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Vorwort

Zunehmend mausert sich die Bauchemie zu einem eigenstindigen Fachgebiet. Die Bauchemie
beschreibt das Grenzgebiet zwischen Baustoffkunde und Chemie, zwischen Bindemitteln und che-
mischen Verbindungen, zwischen Bauschidden und chemischen Reaktionen. Mehr denn je ist der
Entscheidungstrager in Wirtschaft und Behorde — ob als Ingenieur, Architekt oder Praktiker — ge-
fordert, chemische und 6kologische Fragen von Baumaterialien zu beantworten.

Das Werk vermittelt in 20 Kapiteln Grundwissen zum aktuellen Tagesgeschift, von Zement zu
Zusatzmitteln, von Kunststoffen zu Kalk, von Korrosion zu Keramik, von Formaldehyd zu Fasern
—um nur einige Themen zu nennen. Das chemische Basiswissen wird in einem anfanglichen Kapi-
tel abgehandelt. Es findet baupraktische Anwendung im Kapitel zur Untersuchung betonangrei-
fender Wasser. Die Baubindemittel werden nicht nur unter normativen und anwendungstech-
nischen Gesichtspunkten, sondern auch vom Chemismus und dem Zusammenhang untereinander
dargestellt. Besonderes Gewicht legt der Autor auf den Praxisbezug sowie umweltrelevante und
gesundheitliche Aspekte.

Das Buch wendet sich an Ingenieure, Architekten, Studierende und versierte Praktiker.

Gedanktseian dieser Stelle allen meinerseits angesprochenen Damen und Herren aus Hochschule,
Industrie und Behorden, die mir bei Fachfragen mit Rat und Tat zur Seite standen. Mein besonde-
rer Dank gilt dem Verlag fiir die mit Gestaltung und Drucklegung des Buches verbundenen Miihen.

Illertissen Thomas Mallon
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1 Chemische Grundlagen

1.1 Stoffe und Symbolik

1.1.1  Reine Stoffe und Stoffgemenge
Bei den Stoffen wird zwischen reinen Stoffen
und Stoffgemengen unterschieden.

Reine Stoffe sind Elementsubstanzen (z.B. C,
Fe, Cl,) und chem. Verbindungen (z.B. H,O,
5i0,). Zu beachten sind unerwiinschte Begleit-
substanzen in geringer Menge (Verunreinigun-
gen). Der absolut reine Stoff ist eine Abstrak-
tion!

Stoffgemenge werden unterschieden in
homogene (Legierungen, echte Losungen, Gas-
gemische) und heterogene. Stoffgemenge be-
stehen aus zwei oder mehr reinen Stoffen. Die
im Baubereich wichtigen heterogenen Stoff-
gemenge lassen sich aufteilen in

Q Feststoffgemenge, z.B. Werktrockenmortel,
bestehend aus Bindemittel und Zuschlag,

Q Fest-fliissig-Gemenge, z.B. Suspensionen wie
Zementleim, Mortel,

Q Fest-gasformig-Gemenge, z.B. porose Ziegel-
steine (gasformig in fest) oder Rauch (fest in
gasformig),

Q Fliissig-fliissig-Gemische, z.B. Emulsionen
(Schaldlemulsionen, bestehend aus Oltrt')pf—
chen in Wasser),

Q Fliissig-gasformig-Gemische, z.B. Schaum
(gasformig in fliissig) oder Nebel (fliissig in
gasformig).

In einem Gemenge bleiben die Stoffeigen-
schaften der reinen Stoffe erhalten. Sowohl
homogene als auch heterogene Gemenge
lassen sich durch Ausnutzung physika-
lischer Kenngroflen trennen, z.B. durch
Sedimentieren (Dichte), Filtrieren, Sieben,
Sichten (Teilchengréfle), Abdampfen (Sie-
depunkt), Elektrofiltrieren (elektrische La-
dung), Mikroskopieren (Teilchengrofie),
Zentrifugieren (Masse), Losen (Loslichkeit).

1.1.2 Elementsubstanzen und Einelement-

verbindungen

Man spricht in der atomaren Betrachtungsweise
von Elementen im Sinne eines Atoms bestimm-
ter Ordnungszahl, in der stofflichen Betrach-
tungsebene von Elementsubstanzen (z.B.
Na-Metall) und Einelementverbindungen (z.B.
Chlorgas Cl,).

1.1.3 Chemische Formeln

Jedes Element wird mit einem Symbol gekenn-
zeichnet. Beispiele: K Kalium, Na Natrium, Cl
Chlor. Formeln geben Auskunft dariber,
welcher Stoff vorliegt, welches Element vorhan-
den ist und in welchen Stoffmengenverhaltnis-
sen diese Elemente verbunden sind. Man unter-
scheidet Molekiilsubstanzen (z.B. H,O, NH,),
Ionensubstanzen (z.B. NaCl, CaCl,) und Metalle
(z.B. Al, Cu, Fe). Molekiile konnen ausgedrtickt
werden als Summenformel mit Indizes als
Atommultiplikatoren (z.B. CO,, C,H,) und Va-
lenzstrichformeln (z.B. O=C=0, H,C=CH,).

114  Chemische Gleichungen
Die chemische Formel gibt eine Aussage tiber
Stoff, die chemische Gleichung eine Aussage
iiber Vorgang. Auf der linke Seite stehen die
Ausgangsstoffe, auf der rechten Seite die Reak-
tionsprodukte, z.B. Ca(OH), + 2 HC1 — CaCl, +
2 H,0. Koeffizienten bezeichnen Anzahl der
Molekiile: 2 H,O = 2 Molekiile Wasser.

Die Summe der Atome eines jeden Elements
muss auf beiden Seiten gleich sein.

1.1.5 Relative Atommasse

Jedes Atom besitzt eine bestimmte Masse
(Atommassen m, : 10! bis 10 g). Fiir chemi-
sche Berechnungen interessiert nicht die wirk-
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liche Atommasse, sondern das Verhiltnis, das
zwischen den Massen verschiedener Atome
besteht. Statt der Atommasse bedient sich der
Chemiker derrelativen Atommasse A, eines Ele-
ments. Sie gibt an, wie grof§ die Masse eines
Atoms eines Elements ist im Vergleich zu einem
Zwolftel der Masse des Kohlenstoffisotops »C
(d.h. des haufigsten Kohlenstoffisotops, siehe
Abschnitt 1.2). Definitionsgemaf3 ist '/, der
Masse des C-Isotops = 1 Atommasseneinheit
u=1,66055-10%g.

Beispiel: A, von Fluor = mue: 1 = 19,00 (mit
My =3,1548 - 102 g). Die relative Atommasse A,
wird kurz Atommasse genannt, da mit der
Atommasse 11, kaum gearbeitet wird. Aus dem
Fehlen der Einheit kg oder g ist ersichtlich, dass
es sich um die relative Atommasse handelt. Im
Periodensystem werden die Elemente neben
den Ordnungszahlen mit den relativen Atom-
massen gekennzeichnet [21].

1.1.6 Relative Molekiilmasse

Die relative Molekiilmasse M, ergibt sich durch
Addition aus den relativen Atommassen der am
Aufbau der Verbindung beteiligten Elemente;
Beispiel: ~Chlorwasserstoff: A, (H)...1,008;
A, (C1)...35,45; M, (HCl)...36,458.

117  Stoffmenge

Die chemischen Reaktionen spielen sich zwi-
schen einzelnen Atomen, Molekiilen oder Ionen
ab. In der chemischen Praxis muss nattirlich mit
wégbaren Substanzmengen gearbeitet werden.
Um die zwischen dem atomaren Bereich und
dem wagbaren Bereich bestehenden Beziehun-
gen zu erfassen, wurde die Stoffmenge als Ba-
sisgrofSe eingefiihrt: Formelzeichen: 1, Einheit:
Mol, Einheitszeichen: mol.

Die Stoffmenge 1 mol enthdlt immer die
gleiche Teilchenzahl von 6,0221 - 10%
(= Avogadro’sche Zahl N,).

1.1.8 Molare Masse

Die molare Masse ist die stoffmengenbezogene
Masse. Was wiegt nun ein Mol? Der Zahlenwert
der relativen Molekiilmasse M, ist gleich der
molaren Masse M einer chemischen Verbin-
dung. Beispiele (gerundet): Wasser: M, = 18,
molare Masse des Wassers: 18 g; Sauerstoff:
M, =18, molare Masse des Sauerstoffs: 32 g.

