe 2 N, aus

Ammoniak und Eisen bei Glühhitze), Phosphor (in den Verhältnissen
Fe 2 P, FeP und Fe 3 P 4) und Arsen (Fe As 2 , als Arsen eisen natürlich
vorkommende rhombische Krystalle; FeAsS rhombischer Arsenikkies
oder Misspickel).

Auch Verbindungen des Eisens mit Kohlenstoff, Bor und Silicium
sind dargestellt worden und von Interesse im Hinblick auf die Zusammen¬
setzung des Gusseisens und des Stahls.

Eisencarbid, Fe 3 C, weissglänzende, bisweilen millimeterlange
Blättchen, ist dem Mangancarbid an die Seite zu stellen, von dem es
sich durch grössere Indifferenz gegen Lösungsmittel auszeichnet. Der
geglühte Stahl ist ein Gemenge von krystallisirtem Eisen und Kohlen¬
eisen. Eisencarbid zerfällt in der Wärme in Kohle und kohlenarmes
Eisen. Auch von verdünnten Säuren wird es angegriffen.

Eisensilicid, Fe 2 Si, ist durch seine Härte ausgezeichnet. Kleine
prismatische Krystalle. Direct aus Eisen und Silicium erhältlich, die sich
beim Erhitzen im Wasserstoffstrom zu einer weissen spröden Lcgirung
verbinden.

Kohlenoxyd eisen Fe(CO) 5 , durch 24-stündige Einwirkung von
CO auf fein zertheiltes Eisen, bei gewöhnlicher Temperatur und unter
sehliesslichem Erwärmen auf 120°. Gelbe nadelige Krystalle, die bei
— 21° schmelzen und bei 102"8° ohne Zersetzung sieden. Durch Ein¬
wirkung des Lichts geht das Eisenpentacarbonyl in goldfarbige Krystalle
Fe s (CO) 7 über, die beim Erhitzen neben Fe und CO wieder Pentacar-
bonyl liefern.

Der Nachweis des Eisens ist auch in Anwesenheit aller anderen Metalle keine
Schwierigkeit unterworfen. Charakteristisch sind die Fällbarkeit seines Oxydhydrats durc
Ammoniak auch in Gegenwart von Ammoniaksalzen (Unterschied und Trennung v0
Kobalt, Nickel, Mangan und von den Erdalkalien und Alkalien), sowie die in Salzsaure
unlöslichen blauen Niederschläge: der Eisenoxydsalzo mit Ferrocyankalium, der Eisen
oxydulsalzlösung mit Ferricyankalium. Von Co, Ni und Mn trennt man das Eisen a
sichersten, wenn man die Lösung der neutralen Salze mit Natriumacctat vermischt un
aufkocht, wobei in Folge der Zersetzung des Ferriacetats nur Eisenoxydhydrat niederge¬
schlagen wird. Die Oxydhydrate von Aluminium, Zink und Chrom sind in kalter Natronlaug
löslich und hierdurch von dem unlöslichen Eisenoxydhydrat trennbar. Die Metalle o
Arsen- und Bleigruppe werden vom Eisen mit Hilfe ihrer in verdünnten Säuren un
liehen Sulfide geschieden; das Eisen bleibt dann, mit den obengenannten Metallen sein̂
Gruppe in Lösung, und wird, nach dem Neutralisiren durch Ammoniak, vermit
Schwefelammonium als Sulfid ausgefällt. Dieses ist selbst in sehr verdünnter Salzsau
löslich und auch hierdurch von den weit schwerer löslichen Sulfiden des Kobalts
Nickels trennbar.

Das Eisen wird in der Kegel als Oxyd Fe 2O a gewogen, welches man
durch
nach-

Glühen des Oxydhydrats gewinnt. Eisenoxydulverbindungen bestimmt man ebenso,
dem man sie zunächst in Oxydlösungen übergeführt hat; oder man benutzt in «es
Falle maassanalytischo Methoden (Titration mit Kaliumpermanganat). Umgekehrt red °.. fe
man Eisenoxydsalze, um sie titrimetrisch zu untersuchen, am bequemsten zuerst mit
von Zink zu Oxydulverbindungen.

■
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36. Nickel.
Ni = 58-9.

In Europa wurde das Nickel erst 1751 durch Cronstedt genauer
bekannt, während man im Orient Nickelkupferlegirungen, vermuthlich
durch gemeinsame Verarbeitung eines Gemenges von Nickel- und Kupfer¬
erzen erhalten, schon seit dem Alterthum zu Münzen und Aehnlichem
benutzte. Die Schweiz führte Nickelmünzen 1850 ein, Deutschland 1873
(mit 25 Proc. Ni und 75 Proc. Cu). Gediegen trifft man das Metall nur
im Meteoreisen an. Seine namhaftesten Erze sind: das Kupfernickel
(Rothnickelkies) NiAs, bisweilen hexagonale Pyramiden, meist trauben-
oder nierenförmige, hellkupferrothe Massen; dasselbe wurde früher für
Arsenkupfer gehalten und bekam den Spottnamen „Nickel" wegen der
vergeblichen Versuche Kupfer daraus zu gewinnen. Ferner der regulär
krystallisirende Nickelglanz NiAs 2 .NiS 2 , der gewöhnlich derb in
silberweissen oder stahlgrauen Aggregaten auftritt. Nickelsilicate, welche
zur Gewinnung von grösseren Mengen des Metalls dienen, sind der
uralische Rewdanskit mit 16—18 Proc. Nickel, (Ni, Fe, Mg\,Si,0 7
-f- 2H 2 () und der neucaledonische Garnierit mit 10—20 Proc. Nickel,
2(Ni, Mg) Si 40 13 -f- 3H»0. Auch andere Erze oder die Rückstände von
deren Verarbeitung z. B. die Kobaltspeise der Blaufarbenwerke und der
bei der Verhüttung von Kupferschiefern erhaltene Nickelvitriol bilden
das Material der Nickelherstellung.

Die Nickelsilicate verschmilzt man direct mit Coaks und basischen Zuschlägen zu
kohle- und eisenhaltigem Rohnickel, welches man im Martinofen unter Verschlacknng von
Eisen, Mangan und Silicium entkohlt; man verwendet hierbei vorgewärmten Gebläsewind
und entfernt zuletzt einen Sauerstoffüberschuss durch Zusatz von wenig Kolmickel.
Schwefelhaltige Nickelerze werden zunächst zur Erhöhung des Nickelgehalts und Be¬
seitigung der übrigen Metalle durch Verschlackung auf einen „Stein", die arsenhaltigen
a uf „Speise" verschmolzen, und aus diesen Producten dann auf trockenem oder nassem
Wege Nickel oder eine Legirung desselben mit Kupfer gewonnen. Keines Nickel erhält
man durch Keduction des Chlorürs im Wasserstoffstrom oder Glühen des Oxalats (aus
Garnierit etc.) bei Luftabschluss und Schmelzen des Glührückstandes. Neuerdings ist
auch das leichtflüchtige Nickelcarbonyl (Kohlenoxydnickel s. u.) Ni(CO), zur Gewinnung
des Nickels in Vorschlag gebracht worden: man reducirt nickelhaltigo Kiistproducte oder
Erze durch Gase bei niedriger Temperatur, und leitet über das Keductionsproduct bei 150°
Kohlenoxyd; das übergehende Nickelcarbonyl wird durch Erhitzen auf 200° zerlegt. —
Ke alljährlich zunehmende Nickelproduction bolief sich 1892 auf ungefähr 5500 Tonnen.

Das Nickel ist ein weissgraues, stark silberglänzendes Metall, weich
und politurfähig, fester als Kupfer, kaum weniger dehnbar wie dieses
un d, gleich dem Eisen, schweissbar. Spec. Gew. 8 9. Es hat magnetische
Eigenschaften. Der Schmelzpunkt liegt bei etwa 1500° und wird durch
einen Kohlenstoffgehalt hinabgedrückt. Beim Schmelzen absorbirt das
Nickel in noch höherem Grade wie Kobalt Gase, namentlich Kohlen¬
oxyd, wodurch es seine Dehnbarkeit verliert und poröse Beschaffenheit
annimmt. Der Zusatz von etwas Magnesium verhindert diese Störungen
(c leitmann); man kann dem Nickeloxyd vor der Reduction auch etwas
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Braunstein zugeben. Beim Glühen an der Luft nimmt Nickel nur
schwer Sauerstoff auf und selbst ein mit glühender Kohle zusammen¬
gebundener Nickeldraht ist in Sauerstoff nicht leicht zu entzünden. Den
Wasserdampf zersetzt Nickel in der Glühhitze nur langsam unter Bildung
von Nickeloxydul. In verdünnter Schwefelsäure und Salzsäure löst es
sich nur sehr allmählich mit Wasserstoffentwickelung auf, sehr leicht
dagegen in verdünnter Salpetersäure.

Die galvanische Vernickelung des Eisens und anderer Metalle,
um dieselben vor Rosten etc. zu bewahren, wird gewöhnlich mit einer
reinen, gesättigten Lösung von Nickelammoniumsulfat so ausgeführt, dass
man die zu überziehenden Objecte als negative Elektroden in das ge¬
nannte Bad eintaucht und als positive Elektrode eine Platte aus metallischem
Nickel verwendet. Letzteres löst sich in dem Maasse auf, in welchem
es aus der Lösung auf der negativen Electrode niedergeschlagen wird,
so dass das Bad stets die nämliche Stärke und Neutralität behält. — Das
Nickel wird neuerdings auch im Grossen zu Blechen (Schaalen, Tiegeln)
und Drähten verarbeitet und zur Plattirung des Eisens benutzt. — Die
Verwendung des Nickels zu Münzlegirungen mit Kupfer, womit es sich
sehr leicht vereinigt, wurde bereits oben erwähnt; die wichtigste Legirung
des Nickels ist das höchst politurfähige und luftbeständige Neusilber
oder Argentan (Packfong, Weisskupfer) mit etwa 15—20 Proc. Nickel,
50—70 Proc. Kupfer und 20—30 Proc. Zink, welches sich walzen, oder
zu Draht ausziehen sowie giessen lässt; die Giessbarkeit nimmt durch
Cadmium-, Blei- oder Zinngehalt noch zu. Das Alfenide (Christofle)
des Handels ist galvanisch versilbertes Neusilber mit etwa 2 Proc. Silber-
Nickel (3 Proc.) wird neuerdings viel mit Stahl oder Elusseisen legirt;
wodurch man ein an Festigkeit und Geschmeidigkeit alle anderen über¬
treffendes Material für Panzerplatten erhält.

Sauerstoffverbindungen des Nickels.

Nickeloxydul. NiO. Findet sich als Bunsenit in durchsichtigen,
grünen Reguläroctaedern vom spec. Gew. 6'4. Als grünes Pulver erhält
man es durch starkes Glühen des Hydroxyds, Carbonats oder Nitrats;
beim Erhitzen wird es vorübergehend dunkelgelb. Sehr stark geglühtes
Oxydul, besonders in krystallinischer Form, widersteht der Einwirkung
■von Säuren. Nickeloxydulhydrat Ni0 2 H 2 wird aus Nickeloxydul¬
salzen durch Alkalien als apfelgrüner, in Wasser nur sehr wenig lös¬
licher Niederschlag gefällt, unlöslich im Ueberschuss des Fällungsmittels,
aber mit blauer Farbe löslich in Ammoniak.

Nickelsesquioxyd (Nickelperoxyd), Nl,0 8, entstellt durch
Zersetzung des Nitrats oder Chlorats bei möglichst tiefer Temperatur,
als schwarzes Pulver vom speeif. Gew. 4"8. Beim Glühen an der Luft
geht es in Oxydul über und wird hierzu auch durch Wasserstoff bei
etwa 200° reducirt. Nickeloxydhydrat, Ni 2 (OH) 0 , bildet sich bei
Einwirkung von Chlor auf in Wasser suspendirtes Oxydulhydrat, oder
beim Erwärmen der Lösung eines Nickeloxydulsalzes mit alkalischem
Hypochlorit als voluminöser, tintenschwarzer Niederschlag. Behandelt
man eine Lösung von Nickel und Kobalt mit überschüssigem Cyan-

■
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kalium, so ändert sich das Nickelkaliumcyanid nach kurzem Aufkochen
nicht, während das Kobalt Kobalticyankalium Co 2 Cy 12 K 6 liefert; versetzt
man nun mit Natronlauge und Natriumhypochloritlösung- (oder leitet
Chlor ein), so wird nur das Nickel als schwarzes Oxydhydrat gefällt.

Die Salze des Nickels entsprechen dem Oxydul NiO und sind
wasserfrei meistens gelbbraun, wasserhaltig grün. Wie die Kobaltsalze
haben auch die Nickelsalze schwach saure Reaction und einen metallisch
herben Geschmack. Das Nickelsesquioxyd verhält sich wie ein Hyper-
oxyd und bildet keine Salze.

Halogenverbindungen des Nickels.
Nickelfluorür, NiFl a -j- 3 H 2 0, mattgrüne Krystalle, durch

kochendes Wasser zersetzlich.
Nickel chl o rür, NiCl 2 . Glüht man pulverförmiges Nickel in Chlor¬

gas, so verbrennt es energisch unter Bildung goldglänzender, leicht subli-
mirender Schuppen NiCl 2 . Dieselben sind hygroskopisch und in Wasser
unter starker Wärmeentwickelung löslich. Aus der concentrirten wässrigen
Lösung erhält man grüne monocline Prismen, NiCl 2 -f- 6H 3 0, leicht in
Wasser und in Weingeist löslich. Durch Ueberleiten von Ammoniakgas
Über wasserfreies Nickelchlorür oder Auflösen desselben in wässrigem
Ammoniak und Erkaltenlassen, resp. Ausfällen durch Alkohol bekommt
man Nickelchlorür- Ammoniak, NiCl 2 -j- 6NH 3 , als blaustichiges
zerfliessliches Pulver oder durchscheinende dunkelblaue Octaeder; die¬
selben lassen sich nur in gut verschlossenen Gefässen ohne Ammoniak-
Verlust aufbewahren und lösen sich in einer nicht zu grossen Menge
kalten Wassers unzersetzt; bei 120° gehen sie in NiCl 2 -J- 2NH 3 über.

Das goldglänzende Nickelbromür, NiBr 2 , und das eisenschwarze
NickeljodUr NiJ 2 , gehen unter Wärmeaufnahme in grüne oder blau¬
grüne zerfliessliche Krystalle über.

Nickelcyanür, Cyannickel, Ni(CN) 2 , hellgrüner wasserhaltiger
Niederschlag, in Cyankalium löslich zu Ni(CN) 2 .2KCN + H 2 0, roth¬
gelbe monocline Säulen; aus diesem Doppelcyanid und ähnlichen des
Nickels wird durch Säuren wieder Cyannickel abgeschieden. Das letz¬
tere weicht in seinem Verhalten in charakteristischer Weise vom Kobalt-
cyanür (s. o.) ab.

Salze des Nickels mit Oxysäuren.
Nickelnitrat, Ni(N0 3 ) 2 -f- 6 H 2 0, grüne monocline Tafeln, zer-

fliesslich und in 2 Theilen H 2 0 löslich. Versetzt man die heisse, conc.
Lösung mit viel conc. NH 3 , so krystallisirt Ni(N0 3 ) 2 -f- 4 NH 3 -f ^ß-

Nickelsulfat, NiS0 4 . Krystallisirt aus Wasser bei Zimmertem¬
peratur in grünen rhombischen Prismen NiS0 4 -f- 7 H 2 0, isomorph
mit Bittersalz etc. In 3 Theilen Wasser löslich. Aus schwefelsaurer
Lösung in quadratischen Pyramiden NiS0 4 -f- 6 H 2 0. Eine pulverför-
Qiige blauweisse Ammoniakverbindung ist NiS0 4 -f- 6 NH 3 , eine aus
Wässrigem Ammoniak quadratisch krystallisirte dunkelblaue Verbindung
NiSO, -f 4NH., + 2H 2 0. Das Doppelsalz: NiSO, + (NH 4) 2 S0 4 -f
6 H 20, monoclines Nickelammoniumsulfat, wird durch Mischen von
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Nickelsulfat- und Ammoniumsulfatlösungen erhalten, ist in Wasser
ziemlich schwer löslich (bei 20° braucht wasserfreies Salz 17 Theile
Wasser) und dient zur galvanischen Vernickelung; in einer sauren
Arnmoniumsulfatlösung ist es fast unlöslich.

Nickelcarbonat, NiC0 3 . Aus NiCl 2 -lösung und C0 3Ca bei 150°;
grüne mikroskopische Rkomboeder.

Nickels ilicate haben als natürliche Vorkommnisse (s. o.) Be¬
deutung für die Nickclgewinnung.

Schwefelverbindungen des Nickels.

Nickelmonosulfid, Schwefelnickel, NiS, findet sich als
messinggelbe, rhomboedrische Nickelblende und entsteht aus seinen
Elementen unter lebhafter Verbrennungserscheinung; in Salz- und
Schwefelsäure löst es sich nicht auf, wohl aber in N0 3H und Königs¬
wasser. Aus Nickeloxydulsalzen fällt braunschwarzes, wasserhaltiges
Nickelsulfid durch Schwefelalkalien, in einem Ueberschuss der letzteren
etwas löslich, jedoch durch Essigsäure abscheidbar, ebenso beim Stehen
an der Luft; dasselbe oxydirt sich in feuchtem Zustande langsam an
der letzteren. Durch Erhitzen mit Natriumthiosulfat fällt ein an der
Luft ganz beständiges und auch in erwärmter Salzsäure unlösliches
Nickelsulfid aus.

Nickelphosphide von wechselnder Zusammensetzung entstehen,
wenn man Phosphor zu glühendem Nickel bringt. Die Nickelarsenide
gehören zu den wichtigsten Nickelerzen (s. o.); man kennt namentlich
den Rothnickelkies (Kupfernickel), NiAs, Weissnickelkies
(rhombisch oder auch regulär als „Chloanthit"), NiAs 2 , Arsennickel-
glanz, NiAsS; hierhergehört auch das Antimonnickel, NiSb. Durch
Zusammenschmelzen von Nickel und Arsen etc. lassen sich diese und
ähnliche Verbindungen leicht herstellen.

Das Nickelsilicid, Ni 2 Si, gleicht in Bezug auf Darstellung und
Eigenschaften dem Eisensilicid.

Kohlenoxydnickel, Ni(CO) 4. Lässt man pulverförmiges, durch Keduction von
Nickoloxydul mit Wasserstoff bei 400' dargestelltes Nickel in einem Strom von CO er¬
kalten, so wird unterhalb 100° letzteres Gas absorbirt und es verflüchtigt sich dann
Ni(CO) 4. Farblose, stark lichtbrechende Flüssigkeit. D 17 = 1-3185. Erstarrt bei — 26
nadeiförmig krystalliniseh, siedet bei -f- 43°, hat bei 50° die obiger Formel entsprechende
Dampfdichte 6 und zersetzt sich bei 60° unter Explosion. Diese interessante, an ° ie
„Organometalle" (Zn(CH a )2, etc.) erinnernde Verbindung wurde 1890 von Mond, Langer
und F. Quincke entdeckt. —

Die ausserordentlich grosse Atomrefraction des Nickels im Kohlenoxydnickel deu e
auf die Acht wert higkeit des Nickelatoms in demselben hin, was der Stellung dieses
Elements in der achten Gruppe des periodischen Systems entspricht.

Wie das Kobalt wird auch das Nickel von den übrigen Metallen mit Hilfe sein
schwer löslichen Sulfids getrennt; neben dem Kobalt erkennt man es an der volurfl» 0
tintenschwarzen Fällung von Nickeloxydhydrat (s. o.) durch Chlor oder Hypochlonto au
der vorher mit Cyankalium behandelten Lösung boider Metalle. Zur Trennung dersel _en
kann man auch das Kobalt als Kaliumkobaltinitrit (s. o.) ausfällen. Das Nickel wir
entweder als Metall oder Oxydul, mitunter auch als wasserfreies Sulfat gewogen.
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37. Kobalt.
Co = 59.6.

Das Kobalt findet sich in der Natur spärlich vor und wurde als
gediegenes Metall bisher nur in Meteoriten und durch die Spectralanalyse
in der Sonnenphotosphäre nachgewiesen. Die beiden wichtigsten Kobalt¬
erze sind der regulär krystallisirende Speiskobalt, CoAs 2 , der bis zu
25 Proc. Kobalt daneben aber stets Eisen und Nickel enthält; und der
gleichfalls reguläre röthlich silberweisse Kobaltglanz, CoAs 2 .CoS 2 (in
welchem das Kobalt theilweise durch Eisen, auch durch Nickel vertreten
ist) mit 30 bis 35 Proc. Kobalt. Der Name des Metalls leitet sich von
„Kobold" ab, welche geringschätzende Bezeichnung die Bergleute Erzen
gaben, aus denen man sehr lange trotz ihres schönen Glanzes kein
Metall abzuscheiden vermochte. Als eigenthümliches Metall wurde das
Kobalt 1735 von dem schwedischen Chemiker Brandt charakterisirt
und obwohl noch unrein, dargestellt; seine Verwendung zu Glasflüssen
kannte man schon im Alterthum, die eigentliche Fabrication der
„Smalte", eines durch Kobalt intensiv blau gefärbten Glases, welches
man fein gemahlen als Anstrichfarbe benutzt, ist jedoch neueren Datums.

Unter r Safflor" versteht man die durch Rösten unter Zusatz von Kohle vom
Schwefel und Arsen grösstenteils befreiten Kobalterze, welche neben Kobaltoxyd noch
A rsen und Nickel, sowie etwas Mangan, Wismuthoxyd etc. enthalten. Keines Kobalt lässt
sich durch verschiedene Verfahren gewinnen. Man kann z. B. erst die übrigen Metalle
'teils auf trockenem, theils auf nassem Wege (durch Schwefelwasserstoff) abscheiden,
dann das Kobalt vom Nickel trennen, indem man Kaliumkobaltinitrit ausfällt; dieses führt
Hian durch Kochen mit Natronlauge in das Oxydhydrat über und reducirt letzteres, oder
auch das Chlorid, durch Erhitzen im Wasserstoffstronio. Lässt man die ammoniakalische
Lösung von Kobaltoxalat und Nickoloxalat an der Luft stehen, so scheidet sich letzteres
■vollständig aus, während die kobalthaltige Lösung nach dem Eindampfen und Glühen
des Kuckstandes unter Luftabschluss reines Kobalt liefert. Durch Chlor oder Chlorkalk
W]rd aus Lösungen zuerst Kobaltoxyd ausgefällt und hierauf erst das Nickel, was man
gleichfalls vortheilhaft zur Trennung beider Metalle benutzt.

Metallisches Kobalt bildet ein graues Pulver oder krystallinische,
metallglänzeiule Blättchen, vom speeif. Gew. 8'5; es besitzt magnetische
■Mgenschaften und behält den Magnetismus auch beim Glühen. Kobalt
schmilz etwas leichter als Eisen, zeigt polirt eine ähnliche Farbe v\ ie
dieses mit einem Stich in's Rothe; Kobalt übertrifft das Eisen jedoch an
Härte und ist das festeste aller Metalle, welches sich u. a. zu feinem
•Prallt ausziehen lässt, der fast die doppelte Belastung trägt, wie gleich
starker Eisendraht. Das Herstellen grösserer Gussstücke stiess bis in
"ic neueste Zeit in Folge der Absorption von Kohlenoxyd und Sauer¬
stoff durch das schmelzende Metall auf Schwierigkeiten ; auf Zusatz von
sehr wenig Magnesium lässt sich jedoch ein in der Hitze leicht schmied¬
bares Metall, von grosser Festigkeit und Politurfälligkeit, herstellen.

Während das feinzertheilte Kobalt sich an der Luft leicht oxydirt,
''"tunter sogar wie das Eisen pyrophorisch ist, und in verdünnten Säuren
deicht zu Kobaltoxydulsalzen löst, bleibt das dichte Metall an der Luft
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völlig unverändert und wird von Säuren nur langsam angegriffen. In
der Weissglut verbrennt Kobalt mit rother Flamme zu Oxyduloxyd.

Die meisten Verbindungen des Kobalts entsprechen dem Oxydul CoO
und sind mit den analogen Derivaten des Eisens isomorph; weit weniger
beständig sind die vom Kobaltoxyd Co ? 0 3 abgeleiteten Salze. Wasser¬
frei erscheinen die Kobaltoxydulsalze gewöhnlich blau; krystallwasser-
haltig oder in Lösung sind sie roth (hierauf beruht die „sympathetische
Tinte", die beim Erwärmen des mit blassrother kaum sichtbarer Kobalt¬
oxydullösung beschriebenen Papiers die Schrift in blauer Farbe zeigt).

Sauerstoffverbindungen des Kobalts.

Kobaltoxydul, Kobaltmonoxyd, GoO. Durch Glühen des
Carbonats oder Oxydulhydrats bei völligem Luftabschluss, als hellbraunes,
bei gewöhnlicher Temperatur luftbeständiges, in Säuren leicht lösliches
Pulver. Aus den Oxydulsalzen wird das Kobaltoxydulhydrat,
Co0 2 H2 , bei Luftabschluss durch Alkalien als rosenrother, sich an der
Luft leicht oxydirender Niederschlag gefällt, dessen Bildung in der Kälte
mitunter diejenige von blauem, basischem Salz vorhergeht.

Kobaltoxyd, Kobaltsesquioxyd Co 20 3 . Bei gelindem Glühen
von trockenem Kobaltnitrat als braunschwarzes Pulver. Durch sehr
starkes Erhitzen an der Luft geht es, wie auch das Oxydul in das
Verbrennungsproduct des Kobalts, das Kobaltoxyduloxyd Co 3 0 4
über, dessen mikroskopische, metallisch glänzende Octaeder nicht ma¬
gnetisch sind; das Kobaltoxydhydrat entsteht durch Oxydation des
feuchten Oxydulhydrats an der Luft.

Kobaltoxydhydrat, Co 2 (OH) 6 , bekommt man als braunschwar¬
zen Niederschlag beim Fällen der Kobaltsalze durch alkalische Hyp°"
chloritlösung, oder bei Einwirkung von Chlor auf Kobaltoxydulhydrat,
am besten in Gegenwart von Alkalien. Ein kobaltsaures Kali, dünne
glänzende, sechsseitige Krystalle, entsteht aus den Oxyden mit schmel¬zendem Kali.

Die höheren Oxyde des Kobalts zeigen die gewöhnliche Eigenschaft
der „Peroxyde", indem sie sich in Salzsäure unter Entwickelung von
Chlorgas zu Kobaltchlorür CoCl 2 auflösen.

Halogenverbindungen des Kobalts.

Kobaltfluorür, CoFl 2 + 2H 20, rosenrothe Krystalle, durch
kochendes Wasser zersetzlich.

Kobaltchlorür, CoCl 2 . Durch Verbrennen von Kobaltpulver u»
Chlorgas in blauen Krystallschuppen, in Chlorgas sublimirbar. A
nassem Wege aus dem Oxydul durch Auflösen in Salzsäure erhalten,
bildet es dunkelrothe, monocline Prismen CoCl 2 + 6H 2 0, die bei OV
einen Theil, bei 140° alles Krystallwasser verlieren und blau ™61!r e. '
Derselbe Farbenwechsel tritt aus dem nämlichen Grunde auch bei
Erwärmen der concentrirten Lösung, oder beim Hinzufügen wassere
ziehender Schwefelsäure oder Salzsäure ein.
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Das grüne Kobaltbromür, CoBr 2 , und schwarze Kobaltjodür,
CoJ 2 , zeigen bei der Wasseraufnahme ähnliche Farbenerscheinungen.

Kobaltcyanür, Cyankobalt, Co(CN) 2 , hellrother Niederschlag,
der sich mit Cyankalium leicht als Kobaltcyankalium, Co(CN) 6 K 4,
löst. Letzteres verwandelt sich durch Oxydation an der Luft in Ko-
baltidcyankalium, Co 2 (CN) 12 K fi ; rasch beim Eindampfen der wäss-
rigen Lösung: 2Co(CN) (iK 4 -f 2H 2 0 + 0 = Co 2 (CN) 12 K 6 -f 2KHO.

Das leicht lösliche Kobaltidcyankalium bildet farblose, rhombische
Säulen, isomorph mit Ferricyankalium, aus ihm. wie auch aus dem
Kobaltosalz, kann man die kaliumfreien Säuren gewinnen (Unterschied
von Nickel).

Salze des Kobalts mit Oxysäuren

Kobalt- oder Kobaltonitrat, salpetersaures Kobalt,
Co(N0 3 ) 2 -f- 6 H 2 0. Aus Kobalt und seinen Oxyden mit Salpetersäure.
Rothe, an feuchter Luft zerfliessliche, monocline Prismen.

Kobaltsulfat, CoS0 4 . Krystallisirt bei gewöhnlicher Temperatur
aus Wasser als Kobaltvitriol, CoSÖ 4 -f ^ H 2 0, in luftbeständigen dunkel-
rothen monoclinen Prismen von der Form des Eisenvitriols, welche sich
m Wasser leicht, aber in Weingeist nicht auflösen. Bei 40—50° erhalt
man dagegen mit den entsprechenden Zink- und Nickelsalzen isomorphe
Krystalle CoS0 4 -j- 6 H 2 0, und beim Eingiessen der conc. wässrigen
Lösung in Schwefelsäure eine blassrothe krystallinische Ausscheidung
Coö0 4 -\- 4 H2 0. Das durch Erhitzen ganz entwässerte Salz behält
die rothe Färbung und ist im Gegensatz zu Eisen- und Nickelvitriol
ziemlich glutbeständig.

Kobaltcarbonat,CoC0 3 . Blassrothe, mikroskopische Rhomboeder.
Kobaltsilicate. Die oben erwähnte Smalte wird durch Zu¬

sammenschmelzen von vorsichtig gerösteten Kobalterzen mit Quarzsand
1öd Pottasche dargestellt.

Glüht man Kobaltoxyd oder Kobaltsalze stark mit Thonerde, so
erhält man eine schöne Malerfarbe („Thenard's Blau"). „Rinmann's
Grün" wird durch Glühen von Kobaltoxyd mit Zinkoxyd gewonnen.

Die Salze des Kobaltsesquioxyds Co 2 0 3 , oder Kobaltisalze, sind
™eist äusserst unbeständig; unter den beständigeren Doppelsalzen ist
mr den analytischen Nachweis oder die quantitative Trennung des Ko¬
balts von Nickel wichtig das

Salpetrigsaure Kobaltoxydkali, Kaliumkobaltinitrit
^°2(N0 2 \. -j- 6 KN0 2 -\- 3 H 2 0, welches sich am leichtesten aus der
essig- oder salpetersauren Lösung eines Kobaltoxydulsalzes auf Zusatz
v on Kaliumnitrit als schweres gelbes Krystallpulver ausscheidet. (Nickel
zeigt dieses Verhalten nicht und lässt sich aus dem Filtrat mit Natron¬
lauge ausfällen.) Bei gewöhnlicher Temperatur erfordert das Salz ca.
1100 Thle. Wasser zur Lösung; durch Kochen mit Natron- (nicht
■Kali-) lauge oder Barvtwasser geht es leicht in braunes Kobaltoxyd-
%drat über.

Auch durch Aufnahme von Ammoniak gehen die sonst unbestän¬
digen Kobaltisalze in eine Reihe beständiger K ob alt am in verbin du n-

Krafft, AnorganischeChemie, 3. Aufl. 26
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gen über. Diese zahlreichen und merkwürdigen Substanzen entstehen
leicht aus den Oxydulsalzen nach Hinzufügen von Ammoniak an der
Luft, unter Aufnahme von Sauerstoff; man kennt u. a.:

'Dichrokobaltchlorid,2CoCl 8 (NH s ),+H,0. GrüneKrystalle.
Praseokobaltchlorid,' Co01 3 (NH 3 ) 4 + H,0. Glänzend hell¬

grüne Nadeln, in wässriger Lösung leicht zerfallend.
Roseokobaltchlorid, CoCL(NH 3 ) 5 -|- H 2 0. Unbeständig, zie-

gelrothes dichroitisches Pulver.
Purpureokobaltchlorid, CoCl 3 (NH 3 ) 5 . Beständiges, carmin-

rothes Krystallpulver.
Luteokobaltchlorid, CoCI3 (NH 3) 6 . Ziemlich beständige, roth¬

gelbe monocline Kystalle.

Schwefelverbindungen des Kobalts.
Kobaltmonosulfid, Schwefelkobalt, CoS. Kobalt verbrennt

beim Erhitzen mit Schwefel zu krystallinischem Kobaltsulfid; einen amor¬
phen schwarzen, wasserhaltigen Niederschlag CoS erhält man beim Ver¬
mischen von Kobaltlösungen mit Schwefelammonium. Der letztere löst
sich kaum in kalten, verdünnten Mineralsäuren und gar nicht in Essig¬
säure oder Schwefelalkalien. In feuchtem Zustande oxydirt er sich an
der Luft langsam zu schwefelsaurem Kobaltoxydul.

Man kennt noch mehrere andere Sulfide des Kobalts, Co 2 S 3 , Co 3Si
(natürlich als regulärer stahlgrauer Kobaltkies vorkommend), CoS>.

Die wichtigsten K obalterze sind K o b a 11 a r s e n i d e, namentlich der
Speiskobalt, OoAs 2 , und ein Kobaltsulfarsenid, der Kobaltglanz
CoAs 2 .CoS 2 (s. o.).

Mit Borax- oder Phosphorsalzpcrlen geglüht, geben die Kobaltverbindungen blaue
Perlen, deren Färbung durch die Anwesenheit der meisten übrigen Metalle nicht verdeckt
wird. Zum qualitativen Nachweis des Metalls dient ferner das in verdünnter Salz- und
Essigsäure fast unlösliche Sulfid; zur Trennung von Nickel das Kaliumkobaltinit rlt -
Diese beiden Niederschlage, sowie das Kobaltoxydulhydrat werden zum Zwecke quanti¬
tativer Bestimmung in metallisches Kobalt oder schwefelsaures Kobaltoxydul übergeführt;
sehr oft wägt man es auch als Kobaltoxyduloxyd Co 30 4.

Platinmetalle.
Eine ganz ähnliche Stellung wie (Eisen-Nickel-Kobalt) in der dritten

Periode des natürlichen Systems, nehmen in den höheren Perioden die
Platinmetalle (Ruthenium-Rhodium-Palladium) und (Osmium-Iridium-
Platin) ein. Beachtenswerthe Analogien ergeben sich aus der Zusammen¬
stellung dieser Elemente:

Nickel
58-9

8-9
68

Khodium
103

121
8-5

Eisen
Atomgewicht 50
Specif. Gewicht 7-84
Atomvolum 71

Euthenin m
Atomgewicht 10P7
Specif. Gewicht 12"20
Atomvolum 8'3

Kobalt (Eisenmetalle).
59-0

l'O
7-0

Pa 11a d i u m (leichte Platinmetalls)
1063

11-8
90
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Osmium Iridium
Atomgewicht 190'8 193
Specif. Gewicht 22.48 22'42
Atomvolum 8'4 8'6

Platin (schwere riatinmetalle)
194-8

21-48
9-0

Für die im System benachbarten Elemente sind die Atomgewichte,
specifischen Gewichte und mithin auch die Atomvolume nahezu gleich.
Dieselbe Steigerung in der Reactionsfähigkeit und Zunahme des Ver¬
mögens wechselnde Verbindungen einzugehen, welche man vom Kobalt,
durch das Nickel hindurch, zum Eisen wahrnimmt (s. u.), beobachtet
man auch vom Palladium zum Ruthenium und vom Platin zum Osmium.
Dergestalt gehören also in chemischer Beziehung am nächsten zusammen
die Verticalgruppen (Eisen-Ruthenium-Osmium), (Nickel-Rkodium-Iri-
dium). (Kobalt-Palladium-Platin). Was bereits für die Eisenmetalle
constatirt wurde — eine Mittelstellung zwischen den Gliedern der Grup¬
pen 1 und 7 — trifft man auch für die leichten und die schweren
Platinmetalle wieder: das Palladium erinnert in Folge dessen in
mancher Beziehung an das ihm benachbarte Silber (dem Ag 2 0 entspre¬
chend kennt man Pd 2 0), das Platin ebenso an das nebenstehende Gold,
tt. s. f. Ruthenium und Osmium treten achtwerthig auf in ihren Oxyden
Ru0 4 und 0s0 4 und schliessen sich hiermit an die Gruppe der Elemente
an, die dem Sauerstoff gegenüber siebenwerthig sind. Da Osmium-
tetroxyd, Os0 4 , beständiger ist als das explosive Rutheniumtetroxyd,
Ru0 4 . so kann man sagen, dass die Verwandtschaft der Elemente (Eisen-
Ruthenium-Osmium) zum Sauerstoff mit dem Atomgewicht wächst; um¬
gekehrt wird in der Gruppe (Kobalt-Palladium-Platin) die Indifferenz
der einzelnen Glieder gegen Sauerstoff und andere Agentien zugleich
mit dem höheren Atomgewicht grösser, wie dieses auch in der benach¬
barten Gruppe (Kupfer-Silber-Gold) der Fall ist. Die Stellung der sämmt-
lichen Elemente dieser Gruppe im periodischen System ist also durchaus
maassgebend für ihr physikalisches und chemisches Verhalten.

38. Ruthenium.
Ru 10P7.

Die Existenz des Rutheniums neben den übrigen Platinmetallen
lm Platinerz (von dessen reichlichem Vorkommen in Russland dieses
eine Platinmetall seinen Namen erhielt) wurde mit Sicherheit von Claus
1845 festgestellt. Das Metall ist namentlich auch ein fast nie fehlender
ftegleiter des Osmiridiums, aus welchem es am besten isolirt wird.
Hierzu verflüchtigt man zunächst das Osmium als Osmiumtetroxyd und
schmilzt das aus dem Rückstand gewonnene feinzertheilte Gemenge von
Iridium und Ruthenium mit Salpeter und Kalihydrat. Ausziehen der
Schmelze liefert eine orangerothe Lösung von Kaliumruthenat, Ru0 4 K 2 .
■^estillirt man dieselbe bei 80° im Chlorstrom, so geht Ruthenium-
•etroxyd über, aus dem man durch Reduction mit Wasserstoff das Metall
gewinnt.

26*
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Das so erhaltene Ruthenium ist sehr spröde und lässt sich in
grösseren Mengen selbst im Knallgasgebläse nicht mehr schmelzen; nach
dem Osmium ist es das am schwersten schmelzbare Metall. Es hat das
specif. Gew. 12 -26. Von Königswasser wird es auch im feinzertheilten
Zustande nur äusserst schwer zu Ru 2 Cl G gelost; leicht dagegen in seinen
Legirungen mit Platin etc. Beim Glühen an der Luft geht es unter
Sauerstoffaufnahme rasch in ein Gemenge von Dioxyd und unveränder¬
tem Metall über. Auch durch Chlor wird das Ruthenium nur dann
vollständig aufgeschlossen, wenn es mit Chlornatrium gemischt ist.

Eutheniumoxydul, EuO, schwarzgrau, durch Wasserstoff in der Kälte rcducirbar.
Eutheniumsesquioxyd, Eu 20.,, schwarzblau, durch Oxydation des Metalls.
Kutheniumdioxyd, Eu0 2, indigblau, glänzend, durch Oxydation des Disultids.
Eutheniumtrioxyd, Bu0 3, nicht für sich, sondern nur in Salzen, den Ruth*

naten, bekannt; z. B. Eu0 4K 2 -J-H 20, griinglänzende rhombische Blättchen; Eu0 4Ba
-\- H 20 zinnoberroth, krystallinisch.

Eutheniumtetroxyd, Eu0 4. Man oxydirt Kaliumruthenat durch einen Chlor¬
strom, woboi sich das Tetroxyd in der Vorlage als goldgelbe krystallinische Masse an¬
sammelt, Smp. 25'5°. Es ist äusserst leicht sublimirbar, zersetzt sich aber unter ge¬
wöhnlichem Druck beim Erhitzen auf ca. 108° mit heftiger Explosion (= Eu0 3 -f- 0 2)-
Eutheniumtetroxyd gibt keine Salze.

Ueberruthensaures Kalium, Eu0 4K, wird beim Eintragen des Tetroxyds
in Kalilauge neben Kaliumruthenat gebildet, von dem es sich durch seine geringere
Löslichkeit trennen lässt. Schwarze metallglänzendo Octaoder.

Von Eutheniumchloriden kennt man EuCl 2, EuCl 4 und Eu 2Cl 6.

E

39. Osmium.
Os = 190-8.

Wurde 1804 von Tennant im Osmiridium zugleich mit dem
Iridium entdeckt und erhielt seinen Namen von dem eigenthümlü'hcn
Geruch (oa^vj) seines flüchtigen Tetroxyds. Bei feiner Zcrtheilung oder
aus Legirungen lässt sich das letztere, ohne vorheriges Aufschliessen
durch Chlor oder durch Schmelzen mit Salpeter und Kalihydrat, dircct
beim blossen Erhitzen des Osmiridiums in einem Luftstrome in die
Vorlage destilliren, worauf man es zu Metall reducirt.

Das Osmium ist unter sämmtlichen Metallen das am schwersten
(bei ca. 25u0°) schmelzbare und verflüssigt sich daher selbst im Knaü-
gasgebläse nicht; mit dem specif. Gew. 22'48 ist das aus geschmolzenem
Zinn krystallisirtc, blaugefärbte und sehr harte Osmium unter allen be¬
kannten Körpern der schwerste. Fein zertheiltes Osmium löst sich.in
mehreren Säuren ziemlich leicht, das compacte Metall ist dagegen selbs
in Königswasser nicht löslich. Mit Sauerstoff verbindet es sich beim
Erhitzen je nach seiner Form mehr oder weniger leicht zu Tetroxy
Os0 4 , etwas schwieriger mit Chlor.

Osmiummonoxyd, OsO, grauschwarzes in Säuren unlösliches Pulver.
Osmiumsesquioxyd, Os 20 3, kupferrothe Schuppen.
Osmiumdioxyd, Os0 2, kupferrothe, glutboständige Masse.
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Osmiumtrioxyd, Os0 3. Nur Osmate sind bekannt, z. B. Os0 4K 2 -f- 2H 20.
Osmiumtetroxyd, Ueberosmiumsäure Os0 4. Sehr fein zertheiltes Osmium oxy-

dirt sich an der Luft allmählich von selbst; compacteres Metall muss behufs Oxydation
auf höhere Temperatur erhitzt werden. 0s0 4 bildet sich beim Erhitzen des Osmiums
im Wasserdampf, sowie bei der Behandlung desselben oder seiner niederen Oxyde mit
Salpetersäure oder Königswasser. Weisse Krystallmasse, die in farblosen, glänzenden
Nadeln sublimirt, sehr leicht schmilzt und bei ca. 100° siedet. Die giftigen Dämpfe
riehen sehr stechend und greifen die Schleimhaut auf's Heftigste an. In AVasser löst sich
das Osmiumtetroxyd zu einer fast neutralen Flüssigkeit, und verflüchtigt sich mit den
Wasserdämpfen beim Kochen selbst der stark alkalisch gemachten Lösung. Ueberosmium¬
säure Salze scheinen nicht zu existiren.

Man kennt die Chloride OsCl 2 und OsCl 4.

40. Rhodium.
Rh = 103-0.

Das Rhodium wurde 1803 von Wollaston im Platinerz entdeckt
Und erhielt seinen Namen von der rosenrothen (po8(5si?) Färbung der
Salze. Es findet sich auch mit Gold legirt als Rhodiumgold. Zu seiner
Darstellung gewinnt man zunächst aus den, nach Abscheidung des Platins
als Platinsalmiak, mit PDisen wieder ausgefällten Platinrückständen durch
Schmelzen derselben mit Blei und Bleioxyd und Behandeln der erhaltenen
regulinischen Masse mit massig concentrirter Salpetersäure, die Platin¬
metalle frei von anderen Beimengungen und in pulveriger Form. Die¬
selben werden mit dem gleichen Gewichte Kochsalz gemischt und in
einem Chlorstrome während kurzer Zeit vorsichtig erwärmt. Das Rho¬
dium, welches durch Chlor leichter wie die übrigen Platinmetalle an¬
gegriffen wird, geht hierdurch in das tief kirschroth gefärbte Natrium-
rh odiumchlor id, Rh 2 Cl 6 . 6NaCl(-f- 18H 2 0), über, welches der Masse
durch Wasser mit sehr wenig Iridium etc. entzogen wird und nun das
Ausgangsmaterial zur völligen Reindarstellung des Rhodiums bildet.
Letzteres erhält man schliesslich als glänzendes graues Pulver beim
Glühen des vorher durch Umkrystallisiren sorgfältig gereinigten R k o d-
ammoniumchlorids, Rh 2 Cl 0 .10NH 3 .

