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6. Arten chemischer Reaktionen 
  

 é  

 
Die Vielzahl bekannter chemischer Reaktion zwingt zur Systematisierung. Je nach Bewer-
tungs-Kriterium gibt es verschiedene Möglichkeiten zur Unterteilung. Eine sehr einfache 
Möglichkeit wäre die Einteilung in anorganische und organische Reaktionen. In diesem Fall 
würden wir nach der Art der reagierenden Stoffe unterscheiden.  
 
 AgNO3        +         KCl            AgCl Ź         +     KNO3 
 
        Silbernitrat      + Kaliumchlorid     Silberchlorid     + Kaliumnitrat 
      anorganisch       anorganisch            anorganisch    anorganisch  
 
 
         +                              +     
 
        +          +    
          organisch  organisch            organisch    organisch  
 
 
Schon die Reaktion von Glucose (Traubenzucker) mit Sauerstoff würde uns in Schwierigkei-
ten bringen.  
 
 C6H12O6        +         6 O2            6 CO2         +    6 H2O 
 
 Glucose        +   Sauerstoff     Cohlendioxid   +   Wasser 
          organisch  anorganisch            anorganisch    anorganisch  
 
Dominieren hier die drei anorganischen Stoffe (Ą anorganische Reaktion) oder das größere 
Molekül Glucose (Ą organische Reaktion)? 
Der eine oder andere Leser wird sich vielleicht noch daran erinnern, dass es sich bei der ge-
gebenen Gleichung um die Zusammenfassung der Zellatmung geht. Also doch eine organi-
sche Reaktion, zumal sie in lebenden Zellen abläuft. Doch da fällt uns ein, Glucose ist auch 
einfach so brennbar. Die einfache Oxidation lässt sich auch so realisieren. Dann wäre es 
doch eine anorganische Reaktion. Also hier kommen wir so nicht weiter! 
Im Allgemeinen werden Reaktionen. die mindestens eine organische Verbindung enthalten 
der organischen Chemie zugeordnet. 
Die Reaktions-Geschwindigkeit als Kriterium zur Charakterisierung von Reaktionen haben 
wir beim Thema Kinetik dargestellt. Versucht man aber dabei Reaktionen einzuordnen, die 
wir intuitiv oder aus Erfahrung als ähnlich verstehen, dann verstreuen die sich schnell mal 
über zwei bis drei Geschwindigkeits-Klassen. Also auch kein so gutes Kriterium. 
Die Unterscheidung hinsichtlich der Energie-Aufnahme oder Abgabe haben wir bei der 
Thermodynamik chemischer Reaktionen besprochen. Wir unterscheiden dabei endotherme 
Reaktionen (mit Energie-Aufnahme) von exothermen Reaktionen (mit Energie-Abgabe). Mit der Be-
achtung von Energie-Übergängen kommen wir dem Wesen chemischer Reaktion auch 
schon näher. 
Eine weitere Möglichkeit wäre es, das zugrundeliegende Reaktions-Schema zu bewerten. 
Bei einer Addition reagieren zwei oder mehr Stoffe zu einem Produkt. Das Reaktions-Prinzip 
kann mit der allgemeinen Gleichung: 
 
 A   +   B      C 
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beschrieben werden. Additionen sind typische Synthesen (Bildungs-Reaktionen). Verfolgt 
man die ursprünglichen Atome oder Atom-Gruppen (A und B) weiter, dann ließe sich das 
Reaktions-Schema auch so schreiben: 
 
 A   +   B      AB 
 
Die Umkehrung einer Addition nennen wir Eliminierung. Bei ihnen bilden sich aus einem 
Stoff mehrere kleinere. 
 
 C      A   +   B  od. auch:       AB      A   +   B 
 
Eliminierungen gehören zur Klasse der Analysen (Zerlegungs-Reaktionen). 
Bleibt noch eine Gruppe von Reaktionen, bei denen es zum Austausch von Atomen oder 
Atom-Gruppen kommt. Solche Reaktionen nennen wir Substitutionen. Sie folgen dem Re-
aktions-Schema: 
 
 D   +   E      F   +   G 
 
 
Will man den Übergang des Atoms bzw. der Atom-Gruppe wieder genauer darstellen, könnte 
man auch: 
 
 DH   +   E      D   +   EH 
 
schreiben. 
Chemiker suchen aber eher nach dem inneren / tieferen Wesen einer chemischen Reaktion. 
Aus wissenschaftlicher Sicht bieten sich deshalb auch eher Unterscheidungen an, die das 
genaue Reaktions-System einbeziehen. 
Zu solchen Reaktions-Arten gehören die Säure-Base-Reaktionen (Ą 6.1. Säure-Base-
Reaktionen / Reaktionen mit Protonen-Übergang). Zuerst sieht es zwar so aus, als würden 
wir nur die reagierenden Stoffe / Stoff-Klassen betrachten ï eben die Säuren und Basen. 
Beim genaueren Hinsehen werden wir erkennen, dass es sich um eine spezielle Übergangs-
Reaktion (Schema-Typ: Substitution) handelt. Desweiteren können verschiedene Stoffe in 
Säure-Base-Reaktionen eingehen, die scheinbar gar nicht zu den Säuren oder Basen gehö-
ren. 
Auf der gleichen Ebene der Einteilung finden wir auch die Redox-Reaktionen. Sie sind eben-
falls spezielle Übergangs-Reaktionen (Ą 6.2. Redox-Reaktionen / Reaktionen mit Elektro-
nen-Übergang). 
 
 
 
 

Definition(en): Addition (Additions-Reaktion) 
Eine Addition ist eine chemische Reaktion, bei der zwei oder mehr Stoffe zu einem Reakti-
ons-Produkt vereint werden. 
 