Zwischen Stoffmenge 1, Masse m und
molarer Masse M (Tabellenwert) besteht die
Beziehung: Stoffmenge n [mol] = Masse
m [gl/molare Masse M [g/mol] oder
n=m/M;m=n-M

Beispiel: Masse von 2 mol H,O : 2mol - 18 g/mol
=36g

1.1.9 Losungen

Liegt die molare Masse eines Stoffes in 1 Liter
Losung vor, spricht man von einer 1-mol/1-L6-
sung, oder veraltet von einer 1-molaren oder
Im-Losung. Beispiel: 1 Liter einer Losung, die
98,08 g H,SO, enthailt.

Teilt man die molare Masse M durch die Wer-
tigkeit z, erhdlt man die molare Aquivalent-
masse M,,. Liegt die molare Aquivalentmasse
M, eines Stoffes in 1 Liter Losung vor, spricht
man von einer 1/z-mol/1-Losung oder veraltet
von einer 1-normalen oder In-Losung. Beispiel:
1 Liter einer Losung, die 49,04 g H,SO, enthalt.

1.2 Atombau

Atombausteine

Jedes Atom besteht aus Atomkern und Elektro-
nenhiille. Atomkerne bestehen aus Kernbau-
steinen (Nukleonen) in Form positiver Protonen
und neutraler Neutronen. Die Elektronenhtille
besteht aus negativ geladenen Elektronen. Der
Durchmesser eines Atoms liegt in der Grofen-
ordnung von 107° m, der eines Atomkerns von
10" m. Die Masse eines Atoms ist praktisch voll-
standig im Kern konzentriert, die Masse der
Elektronen ist unerheblich. Ein Proton hat eine



Masse von 1,67264 - 10 g, ein Elektron nur eine
Masse von 9,1094 - 10 g, also g, der Masse
eines Protons. Neutronen haben anndhernd die
gleiche Masse wie Protonen. Die Masse eines
Atomkerns ist also von der Zahl der Protonen
und der Zahl der Neutronen abhéngig [21].

Im elektrisch neutralen Atom gilt:
Ordnungszahl im Periodensystem = An-
zahl der Protonen = Anzahl der Elektronen

DasElektronist der Trager der elektrischen Ele-
mentarladung (1,6022-107? As). Nach auflen hin
sind die Atome ungeladen (elektrisch neutral),
da die negativen Ladungen der Elektronen
durch die positiven Ladungen des Atomkerns
kompensiert werden. Stimmen die Anzahl der
Elektronen und der Protonen nicht tiberein, hat
das Atom eine Ladung. Man spricht dann von
einem Ion (z.B. wenn 2 Elektronen fehlen, bei-
spielsweise Ca*).

Aufbau der Atomkerne
Das Verhaltnis von Protonen und Neutronen ist
anfanglich 1: 1 (z.B. Kohlenstoff ) und steigt mit
hoherer Ordnungszahl auf etwa 1 : 1,5. Da die
Masse des Neutrons etwa der des Protons ent-
spricht, ist die Atommasse im Allgemeinen 2-bis
3-mal so grofs wie die Zahl der Protonen (Bei-
spiel Uran: OZ 92, Atommasse 238).
Untersuchungen haben gezeigt, dass die
meisten Elemente in der Natur in mehreren
Atomarten auftreten, die sich in der Anzahl der
Neutronen und daher auch in ihrer Masse von-
einander unterscheiden. Man spricht von sog.
Isotopen. Die Atommasse eines Elements be-
zieht sich auf das natiirliche Isotopengemisch
und liegt deshalb meist als ungerade Zahl vor.
Handelt es sich um verschiedene Atomsorten
eines Elements, spricht man von Isotopen (z.B.
Isotope des Kohlenstoffs: 2C, BC, “C. Alle
Isotope eines Elements haben die gleichen
chemischen Eigenschaften. Handelt es sich um
Atomsorten verschiedener Elemente, spricht
man von Nukliden (z.B. >C, “Co und *U;
Massenzahl vor dem Elementsymbol hochge-
stellt, auch Schreibweise U 235 moglich). Nuk-
lid ist der Oberbegriff zu Isotop, d.h., jedes Iso-
top ist ein Nuklid. Wie die unterschiedliche
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Masse der Atome verschiedener Elemente mit
Hilfe der relativen Atommassen verglichen
wird, so vergleicht man die Masse verschiede-
ner Nuklide mit Hilfe der Massenzahl:

Massenzahl = Anzahl der Nukleonen = un-
gefdhre Atommasse

Aufbau der Elektronenhiille

Basis flir das Verstindnis der Stoffumwand-
lungsprozesse ist die Kenntnis der Elektronen-
hiille.

Nach RUTHERFORD (1871-1937) kreisen Elekt-
ronen in Bahnen nach Art der Gestirne
(Planetenmodell) um den Atomkern. BOHR
(1885-1962) prézisierte dieses Modell mit der
Aussage, dass sich die Elektronen in Schalen
(Zwiebelmodell) bestimmten Abstandes vom
Kern und damit bestimmter Energiezustande
bewegen. HEISENBERG (1901-1976) postulierte,
dass es fiir Elektronen letztlich nur Aufenthalts-
wahrscheinlichkeiten in berechenbaren Elektro-
nenwolken oder Orbitalen gibt.

Zum Grundverstdndnis ist das Bohr’sche
Atommodell gut geeignet. Die Schalen kénnen
nur eine bestimmte Anzahl von Elektronen auf-
nehmen. Die erste, die sog. K-Schale, kann bis
zu 2 Elektronen aufnehmen. So entstehen die
Elemente H, He. Die zweite, die sog. L-Schale,
kann bis zu 8 Elektronen aufnehmen. So ent-
stehen die Elemente Li, Be, B, C, N,O, F, Ne. Die
dritte, die sog. M-Schale, kann bis zu 18 Elek-
tronen aufnehmen. So entstehen die Elemente
Na, Mg, AL Si, P, S, Cl, Ar. Die vierte, die sog. N-
Schale, kann bis zu 32 Elektronen aufnehmen.
Es werden aber zunachst nur 2 Elektronen auf-
genommen (K, Ca). Die folgenden 10 Elektronen
werden nicht von der N-Schale, sondern von
einer der M-Schale zugeordneten Unterschale
zusatzlich aufgenommen. So entstehen die Ele-
mente Sc, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn.

Zum vertiefenden Verstandnis bendtigt man
das Heisenberg'sche Orbitalmodell. Danach
stehen die sog. Schalen K, L, M, N usw. fiir ganz
bestimmte Energiezustinde, sog. Hauptener-
gieniveaus. Man bezeichnet sie auch mit Num-
mern (K=1,L =2, M =3 usw.). Diese sind un-
terteilt in «Unterschalen», den Nebenenergie-
niveaus s,p,d,f bzw. s,p,d f-Orbitalen.

Das Nebenenergieniveau s besteht aus dem
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s-Orbital. Es kann mit max. 2 Elektronen besetzt
sein (z.B. Elektronenkonfiguration von Helium
1s%). Das Nebenenergieniveau p besteht aus drei
energiegleichen p-Orbitalen und kann max. mit
6 Elektronen besetzt sein (z.B. Elektronenkon-
figuration von Neon 1 s? 2s? 2p®). Das Nebenen-
ergieniveau d besteht aus 5 energiegleichen
d-Orbitalen und kann mit max. 10 Elektronen
besetzt sein (z.B. Elektronenkonfiguration von
Zink 1s? 2s? 2p° 3s? 3p¢ 4s? 3d'°). Das Nebenener-
gieniveau f besteht aus 7 energiegleichen f-Or-
bitalen und kann mit max. 14 Elektronen besetzt
sein.

A
4 4f
N 4d
4p
y 3 2s 3d
3p
3s
2 2p
<
2s
1
K 1s

Bild 1.1 Haupt- und Nebenenergieniveaus [21]

Nun ein wichtiges Phanomen («Liicke» im
Periodensystem): Die mit steigender Kern-
ladungszahl neu hinzu kommenden Elektronen
werden jeweils in die dem Kern am néchsten lie-
genden, energiedrmsten, freien Positionen ein-
gebaut. Nach der Energiestufenfolge der Orbi-
tale zeigt sich, dass Nebenenergieniveaus einer
niedrigeren Schale in eine hohere Schale hinein-
reichen konnen. So besteht eine Zunahme der
Energie vom 4s-Niveau zum 3d-Niveau (Bild
1.1). Das ist der Grund, warum in der 4. Periode
zundchst das 4s-Niveau (K, Ca), dann das 3d-
Niveau (Sc bis Zn) und danach das 4p-Niveau
(Ga bis Kr) aufgefillt wird. Bild 1.2 zeigt die
Elektronenanordnung der Elemente 1 bis 30.