Das im Kalktiegel mit dem Knallgasgebläse zusammengeschmolzene
Rhodium gleicht im Aussehen dem Aluminium, hat das speeif. Gew. 12'1
und besitzt die Dehnbarkeit des Silbers. Es schmilzt schwieriger als
Platin. Bei starkem Erhitzen oxydirt sich das Metall an der Luft ober-
flächlich, in Pulverform im Luftstrom geglüht, nimmt es 13 Proc. Sauer¬
stoff unter Umwandlung in Rhodiumoxydul, RhO, auf. Wasserstoff wird
v om Rhodium in noch grösserer Menge absorbirt, wie vom Palladium.
Reines Rhodium löst sich nicht in Königswasser.

Rhodiumoxydul, RhO, entsteht auch durch Erhitzen des Sesquioxydhydrats sowie
durch „Cupelliren" einer Rhodiuinbleilegirung als graues, metallisches Pulver.

Rhodiumsesquioxyd, Rh 2O a , erhält man durch Glühen von Natriumrhodium¬
chlorid in Sauerstoff in mctallglänzenden Krystallfascrn. Das Hydrat füllt aus Rhodium¬
salzen durch Alkali.
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Rhodiumdioxyd, Rh0 2, kaffeebraunes Pulver, aus Rhodium mit KOH und N0 3K
Die Rhodiumsalze leiten sich, den Iridiumsalzen entsprechend, durchweg vom Sesqui-

oxyd ab.
Khodiumchlorid, Rl^CL,, aus Rhodium und Chlorgas als rothbraune Masse

unlöslich in Wasser und Säuren. Gibt mit den Alkalichloriden lösliche Doppelsalze.
Im Schwefcldampf verbrennt das Rhodium unter Bildung von Monosulfid RhS; in

seinen Salzlösungen entsteht durch Alkalisuitide ein brauner Niederschlag, wahrscheinlich
ein Sulfid Rh 2S 3.

Dem Kobalt steht das Rhodium besonders nahe durch zahlreiche Rhodammonium-
verbindungen, welche den Kobaltammoniumverbindungen sehr ähnlich sind und wie diese
dargestellt werden. Man unterscheidet drei Reihen solcher Salze, nämlich die Purpureo-,
Roseo- und Luteosalze; z. B. Chlorpurpureorhodiumchlorid (Rh 2 .10 NH 3) Cl 6, durch
Lösen von Rhodiumzink in Königswasser und Versetzen der Lösung mit NH 3 ; diamant¬
glänzende gelbliche Krystalle.

41. Iridium.
Ir 193.

Im Jahre 1804 zeigte Tennant, dass in dem Rückstände von der
Einwirkung des Königswassers auf Platinerz sich zwei neue Metalle
befinden, welche er als Iridium (von Iris, wegen der verschiedenen
Färbung seiner Chloride) und Osmium bezeichnete. Das Iridium
kommt ausserdem in besonders reichlicher Menge im Osmiridium und
Platiniridium, also in Form natürlicher Legirungen vor. Man trennt
es vom Osmium, indem man das letztere in Form seines Tetroxyds
verflüchtigt. Zur Reindarstellung des Iridiums selbst dient dann der
Iridiumsalmiak.

Das metallische Iridium tritt anscheinend in zwei ätiotropen Modi-
ficationen auf. Im Knallgasgebläse geschmolzen gleicht es dem polirten
Stahl und ist in der Kälte sehr spröde; es hat so das speeif. Gew. 22'42.
Der Iridiumschwamm, welchen man durch Glühen von Iridiumsalmiak
erhält, wiegt dagegen nur 15 -8. An Schwerschmelzbarkeit wird es nur
vom Osmium und Ruthenium übertroffen. Fein zertheiltes Iridium
oxydirt sich beim Erhitzen an der Luft; das compacte Metall wird
dagegen bei keiner Temperatur vom Sauerstoff angegriffen. In Königs-
wasser ist gleichfalls die letztere Form des Iridiums unlöslich. Mit Platin
(9—10 Theile) vereinigt sich Iridium (1 Thcil) zu einer harten, sehr
elastischen, höchst politurfähigen und an der Luft unveränderlichen
Legirung (vorgeschlagen zu Normalmetermaassstäben). Da sich bei Be¬
handlung des Platinerzes mit Königswasser stets eine kleine Menge In"
dium mit dem Platin auflöst und zugleich mit diesem durch Salmiak
wieder ausgefällt wird, sind weitaus die meisten Platingeräthe iridium-
haltig; bei ihrer Herstellung vermeidet man diese Beimengung nicht, da.
sie hierdurch an Widerstandsfähigkeit gewinnen. Auch andere Legi¬
rungen des Iridiums wurden dargestellt, so z. B. IrSn 2 , das schöne
metallglänzende, mitunter treppenförmige Würfel bildet.

Iridiumsesquioxyd, lr 20 3, bildet sich als blauschwarzes Pulver beim Erhitze"
von IrCl 0K 2 (aus Ir, KCl und Cl a) mit CO aNa 2, zerfällt jedoch wieder bei ca. 1000 .
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Iridiumdioxyd, Ir0 2, beim Erhitzen von Ir im Sauerstoffstrom, glänzende
feine Nadeln.

Iridiumtetraoxydhydrat, Ir<) 4H 4, indigoblaues Pulver, durch Alkalien aus IrCl,.
Iridiumsesquichlorid, Ir 3Cl 6, durch Erhitzen von Iridium in Chlorgas. Wird

als unlösliches olivengrünos Pulver durch Glühen eines seiner grün krystalüsirenden Doppel¬
salze erhalten z. B. aus Ir aClj. 6 KCl + 6 H 20. Seine Lösung, durch Keduction der
salzsauren Lösung von Ir0 4H 4 mit S0 2 gewonnen, ist grün. Iridiumtetrachlorid,
IrCl 4, erhält man als schwarze, hygroskopische Masse beim Auflösen von Iridiumschwamm
in Königswasser und Eindampfen bei tiefer Temperatur, um Chlorabspaltung zu ver¬
meiden. Die concentrirte Lösung des Tetrachlorids ist schwarz, die verdünntere rothgelb.
Es gibt mit Alkalichloriden Doppelsalze, von welchen der schwerlösliche Iridiumsalmiak,
IrCl 6(NH 4)2, aus der sauren Lösung mit Salmiak in kleinen tiefrothen Octaedera ausfällt;
derselbe ist für das Iridium charakteristisch und unterscheidet sich durch die dunkle
Färbung vom Platinsalmiak, dem er oft beigemengt ist.

42. Palladium.
Pd = 106-3.

Das Palladium wurde 1803 von Wollaston entdeckt und findet
sich gediegen theils in regulären Octaedern, theils in hexagonalen Tafeln,
sowie legirt mit Gold und mit Silber; ferner ist es in sämmtlichen
Platinerzen enthalten. Zur Trennung von den übrigen Platinmetallen
fällt man entweder sein unlösliches, gelbweisses Dicyanid, Pd(CN) 2 , sein
Dijodid, PdJ 2 , oder das Palladdiammoniumchlorid, PdCl 2 .2 NH 3 aus.

Das compacte Palladium besitzt eine silberweisse Farbe und hat aus¬
gewalzt das specif. Gew. 11-8. Es schmilzt unter den Platinmetallen am
leichtesten (bei ca. 1700°) und verflüchtigt sich bei äusserst hohen Tempe¬
raturen mit grünem Dampf. In der Rothglut überzieht es sich mit einer
blauen Oxydationsschicht, die es jedoch bei höherer Temperatur wieder
verliert. Fein zertheiltes Palladium wird von mehreren Säuren gelöst.

Das Metall hat schon in Riechform die bemerkenswerthe Fähigkeit,
Wasserstoff in grosser Menge zu absorbiren, indem es sein Volum be¬
trächtlich vorgrössert. Fein zertheiltes Palladium, durch Glühen des
Oyanürs erhalten, absorbirt bei 200° das 086fache Volum Wasserstoff.
Noch stärkere Absorptionsfähigkeit (für fast 1000 Volume Wasserstoff)
zeigt elektrolytisch gefälltes Palladium. Aus der Tension des so entstehen¬
den, völlig metallisch aussehenden „PalladiumWasserstoffs" hat man
geschlossen, dass sich die Verbindung Pd 2 H bilde, welche weiteren
Wasserstoff einfach absorbirt und sich ganz wie eine Legirung verhält.
Der Palladiumwasserstoff verliert seinen Wasserstoff im Vacuum nicht,
an der Luft wird ihm derselbe jedoch mitunter durch plötzliche Oxydation,
die von starker Erwärmung begleitet ist, entzogen. Man kann den
Körper als eine Legirung des Palladiums mit Wasserstoff betrachten,
welch' letzterer in dieser condensirten Form vollständig metallische Eigen¬
schaften angenommen hat. Unter dieser Voraussetzung ergibt sich aus
dem Verhalten der Legirung, dass der feste Wasserstoff ein weisses,
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zähes und magnetisches Metall mit dem specif. Gew. 07 bildet. Der
vom Palladium absorbirte Wasserstoff besitzt stark reducircnde Eigen¬
schaften. Es steht mit der Bildung des Palladiumwasserstoffs in engem
Zusammenhang, dass Palladiumblech schon wenig oberhalb 200° Wasser¬
stoff in ziemlicher Menge hindurchdiffundiren lässt. Ferner entzieht das
Metall dem Aethylen C 2 H 4 und anderen Kohlenwasserstoffen den Wasser¬
stoff bei verhältnissmässig niedriger Temperatur; in einer nicht leuchten¬
den Weingeist- oder Gasflamme bedeckt es sich deshalb sofort mit Russ.

Palladiumoxydul, Pd 20, schwarzes Pulver, durch Glühen der höheren Oxyde.
Palladium oxyd, PdO, dunkelgraues Pulver, durch Glühen des Nitrats oder

anderer Palladiumsalze mit Kaliumcarbonat.
Palladiumdioxyd, Pd0 2, durch Kochen von PdCl 2 . 2 NH 3 mit Natronlauge.
Dem Palladiumoxyd und dem Dioxyd entsprechen zwei Reihen von Verbindungen;

die vom Typus PdK 2 sind die beständigeren, diejenigen vom Typus PdK 4 nur in Form
von Doppelsalzen bekannt.

In Königswasser löst sich das Palladium mit brauner Färbung als Palladium¬
tetrachlorid, PdCU; die Lösung verliert jedoch beim Eindampfen Chlor und hinterliisst
Palladiumdichlorid, oder Chlorür, PdCl 2, als eine schwarzbraune hygroskopische
Masse.

Palladiumjodür, PdJ 2, entsteht durch Fällen des Chlorürs mit Jodkalium als
ein in Wasser und verdünnter Salzsäure unlöslicher schwarzer Niederschlag; gegen 400
hat er sein Jod vollständig abgegeben. Man benutzt dieses Jodür zur gewichtsanaly¬
tischen Bestimmung des JH.

Palladiumsulfat, PdS0 4 -(- H 20, grüne, zerfliesslicho Krystalle.
Palladiumnitrat, Pd(NOj) 2, wasserhaltige, braungelbe, zerfliesslicho rhombische

Prismen.
Zum Zwecke seiner Bestimmung wird das Palladium in metallische Form über¬

geführt; bisweilen für Trennungen auch in Kaliumpalladiumchlorid.

43. Platin.
Pt == 194-8.

Dieses für den Chemiker in Folge seiner Beständigkeit gegen Agen-
tien unentbehrliche Metall war in Südamerika schon frühzeitig in Form
kleiner Körner aufgefunden worden, die man zugleich mit dem Gold¬
sande durch Wasch- und Schlemmprocesse erhielt. Von seinen Eigen¬
schaften kannte man freilich nur das hohe speeifische Gewicht. Die
Benennung „Piatina" ist ein Diminutiv des spanischen Wortes „plata
= Silber. Nach Europa wurde das Platin um die Mitte des 18. Jahr¬
hunderts gebracht. Nur selten findet es sich ganz rein, vielmehr sind
meistens im „Platiiierz" neben 75—85 Proc. Platin auch die übrige»
„Platinmetalle" enthalten. Von diesen letzteren wurde 1803 noch
das Palladium und Rhodium, 1804 Iridium und Osmium, und 1840
das Ruthenium entdeckt. Ausser den Platinmetallen enthält das Platin-
erz ferner Eisen (4—12 Proc.) und Kupfer. Seit 1823 entstammen
die grössten Mengen des Platinerzes mehreren Districten des Urals,
wo man es neuerdings auch auf primärer Lagerstätte in Olivin, zusammen

■
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Fig. 138.

mit Cliromeisenstein, aufgefunden hat; ausserdem trifft man es in Bra¬
silien und in kleineren Mengen an zahlreichen anderen Orten.

Zur Reinigung des Platins löst man das Platinerz stets soweit als
möglieh in Königswasser auf und schlägt aus dieser Lösung durch Zu¬
satz von Chlorammonium Platinsalmiak PtCL,(NH 4 ) 2 nieder, bei
dessen Glühen das Metall in Schwammform zurückbleibt. Diese Masse
wird angefeuchtet, stark gepresst und in der Weissglühhitze ausgehäm¬
mert; man erhält dann ein Blech, das man weiter verarbeiten kann.
Die so hergestellten Tiegel und Gefässe sind für die Mineralanalyse von der
grössten Bedeutung geworden; in den Sclnvefelsäurefabriken bedient
man sich grosser Destillationsapparate aus
Platin. Seit 1847 benutzt man das Knall¬
gasgebläse zum Zusammenschmelzen grösserer
Mengen Platin in massiven Tiegeln aus Kalk,
bestehend aus zwei ausgehöhlten, aufeinander
passenden Stücken, durch deren eine Oeffnung
die Flamme eingeführt und gegen das Metall
gerichtet wird, während durch eine zweite
Oeffnung das Verbrennungsgas entweicht
(Fig. 138); das so geschmolzene Platin wird
dann in Formen gegossen. Das Platin ent¬
hält indessen gewöhnlich in Folge der
Schwerlöslichkeit des Iridiumsalmiaks 1—2
Proc. Iridium, wodurch seine Widerstands¬
fälligkeit gegen Agentien aller Art jedoch
nur erhöht wird. Nach dem Zusammen¬
schmelzen dieses Rohplatins mit Blei und
Ausziehen der granulirten Legirung mit ver¬
dünnter Salpetersäure erhält man einen Rück¬
stand, aus welchem nur das Platin, nicht aber
das krystallinisch gewordene Iridium durch
Königswasser aufgenommen wird.

I >as dichte Platin ist silber- bis zinnweiss. weicher als Kupfer,
fast so dehnbar wie Silber und Gold und in Drahtform nahezu so fest
w ie Eisen. Für Wärme und Elektricität hat es ein nur geringes Lei¬
tungsvermögen. Geschmolzen und wiedererstarrt zeigt es bei 18° das
speeif. Gew. 21 "48. Es schmilzt bei etwa 1760°, etwas schwerer als Palla¬
dium, aber leichter wie die übrigen Platinmetalle; vor dem Schmelzen
wird es bei heller Weissglut weich und schweissbar, worauf die Her¬
stellung von Platingefässen theilweise beruht. Das Platin krystallisirt
m Würfeln, Octaedern und anderen Formen des regulären Systems, die
m an bisweilen auffindet und künstlich durch starkes Erhitzen des Metalls
m einem indifferenten Gasstrom, der etwas ('hlor mit sich führt, erzeu¬
gen kann. In der Glühhitze dillündirt Wasserstoff durch das Platin
leicht hindurch, andere Gase dagegen kaum. — Das durch Erhitzen von
Platinsalmiak erhaltene, feinzerthcilte, graue und glanzlose Platin nennt
man Platinschwamm; noch feiner zertheiltes Platinschwarz oder
"latinmohr resultirt bei Ausfällung des Metalls aus seinen Lösungen
durch Zink sowie organische Substanzen. Beide Formen des Platins,
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besonders das Platinschwarz, besitzen in Hohem Grade die Fähigkeit,
Gase auf ihrer Oberfläche unter Wärmeentbindung zu condensiren,
namentlich den Sauerstoff (etwa sein hundertfaches Volum) und Wasser¬
stoff (etwa sein dreihundertfaches Volum); hierdurch befördern sie mit¬
unter den Verlauf von Oxydationen sehr wesentlich, entziehen aber
auch umgekehrt manchen leicht zersetzlichcn Substanzen, wie Wasser¬
stoffsuperoxyd, Ozon etc., Sauerstoff und wirken dergestalt reducirend.
Fein zertheiltes Platin bewirkt daher auch häufig die Entzündung oder
Vereinigung von Gasgemischen, wie von Sauerstoff und Wasserstoff
(Anwendung im jetzt nicht mehr gebräuchlichen „Döbereiner'sehen
Feuerzeug"), von Sauerstoff und Schwefeldioxyd (Fabrication von
Schwcfelsäureanhydrid), von Sauerstoff und Kohlenoxyd (Kopfer'sche
Methode der Elementaranalyse), von Sauerstoff und Alkohol (Essigsäure-
Fabrication) etc. — Legirungen des Platins mit Silber und Palladium,
oder mit Gold werden in der Zahntechnik verwendet.

Reines Platin wird durch Sauerstoff oder Wasser bei keiner Tem¬
peratur oxydirt; ebensowenig durch Schwefelsäure oder Salpetersäure.
In Flüssigkeiten dagegen, welche wie das Königswasser, freies Chlor
entwickeln, löst sich das Platin leicht zu Platinchlorid auf. Ausser von
Chlor wird das Platin angegriffen von Metallen oder deren leicht redu-
cirbaren Oxyden, von Phosphor, Arsen, von Alkalien, Schwefelalkalien,
Baryt, Salpeter, Cyankalium, worauf bei der Benutzung von Platintiegeln
immer zu achten ist. Auch durch russende oder schwefelhaltige Flammen
leidet das Metall. Es empfiehlt sich seine Oberfläche durch Scheuern
mit Seesand stets möglichst rein und glatt zu halten, da sich dann sebäu-

eltend machen.liehe Einflüsse
Bedauerlicher Weise ist neuerdings der Preis des Platins, dessen

Jahresproduction ca. 3000 kg nicht übersteigt, in Folge starker Verwen¬
dung zu elektrotechnischen Zwecken, auf mehr als das Doppelte des
alten Preises (ca. 700 Mark pro kg) gestiegen.

Platinmonoxyd, PtO, und Platindioxyd. Pt0 2, sind schwarze
Pulver, die man durch vorsichtiges Erhitzen des Platinoxydulhydrats,
PtO,H,, und Platinhydrats (Platinsäure), Pt0 4 H 4 , erhält. Die beiden
letzteren entstehen durch Einwirkung von Alkalien auf die betreffenden
Chloride und nachherigen Zusatz von Essigsäure. Das Platinoxydul¬
hydrat Pt0 2 H 2 bildet einen rothbraunen, in Säuren (die Essigsäure aus¬
genommen) leicht löslichen Niederschlag; die aus ihm erhaltenen Salze,
wie PtS0 4 sind wenig beständig. Das Platinoxydhydrat Pt0 4 H 4 , ei n
fast weisser Niederschlag, besitzt basische, aber zugleich auch schwach
saure Eigenschaften, und gibt mit einigen Basen Platinate.

Platinchlorür, PtCl 2 , entsteht beim Erhitzen von Platinschwamm
in trockenem Chlorgas auf 240—250°, ebenso aus Platinchlorwasserstott
l't<'l (;H 2 bei 300°. Es ist ein graugrünes, in Wasser unlösliches, in con-
centrirter Salzsäure lösliches Pulver; bei stärkerem Erhitzen gibt es alles
Chlor ab. Mit Kohlenoxyd vereinigt es sich zu Additionspror¬
dneten, wiePtCl 2 .CO, PtCl 2 .2CO, 2PtCl 2 .3CO. Die rothbraune Aut¬
lösung des Platinchlorurs in Salzsäure ist als eine solche von Platinocblor-
wasserstoff PtCl 4 H 2 zu betrachten; diese Säure und ihre Salze isolirt man
am besten aus dem leicht zugänglichen, und aus Wasser gut krystalusi-
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renden Kaliumsalz PtCl 4 K 2 , rubinrothen vierseitigen Prismen, die sich
aus Kaliumplatinchlorid, PlCl ß K 2 , durch Reduction mit Kupferchlorür
bilden.

Platinclllorid, Platintetrachlorid, PtCl 4 . Löst man Platin in Königs¬
wasser und dampft die salzsäurehaltige Lösung ein, so hinterbleibt ein
gewöhnlich einfach als „Platinchlorid" bezeichneter, braunrother kry-
stallinischer Kückstand von zerfliesslichem Platinchlor wassersto ff,
PtCl GH 2 -f- 6H 2 0. Die Platinchlorwasserstoffsäure ist für die analytische
und präparative Chemie von Bedeutung durch ihre in Wasser schwer,
in Alkohol gar nicht löslichen Salze mit K, Rb, Cs und NH 4 , z. B.
Kalium platinchlorid, PtClgK 2 ;Ammoniumplatinchloridoder
Platinsahniak, PtCl ß (NH 4 ) 2 , gelbe krystallinische Niederschläge, die aus
heissem Wasser in Octaedern krystallisiren; das gelbe Thalliumplatin¬
chlorid, PtCl GTl 2 , ist in Wasser gleichfalls unlöslich. Sehr leicht lösen
sich dagegen in Wasser und Alkohol das Natrium- und Lithiumsalz,
ein Verhalten, das man zur Trennung der Alkalien verwerthet. Das
Silber salz, PtCl GAg 2 , spaltet beim Erwärmen Chlorsilber ab. Engt
man die filtrirte Lösung über Schwefelsäure ein, so krystallisirt das
Platin chlorid, PtCL_ -f- 5H 2 0, in scheinen, nicht zerfliesslichen, aber
in Wasser und Alkohol leicht löslichen Krystallen aus, denen man beim
Erwärmen jedoch nur 4H 2 0 ohne Zersetzung entziehen kann. Wasser¬
freies Platinchlorid PtCl 4 entsteht beim 15-stündigen Erhitzen von
PtCl GfL,, unter Ueberleiten von trockenem Chlorwasserstoff, auf 165° als
sehr lösliche, jedoch nicht zerfliessliche Substanz.

Platincyanür, Pt(CN) 2 , unlöslich in Wasser, Säuren und Alkalien.
Platincyanwasserstoff, Pt(CN) 4H, (= Pt(CN) 2 +2CNH), je

nach Umständen verschieden gefärbte, zerfliessliche und bei 140° zer¬
fallende Krystalle. Diese Säure bildet Salze, deren Krystalle durch
schönen Dichroismus ausgezeichnet sind (Gmelin).

Platincyankalium, Pt(CN) 4 K 2 -j- 3 H 2 0, u. a. aus PtCl 2 und
4 CNK, gelbe rhombische Prismen mit blauem Flächenschimmer.

Platincyanmagnesium, Pt'CN) 4Mg + 7H 2 0, prächtige, rotho
quadratische Säulen, mit grünen metallglänzenden Seitenflächen und
purpurvioletten oder blauen Endflächen.

Platincyanbaryum Pt(CN) 4Ba -f- 4H 2 0, monocline Krystalle,
zeisiggrün in der Richtung der Hauptaxe, senkrecht dazu schwefelgelb
m it blauviolettem Reflex.

Diese Salze nehmen leicht 2 Halogenatome auf und gehen in Ver¬
bindungen vom Typus des Platinchlorwasserstoffs über, z. B. Pt(CN) 4 Cl 2K>,
woraus sich die entsprechenden Säuren, wie Pt(CN) 4Cl 2 H 2 , isoliren lassen.

Platinsulfür, PtS, und Platinsulfid, PtS 2 , bilden schwarze
Niederschläge, welche sich in den Sulfiden der Alkalimetalle auflösen,
indem rothgefärbte Sulfosalze entstehen.

Die Platinverbindungen haben in ganz entsprechender Weise wie
die des Kobalts die Fähigkeit, sich mit Ammoniak in mehrfachen Ver¬
hältnissen zu einer langen Reihe von mehr oder weniger complicirten
Substanzen zu vereinigen, welche man als Platinbasen oder deren
Salze auffasst. Die erste derartige Verbindung, das Platosammonium-
chlorid, Pt(NH 3 )2 Cl 2 , wurde 1828 von Magnus aus Platinchlorür und
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Ammoniak dargestellt. Aehnliche wohl charakterisirte Substanzen von
theoretischem Interesse liefern auch die anderen Platinmetalle.

Seine Eigenschaften sowie die Niederschläge von Kaliumplatinchlorid
und Ammoniumplatin chlorid machen das Platin sehr leicht kenntlich.
Gewogen wird es stets in metallischem Zustande.

Gruppe Vlla. Mangangruppe.
Das Mangan zeichnet sich vor anderen, ihm in mancher Beziehung

ähnlichen Metallen durch die Mannigfaltigkeit der Verbindungsformen
aus, die es mit Sauerstoff zu liefern vermag. Man kennt insbesondere
Manganoxydul MnO, Manganoxyd Mn 2 0 3, Manganoxyduloxyd Mn 2O s .
MnO, Mangansuperoxyd Mn0 2 , Mangantrioxyd MnO s , Uebermang
säureanhydrid Mn 2 0 7 . Von den übrigen Elementen sind es nur die
Halogene, die eine gleiche Anzahl von Oxydationsstufen liefern. Das
in mehrfacher Hinsicht so verschiedene Verhalten des Mangans und der
Halogene Hess jedoch an eine Nebeneinanderstellung dieser Elemente
kaum denken, bis durch die periodische Classification das Mangan geradezu
in die Verticalgruppe der Halogene hineingestellt worden ist. Dadurch
wurde man nun auf die Aehnlichkeit besonders der höchsten Oxyda¬
tionsstufe des Mangans mit der entsprechenden des Chlors aufmerksam:
in dem Uebermangansäureanhydrid, Mn 2 0 7 , und in der Uebermangan-
säure, Mn0 4H, ist das Mangan siebenwerthig gegenüber dem Sauerstoff
ganz wie das Chlor in der Ueberchlorsäure. Und wie die letztere sich
aus dem Chlor unter geeigneten Bedingungen vorzugsweise bildet, hat
auch das Mangan die ausgesprochene Tendenz, wenn möglich stets in
die Form der Uebermangansäure oder in deren Salze überzugehen.
Ferner sind diese letzteren, die Permanganate, isomorph mit den ttber-
chlorsauren Salzen oder Perchloraten. Wie die Ueberchlorsäure, gi' J,;
auch die Uebermangansäure ihren Sauerstoff leicht an oxydirbare Sub¬
stanzen ab; es unterscheidet sich von dem Chlor das Mangan jedoch
dadurch, dass es hierbei als basenbildendes Element in Gegenwart starker
Säuren Manganoxydulsalze, wie MnS0 4 , liefert. Ueberhaupt wird die
Uebereinstimmung des Mangans mit dem Chlor in den niederen Oxy¬
dationsstufen immer geringer und verschwindet unten, abgesehen von
der gleichen typischen Fonuulirung der correspondirenden Verbindungen,
fast ganz. Dagegen zeigt das Mangan in seinen Oxydul- und Oxyd¬
verbindungen, sowie in der Mangansäure vielfache Aehnlichkeit mit
den beiden ihm benachbarten Elementen Chrom und Eisen, resp. deren
entsprechenden Verbindungen.

Das System weist mehrere Lücken auf, indem man Elemente, die
sich als Homologe an das Mangan anschlössen, bis jetzt nicht mit Sicher¬
heit kennt. Vielleicht ist das Samarium (s. u.) dazu berufen, eine dieser
Lücken auszufüllen; bei der geringen Kenntniss, die man bis jetzt von
diesem Elemente hat, ist das jedoch bis jetzt noch völlig unsicher.
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44. Mangan.
Mn = 5494.

Der Braunstein, das Mangansuperoxyd, war schon im Alterthum
bekannt, wurde aber stets mit dem Magneteisen verwechselt. Eine
Untersuchung über den Braunstein, den Pott 1740 als eisenfrei erkannt
hatte, veröffentlichte Scheele 1774, indem er nachwies, dass derselbe
an brennbare Substanzen leicht Sauerstoff abgebe und ein eigentüm¬
liches Metalloxyd enthalte, dessen Reduction bald darauf Gähn wirk¬
lich gelang (1807). Da man vielfach den Braunstein im Gegensatz zu
der weissen Magnesia (Bittererde) als ,,schwarze Magnesia" bezeichnet
hatte, nannte man das neue Metall Manganesium, woraus später durch
Abkürzung Mangan wurde. In Form von Verbindungen findet man
dieses Element häufig.

Das verbreitetste und wichtigste Vorkommen des Mangans ist das¬
jenige als Braunstein oder Pyrolusit, Mn0 2 ; ausserdem findet man
noch andere Oxyde oder Oxydhydrate dieses Metalls, namentlich den
Braunit, Mn 2O s , Manganit, Mn 30 4 H 2 , und Hausmannit, Mn 3 0 4 .
Von weiteren Manganerzen sind besonders der Manganspath, MnCOs ,
Und der Mangankies, MnS-, zu nennen. Endlich kennt man nicht
nur verschiedene Mangankiesel oder Silicate des Mangans, sondern es
tritt dieses Metall auch in zahlreichen Mineralien als Nebenbestandtheil
auf, gewöhnlich zusammen mit Eisen, aber im Allgemeinen in viel
geringerer Menge als letzteres; häufig zeigt es sich nur in Spuren als
birbender Bestandtheil.

Die Oxyde lassen sich nur durch feinzertheilto Kohle bei stärkster Weissglut zu
Metall reduciren, indem man beispielsweise das reine Oxyduloxyd Mn 30 4 (D e v i 11 o),
zur Vermeidung von Kohlung des Metalls, mit einer für die vollständige Keduction nicht
ausreichenden Menge von Zuckerkohle unter einer Glasdecke und bei Anwesenheit von
Kalk und Flussspath in einem Kalktiegel zusammenschmilzt; bequemer noch ist das Ar¬
beiten im elektrischen Ofen. Aus Manganchlorür kann man das Metall durch Keduction
vermittelst Natriums, oder durch Elektrolyse abscheiden.

Das Mangan erscheint als grauweisses Metall mit röthlichem
Schimmer; wenn es kohlehaltig ist, gleicht es dem Gusseisen. Je nach
seiner Darstellung ist das Metall mehr oder weniger hart wie Stahl und
besitzt auch ein wechselndes bis zu 8"0 ansteigendes specifisches Ge¬
richt. Das Mangan ist spröde und lässt sich, obwohl nicht ganz leicht,
pulverisiren. Seine Schmelztemperatur liegt bei etwa 1900° und bei
etwas höherer Temperatur tritt Verflüchtigung ein. An feuchter Luft
°xydirt sich das Mangan rasch, und entwickelt aus Wasser im Zustande
feiner Zertheilung (besonders als elektrolytisch abgeschiedenes Pulver)
den Wasserstoff mit grosser Energie. Von verdünnten Säuren, selbst
von Essigsäure, wird das Metall leicht gelöst. Kohlenstoff- oder sili-
ciumhaltiges Mangan zeigt sich bedeutend widerstandsfähiger und be¬
sitzt auch einen sehr grossen Grad von Härte.
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Von Bedeutung für die Stahlindustrie sind die Legirungen des
Mangans mit dem Eisen. Ein Gusseisen mit 10 bis 20 Proc. Mangan, das
Spiegeleisen, wird aus einem Gemenge von Braunstein und Spath-
eisenstein durch den Hochofenbetrieb gewonnen; das kohlenstoffreiche

Proc. Mangan enthält und nicht mehr
ist, bezeichnet man als Ferromangan und verwendet

dasselbe beim Bessemerprocess.

Gusseisen, welches über 25
magnetisch

Sauerstoffverbindungen des Mangans.

Das Mangan bildet mit dem Sauerstoff eine Reihe von Oxyden:
Manganoxydul oder Monoxyd, MnO.
Manganoxyd oder Sesquioxyd, Mn 2 0 3 .
Manganoxyduloxyd, Mn 3 0 4 .
Mangansuperoxyd oder Dioxyd, Mn0 2 .
Mangansäureanhydrid, Mn0 3 ,
Uebermangansäureanhydrid, Mn 2 0 7 .
Verbindungen dieser Oxydationsstufen mit Wasser (Hydrate) und

anderen Oxyden (Salze) sind gleichfalls bekannt.
Manganoxydul, MnO. Sehr selten in kleinen glänzend grünen

regulären Krystallen als Manganosit vorkommend. Durch Glühen
eines der höheren Oxyde in einem Strom von Wasserstoffgas oder Kohlen¬
oxyd erhält man das Manganoxydul als grünes Pulver; wurde bei der
Reduction in eine möglichst niedrige Temperatur innegehalten, so geht das
Oxydul an der Luft leicht in braunrothes Mn 3 0 4 über; durch starkes
Glühen in einem chlorwasserstoffhaltigen Wasserstoffstrome erhält man
es in luftbeständigen, smaragdgrünen regulären Octaedern.

Manganoxydulhydrat, Mn0 2 H ? , selten als Pyrochroit
Wird bei völligem Luftabschluss aus den Lösungen der Manganoxydul¬
salze als weisser flockiger Niederschlag gefällt. An der Luft geht der¬
selbe rasch in braunes Oxydhydrat über und muss daher in einer
Wasserstoffatmosphärc getrocknet werden; hierdurch erhält man ein
Pulver, das an der Luft entzündet und (zuweilen auch spontan) zu
Mn 3 0 4 verglimmt. Das Manganoxydul und sein Hydrat sind starke
Basen und liefern mit Säuren gut krystallisirende und beständige Salze.

Manganoxyd, Mn 2 0 3 , findet sich mineralisch in kleinen, dunkel¬
braunen quadratischen Octaedern als Braunit, vom spec. Gew. 4'8,
und wird am sichersten durch vorsichtiges Glühen der übrigen Mangan¬
oxyde im Sauerstoffstrome künstlich dargestellt.

Manganoxydhydrat, Mn 2 0 4 H 2 , tritt als rhombisch krystalli-
sirender oder derber Manganit (spec. Gew. 4 -4) auf, der auf unglasirten
Thonplatten einen braunen Strich gibt (der sehr ähnliche Braunstein
liefert einen schwarzen Strich). Durch Oxydation des frischgefällten
Oxydulhydrats an der Luft entsteht es als dunkelbraunes Pulver, das
sich als schwache Base erweist und mit Säuren unbeständige Salze gibt-

Manganoxyduloxyd, Mn 3 0 4 , findet sich als Hausmannit m
eisenschwarzen, metallglänzenden Quadratoctaedern oder körnigen
Aggregaten. Entsteht bei sehr starker Glühhitze aus dem Oxyd Mn 3 0 3 ,
wie auch aus allen übrigen Oxyden und Hydraten des Mangans beim
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heftigen Glühen an der Luft, als braunrothes, beim Erhitzen schwarz
werdendes Pulver vom spec. Gew. 4'8; aus Mn 2 0 3 oder Mn0 2 erhält
man es bei der stärksten Weissglut in der regulären Octaederform, wie
sie das Magneteisenerz auch aufweist. Bei tieferen Temperaturen dar¬
gestelltes Mn 3 0 4 , sowie auf nassem Wege gewonnenes wasserhaltiges
Oxyduloxyd, lösen sich in der Kälte in concentrirten Säuren unter
Bildung von Manganoxydul- neben Oxydsalz, wonach man das Oxydul¬
oxyd als eine salzähnliche Verbindung Mn 2 O s .MnO auffassen könnte.
Durch kochende verdünnte Schwefelsäure oder Salpetersäure wird da¬
gegen Mn 3 0 4 , der Mennige entsprechend und sich wie Mn0 2 .2 MnO ver¬
haltend, in Öxydulsalz und Mangansuperoxyd resp. -hydrat gespalten:

Mn,0 4 + 4N0 3 H = MnO, + 2 Mn(NO,) ä + 2 H 2 0.

Marigansuperoxyd, Mangandioxyd, Mn0 2 . Als hauptsächlichstes
und für die Praxis wichtigstes Manganerz erscheint der Pyrolusit
(spec Gew. 5*0) oder Braunstein, in dunkel stahlgrauen, säulenförmigen
rhombischen Krystallen oder in faserigen und derben Massen. Künstlich
kann man das Superoxyd gewinnen, indem man salpetersaures Mangan¬
oxydul einen Tag lang auf 160° erhitzt; es bildet sich so in der gleich¬
falls rhombischen, aber vom Pyrolusit abweichenden Krystallform des
Polianits. Manganocarbonat MnC0 3 , geht beim Erhitzen an der Luft
auf 300° in oxydulhaltiges Mangansuperoxyd über; behandelt man
dieses Gemenge mit kalter verdünnter Salzsäure, so bleibt das Super¬
oxyd ungelöst. Beim Glühen liefert das Mangansuperoxyd unter Sauer¬
stoffentwickelung zuerst Sesquioxyd Mn 20 3 ; bei fortgesetztem schärferen
Glühen Oxyduloxyd Mn,0 4 (vgl. S. 11). Beim Erhitzen mit concen-
trirtcr Schwefelsäure liefert das Superoxyd Manganosulfat und Sauer¬
stoff: Mn0 2 + S0 4 H 2 = MnS0 4 + H 2 0 + O. Mit kalter Salzsäure
erhält man eine tief braune Lösung von Mangansuperchlorid, MnCl 4 ,
das schon beim gelinden Erwärmen in Manganchlorür MnCl 2 und freies
Chlor Cl 2 zerfällt (Darstellung des letzteren. S. 135). Aus der stark
sauren Manganehlorürlösung erhält man nach dem Verfahren von Wel-
don, durch Einleiten von Luft bei 55° in die vermittelst Kalkstein
neutralisirte und dann mit Kalkmilch versetzte Lösung, unter leicht er¬
folgender Oxydation des zunächst gebildeten Manganoxydulhydrats
Mn0 2H 2 (2Mnü 2H 2 + Ca0 2H 2 -f 0 2 = 2Mn0 2 .CaO + 3H 2 0) den zur
Ohiorentwickelung aufs neue tauglichen „Weldonschlamm", ein salz¬
artiges Calciummanganit 2Mn0 2 .CaO (S. 419). Wie aus der
Existenz derartiger Manganite hervorgeht, zeigt das Mangansuperoxyd,
ähnlich dem Bleisuperoxyd, je nach Umständen das Verhalten einer
schwachen Base oder einer schwachen Säure. — Es sind mehrere Oxyd¬
hydrate (Mn0 2 .H 2 0 u. s. w.) des Mangansuperoxyds bekannt, jedoch
Dur schwierig rein darstellbar. Lieselben entstehen u. a. bei Einwirkung
v on Chlor oder Brom, sowie Aron Hypochloriten auf Manganoxydulsalze
hei Gegenwart von Alkali, oder beim Zusatz von Wasser zu einer
Mischung von Kaliumpermanganat und Schwefelsäure, und bilden schwarze
Pulver, welche Basen gegenüber das Verhalten von schwachen Säuren
z eigen. In ähnlicher Weise wie für die Gewinnung von Chlor benutzt
Wan den Braunstein auch für diejenige von Brom und Jod, ausserdem
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zum Entfärben oder Färben des Glases und der Thonwaaren, in der Eisen¬
industrie und zur Darstellung des Chamäleons.

I>;i der Werth des natürlichen — meist unreinen und wasserhaltigen — Braun
steins für die Chlorentwickelung etc. vom Gehalt an Mangansuperoxyd abhängt, hat man
verschiedene Methoden zur Bestimmung des letzteren ausgearbeitet. Man treibt z. B-
aus der Mischung einer abgewogenen Braunsteinprobo mit reiner rauchender Salzsäure
durch Erwärmen alles Chlor aus, absorbirt dasselbe durch eine Jodkaliumlösung
(Cl 2 -f- 2KJ = J 2 -f~ 2 KCl) und bestimmt die abgeschiedene, dem Chlor äquivalente
Jodmenge durch Titriren mit einer genau eingestellten Lösung von unterschwefligsaurem
Natron (J, -)- 2 S 20 3Na 2 = 2 NaJ + S^Na^, wobei die Bläuung von Stärkekleister
als Indicator benutzt wird. Oder: man bringt die abgewogene Braunsteinprobe mit ver¬
dünnter Schwefelsäure und überschüssiger Oxalsäure zusammen (Mn0 2 -\- SO^Hj
+ C 20 4H 2 =MnS0 4 + 2C0 2 -f- 2 H 20), und stellt entweder durch Wägung die Quan¬
tität des gasförmig entweichenden Kohlendioxyds fest, oder man ermittelt durch Fertig-
titriren mit Chamäleon Mn0 4K den unverändert gebliebenen Antheil der Oxalsäure (von
welcher man anfänglich ein genau abgemessenes Quantum zugefügt hat). Oder: man
löst eine gewogene Menge Eisendraht in verdünnter warmer Schwefelsäure und setzt zu
dieser frisch bereiteten Lösung von FeS0 4 die feingepulverte, abgewogene Braunstein¬
probo zu, worauf ein Theil des Eisenvitriols zu schwefelsaurem Eisenoxyd oxydirt wird;
nachdem man schliesslich die Menge des unangegriffenen Eisenvitriols durch Fertigtitriren
mit Chamäleon bestimmt hat, ersieht man aus der Differenz die Menge des durch den
Braunstein oxydirten Eisenvitriols und somit auch den Werth des Braunsteins selbst.

Mangantrioxyd, Mangansäureanhydrid, Mn0 3 . Bildet nach
neueren Angaben eine dunkelrothe Masse, die bei 50° verdampft und
deren Dämpfe stark zum Husten reizen. Die hellrothe wässrige Lösung
enthält freie Mangansäure Mn0 4 H 2, welche unter Abscheidung von
Dioxyd und Sauerstoff bald in eine dunkelrothe Lösung von Dimangan-
säure Mn 2 0 7 H 2 übergeht. Die Dämpfe des Mangantrioxyds lösen sich
in wässrigen Alkalien mit der grünen Farbe der mangansauren Salze
oder Manganate (Mn0 4 K 2 etc.).

Manganheptoxyd, Uebermangansäureanhydrid, Mn 2 0 7 ,
bildet sich als dunkelrothbrauncs, cantharidenglänzendes Oel, wenn man
Kaliumpermanganat in kleinen Mengen in gut gekühlte Concentrin*
Schwefelsäure einträgt. Das Manganheptoxyd ist sehr unbeständig und
zersetzt sich beim raschen Erwärmen äusserst lebhaft in Dioxyd und
Sauerstoff; es wirkt als energisches Oxydationsmittel und entzündet viele
organische Substanzen. Es ist sehr hygroskopisch und löst sich in Wasser
unter Wärmeentwickelung zu Uebermangansäure Mn0 4H auf. Die
im auffallenden Lichte carmoisinrothe, im durchscheinenden violette
Lösung dieser letzteren erhält man auch durch Zersetzung eines Per"
manganats vermittelst einer starken Säure, z. B. des Barytsalzes mit
der gerade nöthigen Menge verdünnter Schwefelsäure; ferner duren
Erwärmen eines Manganoxydulsalzes mit Salpetersäure und überschüs¬
sigem Bleisuperoxyd (empfindliche Beaction auf Mangan). Die
Lösungen der Uebermangansäure und der übermangansauren
wirken stark oxydirend.

Salze

Halogenverbindungen des Mangans.