 

 
 

Definition(en): Eleminierung (Eleminierungs-Reaktion) 
Eine Eleminierung ist eine chemische Reaktion, bei der ein Stoff ein oder mehrere Bestand-
teile abspaltet. 
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Definition(en): Substitution (Substitutions-Reaktion) 
Eine Substitution ist eine chemische Reaktion, bei der es zum Austausch von Atomen oder 
Atom-Gruppen zwischen mindestens zwei Stoffen kommt. 
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6.1. weitere Arten und Einteilungs-Möglichkeiten chemi-

scher Reaktionen 
  

 é  

 
Die Vielzahl und Vielgestaltigkeit chemischer Reaktionen zwingt zu völlig unterschiedlichen 
Klassifizierungen und Systematisierungen.  
Chemische Reaktionen lassen sich nach verschiedensten offensichtlichen und hintergründi-
gen Kriterien unterteilen. Einige ï praktisch interessante und relevante ï Varianten sollen 
nun kurz vorgestellt werden. 
 
nach der Art der Verteilung der Reaktions-Partner ineinander: 

¶ homogene Reaktionen 
 
 

 

¶ heterogene Reaktionen 
 
 

 

 
 
 
Einteilung homogener Systeme und Reaktionen: 

¶ Gas - Gas 
 
 

z.B. klassische Reaktion von gemischten Gasen 
H2   +   Cl2      2 HCl 

¶ Gas - Flüssigkeit 
 
 

z.B. gelöstes Gas (in der Flüssigkeit) mit der Flüssigkeit 

 

¶ Flüssigkeit - Flüssigkeit 
 
 

 

 

¶ Flüssigkeit - Festkörper 
 
 

 

 

¶ Festkörper - Festkörper 
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Einteilung heterogener Systeme, passender Grenzflächen und Reaktionen: 

¶ Gas - Flüssigkeit 
 
 

z.B. Reaktion eines Stoffes (Gas) mit einem gelösten 
Stoff (in der Flüssigkeit) 

 
 

¶ Gas - Festkörper 
 
 

z.B. Reaktion von Festkörpern mit dem umgebenden 
Gas; Grenzfläche für Reaktion von entscheidender Be-
deutung 
4 Fe   +   3 O2      2 Fe2O3 
 

¶ Flüssigkeit - Flüssigkeit 
 
 

z.B. bei zwei nicht miteinander mischbaren Flüssigkei-
ten 
Na(Hg)   +   H2O      NaOH   +   ½ H2 

 

¶ Flüssigkeit - Festkörper 
 
 

z.B. Auflösungs- und Kristallisations-Reaktionen; elekt-
rolytische Reaktionen; Reaktionen von Säuren mit Me-
tallen, é 
Zn   +   2 HCl      ZnCl2   +   H2 
 

¶ Festkörper - Festkörper 
 
 

z.B.  
Diffussion i.A. stark eingeschränkt; Reaktion häufig nur 
direkt an der Grenzfläche 
Fe   +   3 S      FeS3 
 

 
 
 
: 

¶  
 
 

 

¶  
 
 

 

¶  
 
 

 

¶  
 
 

 

¶  
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6.1. Säure-Base-Reaktionen 
  

 é  

 
Säuren sind den Menschen durch die Vielzahl säuerlich schmeckender Lebensmittel seit Mil-
lionen von Jahren bekannt. Da wir auf unserer Zunge über spezielle Rezeptoren verfügen, ist 
dieser Geschmack sicher einer bekanntesten. 
Vor allem mit den pflanzlichen Säuren hatten die Menschen in der Frühzeit und im frühen 
Mittelalter zuerst bewussten Kontakt. Apfelsäure, Zitronensäure, aber auch die Ameisensäu-
re, die sowohl in Ameisen wie auch in Brennnesseln vorkommt waren die "bekanntesten" 
Stoffe, ohne dass diese als solche erkannt wurden. 
Zu Frühzeiten der "chemischen" Forschung ï auch schon lange vor den Allchemisten - wur-
de die Stoffgruppe durch die Erkennung am Geschmack charakterisiert. Irgendwann wurde 
der Geschmack auch Namens-gebend. Natürlich jeweils unterschiedlich in den Sprachen 
und Sprachgruppen. Für Säuren existiert fast immer ein Begriff. Basen wurde eher ignoriert 
und schon gar nicht las Stoffgruppe empfunden. 
Die älteste bekannte Säure als Einzelstoff ist die Essigsäure. Sie gilt auch als die erste 
künstlich hergestellte Säure. 
Zum Geschmack kam dann auch die ätzende Wirkung weiteres Säure-Merkmal hinzu. 
Erst mit Beginn des 14. Jhd. kamen anorganische Säuren dazu. Schmecken war jetzt nicht 
mehr ohne Weiteres möglich, da diese Säuren i:A. stark ätzend wirken. Sie schmecken aber 
auch noch in starker Verdünnung sauer (Sicherheitsvorschrift: bei anorganischen Säuren 
ist kein Geschmacks-Test erlaubt!!! Im Chemie-Unterricht gilt dies natürlich ganz allgemein!) 
Die menschen haben auch beobachtet, dass Säuren Marmor auflösen (unter Blasen-
Bildung). Dies kam dann als weiteres Merkmal zur Klassifizierung hinzu. 
Basen ï früher Alkalien genannt ï haben eher bitteren bis seifigen Geschmack und bei Be-
rührung einen seifigen und mehr nachhaltigen ätzenden Eindruck (fühlen sich schlüpfrig an) 
Die ersten genutzen Basen waren Soda und Pottasche (basische Salze) für Wasch-Zwecke. 
Daher stammt auch der Begriff "alkalisch" (von: arab.: algaljan = Pottasche). 
Als ein weiteres Charakteristikum für Säuren wurde die Aufhebung deren Wirkung in Anwe-
senheit von Basen festgestellt. Es verschwand dabei sowohl der Geschmack, die ätzende 
Wirkung als auch die Marmor-auflösende Wirkung. Basen und Säuren können sich gegen-
seitig neutralisieren, d.h. ihre charakteristischen Eigenschaften verschwinden, wobei Salze 
entstehen. 
Später fand man Pflanzen-Farbstoffe (zuerst Lackmus), die auf Säuren und Basen unter-
schiedlich reagierten und somit als Erkennungs- bzw. Anzeige-Substanz - sogenannte Indi-
katoren ï dienen konnten. Roter Lackmus (ein Pflanzen-Auszug) färbte sich mit Basen blau, 
blauer Lackmus mit Säuren rot (BOYLE (1664)). Noch heute spricht man bei vielen Test's für 
Entscheidungen metaphorisch vom Lackmus-Test. 
Die Veränderungen an Farben waren den Handwerkern im Mittelalter bekannt. Sie nutzten 
sie zur Bleiche, Fixierung von Farbstoffen, Konservierung, é 
Basen hatten eine große Verwendung in der Herstellung von Seife. 
Die Herstellung von Dick-Milch, Sauerkraut und eingelegtem Gem¿se (Gurken, é) gehºrte 
zum Handwerk der Haushälterinnen und Köchinnen. 
Das Säuern war neben dem Pökeln (Einsalzen) und dem Räuchern eine der wichtigsten Me-
thoden zur Haltbarmachung von Lebensmitteln. So etwas wie Kühlschränke gab es nicht. 
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Köche kennen auch die Farbveränderun-
gen von Rot- oder auch Blaukraut (Rot-
kohl). Je nach Säure-Gehalt verfärbt sich 
der Saft von rot-violetten bis zum blauen 
Farbton. 
Unter chemischen Bedingungen, kann man 
noch mehr bzw. auch weniger Säure 
(sozusagen Antisäure Ą Base) hinzufügen. 
Dann bilden sich noch extremere Verfär-
bungen. Rotkohl unter solch extremen Be-
dingungen würde uns aber nicht mehr 
schmecken bzw. wäre sogar Gesundheits-
gefährlich. 
Die genaue Zuordnung der Farben zu den 
(viel später definierten) sogenannten pH-
Werten findet der interessierte Leser im 
Abschnitt 6.1.2. der pH-Wert. 