Eine Elektronenschale erweist sich als be-
sonders stabil, wenn die maximale Beset-
zung der dufersten Schale die sog. Edel-
gaskonfiguration (Zweier- bzw. Achter-
schale) erreicht. Beispiel: He: 1s* (Zweier-
schale); Ne: 1s?2s22p® (' Achterschale); Ar:
(Ne) 3s? 3p® (Achterschale, Rumpfkonfigu-
ration (Ne) einbezogen). Ein Elektronen-
oktett in der duflersten Schale (s,p-Orbitale)
erscheint als besonders stabiler, in sich ab-
geschlossener Zustand. Die tiber diese sta-
bilen Konfigurationen hinaus vorhandenen
Elektronen bestimmen die Wertigkeit oder
Valenz eines Elementes und damit seine
Eigenschaften (sog. Valenzelektronen). Bei-
spiel: Na (Ne) 3s'.
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Bild 1.2 Elektronenanordnung der Elemente 1 bis 30 [13]
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Periodensystem

mit Einteilung in

— Metalle
— Halbmetalle
— Nichtmetalle
— Edelgase
| 1 1 1v v Vi VI VI
] Halbmetalle Nichtmetalle 2
H He
3| 4 5|6 | 7| 8] 9|10
Li | Be < Metalle > C|N|O]| F|Ne
1| 12 + 13 \14 | 15| 16| 17| 18 ®
Na | Mg Al P|s|cl|Ar §
19| 20| 21| 22| 23| 24| 25| 26| 27| 28| 29| 30| 31| 32 \33 | 34| 35| 36 g
K|CA|Sc| Ti| V|Cr{Mn|Fe|Co| Ni|Cu|zn|Ga|Ge|A\|Se| Br|kr| Y
37 | 38| 39| 40| 41| 42| 43| 44 | 45| 46 | 47 | 48 | 49| 50 | 51 \o2 | 53 | 54
Rb| Sr| Y| Zr|Nb|Mo| Tc|Ru|Rh|Pa[Ag|Cd| In|Sn|Sb|T I | Xe
55|56 | 57| 72| 73| 74| 75| 76| 77 | 78 | 79| 80 | 81 | 82 83 | 84 | 85 | 86
Cs|Ba| 71 | Hf [ Ta| W|Re|[Os| Ir | Pt|Au|[Hg| Tl | Pb| Bi | Po| At | Rn
87 | 88| 89| 90| 91| 92| 93| 94| 95| 96| 97 | 98 | 99 | 100 | 101 | 102 | 103
Fr{Ra|Ac| Th|Pa| U |Np|Pu[Am|Cm| Bk | Cf | Es|Fm|Md| No| Lr

Bild 1.3 Periodensystem (ohne Lanthanoide) [13]

1.3 Periodensystem

Die nach ihrer Ordnungszahl geordneten Ele-
mente zeigen eine Periodizitit der Eigenschaf-
ten, die zur Aufstellung des Periodensystems
der Elemente fiihrte. Die Periodizitat beruht auf
den Anordnungen der Elektronen in Perioden
(waagrecht) und Gruppen (senkrecht). In den
Gruppen liegen Elementfamilien vor, deren ver-
schiedene Elemente chemisch @hnlich reagieren.
Man unterscheidet Haupt- und Nebengruppen.
In diesen stehen Elemente mit gleicher Zahl der
Auflenelektronen untereinander.

Die besonders wichtigen Hauptgruppen
werden wie folgt unterteilt: I. Hauptgruppe:
Alkalimetalle; II. Hauptgruppe: Erdalkali-
metalle; III. Hauptgruppe: Erdmetalle; IV.
Hauptgruppe: Kohlenstoffgruppe; V. Haupt-
gruppe: Stickstoffgruppe; VI. Hauptgruppe:
Chalkogene; VII. Hauptgruppe: Halogene; VIIL
Hauptgruppe: Edelgase (praktisch nicht reak-
tionsfahige Gase). In den Perioden der Haupt-

gruppenelemente werden die s- und p-Orbitale
schrittweise aufgefillt.

Elemente der Nebengruppen werden nach
ihrem ersten Element bezeichnet (z.B. Kupfer-
gruppe Cu, Ag, Au). In den Perioden der Ne-
bengruppenelemente werden die d-Orbitale
schrittweise aufgefiillt.

Von den Eigenschaften der Elemente her
lasst sich das Periodensystem in Metalle, Halb-
metalle, Nichtmetalle und Edelgase unterteilen
(Bild 1.3).

1.4 Chemische Bindung

Oktettregel

Die meisten Elemente liegen nicht als Elemente
selbst, sondern als Verbindungen vor (Ausnah-
men: Edelmetalle, Edelgase). Ein gutes Hilfs-
mittel zum Verstandnis von chemischen Bin-
dungen bietet die sog. Oktettregel:



Die Elektronen der dufSersten Atomschale
(s,p-Orbitale) haben das Bestreben, eine An-
ordnung von 8 Auflenelektronen (Achter-
schale) zu bilden.

Man unterscheidet die Bindungstypen Atom-
bindung, polarisierte Atombindung, Ionenbin-
dung, Metallbindung und zwischenmolekulare
Bindung.

Atombindung

Die Atombindung findet vorwiegend bei Ele-
menten statt, die im Periodensystem rechts ste-
hen (Nichtmetallatome, also z.B. Stickstoff, Sau-
erstoff, Chlor). 2 Chloratome z.B. konnen ein
Molekiil bilden (Bild 1.4).

oo

Cl: +

Xy

oo

.(:;:|: - s :Q|..§|:

oder

ICI—Cll
oder

Cl—Cl

Bild 1.4 Entstehung einer Atombindung

Das bindende gemeinsame Elektronenpaar «ge-
hort» beiden Elementen, die auf diese Weise die
erstrebte Achterschale erreichen. Fiir organische
Verbindungen ist die Atombindung charakte-
ristisch. Wahrend Molekiilsubstanzen mit
Atombindungen innerhalb der Molekiile einen
festen Zusammenhalt aufweisen, ist dieser
zwischen den Molekiilen sehr gering. Molekiil-
substanzen mit Atombindungen besitzen daher
niedrige Schmelz- (Fp.) und Siedepunkte (Sdp.),
z.B. Cl,, Fp. 101 °C, Sdp. 34,06 °C; n-Butan Fp.
-138,3 °C, Sdp. 0,5 °C.

Polarisierte Atombindung

In der sog. polarisierten Atombindung ver-
schiedener Nichtmetalle im gleichen Molekiil,
z.B. HCI, unterscheiden sich die Bindungspart-
ner hinsichtlich der Kraft, das gemeinsame
Elektronenpaar fiir sich zu beanspruchen. Das
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Tabelle 1.1 Elektronegativitdten der
Hauptgruppenelemente (nach PAULING)

I I 1I v \Y% VI VII
H

2,1

Li Be B C N (@] F

1,0 15 2,0 25 3,0 35 4,0

Na M Al Si P S Cl
0,9 1,2 15 18 2,1 2,5 3,0

08 1,0 16 18 2,0 24 28

Rb Sr In Sn Sb Te ]

Cs Ba Tl Pb Bi Po At
0,7 0,9 18 18 19 2,0 2,2

Cl-Atom zieht das gemeinsame Elektronenpaar
mehr an sich als das H-Atom. Man spricht von
Elektronegativitit (Tabelle 1.1), d.h. die Kraft
eines Elements, Elektronen vom anderen Bin-
dungspartner anzuziehen.

Je groBer die Differenz zwischen den Elekt-
ronegativitaten der beiden Atome in einer
Bindung, umso grofier ist die Polaritdt bzw.
der Ionenbindungscharakter dieser Bin-
dung.

Ionenbindung

Wihrend in einer polarisierten Atombindung
die Atome noch gebunden sind, sind sie in der
Ionenbindung frei beweglich. Aufgrund der
hohen Elektronegativititsdifferenz der Bin-
dungspartner ist ein Elektroneniibergang voll-
zogen worden, der zu geladenen diskreten Teil-
chen, den Ionen, fiihrt (Bild 1.5).

Die Ionenbindung ist der wichtigste Bin-
dungstyp in der anorganischen Chemie. Im Ge-
gensatz zur Atombindung erfolgt keine direkte
und gerichtete Bindung der Atome. Die elektri-
schen Ladungen wirken nach allen Seiten im
Raum. Dies hat zur Folge, dass zu einem be-
stimmten Na-Ion kein bestimmtes Chlorid-Ion
gehort. Im festen Zustand bilden sie ein sog.
Ionengitter (Bild 1.6). Dabei sind die einzelnen
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o
K & <\ K

Na Cl
1s? 1¢?
2s*2p° 2s*2p°
3s' 3s*3p°

Bild 1.5 Entstehung einer Ionenbindung

a@+@

[Na’] [Cr]

Gitterpunkte nicht von Atomen oder Molekiilen,
sondern von Ionen besetzt. Man kann bei dieser
Artder Verkniipfung nicht von Molekiilen spre-
chen. Die Ionenbindung ist charakteristisch fiir
Salze und zeichnet sich durch hohe Schmelz-
und Siedepunkte aus (z.B. NaCl Fp. 801 °C, Sdp.