Manganofluorid. MnFlj, aus MnCO s und Flusssäure, in rosa¬
farbenen Krystallen, die sich unzersetzt glühen lassen.
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Manganifluorid, Mn 2 Fl ß -f-6H 20, unbeständige rothe Prismen.
Manganfluorwasserstoff, MnFl 0 H 2 erhält man aus Mn0 2 und

111 1. in brauner Lösung; stark oxydirend. Gibt Doppelsalze.
Manganochlorid, Manganchlor iir. MnCl 2 , entsteht wasserfrei

beim Ueberleiten von Chlorwasserstoff über erhitztes Manganocarbonat,
oder die Oxyde, oder metallisches Mangan; aus letzterem auch mit Chlor¬
gas und ebenso aus dem Manganoxydul nach dem Vermischen mit Kohle.
Blassrothe, zerfliessliche Krystallmasse, die beim Erhitzen schmilzt und
sich in einem Chlorwasserstoffstrome bei Rothglut verflüchtigt. Wasser¬
haltiges Chlorür, MnCl 2 -(-4ILO, erhält man beim Auflösen derselben
Körper in wässriger Salzsäure und Eindampfen zur Krystallisation in
blassrothen monoclinen Prismen oder Tafeln, die zerfliesslich sind und
sich in Wasser und Alkohol sehr leicht lösen. MnCl 2 .2NELC1 -(- H 20,
regulär krystallisirendes Doppelsalz, dessen Lösung mit Ammoniak keinen
Niederschlag gibt, und das beim Erhitzen wasserfreies Chlorür hinterlässt.

Manganchlorid, Mn 3Cl6 , in der zersetzlichen braunen Lösung
des Manganoxydhydrats in kalter Salzsäure. Beim Einleiten von Chlor
in eine concentrirte Manganchlorürlösung scheidet sich eine unbeständige
gelbe Krystallmasse aus.

Mangantetrac hlo r id^lnCh,, ist in der braunen Lösung enthalten,
die sich beim Uebergiessen von Braunstein mit wässriger Salzsäure bildet,
und sich leicht unter Chlorentwickelung zersetzt (MnCL, = MnCL, -\- Cl 2 ).
Ueberschichtet man Mangansuperoxyd mit wasserfreiem Aether und leitet
C1H ein, so erhält man eine blaue ätherische Lösung des Tetrachlorids.

Manganperoxychlorid, Mn0 8Cl, scheint sich als gelbes Gas
zu entwickeln, welches sich in einer Kältemischung zu einer braun¬
grünen Flüssigkeit verdichtet, wenn man zu einer Mischung von Ka¬
liumpermanganat und concentrirter Schwefelsäure langsam geschmolzenes
Kochsalz hinzufügt. Es besitzt einen äusserst angreifenden, an die
Oxyde des Chlors erinnernden Geruch und cxplodirt beim Erhitzen
Das Manga n pe roxy fluorid, MnO aFl, bildet ein grüngelbes Gas

Die Brom- und Jodverbindungen des
den vorstehenden.

Mangans gleichen durchaus

Manganoxydul- oder Manganosalze.

Die nahezu farblosen oder blassrothen Manganoxydulsalze lösen
sich in Wasser auf, ausgenommen einige wie das Phosphat, Carbonat,
Oxalat. In ihrer Krystallform, ihrem Wassergehalt und der Zusammen¬
setzung vieler Doppelsalze sind sie den entsprechenden Salzen der Ma¬
gnesiagruppe sehr ähnlich (isomorph). Durch Salpetersäure werden sie
nicht (wie die Eisenoxydulsalze) oxydirt. Auch das Manganchlorür
MnCL, (s. o.) gehört hierher.

Manganonitrat, Mn(NO.,) 2 + 6 ILO, schwer krystallisirendes,
zerfli essliches Salz, das sich leicht unter Selbstoxydation zersetzt.

Manganocarbonat, MnC0 3 . Findet sich als Manganspath in
glänzenden, hellrothen, rhomboedrischen Krystallen und in derben Massen,
die iin der Regel noch cisen- magnesium-

Krafft, Anorganische Chemie, 3. Aufl.

und calciumhaltig sind. Aus
27
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Manganoxydullösungen erhält man das Carbonat durch Fällung mit
kohlensaurem Natron als weisses, wasserhaltiges Pulver, das bei ge¬
wöhnlicher Temperatur an der Luft ziemlich beständig ist. Beim Er¬
hitzen auf 300° geht es dagegen unter Sauerstoffaufnahme in MnO ä über.

Manganosulfat, MnS0 4 , wird am einfachsten gewonnen, indem
man Braunstein mit Schwefelsäure auf eine Temperatur erhitzt, bei
welcher der gleichzeitig gebildete Eisenvitriol bereits wieder zerstört wird.
Man zieht mit Wasser aus und bringt die Lösung durch Einengen zur
Krystallisation. Unter einer Temperatur von 6° erhält man hellrothe,
monocline, mit dem Eisenvitriol isomorphe Krystalle, MnS0 4 -f- 7 ILO;
zwischen 6° und 20° tricline Krystalle, MnSÖ 4 -f- 5 H,0, die mit dem
Kupfervitriol isomorph sind; und zwischen 20° und 30° fast farblose
sechsseitige, rhombische Prismen, MnS0 4 -f- 4 H 2 0. Das Manganosulfat
löst sich sehr leicht in Wasser, jedoch nicht in absolutem Alkohol auf;
die -Löslichkeit des Salzes nimmt von 0° bis 55° zu, dagegen oberhalb
dieser Temperatur, unter Abscheidung des Salzes MnS0 4 -f- 2 ILO
wieder ab. — Mit Kalium- und Ammoniumsulfat erhält man monocline.
schön krystallisirende Doppelsalze z. B. MnS0 4 -f- K 2 SO t -4- 6 H 8 0,
isomorph mit den entsprechenden Doppelsalzen des Kobalts, Nickels,
Magnesiums, Zinks etc.

Manganoxyd- oder Manganisalze.

Dieselben krystallisiren theilweise nur schwierig aus ihren dunkel¬
braunen Lösungen, sind unbeständig und geben unter Bildung von be¬
ständigen Oxydulsalzen leicht Sauerstoff ab; durch viel Wasser und
Säuren werden sie zerlegt.

Manganisulfat, Mn 2 (S0 4) 3 , wird durch Erhitzen von reinem
Dioxyd mit concentrirter Schwefelsäure auf 138° erhallen. Dunkelgrünes
Pulver, welches sich bei 160° unter Sauerstoffabgabe in Manganosulfat
umwandelt und an der Luft zu einer violetten Flüssigkeit zerfliesst, die aui
Wasserzusatz Manganoxydhydrat ausscheidet. Setzt man zu der sauren u°'
sung dieses Salzes Kaliumsulfat zu und dampft stark ein, so erhält man
in dunkelvioletten Reguläroctaedera den Manganalaun, Mn 2 (SOj3
-4- K a S0 4 -f- 24 H 2 0, der durch viel Wasser unter Bildung von Man¬
ganoxydhydrat zersetzt wird.

Mangandioxydsalze.

Das Mangandioxyd erweist sich je nach Umständen als schwache
Base oder schwache Säure. Es bildet einige dem Mangantetrachlon«
entsprechende Salze, wie z. B. Mangandisulfat, Mn(S0 4)j, das man
nach Fremy aus Kaliumpermanganat mit ziemlich Concentrin*
Schwefelsäure in der Kälte als eine gelbe Lösung erhalten soll. Derartige
Verbindungen konnten jedoch noch nicht isolirt werden.

Einige Manganite |z. B. Psilomelan oder Hartmanganerz,
2Mn0 2 .(Mn, Ba. K,)0] kommen natürlich vor; künstlich werden sie
auf verschiedene Weise erhalten. Durch Einblasen von Luft bei OD
verwandeln sieh Manganoxydul- und Oxydhydrat bei Gegenwart von
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Kalk oder Magnesia leicht in Mangamte wie 2MnO a .CaO („Weldon-
schlamm" s. o.). Zahlreiche zum Theil krystallinische Manganite ent¬
sprechen der Formel 5Mn0 2 .R n O. Ein Manganomanganit Mn 5 0 8 bildet
gelbe, glänzende Krystallblättchen.

Mangansaure Salze oder Manganate.
Schmilzt man gleiche Theile fein gepulvertes Mangansuperoxyd und

Kalihydrat, so erhält man Kaliummanganat und Manganoxyd:
3 MnOä + 2 KOH = Mn0 4K 2 + Mn 2 0 3 + H 2 0.

Die Oxydation ist vollständiger, wenn man der Schmelze Kalium-
chlorat oder Nitrat zusetzt, oder bei Luftzutritt glüht; man löst die
dunkelgrüne Masse in wenig Wasser und erhält beim Eindunsten der
Lösung im luftverdünnten Räume grünschwarze, metallglänzende rhom¬
bische Prismen Mn0 4 K 2 , isomorph mit Kaliumsulfat und Kaliumchromat.

Kaliummanganat bildet sich auch, wenn man eine concentrirte
Lösung von Kaliumpermanganat und Kalihydrat solange zum Sieden
erhitzt, als Sauerstoff entwickelt wird:

2 Mn0 4 K + 2 KOH = 2 Mn0 4K 2 -f H 2 0 -f- 0.
Beim Erkalten scheidet sich das Kaliummanganat krystallinisch aus,

und kann durch Umkrystallisiren aus verdünnter Kalilauge im luftver¬
dünnten Räume goreinigt werden.

Kaliummanganat, Mn0 4 K 2 , schwarzgrüne rhombische Krystalle.
I >a r y u m m a n g a n a t, Mn0 4 Ba, smaragdgrünes, mikrokrystallini-

sches unlösliches Pulver.
Die intensive blaugrüne Färbung der Alkalimanganate macht deren

Entstehen zu einer der empfindlichsten qualitativen Reactionen auf Mangan.

Uebermangansaure Salze oder Permanganate.
Die schön krystallisirenden Permanganate, isomorph mit den Per¬

chloraten, lösen sich in Wasser mit purpurrother Farbe mehr oder weniger
leicht. Sie bilden sich beim Zersetzen der Manganate durch Wasser,
unter Ausscheidung von Mangandioxydhydrat:

3 Mn0 4Kj + 3 H 2 0 = 2 Mn0 4K + Mn0 2 . H 2 0 -f 4 KOH.
Eine ähnliche Zerlegung findet durch verdünnte Säuren, auch durch

Chlor statt. Im Grossen löst man zur Kaliumpermanganatdarstellung
wie rohe Kaliummanganatschmelze (s. o.) in Wasser und leitet Kohlen¬
dioxyd ein. Manganate, in einem zweizeiligen Bade mit poröser Scheide-
w '»ik1 bei der Anode aufgelöst, gehen auch durch die oxydirende Wirkung
des galvanischen Stroms in Permanganate über:

2 K 2 Mn0 4 + 2 H 2 0 = 2 KMn0 4 + 2 KOH + H 2 .
Elektrolysirt man Kalilauge mit metallischem Mangan als Anode, so
geht das Metall als Kaliumpermanganat in Lösung.

Der auffallende Farbenwechsel, welchen die grüne Lösung des
Kaliurnmanganats in blau, violett und purpurroth erleidet, veranlasste
Scheele zur Aufstellung des Namens „Ohamaeleonminerale"

27*
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für dasselbe; der Name Chamaeleon wird jedoch auch für das Kalium¬
permanganat benutzt, welches in Folge der entgegengesetzten Umwand¬
lung (s. o.) seine dunkelpurpurrothe Farbe in grün umändert. Nach
einmaligem Umkrystallisiren erhält man das in 15 bis IG Theilen kalten
Wassers lösliche Kaliumpermanganat, Mn0 4 K, rein in schwarzrothen,
metallglänzenden rhombischen Prismen, die mit Kaliumperchlorät, C10 4K,
isomorph sind. Bei 240° zerfällt das Salz:

2 Mn0 4K = Mn0 4 K 2 -f MnO, + 0 2 ;
mit Schwefel, Phosphor, Arsen, Kohle gibt es verpuffende Gemische.
In concentrirter alkalischer Lösung wird es schon durch Kochen reducilt
(s. o.), in verdünnter erleidet es diese Umwandlung dagegen nur in
Anwesenheit oxydirbarer organischer Substanzen. Durch freien Wasser¬
stoff, femer durch Ammoniak, Phosphor- und Arsenwasserstoff wird die
Kaliumpermanganatlösung in braunes Oxydhydrat, das sich abscheidet,
übergeführt; dasselbe wird auch durch manche oxydirbare Kohlenstoff¬
verbindungen, z. B. Oxalsäure, ausgeschieden. Oxydirt man mit Kalium¬
permanganat in saurer Lösung, z. B. in Gegenwart von verdünnter
Schwefelsäure, so wird die Lösung farblos, indem sich Manganoxydul¬
salz bildet:
2MnO 4 K+5C 2 O 4 H 2 + 3SO 4 H 2 = 2MnSO 4 + K 2 SO 4 + 10CO 2 + 8H :,O
2 Mn0 4 K +10 FeS0 4 + 8 S0 4 H 2 = 2 MnSO, + K 2 S0 4 + 5 Fe", (S0 4) 3 +

+ 8 H 2 0.
Auf der leichten Reducirbarkeit des Permanganats nach diesen

Gleichungen beruht seine Anwendung zur volumetrischen Bestimmung
des Eisens und der Oxalsäure; man lässt dabei die dunkelrothe Lösung
aus einer Bürette zu der zu bestimmenden, in verdünnter Schwefelsäure
gelösten Substanz zufliessen und erkennt das Ende der Reaction an der
bleibenden Rothfärbung der Flüssigkeit beim geringsten Ueberschuss
des Kaliumpermanganats. Seine oxydirenden Eigenschaften machen dafl
Salz zu einem guten Desinfectionsmittel.

w

Mangansulfid (Schwefelmangan), MnS.

Dasselbe findet sich bisweilen als Manganblende in dunkel stahl¬
grauen Würfeln und Octaedern oder in krystallinischen Massen votn
specif. Gew. 4. Aus Manganoxydulsalzlösungen fällt mit Schwcfclamnio-
nium neischrothes, wasserhaltiges Schwefelmangan, das sich an der Lutt
sehr bald oxydirt und in Säuren, selbst in Essigsäure, leicht löslich ist.
Ein etwas wasserärmeres grünes Schwefelmangan fällt namentlich nu*
überschüssigem Schwefelammonium in der Hitze aus. Mangandisulii"»
MnS 2 , kommt mineralisch als regulär krystallisirender Hauerit vor.

Mangancarbid, Mn 3C. Dieses Carbid wird bei der Temperatur
des elektrischen Ofens aus Manganoxyduloxyd Mn 3 0 4 und Zuckerkohle
gewonnen; mit Wasser zersetzt es sich glatt:

Mn s C + 6 H 20 = 3 Mn(OH) 2 -f CH 4 + H 2 .
Für den qualitativen Nachweis des Mangans ist zu bemerken, dass a

höheren Oxyde desselben beim Erwärmen mit concentrirter Salzsäure unter ChlorentwicW"
lung in Manganchlorür MnCl, «hergehen; aus dessen durch Ammoniak völlig neutrall-
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sirter Losung fällt durch schwach gelbes Schwefelammonium das charakteristische Mangan-
Sulfid nieder. Von besonderer Empfindlichkeit sind die Reactionen auf Mangan durch
Ueberführung in mangansaures Alkali (Schmelze auf dem Platinblech) oder in Permanganat
(mit Bleisuperoxyd und Salpetersäure, s. o.). Die Gewi chtsbestimmung geschieht
in der Form von Oxyduloxyd, Mangansulfür, Manganosnlfat oder Pyrophosphat; ferner
durch Titration.

45. Samarium.
Sa = 150.

Die Stellung dieses Elements im periodischen System, sowie seine chemische
Individualität überhaupt sind noch ganz unsicher; sein Atomgewicht würde es wenn
richtig bestimmt, in die Gruppe des Mangans einreihen. Das durch mühsame Operationen
aus den Erden des Orthits und Thorits abscheidbare Samariumoxyd, Sa 2O a , ist ein
weisses, kaum gelbliches Pulver, das von Säuren leicht unter Bildung ge her Lösungen
aufgenommen wird; das weisse Hydrat ist gelatinös und in Alkalien unlöslich. Die Salze
haben einen süssen adstringirenden Geschmack. SaCl 3 + 6 H 20, tafelförmige zerfliess-
liche Krystalle. Sa(N0 3)3 + 6 H 20, blassgelbe, sehr lösliche Prismen. Sa,(S0<), + 8H 10,
wohlentwickelte, glänzende Krystalle, nicht leicht löslich. Samariumperoxyd, Sa4Of (?),
aus den Salzlösungen durch Wasserstoffsuperoxyd und Ammoniak, als gelatinöser leicht
Sauerstoff abgebender Niederschlag.

Gruppe Via. Chromgruppe.
Wie das Mangan als metallisches, basenbildendes Element sich der

Gruppe der Halogene anschliesst, hat man auch für die Sauerstoff- und
Schwefelgruppe eine Untergruppe von Elementen vorwiegend meta lischen
Charakters: (Chrom-Molybdän-Wolfram—Uran). Die Aehnlichkeit
dieser Elemente mit (Schwefel—Selen—Tellur) tritt wiederum deutlich m
den höchsten Sauerstoffverbindungen hervor. Man kennt für die Glieder
der Chromgruppe dem Schwefeltrioxyd SO s entsprechende Oxyde LrO s ,
MoO.„ WO. und UO., sowie Hydrate von der Form der Schwelelsaure
S0 4 H 2 und Salze, die den schwefelsauren Salzen gleich zusammen¬
gesetzt und mit denselben isomorph sind. Die „Sechswertliigkeit gegen
Sauerstoff und Chlor zeigt sieh für die Clirommetalle auch in den Uxy-
chloriden: dem Sulfurylchlorid S0 2 C1 2 correspondiren Cliromoxychlorid
CrO ä Cl,, ferner MoO a Cl 2 undMoOCl 4 , W0C1 4 . Das Wolframhcxachlorid
WC1 C, geht unzersetzt in den gasförmigen Aggregatzustand über zerfall
jedoch "bei Ueberhitzung des Dampfs in WC1, und Cl. Molybdän und
Uran vermögen dagegen nur Pcntachloridc, MoCl 5 und UC1 5 zu bilden,
UC1 5 ist zudem sehr ^unbeständig.

' Während die Elemente der Schwefelgruppe auch die schwach
sauren Oxyde SO,, Se0 2 und Te0 3 bilden, hat man in den entsprechen¬
den Oxyden der Chromgruppe Cr0 2 , Mo0 2, W0 9 bubstanzen von in¬
differentem, weder basischem noch saurem Verhalten.
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In den niederen Oxydations- und Clilorationsstufen wird die Ueber-
einstimmung der Schwefelgruppe und Chromgruppe noch geringer, sobald
man Substanzen von typisch ahnlicher Znsammensetzung vergleicht.
Die tieferen Oxyde des Chroms bilden dagegen Salze, welche grosse
Aehnlichkeit mit denjenigen des Mangans, Eisens und Aluminiums auf¬
weisen. Für Molybdän und Wolfram kennt man die entsprechenden
Salze mit Oxysituren nicht; diese beiden Elemente erscheinen vorzugs¬
weise sechswerthig.

Von allen bekannten Elementen besitzt Uran das höchste Atom¬
gewicht; neben Thorium einziger Repräsentant einer sonst noch völlig
unbekannten Periode weist es in mehrfacher Hinsicht ganz eigen-
thümliche Verbindungsverhältnisse auf; insbesondere hat man ein freilich
sehr unbeständiges Urantetroxyd U0 4 .

Atomgewicht Spec. Gew. Schmelzpunkt Atomvolum

Chrom ....
Molybdän . .
Wolfram . . .
Uran ....

52-14
9603

184-1
2394

6-8
9 1

19-13
18-7

oberhalb 2000°
sehr hoch
sehr hoch
ca. 1500

7-7
10-5

9-6
12-8

46. Chrom.
Cr = 5214.

Das Chrom tritt nur in Verbindungen auf und wurde 1797 von
Vauquelinin einem sibirischen Mineral, dem Rothblcierz, Cr0 4 fb>
entdeckt; seinen Namen erhielt es von der starken Färbung seiner Ver¬
bindungen (/.piufi« die Farbe). Ausser dem Metalle selbst beobachtete
der genannte Chemiker noch die Existenz des grünen Chromoxyds
Cr 2 0 3 und der Chromsäure Cr0 3 und wies bald darauf das Chrom als
färbende Substanz im Smaragd und im Spinell nach. Im Chrom¬
eisenstein, Cr2 0 4Fe, dem Hauptausgangsmaterial für die übrig 1'11
Verbindungen des Chroms, wurde das Element bereits 1799 wahr¬
genommen. Obwohl das Chrom noch in manchen Eisenerzen, und
spurenweise im Serpentin, in Glimmern und Chloriten, die grüne Färbung
besitzen, vorkommt, gehört es doch zu den in der Natur weniger ver¬
breiteten Grundstoffen.

Das Metall kann man in verschiedenartiger Weise, obwohl nicht ganz leicht, um¬
stellen. Aus Chromchlorid, Cr 2Cl 6, erhält man Chrom, wenn man bei Kothglut in einem
Wasserstoffstrome Natriumdampf über ersteres leitet. Ferner bekommt man Chrom
dadurch, dass man ein Gemenge von 1 TM. violettem Chromchlorid und 2 Thln. ge¬
schmolzenem Chlorkalium-Chlornatrium in einen hessischen Tiegel fest eindrückt, i" 1*
2 Thln. Zink und schliesslich mit einer stärkeren Lage von Chlorkalium überschichtet
und das Ganze so zum Glühen erhitzt, dass möglichst wenig vom Zink verbrennt; tlem
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entstandenen Metall entzieht man das Zink mit verdünnter Salpetersäure, wobei das Chrom
in hellen kleinen Ehomboedern zurückbleibt. Aus Chromoxyd, Cr 20 3 , erhalt man es durch
sehr starkes Glühen mit Kohle. Im elektrischen Schmelzofen bekommt man durch Reduc-
tion von Chromoxyd mittels Kohle ein kohlehaltiges Rohchrom, das man zur Reinigung
im Voltabogen umschmilzt. Elektrolyse von Chromalkalichlorid, mit technischem Chrom
als Anode, wurde vorgeschlagen.

Das Chrom bildet ein glänzendes, hellgraues Krystallpulver oder
nahezu weisse, kleine Rhomboeder vom speeif. Gew. 6-8; es schmilzt erst
im elektrischen Ofen und erstarrt dann zu einer glänzenden, stahlgrauen,
politurfähigen Masse. Beim Erhitzen an der Laß oxydirt Chrom sich
nur langsam, in Sauerstoff verbrennt es mit hellem Licht; durch Ein¬
tragen in schmelzendes Kaliumchlorat oder in Salpeter erhält man chrom¬
saures Kali, Cr0 4K 2 . Alkalien lösen es leicht bei Gegenwart von Kalium¬
chlorat oder Salpeter. Durch Salpetersäure wird es nicht angegriffen.
In erwärmter verdünnter Salzsäure oder Schwefelsäure lost sich das
Chrom rasch unter Wasserstoffbildung auf; beim Erhitzen in Chlorgas
gibt es violettes Chromchlorid.

Ein Zusatz von Chrom macht Metalle und Metalllegirungen er¬
heblich widerstandsfähiger gegen höhe Temperaturen und gegen die
meisten chemischen Agentien; Chromlegirungen werden daher zur Her¬
stellung von Geräthen und Apparaten neuerdings häufiger benutzt.

Sauerstoffverbindungen des Chroms.

Chromoxydul, CrO, ist wasserfrei nicht bekannt; Chrom¬
oxydulhydrat, 0rO 2 H 2 , erhält man aus sauerstofffreien Ghromchlorur-
lösungen durch Zusatz von Kalilauge als gelben Niederschlag, der bei
Luftabschluss getrocknet und erhitzt unter Entbindung von Wasser und
Wasserstoff in das Sesquioxyd übergeht (2 CrO s H a = Cr,0 3 -f- M 2U -f- Xl 3).

Chromoxyd, Ch r o m se s q ui oxy d, Cr 2 0 3 , bildet sich bem Glühen
der verschiedenen Oxydationsstufen des Chroms, beispielsweise aus ln-
oxyd: 2 Cr0 3 = Cr 20 3 + 3 0, sowie aus Chromoxydhydrat; ferner aus
chromsauren Salzen mit flüchtiger Basis oder auch aus solchen mit fixen
Alkalien nach Schwefelzusatz. Das amorphe, grüne Oxyd erstarrt, im
Gebläsefeuer geschmolzen, zu einer grünschwarzen, metallglan/.cnüen
und sehr harten Krystallmasse; in dunklen hexagonalen Krystalicneu
vom spec. Gew. 5-61 erhält man es beim Durchreiten der Dämpfe von
Chromoxychlorid durch eine glühende Röhre. Das amorphe Cnrom-
oxyd löst sich leicht in Säuren, während das stark geglühte dann last
ganz unlöslich ist, und erst durch längeres Erhitzen mi concentnrter
Schwefelsäure oder Zusammenschmelzen mit saurem Kaliums .11, t au -
geschlossen wird. Silicate, sowohl natürliche (s. o.) als auch die^kunst¬
lichen Glasflüsse, werden durch Chromoxyd schön grün gefärbt. Uro»-
oxvdhvdr at Cr,0,H, + 4H 20: ist die Zusammensetzung des hellblau, n
Niffllwli durch Ammoniak in alkalifreien Chromoxydsalz losungen
entsteht, nach dem Trocknen über Schwefelsäure. Derselbe geht;im V -
cuum fast ganz in^r 2 O u H 8 über, und ben Erwärmen inememWsei-
stoffstrome auf 220» in Cr 2 0 2(OH) 2 ; beim stärkeren Erhitzen bildet sich
unter plötzlichem Erglühen in Säuren schwer lösliches Chromoxyd Li a U 3 .
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Eine früher für Bedrucken von Papier und Stoffen sehr viel benutzte Farbe
ist „Guignet's Grün," ein kleine Mengen Borsäure enthaltendes Chrom¬
oxydhydrat Cr 2 0 5 H t (durch Erhitzen von Kaliumdichromat und Borsäure,
sowie nachheriges Auslaugen dargestellt). Das durch fixe Alkalien gefällte
Chromoxydhydrat, sowie der beim Kochen der alkalischen Lösung aus¬
geschiedene Niederschlag enthalten chemisch gebundenes Alkali, welches
mit Wasser nicht ausgewaschen werden kann. Ueberhaupt verhält sich
das Chromoxyd Basen gegenüber wie ein schwaches Säureanhydrid und
bildet die Chromite; ein solches ist das Chromoxyduloxyd, Cr2 0 3 .CrO,
welches durch Elektrolyse von chromchloridhaltigem Chromchlorür bei
geringer Stromdichtigkeit ausfällt. Ein derartiges Chromit ist auch der
Chromeisenstein, Cr2 0 3 . FeO (s. u.). Zahlreich und gut charakterisirt
sind ausserdem die Chromoxydsalze, die häufig sowohl wasserhaltig
und krystallisirbar, wie auch wasserfrei und dann nicht löslich auftreten
(s. n. CrCl 3 , Cr s [S0 4 ],).

Cliromsiuireanhydrid, Chromtrioxyd, Cr0 3 . Durch Schmelzen
von Chromoxyd mit Alkalien an der Luft, oder in Gegenwart von
Kaliumchlorat oder Salpeter resultirt eine gelbe, wasserlösliche Schmelze,
die chromsaures Alkali enthält, z. B. Cr0 4K 2 ; die gelbe Lösung wird
durch Ansäuren roth und enthält dann sogenanntes saures chromsaures
Kali oder Kaliumbichromat, Cr 20 7K 3 (2 CrO,K 2 -f 2 C1H = Cr 20 7 K 3
-j- 2 KCl -f- H 2 0); versetzt man eine kalt gesättigte Lösung dieses
Salzes (s. u) mit dem anderthalbfachen Volum reiner concentrirter
Schwefelsäure, so scheidet sich beim Erkalten der heiss gewordenen
Mischung Chromtrioxyd in rothen Prismen aus, die man durch Ab¬
saugen und Aufstreichen auf poröse Platten sowie Digeriren mit sehr
starker Salpetersäure von der Mutterlauge befreit.

Die scharlachrothen rhombischen Krystalle des Chromsäureanhydrids
schmelzen unzersetzt bei 190° und gehen bei ca. 250° unter Sauerstoff¬
abgabe in das Oxyd Cr 20 8 über. Beim starken Abkühlen der bei 100°
gesättigten wässrigen Lösung des Anhydrids scheidet sich Chrom säure.
Cr0 4 H 2 , in rothen zerfliesslichen Kryställchcn aus. Die wässrige Lösung
des Chromtrioxyds wird wegen der Leichtigkeit, womit das Trioxyd
Sauerstoff an alle oxydirbaren Körper abgibt, besonders beim Arbeiten
mit organischen Substanzen, häufig zu Oxydationen verwendet; dazu
benutzt man vielfach auch eine Oxydationsmischung von Kaliumbichromat
und Schwefelsäure, die sog. Chromsäuremischung, durch deren Reduction
dann immer, neben dem Oxydationsproduct, Chromalaun (s. u.) entsteht:
Cr2 0 7 K 2 + 4S0 4 H 2 + C^HcO (Aceton) = Cr 2 (S0 4 ) 3 . K 2S0 4 -f 4H 2 0

+ C 2 H 4 Q 2 + CfLQ 2 -

Beim Uebergiessen mit absolutem Alkohol geht Chromsäureanhydrid
unter Verpuffung in grünes Chromoxyd über; in absolutem Aether löst
es sich dagegen unzersetzt. Beim Erwärmen mit conc. Schwefelsäure
geht Cr0 3 unter Sauerstoffentwickelung in Chromisulfat Cr 2 (S0 4 )2 über,
mit Salzsäure unter Chlorabgabe.in Chromichlorid Cr a Cl fi. Durch theil-
weise Reduction der Chromsäure erhält man als braune Pulver mehrere
nur wenig untersuchte Oxyde, die scharf getrocknet annähernd die Formel
(Cr0 2) haben und die man Chromsuperoxyde nennt. Man kann
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«iure, CrO, . Cr„0,dieselben indessen als Chromoxydsalze der Chromsä
etc. auffassen, da sie beim Erwarmen mit Alkalien in die beiden ge¬
nannten Componenten zerfallen und sich durch Vermischen von Kaliuin-
chromat mit Chromoxydsalzlösungen etc. darstellen lassen.

Chromchlorür, CrCl 2 ,
Halogenverbindungen des Chroms.

entsteht durch Erhitzen von Chrom in
einem Chlorwasserstoffstrome, oder durch Erwärmen von Chromchlorid,
Cr 2 Cl c , in Wasserstoffgas, solange noch Chlorwasserstoff entweicht. Glän¬
zende weisse Krystallmasse, deren blaue Lösung in Wasser den Sauer¬
stoff mit sehr grosser Energie aufnimmt (Absorptionsmittel für dieses
Gas); dieselbe färbt sich daher an der Luft grün unter Sauerstoffauf¬
nahme und ist ein ungemein starkes Reductionsmittel.

Chrom chlor id, Cr 2Cl c oder CrCl 3 . Bildet sich beim Erhitzen des
Chroms in einem Chlorstrome und wird dargestellt, indem man ein inniges
Gemenge von Chromoxyd und Kohle in trockenem Chlorgas stark glüht.
Violette Blättchen, die sich in einer Chloratmosphäre bei Gluthitze sub-
limiren lassen, beim Glühen an der Luft aber unter Chlorabgabe in
Chromoxyd übergehen. Bei etwa 1200° entspricht die Dampfdichte der
Formel CrCl8 . In Wasser ist es als reines Präparat nur bei sehr lange
anhaltendem Kochen löslich, rasch jedoch, wenn man Spuren von Chrom-
ehloriir zufügt. Eine solche grüne wässrige Lösung erhält man auch direct
durch Auflösen von Chromoxydhydrat in Salzsäure; dieselbe scheidet
beim langsamen Verdunsten zerflicssliche grüne Krystalle, Cr a CL. -j-12 H 2 0,
ab. Das wasserfreie Chlorid lässt sich aus denselben jedoch nur durch
Trocknen im Chlor- oder Salzsäurestrom gewinnen, da beim Trocknen
oder Eindampfen an der Luft bei 100° zunächst Oxychloride entstehen,
die bei erhöhter Temperatur ganz in Chromoxyd übergehen.

Die entsprechenden Chrom Verbindungen mit Br, j und Fl sind nur
wenig bekannt.

Chromoxychlorid, Cr0 2 Cl 2 , entsteht beim Erwärmen von Alkali-
ehromaten mit Kochsalz und (schwach rauchender) Schwefelsäure z. B.
Cr0 4K 2 + 2NaCl + 4 S0 4H 2 = Cr0 3 Cl 2 + 2S0 4 KH + 2 S0 4NaH
-f-2H 2 0. Es bildet eine leicht bewegliche dunkelrothe Flüssigkeit vom
speeif. Gew. L96 bei 0° und dem Siedep. 117°. An der feuchten Luft
raucht das ('Iiromoxychlorid stark, da es sich mit Wasser rasch zersetzt
(Cr0 2 CL, +H 2 0 = Cr0 8 + 2 C1H). Die Chlorchromsäure, Cr0 2 (OH)Cl,
ist nur in ihren Salzen bekannt; das Kalium chlor och romat, Cr0 3 ClK,
entsteht beim gelinden Erwärmen von ."> Theilen Kaliumbichromat mit
4 Theilen concentrirter Salzsäure und bildet grosse rothe Krystalle. die
durch Wasser in Kaliumbichromat und Salzsäure zerlegt werden. Chrom-
°xyfluorid, Cr0 2 Fl 2 , ist eine rothe Flüssigkeit und gibt rothe Dämpfe.

Chromoxydulsalze.
1 >ieselben sind äusserst oxydirbar (vgl. CrCl 2) und nur wenig bekannt.
Schwefelsaures Chromoxydul, CrS0 4 -j- 7 ILO, durch Auf¬

lösen von Chrom in Schwefelsäure; blaue Krystalle, isomorph mit Eisen¬
vitriol. Gibt mit Kaliumsulfat ein Doppelsalz CrSü 4 +K,S0 4 -f G H.,0.
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Chromoxydsalze; Chromite.
Schwefelsaures Chromoxyd, Chromisulfat, Cr.,(S0 4) 3 .

Gleiche Theile des bei 100° getrockneten Chromoxydhydrats und con-
centrirter Schwefelsäure geben eine grüne Flüssigkeit, die beim längeren
Stehen violett wird und eine blaugrüne Krystallmasse von Chromsulfat
abscheidet. Löst man letzteres in Wasser und setzt Alkohol bis zur
beginnenden Trübung zu, so scheiden sich allmählich blauviolette octa-
edrische Krystalle, Cr2 (S0 4) 8 -f- 18 H 2 0, aus. Die wässrige Lösung
derselben wird beim Kochen grün, indem eine hydrolytische Spaltung
eintritt, worauf durch Alkohol nichts mehr gefällt wird; das fällbare vio¬
lette, neutrale Salz bildet sich erst wieder beim längeren Stehen einer
solchen Lösung. Das in einem Kohlendioxydstrome bei höherer Tem¬
peratur scharf getrocknete, wasserfreie Sulfat bildet eine blassrothe, in
Wasser und Säuren unlösliche Masse. Auch saure und basische Chroim-
sulfate sind bekannt.

Mit den Alkalisulfaten vereinigt sich das Chromsulfat zu Doppel¬
salzen, den sogenannten Chromalaunen (vgl. S. 297 f.). Kalium¬
chromsulfat oder Chromalaun, Cr2 (S0 4 ) 3 -j- K 2 S0 4 -\- 24H a O,
wird am bequemsten dargestellt, indem man eine mit Schwefelsäure ver¬
mischte Lösung von Kaliumbichromat durch Erwärmen mit Alkohol oder
Einleiten von Schwcfeldioxyd reducirt. Der Chromalaun bildet grosse
Octaeder, die im auffallenden Lichte grünschwarz, im durchfallenden
dunkelroth erscheinen; zu seiner Lösung braucht er 6—7 Theile Wasser;
die wässrige Lösung des Chromalauns erleidet beim Aufkochen eine
länger andauernde Veränderung, ähnlich derjenigen des Chromsulfats.

Da Chromoxyd eine schwache Base ist, sind Salze mit schwachen
Säuren, wie C0 2 und S0 2 , nicht durch Doppelzersetzung erhältlich-

Wie die Thonerde zeigt auch das Chromoxyd starken Basen gegen¬
über das Verhalten eines Säureanhydrids; hierdurch erklärt sich das
Verhalten von Chromoxydsalzlösungen gegenüber Alkalien, welche das
zunächst ausgefällte Chromoxydhydrat wieder auflösen, indem Chroni-
oxydnatron oder Natriumchromit, Cr 2 0 4 Na 2 , gebildet wird. Das
wichtigste Chromit ist der Chromeisciisteill, Cr 2 0 4Fe, welcher sich in
braunschwarzen Reguläroctaedern oder in derben Massen vorfindet, meist
auf Serpentin. Türkischer Chromeisenstein wird als Hauptausgangs¬
material zur Darstellung von Chrompräparaten benutzt. Aus demselben
Mineral gewinnt man im Hochofen das Ferrochrom, eine Legirung
von Chrom und Eisen, die zur Chromstahlbereitung dient.

Chromsaure Salze oder Chromate.

Die aus dem Chromtrioxyd durch Wasseraufnahme entstehenc
Chromsäure, Cr0 4 H 2 , ist der Schwefelsäure, S0 4 H 2 , durchaus analog und
bildet die mit den Sulfaten isomorphen neutralen Chromate. Die so¬
genannten Bichromate entsprechen dagegen in ihrer Constitution den
Iiisulfaten nicht, sondern leiten sich von einer der Pyroschwefelsäure,
S 2 0 7 H 2 , entsprechenden Pyrochromsäure, Cr 2 0 7 H.,, ab. Man kennt aussei -
dem Chromate, welche als Salze von Polychromsäuren, beispielsweise
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einer Trichromsäure, Cr3 O 10 H 2 , aufzufassen sind. Als allgemeine For¬
meln hat man: MO.CrÖ 2 .OM, MO. CrO,. 0. CrO,. OM, MO.Cr0 2 .0.
Cr0 2 .0. Cr0 2 . OM, u. s. w. Aus den neutralen Chromaten entstehen
die Polychromate bei Einwirkung von Säuren und letztere gehen um¬
gekehrt mit Alkalien wieder in die erstcren über. Die neutralen Chro¬
mate sind meistens blassgelb, die Polychromate orange bis roth gefärbt.
Glutbeständig erweisen sich nur die neutralen Alkalisalzc, während die
anderen Chromate beim Glühen Sauerstoff entwickeln, indem die Chrom-
Säure in Chromoxyd übergeht. Diese letztere Umwandlung findet leicht
durch die verschiedensten oxydirbaren Stoffe statt, während umgekehrt
das Chromoxyd durch Oyxdation in Gegenwart von Alkalien die chrom¬
sauren Salze liefert.

Natriumchromat, Cr0 4Na 2 + 10 H 2 0, krystallisirt unter 0° in
zerfliesslichen, gelben, mit Glaubersalz isomorphen Säulen; oberhalb 30°
wasserfrei. Es wird fabrikmässig aus Chromeisenstein dargestellt, in¬
dem man denselben feingepulvert mit Soda und Kalk in Flammöfen
unter Luftzutritt röstet:
2 Cr 2 0 3 .FeO -f 4 C0 3 Na 2 + 4 CaO + 7 0 = 4 Cr0 4 Na 2 + Fe 2 0 3 +

C0 3 Ca.
Man laugt das Natriumchromat aus der Schmelze mit Wasser aus

und fuhrt es durch Schwefelsäure in Dichromat über:
2 Cr0 4 Na 2 + S0 4 H 2 = Cr 2 0 7 Na 2 + S0 4Na 2 -f H 2 0.

Hierbei fällt zuerst in der Wärme das schwerlösliche wasserfreie Na¬
triumsulfat aus, und nach genügendem Eindampfen krystallisirt Natri¬
umbichromat, Cr 2 0 7 Na 2 4- 2 H 2 0, in rothen Krystallen, welche das
Ausgangsmaterial für alle Chrompräparate sind; eventuell verarbeitet
man das Salz schon vor seiner Ausscheidung auf Kaliumbichromat.

Natriumchromit Cr 2 0 3 .Na 2 0 (aus Chromeisenstein) lässt sich auch
auf elektrolytischem Wegein Natriumbichromat überführen. Hierzu
gibl man die Lösung von Chromoxydhydrat in überschüssiger Natron¬
lauge in eine als Anodenraum dienende Thonzelle, die in Wasser ein¬
gestellt wird. Durch elektrolytische Oxydation erhält man zunächst
Natriumchromat:

Cr 2 0 4Na 2 + 5 NaOH = 3 Na + 3 H + 2 CrO t Na 2 -f H 2Q
Kathode Anode

Das Chromat geht dann weiter in Bichromat über:
2 Cr0 4 Na 2 = 2 Na (Kathode) + Cr 2 0 7 Na 2 + 0 (Anode).

Chromate erhält man auch durch Elektrolyse von Alkalilaugen
mit Chrom oder Ferrochrom als Anode (die gelöst wird).

Kalhimbichroiriat rothes chromsaures Kali, Cr 20 7 K 2 . Das
Kaliumbichromat wird im Grossen aus Natriumbichromat durch Erhitzen
mit der äquivalenten Menge Chlorkalium in coneentrirter Lösung dar¬
gestellt, wobei in der Hitze Chlornatrium ausfällt, worauf die geklärte
Mutterlauge beim Erkalten Kaliumbichromat auskrystalbsiren lässt.
Dieses Salz kann man dann durch Umkrystallisiren aus Wasser leicht
Völlig rein erhalten, da es sich bei 100° im gleichen, bei Zimmertempe¬
ratur dagegen erst im zehnfachen Gewichte Wasser löst. Es bildet
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grosse, orangerothe tricline Krystalle, die bei Rothglut zu einer hellen,
rothen Flüssigkeit schmelzen und sich erst bei Weissglut zersetzen
(2Cr 2 0 7 K 2 = 2Cr0 4 K 2 + Cr2 0 3 +30); beim Erwärmen mit concen-
trirter Schwefelsäure gibt das Kaliumbicbromat Chromalaun, indem
reiner Sauerstoff entweicht. Seine stark oxydirenden Eigenschaften
machen es zu einem heftigen Gift; man benutzt es häufig als Reagenz,
sowie auch in der Färberei; Verwendung in der Photographie findet
es, weil eine Mischung von Gelatine und Kaliumbichromat durch Be¬
lichtung dunkel und unlöslich in Wasser wird. Das neutrale gelbe
Kaliumchromat, Cr0 4 K 2 , entsteht, wenn man die Lösung des Bichro-
mats genau mit Pottasche neutralisirt und zur Krystallisation eindampft-
Es bildet gelbe rhombische Pyramiden, die sich schon in der Kälte im
doppelten Gewichte Wasser lösen, und isomorph mit Kaliumsulfat sind.

Baryumchromat, Cr0 4Ba, wird durch Alkalichromate aus Baryt¬
lösungen als citronengelbes, in Wasser und Ammoniak unlösliches, iu
verdünnten Säuren lösliches Pulver ausgefällt; das Calci um Chromat,
Cr0 4Ca, sowie das Strontium chromat, CrÖ 4 Sr, sind schwer in reinem,
dagegen leichter in chromsäurehaltigem Wasser löslich.

Bleichromat, Cr0 4 Pb, findet sich mineralisch als monoclines Roth¬
bleierz und fällt aus Bleisalzlösungen mit neutralem oder saurem Kalium¬
chromat als orangegelbes Pulver, welches sich in Wasser nicht, in Sal¬
petersäure und Kalilauge dagegen leicht auflöst. Beim Erhitzen schmilzt
es zunächst unzersetzt, gibt jedoch bei sehr hoher Temperatur Sauer¬
stoff ab; letzteres thut es weit leichter, falls brennbare Substanzen zugegen
sind und findet daher in der Elementaranalyse Verwendung, besonders
wenn die zu analysirende Substanz Schwefel- oder chlorhaltig ist. Unter
der Bezeichnung „Chromgelb" findet das Bleichromat als Malerfarbe
Verwendung. Das Chromgelb geht bei der Behandlung mit Natron¬
lauge in ein basisches Bleichromat, CrOjPbf, das „Chromroth", über.