 

 
Rotkohl-Saft bei verschiedenen pH-Werten (Säure-Gehalten) 

Q: de.wikipedia.org (Supermartl) 
 

Im Mittelalter gab es dann die ersten Versuche Stoffgruppen auf Grund ihrer chemischen Ei-
genschaften zu definieren. Vorher verband man die Stoffe eher intuitiv oder mehr allgemein-
gültig zu Gruppen. Für die "chemischen" Hintergründe interessierte man sich damals noch 
nicht.  
Johann GLAUBER (1604 - 1670) entwickelte dann erste "chemische" Verfahren zur Herstel-
lung von Säuren, u.a. Schwefelsäure, Salpetersäure und Salzsäure. Er verallgemeinerte 
auch schon den Sachverhalt, das Metall und Säure ein Salz ergeben. 
TACHENIUS (1660) postulierte: Säuren sind Stoffe, die sauer schmecken, mit unedlen Metal-
len unter Bildung eines Gases reagieren und mit Kalk aufschäumen. TACHENIUS war der "All-
chemisten-Name" von Otto TACKE, einem deutschen Arzt und Chemiker. 
Nicolas LEMERY (1645 - 1715) entwickelte "Korpus-
kel-Theorie" 
er stellte sich Säuren und Basen als kugelige Gebil-
de vor, wobei die Säure Spitzen an ihrer Oberfläche 
haben, die eben den sauren Geschmack "stechen" 
Basen besitzen Eindellungen, die genau zu den 
Spitzen passen, wodurch dann ein Ausgleich (Neut-
ralisation) möglich ist 

 

 
 

Der Base-Begriff geht ebenfalls auf TACHENIUS () zurück. Unter Basen verstand er die (nicht-
flüchtigen) Stoffe, die mit (flüchtigen) Säuren Salze bildeten. Dabei bildeten die nichtflüchti-
gen Stoffe seiner Meinung nach die Grundlage (Basis) der Salze. Von "Basis" leitete sich 
dann auch der Begriff Base ab. Man fasste dann viele Stoffe (heute bekannt als Metallhydro-
xide, Metalloxide und Alkali- und Erdalkali-Carbonate) zu einer Gruppe zusammen, weil man 
sie als die Grundlage für die Herstellung von Salzen betrachtete. 
LAVOISIER (1743 ï 1794) nahm noch an, dass Säuren immer auf Nichtmetalloxiden und Ba-
sen auf Metalloxiden basieren. Bei der Reaktion mit Wasser bildeten sie dann entweder die 
Säure oder die Base. Dies war auch die gängige Methode zur Herstellung einer Säure oder 
Base. Man verwendete einfach das passende Nichtmetall- bzw. Metall-Oxid und löste es in 
Wasser. Auf LAVOISIER gehen aber auch Aussagen zurück, das der Sauerstoff der Teil sei, 
der einen Stoff sauer machen würde. 
 
 Schwefelbioxyd   +   Wasser   =   Monothionische Säure 
          SO2             +       HO      =          HO,SO2    
 Schwefeldioxid   +   Wasser      schweflige Säure 

            SO2          +     H2O                H2SO3 

 

historische Bezeichnung 
und Schreibweise 

 

heute übliche Schreibweise 
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Calciumoxid   +   Wasser   =   Calciumhydroxid 
        CaO       +      HO       =         CaO,HO 
Calciumoxid   +   Wasser      Calciumhydroxid 

       CaO        +      H2O              Ca(OH)2 

 

historische Bezeichnung 
und Schreibweise 

 

heute übliche Schreibweise 

 
DAVY (1778 - 1829) entdeckte, dass es sich bei Chlor um ein Element handelt und erforschte 
dieses intensiv. Er konnte dann bei der Salzsäure nachweisen, dass der saure Charakter 
nicht vom Sauerstoff kommen könne, da Salzsäure überhaupt kein Sauerstoff enthält. 
 
 HCl   =   H   +   Cl Stoffe zerlegten sich nach der damaligen Ansicht 

 in Radikale; man kannte noch keine Ionen 

 
Nach DAVY (1811) sind Säuren solche Stoffe, die Wasserstoff chemisch gebunden enthalten 
und dieser durch Metalle austauschbar ist. 
Damit wiedersprach und widerlegte er die Theorie von LAVOISIER. 
 
 HCl   +   Zn   =   ZnCl   +   H 
 
 HSO   +   Zn   =   ZnSO   +   H 

die Säuren reagieren mit Metallen 
und setzen dabei den vorher gebundenen 

 ï und die Säure charakterisierenden 
Wasserstoff ï frei  

 
LIEBIG brachte ebenfalls den Wasserstoff ins Spiel. Er konnte in allen Säuren Wasserstoff 
nachweisen. Da aber wiederum eine Vielzahl von Stoffen bekannt war, die ebenfalls Was-
serstoff enthielten ï sie aber nicht sauer reagierten ï konnte dies auch noch nicht der Weis-
heit letzter Schluss sein. 
Nach seiner Theorie waren Säuren Wasserstoff-haltige Stoffe, die sich mit Metallen zu Sal-
zen umsetzen ließen. Bei der Reaktion wurde der Wasserstoff dann frei. 
 