1440 °C). Der Zerfall von Ionensubstanzen in
Schmelze oder Losung zu frei beweglichen
Ionen wird elektrolytische Dissoziation ge-
nannt. Derartige Ionensubstanzen sind z.B. Sdu-
ren, Basen und Salze, also Stoffe, die einen La-
dungstransport ermoglichen (sog. Elektrolyte)



und damit die Leitfahigkeit des elektrischen
Stromes in Schmelzen und wassrigen Losungen.

Metallbindung

Die Metallbindung besteht bei Elementen (Me-
tallen), die im Periodensystem in der diagonal
unteren Halfte stehen, z.B. Na. Na-Atome unter
sich konnen die gewtinschte Edelgaskonfigura-
tion erhalten, wenn sie ihr einziges AufSenelek-
tron abgeben. Dadurch iiberwiegt die Kern-
ladung, so dass die entstehenden Teilchen posi-
tiv geladen sind. Da sie nicht beweglich sind, be-
zeichnet man sie nicht als Ionen, sondern als
Atomriimpfe, d.h. Atome ohneihre Valenzelekt-
ronen. Die im Gegensatz zum Ionengitter gleich
grofien Atomriimpfe besetzen im festen Zu-
stand die Gitterpunkte eines Kristall- bzw.
Metallgitters. Der Zusammenhalt der einzelnen
Atomriimpfe wird durch die Elektronen be-
wirkt, die von den Atomen abgegeben worden
sind. Die Elektronen sind nicht an bestimmte
Platze gebunden oder bestimmten Ionen zuge-
ordnet, sondern erfiillen den Raum zwischen
denGitterplatzen («Elektronengas»). Dieser Bin-
dungstyp ist die Ursache fiir die besonderen
Eigenschaften der Metalle, wie z.B. der elekt-
rischen Leitfahigkeit. Im Gegensatz zu Salzen
findenbeidiesem Vorgang keinestofflichen Ver-
anderungen statt. Die Leitfahigkeit beruht auf
der Ubertragung des Impulses von einem Elekt-
ron zum ndchsten.

Zwischenmolekulare Bindung
Zwischenmolekulare Bindungen beruhen auf
Uberlappung von Molekiilorbitalen oder der
elektrostatischen Wechselwirkung zwischen Di-
polmolekiilen. Einen besonderen Fall der elekt-
rostatischen Wechselwirkung zwischen Mole-
kiilen stellt die Wasserstoffbriickenbindung
dar, die vor allem bei Verbindungen mit OH-
Gruppen vorliegt. Hierbei wird ein Energiege-
winn erzielt, wenn — wie im Fall Wasser — die
H-Atome (positive Teilladung) eines Wasser-
molekiils mit den Sauerstoffatomen (negative
Teilladung) eines anderen Wassermolekiils in
Wechselwirkung stehen.

Chemisches Gleichgewicht 19

Auf der Ausbildung von Wasserstoffbrii-
ckenbildung beruhen die besonderen Ei-
genschaften des Wassers, wie z.B. der fiir
das kleine Wassermolekiil sehr hohe Siede-
punkt von 100 °C (z. Vgl. CO, ohne zwi-
schenmolekulare Bindungen: Siedepunkt
—78 °C, Sublimation).

Schwéchere zwischenmolekulare Bindungs-
kréfte, sog. van der Waal’sche Bindungen,
finden auch zwischen unpolaren Molekiilen
durch Uberlappung von Molekiilorbitalen statt.

Zwischenmolekulare Bindungen pragen eine
Reihe physikalischer Eigenschaften wie z. B. Vis-
kositat, Oberflaichenspannung, Loslichkeit,
Mischbarkeit, Schmelzpunkt, Siedepunkt.

Die Bindungsenergien der verschiedenen
Bindungsarten liegen in folgenden Grofienord-
nungen (kJ/mol) [12]:

QO Ionenbindung  400..3000; Atombindung
100...900; Metallbindung: 100...600

0 Wasserstoffbriickenbindung: 10...100; van
der Waal’sche 5...50

1.5 Chemisches Gleichgewicht

Bei chemischen Reaktionen wird zwischen Aus-
gangsstoffen und Reaktionsprodukten unter-
schieden.

A+B 2 C+D

oder

AB 2 A+B
Ausgangsstoff(e) Reaktionsprodukte

In einem geschlossenen System (z.B. einem ge-
schlossenen Behalter) konnen chemische Reak-
tionen in beiden Richtungen ablaufen (Hin- und
Riickreaktion). Die Umkehrbarkeit einer chemi-
schen Reaktion wird mit Hilfe des Doppelpfeils
gekennzeichnet.

In einem offenen System konnen Reaktions-
produkte durch Verfliichtigung (z.B. als Gas)
dem Gleichgewicht entzogen werden. Die Re-
aktion lauft dann in nur einer Richtung ab.

Beispiel: Kalkbrennen CaCO; — CaO + CO,
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Das gebildete CO, entweicht. Ein Gleichge-
wicht kann sich nicht einstellen. Die Reaktion
lauft komplett nach rechts.

Lauft die Reaktion in einem geschlossenen
System ab, stellt sich ein Gleichgewicht ein (Ca-
CO,, CaO, CO,). Die Reaktion kommt zum Still-
stand, lange bevor alles CaCO; verbraucht ist.
Das Verhéltnis, in dem die Stoffe im Gleich-
gewichtszustand vorliegen, wird als Lage des
Gleichgewichts bezeichnet. Die Lage eines
Gleichgewichts lasst sich durch Anderung des
Drucks, der Temperatur und der Konzentrati-
on verschieben.

Eine Druckerhohung verschiebt die Gleich-
gewichtslage nur dann, wenn bei der Reaktion
eine Molzahldnderung eintritt.

Beispiel: 1 Mol N, + 3 Mol H, — 2 Mol NH,4

Eine Temperaturerhohung fiihrt bei endo-
thermen Reaktionen zu einer Vergrofierung, bei
exothermen Reaktionen zu einer Verkleinerung
der Ausbeute.

Beispiel fiir endotherme Reaktion: CaCO,; + War-
me — CaO + CO, (geschieht erst bei >700 °C)

Beispiel fiir exotherme Reaktion: C + O, — CO,
+ Warme

Eine Konzentrationserh6hung eines der Aus-
gangsstoffe verschiebt das Gleichgewichtauf die
Seite der Endprodukte, d.h., die Ausbeute an
Endprodukten steigt.

Dieses Verhalten entspricht dem Prinzip des
kleinsten Zwanges: Ubt man auf ein im Gleich-
gewicht befindliches System durch Anderung
der dufieren Bedingungen einen Zwang aus, so
verschiebt sich die Lage des Gleichgewichtes
derart, dass der dusere Zwang vermindert wird.

Mathematisch wird das chemische Gleichge-
wicht durch das Massenwirkungsgesetz be-
schrieben. Fiir die Gleichung A + B& C + D gilt:
K = [C][D]/[A][B] mit K Gleichgewichtskon-
stante, [ ] Konzentration in mol/1.

1.6 Geschwindigkeit chemischer
Reaktionen

Die Reaktionskinetik behandelt die Frage, wie
schnell sich ein Gleichgewicht einstellt bzw.
wie schnell eine Reaktion ablauft. Die Zusam-
menhénge des zeitlichen Reaktionsablaufs und
seiner Beeinflussung sind wirtschaftlich beson-

ders wichtig. Die Reaktionsgeschwindigkeit RG
ist definiert als dc/dt (Anderung der Konzen-
tration ¢ in mol/1 nach der Zeit ¢, z.B. in min),
d.h. Zunahme der Konzentrationen der End-
produkte bzw. Abnahme der Konzentrationen
der Ausgangsprodukte.

Die RG hidngt ab von der Konzentration
(es miissen gentigend Molekiile aufeinan-
derstoflen), der Temperatur (es ist eine
Mindestenergie einer bestimmten Teilchen-
anzahl notwendig), dem Aggregatzustand
(Festkorperreaktionen, z.B. das Erbrennen
von Zement oder Keramik, laufen lang-
samer ab als Jonenreaktionen in wassriger
Losung), der Oberflache (Zemente mit z.B.
hoherer Mahlfeinheit reagieren/hydratisie-
ren schneller), Katalysatoren (chemische
Verbindungen, die z.B. die Zementerhar-
tung beschleunigen).