Silberchromat, Cr0 4 Ag 2 , rothbrauner, krystallinischer Nieder¬
schlag.

Chromsulfid, Cr 2 S 3 , bildet sich in Form grauschwarzer, metall¬
glänzender Krystalle u. a. durch Vereinigung von Chrom und Schwefel
in der Wärme ; es wird dagegen aus Chromoxydlösungen nicht durch
Schwefelammonium ausgefällt, indem beim Mischen dieser Lösungen
Chromoxydhydrat unter Freiwerden von Schwefelwasserstoff entsteht.
Beim Glühen in einem Wasserstoffstrom geht es in Chromsulfü 1"?
CrS, über, welches dann ein schwarzes, durch Säuren schwer angreif¬
bares Pulver ist.

Chromsilicid, Cr 2 Si, lässt sich durch Erhitzen von pulverförmi-
gern Eisen und Silicium im Wasserstoffstrom herstellen. Harte Legirung-

Charakteristisch für die Chromverbindungen ist die grüne Farbe, welche das Chroin-
oxyd der Borax- oder Phosphorsalzperle ertheilt. Aus den Lösungen des Chromoxyö
wird durch Ammoniak ein hellgrünblauer Niederschlag von Chromoxydhydrat gefäll .
Von andern Oxydhydraten unterscheidet sich dasselbe dadurch, dass es in kalter Natron
oder Kalilauge sich mit grüner Farbe löst, aber beim Kochen dieser Lösungen ausfäl
und auch nach dem Wiedererkalten unlöslich bleibt. Kocht man die grüne Lösung des
Chromoxydnatrons mit Bleisuperoxyd, so wird sie unter Bildung von Chromsäure gelb un
aus dem Filtrat fällt auf Zusatz von Essigsäure Bleichromat aus. Für die quantitative
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Bestimmung wird das Chrom gewöhnlich als Chromoxyd gewogen, seltener als Bleichromat
oder Baryumchromat. Die Chromsäure kann man auch durch maassanalytische Methoden
bestimmen.

47. Molybdän.
Mo = 96'03.

Im Alterthum bezeichnete man als Molybdän (jioXußooj, Blei) ver¬
schiedene wirklich bleihaltige Mineralien, dann aber auch bleiähnliche,
weiche und abfärbende Substanzen, wie Wasserblei oder Molyb¬
dänglanz, MoS 2 , und Reissblei oder Graphit. Diese beiden Mi¬
neralien untersuchte Scheele 1778 und 1779, und stellte dabei ihre
Verschiedenheit fest; den Molybdänglanz führte er vermittelst Salpeter¬
säure in die Molybdänsäure über, eine weisse, erdartige Substanz, deren
Reduction zu Metall bald darauf gelang. Von dem zweiten wichtigeren
Vorkommen des Molybdäns in der Natur, dem Gelbbleierz, Mo0 4Pb,
zeigte Klaproth 1797, dass es molybdänsaures Bleioxyd sei.

Das Molybdän wird aus seinen Oxyden oder Chloriden durch Re-
duetion mit Wasserstoff im Porzellanrohr bei Rothglut isolirt, oder indem
nian im Kohlentiegel ein Gemisch von Molybdänoxyd mit Zuckerkohle
im elektrischen Ofen solange erhitzt, dass das Metall nur theilweise
geschmolzen ist. Man erhält es als stahlgraues, nur schwierig schmelz¬
bares Pulver, oder bei sehr hohen Temperaturen als silberglänzenden,
harten Regulus vom spec. Q-ew. 9*1. Es ist hämmerbar und schmiedbar
wie Eisen. An der Luft oxydirt es sich bei beginnender Rothglut erst
zu braunem, dann zu blauem Oxyd und schliesslich zu Molvbdäntrioxyd
Mo0 3 . Von Salzsäure und verdünnter Schwefelsäure wird das Molyb¬
dän nicht angegriffen, dagegen leicht von Salpetersäure und concen-
trirter Schwefelsäure gelöst. Es nimmt Kohlenstoff auf und gibt im
elektrischen Ofen mit überschüssiger Kohle ein krystallisirtes Carbid Mo 2C.

Molybdänmonoxyd, MoO. Sein schwarzes Hydrat entsteht aus Dichloridmit KOH.
Molybdänsesquioxyd, Mo 20 3 . Lässt sich aus dem Trioxyd durch vorsichtige

■Keduction im Wasserstoffstrom gewinnen. Beim Digeriron einer farblosen Lösung des
J-noxyds in Salzsäure mit Zink erhält man, unter Durchgang durch intermediäre Molyb-
diinmolybdate, welcho intensiv blaue und grüne Färbung zeigen, eine braune Flüssigkeit
(für Molybdän charakteristische Keaction). In dieser dunkelbraunen Lösung be¬
endet sich ein Salz des Molybdänsesquioxyds und mit Ammoniak wird daraus braun¬
schwarzes Oxydhydrat, Mo 1O s H 6, ausgefällt. Daraus entsteht beim Erhitzen unter Luft-
a bschluss tiefschwarzes Sesquioxyd, als Pulver von metallischem Aussehen.

Molybdändioxyd, Mo0 2. Aus Lösungen des Tetra- oder Pentachlorids (für
welches letztere man keine entsprechende Oxydationsstufe kennt) fällt mit Ammoniak
Molybdäntetraoxydhydrat, M0O4H4, als brauner Niederschlag, in Wasser in geringer Menge
Wit gelbrother Färbung und schwach saurer Keaction löslich. Das Oxydhydrat hinter-
lässt beim Erhitzen im Vacuum reines Dioxyd, Mo0 2, welches auch auf anderen Wegen
erhältlich ist: tief blau violette Nadeln, indifferent gegen Kalilauge und Salzsäure, mit
Salpetersäure in Trioxyd übergehend.

Molybdäntrioxyd, Molybdänsäureanhydrid, M0O3. Das Trioxyd bildet
den wichtigsten Ausgangspunkt für die übrigen Molydänverbindungen. Man stellt es
gewöhnlich durch Kosten des Molybdänglanzes oder Behandlung desselben mit Salpeter-
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saure dar, krystallisirt zur weiteren Peinigung das Ammoniaksalz um und glüht dasselbe.
Molybdänsäureanhydrid, Mo0 3, ist ein lockeres weisses Pulver, färbt sich gelb bei stär¬
kerem Erhitzen und schmilzt zu einer rothgelben Flüssigkeit. In Wasser löst es sich nur
äusserst schwierig, dagegen leicht in Alkalien oder Ammoniak unter Salzbildung: Kalium-
molybdat, Mo0 4 K 2, kleine zerfliessliche Krystalle; Ammoniummolybdat Mo0 4(NH,) 2,
wird durch Alkohol in kleinen Prismen ausgefällt, während beim Verdampfen seiner
Lösung das gewöhnliche Ammoniumheptamolybdat, Mo.0 24 (NH 4)a -\- 4 H 20, in hexa-
gonalen Prismen anschiesst. Derartige Polymolybdate gibt es sehr viele, wie z. B-
Kaliumdimolybdat, Mo 20,K 2 ; Kaliumtrimolybdat, Mo 8O 10K 2 -\- 3 H 20; u. s. w. Das»
der Natur vorkommende unlösliche Bleimolybdat oder Gelbbleierz, Mo0 4Pb, kry¬
stallisirt in gelben, glänzenden, quadratischen Krystallen.

Aus den löslichen Molybdaten scheidet sich beim vorsichtigen Hinzufügen von Salz¬
oder Salpetersäure die Molybdänsäure, Mo0 4H 2, in glänzend weissen, im Wasser kaum
löslichen Krystallblättchen aus, die sich bei weiterem Zusatz der genannten Säuren wieder
lösen. Vermischt man eine derartige aus Ammoniummolybdat erhaltene salpetersaure
Lösung mit Phosphorsäure oder der sauren Auflösung eines Phosphats, indem man einen
Ueberschuss dieser letzteren sorgfältig vermeidet, so scheidet sich je nach der Concen-
tration sofort oder nach einiger Zeit ein canariengelber, krystallinischer Niederschlag von
Ammoniumphosphormolybdat aus, dessen Zusammensetzung sehr annähernd dW
Formel P0 4(NH 4), -}- 12 Mo0 3 -f 6 H 20 entspricht. Dieser Niederschlag ist in über¬
schüssigem salpetersaurem Ammoniummolybdat ganz unlöslich, und daher zum qualitativen
Nachweis, wie zur quantitativen Bestimmung der Phosphate in saurer Lösung vorzüglich
geeignet. Man kann die mit etwas saurem Ammoniummolybdat gewaschene Fällung
wieder in Ammoniak lösen und dann mit „Magnesiamixtur" als Ammoniummagnesintii-
phosphat die Phosphorsäure zur definitiven Wägung abscheiden. — Durch Kochen des
Aimiioniumphosphormolybdats mit Königswasser resultirt Phosphormolybdänsäure
OP(OMo0 2 .OMo0 2 .OMo0 2 .OMo0 2 .OH) 3 gelbe tricline Prismen (Reagenz auf Alkaloide).

Molybdändichlorid, MoCl 2. Beim Glühen in einem Kohlondioxydstrom ver¬
fällt das Sesquichlorid (Mo 2CL, = MoCl 2 + MoCl 4), wobei das Dichlorid (MoCl 2)n als
amorphes blassgelbes, luftbeständiges und schwer flüchtiges Pulver zurückbleibt. 1"
Alkohol und Aether ist es löslich, in Wasser unlöslich, wird aber von Salzsäure aut-
genommen und krystallisirt daraus in wasserhaltigen, glänzend gelben Nadeln.

Molybdäntrichlori d oder Sesquichlorid, Mo 2Cl 8 , wird durch Eoduction des
Pentachlorids im Wasserstoifstrome bei 250° als eine dem rothen Phosphor ähnliche
Masse oder in kupferrothen Lamellen gewonnen. Die luftbeständige Substanz löst sich
in kaltem Wasser nicht, wird aber von kochendem zersetzt. Wärme spaltet es in Vi'
und Tetrachlorid.

Molybdäntetrachlorid, MoCl 4. Sublimirt beim Erhitzen des Sesquichlorids im
Kohlendioxydstrome als braunes, mikrokrystallinisches Pulver. An der Luft zerfliesst es zu
einer braunen Lösung und scheint sich auch bei der Verflüchtigung theilweise zu zersetzen-

Molybdänpentachlorid, MoCl 5. Man erhält diese höchste Chlorirungsstuft
des Molybdäns bei anhaltendem Erhitzen von reinem Molybdän in trockenem ChlorS' 1*
als schwarze, strahlig krystallinische Substanz, die bei 194° schmilzt und bei 268° siede .
Die rothen Dämpfe haben die normale Dichte für MoCl 5 . In absolutem Alkohol oder
Aether löst sich das Pentachlorid unter Färbung; an feuchter Luft raucht es und zer¬
fliesst zu einer braunen, wässrigen Flüssigkeit.

Man kennt mehrere Oxychloride des Molybdäns, namentlich M0OCI4, grüne,^ seni
leicht flüchtige Krystalle, und Mo0 2Cl 2, in denen die Sechswerthigkeit zu Tage tritt.

Molybdändisulfid, MoS 2, findet sich als Molybdänglanz oder Wasserblei
in rüthlichgrauen hexagonalen Krystallen oder in derben Massen vom spec. Gew. 4'6—-4 1
die grau abfärben und wogen ihrer Aehnlichkoit mit Graphit früher lange mit diesem
identifleirt wurden. Es entsteht aus dem Trisulfid beim Glühen unter Luftabschluss.
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mals sehr stark im Wasserstoffstrome, dann erhält man nahezu reines,
glänzend stahlgraues Metall vom spec. Gew. 7"06. An der Luft erhitzt
verbrennt das Niob; in Salzsäure, Salpetersäure oder deren Mischung
löst sich das Metall zwar kaum, leicht aber in warmer concentrirter
Schwefelsäure zu einer farblosen Flüssigkeit.

Niobdioxyd, Nb 20 2, durch Erhitzen von Kaliumnioboxyfluorid, NbOFl 3 .3KFI
mit Natrium und Ausziehen der Masse mit AVasser, als schwarzes, luftbeständiges Pulver.

Niobtetroxyd, Nb 20 4, bläuliches dunklos Pulver, aus Pentoxyd beim starken
Glühen in Wasserstoff. Verbrennt wie das vorige, stark erhitzt, zu Pentoxyd.

Niobpentoxyd, Nb 20 5, wird am bequemsten aus dem tantalfreien grönlandischen
Columbit dargestellt. Weisses, in der Hitze sich gelb färbendes, nicht schmelzbares
Pulver vom spec. Gew. 4'5. Niobsäure wird aus dem Oxychlorid oder Pentachlorid
mit Wasser, sowie aus den Alkalisalzen durch Säuren abgeschieden; von ihr und den
Polyniobsäuren leiten sich die Niobate ab, z. B. Kaliumhexaniobat Nb 0P 19K 8 -[- 16H aO.

Niobtrichlorid, NbCl 3, aus den Dämpfen des Pentachlorids beim Durchleiten
durch glühende Bohren. Jodähnliche, mit Wasser sich nicht zersetzende Krystallkrusten,
die eigenthümlicher Weise durch Erhitzen in Kohlendioxydgas in Nioboxychlorid über¬
gehen: NbCl 3 + C0 2 = NbOCl 3 + CO.

Niobpentachlorid, NbCl6 , durch Einwirkung von Chlor auf eine Mischung von
Pentoxyd und Kohle in gelben Krystallen, die bei 194° schmelzen und bei 240'5° sieden.

Nioboxychlorid, NbOCl 8, farblose Krystallmasse, bei Rothglut verdampfend.
Entsprechende Verbindungen erhält man mit Brom und Fluor; das Nioboxyfluorid,

NbOFl 3, bildet mit anderen Fluoriden Doppelsalze, z. B. NbOFl 3 .3FlK.

52. Didym.
Neodym Nd,140.8(?) und Praseodym Pr,143.6(?).

Das Didym wurde 1842 als Begleiter des Cors und Lanthans (woher sein Name,
otöujjioi, Zwillinge) von Mosander aufgefunden, und lange Zeit als einheitlicher Grund¬
stoff betrachtet. Das Metall hat einen Stich in's Gelbliche, das spec. Gew. 6'54; es ist
härter als Cerium. Es verbrennt leicht und mit hellstem Glänze.

Didymtrioxyd, Di 20 3, bläuliche Masse; Di(OII) 3, voluminöser, blassrother Nieder¬
schlag. Dem Trioxyd entsprechen rosafarbene Didymsalze, deren Lösungen durch dunkle
Absorptionsspectren ausgezeichnet sind, welche zusammenfallen mit den Emissionsspectren,
die das Oxyd beim starken Glühen entsendet, ohne sich zu verflüchtigen.

Didympentoxyd, Di20 6, aus dem Nitrat im Sauerstoffstrome, braun gefärbt und
unter Sauerstoffaustritt leicht wieder in das Trioxyd übergehend.

Neuere Untersuchungen stellen jedoch die chemische Individualität des, nach Auf¬
findung des nordcarolinischen Monazits leichter zugänglich gewordenen Grundstoffs in Frage.

Durch fractionirte Krystallisation der Doppelnitrate zerlegte Au er v. Welsbach
1885 das Didym in seine Componenten, die beiden neuen Elemente Neodym 140'8 und
Praseodym 143'6. Die Salze derselben geben zwei von einander verschiedene Absorp¬
tionsspectren, welche mit einander vereinigt das Absorptionsspectrum der alten Didym¬
salze geben. Auch die Funkenspoctrcn des Neodyms und Praseodyms sind ganz ver¬
schieden. Die Salze des Neodyms sind blauroth, diejenigen des Praseodyms apfelgrün.
Für beide Elemente waren in grösseren Präparaten in Chicago ausgestellt je das Suboxyd,
Hydrat, Peroxyd, Hydrocarbonat, Chlorid, Nitrat, Sulfat, Oxalat, Phosphat, Ammonium¬
doppelnitrat und Ferrocyanür. Neuerdings ist der völlig elementare Charakter auch des
Neodyms und Praseodyms wieder angezweifelt worden, da Präparate derselben aus ver¬
schiedenen Ausgangsmaterialien nicht immer dieselben Absorptionsstreifen geben.

!
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Molybdäntrisulfid, MoS 3. Wird aus concentrlrten Molybdatlösungen gefällt,
wenn man mit H 2S sättigt und Salzsäure zufügt; brauner Niederschlag, der sich in
Alkalisulfiden unter Bildung von Sulfomolybdaten, wie MoS4K s , löst.

Molybdäntetrasulfid, MoS4, voluminöser braunrother Niederschlag gleichfalls
als Sulfosäureanhydrid fungirend, indem er die „Persulfomolybdate", wie z. B. MoS,KH,
bildet. Die aus einer solchen Salzlösung abgeschiedene freie Persulfomolybdänsäure zer¬
fällt in Tetrasulfid und Schwefelwasserstoff.

Für analytische Zwecke ist das Trioxyd (s. o.) die wichtigste Molybdänverbindung.

48. Wolfram.
W = 184-1.

In der Natur findet sich das Wolfram in Form wolframsaurer Salze,
namentlich als gelber bis rother, quadratischer Tungstein oder Scheelit,
W0 4 Ca; als schwarzbrauner, monocliner Wolframit (von Agricola „lupi
spuma" genannt), W0 4 (Fe,Mn); als quadratischer Scheelbleispatli,
W0 4Pb; u. s. w. Scheele zeigte 1781, dass der Tungstein das Kalk-
salz einer eigenthümlichen Säure sei und 1783 beobachteten die Brüder
d'Elhuj ar, dass der Wolfram dieselbe Säure enthalt wie der „Scheelit",
jedoch in Verbindung mit Eisen und Mangan. Die letztgenannten Forscher
waren auch im Stande, das Metall zu reduciren, welches den Namen
Wolfram behielt.

Das Wolfram wird im Grossen dargestellt und findet Verwerthung
in der Stahlindustrie, da der etwa 8 Proc. W enthaltende Wolfram-
stahl sehr zähe und hart ist; isolirt wurde eine Eisenwolframlegirung
Fe Wo., in äusserst harten hexagonalen Krystallen. Das reine Metall
gewinnt man durch Reduction seiner Oxyde" oder Chloride im Wasser¬
stoffstrom (auch vermittelst Kohle im elektrischen Ofen) als glänzend
stahlgraues, hartes und schwer schmelzbares Pulver, vom spec. Gew.
1913. Mit Sauerstoff verbindet es sich bei höherer Temperatur zu
Trioxyd W0 8 , mit Chlor zu Hexachlorid WC1 0 . Salpetersäure gibt W0 8 .

Wolframdioxyd, W0 2, wird aus dem Trioxyd entweder mit Wasserstoffgas als
braunes Pulver erhalten, oder mit Salzsäure und Zink in kupferrothen Blättchen; als
Zwischenproduct dieser Peduction bildet sich ein intermediäres blaues Oxyd.

Wolframtrioxyd, WO,, scheidet man aus den wolframsauren Salzen, z. B. aus
sehr fein gepulvertem Wolframit durch Digestion mit Salpetersalzsäure als citronengelbes,
'"» Wasser und Säuren unlösliches Pulver ab. Man wäscht dieses gut aus, löst in Ammo¬
niak, dampft zur Krystallisation ein und bekommt durch Glühen des Ammoniaksalzes
Wolframtrioxyd. Beim Erhitzen nimmt dieses dunkle Parbe an und schmilzt in einem
starken Gebläsefeuer; im Chlorwasserstoffstrome lässt es sich verflüchtigen. In Alkalien
löst sich das Trioxyd unter Bildung von Wolframaten: W() 4K 2 bildet feine Nadeln;
W0 4Na,-| 2 1I..O rhombische, leicht verwitternde Tafeln. Aus diesen Salzlösungen fällt
mit Säuren in der Kälte weisses Säurehydrat, W0 4U 2 + H 20, in der Wärme gelbe Wolfram-
Ware \V< LH,, die sich aus Flusssäure umkrystallisiren lässt. Neben den normalen Salzen
kennt man noch eine Reihe von Polywolframaton, W 20 7Na^ + 2 H 20, u. s. w. Von diesen
wird das sogenannte Natriumparawolframat, W 12O 41Na 10 -f 28 H 20, im Grossen gewonnen,
"nd /.um Imprägniren von Holz und Geweben als Feuerschutzmittel benutzt, wozu es für
die verschiedenartigsten Stoffe wegen seiner Indifferenz sehr geeignet erscheint.
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In ganz ähnlicher Weise wie die Molybdänsäure, verbindet sich die Wolframsäure
mit Phosphorsäure zu complicirten Doppelverbindungen. Auch Kieselwolframsäuren, wie
12 W0 3 . Si0 2 .4 H 20 sind dargestellt worden. Eine Verbindung' von Natriumdiwolframat
mit Wolframdioxyd, W 20 7Na 2 + W0 2, bildet goldglänzende Würfel und wird wegen ihrer
prächtigen Farbe als „Wolframbronze" bezeichnet.

Mehrere Chloride des Wolframs sind bekannt.
Wolframdichlorid, WC1 2, hellgraue, an feuchter Luft sich zersetzende Masse,

beim vorsichtigen Erhitzen von WC) 4 in H 2, oder von WC1 6 in C0 2 entstehend.
Wolframtetrachlorid, WC1 4 , aus den höheren Chloriden darstellbar, graubraune

krystallinische Substanz; zerfällt in der Wärme ohne zu schmelzen in flüchtiges Penta-
chlorid und zurückbleibendes Dichlorid; liefert mit Wasser sofort Dioxyd und Salzsäure.

Wolframpentachlorid, WC1 5, durch wiederholte Destillation des Hexachlorids
im Wasserstoffstrom und zuletzt in C0 2. Glänzendschwarzo Nadeln. Smp. 248°; Sdp. 275'5°-
Die Dampfdichtc entspricht WC1 6. Zersetzt sich mit Wasser hauptsächlich ins interme¬
diäre blaue Oxyd mit C1H.

Wolframhexachlorid, WCI e , bildet sich beim Erhitzen des Wolframs in voll¬
kommen trockenem und luftfreiem Chlor. Schwarzvioletle Krystallmasse, Smp. 275';
Sdp. 347°. Die Dampfdichte (13 IG bei 350°) ergibt die Formel WC1 6. Mit Wasser ent¬
steht das Trioxyd.

Wolframdioxychlorid, W0 2C12, bildet hollgelbe vierseitige Blättchen und ein
Wolframtetrachlorid, WOCl 4 (aus W0 3 + 2 WC1„ = 3 WOCl 4); prächtigrothe
Prismen; Smp. 210°; Sdp. 227'j 0.

Weniger kennt man die Verbindungen des Wolframs mit anderen Halogenen.
Wolframdisulfid, \VS 2, metallglänzendes Pulver, entsteht durch Eeduction im

Wasserstoffstrome aus dem Wolframtris.ulfid, WS 8 ; dieses letztere wird aus den Auf¬
lösungen des Trioxyds in Alkalisulfiden durch Salzsäure als brauner Niederschlag gefällt,
der ganz die Eigenschaften eines Sulfosäureanhydrids besitzt und sich daher in Schwefel-
alkalien unter Bildung krystallisirbarer Salze leicht wieder löst.

49. Uran.
U = 239-4.

Das Uran, welches unter den bekannten Elementen das höchste
Atomgewicht besitzt, findet sich nur selten, vorzugsweise im meist amor¬
phen, schwarzen Uranpecherz (Pechblende) als Uranoxydoxydm,
U s 0 8 = 2UO s .U0 2 , mitunter auch als Phosphat, Arseniat oder Sulfat-
Der Pechblende wurde mehrfach anderweitige Zusammensetzung zU ~
geschrieben, bis Klaproth 1789 darin ein neues Metall entdeckte,
welches seinen Namen von dem 1781 beobachteten Planeten Uranus
erhielt. Von einer Reihe der erfahrensten Chemiker wurde das Lran-
dioxyd, U0 2 , welches beim Erhitzen der höheren Uranoxyde mit redu-
cirenden Substanzen entsteht, für das metallische Element selbst gehalten,
bis Peligot 1841 das letztere wirklich darstellte.

Man gewinnt das metallische Uran durch Zusammenschmelzen des Tetrachlori
UC1 4 (1 TU.) mit Natrium (0'66 Thl.) und Chlorkalium (2 Thlo.) unter einer Decke von
Chlorkalium in einem Porzellantiegel, der in einem mit Kohlenpulver nachgefüllt^
Graphittiegel steht; schliesslich wird die Temperatur bis zum Schmelzen des Metalls e^
höht. Durch Elektrolyse des geschmolzenen Doppclsalzes UCl 4 .2NaCl erhält man KW
zertheiltes Metall. Am bequemsten erhält man neuerdings Uran durch Keduction seiner
Oxyde vermittelst Kohlenstoff bei der Temperatur des elektrischen Ofens.
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Das bei etwa 1500° geschmolzene, fast stahlharte Uran hat äusser-
lich Aehnlichkeit mit dem Eisen, besitzt aber das spec. Gew. 18'7. An
der Luft oxydirt sich das Uran oberflächlich schon bei gewöhnlicher
Temperatur und verbrennt beim Erhitzen, hauptsächlich zu Uranoxyd¬
oxydul. Wasser zerlegt es bei gewöhnlicher Temperatur nur langsam.
Von verdünnten Säuren wird es leicht aufgenommen.

Hauptsächlich kennt man zwei Reihen von Uran Verbindungen; die¬
jenigen des „Oxyduls" vom Typus UR 4 und die des ..Oxyds" vom
Typus UR 6 , welche letzteren die beständigeren sind; ausserdem sind ein
Pentachlorid, UC1-, und ein Tetroxyd, U0 4 , bekannt. —

Urandioxyd, Uranoxydul, U0 2 , welches man Jahrzehnte hin¬
durch für das Metall hielt, entsteht aus den höheren Oxyden durch Rc-
duction im Wasserstoffstrom als dunkles krystallinisches Pulver, das
beim Erhitzen an der Luft in U 3 O a übergeht und sich, wenn nicht sehr
stark geglüht, in Säuren leicht zu den meist grünen, unbeständigen
Uranosalzen auflöst: Uranosulfat, U(S0 4 ) 2 -j- 8H a O, das sich auch
mineralisch als Uranvitriol in theilweiso oxydirtem Zustande vorfindet,
krystallisirt in grünen Prismen, und bildet mit Alkalisulfaten Doppel¬
salze. Uranochlorid (Urantetrachlorid), UC1 4 , wird durch Verbrennen
des Metalls in Chlor erhalten; leichter noch durch Ueberleiten von Chlor
über die Mischung eines Uranoxyds mit Kohle bei Rothglut; sein rother
Dampf (Dichte 13 -3) condensirt sich zu glänzenden, dunkelgrünen Rcgulär-
octaedern, die an der Luft rauchen und sich in Wasser unter Zischen

Lösung hinterbleibt Uranoxydul-
durch

lösen; beim Verdampfen dieser
hydrat, U0 4 H 4 , welches aus den gelösten Uranosalzen auch
Alkalien in hellgrünen, leicht oxydirbaren Flocken ausfällt.

Uranpen tachlorid, UC1 5 , entsteht aus dem Tetrachlorid und
Chlor bei nicht zu hoher Temperatur und bildet lange rubinrothe, das
Licht grün reflectirende Krystallnadeln. Die sehr hygroscopische Sub¬
stanz wird durch Wasser zersetzt und zerfällt vollständig bei ca. 230°
wieder in Tetrachlorid und Chlor.

Uranpecherz, U 3 0 8 =2 U0 3 -j- U0 2 , ein intermediäres Uranoxyd¬
oxydul, bildet das hauptsächlichste Vorkommen des Urans und enthält
gewöhnlich mehr oder weniger Beimengungen. Von letzteren wird das
Uran durch Rösten, eine oxydirende Schmelze mit Soda, Ausziehen mit
verdünnter Salpeterschwofelsäure und Zusatz von Überschüssiger Soda
getrennt und schliesslich in Lösung gebracht; durch Kochen mit Salmiak
fällt ein ammoniakhaltiger Niederschlag aus, der beim Erhitzen das Tri-
°xyd liefert. Nahe verwandt mit dem Uranpecherz ist der Cleve'it, aus
den, wie aus einigen anderen seltenen Mineralien, beim Kochen mit
verdünnter Schwefelsäure sich „Helium" entwickelt (vgl. S. 53). —
Ein schwarzes Uranoxyd, beim starken Glühen der übrigen Oxyde an
der Luft entstehend, entspricht annähernd der Formel U2 O f) ; es dient als
schwarze Porzellanfarbe.

Urantrioxyd, U0 3, aus Uranylnitrat U0 2(N0 3) 2 bei 250° als
gelbbraunes Pulver. Dasselbe löst sich leicht in Säuren und bildet die
Uranoxyd- oder Uranylsalze, in denen das zweiwerthige Radical
„Uranyl" (U0 2 ) n zwei Wasserstoffatome von Säuren vertritt: Uranyl-

Kraftt, Anorganische Chemie, 3. Aufl. 28
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nitrat, U0 2 (N0 3 )3 -f-6 H 2 0, entsteht beim Auflösen der Uranoxyde
in Salpetersäure und krystallisirt in schön fluorescirenden, gelben rhom¬
bischen Prismen, die zerfliesslich sind; Uranylsulfat, U0 2 (S0 4 ) -4-
3 H 2 0 aus der Lösung des Nitrats, beim Verdunsten nach Schwefel¬
säurezusatz, in kleinen citronengelben Krystallen, die sich in Wasser
leicht lösen, an der Luft jedoch verwittern. Ein Uranhexachlorid ist
nicht bekannt; Uranylchlorid, U0 2C1 2, bekommt man dagegen leicht
aus Urandioxyd, U0 3 , und Chlor als gelbe, leicht schmelzbare Krystall-
masse, oder minder leicht, durch Verdampfen der salzsauren Lösung des
Trioxyds in Krystallen U0 2 C1 3 -f- H 2 0; analog sind das Bromid und
Fluorid. Ammonium-uranylphosphat (UCX,) 11 (NIL,) 1 P0 4 entsteht
auf Zusatz löslicher Phosphate zu einer chlorammoniumhaltigen Lösung
von Uranylacetat als gclbgrüncr, in Essigsäure nicht löslicher Nieder¬
schlag, der zur maassanalytischen Bestimmung, sowohl des Urans, als
auch der Phosphorsäure Verwendung findet. Ammonium-uranyl-
carbonat, U0 2(C0 3) + 2 (NH 4 ) 2 C0 3 , wird durch Digeriren des aus
Uranylsalzen mit Ammoniak ausgefällten Ammoniumuranats mit einer
Lösung von Ammoniumcarbonat in Lösung erhalten (Trennung des Urans
vom Eisen); aus etwas concentrirter Lösung scheidet sich das Doppel-
carbonat beim Erkalten in kleinen gelben Prismen aus. — Mehrere
Phosphate (Kalkuranit, Kupferuranit) und Arseniate des Uranyls finden
sich bisweilen natürlich vor.

Fügt man zu den Uranylsalzen Alkalien hinzu, so scheiden sich
Diuranate aus: Kaliumdiuranat, U 20 7 K 2 -(- 3 H 2 0, gelbes, ge¬
glüht wasserfreies, in Säuren lösliches Pulver. N a t r i u m d i u r a n a t,
U 2 0 7Na 2 -j- 6H 2 0, wird als „Urangelb" auch im Grossen dargestellt und
bei der Fabrication des gelbgrün fluorescirenden Uranglases benutzt-

Urantetroxyd, Ü0 4 -j-2H 2 0, durch verdünntes Wasserstoffsuper¬
oxyd aus Uranylnitratlösung als gelblich weisser Niederschlag ausfallend,
löst sich in Salzsäure wie die Superoxyde unter Chlorentwickelung auf,
und bildet mit Basen in Gegenwart von überschüssigem Wasserstoff¬
superoxyd die sehr unbeständigen „Peruranate" z. B. U0 8 K 4

Urandisulfid, US 2 , bekommt man beim Glühen

Niederschlag. Aus Uranylsalzen fällt mit Ammoniumsulfid dunkel-
zersetzliches Uranylsulfid, U0 2 S ; welches in Säuren

+ 10H 2O.
des Urans in

Schwefeldampf als amorphes oder (bei höherer Temperatur) krystallinisches
Pulver. Aus Uranosalzen fällt ein schwarzer, amorpher, leicht oxydir-
barer
braunes, sehr
und Ammoniumcarbonat leicht löslich ist. (Dieses Verhalten gestattet die
Trennung des Urans von den meisten übrigen Metallen.)

Urancarbid, Ur 2 C 3 , erhält man durch Erhitzen von Uranoxyden
mit Zuckerkoble im elektrischen Ofen als eine Quarz ritzende Krystall-
masse. Dieselbe wird von Wasser zerlegt unter Bildung von Aethylen,
Methan, Wasserstoff, sowie von flüssigen und festen Kohlenwasserstoffen,
die von 70—200° unter Hinterlassung eines bituminösen Rückstandes
sieden. Vor den übrigen, durch Wasser zersetzlichcn Carbiden, die
Methan und Acetylen liefern, zeichnet sich das Urancarbid somit aus.
und verdient die an sein Verhalten geknüpfte Ansicht, das Erdoel
könne wenigstens theilweise aus derartigen Carbiden entstellen, jeden¬
falls nähere Prüfung 1.
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Gruppe Va. Vanadingruppe.
Eine Untergruppe mit ,,fünfwerthigen" Elementen vorwiegend

metallischen Charakters, unfähig flüchtige Wasserstofi'verbindungen zu
liefern, findet man auch in der Verticalreihe des Stickstoffs. Die drei
Elemente (Vanadin-Niob-Tantal) liefern Verbindungen, namentlich Oxyde
oder Säureanhydride, M 2 Ü 5 , welche in ihrer Zusammensetzung und ein¬
zelnen Eigenschaften denjenigen des Arsens, Antimons und Wismuths
nahestehen; daneben erinnern diese iu der Natur seltenen Elemente in
manchen Punkten an die ihnen im System gleichfalls benachbarten Stoffe
Chrom, Molybdän und Wolfram. Individualität und Stellung des Di-
dyms und Erbiums (s. u.) zwischen Niob und Tantal sind noch un¬
sicher.

Atomgewicht Spec. Gew. Schmelzpunkt Atomvolum

Vanadin . . .
Niob ....
Tantal ....

51-2
939

182-5

5-5
7-OÜ
?

nicht geschmolzen
nicht geschmolzen

9

95
13-3

50. Vanadin.
v 51-2.

Dieses Element findet sich nur selten, in Form vanadinsaurer Salze
sowie in einigen Eisenerzen. Es wurde im mexikanischen Vanadinit
3(V0 4 ) ä Pb 3 -j-PhCLj, von Del Kio 1801 zuerst beobachtet, dann aber
von ihm und anderen für Chrom gehalten, bis Sefström 1830 das
Metall auch in schwedischem Eisen auffand. Reines Vanadin wurde
jedoch erst 1867 von Eoscoe aus dem Dichlorid durch Reduction ver¬
mittelst Wasserstoff, bei sorgfältigstem Ausschluss jeder Spur von Feuch¬
tigkeit und Sauerstoff, dargestellt. Vanadinsäure ist durch Kohle selbst
im elektrischen Ofen nur schwer zu Metall reducirbar. Das Vanadin
J st ein mikrokristallinisches, grauglänzendes Pulver vom spec. Gew. 5 -5.
Es vereinigt sich mit Sauerstoff leicht zu Vanadinpentoxyd, V 2 0 5) mit
Chlor zu Tetrachlorid und bei Rothglut auch mit Stickstoff. In concen-
trirter Schwefelsäure und in Salpetersäure löst es sich leicht; durch
^clmielzen mit Natronhydrat wird es zu Natriumvanadat oxydirt.

Wie der Stickstoff bildet das Vanadin eine Reihe von 5 Oxyden.
V anadinmonoxyd, V 20, braunes Pulver, aus dem Metall an der Luft.
Vanadindioxyd, V 20 2, metallglänzendes graues Pulver, aus den höheren Oxyden

durch Reduction mit Kalium. Es verbindet sich mit Chlor direct zu VOCl 3 und wird
nicht von reinen Säuren, sondern nur von Königswasser gelöst. Wegen dieses, einem
Metallischen Elemente vollkommen entsprochenden Verhaltens wurde das Oxyd lango als

28*
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das metallische Vanadin angesehen. — Eine saure Lösung des Vanadindioxyds lässt sich
auf indirectem Wege so gewinnen, dass man die schwefelsaure Lösung des Pentoxyds
mit Zink oder Natriumamalgam reducirt.

Vanadindichlorid (VCl 2)n, bildet sich in apfelgrünen, glimmerähnlichen, hexa-
gonalen Tafeln beim Durchlciten des Tetrachloriddampfs mit Wasserstoff durch eine
schwachglühende Köhre. Sehr hygroskopisch.

Vanadintrioxyd, V20 3, metallglänzendes schwarzes Pulver, aus dem Pentoxyd
beim Glühen in einem Wasserstoffstrom; an der Luft oxydirt es sich unter Sauerstoff-
aufnahmo zu Tctroxyd. Seine grüne, schwefelsaure Lösung lässt sich auch gewinnen,
wenn man diejenige des Pentoxyds mit Magnesium reducirt. Vanadintrichlorid,
(VCl 3)n, bleibt bei der Destillation des Tetrachlorids in hellrothen, hygroskopischen Ta¬
feln zurück.

Vanadintetroxyd, V20 4, durch langsame Oxydation des Trioxyds, bildet ein
mikrokrystallinisches, glänzendes, indigoblaues Pulver und ist in Säuren mit derselben
Farbe löslich. Man kennt eine Anzahl von Salzen, welche das vierwerthige Kadical
„Divanadyl, VjC^" enthalten und intensiv blaue Färbung besitzen, z. B.:

V20 2C14, V20 2(S0 4)2 u. s. w.
Mit Basen gibt das Vanadintetroxyd die Hypovanadate, z. B. V40 9Na2 -f" 7 lf 20.

Van adintetra chlorid, VC1 4 , direct aus Metall und Chlor, oder beim wiederholten
Ueberleiten von Vanadyltrichlorid mit Chlorgas über eine rothglühende Schicht von
Zuckerkohle, Dunkelrothe, bei 154° unter Chlorabspaltung siedende Flüssigkeit.

Vanadinpentoxyd, V 20 5. Man scheidet aus der salzsauren Lösung eines natür¬
lichen Vanadats das in Salmiak schwerlösliche Ammoniummetavanadat, V0 3(NH 4), ab,
glüht es und reinigt das so erhaltene Pentoxyd auf geeignete Weise vollständig. Das
reine Vanadinpentoxyd, VjO,,, bildet glänzende, rothbraune, rhombische Prismen und
verhält sich je nach Umständen als schwacho Base oder als Säureanhydrid.

Mit Säuren bildet das Pentoxyd Salze, welche das dreiwerthigo Kadical „Vanadyl,
VO" enthalten z. B. Vanadylsulfat, (VO) 2(S0 4)3, zerfliessliche rothbraune Krystall-
masse; Vanadyltrichlorid, VOCl 8, durch Erwärmen des Pentoxyds mit Kohle in einem
Chlorstrome, gelbe Flüssigkeit (Sdp. 127°), die durch Wasser in Vanadinsäure über¬
geführt wird.

Mit Basen gibt das Vanadinpentoxyd Ortho-, Fyro- und Metavanadate, welche den
phosphorsauren Salzen entsprochen, sowie noch höher condensirte Polyvanadate. Das
N atriumortho van adat, V0 4Na 3 -f- 12H 20, sechsseitige Säulen, ist isomorph mit
Natriumorthophosphat. — Natriumpyrovanadat, V 20,Na 4 -f- 18H 20, entsteht aus
dem vorigen durch Kochen mit Wasser und Ausfällen vermittelst Alkohol. — Natrium-
metavanadat, V0 8Na, durch Zusammenschmelzen von V 20 6 und C0 3Na 2, gibt beim
Kochen mit Wasser Natriumtetravanadat, V 40 u Na 2 -J- 9H 20, grosse rotho Tafeln

Mit Schwefel bildet Vanadin die Sulfide V 2S 2, Vs Sj
VN und VN,.

V 2S 5 ; mit Stickstoff die Nitride

51. Niob.
Nb = 93-9.

Niob und Tantal finden sich in den Columbiten und Tantaliten fast
stets gemeinschaftlich als niob- oder tantalsaure Salze, deren Gemenge
während einiger Jahrzehnte nicht als ein solches erkannt wurde, bis die
Arbeiten Kose's (1844) und Anderer den Sachverhalt klarlegten. Bis¬
weilen kommen die niobsauren Salze auch tantalfrei vor.

Leitet man die, Dämpfe des reinen Niobpentachlorids zugleich mit
Wasserstoff durch eine glühende Röhre und erhitzt das Product noch-
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53. Erbium.
Er = 166.

Das Atomgewicht dieses seltenen Metalls, welches ein graues, Wasser zersetzendes
Pulver bildet, wurde von Cle ve zu 166 bestimmt. Das Erbiumoxyd, Er 20 3, neben Yttrium¬
oxyd aus Gadolinit darstellbar, besitzt eine sehr schöne Rosafarbe, ist langsam in Säuren
löslich und hat das specif. Gew. 8'64. Das nicht flüchtige Oxyd gibt eigenthümlicher-
weise beim Glühon ein sehr charakteristisches Spectrum von hellen Linien, die den dunklen
Streifen entsprechen, welche das Absorptionsspectrum der Salze aufweist. Die Salze haben
eine intensiv rothe Färbung, z. B. Er 2(S0 4)3 + 8 H 20, Er(N0 3)3 -f 5 H 20 u. s. w.; sie
sind isomorph mit den Yttriumsalzen und Didymsalzen.

54. Tantal.
Ta = 182 5.

Das Tantal kommt stets in Gemeinschaft mit dem Niob (s. o.) vor. Pas Element
selbst kennt man nicht mit genügender Sicherheit; von Berzelius wird es als schwarzes
Pulver (sp. G. 10*08) beschrieben, das an der Luft zu Ta 20 6 verbrennt. Die Tantalver¬
bindungen werden aus den Tantaliten mit Hilfe des schwerlöslichen Kaliumtantalfluorids,
TaFlg. 2 KF1, isolirt. Letzteres erhitzt man mit concentrirter Schwefelsäure auf 400 ,
zieht das Kaliumsulfat mit Wasser aus und erhält aus dem Rückstand, einer Verbindung
des Oxyds mit Schwefelsäure, das Tantalpentoxy d, Ta 20 6, durch Glühen — je nach
der angewandten Temperatur als amorphes oder krystallinisches weisses Pulver. Die
Tantalsäure, Ta0 3H, bildet die in Wasser unlöslichen Tantalate. Tantalpenta-
chlorid, TaCl 6, schmilzt bei 211° und verflüchtigt sich bei 242°. Durch Erhitzen des
Chlorids in Ammoniakgas erhält man das Tantalnitrid, TaN, welches vorübergehend
für das Metall gehalten wurde. Die übrigen Verbindungen des Tantals gleichen vollständig
denjenigen des ]SIiobs und reihen sich damit an die Elemente der Stickstoffgruppe an.

T*i

Gruppe IVa. Titangruppe.
Die vorwiegend metallische Untergruppe der mittleren Verticalreihe

des periodischen Systems (vgl. Tab.) enthalt die vierwerthigen Elemente
(Titan-Zirconium-Cerium-Thorium), deren Verschiedenheit von der anderen
Untergruppe derselben Verticalreihe (Silicium-Germanium-Zinn-Blei) nach
allen Richtungen hin keine sehr bedeutende zu sein scheint. Ueberhaupt
wird der Unterschied im Gesammtverhalten dieser Untergruppen nach
der Mitte des Systems zu immer geringer — am beträchtlichsten ist er
für die äusseren Verticalreihen des Systems. Wie vom Silicium bis zum
Blei, nimmt auch vom Titan zum Thorium mit wachsendem Atomgewicht
der basische Charakter der einzelnen Elemente immer mehr zu, so das 8
das Thordioxyd, Th0 2, sowie dessen Oxydhydrat keine Salze mehr mit
Alkalien, wohl aber mit starken Säuren zu bilden vermag.
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Atomgewicht Spec. Gew. Schmelzpunkt 1 Atomvolum

Titan.....
Zirconium . . .
Cerium ....
Thorium ....