 Mg   +   H2SO4      MgSO4   +   H2 ¬       (in moderner Schreibweise) 
 

 Zn   +   HCl            ZnCl2   +   H2 ¬       (in moderner Schreibweise) 
 
Für organische Säuren postulierte damals aber noch die Möglichkeit, dass diese statt des 
Wasserstoff's auch Metalle enthalten könnten. 
Im 19. Jhd. kamen dann sehr viele neue Indikatoren dazu, die auch andere Farbübergänge 
zeigten. So ist z.B. Phenolphthaleïn bei Anwesenheit von Säuren farblos und bei Basen vio-
lett gefärbt. Durch Kombination mehrerer Indikatoren konnte man einen sogenannten Uni-
versal-Indikator entwickeln, der heute vor allem in einfachen Untersuchungen benutzt wird. 
 
 

Indikator Farbe im sauren 
Bereich 

pH-Umschlag-
Bereich 

Farbe im basischen Be-
reich 

 

Alizaringelb gelb  10,8 ï 11,2 dunkel violett   

       

Methylorange rot  4,5 ï 5,0 ockergelb / orange   

Methylrot rot  5,2 ï 5,6 gelb   

Phenolphthaleïn farblos  8,5 ï 8,7 violett   

       

       

 
 
Einige wenige Farbstoffe / Indikatoren zeigten sogar drei verschiedene Farben in Abhängig-
keit von der Anwesenheit und den Reaktionen von Säuren und Basen an. 
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Indikator Farbe im sau-
ren Bereich 

pH-Um-
schlag-
Bereich 1 

Farbe im neut-
ralen Bereich 

pH-Um-
schlag-
Bereich 2 

Farbe im basi-
schen Bereich 

         

Bromthymolblau rot  1,2 ï 1,4 gelb  8,4 ï 8,6 blau  

         

         

Thymolblau rot  1,2 ï 1,4 gelb  6,6 ï 6,9    
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6.1.1. Säure- und Base-Begriffe / Säure-Base-Konzepte 

6.1.1.1. Säuren und Basen nach ARRHENIUS 
  

 é  

 
Bis zum Ende des 19. Jahrhundert gab es in der Chemie keine wirklich allgemeingültige und 
anerkannte Theorie über die Säuren (und Basen). Erst 1884 stellte Svante ARRHENIUS (1859 
ï 1927) die Theorie der elektrolytischen Dissoziation (NOBEL-Preis (für Chemie) 1903) 
Unter Dissoziation verstand er die Auftrennung von Stoffen in Wasser in Ionen. 
Alle Säuren und Basen sind nach ARRHENIUS in wässriger Lösung Elektrolyte ï also Lösun-
gen, die den elektrischen Strom leiten. 
 
Ionen-Theorie der Säuren und Basen 
 
 

Definition(en): Dissoziation 
Die Dissoziation ist der Vorgang, bei dem Stoff in Wasser in Ionen zerfallen. 
 

 

 
 

Definition(en): Elektrolyt 
Ein Elektrolyt ist eine Lösung, die den elektrischen Strom leitet. 
 

 

 
 
In der Schule haben die Meisten Säuren und Basen auf eine einfache Art kennengelernt. 
So dissoziierten Säuren in wässriger Lösung in Wasserstoff-Ionen und Säure-Rest-Ionen: 
 

Salzsäure:    HCl        H+   +   Cl- 

 

Schwefelsäure:  H2SO4       2 H+   +   SO4
2- 

 
 
Manchmal legte der Chemie-Lehrer noch Wert darauf, dass die Gleichung irgendwie deutlich 
machte, dass es sich um einen Vorgang in wässriger Lösung handelte. Das indizierte (aq) für 
"aquatisiert" sollte das dann kennzeichnen. 
 

Salzsäure:    HCl (aq)       H+ (aq)   +   Cl- (aq) 

 

Schwefelsäure:  H2SO4 (aq)       2 H+ (aq)   +   SO4
2- (aq) 
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Dissoziationen weiterer bedeutsamer Säuren: 
 

Salpetersäure   HNO3        H+ +   NO3
-      

salpetrige Säure  HNO2        H+ +   NO2
-      

schweflige Säure  H2SO3     2 H+ +   SO3
2-      

Phosphorsäure  H3PO4     3 H+ +   PO4
3-     

Ameisensäure   HCOOH       H+ +   HCOO-      

Essigsäure    CH3COOH       H+ +   CH3COO-      

Oxalsäure   HOOC-COOH    2 H+ +   -OOC-COO-      

 
 
Als gemeinsames und sozusagen "saures" Merkmal wurden die Wasserstoff-Ionen (H+) her-
ausgearbeitet. 
 
Entsprechend wurde bei den Basen vorgegangen: 
 

Natriumhydroxid:  NaOH       Na+   +   OH-  

 

Magnesiumhydroxid:  Mg(OH)2       Mg2+   +   2 OH-  

 
und wenn es der Chemie-Lehrer wieder etwas genauer sehen wollte: 
 

Natriumhydroxid:  NaOH (aq)       Na+ (aq)   +   OH- (aq) 

 

Magnesiumhydroxid:  Mg(OH)2 (aq)      Mg2+ (aq)   +   2 OH- (aq) 

 
 
Dissoziationen weiterer bedeutsamer Basen: 
 

Lithiumhydroxid:  LiOH        Li+ +      OH-  

Kaliumhydroxid:  KOH        Na+ +      OH-  

Calciumhydroxid:  Ca(OH)2       Mg2+ +   2 OH-  

Bariumhydroxid:  Ba(OH)2       Ba2+ +   2 OH-  

Aluminiumhydroxid:  Al(OH)3       Al3+ +   3 OH-  

 
 

Bei den Basen kristallisierte sich das Hydroxid-Ion (OH-) als der basisch machende Bestand-

teil heraus. 
Der schwedischer Chemiker Svante ARRHENIUS (1859 ï 1927) entwickelte aus solchen Be-
trachtungen seinen Säure- und Base-Begriff. Nach ARRHENIUS (1883) sind Säuren solche 
Stoffe, die in einer wässrigen Lösung ein Wasserstoff-Ion abspalten. Basen sind dagegen 
Stoffe, die in wässriger Lösung ein Hydroxid-Ion abspalten. 
Zu Ehren des Entwicklers dieser Betrachtungsweise sprechen wir auch vom ARRHENIUS-
Konzept. 
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Definition(en): Säure (ARRHENIUS) 
Säuren sind Stoffe, die in Wasser in Wasserstoff-Kationen (positiv geladene Wasserstoff-
Ionen) und Säurerest-Anionen (negativ geladene Säurerest-Ionen) dissoziieren. 
Der saure Charakter geht von den Wasserstoff-Kationen aus. 
 