Besonders mit steigender Temperatur nimmt
die RG zu, da die Anzahl der reaktionsfahigen
Molekiile ansteigt, die einen Mehrbetrag an
Energie gegeniiber dem Durchschnittsenergie-
inhalt haben. Die Zunahme der RG kann tiber-
schlagsweise nach der van’t Hoff’schen RGT-
Regel (Reaktionsgeschwindigkeit/Tempera-
tur) berechnet werden: RG (f + 10) / RGt=2..4
(innerhalb mittlerer Temperaturbereiche). Bei
einer Temperaturerhohung der Temperatur ¢
um 10 Kelvin (z.B. von 20 °C auf 30 °C) steigt die
RG um das 2- bis 4fache. Die Temperatur hat
groBen Einfluss auf die Betonerhartung (War-
mebehandlung von Betonfertigteilen zur Er-
zielung besserer Friihfestigkeiten bzw. kiirzerer
Ausschalfristen).

1.7 Saure- und Basenstirke
Ionenreaktionen in wéssriger Losung laufen
meist als Gleichgewichtsreaktionen ab und un-
terliegen daher dem Massenwirkungsgesetz.
Sdure oder Basen konnen gemaf3

AB&2 A"+ B

in Ionen dissoziieren. In diesem Fall wird die
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Saure Dissoziation K PKs
Salzsdure HCl 2 H+CI 106 —-6,0
Essigsédure CH;COOH & H*+CH,;COO | 1,8-10° 4.8
Borsaure H,BO, 2 H+H,BO; 7,3-101° 9,1
Kohlensiure CO,+H,0 & H*'+HCO; 43-107 6,4
HCO; 2 H+COF 56-10" | 103
Blausiure HCN 2 H+CN° 49-10 | 93
Schwefelwasserstoff | H,S 2 H'+HS 9,1-10% 7,0
HS 2 H+S" 1,1-107%2 | 12,0
Phosphorsaure H,PO, 2 H+H,PO; 7,5-10°3 2,0
H,PO; 2 H*+HPOF 62-10° | 72
HPOZ 2 H'+POF 3510 | 12,7
Base Dissoziation K; rPKs
Ammoniak NH,+HO 2 NHj+OH- 18-105 | 47
Ca-Hydroxid Ca(OH), 2 Ca*+20H" 4,0-102 14
Mg-Hydroxid Mg(OH), 2 Mg*+20H | 26-10° 2,6
Gleichgewichtskonstante K durch die Dissozia- 1.8 Oxide
tionskonstante K, = [A*] [B7] / [AB] ersetzt. Sie
gilt als Maf3 fiir die Starke des Elektrolyten (z.B. ~ Allgemeines

eines Salzes), d.h. seiner Fahigkeit, in wassriger
Losung in Ionen zu zerfallen. K, ist abhdngig
von der Temperatur und gilt nur in stark ver-
diinnten Losungen. Bei Sduren spricht man von
K, bei Basen von K. Gebrauchlich sind auch die
negativen dekadischen Logarithmen pKg und
pKg. Starke Sauren (Basen) liegen vor bei einem
PKs < 4 (pKj <4 ), schwache Sauren (Basen) bei
einem pKg > 4 (pK; > 4) (Tabelle 1.2).

Die Saure- und Basenstidrke wird bei hoher
konzentrierten Losungen (>0,01n) durch den
Dissoziationsgrad o beschrieben. Er ist der
Quotient aus der Anzahl der dissoziierten
Molekiile nach dem Zerfall und der Anzahl der
Molekiile vor dem Zerfall. Er ist immer kleiner
als 1 und kann auch in Prozent angegeben wer-
den. o ist im Unterschied zu K von der Kon-
zentration abhdngig. Er steigt mit zunehmen-
der Verdiinnung. In 1-normaler Losung sind
starke Sauren (Basen), wie z.B. Salzsaure (Na-
tronlauge), zu 78% (73%) in lonen gespalten,
schwache Sauren (Basen), wie z.B. Essigsaure
(Ammoniak), nur zu 0,4% (0,4%).

Oxide sind Verbindungen von Elementen mit
Sauerstoff. Alle Elemente mit Ausnahme der
Edelmetalle konnen Oxide bilden. Gesteine be-
stehen iiberwiegend aus Oxiden. Die Formeln
der Oxide sind leicht abzuleiten. Sie ergeben sich
daraus, dass der Sauerstoff auf der duflersten
Schale 6 Elektronen besitzt. Er gibt diese nicht
ab, sondern erganzt durch Aufnahme von zwei
weiteren Elektronen seine duflerste Schale zur
vollstandigen Achterschale. Daraus ergibt sich
formal (neben nicht genannten weiteren Oxida-
tionsstufen) fiir Hauptgruppenelemente der
ersten Gruppe die Schemaformel X,O, der zwei-
ten Gruppe XO, der dritten Gruppe X,O,, der
vierten Gruppe XO,, der fiinften Gruppe X,O;,
der sechsten Gruppe XO,, der siebten Gruppe
X,O;. Baustofflich wichtige Oxide: Na,O, K,O,
MgO, CaO, ALO;, CO,, Si0,, SO,, SO;.

Metalloxide/Basen
Metalloxide bilden unter Wasseraufnahme
Basen:
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Metalloxid (Basenanhydrid) + Wasser — Me-
tallhydroxid (Base)

Beispiel: CaO + H,O — Ca(OH), Calciumhydro-
xid

Charakteristischer Bestandteil aller Basen
ist die dissoziationsfihige Hydroxylgrup-
pe. Basen sind chemische Verbindungen,
die in der Schmelze oder in wassrigen
Losungen in positive Metallionen und ne-
gative Hydroxylionen dissoziieren. Beson-
ders wichtig in der Bauchemie (z.B. Zement)
sind NaOH, KOH, Ca(OH),. Basen wirken
dtzend auf Haut und Augen.

NaOH, KOH: Diese festen hygroskopischen
Stoffe sind leicht wasserloslich. Sie sind in ge-
ringer Menge als Oxide im Zement enthalten
und ergeben beim Anmachen mit Wasser Na-
tron- bzw. Kalilauge. Sie sind mitverantwortlich
fiir die hohe Alkalitat des Porenwassers im Ze-
mentstein. Betonschddlich sind sie nur bei An-
wesenheit alkaliempfindlicher Zuschlage.

Ca(OH), Im Gegensatz zu KOH und NaOH
(beide 16sen sich >1 kg pro 1000 g Wasser bei
20 °C) ist Ca(OH), nur wenig wasserloslich (1,28
g pro 1000 g Wasser bei 18 °C [66]). Trotzdem
reagiert Kalkwasser stark alkalisch (pH-Wert:
12,5). Ca(OH),, auch geldschter Kalk oder Kalk-
hydrat genannt, entsteht auch beim Anmachen
des Zements mit Wasser in grofien Mengen und
ist daher hauptverantwortlich fiir die Alkalitat
des Frischmortels oder Frischbetons und des
Zementsteins.

Weitere Metallhydroxide: Der basische Cha-
rakter der Metallhydroxide wird dadurch ver-
ursacht, dass sie wasserloslich sind und in Was-
ser Hydroxid-lonen abspalten. Da nur die Al-
kalihydroxide und das Calciumhydroxid mehr
oder weniger wasserloslich sind, reagieren nur
diese Metallhydroxide basisch. Die Hydroxide
anderer Metalle sind dagegen kaum wasserlos-
lich und reagieren daher nur schwach basisch
(Fe) bzw. amphoter, d.h. als Sdure und als Base
(Zn, AD.

Nichtmetalloxide/Sduren
Nichtmetalloxide bilden unter Wasseraufnah-
me Sauren.

Nichtmetalloxid + Wasser — Nichtmetall-
hydroxid (Sauerstoffsaure).

Beispiel: SO; + H,O — (OH),SO, oder besser
bekannt als H,SO,

Charakteristischer Bestandteil aller Sduren
ist der dissoziationsfihige Wasserstoff.
Séuren sind also Verbindungen, die in wés-
srigen Losungen in positive Wasserstoff-
ionen und negative Sdurerestionen dissozi-
ieren. Sduren wirken dtzend auf Haut und
Augen.

Beispiel: Dissoziation von Schwefelsdure H,SO,
+2H,0 -2 H,;0* +S0O,~

Wasserfreie (100%ige) Schwefelsaure ist eine
Fliissigkeit, die keine Ionen enthélt und daher
auch keine elektrische Leitfahigkeit hat. Erst
beim Mischen mit Wasser entstehen Wasser-
stoffionen und Saurerestionen. Wasserfreie
Schwefelsdure ist aber ein kréftiges Oxidations-
mittel. So werden organische Substanzen durch
Wasserentzug bzw. Oxidation schwarz. Die Ver-
einigung von Schwefelsdure mit Wasser verlauft
sehr heftig (niemals Wasser in die Saure!).