48-1
90-6

140'3
2325

?
4-15
6-73

11

nicht geschmolzen
höher als Silicium

sehr hoch
sehr hoch

21-5
»0-9
211

55. Titan.
Ti = 48-1.

Ein noch unbekanntes Metall wurde von Gregor 1789 im Me-
nachanit oder Titaneisen entdeckt; andererseits fand Klaproth
1795 im Rutil ein neues Element, das er Titan nannte; 1797 wies er
die Identität desselben mit dem „Menachine" nach. Aus Titandioxyd,
TiO,, bestehen drei ganz verschieden krystallisirende Mineralien: der
Rutil, meist dunkelrothe quadratische Säulen, zu Zwillings- und Drillings-
krystallen an einander gelagert; der B r o o k i t, verschiedenartig gefärbte
rhombische Tafeln; der Anatas, schwarzblaue oder gelbbraune quadra¬
tische Octaeder. Der rhombische Perowskit ist titansaurer Kalk
Ti0 3 Ca, und das mitEisenglanz FejÖ 8 , isomorphe Titaneisen (Fe, Ti) 2 0 3
ein Sesquioxyd, in welchem sich Eisen und Titan vertreten können.
Das Titaneisen trifft man in oft sehr grossen rhomboedrischen Krystallen
(Norwegen, Amerika), in den aus Drusen und rosettenförmigen Gruppen
bestehenden „Eisenrosen" (St. Gotthard), sowie als mikroskopischen
Gemengtlieil in sehr vielen Gesteinen. Mit dem Zirconium findet sich
das Titan in verschiedenen Silicaten und in deren Zersetzungsproducten,
also auch im Boden; trotz dieser Verbreitung gehört es aber doch zu
den seltenen Elementen.

Freies Titan erhält man vielleicht durch Glühen von Natrium mit
Kaliumtitanfiuorid, TiFl 0 K 2 , im Wasserstoffstrom als graues, dem durch
Wasserstoff reducirten Eisen ähnliches Pulver, das beim Erhitzen an
der Luft mit blendendem Licht zu Dioxyd verbrennt, sich mit den Ha¬
logenen erst beim Erwärmen verbindet, siedendes Wasser langsam zer¬
setzt und von verdünnter Salzsäure und Schwefelsäure leicht unter
Wasserstoffentwickelung gelöst wird. Da sich das Titan in der Hitze
mit Stickstoff verbindet, sind jedoch die Schwierigkeiten bei seiner Iso-
lirung noch nicht völlig überwunden worden.

Man kennt 3 Oxydation«- und Chlorationsstufen des Titans.
1. Titanmonoxyd, Ti 20 2, entsteht in schwarzen prismatischen Krystallen, wenn

man das Dioxyd im elektrischen Ofen schmilzt. Titandichlorid. Ti 2Cl 4, schwarze,
bei Rothglut flüchtige, sehr hygroskopische und leicht entzündliche Jlasse. Aus dem
Sesquichlorid bei 440° mit Wasserstoff, indem Spaltung in das fluchtige Tetrachlorid und
kaum flüchtige Dicblorid eintritt: 2 Ti 2Cl 6 = 2 TiCl 4 -\- Ti 2Cl 4. Durch Ammoniak wird
aus der Lösung des Dichlorids Titanmonoxydhydrat, Ti 20 4li 4, als höchst oxydirbares
schwarzes Pulver ausgefüllt.

2. Titandioxyd (Titansäureanhydrid), Ti0 2, wird am leichtesten beim Glühen der
Oxydhydrate als amorphes, weisses unschmelzbares Fulver erhalten. Aus dem nach verschie-
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denen Methoden darstellbaren Dioxyd bekommt man ganz nach Belieben, je nach der ange¬
wandten Temperatur, die eine oder die andere der drei in der Natur auftretenden Formen.
Beispielsweise erhält man durch schwaches Glühen des Titantetrachlorids oder Tetra-
fluorids mit Wasserdampf kunstlichen An ata s, bei verstärkter Hitze (bis zu 1040°)
Brookitkrystalle und beim heftigsten Glühen Rutil. In Säuren ist das Dioxyd
nicht löslich, ausgenommen die wässrige Flusssäure. Die natürlichen Titandioxyde schliesst
man durch Schmelzen mit Kaliumbisulfat auf, löst in kaltem Wasser und kocht diese
Lösung, wobei sich Titanoxydhydrat, als sehr schwache Base, ausscheidet. Man entfernt
etwa beigemengtes Zinndioxyd durch ammoniakalisches Schwefelammonium und hierauf
die in Eisensulfid und Mangansulfid übergeführten Metalle mit Salzsäure. — Titantetra¬
chlorid, TiCl 4, beim Glühen von Titandioxyd mit Kohle, im Chlorstrom, ist eine farb¬
lose Flüssigkeit vom specif. Gew. P7G und 0° und dem Siedep. 136'5°. An der Luft
raucht es und löst sich in Wasser wie das Zinntetrachlorid unter starker Erwärmung;
mit Ammoniak verbindet es sich zu Titanchloridammoniak, TiCl 4 .(NH 3)4. — Titan-
tetrabromid, TiBr 4, Schmp. 39°; Sdp. 230°. — Titantetrajodid, TiJ 4, rothe Octaeder
oder Schuppen. Schmp. 1,')0°. — Titant etrafluorid, TiFl 4, sehr zersetzliche Oeltropfen;
die Lösung des Titandioxyds in Flusssäure enthält TiFl 6H 2, Titanfluorwasserstoff,
dem SiFl 6H 2 entsprechend und mit diesem isomorphe Salze gebend. — Titandioxyd¬
oder Titansäurehydrat, TiO,H 4, fällt mit Ammoniak aus der salzsauron Lösung des
Tetrachlorids als weisses Pulver, das man an der Luft trocknet. Im Exsiccator erhält
man TiOs H 2. Beim Erhitzen gehen diese Hydrate unter plötzlichem Erglühen in Dioxyd
über (s. o.). Von den Hydraten leiten sich die titansauren Salze oder Titanate ab; Kalium-
titanat, Ti0 3K 2, gelbe krystallinische Masse entsteht beim Schmelzen des Dioxyds mit
C0 3K 2, wird durch kaltes Wasser in ein saures Salz (Dikaliumorthotrititanat) und freies
Alkali zerlegt. Calcium titanat, Ti0 3Ca, bildet den Perowskit (s. o.); andere Salze
entsprechen den „Polytitansäuren" in ähnlicher Weise, wie die Silicate den Polykieselsäuren.
Mit starken Säuren bilden die Titanoxydhydrato andererseits, als schwacho Basen, Salze,
die meistens durch Wasser zerlegt werden; man kennt z. B. ein normales Titandisulfat,
Ti(S0 4)2 + 3H 20; ein basisches Titansulfat, TiO(S0 4); u. s. w.

3. Ti tan sesquioxyd, Ti 3O s, erhält man durch Glühen des Dioxyds im Wasser¬
stoffstrom; seine gewöhnlich kupferrothen Krystalle sind isomorph mit Eisenglanz Fe 20 3.
Titansesquichlorid, 4-i 2Cl 6, aus Tetrachlorid mit Wasserstoff in glänzend violetten
Blättchen; aus der wässrigen Lösung scheiden Alkalien das sich sofort oxydirende braune
Sesquioxydhydrat ab. Dieser Verbindungsreiho entspricht auch ein Titansesquisulfat
Ti 2(S0 4)3 -f- 8H 20. Das Titaneisen ist aus dem Sesquioxyd des Titans und demjenigen
des Eisens zusammengesetzt.

Die den drei Oxydationsstufen entsprechenden Sulfide Ti 2S 2, TiS 2 (goldgelbe luft¬
beständige Blättchen) und Ti 2S 2 sind auf trockenem Wege darstellbar.

Mit Stickstoff verbindet sich das metallische Titan bei erhöhter Temperatur (800°)
direct zu Stickstof f ti tan, Ti 2N 2. Wenn man Titandioxyd in trockenem Ammoniak¬
gas glüht, entsteht ein blaues metallglänzendes Pulver (TiN 2 ?); durch Erhitzen von
Titanchloridammoniak erhält man rothe metallglänzendo Blätter, Ti 3N4, die früher für
metallisches Titan gehalten wurden; u. s. w. Bei der Verarbeitung titanhaltigor Eisen¬
erze bildet sich im Hohofen das Stickst off cyantitan, Ti 6CN 4, in stark glänzenden,
rothgelben Würfeln. Das im elektrischen Ofen neuerdings dargestellte Titancarbid,
TiC, ist wie das analoge Siliciumcarbid (S. 105 u. 2G9J eine schön krystallinische, selbst
gegen heisses Wasser beständige Substanz.

Die drei höheren Glieder der Titangrnppe: Zirconium-
Cerium und Thorium haben durch ihre Verwendung für das Gas-
gltihlicht (s. u.) wesentlich an Interesse gewonnen und konnten nament¬
lich die Oxyde der beiden letzteren bei steigendem Bedarf auch ent¬
sprechend leicht zugänglich efemacht werden.
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Fig. 139.

56. Zirconium.
Zr = 90-6.

Die seltene Zirconerde wurde 1789 durch Klaprotli in einem
ihrer hauptsächlichsten Vorkommnisse, dem Zircon, Si0 4 Zr, entdeckt;
die chemische Identität des Hyacinths mit dem Zircon wies der Ge¬
nannte 1795 nach. An einzelnen Orten, namentlich in Nord-Carolina,
findet man den Zircon in grösseren Ablagerungen. Das Metall wird
durch Reduction von ZrFl 6 K 2 mit Na, Zn oder Mg isolirt, und bildet
entweder ein schwarzes, amorphes, sich an der Luft entzündendes
Pulver, oder, nach dem Umkrystallisiren aus weissglühendem Alumi¬
nium, glasglänzende antimonähnliche Blättchen vom spec. Gew. 445, die
vom Sauerstoff selbst bei Rothglut noch nicht angegriffen werden, im
Knallgasgebläse jedoch verbrennen. Von den meisten Säuren wird es
schwierig angegriffen; leicht gelöst Avird es nur von Flusssäure.

Zircondioxyd, Zirconerde, Zr0 2. Verhält sich je
nach Umständen als Säureanhydrid oder als schwache Base.
Der Zircon wird aufgeschlossen, und die schwefelsaure Lösung
mit Ammoniak gefällt, worauf man Zirconoxydhydrat, Zr0 4H 4,
als voluminösen weissen, in Säuren löslichen Niederschlag
erhält. Beim Erhitzen geht derselbe unter Erglühen in das
wasserfreie Zircondioxyd, Zr0 2, über, ein weisses, sehr hartes
und nicht schmelzbares Pulver, das ähnlich wie Calcium-
oxyd im Knallgasgobläso ein blendendes weisses Licht
liefert: Zirconlampe (Fig. 139). Zirconerde ist wie Zinn¬
dioxyd dimorph und wird krystallisirt entweder in quadra¬
tischen Prismen (spec. Gew. 5 7) isomorph mit Zinnstein und
ßutil, oder hexagonalen Tafoln (spec Gew. 4'9) erhalten. Las
auf trockenem Wege (Zr0 2 + C0 3Na^ = Zr0 3Na a + COj)
gewonnene krystallinische Natriumzirconat, Zr0 3Na 2, wird
durch Wasser nicht gelöst, sondern unter theilweiser Ent¬
ziehung des Alkalis zerlogt. — Zirconiumchlorid, ZrCl 4.
weisse sublimirbaro Substanz; Zirconiumfluorid, ZrFl 4,
gibt mit anderen Fluoriden gut charakterisirto Loppelsalze.—
Zirconiumsulfat, Zr(S0 4)2, weisses, in Wasser lösliches Salz. — Zir coniumsilicat,
^ r SiO,, findet sich in der Natur, als (wenn rein, farbloser) Zircon oder (durch Eisen¬
oxyd roth gefärbt) als Hyacinth, in schönen, quadratischen Krystallen. Zirconium-
carbid, ZrC, ist den Carbiden SiC und TiC völlig ähnlich.

Gasglühlicht.
Für das neuerdings vielfach verwandte Gasglühlicht (Auerbrenner; vgl. S. 107)

hat man zuerst hauptsächlich die Zirconerde benutzt. Später, nach Auffindung grösserer
Monazitlager, konnte man auch die anderen „seltenen Erden" zu dem gleichen Zwecke
y erwerthen. Der monocline Monazit ist ein leicht aufschlicssbares Cer-Thorium-
Phosphat, in welchem ein wesentlicher Theil der Cererdo durch Didymorde und
Lanthancrdo ersetzt wird. Schon seit Jahrzohnton kennt man sporadische wenig
bedeutende Fundorte dieses Minerals. Als dasselbe von praktischem Interesse wurde,
gelang es, auch grössere Mengen davon im Gneiss- und Granitschutt der Küsten Brasi-
I; ens, ganz besonders aber im Sand der Flüsse von Nord- und Südcarolina aufzufinden.
Die nach Europa gelieferten Monazitsande bestehen zu etwa 70 Proc. aus Monazit. Der
Monazit hat z. B. die folgende procentische Zusammensetzung: 28"3 Cererde, 15'8 Di-



442 Cerium.

dymorde, 13'3 Lanthanerde, 5'6 Thoncrde — 2G'0 Phosphorsäure, 3 Titansäure, sowie
wenig Eisenoxyd, Kieselsäure und andere Oxyde. Besonders werthvoll für das Gasglüh¬
licht ist die Thorerde, die ein bliiulichweisses Licht ausstrahlt. Die brauchbarsten Glii li¬
strümpfe bestehen aus einer Mischung von 99 pCt. Thorerde und 1 pCt. Cererde; zu
ihrer Herstellung imprägnirt man gestrickte Baumwollschläuche mit einer 28—30 pro-
centigen Lösung der in vorstehendem Verhältniss gemischten Nitrate, trocknet an der
Luft und verascht sodann das salzartige Gewebe. Die anfänglich weiche und biegsame
Asche wird durch stärkeres Erhitzen zusammengesintert und gehärtet, behält hierbei
jedoch die Form dünner Membranen, die leicht in Weissglut versetzt
werden. Bei der letzten Operation gibt man den „Strümpfen" die übliche, oben ge¬
schlossene Gestalt und befestigt sie sodann mit Hilfe eines Asbestfadens an den in der
Mitte des Gasbrenners befindlichen Magnesia- oder Thonstift. Für Gasglühlicht wird
ausserdem noch der (bereits früher für die Zirconlampe, s. o. gebrauchte) Zircon — mit
blendend weisser Lichtabgabe beim Erhitzen — aus Nord-Carolina verarbeitet.

Zur Gewinnung der seltenen Erden aus Monazit entzieht man dem Ge¬
menge der Erden zunächst Thorerde und Cer (das als unlösliches basisches Sulfat ab¬
geschieden wird) und führt das zurückbleibende Gemisch von Lanthan und Didym in
Ammoniumdoppelsalzo über: La(N0 3)3 -\- 2 (NH 4) N0 3 -f- 4 H 20, sowie Di (N0 3)3 4~
2 (NH 4)N0 3 -|- 4 H 20. Diese werden durch oft wiederholte fractionirtc Krystallisation
getrennt, wobei nach Au er von Welsbach auch das Didym in zwei neue Bestand¬
teile, Neodym und Praseodym (s. o.) zerfällt.

Es liefert nach Mac Kean ein Auerbrenner, je nach Zusammensetzung des Strumpfs,
die folgenden Lichtungen (HL Hefnerlichst = 0'8G Normalkerzen):

Thorerde, bläulichweisses Licht von 31'56 HL = 27'14 Norm. Kerzen.
Lanthanerde, reinweisses Licht von 28'23 HL = 24'28 „ „
Yttererde, gelblichweisses Licht von 22'9(j HL = 19'75 „ „
Zirconerde, weisses Licht von 1530 HL = 13 21 „ „
Cererde, röthliches Licht von 5'02 HL = 4'32 „ „
Nach Haitinger (1891) leuchtet auch ein inniges moleculares Gemisch von

Thonerde und Chromoxyd, bei anhaltendem Glühen mit intensivem Licht; nach starkem
Erhitzen bildet dasselbe einen rosarothen Körper, dem ein hohes Lichtemissionsvermögen
zukommt. Versuche zur Herstellung von Leuclitkörpern wurden noch in mannigfacher
Weise ausgeführt. Wenn z. B. die Oxyde des Kutheniums, Khodiums, Vanadiums im Zu¬
stande äusserst feiner Zertheilung mit grösseren Mengen unschmelzbarer Oxyde (Kalk,
Zirconerde) gemischt sind und diese Mischung durch eine nicht leuchtende Flamme er¬
hitzt wird, so scheint gleichzeitig Oxydation und Keduction einzutreten und ein intens» e»
Licht wird ausgesandt.

57. Cerium.
Ce = 140;!.

Dieses Element findet sich in zahlreichen schwedischen Mineralien
und wurde in einem solchen 1803 gleichzeitig von Klaproth sowie
von Berzelius und Hisinger entdeckt; die Benennung „Cerium
für den neuen Grundstoff und „Cerit" für dessen Darstellungsmateriaf
wurde im Hinblick auf den kurz vorher beobachteten Planeten Ceres
gewählt. Aus der rohen sog. Cererde konnte Mos an der freilich 184/
noch andere Oxyde, diejenigen des Lanthans und Didyms (= des sp ä"
teren Neodyms -f- Praseodyms) abtrennen. Durch anhaltendes Kochen
der salpetersauren Lösung der gemischten Ceritoxyde mit höchst ver-J

4i
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dünnter Schwefelsäure fällt das Cer grösstentheils als basisches Sulfat
aus, und lässt sich so von Lanthan und den Uidymen trennen.

Die Cersalze werden jetzt aus dem Monazit (s. d.), der für das
Gasglühlicht verarbeitet wird, in sehr grossen Quantitäten abgeschieden.

Das mit Hilfe der Elektrolyse aus dem Chlorid gewonnene metal¬
lische Cerium ist eisengrau und höchst dehnbar; spec. Gew. 6"73. Dem
Cerium wurde von Mendelejeff die ihm im periodischen System zu¬
kommende Stelle angewiesen, wonach sein Atomgewicht 140 ist und das
Element als vierwerthig auftritt.

An der Luft verbrennt das schon durch oberflächliche mechanische Einwirkungen
entzündliche Metall mit hellstem Glänze zu Cerdioxyd, Ce0 2, citronengelbes unlösliches
Pulver, das man auch durch Einleiten eines Chlorstroms in das Gemisch der Oxyde
erhält. Demselben entsprechen die gelbbraunen CeriVerbindungen, u. a. das Cerisulfat,
Ce(S0 4)2 -j- 4 H 20, schwefelgelb krystallisirend, dem durch viel Wasser die Säure theil-
weise unter Bildung von basischen Sulfaten entzogen wird. Durch Flusssäure erhält
man aus dem Dioxyd das Certetrafluorid, CeFI 4 -j- H 20.

Ausserdem kennt man noch das Cersesquioxyd, Ce 20 3, am leichtesten zugäng¬
lich durch Glühen des Carbonats oder Oxalats im Wasserstoffstrome, und die diesem
entsprechenden, kaum gefärbten Cero Verbindungen, u. a. das Corosulfat, Ce 2(S0 4)3,
weisses Salz mit wechselndem Krystallwassergehalt; Cerochlorid, Ce 2Cl e, aus dem
Metall und Chlor, oder aus Oxyd, Kohle und Chlor entstehend; eine farblose, krystallinische
hygroscopische und leicht schmelzbare Masse.

I»:is neuerdings im elektrischen Ofen aus Ce0 2 und Kohle gewonnene Cercarbid,
CeC 2, gibt mit Wasser Acetylen (75 Proc.), Methan (21 Proc.) und Aethylen, sowie
eine kleine Menge von flüssigen und festen Kohlenwasserstoffen.

58. Thorium.
Th = 232.5.

Die Thorerde, Th0 2, welche mit der Zirconerde die grösste Aehnlichkeit hat, tritt
nur sehr selten in Silicaten auf; zuerst wurde das Thorium 1828 von Berzelius im
seltenen norwegischen „Thorit", Si0 4Th -(- 2 H 20, beobachtet, welcher etwa G0 Proc-
Thorerde enthält. Neuerdings wird die Thorerde in bedeutenden Mengen aus Monazit
(s. d.) fabrikmässig für die sog. Glühstrümpfe der Auerbrenner dargestellt. Brasilianischer
und carolinischer Monazitsand tritt in grossen Mengen auf und enthält 3—4% Thoroxyd.
Wenn man ein Gemenge der seltenen Erden des Monazits mit Lampenruss im Chlor-
strom erhitzt, so verflüchtigt sich Thoriumtetrachlorid, während die schwer flüchtigen
Chloride der Ccrgruppe zurückbleiben. Man isolirt das Metall durch Erhitzen des
Kaliumdoppelchlorids mit Natrium oder Kalium in einem ^erschraubbaren schmiede¬
eisernen Cylinder, und bekommt so ein graues, glimmerndes Krystallpulver vom spec.
Gew. 11. Der jedenfalls sehr hohe Schmelzpunkt des Thoriums wurde noch nicht beob¬
achtet. An der Luft verändert sich das Metall beim Erhitzen auf 100—120° nicht, bei
höherer Temperatur verbrennt es jedoch mit glänzender Feuererscheinung zu Thor¬
dioxyd, Th0 2, welches das spec. Gew. 10'2 hat und beim Zusammenschmelzen mit
üorax in der Krystallform des Zinnsteins Sn0 2 und Rutils Ti0 2 orhalten wird. Das Thor¬
dioxyd, sowie das Oxydhydrat Th0 4H 4 bilden keine Salze mit Alkalien, wohl aber mit
starken Säuren. Thoriumchlorid, ThCl 4, zerfliesslich, sublimirt mit reetangulären
Tafeln und hat bei 1060° die normale Dampfdichte; mit den Alkalichloriden gibt es
leicht lösliche Doppelsalze. Thoriumnitrat, Th(NO,,) 4 -f- 6 H 20, krystallisirt aus Wasser
111 quadratischen Pyramiden. Thoriumsulfat, Th(S0 4)2, direct aus Thorit mit Schwefel¬
säure, scheidet sich aus wässriger Lösung bei verschiedenen Temperaturen mit wechseln¬
dem Krystallwassergehalt ab. Thoriumoxal at, Th(C 20 4) 2 -f- 2 H 20, ist unlöslich in
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Wasser, kaum löslich in Oxalsäure und verdünnten Mineralsäuren; zur Darstellung-
roiner Thorerde ist es sehr geeignet.

Nächst dem Uran hat das Thorium unter den bisher bekannten Elementen das
höchste Atomgewicht. Zwar ist die Maximalwerthigkeit des Urans, entsprechend dessen
Stellung in der sechsten Gruppe, eine höhere, als diejenige des vierwerthigen Thoriums;
dagegen ist für beide Elemente die Aehnlichkoit analog zusammengesetzter Verbindungen
eine grosse, und tritt beispielsweise im Isomorphismus von Thordioxyd und Urandioxyd,
von Thoriumsulfat und Uransulfat zu Tage.

Zirconium, Cerium und Thorium vereinigen sich nach Cl. W i n k 1 e r im Augenblick
ihres Freiwerdens, beim Erhitzen ihrer Oxyde mit Mg in einer Wasserstoffatmosphäre,
sehr onergisch mit Wasserstoff.

Zirconiumwasserstoff, Zr 4H 8, entsteht als schwarze, mit Magnesia mecha-
nich verunreinigte Masse, aus Dioxyd mit Mg in Wasserstoff.

Cerwasserstoff, Ce 4H 6, braunrothe mit Flamme brennende Masse, gemengt mit
MgO, aus CeO a und Mg in Wasserstoffga*.

Thor Wasserstoff, Th 4H„, grauschwarze Masse, Magnesia enthaltend. Verbrennt
unter Flammenbildung und äusserst lebhaftem Erglühen.

Thoriumcarbid, ThC 2, gleicht ganz dem Cercarbid.

Gruppe lila. Seltenere Erdmetalle.
Die vier dreiwerthigen Erdmetalle Scandium, Yttrium, Lanthan und

Ytterbium, sowie deren Sesquioxyde M 2 0 3 , stehen im ganzen Verhalten
ihrem Vorderglied im System, dem Aluminium, resp. der Thonerde, A1 3 0 3 ,
sehr nahe. In der Natur erscheinen diese Elemente äusserst selten, und
finden sich fast ausschliesslich in einigen spärlich auftretenden, und dazu
noch recht complicirt zusammengesetzten nordischen Mineralien : als Sili¬
cate im Cerit, Orthit, Gadolinit. Ihre Trennung, Isolirung und auch
die Darstellung reiner Verbindungen gehören zu den schwierigeren, zum
Theil noch nicht oder nur wenig vollkommen gelösten chemischen Auf¬
gaben. Daher ist auch das an sie sich knüpfende Interesse ein wesent¬
lich theoretisches, da sie im Uebrigen die ihnen zugewiesene Stelle im
periodischen System ebenso gut ausfüllen, wie die wichtigeren Glieder
anderer Gruppen. Nebenher haben indessen neuerdings Yttrium und
Lanthan eine praktische Bedeutung erlangt durch die Verwendbarkeit
ihrer Oxyde zu Belevfchtungszwecken (S. 442).

Atomg-ewicht
Specif. Gew. dos

Oxyds

Scandium . .
Yttrium . . .
Lanthan . . .
Ytterbium . .

44
88-9

138-3
173

3-86
5 05
6-48
(.)175

Die Namen Yttrium (S. 445.) und Ytterbium (S. 44G), ferner Terbium und
Erbium (S. 438) sind abgeleitet von Ytterby, dem Fundort des Gadolinits, in dem
diese Elemente zuerst aufgefunden wurden.

Das Terbium ist im nordcarolinäschen Samawkit in etwas reichlicherer Menge
enthalten. Sein Oxyd bildet ein orangerothes Pulver, das sich in Salzsäure unter Chlor-
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entwickelung löst; anscheinend ist es identisch mit den Oxyden des sog. „Philip-
piums" und „Mosandriums". Vorläufig ist es schwierig, dem Terbium eine Stelle
im System einzuräumen.

Das letztere gilt auch von Decipium, das von Delafontaine ebenfalls im
Samarskit entdeckt wurde und farblose Verbindungen gibt.

59. Scandium.
Sc = 44.

Das sehr seltene Scandium, welches 1879 von Nilson und von Cleve entdeckt
wurde, beansprucht ein besonderes Interesse, weil es eines der Elemente ist, deren Exi¬
stenz vou Mendelejeff auf Grund des periodischen Systems mit allen ihren Eigen¬
schaften vorausgesagt wurde. Es findet sich besonders im Euxenit und Gadolinit, wurde
jedoch noch nicht in metallischem Zustande isolirt. Das Scandium oxyd, Scandin-
erde, Sc 20 4 , ist ein weisses, lockeres, unschmelzbares Pulver vom spec. Gew. 3'86 und
in concentrirter Salz- oder Salpetersäure beim Kochen löslich; das Funkenspectrum des
Chlorids ist sehr schön und zeigt eine grosse Zahl von hellen Linien. Aus den Lö¬
sungen wird Scandiumhydrat gefällt, im Ueberschuss kaustischer Alkalien unlöslich.
Scandiumnitrat krystallisirt in kleinen Säulen. Scandiumsul f at, Sc 2(S0 4)3 -f- 6 H sO,
kleine, kugelförmige Aggregate von Prismen, bildet ein Kaliumscandiumsulfat Sc 2(S0 4)3
• 3 K 2S0 4, welches sich in Wasser nur schwierig, in überschüssiger Kaliumsulfatlösung
gar nicht auflöst.

60. Yttrium.

Dieses seltene Erdmetall ist im Gadolinit von Ytterby als Silicat (mit etwa 35
Proc. Y 2O a) neben mehreren anderen Erden enthalten. Von anderen Oxyden lässt es sich
durch die Löslichkeit seines Kaliumdoppelsulfats leicht trennen. Es wurde namentlich
von Cleve untersucht, der auch sein Atomgewicht feststellte. Das Metall, ein graues,
politurfähiges Pulver, vorbrennt mit glänzendem Licht zu glutbeständigem weissen Y t-
triumoxyd, Y 20 3 , spec. Gew. ö'Oü; von Säuren wird dasselbe unter Bildung gut kry-
stallisirender Salze gelöst. Das gallertartige Oxydhydrat absorbirt CO a. Yttrium Sul¬
fat, Y 2(S0 4)8 + 8 H 20, durchsichtige monocline Krystallo. Yttriumchlorid,
YC1 3 -)- G H 20, lässt sich in langen Prismen krystallisirt erhalten.

Da das Yttriumoxyd (Yttererde) schon bei verhältnissni|,ssig niedrigen Hitzegraden
ein sehr intensives gelblichweisses Licht ausstrahlt (S. 442), ist das Yttrium ebenfalls
von Bedeutung für das Gasglühlicht geworden.

Yttriumcarbid, YC 2, zerfällt mit "Wasser in ähnlicher Weise wie Cercarbid
(S. 443) und Thoriumcarbid.

61. Lanthan.
La =1383.

Von Mosandcr wurde 1839 in der rohen Ceriterde neben dem Cer das bis dahin
übersehene Lanthan (vom XavftoJvew verborgon sein) aufgefunden. Die Lanthanerde wird
neuerdings für das Gasglühlicht fabrikmässig aus dem Monazit (s. d.), nach Abscheidung
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von Cer und Thorium, durch fractionirte Krystallisation der Doppelnitrate isolirt. Lanthan
ist ein weisses hämmerbares Metall vom spec. Gew. G'IG, das mit hellstem Glänze zu
Lanthanoxyd, La 20 3 , weisses Pulver vom spec. Gew. 6'48, verbrennt. Dieses Oxyd
vereinigt sich mit Wasser unter Wärmeentwickelung zu einem alkalisch reagirenden und
C0 2 absorbirenden Hydrat La0 3H n .

Lanthancarbonat, La 2(C0 3)3 -\- 3H 20, kleine sechsseitige Schuppen.
Lanthannitrat, La(NO s)3 -)-6H 20, grosse wasserhclle trikline Säulen. Doppel¬

nitrat La(N0 3)3 -)- 2NH 4 .N0 3 -f- 4H 20, farblose, monocline Krystalle, mit den Didym-
salzen isomorph. Lanthansulfat, La 2(S0 4)3 -f- i)H 20, hexagonale Nadeln. Doppel¬
salz La 2(S0 4)3 -f- 3K 2S0 4, krystallinischer Niederschlag, löslich im Wasser, unlöslich in
Kaliumsulfatlösung.

Lanthancarbid, LaC 2, zeigt gegen Wasser dasselbe interessante Verhalten,
wie die Carbide des Ceriums, Thoriums und Yttriums.

62. Ytterbium.
Yb = 173.

Das Ytterbium findet sich im Gadolinit und namentlich im Euxenit nebon Scandium;
erhitzt man nach Beseitigung der anderen Substanzen die vermischten Nitrate von Scan¬
dium und Ytterbium, so nimmt das Scandium zuerst unlösliche Form an. Das Scandium
gibt ausserdem ein unlösliches Kaliumdoppelsulfat, das Ytterbium dagegen ein lösliches.
Das Atomgewicht dieses seltenen Erdmetalls wurde von Nilson zu 173 bestimmt-
Y'tterbiumoxyd, Yb 20 3, bildet ein weisses, glutbeständiges Pulver vom spec. Gew. 9'17ö.
Dasselbe liefert süss schmeckende, krystallisirbarc Salzo wie z. B. Yb 2(S0 4)3, aus deren
Lösungen durch Ammoniak gelatinöses Oxydhydrat ausgefällt wird, welches wie die anderen
Erden der Gruppe Kohlondioxyd anzieht.

Auch die seltenen Erdmetalle, soweit sie in dieser Kichtung geprüpft werden konnten,
bilden Wasserstotfverbindungen, die sich durch Beständigkeit in sehr hohen Temperaturen
auszeichnen.

Lanthanwasserstoff, La 4H 6, aus Lanthandioxyd und Magnesium in einer
Wasserstoffatmosphäre, bildet (mit Magnesia vermengt) ein dunkelgraues Pulver, das sich
an der Luft unter Bildung einer Wasserstoffflamme entzünden lässt.

Yttrium Wasserstoff, Y 4H 6. Eine Mischung von Yttriumoxyd und Magnesium
absorbirt bei Glühhitze Wasserstoff; das bräunlich graue Product enthält 13 Proc. Vttrium-
wasserstoff und verbrennt an der Luft mit deutlicher Flammenbildung.

■

Gruppe IIa. Alkalische Erdmetalle.
Während die an Beryllium und Magnesium durch das System

angeschlossene Untergruppe des Zinks, Cadmiums und Quecksilbers
Elemente von kleinem Atomvolum und daher verhältnissmässig geringer
chemischer Energie aufweist, in denen jedoch der metallische Charakter
in physikalischer Hinsicht sehr deutlich hervortritt — kennt man noch
eine zweite Untergruppe (Calcium-Strontium-Baryum), welche besonders
durch ihr chemisches Verhalten sich vollständig an Beryllium und Mag¬nesium anreiht.
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Atomgewichte Spec. Gew. Schme'zpunkt Atomvolum

Beryllium . .
Magnesium .
Calcium. . .
Strontium . .
Baryum . . .

9-05
24-36
40-00
87-62

13743

1-64
175
1-578
25
3-75

über 900°
über 700°

bei Kotliglut
bei sehwacher Rothglut

sehr hoch

5-5
13 9
25-3
35-0
36-7

benannt von ihrer Mittelstellung zwischenDie Erdalkalimetalle
den Alkali- und den eigentlichen Erdmetallen — finden sich in der
Natur stets in Form von Salzen. Calcium, Strontium und Baryum
liaben grosse Verwandtschaft zum Sauerstoff und ihre Oxyde, die alka-

Wärmeentwickelunglisehen Erden, vereinigen sich mit Wasser unter
zu starken Basen, die mit allen Säuren vollkommen neutrale Salze
bilden. In dieser Beziehuni;- zeigen sie mit zunehmendem Atomgewicht
eine ähnliche Steigerung wie die Alkalimetalle, so dass das Barythydrat,
BaOgH s , die stärkste Base der Gruppe ist, die sich leicht in Wasser
löst und auch beim Glühen die Elemente des Wassers energisch zurück¬
hält. Andererseits wird das schwächer basische Kalkhydrat, Ca0 2 H 2 ,
nur schwer von Wasser aufgenommen und geht beim Erhitzen leicht
in Aetzkalk, CaO, über. Von den Alkalimetallen unterscheiden sich
Calcium, Strontium und Baryum durch die mehr oder weniger voll¬
ständige Unlöslichkeit ihrer Carbonate, Phosphate und Sulfate. Gerade
diese nicht löslichen Salze bilden für alle drei genannten Metalle auch
die (neben Silicaten) wichtigsten natürlichen Vorkommnisse, und haben
ferner Bedeutung für die qualitative und quantitative Analyse der
Erdalkalimetalle. In Wasser leicht löslich sind deren Halogenverbin¬
dungen (ausgenommen die Fluoride), sowie die Nitrate und Acetate.
Diese Salze haben eine vielfache Verwendung.

Die beiden ersten Glieder der ganzen Verticalgruppe des periodischen
Systems, Beryllium und Magnesium (S. 308 ff.), nehmen gegenüber den
drei letzten, unter einander vollkommen übereinstimmenden eigentlichen
Erdalkalimetallen (Calcium-Strontium-Baryum) eine ähnliche Sonder¬
stellung ein, wie das Lithium und Natrium gegenüber (Kalium-Rubidium-
Caesium). Während Calcium, Strontium und Baryum das Wasser schon
bei gewöhnlicher Temperatur zerlegen, ist das für Beryllium und Magne¬
sium selbst bei der Siedetemperatur des Wassers kaum mehr der Fall. Die
Oxyde und Oxydhydrate des Berylliums und Magnesiums sind in Wasser
nahezu unlöslich; die letzteren geben ihren Wassergehalt äusserst leicht
ab; besonders das Magnesium steht in seiner Luftbeständigkeit und in
seinem Gesammtverhalten der Untergruppe (Zink-Cadmium-Queck-
silber) nahe, mit der es auch weiter oben bereits (S. 309) eingehender
behandelt worden ist. Das Anfangsglicd Beryllium hat ferner wie schon
früher erwähnt wurde (S. 308), grosse Aehnlichkeit mit den Erdmetallen
und nähert sieh diesen in derselben Weise, wie das Lithium den Erd¬
alkalimetallen. i
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Verhalten ausgestatteten Erdarten, so dass üergman bereits 1782
Schwererde (Baryt), Bittererde, Kalkerde, Thonerde und Kieselerde

63. Calcium.
Ca = 40-0.

Schon in sehr alten Zeiten hat man den Kalk und das Brennen
der Kalksteine gekannt, wie dies aus der frühzeitigen Anwendung des
Mörtels zum Bauen hervorgeht; als Merkmal des Kalks betrachtete man
seine Eigenschaft, nach dem Brennen sich mit Wasser zu erhitzen und
ätzend zu werden. Im 17. Jahrhundert kannte man bereits die Füllung,
welche eine Auflösung von Kalkerde in verdünnten Säuren mit Schwefel¬
säure gibt. Erst um die Mitte des 18. Jahrhunderts unterschied man
mit Sicherheit den Kalk von anderen, mit wesentlich abweichendem

die
als

einfache, nicht weiter zerlegbare Erdarten auffuhren konnte. Die richtigen
Ansichten über die Zusammensetzung des kohlensauren Kalks und der
Grund, aus welchem er beim Brennen kaustisch wird, wurden 1755 von
Black dargelegt; dass der kohlensaure Kalk in kohlensäurehaltigem
Wasser löslich ist und deshalb in den natürlichen Gewässern vorkommt,
entdeckte Cavcndish 1767.

In Bezug auf Verbreitung in der Natur steht das Calcium mit m
vorderster Keihe (S. 265). Am massenhaftesten tritt der kohlensaure Kalk
C0 3 Ca auf, in schönen, überaus formenreichen Krystallcn als hexagonal-
rhomboedrischer Kalkspath oder als rhombischer Arragonit; ferner
in Varietäten des Kalkspaths als Marmor oder Kalkstein in mächtigen
Gebirgszügen und Schichten, als versteinerungsreicher Muschelkalk
und in den Formen des faserigen Kalksinters (Sprudelstein, Tropfstein,
St.ilactiten). Die Kreide besteht aus mikroskopischen Kalkscheibchen
und Foraminiferenschalen. Mit Magnesiumcarbonat zusammen bildet
der Kalkstein den gleichfalls in mächtigen Lagern auftretenden Dolomit-
Die Mergelgesteine bilden der Hauptsache nach ein Gemenge von Kalk¬
stein mit Thon; von Kalkmergel spricht man bei vorwiegendem Kalk¬
gehalt (bis 75 Proc. Kalkstein auf 25 Proc. Thon), von Thonmergcl bei
vorwiegendem Thongehalt (bis zu 80 Proc. Thon); als bituminösen
Mergelschiefer bezeichnet man einen durch beigemengtes Bitumen dunkel¬
grau bis schwarz gefärbten Mergel, mit geradelaufender oder wellen¬
förmiger Schieferung. Das Calcium des Calciumcarbonats ist oit m
isomorpher Mischung theilweise durch andere Metalle ersetzt, wie z. •»■
im Braunspath, CO :1(Ca, Mg, Fe, Mn). Beträchtliche Mengen von ^"
cium finden sich auch als Sulfat, im monoclinen Gyps S0 4Ca -|— 2 -tlg
Phosphorit, normales Calciumphosphat, (P0 4 ) 2 Ca 3 , findet sich m de
Natur in grossen Mengen, namentlich auf der Halbinsel Florida; a
Phosphat mit Chlorid zu einem Doppelsalz vereinigt im Apati ,
3 [(P0 4) 2 Ca 3 ]-f-CaCl 2 . Der Fluorit oder Flussspath, CaFL, tritt na¬
mentlich oft als Begleiter von Erzlagerstätten auf. Als reiner kiese -
saurer Kalk Si0 3 Ca erscheint der Wollastonit. oder Tafelspath,
weit wichtiger ist aber das Vorkommen des Calciumsilicats als Bcstan
theil einer grossen Anzahl der wichtigsten Doppelsilicate.
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In den Gewässern erscheint neben dem Calciumcarbonat noch das
Sulfat; Calciumsalze sind für den Aufbau des Pflanzen- und Thierorga-
nismus unentbehrlich; so bestehen Knochen und Zähne grösstenteils
aus Calciumphosphat neben Carbonat und Fluorid. In den Korallen,
den Muschel- und Eierschalen überwiegt das Carbonat.

Ein künstliches Doppelsilicat des Calciums, ohne welches die Chemie
vielleicht nie zu dem geworden wäre, was sie jetzt ist, bietet sich im
Glase dar, welches in der Regel aus Calcium-Natrium- oder Calcium-
Kalium-Silicat besteht (s. u.).

Das Metall des Kalks, das Calcium, wurde zum ersten Male 1808
von Davy durch Elektrolyse isolirt; man erhält es, indem man durch
geschmolzenes Chlorcalcium, dem man zur Erleichterung des Schmelzens
Chlorstrontium zugegeben hat, den galvanischen Strom hindurchgehen
lässt; als positiven Pol verwendet man Kohle, als negativen einen Eisen¬
draht, an welchen sich das ausgeschiedene Metall anhängt. Dies Ver¬
fahren ist indessen auch heute noch nicht leicht ausführbar, da der Pro-
cess hohe Stromdichte und (wegen der Schwerschmelzbarkeit des Metalls)
hohe Temperatur an der Kathode fordert, dagegen zur Schonung der
Schmelzgefässe die Schmelze selbst nicht zu hoch erhitzt werden darf.
— Calcium wird auch in Freiheit gesetzt, wenn man 7 Theile Calcium¬
jodid mit 1 Theil Natrium in einem eisernen Tiegel mit festgeschraubtem
Deckel zur Rothglut erhitzt. — Im elektrischen Ofen schmilzt der Kalk
und wird dann durch Kohle zu Calcium reducirt, das sich aber sofort
mit weiterer Kohle zu Calciumcarbid (s. d.) verbindet.

Das Calcium ist ein hellgelbes Metall vom speeif. Gew. 1-5778,
dehnbar und hämmerbar, härter als Zinn und an trockener Luft sehr
beständig. Es schmilzt erst bei Rothglut und verbrennt bei dieser Tem¬
peratur mit lebhaftem Glanz zu Oxyd. An feuchter Luft wird es rasch
oxydirt und zersetzt das "Wasser schon bei niedriger Temperatur. Für
sein Spectrum (vgl. d. Spectraltafel), welches ziemlich complicirt ist und
in Folge von "Veränderung der in die Flamme eingebrachten Salze einen
gewissen Mangel an Constanz zeigt, sind besonders charakteristisch die
sehr intensive grüne Linie ß und die helle Orangelinie a.

Cal ciumwasserstoff, Ca4H 4, wurde bishernurgemischt mit Kalk und Magnesia
erhalten. Ein solches Gemenge entsteht, wenn man CaO und Mg in einer, von einem
Kipp'schen Apparate aus sich selbstthätig ergänzenden Wjsserstoffatmosphäre erhitzt,
wobei 61-5 Proc. des Calciums in dio Wasserstoffverbindung übergehen (Winkler 1891).
Entwickelt mit Wasser aufs Heftigste Wasserstoff, und entflammt sich beim Erhitzen im
»Sauerstoffstrom mit schwacher Explosion.

III

Sauerstoffverbindungen des Calciums.