Säuren sind Stoffe, die in wässrigen Lösungen Wasserstoff-Ionen abspalten. 
 

 

 
 

Definition(en): Base (ARRHENIUS) 
Basen sind Stoffe, die in Wasser in Metall-Kationen und Hydroxid-Anionen dissoziieren. Der 
basische Charakter geht von den Hydroxid-Anionen aus. 
 

Basen sind Stoffe, die in wässrigen Lösungen Hydroxid-Ionen abspalten. 
 

 

 
 
Problematisch ist aber z.B. das Ammoniak. In Lösung zeigt uns der Indikator Unitest mit sei-
ner blauen Farbe scheinbar die Hydroxid-Ionen (in Wirklichkeit nur die fehlenden Wasserstoff-Ionen) 
an. Aber in der Formel für Ammoniak NH3 ist beim besten Willen kein Sauerstoff für das Hyd-
roxid-Ion zu finden.  
 

Ammoniak:  NH3      NH3 (???)  +   OH-  (???) 

 
Daneben bleiben bei ARRHENIUS noch weitere Fragen offen, z.B.: Warum geben die Säuren 
ihre Wasserstoff-Ionen überhaupt ab?  
 
 
Die gemeinsame Reaktion von Säuren und Basen wird im Konzept von ARRHENIUS schon 
mit behandelt. Bei deren Reaktion kommt es zur Neutralisation, d.h. Wasserstoff- und Hyd-
roxid-Ionen heben ihre Wirkung gegenseitig auf. Im Ergebnis entsteht neben dem (neutralen) 
Wasser noch ein Salz. 
 

 HCl          +          NaOH       NaCl              +   H2O 
 Säure             Base                Salz  Wasser 

 

  HCl         H+   +   Cl- 

  NaOH        Na+   +   OH- 
 ___________________________________________________________________________________________________________________________ 

 H+   +   Cl-   +   Na+   +   OH-     Na+   +   Cl-   +  H2O 

 
Kürzt man vorschriftsmäßig alle Stoffe / Ionen usw. weg, die auf beiden Seiten in der glei-
chen Art stehen, dann erhält man die zentrale Gleichung der Neutralisation: 
 

  H+      +      OH-          H2O 

         sauer    basisch     neutral   
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Aufgaben: 

1. In einem Reagenzglas wird Bromwasserstoffsäure-Lösung und Kalium -

hydoxid-Lösung zur Reaktion gebracht. Stellen Sie nach dem obigen Sche-

ma die Gleichungen (bis hin zur Neutralisations -Gleichung) auf! 

2. Stellen Sie die Neutralisations-Gleichungen für die folgenden Reaktionen 

auf! 

a) Salzsäure mit Kaliumhydroxid  

b) Lithiumhydroxid mit Salpetersäure 

c) Schwefelsäure mit Magnesiumhydroxid 

d) Phosphorsäure mit Bariumhydroxid  

 
 
ARRHENIUS konnte mit seiner Theorie zwei charakterisierende Eigenschaften von Säuren 
und Basen erklären. Durch die beim Auflösen der Stoffe entstehenden Ionen konnte man die 
elektrische Leitfähigkeit von Säuren und Basen verstehen. Zum Zweiten lässt sich mit seiner 
Theorie auch die gegenseitige Neutralisation erklären. 
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klassische anorganische Säure mit ihren Säure-Rest-Ionen 
Name 
(trivial) 

Sum-
men-
Formel 

Struktur-
Formel 

Name des / der 
Säure-Rests /-Reste 

Summen-
Formel d. 
S-R. 

Struktur-
Formel d. S-R. 

Chlorwas-
serstoffsäure 
(Salzsäure) 

HCl        _ 

   H ï Cl|  
Chlorid-Ion Cl- 

    _ 

   | Cl| G 

salpetrige 
Säure 

HNO2  _   _   _ 

 O = N ï O -  

H 

Nitrit-Ion NO2
- _   _   _  

O = N ï O| G 

Salpetersäu-
re 

HNO3  _ 

|O  

  \ \    _ 

   N ï O -  H 

  //  

| O 

Nitrat-Ion NO3
- 

 _ 

|O  

  \\    _ 

   N ï O| G 

  // 
| O 

schweflige 
Säure 

H2SO3  

 

    _ 

   |O -  H 

_   |  

O = S  

    |  

   | O ï H 

Hydrogensufit-Ion HSO3
- 

    _ 

   |O| G 

_   |  

O = S  

    |  

   | O -  H 

Sulfit-Ion SO3
2- 

    _ 

   |O| G 

_   |  

O = S  

    |  

   | O| G 

Schwefelsäu-
re 

H2SO4  

 

    _ 

   |O -  H 

_   |   _  

O = S = O 

    |  

   | O -  H 

Hydrogensulfat-Ion HSO4
- 

    _ 

   |O| G 

_   |   _  

O = S = O 

    |  

   | O -  H 

Sulfat-Ion SO4
2- 

    _ 

   |O| G 

_   |   _  

O = S = O 

    |  

   | O| G 

Kohlensäure H2CO3  

 

    _ 

   |O -  H 

_   |  

O = C  

    |  

   | O ï H  

Hydrogencarbonat-Ion HCO3
- 

    _ 

   |O| G 

_   |  

O = C  

    |  

   | O -  H 

Carbonat-Ion CO3
2- 

    _ 

   |O| G 

_   |  

O = C  

    |  

   | O| G 

Phosphor-
säure 

H3PO4  

 

 

 

 

    _ 

   |O -  H 

_   |   _  

O = P ï O -  H 

    |  

   | O ï H 

Dihydrogenphosphat-Ion H2PO4
-     _ 

   |O -  H 

_   |   _  

O = P ï O| G 

    |  

   | O ï H 

Hydrogenphosphat-Ion HPO4
2- 

    _ 

   |O| G 

_   |   _  

O = P ï O| G 

    |  

   | O ï H 

Phosphat-Ion PO4
3-     _ 

   |O| G 

_   |   _  

O = P ï O| G 

    |  

   | O| G 
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weitere anorganische Säure mit ihren Säure-Rest-Ionen 
Name 
(trivial) 

Summen-
Formel 

Struktur-
Formel 

Name des Säure-Rests Summen-
Formel d. 
S-R. 