Neben den Sauerstoffsauren existieren auch
nichtsauerstoffhaltige Sduren, wie z.B. HCl
Derartige Sduren bilden sich gemafd

Nichtmetall + Wasserstoff — Nichtmetall-
hydrid.
Beispiel: Cl, + H, — 2 HCI (Chlorwasserstoff)

Bei Chlorwasserstoff handelt es sich um ein
stechend riechendes Gas, das sich leicht in
Wasser zu Salzsaure auflost. Dabei dissoziiert
der Chlorwasserstoff fast zu 100% in H*- und
Cl-Ionen und ist deshalb eine starke Saure.
Obwohl Wasserstoffionen in wassrigen Losun-
gen als Hydroniumionen H;O* vorliegen, wer-
den sie hier der Einfachheit halber als H* for-
muliert.
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Ableitung und Berechnung

Zur Kennzeichnung des Sdure- bzw. Basizi-
tatsgrades von Losungen interessiert die Was-
serstoffionenkonzentration bzw. Hydroxyl-
ionenkonzentration in mol/1. In reinem Wasser
ist der 107te Teil in H*- und OH-Ionen gespal-
ten. Daraus ergibt sich eine Konzentration von
107 mol/1an H* bzw. OH". Deren negativer de-
kadischer Logarithmus fiihrt zum pH- bzw.
pOH-Wert. Also ist pH =-log [H*] bzw. pOH =
-1g[OH"]. Der pH-Wertbzw. der pPOH-Wert von
reinem Wasser ist somit 7. Ublicherweise gilt der
pH-Wert als die Mafizahl fiir den sauren bzw.
basischen Charakter einer Losung. Der pH-Wert
kannneutral (pH =7), basisch (pH >7) oder sauer
(pH <7) sein. Ferner gilt: pH + pOH = 14.

Rechenbeispiel: Welchen pH-Wert hat eine 0,1 m
HCI?

Losung: 0,1 m = 10" mol/l; pH = -log [H'] =
-log 10" =1

Indikatoren

Der pH-Wert von Losungen kann auf elekt-
rochemischem Weg (potentiometrisch) oder
durch Indikatoren bestimmt werden. Indikato-
ren sind schwache organische Sduren, die in be-

T
1

T r T 1 1 T 1 1 T 1 1.1
2 3456 7 8 91011121314

stimmten pH-Bereichen ihre Farbe &dndern
(Bild 1.7).

Praxisbeispiel: Beton wird im Laufe der Jahre
in den obersten Millimetern der Oberflache
durch das CO, der Luft angegriffen. Das im Be-
ton vorhandene, alkalisch reagierende Kalk-
hydrat wird im feuchten Medium in neutral rea-
gierendes CaCO; umgewandelt. Der sog. Car-
bonatisierungsfortschritt kann anhand mittig
gespaltener Betonwiirfel erkannt werden, in-
dem man eine Indikatorlosung (1%iges Phe-
nolphthalein in wassrig-alkoholischer Losung)
aufspriiht. Der nicht carbonatisierte Kernbereich
wird rot-violett, der carbonatisierte Randbereich
bleibt farblos. Wichtig ist, ob die zur Stahlkorro-
sion fithrende Carbonatisierung schon bis zur
Bewehrung vorgertickt bzw. ob die Betontiber-
deckung noch ausreichend ist (Bild 1.8).

pH-Wert Kalkhydratlosung

Es soll der pH-Wert einer gesattigten Kalkhy-
dratlosung errechnet werden, wie er z.B. im
Frischbeton vorliegt.

Rechenweg: Ermittlung der OH™Ionenkon-
zentration, daraus Errechnung des pOH- bzw.
pH-Wertes.

In 11Wasser (18 °C) seien 1,28 g Ca(OH), dis-
soziiert gelost.

Umrechnung von g/1 in mol/1 (Formel n =
m/M):
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1%-L&sung

Bewehrung (Ethanol-Wasser 1:1)
von Phenolphthalein
auf Wurfelquerschnitt

carbonatisierter aufgespruht
Beton
Ly
| rot/violett
[ farblos
Betonwdirfel, nichtcarbonatisierter Beton

z. B. 20 Jahre alt
Bild 1.8 Phenolphthalein-Spriihtest

1,28¢g /1:74 g /mol =1,73 - 10> mol/1 = Kon-
zentration an Ca(OH), in mol/1

Nach Ca(OH), — Ca** + 2 OH miissen dop-
pelt so viele OH™-Ionen entstehen wie Ca(OH),
vorhandenist:2-1,73-102=3,46-10?mol OH/1.

Nun wird der pOH ausgerechnet:
POH = -log OH" = -log 3,46 - 102 = (log 3,46 +
log 102 =-(0,539-2,000) =1,461; gerundet 1,46;
pH =14 - pOH = 12,54.

Praxisbeispiel: Das Anmachwasser von Kalk- und
Zementmortel bzw. Beton erreicht noch wahrend
des Mischens mindestens einen pH-Wert von 12,5,
d.h. stark alkalisch. Eine weitere pH-Erhéhung
kann durch Alkalihydroxide stattfinden, die Ze-
ment enthalten kann.

1.10  Salze und Hydrolyse

Werden dquivalente Mengen einer starken Sau-
re und einer starken Lauge miteinander ge-
mischt, so reagiert die entstehende Salzlosung
weder sauer noch basisch, sondern neutral.
Base + Saure — Salz + Wasser (Neutralisa-
tion).
Beispiel: NaOH + HCI — NaCl + Wasser.
Hingegen reagieren wassrige Losungen von

Salzen aus Sauren und Basen unterschiedlicher
Starke nicht neutral.
Beispiele:
O Salz aus starker Base + schwacher Saure
— Losung basisch
Na,CO; + 2 H,0 — 2 NaOH + H,CO,
Q Salz aus starker Sdure + schwacher Base
— Losung sauer
AL(SO,), + 6 H,O — 2 Al (OH), + 3 H,SO,
Ursache: Solche Salze werden durch Wasser
(hydrolytisch) inihrer Sdure und Base gespalten.
Aus diesem Grund reagiert Na,CO; (Soda) al-
kalisch, Al,(SO,), sauer.

111  Wertigkeiten

Man unterscheidet verschiedene Wertigkeitsar-
ten in Abhangigkeit der Bindungsart und dem
Zweck, fiir den diese Angabe benétigt wird.

Die stochiometrische Wertigkeit gibt an, wie
viele als einwertig erkannte Atome oder Atom-
gruppen ein Atom eines Elements binden oder
ersetzen konnen. Einwertig sind z.B. Wasserstoff
und Fluor, zweiwertig ist z.B. Sauerstoff, vier-
wertig ist z.B. Kohlenstoff.

Die Ionenwertigkeit gibt die Anzahl der
Ladungen an, die ein Ion hat, wobei zwischen
positiver und negativer Wertigkeit unterschie-
den wird.

Beispiele: positiv: Na* (positiv einwertig); Ca**
(positiv zweiwertig); Al**(positiv dreiwertig);
CI (negativ einwertig); SO,> (negativ zweiwer-
tig); PO,* (negativ dreiwertig)

Die weitaus wichtigste Wertigkeit, die Oxi-
dationszahl, gibt an, welche Ladung ein
Atom in einer Verbindung hétte, wenn die-
se aus Ionen aufgebaut ware. Die Bin-
dungselektronen werden dem Partner mit
der grofieren Elektronegativitit voll zuge-
ordnet. Die Berechnung der Oxidationszah-
len unterliegt einigen Regeln, anzuwenden
in genannter Reihenfolge:
Oxidationszahlen der Elemente: 0; Metall-
ionen einschlieflich B und Si: nur positive
Zahlen; Fluor: —1; Wasserstoff: +1, Sauer-
stoff: —2.
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Beispiel 1: Schweflige Saure H,SO,; Summe der
Oxidationszahlen aufier S: 2(+1) + 3(-2) = -4;
Oxidationszahl des S = +4

Beispiel 2: Schwefelsdaure H,5O,; Summe der
Oxidationszahlen aufier S: 2(+1) + 4(-2) = —6;
Oxidationszahl des S = +6

Beispiel 3: Chromat: CrO,>; Summe der Oxi-
dationszahlen aufSer Cr: 4(-2) = -8
Oxidationszahl des Cr = +6

Beispiel 4: Chromoxid: Cr,O;; Summe der Oxi-
dationszahlen aufSer Cr: 3(-2) = -6
Oxidationszahl des Cr = +3

1.12  Beispiele chemischen
Rechnens (Stochiometrie)
Beispiel 1

Wie viel Branntkalk konnen aus 500 kg Kalk-
stein (als 100% CaCO, gerechnet) gewonnen
werden?