Kalk (Calciumoxyd, Aetzkalk, ungelöschter Kalk), CaO.
Die Darstellung von Aetzkalk durch Erhitzen („Brennen") von kohlen¬
saurem Kalk (Kalkstein oder Marmor): C0 3 Ca = C0 2 + CaO, darf
wohl als eine der frühesten chemischen Operationen betrachtet werden,
Welche der Mensch ausgeübt hat. Damit die Zersetzung vollständig sei,
muss das gebildete C0 2 ungehindert entweichen können. Das Kalkbrennen

Krafft, AnorganischeChemie, 3. Aufl. 29
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g-esckieht in Meilern, Gruben oder Oefen (Fig. 140). Bei continuir-
iicliem Betrieb trägt man entweder den Kalkstein und den Brennstoff
in abwechselnden Schichten von oben ein und entfernt den allmählich
heruntersinkenden fertigen Aetzkalk unten durch passende Oeffnungen;
oder man füllt oben in den Schacht nur Kalkstein auf und verbrennt
das Heizmaterial unten in Rostfeuerungen, so dass die heissen Flammen¬
gase den mit Kalkstein gefüllten Schacht durchziehen. Am reinsten er-

Fig. 140. Fig. 141.

hält man den Kalk natürlich beim Glühen reiner Materialien, wie von
gefälltem Calciumcarbonat oder Calciumnitrat (aus letzterem in Wür¬
feln). Der Kalk bildet eine weisse, amorphe Masse, ausnahmsweise hat
man ihn in Würfeln beobachtet, wie sie bei sehr heftigem Glühen des
Nitrats entstehen. Er ist selbst im Knallgasgcbläse unschmelzbar und
zum Weissglühen erhitzt, strahlt er ein blendend weisses Licht aus
(Fig. 141): DramnTOnd'sches Kalklicht. Bei etwas über 2000° (i« 1
elektrischen Ofen) verflüchtigt sich der Kalk und bildet an den käl¬
teren Stellen des Tiegels schöne Krystalle. Bei noch höheren Tempe¬
raturen (ca. 3000°) schmilzt und siedet er; beim Erstarren ist sein Ge-
füge krystallinisch.

Benutzt man zum Brennen einen mergelartigen Kalkstein, so enthält
der gebrannte Kalk auch kleinere oder grössere Mengen von Thon,
Magnesia u. s. w. und löscht sich in Folge dessen weit weniger leicht:
derartiger Kalk wird als „magerer" bezeichnet, im Gegensätze zu „fettem,
welcher mit Wasser leicht zu pulverförmigem Kalkhydrat zerfällt.

Kalkhydrat. Calciumoxydhydrat, (gelöschter Kalk),
Ca(OH) 2 . Aetzkalk CaO vereinigt sich mit etwa dem drittel Gewicht
Wasser unter grosser Wärmeentwickelung: CaO -f- H2 0 = Ca(OH)j!
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die Ausführung dieser chemischen Operation nennt man „Löschen des
Kalks". Das so erhaltene Kalkhydrat bildet, indem der Kalk beim
Löschen gewöhnlich zerfällt, ein lockeres weisses Pulver, den „gelösch¬
ten Kalk", vom specif. Gew. 2"08. In Wasser ist derselbe schwer
löslich, in der Kälte noch leichter als in der Wärme, indem 100 Theile
desselben bei 15° = 0"15 Theile und bei 100° = 0-07 Theile Calcium-
oxyd zu einer alkalisch reagirenden Lösung, dem Kalkwasser aufnehmen.

Trägt man in ein bestimmtes Wasserquantum mehr Kalkhydrat
<'in, als sich darin lösen kann, so erhält man einen alkalischen Kalk¬
brei, bei geringerer Consistenz auch die Kalkmilch genannt. Der Kalk
ist eine starke Base und gibt mit Säuren die Calcium salze. Auf
Grund seiner basischen Eigenschaften findet das Kalkhydrat Verwen¬
dung für die Darstellung von Chlorkalk, von Alkalien und Ammoniak,
in der Industrie der Fette und des Zuckers, in der Gerberei. Das
Kalkwasser zieht aus der Luft Kohlendioxyd an und trübt sich dann
unter Abscheidung von Calciumcarbonat, weshalb es auch als Reagenz
zum Nachweis des Kohlendioxyds benutzt wird.

In Folge der Anziehung von Kohlendioxyd aus der Luft bildet
der Kalkbrei allmählich eine steinharte Masse, worauf die uralte Ver¬
wendung des Kalks zu „Mörtel" beruht. Als solchen bezeichnet man
ganz allgemein die Bindemittel, welche zum Zusammenhalten oder
äusseren Verputz der Bausteine dienen. Der gewöhnliche Luft mörtel
ist ein Gemisch von Kalkbrei mit Quarzsand; das Erhärten findet zu¬
nächst durch Eintrocknen des Gemisches statt, dann aber, und dieses
ist das wesentliche, durch langsame Umwandlung des Kalkhydrats in
Calciumcarbonat an der kohlendioxydhaltigen Luft, unter gleichzeitiger
Wasserabgabe. Der Sand dient dazu, die Bildung von Rissen zu ver¬
meiden, zu welchen erhärtender Kalkbrei in Folge starken Schwindens
neigt; er erleichtert ausserdem dem Kohlcndioxyd den Zutritt, der in¬
dessen bei sehr dickem Mauerwerk oft nach Jahrhunderten noch nicht
vollendet ist, wie man sich leicht an dem noch Vorhandensein wasser¬
löslichen, alkalisch reagirenden Kalkhydrats überzeugen kann. Der
gewöhnliche Mörtel ist unter Wasser nicht verwendbar; als Wasser-
mörtel werden geglühte, und dann zu staubförmigem Pulver zermah-
lene Kalk-Thonerdesilicate oder thonhaltige Kalksteine benutzt,
welche die noch nicht genügend aufgeklärte Eigenschaft haben, Wasser
unter dauerndem Erhärten zu binden; es sind tbis die sogenannten
Cemente. Amorphe Kieselsäure und Kalk erhärten mit Wasser unter
Bildung von Calciumsilicat; und anscheinend ist der Process beim Er¬
härten der Cemente ein ähnlicher. Den bei weitem wichtigsten „Port-
landcement," welcher seinen Namen von der Aehnliohkeit seiner Farbe
mit der des Portlandsteins hat, kennt man erst seit 1824. Einen ganz
vorzüglichen, widerstandsfähigen Mörtel liefert auch der magnesiahaltige
gebrannte Dolomit (Trier'scher Kalk), der namentlich von den Römern
zur Herstellung ihrer nahezu unverwüstlichen Bauwerke benutzt wurde.

Calciumdioxyd, Ca0 3 , wird erhalten, indem man eine Lösung
von Wasserstoffsuperoxyd zu überschüssigem Kalkwasser hinzufügt. Es
scheidet sich Calciumsuperoxydhydrat Ca0 2 -(- 8H gO in quadratischen
Tafeln ab, die in Wasser schwer löslich sind und an der Luft verwittern.

29*
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E

Halogenverbindungen des Calciums.

Calciumfluorid (Fluorcalcium, Flussspath oder Fluorit),
CaFl 2 . Dem Flussspath begegnet man in der Natur in reichlicher Menge,
namentlich als Begleiter von Metalladern (Silber- und Bleigängen, sowie
Zinnerzlagerstätten); in derben Massen bildet er mächtige Gänge. Fluorit
findet sich in kleinen Mengen auch in den Pflanzen, in den Knochen
und Zähnen. Seinen Namen erhielt er davon, dass er schon frühzeitig
bei der Verhüttung von Erzen als Schmelz- oder Flussmittel benutzt
wurde, da er in starker Glühhitze unzersetzt schmilzt. Reiner Fluss¬
spath krystallisirt in farblosen Würfeln, Octaedern und anderen Formen
des regulären Systems; meistens ist er jedoch roth, gelb, grün, blau
oder violett gefärbt. Fluorcalcium ist in Wasser so gut wie unlöslich,
in verdünnten Säuren wenig löslich. Man erhält es in kleinen durch¬
sichtigen Krystallen beim Eingiessen einer 10-procentigen Chlorcalcium-
lösung in eine kochende 0'5-procentige Lösung von Fluorkalium. Beim
Erwärmen leuchtet der Flussspath im Dunkeln, wovon sich der Aus¬
druck „Fluorescenz" ableitet. Durch concentrirte Schwefelsäure wird
Flussspath, besonders in fein gepulvertem Zustande mit Leichtigkeit
zerlegt:

CaFlj + S0 4 H 2 = S0 4 Ca + 2F1II.

Chlorcalcium, Calciumchlorid, CaCl 2 . Beim Auflösen von
kohlensaurem Kalk in Salzsäure: C0 3 Ca-j-2ClH==CaCl 2 -fC0 2 +H 2 0-

Chlorcalcium erhält man als Nebenproduct bei der Ammoniaksoda-
bereitung und mehreren anderen Processen in beträchtlichen Mengen.
Beim starken Eindampfen der Lösung erhält man ein nach dem Er¬
kalten in grossen hexagonalen Prismen anschiessendes Salz, das bei
29° schmelzende und zerflicssliche Hydrat, CaCl 2 -f 6H 2 0. In Wasser
(sowie in Alkohol) ist dieses Hydrat äusserst löslich und absorbirt bei
seiner Lösung sehr viel Wärme. Mischt man dasselbe bei 0° als Pul¬
ver (10 Thle.) mit Schnee (7 Thle.), so sinkt, indem sich diese „Kälte¬
mischung" verflüssigt, die Temperatur auf •—51°, so dass selbst grössere
Quecksilbermassen gefrieren. Aus solchen Mischungen lässt sich das
Hydrat durch Eindampfen bis auf die Siedetemperatur 127° wieder¬
gewinnen. Im Vacuum verliert das Hydrat 4 Mol. H 2 0, die beiden
letzten entweichen efet bei 200°. Hierbei bildet sich eine weisse Masse,
poröses Chlorcalcium, CaCl,; dasselbe schmilzt bei 806°, wobei
ein kleiner Theil in CaO umgewandelt wird, falls die Luft Zutritt hat.
Beim Erstarren bildet das geschmolzene Chlorcalcium eine compacte,
krystallinische, fluorescirende Masse vom spec. Gew. 2"205. In dieser
Form, sowie auch als poröses Chlorcalcium zieht es Feuchtigkeit un<
Wasser mit grösster Begierde an, so dass an der Luft liegende Stücke
alsbald zu einem Syrup zerfliessen; man benutzt deshalb das Chlorcalcium
zum Trocknen von Flüssigkeiten und Gasen, in Exsiccatoren u. s._^r
Chlorcalcium absorbirt Ammoniak, indem sich ein lockeres Pulver bilde ,
wahrscheinlich CaCl 2 -f- 8 NH 3 ; zum Trocknen vom Ammoniakgas lässt
es sich daher nicht verwenden.

Calciumbromid und Calciumj odid sind zerflicssliche Salze.
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Der Chlorkalk, welcher als ein von Clli und ClOH sich ablei¬
tendes Doppelsalz aufzufassen ist, wurde bereits gelegentlich der unter¬
chlorigen Säure mit hinreichender Ausführlichkeit besprochen. Chlor¬
kalk dient zum Bleichen der Gespinnstfasern, als oxydirendes Antisep-
ticum und Desinfectionsmittel, zur Darstellung des Chloroforms, sowie
von Farbstoffen; seltener zur Darstellung von Sauerstoff oder Chlor u. s. f.

Salze des Calciums mit Oxysäuren.

Calciumsulfit, schweflig-saurer Kalk, S0 3 Ca. Wird aus
einer Calciumlösung durch ein neutrales Sulfit als weisser Niederschlag
gefällt, der zur Lösung 800 Theile Wasser braucht. Das Hydrat S0 3 Ca

Fig. 142. Fig. 143.

-+- 2 H 20 bildet sechsseitige Säulen. Im Grossen gewinnt man es durch
Ueberleiten von S0 2 über wasserhaltiges Kalkhydrat. In einer wässrigen
Lösung von Schwefeldioxyd löst sich das Calciumsulfit leicht auf; diese
Lösung wird in grossen Mengen zur Herstellung von Holzzellstoff aus
Holz für Papierfabriken benutzt.

Calciumsulfat, schwefelsaurer Kalk, S0 4Ca. Findet sieh
m der Natur wasserfrei als Anhydrit, in rhombischen Krystallen,
gewöhnlich mit Steinsalz und Gyps in den Stöcken und Lagern der
Salzgebirge. Reichlicher ist das Vorkommen al# wasserhaltiger Gyps
S0 4Ca -4- 2 H 30, ein sehr verbreitetes Mineral, das in farblosen, durch¬
sichtigen monoclinen, leicht Zwillinge bildenden Krystallen (Gypsspath,
Marienglas) (Fig. 142, 143.), oder schön körnig krystallinisch (Alabaster),
oder in derben Massen und weniger rein (dichter Gyps, meist thonhaltig)
auftritt. Gyps findet sich auch in der Ackererde und den meisten
Gewässern. Auf Zusatz von Schwefelsäure oder einem löslichen Sulfat
zu einer nicht allzu verdünnten Kalksalzlüsung bildet sich ein Nieder¬
schlag S0 4 Ca ~\- 2 H 3 0; in Wasser ist derselbe sehr schwer, je nach
der Temperatur des Lösungsmittels in mehr oder weniger hydratisirtem
Zustande löslich (sog. < 1 v \i s wasser): 100 Theile Wasser lösen bei
0« == 049 Theile SO/Ca. bei 40° = 0'214 Theile. bei 100° =*= 0474 Theile.
In Alkohol ist das Calciumsulfat unlöslich. Weit leichter als von reinem
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Wasser wird das Calciumsulfat von manchen Salzlösungen, sowie von
verdünnten Mineralsäuren aufgenommen. Im Luftstrom verliert der
Gyps schon bei 80° Wasser, sonst bei 110 bis 120°; man erhält so den
gebrannten Gyps, welcher sich mit Wasser unter Erwärmung wieder
vereinigt und dabei erhärtet. Wurde der Gyps bis 200° erhitzt, so ist
er todtgebrannt, verbindet sich mit Wasser nur langsam und ohne
zu erhärten; bei 500° geht der Gyps dagegen in eine hydraulische
Modification über, die sich mit Wasser freilich nur äusserst langsam
verbindet, dann aber eine alabasterartig glänzende, sehr harte Masse
liefert; die letztere geht bei 150° wieder in gewöhnlichen gebrannten
Gyps über. Auf diesen Erscheinungen beruht die Herstellung von Gyps-
abgüssen, Gypsverbänden, die Benutzung des Gypses zum Kitten etc.
Als Düngmittel beruht die Wirksamkeit des Gypses wohl hauptsächlich
auf der Ueberführung von Ammoniumcarbonat in das schwer flüchtige

Ammoniumsulfat, welches dem Boden erhalten
Fig. 144. bleibt. Künstlicher oder feingemahlener Gyps findet

Verwendung als Füllstoff billiger Papiersorten.
Calciumnitrat, Kalksalpeter (N0 3 ) 2 Ca.

Zerfliessliches, auch in Alkohol leicht lösliches Salz.
Krystallisirt in Prismen (NO g).Ca -j- 4H,0. Das
Calciumnitrat bildet oft den Mauersalpeter, weisse
Eftlorescenzen, die in Gegenwart sich zersetzender
Thierstoffe an feuchten Mauern entstehen und
früher zur Salpeterbereitung verwendet wurden.

Calciumphosphat, phosphorsaurer Kalk.
(P0 4 ) 2 Ca 3 . Von grosser Bedeutung ist das mine¬
ralische Vorkommen dieses unlöslichen Salzes

als Phosphorit; ferner findet es sich mit Fluorcalcium als Apatit:
3(P0 4 ) 2 Ca 3 -4- Ca(Cl, Fl),, hexagonale flächenreiche Säulen oder Tafeln
(Fig. 144), die sich auch künstlich auf trocknem Wege erzeugen lassen.
Das normale Calciumorthophosphat (P0 4 ) g Ca 3 , bildet zu etwa 80 Proe.
den anorganischen Hauptbestandteil der Knochen, mit Calciumcarbonat
und etwas Fluorcalcium. Auf nassem Wege erhält man reines, in
Wasser nahezu unlösliches Calciumphosphat beim Fällen einer mit
Ammoniak versetzten Chlorcalciumlösung durch Natriumphosphat, als
weissen, gelatinösen Niederschlag, der sich aus Essigsäure krystallisiren
lässt. Calciumphosphat löst sich leicht in allen Säuren, sogar schon in
kohlendioxydhaltigem Wasser (unter Bildung von (P0 4 ) 3CarL, s. u.,
und 2C0 3 Ca), wodurch die leichte Aufnahme in den Pflanzcnkörper
und die Anhäufung in den Samen bedingt ist; auch durch Gegenwart
mancher Salze wird das Calciumphosphat löslich. Das gefällte Calcium¬
phosphat wird durch Wasser beim Kochen, sehr langsam sogar schon
in der Kälte zersetzt, indem ein unlösliches basisches und ein sich
lösendes saures Phosphat entstehen.

Einfach saures Calciumphosphat, P0 4 CaH -4- 2 H 20, kri¬
stallinischer, in Wasser unlöslicher, in Essigsäure schwer löslicher Nie¬
derschlag, beim Vermischen einer mit Essigsäure angesäuerten Calcium-
chloridlösung mit einer solchen von gewöhnlichem Phosphorsalz.

^
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Zweifach saures Calciumphosphat, (P0 4 ) 2 CaH 4 -f- H 0 0,
erhält man als massig (in 200 Th. H 2 0) lösliches Salz in glänzenden
rhombischen Tafeln aus einem der beiden vorigen Salze durch Auflösen
in Phosphorsäure oder einer anderen Säure und Eindampfen der Lösung.
Der Rückstand wird mit Alkohol und Aether gewaschen und im Exsie-
cator krystallisirt. Das Wasser entweicht bei 100°; bei 200° tritt Zer¬
fall des Salzes in Wasser, Pyrophosphat und Metaphosphorsäure ein
(2 (P0 4 ) 2 CaH 4 = P 20 7 Ca 2 + 2P0 3 H + 3 H ä O). Das zweifachsaure Cal¬
ciumphosphat scheidet beim Kochen mit 40 Th. Wasser unlösliches,
einfach saures Phosphat ab und Phosphorsäure bleibt gelöst (P0 4 ) 2 Call,
+ 2ILO = P0 4 CaH.2H 2 0 -f P0 4H 3 . Auch durch Natriumacetat
wird aus seiner Lösung das einfach saure Salz gefällt. — Das zweifach
saure Salz, auch Monocalciumphosphat genannt, ist technisch von Be¬
deutung, da es zur Darstellung von Phosphor (s. d.) und künstlichem
Dünger dient; mit einer angemessenen Menge von Schwefelsäure erhält
man aus den Knochen, den Phosphoriten etc. ein Gemenge von Mono¬
calciumphosphat und Gryps, das man im Handel als „Superphosphat"
DP701 (*rillof*"

(P0 4) 2 Ca 3 4- 2 S0 4 IL = (P0 4 ) 2 CaH 4 + 2 S0 4Ca.
1 >as in demselben vorhandene leicht lösliche saure Phosphat wird von
der Pflanze weit besser aufgenommen, wie unlösliches neutrales Salz.

Calciumcarbonat, kohlensaurer Kalk, C0 3 Ca. Das Vorkommen
dieser wichtigen Substanz in der Natur wurde bereits, als das bedeu¬
tendste des Calciums überhaupt, besprochen. Kalkspath und Arra-
gonit werden seit 1788 trotz ihrer procentisch vollkommen gleichen
Zusammensetzung wegen ihrer verschiedenen physikalischen Eigen¬
schaften und ihrer abweichenden Krystallform (s. o.) als hervorragendes
Beispiel für Dimorphismus betrachtet. Das spec. Gew. des Kalkspaths
ist 2'723 und seine Härte wird = 3 gesetzt; der Arragonit hat das spec.
Gew. 2.1)5 und bei demnach etwas stärkerer gegenseitiger Anziehung
der Molecüle auch die grössere Härte 35. — Fällt man die Auflösung
eines Calciumsalzes mit einem Alkalicarbonat, so entsteht ein Anfangs
amorpher, bald krystallinisch werdender Niederschlag. Derjenige, den
man in Kalkwasser mit C0 2 erhält, geht in der Kälte bald in sehr
kleine Kalkspathkryställchen, in der Wärme in solche von Arragonit über.

Beim Glühen zerfällt das Calciumcarbonat bei 5—600° in Aetz-
kalk (s. d.) und Kohlendioxyd: die Dissociation ist aber nur dann voll¬
ständig, wenn das letztere entweichen kann. Glüht man das Calcium¬
carbonat dagegen in einem geschlossenen Gefäss, so schreitet die Zer¬
setzung für jede Temperatur nur bis zu einem bestimmten Druck des
entbundenen Kohlendioxyds fort: diese Grenze tritt ein bei 550° für
einen Druck von 27 mm, bei 812° für einen Druck von 760 mm. Bei
langsamer Abkühlung absorbirt der freigewordene Aetzkalk das Kohlen¬
dioxyd wieder vollständig, bei rascher Abkühlung jedoch nicht, da die
Verbindungstemperatur von wasserfreiem CaO und C0 2 erst bei Roth¬
glut liegt, und letzteres nicht rasch genug in den ziemlich compacten
Kalk hineindiffundiren kann. — In reinem Wasser ist das Calcium¬
carbonat nicht vollständig unlöslich, bedarf indessen je nach der Tem-
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peratur 9—16'000 Tille, desselben zur Lösung; sättigt man das Wasser
mit Kohlendioxyd, so löst sich im Liter bei 0° 07 g und bei 10° 09 #;
die Löslichkeit überschreitet jedoch eine Grenze von ca. 3 g nicht, auch
wenn man das C0 2 unter starkem Druck in das Wasser hineinpresst.
Man muss annehmen, dass Calciumcarbonat in kohlendioxydhaltigcm
Wasser als Bicarbonat (C0 3 H) 2 Ca gelöst sei. Erreicht Wasser, welches
im Erdinnern mit C0 2 und C0 3Ca sich unter Druck gesättigt hat, die
Erdoberfläche, so entweicht die Kohlensäure und das Calciumcarbonat

Fig. 140. Fig. 147.

Kalkspath. Arragonit.

scheidet sich als Kalksinter, Sjirudelstein, Tropfstein u. s. w. ab. In
der Kälte scheidet eine solche Lösung von Calciumcarbonat in kohlen¬
dioxydhaltigcm Wasser mikroskopische Kalkspathkryställchen, oberhalb
90° nur Arragonit aus (s. o.).

Calciumsilioat, Si0 3Ca. Aus reinem Calciummetasilicat SiO sCa be¬
steht der monocline Wollastonit oder Tafelspath, ein nicht sehr
häufiges Mineral. Calciumsilicate finden sich in fast allen kieselsäure¬
reichen Mineralien, in Verbindung mit den Silicaten anderer Metalle.
Diese Doppelsilicate, wie Feldspath, Hornblende, Glimmer, sowie
auch die überschüssige Kieselsäure als Quarz, finden sich in ausgezeich¬
neten, grossen Krysta^en in den äusserst langsam erstarrten Urgebirgen,
wie z. B. dem Granit; rascher sind die jüngeren Eruptivgesteine (Basalt,
Lava) erstarrt, und bilden demgemäss ein Gemisch kleiner, zuweilen nur
mikroskopischer Krystalle; manche sehr rasch abgekühlte Doppelsilicate,
die Obsidiane, sind durchsichtig und amorph, und kaum durch krystal-
linische Ausscheidungen getrübt.

Glas. Ein solches Doppelsilicat ist auch das Glas; es bildet dieses
so ausserordentlich wichtige Kunstproduet eine aus dem feurigfltissigen
Zustand erstarrte, gegen Wasser und Säuren sehr widerstandsfähig«-
meistens durchsichtige Vereinigung von Calciumsilicat mit Natrium- oder
Kaliumsilicat (Kalkglas); für gewisse Zwecke kann man das Calcium
ohne Aendcrung der wesentlichsten Eigenschaften auch durch Blei er¬
setzen (Bleiglas,).
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Auf ägyp-Wie weit die Glastechnik zurückreicht, ist unbekannt,
tischen Monumenten aus dem 3. Jahrtausend vor unserer Aera sieht man
die Kunst des Glasblasens dargestellt; solches ägyptisches Glas wurde in
einer uns näher liegenden Epoche durch die Phönicier in andere Länder
eingeführt. In der römischen Kaiserzeit erzeugte Italien bereits sehr
werthvolle Arbeiten; später wanderte die Glastabrication zugleich mit
der Weltherrschaft nach Byzanz; als auch dieses verfiel, wurde für das
Mittelalter das handelbeherrschende Venedig die vornehmste Heimstätte
der Glasindustrie; von dort aus wurden z. B. die alten Metallspiegel
durch Glasspiegel verdrängt. In Böhmen und Deutschland kennt man
kleinere Glashütten schon seit dem 10. Jahrhundert; Deutschland ist
auch die Heimat der

Fig. 148.

Lilln

Glasmalerei. Grosse Glas¬
fabriken entstanden erst
später in England und
Frankreich; seit 1700
etwa goss man in Frank¬
reich Spiegelglas, das man
vorher nur durch Blasen
und Walzen geformt hatte. W]|§l|l
Zur Zeit stehen auch die
belgische, österreichische . 1
und deutsche Glasfabri- *
cation auf einer sehr
hohen Stufe. - - Das Glas findet im praktischen Leben eine so aus-

wie kaum ein anderes chemisches Fabricat; für
, die Naturwissenschaften, die Technik ist es das unentbehr¬

lichste Hilfsmittel geworden. In Folge dessen ist man aber auch
immer mehr genötkigt, die seit Jahrhunderten gesammelten empiri¬
schen Recepte, den gesteigerten Anforderungen entsprechend, nach
rationellen Grundsätzen umzugestalten.

Kali- und Natronsilicate, sogenanntes Wasserglas, sind durch¬
sichtig und amorph, aber wasserlöslich; Kalksilicate lösen sich zwar nicht
in Wasser, aber erstarren nach der Schmelze leicht krystallinisch; eine

gedehnte Verwendung,
die Chemie,

zeigt alle, oben fürdagegen «**o,
Zur Darstellung des Glases

Vereinigung von Alkali- und Kalksilicat
das Glas angegebenen guten Eigenschaften.
schmilzt man, zweckmässig mit Generatorgas-Feuofung und in Oefen aus
sorgfältig combinirtem feuerfesten Material, die Rohproducte in geformten
und dann gebrannten Häfen aus feuerfestem, kieselsäurereichem Thon
bei Weissglut zusammen (Fig. 148). Für das gewöhnliche Kalkglas
verwendet man ein Gemisch von Kieselsäure (reinstem Quarzsand mit
bisweilen 99'7 Proc. Si0 2 ), Soda oder Pottasche und Kalk (der für
weisses Glas eiseüfrei sein muss). Die beste Glasmasse hat annähernd
die Zusammensetzung eines Doppeltrisilicats: CaO. 3 Si0 2 -f- Na 2 0.3 Si0 2 ,
respective Ca0.3Si0 2 -f~ K 20.3Si0 2 , Natron- (Kalk-)glas resp.
Kali- (Kalk-)glas, welche in Procenten enthalten: das Natronglas
75-5 Si0 2 , 12-9 Na 2 0, 1P6 CaO; das Kaliglas 70-8 Si0 2 , 18'3 K 20,
10*9 CaO; von derartigem Glas, staubförmig gepulvert, nimmt lüproeen-

Salzsäure auch nach eintägigem Digeriren bei 40 bis 50° kaum 0*1
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bis 0'2 Proc. auf. Alkalien, selbst in grosser Verdünnung, greifen das
Glas wegen ihrer Verwandtschaft zur Kieselsäure stets unter Bildung
von Alkalisilicat dagegen relativ stark an. Das Natronglas ist ver-
hältnissmässig leicht schmelzbar und findet daher Verwendung zu
Scheiben und Gefässen aller Art. Das Kaliglas, böhmische Glas oder

das Natronglas. Ein
oder

Crownglas ist schwerer schmelzbar und härter als
zu chemischen Arbeiten sehr geeignetes, gegen starke Salzsäure
Salpetersäure höchst widerstandsfähiges Glas erhält man, wenn man für
den notwendigen Alkaligehalt zur einen Hälfte Kali, zur anderen
Natron verwendet; dieses Natronkaliglas schmilzt leichter als das böh¬
mische und kann daher zu Gefässen aller Art leicht verarbeitet werden.

Fig. 149.

Für die Verarbeitung des Glases ist es von wesentlicher Bedeutung,
dass dasselbe keinen scharfen Schmelz- oder Erstarrungspunkt besitzt,
sondern ganz allmählich aus dem festen in den leicht flüs¬
sigen Zustand übergeht, durch alle Grade der Zähflüssigkeit hin-
durch; dieser Umstand macht das Glas zu einem der bildsamsten btone.
Mit der völlig geschmolzenen Glasmasse giesst man auf gusseisernen
Platten grosse Spiegelscheiben, die man schleift und polirt; sowohl die
stärksten Glasstäbe und Röhren, wie die feinste Glaswolle gewinnt man
durch Ausziehen der weniger heissen. bereits zähflüssigen Masse; Glas¬
röhren fabricirt man in der Weise, dass man Glas an einer meterlangen
Eisenröhre, der „Pfeife" zu einem Kölbchen ausbläst, dessen Boden in
der Hitze an ein Hefteisen anklebt, und sodann Pfeife und Hefteisen
nach zwei entgegengesetzten Richtungen auszieht; aus derselben zäh¬
flüssigen Masse werden alle „Hohlgläser", wie Flaschen, Kolben,
Retorten mit der „Pfeife" geblasen (Fig. 149); massivere Objecto, wie
Teller, dickwandige Trinkgläser, werden aus dem zähflüssigen Glase in
Formen gepresst; kleinere Glasscheiben gewinnt man nicht durch Giessen,
sondern durch Auswalzen von Glas, welches man vorher durch Blasen
in Cylinderform gebracht hat, indem man diese Cylinder vor dem Walzen
der Länge nach durchschneidet und aufrollt.

Nicht zu rasches Erkalten der Glasfabricate in einem Kühlofen ist
nothwendig, damit das Glas durch die ganze Masse gleichmässig und
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frei von Spannungen bleibt und seine Elasticität behält. Allzu lang¬
sames, in der Nähe der Erweichungstemperatur länger verweilendes Ab¬
kühlen bewirkt das „Entglasen", d. h. das Krystallinisch- und dadurch
Mattwerden des Glases, wobei sich mikroskopische Krystalle bilden,
welche mit verschiedenen natürlichen Silicaten identisch sind. Wenn
durch die Atmosphärilien das Alkali, besonders des alkalireichen Glases,
ausgewaschen wird, so „erblindet" das Glas, indem es sich mit einem
Ueberzug von Calciumsilicat überzieht; durch Erhitzen mit Salzsäure
unter hohem Druck tritt das Erblinden rasch ein.

Das Bleiglas (Flintglas, Strass, Krvstallglas), als Doppeltrisilicat
PbO.3 Si0 2 + K s 0.3 Si0 2 mit 53"4 Si0 3 ;' 32-7 PbO und 13<S K 2 0, oder
von ähnlichen Zusammensetzungen, ist farblos, leichter schmelzbar als
das Kalkglas, weicher und daher leichter zu schleifen. Ereilich ist es
auch gegen chemische Einflüsse empfindlicher. Es besitzt starkes Licht¬
brechungsvermögen, weshalb man es zu optischen Gläsern, besonders
Linsen, verwendet; durch Zusatz von Thallium, Borsäure, Phosphorsäure
und Fluoriden sucht man seine Eigenschaften je nach der Benutzung
noch zu modificiren. Wegen seines Glanzes braucht man es für Luxus¬
gegenstände; sein schöner Klang macht es geeignet zu Trinkgläsern.

Durch Zusatz von Knochenasche oder Phosphorit zu dem gewöhn¬
lichen Natronglas wird dasselbe undurchsichtig und man erhält das
„Milchglas"; ähnliche Gläser bekommt man auch beim Zufügen von
Zinnoxyd, Kryolith, Flussspath n. s. w. Die Emailgläser sind zinn-
oxydhaltige Bleialkalisilicate; bisweilen ist auch Bleiarseniat und Aehn-
liches in ihnen vorhanden. Das oberflächliche Mattätzen des Glases wird
durch sehr verdünnte Flusssäure ausgeführt. Durch Auflösen von Me¬
tallen oder Metalloxyden in der geschmolzenen Glasmasse, wobei sich
gefärbte Doppelsilicate bilden, entstehen gefärbte Gläser; dabei ver¬
wendet man Eisenoxydul für das gewöhnliche Grün der Flaschen, Eisen¬
oxyd und Braunstein für Braungelb und Braun, Chromoxyd für ein
lebhaftes Grün, Kupferoxyd für mattes Blaugrün, Kobaltoxydul für in¬
tensives Blau, Manganoxyd für violettes Glas; schwarze Gläser resultiren
durch Zusatz von sehr viel Kobalt, Eisen, Kupfer u. s. w. Mit Hilfe
von Goldsalzen fabricirt man das Goldrubinglas; mit Kupfer das rothe
Kupferrubin; Aventurin ist ein von zahlreichen kleinen, glänzenden
Kupfcrkryställchen durchsetztes buntes Glas.

Schwefelverbindungen des Calciums.

Schwefelcalcium, Calciummonosulfid, CaS, erhält man
durch Glühen von Calcium sulfat mit Kohlenpulver oder im Wasserstoff¬
strom. Es entsteht auch, wenn man ein Gemisch von Schwefelkohlen¬
stoff und Kohlendioxyd über glühenden Kalk leitet; Calciumoxydhydrat
geht im Schwefelwasserstoffstrom schon bei 60° in Sulfid über. Das
Schwefelcalcium ist eine weisse, amorphe Masse, die sich in W'asser zwar
nicht löst, aber langsam mit demselben zu Calciumoxydhydrat und Cal-
ciumsulfhydrat zersetzt. Im Dunkeln leuchtet das Schwefelcalcium, wenn
es vorher dem Lichte ausgesetzt war. —■ Die „Sodarückstände" des
Leblancprocess bestehen wesentlich aus Calciumsulfid, und werden ent-
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weder nach dem Chanceverfaliren (S. 168 u. 343) auf Wiedergewinnung
des Schwefels verarbeitet, oder dienen zur Fabrication von unterschweflig-
saurem Natron (S. 191 u. 344) oder von Natriumhydrosulfid (S. 348).

Calciumsulfhydrat, Ca^SH) 2 . Aus dem vorigen mit Wasser,
oder beim Zuleiten von H 2S zu Kalkmilch oder trockenem Calcium-
oxydhydrat. Das Sulfhydrat bildet äusserst lösliche Prismen, die beim
Erwärmen mit Wasser leicht in Oxysullhydrat Ca(OH)(SH) + 3 H 2 0
übergehen; es dient als Enthaarungsmittel in der Gerberei.

Calciumpolysulfide entstehen beim Erwärmen des Monosul-
fids mit Schwefel und Wasser; beim Kochen von Kalkmilch mit Schwefel;
oder wenn man Kalk und Schwefel im Tiegel glüht. Im letzteren
Falle erhält man eine graue oder gelbe Masse, die „Kalkschwefel¬
leber", ein Gemenge von Schwefelcalcium, Calciumpolysultiden und
Calciumsulfat. Durch Säurezusatz wird aus derartigen Lösungen H 2 S
entwickelt und Schwefel in sehr fein vertheiltem Zustande, als „S c h w e f e 1-
milch", ausgefällt; giesst man dagegen umgekehrt die gelüsten Poly-
sulfide zu viel verdünnter Säure, so scheidet sich Wasserstoffpersulfid (s. d.)
ölförmig aus.

Stickstoffcalcium.

Erhitzt man Calciumamalgam in einer trockenen Stickstoffatmo¬
sphäre auf dunkle Rothglut, dann erhält man Stickstoffcalcium N 2 Ca 3
als braune, bei hoher Temperatur etwas flüchtige Masse. Dieselbe zer¬
setzt sich mit Wasser zu Kalkhydrat und Ammoniak. Analog sind
Stick Stoffstrontium N 2 Sr 3 und Stickstoffbaryum N 2 Ba8 .

Phosphorcalcium.

Calciumphosphid, Ca 2 P 2 , bekommt man gemengt mit pyro-
phosphorsaurem Kalk, wenn man Kalk in einem Tiegel mit durch¬
löchertem Deckel zum Glühen erhitzt und mit Hilfe eines langen bis
zum Tiegelboden hinabgehenden, eisernen Rohrs Phosphorstangen ein¬
trägt: 14CaO-f-14P = 5Ca 2P 2 -f 2P 20 7Ca 2 . Das Präparat dient
zur Darstellung von Phosphorwasserstoff (s. d.).

Kohlenstoffcalcium, Calciumcarbid, C 2 Ca.

Davy beschrieb bereits 1808 eine Kohlenstoffverbindung des kurz
zuvor von ihm entdeckten Metalls Kalium, das Kaliumcarbid; an
dieses reihten sich später andere Carbide an, die theils von dem Ge¬
nannten, ganz besonders aber von Wühler um 1860 aus Erden und
Kohle mit Hilfe von Erhitzung durch den elektrischen Strom dargestellt
wurden; zu diesen letzteren Substanzen gehörte auch das von Wühler
durch Erhitzen einer Calcium-Zink-Legirung mit Kohle zum ersten Male
erhaltene Calciumcarbid, das neuerdings mit Hilfe der elektrischen
Schmelzofen (S. 270) in grossem Maasstabe gewonnen werden konnte.

Kohlenstoff- oder Acetylencalcium, C 2 Ca, entsteht beim
viertelstündigen Zusammenschmelzen von Kalk mit Kohle in einem
elektrischen Ofen (Moissan, Wilson): CaO + 3 C = CaC 2 + CO. Dabei
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erzeugt der elektrische Flammcnbogen eine Temperatur von über 3000°,
bei welcher Temperatur das Carbid schmilzt und in Formen abgelassen
werden kann, in denen es zu blättrig krystallinischen Massen erstarrt.

Calciumcarbid liefert mit Wasser schon bei der blossen Berührung
stromweise reines Acetylen (Wühler 1862), das auf diesem Wege
sowohl im Kipp'schen Apparat, wie auch technisch dargestellt werden
kann. Im Sauerstoffstrom entzündet, verbrennt C 2 Ca mit hellem Licht
zu C0 3 Ca. Mit Schwefel gibt es leicht Calciumsulfid und Schwefel¬
kohlenstoff. — Aehnliche Carbide kennt man für Sr und Ba.

Siliciumcalcium.
Siliciumcalcium, CaSi 2 , bildet sich durch Zusammenschmelzen

von Si, CaCl, und Na unter einer Kochsalzdecke, oder aus Kalk und
Kohle mit viel Quarz im elektrischen Ofen. Bleigraue krystallinische
Masse oder hexagonale Krystalle. Wird durch Wasser (unter Wasserstoff¬
entwickelung) und die meisten verdünnten Säuren zersetzt.

Für Nachweis und Abscheidung des Calciums benutzt man das kaum lösliche
Calciumcarbonat oder das ganz unlösliche Calciumoxalat, indem man in neutraler oder
nmiiioniakalischer Lösung arbeitet. Der nichtleuchtenden Flamme ertheilen Calciumver-
bimlungen eine intensiv gelbrothe Färbung. Gewogen wird das Calcium entweder als
Sulfat, Carbonat oder als Aetzkalk (durch starkes Glühen des Carbonats oder Oxalats).

64. Strontium.
Sr = 87-62.

Die Ausgangsmaterialien zur Darstellung von Strontianverbindungen
sind dessen beide mineralischen Vorkommnisse als Strontianit, L-Ua br,
und Cölestin, S0 4 Sr. Bald nach der Auffindung des natürlichen
Baryumcarbonats glaubte man dieses auch bei Strontian in Schottland
gefunden zu haben: Crawford bemerkte jedoch 1790, dass das be¬
treffende Mineral eine eigenthümliche Erdart enthalte, was dann bald
bestimmter von mehreren Seiten nachgewiesen wurde. Kleine Mengen
von Strontium sind in vielen Arragoniten, Kalkspathen und Kalksteinen
enthalten: daher auch in Quellen und Flüssen. *owie im Meer.

Das metallische Strontium wird durch Elektrolyse von geschmol¬
zenem wasserfreien Strontiumchlorid erhalten, dem etwas balmiak bei¬
gemischt ist; man sorgt dafür, dass das Salz in der Zersetzungszelle
zum Schutz der aufsteigenden Metallkugeln von einer noch nicht ge¬
schmolzenen Kruste bedeckt ist. Das Strontium ist ein hell messmg-
gelbes Metall, vom spec. Gew. 2'b und härter als Calcium Es schmilzt
bei beginnender Rothglut. An der Luft oxydirt es sich, entzündet, ver¬
brennt es mit hellem Glänze und zersetzt das Wasser schon bei ge¬
wöhnlicher Temperatur. Die Strontiumverbindungen sind ausgezeichnet
durch die prachtvolle rothe Färbung, welche sie der nichtlcuchtendcn
Flamme ertheilen und zeigen ein Spectrum (vgl. die bpectraltafel) von
sechs hellen rothen Linien neben einer orangen und einer blauen.
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Strontiumwasserstoff, Sr4H 4, entsteht beim Erhitzen von SrO mit Mg in
einer Wasserstoffatmosphäre, wobei 95 Proc. des Strontiums in die mit Magnesia ge¬
mengte "VVasserstoffverbindung umgewandelt werden. Aousserst leicht sich oxydirendes
und mit Wasser unter Aufbrausen Wasserstoff entwickelndes Pulver.

Sauerstoffverbindungen des Strontiums.

Strontiumoxyd, SrO. Bleibt beim Glühen des Nitrats als po¬
röse, nicht schmelzbare Masse vom spec. Gew. 4"5 zurück; nach sehr
heftigem Glühen auch in kleinen Würfeln vom spec. Gew. 4'7f>. Schmilzt
im elektrischen Ofen bei weniger hohen Temperaturen als Kalk.

Strontiumoxydhydrat, Sr(OH) 2 , bildet sich beim Luschen der
vorigen Substanz mit wenig Wasser, worin es in der Kälte schwierig,
in der Wärme dagegen sehr leicbt löslich ist. Nach dem Erkalten der
heissen Lösung erhält man Krystalle von Sr(OH) 2 -f- 8H 2 0, die an der
Luft verwittern. Die Rückbildung des Strontiumoxyds erfolgt erst beim
heftigen Glühen von Strontiumoxydhydrat. Dieses letztere wird mit
Vortheil zur Abscheidung des Zuckers aus der Melasse verwendet.

Strontiumdioxydhydrat, Sr0 2 -j- 8H 2 0, wird in glänzenden
Schuppen erhalten, wenn man eine Lösung von Strontiumoxydhydrat
mit einer solchen von Wasserstoffperoxyd versetzt.

Halogenverbindungen des Strontiums.

Strontiumchlorid, Chlorstrontium, SrCl 2 -f" 6H.O. Durch
Auflösen des Carbonats in Salzsäure und Concentriren der Lösung in
langen, hexagonalen Prismen, isomorph mit dem wasserhaltigen Chlor-
calcium; dieselben sind zerfliesslich, auch in Alkohol leicht löslich, und
haben einen scharfen und bitteren Geschmack.

Strontium bromid und Strontium Jodid lösen sich sehr leicht
in Wasser, Strontiumfluorid dagegen schwer.

Salze des Strontiums mit Oxysäuren.

Strontiumnitrat, Salpetersaurer Strontian, Sr(N0 3) 2 ,
wird durch Auflösen des Carbonats in heisser verdünnter Salpetersäure
dargestellt. Beim Eindampfen scheidet sich wasserfreies Salz in durch¬
sichtigen Octaedern oddr Würfeln aus; in der Kälte bekommt man auch
ein kr vstall wasserhaltiges, monoclin krystallisirendes Präparat Sr(NO :J) 2
-j- 4 H 2 0, das jedoch an der Luft verwittert. Strontiumnitrat ist schon
in kaltem Wasser leicht löslich; in absolutem Alkohol ist es fast ganz
unlöslich. Wegen der prachtvollen rothen Flammenfärbung findet es
Verwendung in der Feuerwerkerei.