Struktur-
Formel d. S-
R. 

Fluorwasser-
stoffsäure 

HF        _ 

   H ï F|  
Fluorid-Ion F-     _ 

   | F|
G 

Bromwasser-
stoffsäure 

HBr    H ï Br |  Bromid-Ion Br-     _ 

   | Br |
G
 

Iodwasser-
stoffsäure 

HI    H ï I |  Iodid-Ion I-     _ 

   | I |
G
 

Schwefelwas-
serstoffsäure 

H2S        _ 

   H ï S -  H 
Hydrogensufid-Ion HS-     _ 

H -  S|
G
 

Sulfid-Ion S2-     _ 

   | S|
GG

 

      

   

      

 
 
 
klassische anorganische Basen / Laugen mit ihren Base-Rest-Ionen 
Name 
(trivial) 

Summen-
Formel 

Struktur-
Formel 

Name des Base-
Restes 

Summen-
Formel d. 
B.-R. 

Struktur-
Formel d. 
B.-R. 

Natriumhydroxid 
Natronlauge (Ätz-
natron) 

NaOH  Natrium-Ion Na+  

Kaliumhydroxid 
Kalilauge 
(Ätzkali) 

KOH  Kalium-Ion K+  

Calciumhydroxid 
Kalkwasser 
(Ätzkalk, gelöschter 
Kalk) 

Ca(OH)2  Calcium-Ion Ca2+  

Bariumhydroxid 
Barytwasser 

Ba(OH)2  Barium-Ion Ba2+  

Magnesiumhydroxid Mg(OH)2  Magnesium-Ion Mg2+  

Aluminiumhydroxid Al(OH)3  Aluminium-Ion Al3+  

      

 
 
 
 

 
 

Die oben angegebenen klassischen Säuren und Basen gehören zum Grund-
wissen der Chemie. Das Kennen der Namen und Symbole dieser Stoffe sowie 
ev. Säure-Rest-Ionen ist deshalb als obligatorisch anzusehen!!! 
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6.1.1.2. Säuren und Basen nach CADY (Solvens-Theorie der Säuren und 

Basen) 
  

 é  

 
George Hamilton CADY (1906 ï 1993) (und wohl auch (unabhängig von ihm ???) ESLEY) entdeckte 
1928, dass auch einige flüssige Stoffe (z.B. ionische Lösungsmittel wie Wasser) eine gewis-
se Eigen-Dissoziation zeigten, ein solcher Stoff wurde von ihnen als Solvens bezeichnet. 
die Eigen-Dissoziation sollte durch Übertragung von geladenen Teilchen zwischen den Sol-
vens-Molekülen von statten gehen 
Dabei wurde ausgehend von der Eigen-Dissoziation des Wassers 
 

  H2O      H+   +   OH- 

 
der Vorgang analog und allgemein auf nicht-wässrige Lösungs-Systeme 
 

  XY      X+       +       Y- 
    Lyonium-Ion     Lyat-Ion 

 
geschlossen. 
Nach der Art der wandernden Teilchen unterschied CADY kationo- und aniono-trope Lö-
sungsmitteln unterschieden. Bei kationotropen Lösungsmitteln gehen Kationen zwischen 
den Solvens-Teilchen über, bei den anionotropen eben Anionen. 
Wasser (KP=100 °C) gehört nach CADY zu den kationotropen Stoffen, da hier ein Proton 
übergeht: 
 

              H+ 
 

H2O       +       H2O       H3O+        +       OH- 

 
Genau so verhält es sich auch im flüssiges Ammoniak (KP=-33 °C): 
 

              H+ 
 

NH3       +       NH3       NH4
+        +       NH2

- 
         Ammonium-Ion             Amid-Ion 
          CADY-basisch            CADY-sauer 

 
Zu den anionotropen Stoffen zählen z.B. Bromtrifluorid (KP=135 °C) und flüssiges Schwefel-
dioxid (KP=-10 °C): 
 

             F- 

 

BF3       +       BF3       BF2
+        +       BF4

- 

 
 

           2e- 

 

SO2       +       SO2       SO2+        +       SO3
2- 

 
CADY übertrug also das Säure-Base-Verständnis allgemein auf ionische Lösungsmittel. 
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Definition(en): Säure (CADY), Solvosäure 

Säuren sind Stoffe, die durch Dissoziation in einem Lösungsmittel oder durch Reaktion mit dem Lö-
sungsmittel die Menge der Lösungsmittel-eigenen Kationen (Lyonium-Ionen) erhöhen. 
 

 

 
Definition(en): Base (CADY), Solvobase 

Basen sind Stoffe, die durch Dissoziation in einem Lösungsmittel oder durch Reaktion mit dem Lö-
sungsmittel die Menge der Lösungsmittel-eigenen Anionen (Lyat-Ionen) erhöhen. 
 

 
 
Bei den Stoffen hängt ihre Zuordnung zu den Solvo-Säuren, ïBasen oder ïSalzen davon ab, 
in welches Lösungsmittel sie gerade gegeben werden: 
 

NH4Cl      +       H2O      NH4
+        +       OH- 

          Solvosalz 
      NH3(fl) 

NH4Cl             NH4
+        +       Cl- 

         Solvosäure 
 
 
 
 
 
 
 
 

NaNH2             
          Solvobase 
 
 
Begründungen!!!??? 
 