1. Aufstellen der chemischen Gleichung:
CaCO; — CaO + CO,

2. Aufstellen der Massengleichung;:

Ausdenrelativen Atommassen (Tabellenwert
aus Periodensystem Ca: 40,1; C: 12,0; O: 16,0)
werden die relativen Molekiilmassen M, (ohne
Einheit) errechnet, die zahlenmafig gleich den
molaren Massen M (g/mol) sind (siehe Ab-
schnitt 1.1): M CaCO5: 100,1 g/mol; M CaO 56,1
g/mol; M CO, 44,0 g/mol. Aus m [g] = n [mol]
- M [g/mol] folgt:

1 mol - 100,1 g/mol = 1 mol - 56,1 g/mol +
1 mol - 44,0 g/mol; daraus folgt:
100,1g=561g+440¢g

3. Aufstellen der Verhiltnisgleichung
100,1 g : 56,1 g =500 kg : x kg; x =280

Aus 500 kg Kalkstein konnen 280 kg Brannt-
kalk gewonnen werden.

Beispiel 2
Wie viel kg Kalkhydrat werden bei der Hy-
dratation von 100 kg eines CEM I (Portland-
zement) mit einem Anteil an 60% Tricalcium-
silikat abgespalten?

1. Aufstellen der (vereinfachten) chemischen
Gleichung;:
2 (3 CaO - Si0,) + 6 H,O — 3 CaO - 2 SiO,
-3 H,0 + 3 Ca(OH),

2. Aufstellen der Massengleichung:

Aus den relativen Atommassen (Tabellenwerte
aus DPeriodensystem Ca: 40,1, O: 16,0,
Si: 28,1; H: 1,0) werden die relativen Molekiil-
massen M, (ohne Einheit) errechnet, die zahlen-
mafig gleich den molaren Massen M (g/mol)
sind : M 3 CaO - SiO,: 228,4 g/mol; M H,O:
18,0 g/mol; M 3 CaO - 2 SiO, - 3H,0: 3425 g/
mol; M Ca(OH),: 74,1 g/mol.

Aus m [g] = n [mol] - M [g/mol] folgt:
2mol - 228,4 g/mol + 6 mol - 18 g/mol =1 mol -
342,5 g/mol + 3 mol - 74,1 g/mol; daraus folgt:
4568 g +108g=3425g+2223 g

3. Aufstellen der Verhaltnisgleichung
456,8 g:222 g =060 kg : x kg; x =29,2

100 kg Portlandzement setzen 29,2 kg Kalk-
hydrat frei (Theorie).

In der Praxis geht man unter Beriicksich-
tigung verschiedener Parameter (u.a. Hydrata-
tionsgrad) von 24% Kalkhydrat aus, die ein CEM
I freisetzt.

Beispiel 3

Wie werden 100 g einer 10 M.-%igen NaCl-
Losung hergestellt? Es werden 10 g NaCl
(Trockensubstanz) in 90 g Wasser aufgelost
(Angaben in M.-% beziehen sich immer auf
100 g Losung).

Beispiel 4

Wie wird ein Liter einer 1-m-NaCl-Losung
(Konzentration 1 mol/1) hergestellt? Es werden
1 mol NaCl (Trockensubstanz, 23 g) in einem
Messkolben vorgelegt. Es wird unter Losen bis
zur 1-1-Messmarke mit Wasser aufgefiillt.

Beispiel 5
Gesittigtes Kalkwasser (Frischbeton!) enthalt
1,28 g Ca(OH), je Liter Losung (18 °C). Wie viel
prozentig (M.-%), molar (mol/1), normal (val/1)
ist die Losung?

1. Berechnung der Konzentration in M.-%
Das Volumen von 1 I Losung kann bei der
geringen Konzentration gleich 1000 g gesetzt
werden.

1000 g Losung: 1,28 g/1=100 g Losung:x g/1;
x = 0,128; 100 g Losung enthalten also 0,128 g
Ca(OH),.
Die Losung ist somit 0,128 M.-%ig.
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2. Berechnung der Konzentration in mol/l
n (Stoffmenge in mol) = m (Masse in g)/M
(molare Massein g/mol);n=1,28 g/74,10g/mol
=0,017 mol

Die Losung enthalt 0,017 mol an Ca(OH), und
ist 0,017 molar.

3. Berechnung der Konzentration in val/l (veraltet,
aber noch praxistiblich)
11, (dquivalente Stoffmenge in val) = m (Masse
in g)/M,, (molare Aquivalentmasse in g/val)
wobei M, = M (molare Masse)/z (Wertigkeit);
M, =74,10 g/mol : 2 =37,05 g/val;
g =128g:37,05 g/val = 0,034 val; Die Losung
enthalt 0,034 valan Ca(OH), und ist 0,034 normal.

1.13 Hirte des Wassers

Definition und Begriffe

Unter Harte des Wassers oder Gesamthérte
versteht man die Summe der im Wasser
gelosten Erdalkaliionen, im Allg. Ca- und
Mg-Ionen (nach DIN 38409 umgerechnet
auf die Stoffmengenkonzentration, berech-
net als Ca in mmol/1)

Man untergliedert die Gesamthiarte GH in Car-
bonatharte KH und Nichtcarbonatharte NKH.
Die Carbonathirte KH (z.B. gelostes Ca(HCO,),,
Mg(HCO,),) ist durch Kochen entfernbar (auch
tempordre oder voriibergehende Harte ge-
nannt). Sie fallt unter Kesselsteinbildung aus.

Ca(HCO,),
KH im Wasser

— CaCO; + H,0 + CO,
Kesselstein

Die Nichtcarbonathiarte NKH (z.B. gelostes
CaSO,, MgS0O,, CaCl,, Ca(NO,),, Mg(NO,),) ist
durch Kochen nicht entfernbar (auch perma-
nente oder bleibende Hérte genannt).

Die GHalsauch die KH werden iiblicherweise
experimentell bestimmt, die NKH errechnet.
Rechnung: NKH, i, = GHe,, — KH,y

MafSeinheiten der Wasserhirte

Die herkdmmliche Maf3einheit ist «Grad deut-
scher Harte» in °dH. 1°dH entspricht 10 mg CaO
bzw. 7,14 mg MgO pro Liter Wasser.

Zur Berechnung von Hartegraden werden der
Ca?- und Mg?*-Gehalt in mg/l auf CaO in mg/1
umgerechnet.

Beispiel:

In einem Liter Wasser befinden sich 7,14 mg Ca**
und 4,34 mg Mg**.

Umrechnung von Ca auf CaO:

Es gilt: mc.0 = Mo - Mcao/ Mcas

7,14 mg Ca? - 56,1/40,07 = 10,0 mg CaO
Umrechnung von Mg auf CaO:

Es gilt: 1,0 = Mg - Mcao/ Mg

4,34 mg Mg? - 56,1/24,3 = 10,0 mg CaO
Die Harte des Wassers betrdgt rechnerisch
20mg CaO/1,d. h.2°d.

Nach Anpassung an EU-Standard wird die Was-
serhirte als Summe der Stoffmengenkonzentra-
tion der Ca*- und Mg?>*-Ionen (umgerechnet auf
Ca?") in mmol/1 ausgedriickt (DIN 38 409).

Es ergibt sich folgende Tabelle [46]:

Hirtebereich | °dH mmol Ca?*
sehr weich Obis 4 0 Dbis0,71
weich 4bis 8 0,71 bis 1,43
mittelhart 8 bis 12 1,43 bis 2,14
ziemlich hart 12 bis 18 2,14 bis 3,21
hart 18 bis 30 3,21 bis 5,35
sehr hart >30 >5,35

Beseitigung der Ca-/Mg-Ionen
Fiir viele Anwendungen in der Technik (chemi-
sche Industrie, Brauereien usw.) ist hartes Was-
ser unbrauchbar. Durch verschiedene Verfahren
kann Wasser enthartet werden:

Q durch Ausféllung (Kalksodaverfahren — Aus-
fallung als Ca-Carbonat; Trinatriumphos-
phatverfahren— Ausfallung als Ca-Phosphat),

Q durch Destillation,

Q durch Ionenaustausch (organische Harze:
Ca?*, Mg?** gegen H,0", stérendes SO7, CI,
NO% gegen OH-, Zeolithe bzw. Geriistsili-
kate: Ca**, Mg?* gegen Na*).