Strontiumsulfat, S0 4 Sr. Findet sich in Sicilien und an anderen
Orten in säulenförmigen, rhombischen Krystallen als Cölestin. Aus
Strontiumlösungen fällt beim Zugeben von Schwefelsäure oder einem
1 öslichenSulfat das Strontiumsulfat als weisser Niederschlag, der sich erst
in ca. 7000 Theilen Wasser löst, und getrocknet in starker Glühhitze
schmilzt Durch die wässrige Lösung von Alkalicarbonaten wird das
Strontiumsulfat schon in der Kälte in Strontiumcarbonat umgewandelt.
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Strontiiimcarbonat. C0 3Sr. In rhombischen Krystallen, isomorph
mit Arragonit, findet sieh das Strontiumearbonat an verschiedenen Stellen
als Strontianit. Aus Strontiumlösungen erhält man es als in Wasser
unlöslichen weissen Niederschlag durch Fallung mit gelösten Carbonaten.
Das Strontiumearbonat verliert sein Kohlendioxyd schwieriger, wie das
Calciumcarbonat; vollständig erst bei Weissglut. Mit einer Salmiaklösung
gekocht, geht es in Strontiumchlorid über.

Der Nachweis des Strontiums geschieht mit Hilfe des Carbonats und Sulfats, sowie
der rothen Flammenfärbung-. Vom Calcium lässt es sich trennen, indem man das Gemisch
der Nitrate mit Aetheralkohol behandelt, der nur das Calciumnitrat aufnimmt. Zur quan¬
titativen Abscheidung des Strontiums benutzt man das unlösliche Carbonat, sowie auch
das bei Gegenwart von Alkohol ganz unlösliche Sulfat.

65. Baryum.
Ba = 137-43.

Die Aufmerksamkeit wurde dem natürlichen Baryumsulfat, dem
Schwerspath, S0 4Ba, bereits im Jahre 1603 zugelenkt, nachdem ein
Bologneser Schuhmacher Casciorolo, zufällig beobachtet hatte, dass
das Mineral, in welchem er Silber enthalten glaubte, nach dem Glühen
seines Pulvers mit Kohle zwar nicht das Edelmetall lieferte, wohl aber
eine Substanz (BaS), welche die Eigenschaft hatte im Dunkeln zu leuchten.
Die obige Zusammensetzung des „Bologneserspaths", wie man den
Schwerspath zuerst genannt hatte, wurde nach manchen Bemühungen
erst erkannt, als Scheele 1774 bei seiner Untersuchung des Braunsteins
die Baryterde entdeckt und als eigentümliche, vom Kalk in ihren
Eigenschaften abweichende Erde charakterisirt hatte. Nachdem man bei
dieser Veranlassung das Baryumcarbonat, CO,Ba, durch Fällung auf
nassem Wege erhalten und sein wahrscheinliches Vorkommen in der
Natur, übnlich dem des Arragonits oder Kalkspaths, vorausgesagt hatte,
entdeckte Withering 1783 ein jene Bestandteile enthaltendes Mineral
bei Leadhills in Schottland, welches dann Witherit genannt wurde
und neben dem Schwerspath ein Hauptvorkommen des Baryums in der
Natur bildet. Der Name B a r y u m ist dem GriecHiechen (ßapuc, schwer)
entlehnt.

Das metallische Baryum ist schwer darzustellen; es wird in
Form seines Amalgams aus dem Baryumchlorid durch Elektrolyse bei
Gegenwart von Quecksilber gewonnen, oder als messinggelbes Metall aus
geschmolzenem Baryumchlorid bei Gegenwart von Salmiak. Leichter
erhält man das gegen Wasser nicht sehr empfindliche Baryumamalgam
durch Eintragen von 4—6 Proc. Natriumamalgam in eine gesättigte,
wässrige, auf etwa 90° erhitzte Chlorbaryumlösung; das feste, krystalli-
nisebe, silberglänzende Baryumamalgam wird in einem Wasserstoffstrom
erhitzt, wobei quecksilberhaltiges Baryum zurückbleibt. Das metallische
Baryum vom spec. Gew. 375, ist noch schwerer schmelzbar als Guss¬
eisen, an der Luft oxydirt es sich sehr rasch von selbst, verbrennt beim
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Erhitzen mit starkem Glänze und zersetzt das Wasser mit grosser Ener¬
gie (Ba -j- 2 H 2 0 = Ba(OH) 2 -f- H 2). Das Spectrum des Baryums
(vgl. d. Spectraltafel) ist das complicirteste unter den Spectren der Al¬
kalimetalle und alkalischen Erden; der grünen Flammenfärbung ent¬
sprechend enthält es mehrere grüne und daneben noch orangene und
rothe Linien.

Baryumwasserstoff, Ba 4H 4, bildet sich beim Glühen von möglichst reinem
Baryumoxyd mit Mg in einer Wasserstonatmosphäre, wobei 95 Proc. des Baryums sich
mit Wasserstoff verbinden. Das Product bildet eine hellgraue gesinterte Masse, mit mehr
als 70 Proc. Ba 4H 4 ; es wird durch Wasser stürmisch unter Wasserstoffentwickelung, und
beim Erhitzen in Sauerstoff unter heftiger Entzündung zerlegt.

Sauerstoffverbindungen des Baryums.

Baryumoxyd, Baryt, BaO. Durch schliesslich sehr heftiges
Glühen des Nitrats als amorphe Masse, oder in kleinen Würfeln; beim
Erhitzen des Barythydrats auf Weissglühhitze in Nadeln vom spec.
Gew. '5'32. Schmilzt im elektrischen Ofen etwas leichter als Kalk.

Baryumoxy dhydrat, Barythydrat, Ba(OH 2). Baryumoxyd
löscht sich mit Wasser unter starker Wärmeentwickelung zu Baryt¬
hydrat, welches in kaltem Wasser nur wenig (in ca. 20 Thln.), in heissem
sehr leicht löslich ist, und sich beim Erkalten seiner warmen, concen-
trirten Lösung als Hydrat Ba(OH) 2 -f- 8 H 2 0 abscheidet. 7 H 2 0 ent¬
weichen leicht, das 8. Mol. bei 100°; in Rothglut schmilzt das Baryt¬
hydrat Ba(OH) 2 unzersetzt, um beim Erkalten krystallinisch zu erstarren.
Die wässrige Lösung, Barytwasser, reagirt alkalisch und absorbirt
aus der Luft begierig C0 2 , indem eine weisse Fällung von Baryumcar-
bonat entsteht. Als starke Base findet Barythydrat Anwendung zu
analytischen Zwecken etc.

Bai'yumsuperoxyd, Ba0 2 . Dieses Präparat wurde von seinen
Entdeckern, Gay-Lussac und Thönard, bereitet, indem dieselben bei
Dunkelrothglut über Baryt einen Strom von Sauerstoff oder getrockneter
Luft leiteten. Dasselbe ist ein fester, grauweisser, in Wasser unlös¬
licher Körper, der im Vacuum seinen Sauerstoff schon bei etwa 450°
wieder abgibt, unter gewöhnlichem Druck erst bei heller Rothglut; dasCT / CT CJ ' ~p
regenerirte Baryumoxyd hat indessen von seiner Fähigkeit, Sauerston
zu absorbiren, erheblith verloren, und büsst dieselbe bei öfterer Wieder¬
holung des Verfahrens allmählich ganz ein. Ein Hydrat, Ba0 2 -\- 8 H 2 0,
erhält man am besten rein, wenn man das obige, rohe Superoxyd fem
zerrieben in verdünnte Salzsäure bis zu deren Neutralisation einträgt,
diese Lösung zur Ausfällung der Verunreinigungen (Eisenoxyd, Thon-
erde etc.), zunächst mit wenig Barytwasser versetzt, und in das klare
Filtrat, zum Wasserstoffsuperoxyd, concentrirtes Barytwasser so lange
hineingibt, als noch eine krystallinische Ausscheidung von Ba0 2 -(- 8 HaO
erfolgt. Trocknet man das Hydrat bei 130°, so bleibt reines Baryum-
superoxyd zurück. Baryumsuperoxyd lässt sich auch direct aus Baryum-
carbonat fabriciren.

Neuerdings geschieht die Herstellung von Sauerstoff mittels Ba0 2 fabrikmiissig
in folgender Weise: Poröser, aus Baryumnitrat hergestellter Baryt wird in stehenden
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Ketorten auf etwa 800° erhitzt und kohlensäurefreie, trockene Luft unter einem
Drucke von 1 Atm. hindurchgepresst; hierbei geht der Baryt in Superoxyd über. Nach
genügend erfolgter Sauerstoft'aufnahme wird der Druck derart vermindert, dass eine Lut't-
verdünnung, entsprechend einem Quecksilberdruck von 700 mm, entsteht. Dadurch wird
der aufgenommene Sauerstoff wieder abgegeben und in einen Gasometer gepumpt. Eine
Operation dauert etwa 10 Minuten und werden täglich deren 140 gemacht. Die Auf-
nahmsfähigkoit des Baryts für Sauerstoff dauert nach diesem Verfahren recht lange und
nimmt anfänglich sogar noch zu. Der gewonnene Sauerstoff enthält 90 - 9G Proc. und
wird zur Versendung unter einem Druck von 120 Atmosphären in Stahlcylinder gepresst.

Halogenverbindungen des Baryums.
B ;i ry u m c h 1 o r i d, C h 1 o r b a r y u m, BaCl 2 . Wird am einfachsten

durch Auflösen von Withcrit (Baryumcarbonat) oder Schwefelbaryum
(durch Glühen von Schwerspath mit Kohle gewinnbar) in Salzsäure und
Eindampfen der Lösung krystallisirt erhalten; bildet dann farblose, luft¬
beständige, rhombische Tafeln BaCl 2 -(-22^0, die sich in ca. 2 Thln.
Wasser von gewöhnlicher Temperatur, und in ca. T3 Thln. Wasser von
100° auflösen; in Alkohol ist es fast unlöslich. Es verliert das Krystall-
wasser bei 100° und schmilzt bei ca. 800° unzersetzt. Chlorbaryum ist
von bitterem Geschmack und ein starkes Gift.

Baryumbromid und Baryumjodid lösen sich leicht in Was¬
ser und in Alkohol; Baryumfluorid ist ein krystallinisches Pulver,
schwer in Wasser, leicht in Säuren löslich.

Salze des Baryums mit Oxysäuren.

Baryumnitrat, Ba(N0 8 ) g . Durch Auflösen von Baryumcarbonat
oder Schwefelbaryum in verdünnter Salpetersäure, oder durch Doppel¬
zersetzung aus gelöstem Baryumchlorid und Natriumnitrat, wobei das
ziemlich schwer lösliche Baryumnitrat in Formen des regulären Systems
auskrystallisirt. Bei gewöhnlicher Temperatur löst es sich in ca. 12 Thln.
Wasser, bei 100° in 3—4 Thln. Es schmilzt bei Bothglut und zersetzt
sich dann in Baryumoxyd, Sauerstoff und Oxyde des Stickstoffs.

Baryumsulf.lt, Schwefelsaurer Baryt, S0 4 Ba. Findet sich
im älteren Gebirge, oft Gänge bildend, als Schwerspath oder Baryt,
spec. Gew. 4'48, in rhombischen Tafeln. Aus «dösten Baryumsalzen
wird es, wenn man die erhitzten Lösungen mischt, durch Schwefelsäure
oder schwefelsaure Salze als sehr feines weisses, krystallinisches, in
Wasser und verdünnten Säuren ganz unlösliches Pulver ausgefällt. Um
künstliches oder natürliches Baryumsulfat in lösliche und für analytische
oder präparative Zwecke verwendbare Form zu bringen, schmilzt man
es mit Alkalicarbonat, wodurch man Baryumcarbonat erhält:

S0 4 Ba + COs Naj = S0 4 Na2 + C0 3 B.i.
und entzieht der erkalteten Schmelze S0 4 Na 2 und C0 3 Na 3 (Ueber-
schuss) mit Wasser; oder man glüht es mit reducirenden Körpern (Kohle,
Theer etc.), wobei Schwefelbaryum, BaS, entsteht. — Wegen seiner
Unlöslichkeit und seiner scharf hervortretenden Eigenschaften ist das
Baryumsulfat das beste Hilfsmittel für Nachweis und quantitative Be-

Krafft, AnorganischeChemie, 3. Aufl. 30

ra



4G6 Alkalimetalle.

Stimmung des Baryums wie auch der Schwefelsäure auf nassem Wege.
Unter der Bezeichnung „Permanentweiss" benutzt man es als weisse Farbe.

Baryumcarbonat, kohlensaurer Baryt, C0 3Ba. Das natür¬
liche Vorkommen des Baryumcarbonats ist der rhombische Witherit.
Aus Baryumlösungen erhält man das Baryumcarbonat mit Alkalicarbo-
naten leicht rein. Technisch lässt es sich auch aus Schwerspath gewinnen.
In Wasser ist es so gut wie unlöslich, etwas löst es sich dagegen bei
Anwesenheit von Kohlendioxyd. Schmilzt erst bei der stärksten Weiss¬
glut und gibt selbst dann sein Kohlendioxyd nur langsam ab.

üaryummonosulfid, Seh wefelbaryum, BaS, wird im Gros¬
sen durch Glühen einer innigen Mischung von 5 Theilen Schwerspath
mit 1 Theil Kohle erhalten und bildet ein weisses Pulver, das durch
Wasser in Baryumsulihydrat und Baryumoxydhydrat zerlegt wird.

2 BaS -{- 2 HjO = Ba(SH) 2 -j- Ba(OH) 3 .
Baryumsulfhydrat wird erhalten, indem man Barytwasser mit H 2S

sättigt.
Für Erkennung und Abscheidung der Baryumvcrbindungen dienen das Carbonat

und Sulfat; die nichtleuchtende Flamme wird durch flüchtige Baryumverbindungen gelbgrün
gefärbt. Vom Calcium und Strontium trennt man das Barynm, indem man das Gemisch
der Chloride mit Alkohol behandelt, welcher das Chlorbaryum ungelöst lässt. Durch
Gypswasser werden verdünnte Lösungen von Baryum augenblicklich, solche von Strontium
erst nach einiger Zeit gefällt; Kalksalzo dagegen gar nicht. Die Wägung der Baryum-
verbindungen erfolgt gewöhnlich in Form von Sulfat oder Carbonat, seltener (um zugleich
von Strontian zu trennen) als sehr schwer lösliches Kieselfluorb aryum, SiFJ e Ba.

Gruppe Ia. Alkalimetalle.
Die nächststehenden Analogen des Lithiums und Natriums in rein

chemischer Hinsicht findet man in der Untergruppe (Kalium — Rubi¬
dium — Caesium); die fünf Elemente werden unter der Benennung
Alkalimetalle zusammengefasst.

Atom- »
gewicht I

Lithium . . 7-05
Natrium . . 28-06
Kalium . . 39.1
Rubidium . 85-4
Caesium . . 133-0

Specif.
Gewicht

Schmelz¬
punkt

Siedepunkt
unter gew. Druck

Atomvolume
Atomgewicht

Specif. Gewicht

0-59
0 97
0.8(55(15°)
1-52
1-88 (65°)

180°
97-6°
625°
38-5°

26-27°

bei heller Rothglut
ca. 742°
ca. 1507°

y
■>

11-9
23-7
45-2
56-2
70-7

In Bezug auf chemisches Verhalten bilden die Alkalimetalle den
grössten Gegensatz zu den Halogenen: insbesondere sind Kalium, Rubi¬
dium und Caesium diejenigen Elemente von sehr hervortretendem elektro-
positiven und metallischen Charakter, welche diesen letzteren, auch in
ihren Verbindungen, zum stärksten Ausdruck bringen. Wie die Halo¬
gene treten auch die Alkalimetalle in Folge ihrer grossen Verwandtschaft
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zu anderen Körpern stets gebunden, in Form von Salzen auf. Sie oxy-
diren sich alsbald an der Luft und zerlegen das Wasser schon bei
gewöhnlicher Temperatur unter Wasserstoffentwickelung und Bildung von
Oxydhydraten. Diese letzteren, auch fixe (feuerbeständige) Alkalien
genannt (Ammoniak: flüchtiges Alkali), besitzen die Eigenschaften starker
Basen, sind in Wasser mit alkalischer Reaction leicht löslich und ver¬
einigen sich mit den anorganischen und organischen Säuren zu gleich¬
falls wasserlöslichen Salzen. Die mit schwachen Säuren, wie Kohlen¬
säure, gebildeten Salze reagiren in wässriger Lösung gleichfalls alkalisch.
Die chemische Energie dieser Substanzen wächst zugleich mit dem
Atomgewicht und Atomvolum, so dass Lithium und Natrium am we¬
nigsten rcactionsfähig sind (beispielsweise wird Natrium von trockenem
Chlor oder Brom nicht angegriffen), während die drei folgenden Grund¬
stoffe, namentlich das Caesium, mit der grössten Heftigkeit in sehr ver¬
schiedenartige chemische Processe eintreten. Hiermit in Zusammenhang
steht auch der mit wachsendem Atomgewicht sinkende Schmelzpunkt,
sowie die leichter erfolgende Verflüchtigung.

Der Stellung im periodischen System entsprechend, weisen Kalium,
Kubidium und Caesium in ihrem Verhalten und in allen ihren Verbin¬
dungen die grösste Analogie auf. Sie zeigen fast nur graduelle Unter¬
schiede, wie grössere oder geringere Lösh>hkeit der Salze u. s. w.; ihre
sauren weinsauren Salze und Chlorplatinate lösen sich nur schwer in
Wasser, während die Carbonate zorfliesslich sind. Rubidium und Caesium
zeichnen sich vor dem weniger positiven Kalium aus durch die Fähig¬
keit. Salze mit nicht weniger wie 5 Halogenatomen zu bilden, z. B.
RbCLJ, CsBr 3J 2 , CsJ 8 u. s. f.

Die Anfangsglieder der Gruppe, Lithium und Natrium, unterscheiden
sich in mehrfacher Hinsicht von (Kalium — Rubidium — Caesium),
weisen dagegen unter einander enge Beziehungen auf. Ihre Platin¬
doppelsalze sind leicht löslich, dagegen ihre Carbonate durchaus luft¬
beständig. Das Lithium nimmt ausserdem eine Uebergangsstellung
zwischen den Alkalimetallen und alkalischen Erdmetallen ein: während
die Phosphate und Carbonate der Alkalimetalle sich leicht in Wasser
lösen, sind die des Lithiums nur sehr schwer löslich, diejenigen der alka¬
lischen Erdmetalle fast ganz unlöslich.

66. Kalium.
K $9-1.

Wie die übrigen Alkalimetalle findet sich das freie Kalium in der
Natur nicht, da es sich sofort mit Sauerstoff und den Halogenen ver¬
einigt, dagegen trifft man es gebunden in grosser Verbreitung in den
Silicaten, besonders im Feldspath (s. d.) und Glimmer (s. d.); durch
Zersetzung derselben entsteht ein unlösliches basisches Thonerdesilicat,
der Thon, während die Kalisalze ausgelaugt werden und in die Ge¬
wässer, sowie in den Ackerboden übergehen. Aus letzterem gelangen
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sie als unentbehrlicher Bestandtheil in die Pflanzen, in deren Asche
(Pottasche) sie stets auftreten. Aus den Pflanzen werden die Kalisalze
auch, obwohl in geringer Menge, vom Thierkürper aufgenommen. Im
Meerwasser ist auf 1 Liter etwa 0"6—0'7 g Chlorkalium enthalten; an
Orten, wo während längerer Zeiträume das Meerwasser in grösseren
Quantitäten verdunstete, findet man über dem schwerer löslichen und
daher zuerst ausgeschiedenen Chlornatrium (Steinsalz) die Kaliumver¬
bindungen, welche bis zuletzt in der „Mutterlauge" verblieben, in dünneren
Schichten aufgelagert. Es ist das in hervorragendstem Maasse der Fall
in Stassfurt bei Magdeburg, wo auf einem 1000 Meter starken Stein¬
salzlager sich dünnere Schichten von Doppelsalzen des Magnesiums und
Kaliums befinden, namentlich der 25 Meter hoch abgelagerte Carnallit,
MgCl 2 -f- KCl -(- 6H 20, das Ausgangsmaterial für eine gros.sartige Kali-
Industrie, sowie Kainit MgS0 4 .K 2 S0 4 .MgCl 3 + 6H 2 0; in ähnlicher
Weise finden sieh Kalisalze auch an anderen Orten, z. B. in Kalusz in
Galizien. Die Kenntniss der Kaliumverbindungen nimmt ihren Ausgang
von derjenigen der Pottasche, wurde indessen erst eine sichere, nachdem
der Unterschied von den Natriumverbindungen und die Individualität
dieser letzteren festgestellt war.

Die Annahme Lavoisiers, dass wie die Oxyde der Schwermetalle
auch die Alkalien Sauerstoffverbindungen seien, wurde 1807 durch
Davy als zutreffend erwiesen, indem derselbe zugleich mit dem Natrium
auch das Kalium durch Elektrolyse in Form kleiner Metallkügelchen
erhielt. Dem Natrium entsprechend wird das metallische Kalium in nicht
ganz unbeträchtlichen Mengen durch Erhitzen eines Gemenges von Kalium-
carbonat mit Kohle (verkohlter Weinstein enthält die Kohle in geeigneter
Vertheilung) auf Weissglut fabrikmässig hergestellt (C0 3 K 2 -J- 2C =
2 K -j- 3 CO). Die leichte Oxydirbarkeit des Kaliums und die Ent¬
stehung eines explosiven und nutzlosen Nebenproducts (.,Kohlenoxyd-
kalium" (COK) n ) erschwert jedoch die Gewinnung des Kaliums, im Ver¬
gleich mit derjenigen des Natriums, ganz bedeutend. Für praktische
Zwecke; zieht man deshalb fast stets das Natrium vor. — Auch durch
Aluminium werden die Alkalimetalle aus ihren Carbonaten frei gemacht:
K 2 C0 3 + 2 AI = A1 2 0 3 + C + 2K.

Das rectificirte Kalium ist silberweiss und glänzend, krvstallisirt
oetaedrisch und erscheint in der Kälte spröde, bei gewöhnlicher Tempe¬
ratur wachsweich. Bfti 15° hat das Kalium das spec. Gew. 0'865. Es
schmilzt bei 62'5° und siedet bei etwa 667°; da sein grün gefärbter
Dampf alle Gefässe angreift, lässt sich dessen Dichte nicht mit Genauig¬
keit feststellen. Das blanke Metall geht an gewöhnlicher Luft rasch
in Kalihydrat und Kaliumcarbonat über, wobei es, unterschiedlich vom
Natrium, zu einem Syrup zerfliesst. Kalium zersetzt Wasser mit noch
grösserer Heftigkeit als Natrium, der entwickelte Wasserstoff und das
noch übrige Kalium entzünden sich bald, und letzteres verbrennt mit
violetter Flamme und schliesslich er Verpuffung; der Versuch ist daher
in einem Becherglase, das man mit einer Glasplatte bedeckt, auszuführen.

Nach Rubidium und Cäsium ist das Kalium das elektropositivste
Metall; es zersetzt daher die meisten Oxyde bei Rothglut. z. B. das
Stickoxyd, Kohlenoxyd und Kohlendioxyd, während umgekehrt das
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Kaliumcarbonat bei Weissglut durch Kohle reducirt wird. Audi mit
Schwefel und mit den Halogenen vereinigt das Kalium sich unter starker
Wärme- und Lichtentwickelung. ■— Das Spectrum des Kaliums zeigt
zwei besonders hervortretende Linien, deren eine im Koth, deren andere
weit im Violett liegt.

Kalium wasserst off, K 4H 2 . Das Kalium nimmt bei 200° lang¬
sam, rascher bei 300° 126 Volume Wasserstoff auf, indem silberglänzen¬
der, krystallinischer, selbstentzündlicher Kalium Wasserstoff K 4 H 2 , ent¬
steht. Im Vacuum beginnt diese Verbindung schon bei 200° sich zu
dissociiren; bei ca. 412° beträgt ihre Dissociationsspannung eine Atmo¬
sphäre.

Sauerstoffverbindungen des Kaliums.
Kaliumoxyd, K 2 0. Wird noch am leichtesten erhalten, wenn man

über eben geschmolzenes Kalium, ohne dasselbe weiter zu erhitzen, die
gerade nöthige Menge reiner trockener Luft leitet. Auch durch Zu¬
sammenschmelzen- von KOH und K. Hellgraue spröde Masse, die bei
starker Rothglut schmilzt und bei noch höherer Temperatur sich ver¬
flüchtigt. Mit Wasser verbindet sich das Kaliumoxyd unter starker
Erwärmung, die zum Erglühen führen kann. (K 2 0 -f- H 2 0 = 2 KOH).

Kalihydrat, Kaliumhydroxyd, Aetzkali, KOH. Wird ebenso
wie Natronhydrat gewonnen, namentlich durch allmähliches Eintragen
von Kalkhydrat in eine warme Lösung von Kaliumcarbonat (C0 3 K 2 -j-
Ca0 2H 2 = C0 3 Ca -f- 2 KOH), unter Ersetzung des verdampfenden
Wassers, in einem eisernen oder silbernen Gefässe, Abdampfen der ab¬
gehobenen klaren Lösung und Schmelzen des Rückstandes (Aetzkali).
Vollständiger noch erhält man das Kalihydrat frei von Beimengungen,
wenn man Kaliumsulfat durch Barythydrat zersetzt. Seit 1890 wird
sehr reines Kalihydrat (neben Chlor etc.) aus dem Stassfurter Chlor¬
kalium durch Elektrolyse erzeugt. Die technische Gewinnung von
Kalihydrat und Chlor durch Elektrolyse wässriger Lösungen von
Chlorkalium wurde zuerst 1890 von der ehem. Fabrik Griesheim bez.
Electron, in Frankfurt, in lohnender Weise ausgeführt. Das Nähere
über elektrolytische Zerlegung der Chloralkalien wurde auf S. 345 an¬
gegeben. Bisher hat jedoch erst die Zersetzung des Chlorkaliums
endgiltigen Eingang in die Grossindustrie gefunden, während die An¬
wendung des Verfahrens auf Chlornatrium noch nicht erfolgreich mit den
altbewährten Sodaprocessen coneurriren konnte. Kalihydrat, KOH,
bildet eine weisse, harte, faserigkrystallinische Masse, vom spec. Gew.
2"1, die beim Erhitzen ziemlich leicht schmilzt und sich bei starker
Rothglut verflüchtigt. Bei Weissglut zerfällt der Dampf in Kalium,
Wasserstoff und Sauerstoff. An der Luft zerfliesst das Kalihydrat sofort,
indem es Wasser und Kohlendioxyd aufnimmt; es löst sich sehr leicht
zu einer stark ätzenden Flüssigkeit in Wasser (Kalilauge) und Alkohol
(alkoholisches Kali). Aus der conc. wässrigen Lösung setzen sich
in der Kälte Tafeln KOH -f- 2H 2 0 ab, die ebenfalls in den Handel ge¬
bracht werden. — Die starke Basicität des Kalihydrats sowie der Um¬
stand, dass es fast nur lösliche Salze liefert, machen es zu einem der
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meist benutzten Keagentien. Die Stärke der wässrigen Kalilauge ergibt
sich aus deren specifischem Gewicht:

Specif. Gew.
bei 15°

Gew.-Proc.
KOH

Specif. Gew.
bei 15°

Gew. Proe.
KOH

Specif. Gew.
bei 15°

Gew. Proc.
KOH

1-041
1-083
1-127

5
10
15

1170
1-230
1-287

20
25
30

1-411
1-538
1-065

40
50
60

Kaliumtetroxyd, K 2 0 4 . Entsteht durch vorsichtiges Verbrennen
von Kalium in einem Sauerstoffstrom, durch welchen das zuerst über dem
geschmolzenen Metall befindliche Stickstoffgas ganz allmählich verdrängt
wird. Gelbes Pulver von der Farbe des Bleichromats, welches bei
schwacher Rothglut schmilzt und bei Weissglut in Kaliumoxyd und
Sauerstoff zerfällt. Das Kaliumsuperoxyd wirkt energisch oxydirend.

Halogenverbindungen des Kaliums.

Kaliumfluorid, KF1. Durch Neutralisation von
Fluorwasserstoff mit Kali. Zerflicssliche Würfel. Ein saures Fluorid KF1,
HF1 krystallisirt in quadratischen Tafeln, die erst in Glühhitze zerfallen.

Chlorkalium, Kaliumchlorid, KCl. Verhält sich dem Chlor¬
natrium sehr ähnlich und wurde lange mit demselben verwechselt. Es
findet sich in besonders grosser Menge in Form von Doppelsalzen, z. B.
als K a i ni t, |S0 4 K 2 + S0 4 Mg + MgCl 2 + 0 H 2 0], und C a rn a 11 i t,
[KCl -4- MgCLj -4- 6H 2 0|, in den oberen Schichten des Stassfurter
Steinsalzlagers; in Kalusz tritt es auch als Sylvin KCl auf; in kleinerer
Menge ist es in Pflanzenaschen, im Meerwasser und in Soolquellen
enthalten (s. o.). Der Carnallit bildet das Hauptausgangsmaterial für die
seit 35 Jahren aufgeblühte Kali-Industrie; seine Verarbeitung beruht
darauf, dass er sich aus conccntrirtcr Chlormagnesiumlösung unzersetzt
umkrystallisiren lässt, aber durch Wasser in schwerer lösliches Chlor-
kalium und leichter lösliches Chlormagnesium zerlegt wird. Dement¬
sprechend zieht man in Stassfurt den Rohcarnallit mit einer warmen
wässrigen Chlormagnesiumlauge aus, die nicht mehr wie etwa 20 Proc.
Chlormagnesium enthält, so dass sich beim Erkalten das Chlorkalium
krystallisirt abscheidet. Bei dem Verfahren werden der anfängliche
Rückstand, wie auch die Mutterlauge weiter verarbeitet. In Kalusz
extrahirt man den Steinsalz haltenden Sylvin mit einer kalt gesättigten
Lösung von C1K und CINa; da sich nur ersteres in der Wärme wesent¬
lich leichter löst, wird es fast allein aufgenommen und krystallisirt beim
Erkalten aus.

Chlorkalium krystallisirt in Würfeln wie Chlornatrium, hat das
spec. Gew. T84, schmilzt bei etwa 800° und verdampft ziemlich rasch
bei noch mehr erhöhter Temperatur. Chlorkalium schmeckt rein salzig
und löst sich in Wasser leicht auf, in der Wärme jedoch bedeutend
mehr als in der Kälte: 100 Theile Wasser lösen bei 0° = 28"5 Theile
bei 100° = 57 Theile KCl, aus der wässrigen Lösung wird das Salz
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durch HCl ausgefüllt. In absolutem Alkohol löst sich KCl nicht. Das
Chlorkalium vereinigt sich mit vielen anderen Chloriden zu Doppel¬
salzen etc.

Man bereitet aus Chlorkalium in grossen Mengen Kaliumcarbonat
(nach einem dem Leblanc'schen Sodaprocess nachgebildeten Verfahren,
sowie neuerdings auch durch Elektrolyse einer Chlorkaliumlösung),
welches an Stelle der früheren Pottasche zur Darstellung von Kaliglas
und Kaliseife, oder auch für eine ganze Reihe von Kalisalzen (Kalium¬
jodid, -chlorat, -permanganat, -Chromat, -alaun) benutzt wird; mit Chilisal-
peter setzt sich das Chlorkalium in gewöhnlichen Kalisalpeter (s. d.) um,
welcher so gleichfalls leichter zugänglich geworden ist. Von grosser
Tragweite ist ferner die Verwendung dieser Kalisalze, besonders des
Kainits, als künstliche Düngmittel.

Bromkalium, KBr. Aus C0 3 K 2 und 2HBrin mehrfacher Weise,
oder durch Eintragen von Brom in Kalilauge:

3 Br 2 + 6 KOH = 5 KBr + BrO,K + 3 11,0,
Eindampfen und Erhitzen des Rückstandes (mit Kohlenpulver zur Re-
duetion des Bromats). Würfel von stark salzigem Geschmack, spec.
Gew. 2"41; Schmp. 720°. Leicht in Wasser, schwer in Weingeist löslich.

Jodkalium, KJ. Kann wie das Bromid gewonnen werden.
Würfel, die sich aus warmer, concentrirter Lösung undurchsichtig ab¬
scheiden, vom spec. Gew. 305; Schmp. 630 ü. 100 Theile Wasser
lösen bei 0° ca. 130 Theile KJ; 100 Theile Alkohol lösen bei gewöhn¬
licher Temperatur 2'5 Theile KJ. Die wässrige Lösung von KJ nimmt
Jod in reichlicher Menge auf, indem sich ein leicht zersetzliches, aber
krystallisationsfähiges Trijodid KJ 3 bildet. Jodkalium findet, wie auch
das Bromid, namentlich Verwendung zu medicinischen und photogra¬
phischen Zwecken.

Cyankalium, Kaliumcyanid, CNK, entsteht durch die dircete
Vereinigung von Kalium mit Cyangas; ebenso beim Zusammenschmelzen
von Kaliumcarbonat mit stickstoffhaltiger Kohle. Sehr rein scheidet sich
das Cyankalium beim Einleiten von Blausäure in eine alkoholische Kali¬
lösung ab; etwas weniger rein ist es, wenn man Ferrocvankalium bei
Luftabschluss schmilzt (Fe(CN) 0 K 4 = 4 CNK + FeC 2 +X) und die
Schmelze mit heissem verdünnten Weingeist auszieht. Man stellt das
gewöhnliche Cyankalium (nach Liebig) durch Schmelzen von 8 Theilen
Ferrocyankalium mit 3 Theilen Kaliumcarbonat und Abgiessen der
kaliumcyanathaltigcn Schmelze vom ausgeschiedenen Eisen dar:

Fe(CN) 6 K 4 + C0 3 K 2 = 5 CNK + CNOK + C0 3 + Fe.
Das sehr giftige Cyankalium bildet Würfel oder Octaeder, die

sich sehr leicht in Wasser, sehr schwer in kaltem Alkohol lösen. Bei
Luftabschluss schmilzt und verflüchtigt es sich unzersetzt; beim Schmelzen
an der Luft geht es in Kaliumcyanat über (CNK -[- O = CNOK); in
Folge dieser Verwandtschaft zum Sauerstoff entzieht es letzteren manchen
redueirbaren Körpern, wovon im Laboratorium und in der Technik
mehrfach Gebrauch gemacht wird. In wässriger Lösung ist es ziemlich
unbeständig und geht, besonders beim Erhitzen, bald in ameisensaures
Kali und Ammoniak über (CNK + 2 H 2 0 = CH0 2 K + NH 3). Durch
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die Kohlensäure der feuchten Luft wird es zersetzt: 2 KCN -f- C0 2 -f-
H 2 0 = K 2 C0 3 -f- 2 HCN, und riecht daher, besonders in wässriger Lö¬
sung, stets nach Blausäure. Das Cyankalium bildet mit den meisten
Schwermetallen lösliche Doppelcyan'ide, z. B. CNAg.CNK, und findet
daher Verwendung bei der Versilberung, Vergoldung etc., sowie auch
in der Photographie zum Auswaschen der überschüssigen Silbersalze
(Fixiren). Den ausgedehntesten Gebrauch macht man vom Cyankalium
jedoch neuerdings bei der Extraction von Gold aus seinen Gesteinen
oder aus goldarmem Sande (S. 363).

Salze des Kaliums mit Oxysäuren.

N0 3 K. DasSalpeter, Kaliumnitrat, salpetersaures Kali
Kaliumnitrat (Sal petrae) bildet sich in der Natur in ähnlicher Weise
wie andere Nitrate (vgl. S. 70) und erscheint, obwohl nirgends in

grösseren Ablagerungen, zugleich
Fig. 150. Fig. 151. mit Calciumnitrat sehr verbreitet

in der oberen Bodenschicht, na¬
mentlich in warmen Ländern. Man
behandelt zur Gewinnung des
Kaliumnitrats die Salpeterlauge
mit Pottasche (wodurch Kalk,
Magnesia etc. beseitigt werden)
und dampft ein. Seit mehreren
Jahren wird weitaus der meiste
Salpeter dargestellt, indem man
heissgesättigte Lösungen von Chili¬
salpeter mit einer äquivalenten
Menge Chlorkalium zersetzt:
N0 3Na -4- KCl = N0 3 K + Na( 'I.

wobei der entstandene Kalisalpeter gelöst bleibt und das Chlornatrium sich
fast ganz ausscheidet; aus der Lösung krystallisirt dann beim Abkühlen
der in kaltem Wasser wenig lösliehe Salpeter aus und wird durch Um-
krystallisiren leicht chlorfrei erhalten.

Das Kaliumnitrat ist dimorph; gewöhnlich erhält man es in ge¬
streiften, sechsseitigen Raulen des rhombischen Systems (Fig. 150, 151);
erhitzt man diese rhombischen Krystalle bis in die Nähe des Schmelz¬
punkts, so verwandeln sie sich in ein Haufwerk kleiner Rhomboeder,
die mit Natriumnitrat isomorph sind; letztere entstehen auch mitunter
beim Verdunsten der Kaliumnitratlösung. Spec. Gew. 2'1, Schmp. 339°.
100 Theile Wasser lösen bei 0° = 13 Theile N0 3K, bei 100° = 247
Theile und bei 114°, wo die gesättigte Lösung siedet, sogar 327 Theile.

Bei höherer Temperatur geht der Salpeter unter Sauerstoffabgabe
in Kaliumnitrit und schliesslich in Kaliumoxyd über. Derselbe dient
dalier als kräftiges Oxydationsmittel. Mit Kohlenpulver verpufft
er beim Erhitzen: 4 N0 3 K -f 5 C = 2 CO,K s -f 3 CO,, -j- 2N 2 . Ein
Gemenge von Salpeter und Schwefel verbrennt gleichfalls höchst ener¬
gisch: 2N0 3 K + 2S = S0 4 K 2 + S0 2 +N 2 . Das gewöhnliche schwarze



Kaliumsalze. 473

Fig-. 152.

Schiess- und Sprengpulver ist ein solches explosives Gemisch, das im
14. Jahrhundert in Europa allgemeiner bekannt wurde und aus etwa
75 Proc. NU SK, 13 Proc. C und 12 Proc. S besteht. Bei der Entzündung
derselben erfolgt die Verpuffung wesentlich im Sinne der Gleichung:
2N0 3K + S + 3 C = K 2 S + 3 C0 2 + N 2, wobei sehr grosse Gasvolume
(das tausendfache vom Volum des Pulvers) entwickelt und durch die
Verbrennungswärme sehr stark ausgedehnt werden.

Der Salpeter findet auch Verwendung zur Darstellung von Schiess¬
bau mwolle und Nitroglycerin.

Kaliumnitrit, salpetrigsaures Kali, N0 2K. Durch
Schmelzen von Kaliumnitrat, am leichtesten wenn man noch 2 Theile
Blei zufügt, das den Sauerstoff aufnimmt.
Kleine prismatische Krystalle. Zerfliesslich
und in Wasser sehr leicht löslich, aber nicht
in absolutem Alkohol.

Kaliumhypochlorit, ClOK, ist nur
in wässriger Lösung bekannt (s. S. 144);
seine Bildung aus Chlor und Kalilauge oder
Pottasche geht derjenigen des Kaliumchlorats
vorher.

Kaliumchlorat, ch lorsaures Kali,
C103 K. Bildet sich beim Einleiten von
Chlorgas in warme Kalilauge und wurde bis
in die neueste Zeit am vortheilhaftesten
Stellung von Calciumchlorat (C10 3 ) 2 Ca und
Chlorkalium gewonnen. (Alles Nähere s. Chlorsäure S. 147.)

Wo grosse Wasserkräfte oder billige Braunkohle zur Erzeugung
eines elektrischen Stromes disponibel sind, kann man Kaliumchlorat
auch durch elektrolytische Spaltung von gelöstem Chlorkalium
gewinnen; dabei erfolgt zunächst Zerlegung des Chlorkaliums in Chlor
und Kalihydrat (letzteres neben Wasserstoff aus Kalium und Wasser
entstehend); das Chlor wirkt dann weiter auf die Kalilauge ein, indem
zunächst Kaliumhypochlorit und sodann Kaliumchlorat gebildet werden
(vgl. S. 147). unter theilweiser Regenerirung des angewandten Chlor¬
kaliums. Alan hat also die Endgleichung: 6 C1K -f- 3 H 2 0 — C10 3 K -f-
5 C1K -j- 3 H,0.

Es empfiehlt sich, die Elektrolyse von conefentrirten Chlorkalium¬
gen bei HO" auszuführen; die Chlor liefernde Flüssigkeit um di<

durch entsprechende Dar-
Zersetzen desselben mit

lö die
Anode (aus Platin, Blei, Bleisuperoxyd) wird durch die, vermittelst
zweckmässiger Vorrichtungen continuirlich von der Kathode zufliessende
Kalihydratlösung stets alkalisch gehalten; dabei erweist sich ein Zusatz
von Kaliumcarbonat, zur Schonung der Elektrode, empfehlenswerth. Aus
der resultirenden Anodenflüssigkeit bekommt man durch Eindampfen
Kaliumchlorat, das man durch Abwaschen und Umkrystallisiren reinigt.
In grossem Maasstabe wurde die Substanz auf diesem Wege zuerst seit
1891 in Vallorbes (Schweizer Jura) sowie in Savoyen fabricirt.

Das Kaliumchlorat tritt in durchsichtigen, glasglünzenden, monoclinen
Tafeln (Fig. 152) auf, die bei ca. 359° schmelzen und bei nur wenig
höherer Temperatur Sauerstoff (s. d.). abgeben, zu dessen Darstellung
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deren Darstellung

das Salz daher im Laboratorium benutzt wird. 100 Thle. Wasser lösen
bei 0° = 3-3 Thle. C10 3K, bei 104'8° (Sdp. der gesättigten Lösung)
= GO Thle. Wegen der grossen Leichtigkeit, mit welcher das Salz
Sauerstoff abgibt, findet es, wie der Salpeter, besonders in der Sprengstoff¬
technik und Feuerwerkerei Verwendung. Man benutzt es für die Masse
der Zündhütchen, phosphorfreier Streichhölzer (mit Sehwefelantimon),
bengalischer Flammen und anderer Feuerwerkssätze
indessen grosse Vorsicht erfordert.

Kaliumperchlorat, C10 4 K, wird durch vorsichtiges Schmelzen
des Chlorats gewonnen (vgl. S. 148) und krystallisirt aus heissem Was¬
ser in rhombischen Prismen, die sich bei 0 U in 143 Thln. Wasser lösen.
Es zerfällt bei etwa 40ü° in Chlorkalium und Sauerstoff.

Brom und Jod bilden ganz ähnliche sauerstoffhaltige Kaliumsalze;
das Kaliumbromat, Br0 3 K, ist bei 0° in ca. 30, bei 100° in 2 Thln.
Wasser löslich, und zersetzt sich stürmisch nach dem Schmelzen bei 350 ü .

Kaliumjodat, JO s K. Schwerlösliches Salz. Saures jodsaures Kali
J0 3 K.J0 3 H gibt ein durch Wasser zerlegbares Doppelsalz mit KCl.

Kaliumcarbonat. Pottasche, C0 3K». Wurde früher lediglich
aus Holzasche gewonnen, deren löslichen Hauptbestandtheil es bildet,
und auch jetzt ist dieses noch in holzreichen Gegenden, wie in Ungarn,
Galizien, Südrussland der Fall; beim Einäschern (von Buchenholz etc.)
entsteht das Kaliumcarbonat aus den Kalisalzen organischer Säuren.
Reich an solchen Salzen sind auch die Rübenmelasse und der Schaf-
schweiss, welcher sich in der Wolle ansammelt; nach geeigneter Ver¬
arbeitung dieser Materialien erhält man durch Caleiniren einen Rück¬
stand, aus dem sich Kaliumcarbonat leicht ausziehen lässt. Seitdem das
Stassfurter Salzlager Chlorkalium in jeder beliebigen Menge liefert, dient
vorzugsweise dieses zur Darstellung von Kaliumcarbonat, welches durch ein
dem Lcblancprocess nachgeahmtes Verfahren gewonnen wird. Man ge¬
winnt neuerdings aus Chlorkalium auch ein schwer lösliches Doppelsalz
mit Magnesiumcarbonat, dem man das Kaliumcarbonat durch überhitztes
Wasser entzieht; das Kaliummagnesiumcarbonat entsteht nach der
Gleichung:
3 MgO + 2 KCl -f- 4 C0 2 -f 9H 2 0 = 2 (KHCO„. MgC0 3 .4 H 2 0) + MgCl 2,
wird durch eine Magnesiumbicarbonatlösung ausgewaschen und in ge¬
schlossenen Gefässen durch Wasser bei 115° in reine Pottasche, Magne¬
siumcarbonat und Kohlendioxyd zerlegt. Ganz reines Kaliumcarbonat
erhält man durch Glühen von reinem Weinstein in einem eisernen Tiegel,
Ausziehen des kohlehaltigen Rückstands und Eindampfen; man kann
auch saures oxalsaures Kali oder Kaliumbicarbonat glühen.