 
 
Eine Neutralisation nach den Verständnis von CADY ist dann: 
 

  NH4Cl   +   NaNH2      NaCl   +   2 NH3 
 
In der Chemie kenne wir noch weitere Lösungsmittel mit Eigen-Dissoziation: 
 

  2 SO3             SO2+         +       SO3
2- 

        Schwefeltrioxid   -Ion        Sulfit-Ion 

 

  N2O4               NO+         +       NO3
- 

 Distickstofftetraoxid   -Ion        Nitrat-Ion 

 
 

allg.:  Sovens       Lyonium-Ion   +   Lyat-Ion 
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Dazu gehören beispielhaft dann die folgenden Neutralisationen: 
 

  SOCl2   +   Na2SO3      2 NaCl   +   2 SO2 
 

  NOCl   +   AgNO3      AgCl   +   N2O4 
 
 
Die Betrachtungen von CADY sind doch schon sehr speziell. Heute werden sie nur noch in 
der Fach-Chemie benutzt. Dort können sie viele Lösungs-Vorgänge und Reaktionen von 
Stoffen mit sich selbst gut erklären. 
In der Schulchemie spielt diese Theorie eine untergeordnete Rolle. 
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6.1.1.3. Säuren und Basen nach BRÖNSTEDT (Protonen-Theorie der 

Säuren und Basen) 
  

 é  

 
Wegen der verschiedenen Widersprüche im Säure-Base-Begriff von ARRHENIUS entwickelte 
der dänische Chemiker Johannes Nicolaus BRÖNSTED (eigentlich BRØNSTED; ) die Säure-
Base-Theorie weiter (1923). Fast gleichzeitig und unabhängig von BRÖNSTED entwickelte 
LOWRY eine gleiche Säure-Base-Theorie. 
BRÖNSTED konzentrierte sich mehr auf den zu charakterisierenden Stoff, als auf das Lö-
sungsmittel. Auch interessierte ihn die Interaktivität der Protonen mit den Stoffen. Protonen 
(Wasserstoff-Ionen) sind im Vergleich zu Atomen extrem kleine Teilchen. Sie sind rund 
100ó000x kleiner als andere Atome oder Ionen. 
Weiterhin löste BRÖNSTED das Säure-Base-Verhalten vom flüssigen Zustand. Die Charakte-
risierung eines Stoffes erfolgt nur noch über die Fähigkeit Protonen (Wasserstoff-Ionen) auf-
zunehmen oder abzugeben. 
 

Salzsäure:    HCl        H+   +   Cl- 

            Säure            Base 
 

Allgemein gilt:   Säure               H+   +   Base 

oder:    Base   +   H+      Säure 
 
Alle Säure-Base-Reaktionen (nach BRÖNSTED) wurden von ihm auf Protonen-Übertragungs-
Reaktionen zurückgeführt. Der neue Aspekt in der BRÖNSTEDschen Theorie war, dass er ne-
ben Donatoren (Abgeber, Absender, Abspalter) nun auch Akzeptoren (Aufnehmer, Empfänger) ein-
führte. 
Geben die Stoffe Protonen ab, dann sind sie Säuren, nehmen sie Protonen auf, sind sie 
eben Basen. Da der Stoff, der als Säure fungiert bei der Protonen-Abspaltung (Protolyse) 
einen Säure-Rest erzeugt, der gleich wieder das Proton aufnehmen kann ï also als Base 
fungiert ï sind immer eine Säure und eine Base direkt miteinander "verbunden". BRÖNSTEDT 
bezeichnete solche zusammenhängenden Säure-Base-Konstellationen als korrespondieren-
des Säure-Base-Paar (auch: konjugiertes Säure-Base-Paar). 
1924 entdeckten FAJANS und JOST, dass die Protonen nicht losgelöst (manchmal auch als nackt 

bezeichnet) vorkommen. In Wasser werden sie sofort von partiell negativ geladenem Sauer-
stoff angezogen und gebunden. Das dabei gebildete komplexe Ion wurde Hydronium-Ion 
(H3O+, selten auch: Hydroxonium-Ion) genannt. 
 

H+   +   H2O       H3O+ 
 
Nach BRÖNSTEDT ist auch diese Reaktion eine Säure-Base-Reaktion. Da die Protonen-
Abgabe immer mit einer Protonen-Aufnahme verbunden ist, werden beide (Teil-)Reaktionen 
immer gleich miteinander verbunden. Das frei Proton existiert nicht wirklich zwischendurch, 
sondern nur weil ein anderer Stoff es aufnimmt (quasi besonders geil darauf ist), kann ein 
anderer Stoff das Proton abgeben. Er hat nicht so eine starke Bindungs-Fähigkeit für das 
Proton. Das Proton wandert also direkt von dem einen Stoff (Donator) zum anderen ï dem 
Akzeptor. 
Das quasi (in Wasser) gelöste Proton (jetzt: H3O+) wurde deshalb auch solvatisiertes Proton 
genannt. An einem bestimmten Wasser-Molekül verbleibt das Proton allerdings nur durch-
schnittlich 10-13 s. Dann wird es vom benachbarten Wasser-Molekül (- genauer, dem partiell nega-

tiv geladenem Sauerstoff-Atom -) übernommen. 
 

H3O+    +   H2O       H2O    +   H3O+ 
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Die unterschiedlichen Wasser- bzw. Hydronium-Teilchen sind zum Verständnis unterschied-
lich farbig gekennzeichnet. Mit unseren heutigen chemischen Gleichungen lässt sich so ein 
Vorgang nicht notieren, da wir ja eigentlich die Ausgangsstoff- und Reaktions-Produkte-Seite 
miteinander kürzen müssten. 
Heute wissen wir, dass sich noch weitere Wasser-Moleküle mit dem Hydronium-Ion verbinden und immer größere 
Ionen (Verklumpungen, Cluster) bilden. Sie werden auch als Oxonium-Ionen (H5O2

+, H7O3
+, H9O4

+ usw. / nach 
IUPAC als Oxidanium) bezeichnet. Da aber nicht wirklich ein neuartiger chemischer Effekt dabei auftritt, belässt 
man es bei den meisten Darstellungen, Theorien und Reaktions-Gleichungen bei den Hydronium-Ionen. 

Insgesamt kommen wir dann z.B. zu folgender Gleichung: 
 
 

Salzsäure:    HCl   +   H2O       H3O+   +   Cl- 

  

 
 

 Das teilweise negativ geladene Sauerstoff-Atom des Wasser-Moleküls wechselwirkt mit 
dem teilweise positiv geladenen Wasserstoff-Atom des Chlorwasserstoff-Moleküls. Das 
Wasserstoff-Atom bildet zeitweilig eine Brücke zwischen beiden Molekülen und wird dann 
meistens zum Wasser-Molekül gezogen. Die Bindungs-Elektronen des Chlorwasserstoff 
verbleiben beim Chlor, so dass insgesamt zwei Ionen entstehen ï das negativ geladene 
Chlorid-Ion und das positiv geladene Hydronium-Ion.  
Das Hydronium-Ion und das Chlorid-Ion interagieren auch wieder miteinander und bilden 
dann die Wasser- und Chlorwasserstoff-Moleküle zurück. 