Gertistsilikate werden heute in Waschmitteln
eingesetzt. Das frither verwendete Pentanatri-
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umtriphosphat (Komplexbildner) ist wegen der
Forderung des Algenwachstums und der damit
einhergehenden Sauerstoffarmut in Gewéassern
in Verruf geraten.

1.14 Kalk-Kohlensaure-

Gleichgewicht

Gesamtkohlensduregehalt

Der Gesamtkohlensauregehalt in einem natiir-
lichen Wasser (z.B. Grundwasser) setzt sich zu-
sammen aus den im Wasser gelosten Hydro-
gencarbonaten und sog. freiem CO,. Das nur in
Losung bestandige Ca(HCO,), benétigt zur
Stabilisierung eine bestimmte Menge des ge-
16sten CO, (sog. stabilisierende oder zugehorige
Kohlensaure). Uberschiissiges CO, gilt als kalk-
aggressiv.

Gesamtkohlensduregehalt (in Wasser ge-

l16stes Hydrogencarbonat und CO,):

Q halbgebundene Kohlensaure in Form
von Ca(HCO;), bzw. Mg(HCO,),

Q freieKohlensidurein Form von CO,+H,O
als

— stabilisierende, zugehorige Kohlen-
saure, nicht kalkaggressiv,

— tberschiissige Kohlensdure, kalkaggres-
siv.

6 8

10 12 14 16 18 20 22 24 26 28
Carbonathéarte in °dH

Kalkaggressivitat

Entscheidend fiir die Kalkaggressivitdt eines
Wassers (= Kalklgsekapazitit) ist der Gehalt an
Carbonatharte. Harte Wasser benotigen viel sta-
bilisierende CO,. Sie sind in Abhéangigkeit der
Carbonatharte nur bedingt kalkaggressiv, u.U.
gar nicht. Sehr weiche Wisser (auch Regen-
wasser) enthalten praktisch kein Hydrogencar-
bonat. Schon geringe Mengen an geldstem CO,
wirken daher als freie aggressive Kohlensaure
(Bild 1.9). Aus dem Bild geht hervor:

0 Wasser mit z.B. 20 °dH: Gehalte bis 110 mg
CO,/1 wirken stabilisierend, hohere kalk-
aggressiv;

0 Wasser mit z.B. 10 °dH: Gehalte bis 20 mg
CO,/1 wirken stabilisierend, hohere kalk-
aggressiv.

Kalklosende Kohlensaure wirkt auf Beton ein.
Gemafd Ca(OH), + CO, + H,O — CaCO, wird
Kalkhydrat in Calciumcarbonat umgewandelt
(«Carbonatisierung»). Allerdings kann dieses
mit iiberschiissiger Kohlensaure gemafs CaCO,
+ CO, + H,0 — Ca(HCO,), zu 16slichem Calci-
umhydrogencarbonat weiter reagieren. Letzte-
res kann durch Kapillartransport an die Beton-
oberfliche wandern und sich dort gemaf3
CaHCO,; — CaCO; + CO, + H,0 als sog. Aus-
blithung ablagern. Auch CSH-Phasen koénnen
angegriffen werden. Durch Abgabe von Ca*
werden diese instabil (Festigkeitsriickgang).
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Literatur zum Thema «Chemische Grund-
lagen»: [7;8;9; 11; 12; 13; 21; 46; 64]



2 Priifung betonangreifender Wasser

21  Priifung nach DIN 4030

Die sog. Referenzverfahren nach DIN 4030
(Beurteilung betonangreifender Wasser, Boden
und Gase) miissen mit einem entsprechenden
Aufwand in einem chemischen Laboratorium
durchgefiihrt werden, der in vielen Fallen un-
angemessen hoch ist. Darum lasst die Norm ein-
fache Schnellverfahren als Vorpriifung zu, die
an der Baustelle durchgefiihrt werden kénnen.
Diese sollen den Bauingenieur in die Lage ver-
setzen, tiberschlagig die betonschadlichen Stof-
fe im Wasser abzuschdtzen. Derartige halb-
quantitative Bestimmungsmethoden sind z.B.
moglich mit dem Merck-Wasserlabor fiir die
Bauindustrie (Bild 2.1). Mit diesen Ergebnissen
kann entschieden werden, ob das Wasser nach
den Referenzverfahren untersucht werden muss

oder ein Beton ohne besondere Schutzmaf$nah-
men (Priifung der Expositionsklasse) hergestellt
werden kann.

Erfiillt das Wasser nach dem Schnellverfah-
ren folgende Kriterien:

Mg?" <300 mg/1

NH," <15mg/1

SO <200 mg

Cl- <500 mg/1

kalkangreifendes CO, <15 mg/1und
pH-Wert >6,5

so gilt das Wasser als nicht betonangreifend
nach DIN 4030.

Wird ein Kriterium iiberschritten oder ist der
pH-Wert <6,5, muss eine erneut genommene

Bild 2.1 Aquamerck-Kompaktlabor fiir die Bauindustrie zur Untersuchung betonangreifender Wasser [15]
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Probe in einem Laboratorium von Fachpersonal
nach dem Referenzverfahren analysiert werden
[24].

2.2 pH-Wert

Der pH-Wert von klarem, ungefarbtem Wasser
kann mit Indikatorstabchen oder durch Zugabe
einer Indikatorlosung bestimmt werden. Bei
tritbem oder gefarbtem Wasser sind nur Indi-
katorstabchen zu verwenden. Die Genauigkeit
betragt +0,5 pH-Einheiten, ermittelt durch
direkten Farbabgleich mit einer pH-Werteskala.

2.3 Geruch

Die Geruchspriifung soll zeigen, ob eine Was-
serprobe Schwefelwasserstoff, Sulfide oder or-
ganische Verbindungen enthélt. Die Zugabe der
Phosphorsaure ist erforderlich, da alkalische
Wasser Sulfid enthalten konnen, die erst nach
dem Ansduern als H,S erkannt werden, z.B.
gemaf

3 Na,S + 2 H,PO, — 2 Na,PO, + 3 H,S

24 Harte

Gesamthairte

Die Gesamtharte, bestehend aus den in der Lo-
sung vorhandenen Ca- und Mg-lonen, wird
durch Komplexierung dieser Ionen mit einem
Komplexbildner (Losung des Dinatriumsalzes
der Ethylendiamintetraessigsdaure) bestimmt.
Die Losung des Komplexbildners ist so ein-
gestellt, dass 1 Tropfen direkt 1°dH (deutsche
Harte) entspricht.

Carbonathirte

Unter der Carbonatharte versteht man den An-
teil der Gesamtharte, der an Hydrogencarbonat-
und auch Hydroxylionen gebunden ist. Die Car-
bonatharte wird in Gegenwart eines Indikators
mit Salzsdure bestimmt gemafd

Ca(HCO,), +2 HCI — CaCl, + 2 CO, + H,0

2.5 Kalklosende Kohlensidure

Sie wird in der Weise bestimmt, dass der Probe
pulverisiertes Calciumcarbonat (Marmormehl)
im Uberschuss zugesetzt wird, das sich mit kalk-
l16sender Kohlensdaure gemafs

H,O + CO, + CaCO; — Ca(HCO,),

umsetzt. Damit nimmt die Carbonatharte zu.
Nach Abfiltration von ungeldstem CaCO, wird
aus der Zunahme der Carbonathérte der Gehalt
an kalklosender Kohlensaure errechnet.

2.6 Chlorid

Chlorid bildet mit Hg(I)-Ionen praktisch un-
dissoziiertes Hg(I)CL,.

Hg(NO,), + 2 Cl— HgCl, + 2 NO,

Der Endpunkt der Titration wird durch tber-
schiissige Hg(II)-Ionen erkannt. Diese reagieren
in salpetersaurer Losung mit Diphenylcarbazon
zu einer blauviolett gefarbten Komplexverbin-
dung.

Hg?* + Diphenylcarbazon BLEL <N Hg?-Di-
phenylcarbazon-Komplex (blauviolett)

2.7 Magnesium

Magnesium bildet mit dem Reagenz nach MANN
und YOE einen roten Farbstoff, dessen Farbe von
der Magnesiumkonzentration abhédngt. Da das
Reagenz sehr empfindlich ist, wird die Wasser-
probe zweimal mit Pufferlosung verdiinnt. Der
Magnesiumgehalt ergibt sich aus einem Ver-
gleich mit einer Farbskala.

2.8 Ammonium

Ammonium wird mit einem Teststabchen, das
mit NefSlers Reagenz getrankt ist, bestimmt. Das
Teststabchen verfarbt sich in Abhéngigkeit der
Ammoniumkonzentration von gelb bis braun.
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