Das Kaliumcarbonat ist ein weisses körniges Pulver vom spec
Gew. 2-3, welches erst bei etwa 880° schmilzt. Durch Kohle wird es
bei Weissglut zu Kalium reducirt. Es zerfliesst an der Luft und löst
sich in Wasser unter starker Wärmeentwickelung. 100 Theile Wasser
lösen bei 0° = 83 Thle. C0 3 K 2 , bei 135° = 205 Thle. Aus einer con-
centrirten Lösung scheiden sich glasglänzende monocline Krystalle
2 C0 3 K 2 -j- 3 H 2 Ü ab. die das Wasser erst bei ca. 130° verlieren. Die
wässrige Lösung reagirt stark alkalisch. — Das Kaliumcarbonat wird
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benutzt zur Fabrication von Glas und Seife und für die Gewinnung
zahlreicher Kaliumsalze.

Kalium bicarbonat. C0 3 KH, krystallisirt leicht in monoclinen
wasserfreien »Säulen, wenn man durch die Lösung des Carbonats Kohlen¬
dioxyd hindurchleitet. Es löst sich bei gewöhnlicher Temperatur in etwa
4 Theilen Wasser mit neutraler Reaction. Die Lösung verliert schon
beim Kochen C0 2 und letzteres entweicht vollständig unterhalb 200°,
indem neutrales Carbonat zurückbleibt.

Kaliumisocyanat, CONK. Leichter wie durch den Luftsauerstoff (s. o.) wird die
Oxydation des Cyankaliums durch Braunstein oder Mennige bewirkt. Zur Darstellung'
schmilzt man 8 Thlo. entwässertes Ferrocyankalium mit 3 Thln. geglühter Pottasche und
trägt in die eben noch flüssige Masse langsam 15 Thie. Mennige ein, worauf man noch¬
mals stärker erhitzt; die erkaltete und pulverisirte Schmelze wird dann mit kochendem
85procentigem Weingeist ausgezogen. Daraus krystallisirt das Kaliumcyanat in durch¬
sichtigen Tafeln, die sich in kaltem Weingeist nur schwer, in Wasser leicht lösen.

Kaliumsulf oeyanat, Rhodankal ium, CSNK. Man trägt zur Darstellung in
eine Schmelze von 2 Theilen Schwefel und 1 Thl. Pottasche nahezu 3 Thie. entwässertes
Ferrocyankalium ein, erhitzt bis zum Verschwinden des letzteren, glüht hierauf stärker;
die Schmelze wird mit Wasser extrahirt, mit Schwefelsäure neutralisirt, eingedampft und
das Khodankalium aus Alkohol krystallisirt. ZerBiessliche Prismen, die sich mit O'O Thln.
Wasser sehr stark abkühlen.

Kaliumsulfat, S0 4 K 2 . Wird jetzt hauptsächlich aus Chlorkalium
und Schwefelsäure, mit Salzsäure als 'Nebenproduct dargestellt und zum
grossen Theil nach Leblanc auf Kaliumcarbonat (s. o.) weiter verarbeitet.
Das schon lange bekannte Salz krystallisirt wasserfrei in farblosen, harten,
rhombischen Pyramiden oder Säulen; spec. Gew. 2'64. 100 Thie. Wasser
lösen bei 0° = 85 Thie. S0 4 K,, bei 100° = 20 Thie. Es schmilzt
bei etwa 1080°. Wird für Pottasche, Alaun und Glas benutzt.

Kaliumbisulfat, S0 4 KH. Aus dem vorigen mit überschüssiger
Schwefelsäure; krystallisirt bei einem Ueberschuss der letzteren in rhom¬
bischen Tafeln und zersetzt sich beim Umkrystallisiren aus reinem Wasser.
Spec. Gew. 2-48. Löst sich bei 0° in ca. 3, bei 100° in 1 Thl. Wasser.
Das Salz schmilzt nicht sehr hoch. — Man kennt verschiedene Doppel¬
salze des neutralen mit dem sauren Sulfat. Beim Erhitzen auf höhere
Temperatur geht das Kaliumbisulfat zuerst in Kaliumpyrosulfat S 2 0,K 3
über, welches bei etwa 600° S0 3 abspaltet.

Kaliumsulfit, schwefligsaures Kali, S0 3 K 2 +2H 2 0, wird
in grossen monoclinen Prismen erhalten durch Einleiten von SO, in
Kaliumcarbonatlösung, bis kein C0 2 mehr entweicht, und Eindunsten
der alkalisch reagirenden Lösung über Schwefelsäure.

Kaliumbisulfit, saures schwefligsaures Kali, S0 3 KH,
entsteht in farblosen Nadeln, wenn man die Lösung des vorigen Salzes
oder von Kaliumcarbonat mit S0 2 sättigt und das Product durch Alko¬
holzusatz ausfällt. Es verliert an der Luft S0 2 .

Die Kalisalze der vom Selen und Tellur sich ableitenden Säuren
gleichen den vorigen.

Die Oxysäuren des Phosphors, Arsens, Antimons, Bors etc. geben
mit Kali leicht lösliche und schwierig krystallisirende Salze, die wenig
Verwendung finden.

Kaliumsilicat, Kali Wasserglas. Kaliummetasilicat, SiO s K g ,
>
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erhält man durch Zusammenschmelzen von Kieselsäure und Kalium-
carbonat (wobei Si0 2 nur ein Aequivalent C0 2 auszutreiben vermag) als
glasartige zerfliessliche Masse, aus deren wässriger Lösung die Kiesel¬
säure schon durch die Kohlensäure der Luft in einer rasch erhärtenden
Form ausgeschieden wird. Das technische Kaliwasserglas wird durch
mehrstündiges Zusammenschmelzen von 3 Theilen Quarzpulver, 2 Theilen
Pottasche und 0'2 Thln. Holzkohlenpulver und Herstellen einer Lösung
vom spec. Gew. 1"25 gewonnen; es enthält meistens ein Tetrasilicat,
K 2 0.4Si0 2 , und gleicht vollständig dem wohlfeileren Natron Wasserglas.

Kaliumfluosilicat, Kieselfluorkalium, SiFl 6 K 2 . Scheidet
sich beim Mischen von wässriger KieselfluorwasserstofFsäure mit der
Lösung eines Kaliumsalzes sofort aus als amorpher, durchscheinender
Niederschlag, der bei gewöhnlicher Temperatur über 800 Thle. Wasser
zur Lösung braucht. In siedendem Wasser löst er sich wesentlich leichter
und krystallisirt daraus in kleinen, glänzenden Octaedern. Durch Alkalien
wird das Kieselfluorkalium zerlegt.

Schwefelverbindungen des Kaliums.
Kaliumsulfid, K,S, wird durch starkes Glühen von Kaliumsulfat

mit Kohle als fleischfarbige, krystallinische Masse erhalten, die bei
schwacher Rothglut zu einer schwarzen Flüssigkeit schmilzt; an der Luft
zieht dieselbe Feuchtigkeit an und löst sich in Wasser unter Erwärmung.

Kaliumsulfhydrat, KSH. Weisse Prismen, die beim Schmelzen
eine schwarzrothe Flüssigkeit liefern. Zerfliesslich und auch in Alkohol
löslich. Man stellt gewöhnlich die wässrige oder alkoholische Lösung
durch Sättigen von Kali mit H 2 S dar; dieselbe gibt leicht H 2 S ab und
oxydirt sich an der Luft.

Man kennt wasserlösliche Polysulfide des Kaliums mit 2, 3, 4 und 5
Schwefelatomen. Als Schwefelleber (hepar sulfuris) bezeichnet man
ein Gemisch dieser Polysulfide mit Kaliumsulfat oder Kaliumthiosulfat
(S 2 0 3 K 2 ), das sich beim Zusammenschmelzen (bei Luftabschluss) von
Schwefel und Pottasche bildet; leberbraune oder grünliche Masse, die
an der Luft zerfliesst. Die Sulfide des Kaliums haben basischen Cha¬
rakter und verbinden sich mit vielen Sulfiden zu Sulfosalzen.

Von Bedeutung' für den Nachweis des Kaliums, das wie das Natrium fast nur
lösliche Salze bildet, ist dfj^ Kieselfluorkalium oder Kaliumsilicofluorid, SiFl 6 K 2 ; ferner
das ähnlich zusammengesetzte Kaliumplatinchlorid, PtCl„K 2, ein schwerer, gelber, krystal-
linischer Niederschlag, der in Aetherweingeist nicht löslich ist; sehr schwer in Wasser
löslich ist auch das saure weinsaure Kali oder Kaliumbitartrat C 4H ; 0 6K. Die Kalium¬
verbindungen färben die nichtleuchtende Klamme schön blauviolett; Natriumverbindungen
verdecken dioso Erscheinungen, die man aber auch dann beim Betrachten der Flamme
vermittelst Kobaltglas oder durch ein mit Indigolösung gefülltes Prisma mit einem Stich
in's Kothe wieder sehr deutlich wahrnimmt. Bemgemäss ist das Spectrum der Kalium¬
verbindungen durch eine rothe (a) und eine violette Linie (ß) ausgezeichnet; ausserdem
besitzt es noch eine schwache breite Linie mit der Fraunhofer'schen B des Sonnenspectrums
zusammenfallend und in der Mitte ein schwaches breites continuirliches Spectrum (vgl.
d. Spectraltafel). — Von Lithium und Natrium lässt sich das Kalium mit Hilfe des in
Weingeist unlöslichen Kaliumplatinchlorids trennen. Kür die gowichtsanalytischc Be¬
stimmung des Kaliums eignen sich: Kaliumsulfat, Chlorkalium, Kaliumnitrat,
Kaliumplatinchlorid,
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Ammoniumsalze.

Die einwerthige Gruppe (NHJ, „Ammonium", in ihren Functionen
den Alkalimetallen, besonders dem Kalium vollkommen ähnlich, findet
sich mit den Halogenen oder mit entsprechenden Säureresten zu den
Ammonium salzen vereinigt. Diese Salze entstehen durch directe An¬
lagerung des Ammoniaks (s. d.) an die Halogenwasserstoffe oder Sauer¬
stoffsäuren, sowie auch durch zahlreiche andere Processe (aus Cyanver-
bindungen, Nitraten etc.) und sind daher in der Atmosphäre, im ßegen-,
Fluss- und Meerwasser, in der Ackererde und anderwärts anzutreffen.
Weitaus die grösste Menge derselben wird jetzt dargestellt, indem man
das Ammoniak nach Zusatz von Kalkmilch aus dem Ammoniakwasser
abdestillirt, welches bei der Leuchtgasfabrication aus Steinkohle neben
den anderen Producten erhalten wird; das Uebergegangene wird mit der
Säure, deren Ammoniaksalz man gewinnen will, neutralisirt und die
Lösung eingeengt. Die Ammoniaksalze sind meistens in Wasser mit
neutraler Reaction löslich und sämmtlich beim Erhitzen wenigstens theil-
weise flüchtig; manche verlieren schon beim Kochen der wässrigen
Lösung Ammoniak. Mit den Kaliumsalzen zeigen die Ammoniumver¬
bindungen die grösste Aehnlichkeit, die sich oft schon durch die isomorphe
Krystallform zu erkennen gibt; schwer löslich sind, den Kaliumverbin¬
dungen ganz analog, namentlich Ammoniumplatinchlorid PtCl c (NH 4 ) 2 und
saures weinsaures Ammoniak C 4 H 5 0 B(NH 4 ). Dem Kalium- und Natrium¬
amalgam lässt sich das Ammoniumamalgam zur Seite stellen, das man
durch Einwirkung von wässriger Salmiaklösung auf lprocentiges Natrium¬
amalgam leicht erhält, das aber schon bei tiefer Temperatur unter ausser¬
ordentlicher Volumvergrösserung in Quecksilber, Ammoniak und Wasser¬
stoff zerfallt.

Die wässrige Lösung des Ammoniaks enthält dieses nicht als Am¬
moniumoxydhydrat, NH 4 .OH, welches man überhaupt nicht kennt; wohl
aber existiren beständige Verbindungen, in denen die Wasserstoflatome
des Ammoniums durch ,,Kohlenwasserstoffreste" ersetzt sind, z. B.
N(CH 3 ) 4 . OH, Tetramethyl-Ammoniumoxydhydrat. Ganz vorwiegend ist
die Benutzung des Ammoniaks als Ammoniumsulfat zu landwirthschaft-
lichen Zwecken, als Stickstoffquelle für die Pflanzen, ausserdem braucht
man die Ammoniaksalze auch noch zu mannigfachen anderen Zwecken.

Die Ammoniumverbindungen werden durch die fixen Alkalien
zerlegt. Das in Freiheit gesetzte Ammoniak lässt sich bei der Ver¬
flüchtigimg sehr leieht an seinen Eigenschaften erkennen; hierbei ist
indessen auf die Möglichkeit einer Verwechslung mit substituirten Am-
moniaken (Methylamin, NH 2 (CH 3) u. s. w.) zu achten.

Fluorammonium, Ammoniumfluorid, NH 4F1. Wird durch
Zusammenbringen der Componenten oder durch Sublimation aus einem
Gemenge von Salmiak und Fluornatrium:

NH 4 C1 + FINa = NH 4 F1 -f CINa
dargestellt. Es bildet leicht sublimirbare, zerfliessliche, hexagonale Pris¬
men. Das trockene Salz kann nicht in Glasgefässen aufbewahrt werden;
es dient zum Aufschliessen von Silicaten. Beim Eindampfen der wäss*
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Fig. 153.

rigen Lösung entweicht Ammoniak und wenn man dieses nicht fort¬
wahrend wieder ersetzt, krystallisirt saures Salz, NH 4 F1, HFL

Salmiak. Chlorammonium, Ammoniumchlorid, NH 4C1.
Dieses Salz wurde früher gewonnen durch Erhitzen stickstoffhaltiger
thierischer Substanzen und Sättigen des sublimirten kohlensauren Ammo¬
niaks durch Salzsäure; es diente als Ausgangsmaterial für alle Ammo¬
niakverbindungen. Die letztere wichtige Rolle kommt jetzt dem Ammo¬
niakwasser der Gasfabriken zu, aus dem speciell auch der Salmiak her¬
gestellt wird, indem man das wässrige Destillat (S. 62) mit Salzsäure

sättigt; man reinigt die
zur Trockne eingedampfte
Substanz durch Subli¬
mation in eisernen Kesseln
mit entfernbarem Deckel
(Fig. 153), wobei man sie
in weissen durchscheinen¬
den, faserig zersplittern¬
den, zähen Massen erhält.
Der rohe Salmiak lässt
sich auch durch Um-
krystallisiren aus Wasser
reinigen und erscheint
dann in feinen, mehr
oder weniger verzerrten
Octaedern und anderen
Formen des regulären
Systems; aus einer Harn¬

stoff enthaltenden Lösung krystallisirt er in Würfeln. In Wasser
löst sich der Salmiak unter beträchtlicher Wärmeabsorption; 100
Theile Wasser lösen bei 0° == 28 Theile Salmiak, bei 10° = 33 Theile,
bei 100° = 73 Theile. In absolutem Alkohol ist er kaum löslich. Schon
beim Kochen mit Wasser erleidet er eine geringe Zersetzung unter Ver¬
lust von Ammoniak. Beim Erhitzen sublimirt er, ohne vorherige
Schmelzung: wie sich aus der Bestimmung der Dampfdichte (= 0"8Ü)
ergeben hat, enthält der farblose Dampf des Chlorammoniums in Folge
vollständiger Dissociation ein Gemisch gleicher Molecüle NH 3 und HCl,
die sich bei der Condensation wieder vereinigen. Das Chlorammonium
findet Verwendung im Laboratorium, in der Färberei, zu medicinischen
Zwecken, beim Löthen (da es in der Glühhitze die störenden Metall¬
oxyde entweder reducirt oder in leicht schmelzbare Chloride verwandelt)
II. s. w.

Bromammonium, NH 4 Br. Weisses, zerfliessliches würfelförmiges
Salz. Zersetzt sich an der Luft.

Jodammonium, NII 4 J. Farblose, zerfliessliche Würfel, die leicht
Jod verlieren.

Cyanammonium, KH 4(CN). Durch Erhitzen von Ferroevanka-
lium mit Chlorammonium. Leicht lösliche Würfel von alkalischer Reaction,
die schon bei 36° unter Dissociation in's Sieden gerathen; sehr giftig-
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Ammoniumnitrat, salpetersaures Ammoniak, N0 3 (NH 4 ).
Durch Sättigen von verdünnter Salpetersäure mit Ammoniak oder Am-
moniumcarbonat und Abdampfen der Lösung zur Krystallisation. Sechs¬
seitige Säulen des rhombischen Systems, isomorph mit Kalisalpeter. In
Wasser löst sich das zerfliessliche Salz unter starker Temperaturerniedri¬
gung äusserst leicht. Es schmilzt gegen 170° und sublimirt wenig höher
theilweise in Folge einer Dissociation in NO öH und NH 8 ; die Haupt¬
menge zerfällt dagegen in Wasser und Stickoxydul (Darstellung des¬
selben: N0 3 NH 4 = N 20 -f- 2H 2 0); bei plötzlichem starken Erhitzen
tritt dieser Zerfall sehr stürmisch ein. Das Ammoniumnitrat vereinigt
sich bei tiefen Temperaturen sowohl mit NH 3 wie mit N0 3 H zu leicht
dissociirbaren Doppelverbindungcn.

Ammoniumnitrit, salpetrigsaures Ammoniak, N0 2 (NH 4 ).
Stickstoff und Wasserdampf treten unter dem Einfluss dunkler elektri¬
scher Entladung zu Ammoniumnitrit zusammen: N8 -j- 2 H 2 0 = N0 2 (NH 4 );
das Wasser verbindet sich derart schon beim Verdunsten an der Luft
spurenweise mit Stickstoff zu diesem Salz, welches auch, obwohl in ge¬
ringer Menge, in der Luft enthalten ist. Durch Zersetzen von Silber¬
nitrit mit Salmiak, Abfiltriren und Verdunsten der Lösung im Vacuum
bekommt man Ammoniumnitrit als undeutlich kristallinische, durch Schlag
und Erhitzen auf ca. 70° sehr heftig verpuffende Masse:

N0 2 (NH 4 ) = N 2 + 2I L°;
derselbe Zerfall erfolgt leicht schon in der wässrigen Lösung (Darstellung
von Stickstoff, vgl. d.).

Ammoniumcarbonat, kohlensaures Ammoniak. Existirt in
mehreren Sättigungsformen.

Neutrales Salz, C0 3 (lsTHJ 2 -+- H 20. Wird am einfachsten dar¬
gestellt durch Einleiten von Ammoniak in die concentrirte wässrige
Lösung des käuflichen, sogenannten anderthalbfach kohlensauren Ammo¬
niaks. Unbeständige, nach Ammoniak riechende Krvstalle, die gegen
60° in C0 2 , 2H 20 und 2NH 3 zerfallen.

Saures Salz, C0 3 (NH 4)H. Wird krystallisirt in Guanolagern
gefunden und entsteht aus dem vorigen beim Sieden an der Luft, oder
auch beim Einleiten von C0 2 in die wässrige Lösung desselben; auf die
eine oder andere Weise bildet es sich gleichfalls aus dem käuflichen
Ammoniumcarbonat. Weisses geruchloses Krystallpulver oder harte,
glänzende, rhombische Prismen, die sich bei gewöhnlicher Temperatur
in etwa 8 Theilen Wasser lösen. Aus einer schwach erwärmten und
bei Luftabschluss gesättigten Lösung lässt es sich umkrystallisircn; die
Lösung verliert an der Luft C0 2 ; das trockene Salz dissociirt sich bei
etwa 60°.

Gewöhnliches (sogenanntes anderthalbfach-) kohlen¬
saures Ammoniak (Hirschhornsalz) ist annähernd ein Gemisch von
saurem Salz mit „carbaminsaurem Ammoniak":

CO,(NH t )H + CO,(NH 2)(NH,);
wurde früher durch Destillation von Knochen etc. gewonnen und wird
jetzt meistens durch Sublimation von Ammoniumsulfat mit Calcium-
oder Baryumcarbonat dargestellt, oder auch direct aus Ammoniakdämpfen
und Kohlendioxyd. Durchscheinende, harte Krystallmasse, deren Ober-

4
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fläche sich an der Luft unter partieller Verflüchtigung bald in das saure
Salz umwandelt.

Ammonium Sulfat, schwefelsaures Ammoniak, S0 4 (NH 4) 2 .
Findet sich in vulkanischen Gebieten, besonders in den Borsäurefumarolen.
In Folge seiner Verwerthung zu Düngzwecken werden sehr grosse Mengen
des Sulfats fabricirt, indem man das Ammoniak des Gaswassers in ver¬
dünnte Schwefelsäure leitet und zur Krystallisation eindampft. Durch
Umkrystallisiren gereinigt bildet es wasserhelle rhombische Krystalle,
(isomorph mit Kaliumsulfat), die sich bei 20° in ca. 1*3 Theilen Wasser,
bei 100° im gleichen Gewichte Wasser lösen. In absolutem Alkohol
löst es sich nicht. Das Ammoniumsulfat dient wie der Salmiak als Aus¬
gangsmaterial zur Darstellung von Aetzammoniak und Ammoniaksalzen. —
Löst man es in erwärmter Schwefelsäure auf, so krystallisirt beim Er¬
kalten das saure Ammoniumsulfat, S0 4(NHj)H, aus.

Ammoniumphosphate. Das neutrale Ammoniumphos¬
phat, P0 4 (NH 4 ) 8 , scheidet sich auf Zusatz von Ammoniak zur concen-
trirten Lösung des zweifach sauren Salzes in kleinen Krystallnädelchen
ab, die an der Luft unter Austritt von NH 3 zunächst in einfach saures
Ammoniumphosphat, P0 4 (NH 4 ) 2 H, übergehen und d .rch anhaltendes
Kochen mit Wasser unter weiterem NH 3 -verlust zweifach saures
Ammoniumphosphat, P0 4(NH 4 )H 2 , bilden. Das letztere Salz kry¬
stallisirt leicht in luftbeständigen, quadratischen Prismen, wenn man
Ammoniak mit Phosphorsäure bis zur beginnenden sauren Reaction ver¬
setzt und eindampft. — Saures Ammoniumnatriumphosphat,
P0 4(NH 4)NaH -j- 4H 2 0, (Phosphorsalz, seiner Auffindung ent¬
sprechend auch sal urinae fixum oder sal microcosmicum ge¬
nannt), wird durch Auflösen von 5 Theilen gewöhnlichein Natriumphos-
phat und 2 Theilen P0 4 (NH4 ) 2 H in heissem Wasser und Erkaltenlassen
bereitet. Grosse, durchsichtige, monocline Krystalle, die leicht schmelzen
und Natriummetaphosphat (P0 3Na) G hinterlassen, weshalb man das Salz
zu Löthrohrversuchen und Phosphorsalzperlen benutzt.

Ammonium sulfid (NH 4 ) 2 S, entsteht bei sehr tiefer Temperatur
aus Ammoniak und Schwefelwasserstoff oder beim Einleiten der Dämpfe,
welche man aus Kaliumsulfid und Salmiak erhält, in eine auf — 20" ab¬
gekühlte Vorlage; wasserhelle, glänzende, leicht lösliche Krystalle die
an der Luft unter NH 3 -verlust in Ammoniumsuithydrat übergehen.
Ammoniumsulfhydrat, (NII 4)SII, aus gleichen Raumthcilcn Ammo¬
niak und Schwefelwasserstoffl>ei gewöhnlicher Temperatur; scheidet sich
beim Einleiten von 1I 2S in alkoholisches Ammoniak krystallinisch aus.
Schon gegen 50° ist es ganz in NH 3 und H aS dissoeiirt. Die wässrige
Lösung gewinnt man durch Sättigen von Ammoniaklösung mit ILS;
dieselbe ist frisch bereitet farblos, wird aber beim Stehen gelb, indem
sich durch die Oxydationswirkung des Luftsauerstoffs Polysulfide bilden;
dieses gelbe Schwefelammonium entsteht auch beim Auflösen von
Schwefel in der farblosen Lösung des Ammoniumsulfhvdrats und findet
Verwendung zu analytischen Zwecken. Mehrere von den PolySulfi¬
den des Ammoniaks lassen sich in orangegclbcn oder rotben Krystallen
gewinnen, die sich in der Wärme zerlegen, indem Schwefel zurückbleibt.
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Zu den Ammoniumsalzen stellte man die Hydrazinsalze in
ein ähnliches Verhältniss, wie die Salze des zweiwerthigen Calciums
zu denjenigen des einwerthigen Kaliums; demgemäss konnte man in den
Salzen des Hydrazins auch die zweiwerthige „Hydrazoniumgruppe"
(NH 3—NH 3 ) annehmen. Den Kalksalzen gleichen die Hydrazinsalze in
mehrfacher Hinsicht, beispielsweise durch die Schwerlöslichkeit des
Hydrazinsulfats. Trotzdem gibt man neuerdings einer etwas abweichenden
Auffassung (S. G7) den Vorzug, indem man das schwerlösliche Hydra-
zinsulfat, N 2 H f,S0 4 , als ein saures Sulfat (N 2H 3)HS0 4 betrachtet, welchem
das leicht lösliche Sulfat, (N 2 H 5) 2 S0 4 , als neutrales Salz entspricht.

Chemische Verwandtschaft abhängig von der Stellung
im System.

Die Alkalimetalle Natrium und Kalium sind unter allen bisher be¬
sprochenen Elementen die elektropositivsten (S. 122) und verdrangen alle
übrigen Metalle aus ihren salzartigen Verbindungen. Hiervon hat man
bei der Entdeckung und lange auch bei der Darstellung mancher Ele¬
mente, wie Magnesium (S. 310), Beryllium (S. 308), Aluminium
(S. 291), Bor (S. 286) und Silicium (S. 256) Gebrauch gemacht. Seiner¬
seits kann aber auch das Magnesium, obwohl minder elektropositiv
als Natrium und Kalium, noch mit Vorthcil zur Isolirung beispielsweise
des Siliciums (S. 256) oder Bors (S. 286) benutzt werden. So ver¬
drängen im Allgemeinen die elektropositiven Elemente die minder
positiven oder gar negativen, ganz im Sinne der elektrochemischen
Reihe, indem das Vereinigungsbestreben (Chemische Verwandt¬
schaft, Affinität) zweier verschiedener Atome (oder Atomgruppon)
sich um so mehr geltend macht, je grösser auch die Differenz in der
Stärke der Polarität dieser Atome oder Atomgruppen ist. Da nach
B e r ze 1 i us die elektrochemische Reihe der basischen Oxyde im Wesent¬
lichen mit derjenigen der Elemente übereinstimmt, versteht es sich ohne
Weiteres, dass Kalilauge und Natronlauge im Stande sind, die übrigen
I lisen aus der wässrigen Lösung ihrer Salze zu verdrängen und in der
Regel als unlösliche Hydroxyde abzuscheiden.

Diese Verhältnisse sind zwar in der neueren Zeit neben anderen
Problemen etwas zurückgetreten, haben aber darum von ihrer hervor¬
ragenden Bedeutung nichts eingebüsst, denn, wie bereits (S. 123) dar¬
gelegt worden ist, findet sich die elektrochemische Reihe von Berzc-
lius, in einer freilich ganz bedeutend vervollkommneten Form, im pe¬
riodischen oder natürlichen System der Elemente wieder. Nur sind in
diesem letzterem nicht eine, sondern mehrere elektrochemische Reihen
— die „Perioden" — vorhanden.

Es sei hier nur noch kurz an einige praktische wichtige Fälle
erinnert, in denen ein Metall ein anderes,
wässriger Lösung befindet, zu ersetzen

welches in Salzform sich in
^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^^ und auszuscheiden vermag.
Genau so, wie das Zink und Eisen den Wasserstoff aus verdünnter
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Schwefelsäure in Freiheit setzen (S. 21), scheiden sie auch Metalle
aus ihren Lösungen ab. So wird durch Zink flockiges Zinn aus Zinn¬
chloridlösung gefällt, indem Zinkchlorid in Lösung geht (S. 279); ein
in verdünnter Bleiacetatlösung eingestellter Zinkstreifen gibt einen
„Bleibaum" (S. 280); die Ausfällung des Kupfers durch Eisen benutzt
man für die Gewinnung des ersteren Metalls (S. 350); ein in eine
Quecksilberlösung eingetauchtes Kupferblech überzieht sich sofort mit
einer Schicht von Quecksilber (Reaction auf letzteres), u. s. f. Derart
hat man für die wichtigeren Schwermetalle, in Ergänzung der Reihe
S. 122, nachstehende Reihenfolge, in welcher jedes Metall durch das
ihm folgende elektropositivere aus seinen Salzen (d. h. Verbindungen
mit elektronegativcn Atomen oder Atomgruppen) verdrängt wird:
—.....Au, Pt, Ag, Hg, Cu, Pb, Sn, Fe, Zn.....-j— Uebrigens kommt
auch dem Wasserstoffe selbst ein Platz in dieser Reihe zu, denn es ist
nachgewiesen worden, dass er unter starkem Drucke einige Edelmetalle
wie Silber und Gold, aus ihren Lösungen ausfällen kann; woraus sich
die vollständige Analogie der Säurehydrate mit den Salzen ergibt (über
die metallische Natur des Wasserstoffs vgl. S. 407).

Für die Gewinnung des Silbers entzieht man dasselbe seinen Ver¬
bindungen durch metallisches Quecksilber, wobei flüssiges Silberamalgam
entsteht; in ähnlicher Weise kann man auch beim Golde verfahren. Mach
neueren Versuchen vereinigt sich unter geeigneten Bedingungen auch
sonst das sich in molecularer Form ausscheidende Metall mit dem die
Fällung bewirkenden zu schwarzen, mitunter krystallisirenden Legirun-
gen; so wurden erhalten Cu 2Cd, AuCd :i , Cu 3 Sn etc. (Bcr. 27, I, 6.'30.)
Aus verdünnten Silbernitratlösungen erhält man mit Zink eine Silber-
zinklegirung, der jedoch durch concentrirte Silberlösung oder durch
Säuren das Zink entzogen wird.

Unter ganz denselben Gesichtspunkten, also aus dem grösseren Ver-
cinigungsbestreben bei grösseren „elektrischen Differenzen," erklärt sich
auch die Verdrängung des Jods aus Wasserstoff- oder Metallverbindun-
gen durch Brom, und diejenigen des Broms durch Chlor etc. (vgl. das
bereits S. 165 f. Gesagte). Der Unterschied ist nur der, dass bei der
Metallverdrängung der positive Bestandtheil des Molecüls durch einen
positiveren ersetzt wird, während bei der Halogen Verdrängung der
negative Bestandtheil durch einen noch negativeren Ersatz findet: im
einen wie im anderen Falle kommt die grössere elektrische Differenz
der Atome oder Atomgruppen zur Geltung. Ebendasselbe ist aber auch
der Fall, wenn Chlor aus seiner Verbindung mit der äusserst negativen
Gruppe (0 3H) in der Chlorsäure durch das positivere Brom verdrängt
wird; oder wenn das Jod an die Stelle des Chlors in der Ueberchlor-
säure tritt, indem das positivere Jod eine grössere Affinität zu der höchst
negativen Gruppe (0 4 1I) besitzt als Chlor.

Ueber die Umsetzungen der Salze
Den allgemeinen Bemerkungen über die Vorbedingungen chemischer

Processe (S. 115) ist speciell für die Reactionen der Metallsalze noch
Einiges beizufügen.

« *
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Glatt verlaufende Umsetzungen zweier Salze, oder eines Salzes mit
einer Säure oder mit einer Base, werden in erster Linie durch die
starke Affinität der verschiedenen Componenten dieser Substanzen
bedingt. Mischt man beispielsweise die wässrige Lösung genau äqui¬
valenter Mengen von Kaliumfluorid und braunem Eisenchlorid, dann
erfolgt glatte Umsetzung zu Ferrifluorid und Chlorkalium: Fe aCL -f-
KF1 = Fe s Fl 6 + KCl; man erkennt das nicht nur an der Farblosigkeit
der resultirenden Lösung, sondern auch daran, dass sie keine der äusserst
empfindlichen Eisenchloridreactionen (z. B. Rothfärbung mit Rhodan-
kalium) mehr gibt.

Glatte Zersetzungen erfolgen besonders auch dann, wenn die
physikalischen Eigenschaften eines Productes (z. B. dessen
Unlöslichkeit, die indessen auch wiederum mindestens theilweise
durch die Affinität seiner Bestandtheile bedingt wird) die Ausscheidung
desselben aus der Reactionsmischung veranlassen. Vermischt man die
concentrirten oder verdünnten Lösungen äquivalenter Mengen von Ka-
liumsulfat und Chlorbaryum, dann findet die vollständige Fällung des
Baryums als ganz unlösliches Baryumsulfat statt: S0 4 K 2 -f- BaCL, =
S0 4 ßa + 2KC1. .

Sehr häufig hängt der mehr oder weniger vollständige Reactions-
verlauf von den physikalischen BedingungendesVersuchs (Druck,
Temperatur), von der grösseren oder geringeren Wasser menge, die
zugegen ist u. s. w., ab.CJU lOL U. O. V*., O.U.

Mischt man äquivalente Mengen von gepulvertem Natriumnitrat und
concentrirter Schwefelsäure und erhitzt sie, dann destilhrt Salpetersäure
über (S. 73) u. Natriumsulfat bleibt im Rückstand: S0 4H a + 2N0 8 Na
= S0 4 N a: , + 2N0 3H; für den vollständigen Umsatz ist hier die
Verflüchtigung der Salpetersäure entscheidend.

Lässt man dagegen gleiche Aequivalente (in Grammen) IS atron-
hydrat, Salpetersäurehydrat und Schwefelsäurehydrat in wässriger Lö¬
sung auf einander reagiren, dann befinden sich in dieser Lösung neben¬
einander in bestimmter Menge Natriumnitrat, Natnumbisulfat, Hydrate
der Schwefelsäure und Hydrate der Salpetersäure; zu demselben End¬
zustand gelangt man auch, wenn man von 1 Aequivalent (in Grammen)
Natriumnitrat und 1 Aeq. Schwefelsäure [wobei 288 kleine cal. ent¬
bunden werden], oder von 1 Aeq. Natriumsulfat und 1 Aeq. balpeter-
säure [wobei eine Wärmeabsorption von 1752 cal. im Calonmeter zu
beobachten ist] ausgeht. Die genaue Kenntniss der „Wärmetönungen
aller Vorgänge, die in einer solchen Lösung eintreten können, führt
auf Grund obiger Daten zu dem Resultat, dass »/1 des Patrons sich
mit der Salpetersäure, und Vi sich mit der Schwefelsäure verbinden.

Mischt man Natriumnitrat mit einer äquivalenten Menge Chlorka¬
lium, beide in der erforderlichen Menge heissen Wassers gelöst, dann
erfolgt Umsetzung nach der Gleichung: N0 3Na + KCl = N0 3K + NaCl;
das Chlornatrium scheidet sich fast ganz aus und aus der Mutterlauge
kann man reinen Kalisalpeter gewinnen (S. 472). Bringt man aber die
beiden Salze in verdünnter Lösung zusammen, dann sind in der letz¬
teren nach Berthollet alle 4 Salze vorhanden, die nach der Gleichung
bei der wechselseitigen Umsetzung in Betracht kommen können.

81*
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Die Umsetzung von Silbernitrat mit Chlorkalium: N0 3Ag -f- KCl
== N0 3K -j- AgCl, ist dagegen unter allen Umständen vollständig, weil
das Chlorsilber sich stets als ganz unlöslicher Körper ausscheidet.

Eino Erklärung für den Gleichgewichtszustand von in Lösung auf einander
einwirkenden Salzen bietet die Theorie von Guldberg und Waage, wonach die
Kräfte je zweier einander entgegenwirkender Processo einander gerade gleich sein müssen.
Die Kraft, mit welcher ein Process sich geltend zu machen sucht, ist proportional den
gerade vorhandenen Mengen derjenigen Stoffe, deren Anwesenheit für sein Eintreten er¬
forderlich ist, und ausserdem einer gewissen, nur von der Natur des Processes abhän¬
gigen Constanten. Aus diesen Grössen lässt sich stets eine bestimmte Gleichung für
das Gleichgewicht aufstellen.

67. Rubidium.
Rb = 85-4.

Gelegentlich ihrer spectralanalytischen Untersuchungen entdeckten
Bimsen und Kirchhoff 1860 im Lepidolith von Rozena in Mähren
das Rubidium (rubidus = dunkelroth), dessen Anwesenheit in jenem
Kaliumaluminiumsilicat, obwohl dasselbe nur 024 Proc. Rubidium ent¬
hält, sich bei dessen Verarbeitung durch zwei prachtvolle violette und
zwei im äussersten Roth liegende Linien verräth (vgl. d. Spectraltafel).

Das Rubidium ist als Begleiter des Kaliums sehr verbreitet, obwohl
es stets nur in geringen Mengen auftritt. Eine ziemlich ergiebige
Quelle für Rubidiumpräparate ist neuerdings der rubidiumhaltige Stass-
furter Carnallit geworden. Eine ganz scharfe Trennungsmethode des
Rubidiums von dem überaus ähnlichen Kalium gibt es nicht; weil Ru¬
bidiumplatinchlorid PtCl 4 .2 RbCl noch schwerer löslich in Wasser
ist, als das Kaliumplatinchlorid PtCl 4 .2KCl, lässt sich dieses letztere
durch Auskochen mit Wasser entfernen.

Das Rubidium selbst kann durch Destillation seines verkohlten
weinsauren Salzes aus einer eisernen Retorte isolirt werden, ganz so wie
Kalium. Leichter erhält man es durch Glühen seines Oxydhvdrats mit
Aluminium (4RbOH + Al 2 = Rb 2 O.Al 2 0 3 -f Rb 2 + 2H a); oder durch
Glühen von Rubidiumhydroxyd mit Magnesium (2RbOH -j- 2 Mg = 2 MgO
-j-2Rb-f-H 2 ) in einem nahtlosen Eisenrohr, dessen abgebogenes Ende
in Paraflinöl eintaucht Rubidium ist silberweiss und selbst bei starker
Kälte noch sehr weich*, sein spec. Gew. ist 1"52; es schmilzt bei 38'5°;
sein Dampf erscheint blaugrün. An der Luft oder in trockenem Sauer¬
stoff oxydirt es sich unverzüglich, im letzteren zu Rubidiumdioxyd Rb0 2 .
Auf Wasser geworfen, verbrennt es sofort mit violetter Flamme.

Rubidiumoxvdhydrat, RbOH, gleicht dem Aetzkali. Rubi¬
diumchlorid, RbCl, glasglanzeD.de Würfel, leichter in Wärme löslich,
schmelzbarer und flüchtiger als Chlorkalium. Rubidiumjodid, RbJ,
vereinigt sich mit Br2 zu RbBr 2 ,J. Auch RbBr 3 , RbCl4 J und ähnliche
Halogenverbindungen sind bekannt. Rubidiumalaun, SCvRb. -{-
(S0 4 ) 3 A1 2 -j-2411)0, ist etwa sechsmal schwerer in Wasser löslich als Kali¬
alaun, und daher gleichfalls zur Trennung der beiden Alkalimetalle geeignet.
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68. Cäsium.
Cs = 133.

Das Cäsium, wie das Rubidium ein vollständiges Analogon des
Kaliums und das elektropositivste aller Elemente, wurde von
Bunsen und Kirchhoff 1860 mit Hilfe der Spectralanalyse als das
erste Glied in der langen Reihe von Grundstoffen aufgefunden, deren
Kenntniss die Chemie dieser weitreichendsten unter allen Forschungs¬
methoden verdankt. Die Mutterlauge der Dürkheimer Salzsoole ent¬
hielt ein Alkalisalz, dessen in der Flamme sich verflüchtigende Dämpfe
im Spectralapparat zwei bis dahin noch unbekannte, ausgezeichnet blaue
Linien erkennen Hessen (vgl. d. Spectraltafel). Das neue Alkahmetall,
welches diese Erscheinung bewirkte, erhielt den Namen Cäsium (von
cäsius = himmelblau). Auch das Cäsium tritt zugleich mit den anderen
Alkalien in grosser Verbreitung auf, findet sich aber fast immer nur in
sehr kleinen "Mengen. Seine Trennung vom Kalium beruht ganz so
wie diejenige des Rubidiums, auf der grossen Schwerlöslichkeit des
Cäsiumplatinchlorids, PtCl,.2 CsCl, dem man durch Auskochen mit
Wasser das leichter lösliche Kaliumdoppelsalz vollständig entziehen kann.

Häufig tritt dann der Fall ein, dass ein Gemenge von Rubidium-
und Cäsiumplatinchlorid zurückbleibt; man erhitzt dasselbe im Wasser¬
stoffstrom und trennt Rubidium- und Cäsiumchlorid mit Wasser vom
rcducirten metallischen Platin; die beiden seltenen Alkalimetalle lassen
sich nun von einander scheiden, nachdem man sie in weinsaure balze
übergeführt hat, da das saure weinsaure Rubidium in Wasser viel schwerer
löslich ist als das Cäsiumsalz. Die Trennung lässt sich auch mit Hilfe
der Alaune bewerkstelligen, da der überhaupt sehr schwer lösliche Casium-
alaun in einer concentrirten, kalten Lösung von Rubidiumalaun sich gar
nicht löst. Ein sehr seltenes Mineral der Insel Elba, der Pol lux, ent¬
hält 34 Proc. Cäsiumoxyd.

Das metallische Cäsium ist äusserst schwierig zu isoliren; es wurde
durch Elektrolyse einer geschmolzenen Mischung von Cäsiumcyamd und
Baryumcyanid als silberweisses, sehr weiches Metall erhalten. Es schmilzt
bei 26-27°, siedet bereits bei 270°, hat bei 1^ das spec. Gew. P88
und entzündet sich an der Luft sehr rasch.

Das Cäsiumoxydhydrat, CsOH, ist eine sehr starke Base.
Cäsiumchlorid, CsCl, bildet zerfliessliche Würfel. Casiumalaun,
S0 4Cs s + (S0 4 ),Ai 2 + 24 H 2 0, ist in Wasser noch etwa 22mal schwerer
löslich als Kalialaun.

V ür (lieienigcn Elemente, deren chemisches Verhalten übereinstimmt
und die auch im periodischen System eine benachbarte Stellung ein¬
nehmen, beobachtet man ähnliche, oder doch in analoger Richtung sich
ändernde Spectren (vgl. d. Spectraltafel). Bei Kalium Rubidium und
Cäsium ist zunächst ein continuirliches Spectrum vorhanden; am rothen
und am blauen Ende treten für diese drei Elemente die charakteristischen
Linien auf; mit wachsendem Atomgewicht wird das contmuirliche Spec-
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trum unbedeutender und rücken zugleich die rechts befindlichen, besonders
hervorragenden Linien mehr nach der Mitte. Entsprechendes nimmt
man auch in der Gruppe des Calciums, Strontiums und Baryums, sowie
in derjenigen des Galliums, Indiums und Thalliums wahr, wo die be¬
sonders ausgezeichneten Linien nach der Mitte des Spectrums gehen.
Nachdem die Spectralanalyse schon die werthvollsten Aufschlüsse über
die einheitliche Zusammensetzung des Weltalls geliefert hat, weist sie
derart auch auf die Einheit der Materie überhaupt hin, im Einklang
mit den zahlreichen Problemen, welche das periodische System aufstellt
— Probleme, deren Lösung in näherer oder fernerer Zukunft der chemi¬
schen Disciplin stets wachsende Bedeutung verschaffen, zugleich aber
auch dieselbe mit ihrer Schwesterwissenschaft, der Physik, wiederum
vereinigen wird.

«♦.
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