 
 

Schwefelsäure:  H2SO4   +   2 H2O       2 H3O+   +   SO4
2- 

 
 
Die Gleichung für die Schwefelsäure erzeugt den Eindruck das Schwefelsäure-Molekül rea-
giert in einem Zug mit zwei Wasser-Molekülen. Praktisch ist dies aber überhaupt nicht so. 
Die Schwefelsäure reagiert zuerst einmal nur mit einem Wasser-Molekül.  
 

    H2SO4   +   H2O       H3O+   +   HSO4
- 

 
 
Es findet also erst einmal nur ein Protonen-Übergang statt. Erst wenn ein Großteil der 
Schwefelsäure einmal deprotonisiert wurde, dann kommt es auch zum zweiten Schritt. Nun 
wird das zweite Proton übergeben. Protolysen finden immer stufig statt! Dem Ion ï hier z.B. 

dem Hydrogensulfat-Ion (HSO4
-) ï fällt es recht schwer ein weiteres Proton abzugeben. 

 

    HSO4
-   +   H2O       H3O+   +   SO4

2- 

 
 
Diese Differenzierung der einzelnen Protonen-Übergänge spielt eine sehr große Rolle bei 
der Säuren- bzw. Basen-Stärke (Ą 6.1.1.8. die Stärke von Säuren und Basen). 
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 Säure1      Base2   Säure2      Base1 
 

 HCl    +   H2O      H3O+   +   Cl-       

 HF    +   H2O      H3O+   +   F-       

 HBr    +   H2O      H3O+   +   Br-       

 HI    +   H2O      H3O+   +   I-       

 H2SO4   +   H2O      H3O+   +   HSO4
-       

 HSO4
-   +   H2O      H3O+   +   SO4

2-       

 H3PO4   +   H2O      H3O+   +   H2PO4
-       

 H2PO4
-   +   H2O      H3O+   +   HPO4

2-       

 HPO4
2-   +   H2O      H3O+   +   PO4

3-       

 H2CO3   +   H2O      H3O+   +   HCO3
-       

 HCO3
-   +   H2O      H3O+   +   CO3

2-       

 
 
Neben den oben aufgeführten "klassischen" Säuren kommen nach dem Konzept von 
BRÖNSTED noch viele scheinbar gar nicht saure Stoffe dazu, die als Säuren fungieren. Bei 
genauen Hinsehen erkennen wir dann auch die Einhaltung der Definition (Säuren = Protonen-

Donatoren). 
 
 Säure1      Base2   Säure2      Base1 
 

 NH4
+    +   H2O      NH3   +   OH-       

 H2O    +   H2O      H3O+   +   OH-       

 
 
Vor Allem halten uns diese Gleichungen deutlich vor, dass Säuren nicht zwangsläufig an die 
Anwesenheit von Hydronium-Ionen (bzw. Wasserstoff-Ionen) auf der Reaktionsprodukte-Seite 
gebunden ist. 
Einer der fortschrittlichen Ansätze der Säure-Base-Theorie von BRÖNSTED ist der Übergang 
von der Klassifikation von Säuren und Basen als Stoffklasse hin zur Klassifikation über die 
Funktion in einer Reaktion. Säuren und Basen waren damit nicht mehr feste Stoffklassen, 
sondern die Stoffe können Säure oder Base sein. Das hängt davon ab, mit welchen anderen 
Stoffen (Säuren / Basen) sie reagieren können. 
 
 

Aufgaben: 

1. Schreiben Sie die Struktur -Gleichung für die Dissoziation des Chlorwasser-

stoffs ab und ergänzen Sie die fehlenden Elektronen-Paare (LEWIS -

Schreibweise) z.B. mit Bleistift!  

2. Stellen Sie für die Reaktion von Schwefelsäure und Wasser die Struktur-

Gleichung auf! 
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Bei der Betrachtung der Basen entstehen Gleichungen, die anfänglich etwas verwirrend sind: 
 

Natriumhydroxid:  NaOH   +   H2O       Na+   +   H2O   +   OH-    

  

 
 

 Beim ionischen Natriumhydroxid interagiert vor allem das Hydroxid-Ion aus dem Kristall-
Gitter mit dem teilweise positiv geladenen Wasserstoff-Atom aus dem Wasser-Molekül. 
Das (Kristall-)Hydroxid-Ion entreißt dem Wasser-Molekül ein Wasserstoff-Ion und bildet 
damit ein (neues) Wasser-Molekül. Vom ursprünglichen Wasser-Molekül bleibt ein (neu-
gebildetes) Hydroxid-Ion übrig.  

 
 
Wenn man sich aber das Reaktions-Verhalten genauer ansieht, dann ist das Wasser wel-
ches eingesetzt wird, nicht mit dem identisch, was gebildet wird. 
Der Ausgangsstoff Wasser reagiert mit den Hydroxid-Ionen aus der dissozierenden Base 
und gibt an dieses ein Proton (Wasserstoff-Ion) ab. Das eingesetzte Wasser wird dabei zum 
Hydroxid-Ion, welches unsere Lösung basisch macht. 
 

    NaOH   +   H2O       Na+   +   H2O   +   OH- 

 
Nun bringt diese Schreibung aber keinen Vorteil, so dass man im Allgemeinen auf das 
scheinbar zusätzliche Wasser verzichtet und bei der klassischen Schreibweise (nach dem ARR-

HENIUS-Konzept) bleibt. 
Schaut man aber genauer hin, dann wird offensichtlich, dass nach BRÖNSTEDT nicht das Me-
tall-Hydroxid die Base ist, sondern nur das enthaltene Hydroxid-Ion. Nur dieses hat die Fä-
higkeit ein Proton aufzunehmen. 
 

    OH-   +   H2O       H2O   +   OH-    

 
Das Natrium-Ion ist also nur schmückendes Beiwerk. Ohne das Metall-Ion wird die Glei-
chung aber noch verwirrender. Was reagiert denn nun? Schließlich ließe sich hier auch alles 
kürzen. Nur mit dem Hintergrundwissen, dass es sich um verschiedene Moleküle handelt, 
erhalten die Gleichungen einen chemischen Sinn. 
Für die mehrwertigen Basen der Metalle der II. oder III.-Hauptgruppe des PSE ändert sich 
praktisch nichts an der Verfahrensweise. 
 

Magnesiumhydroxid:  Mg(OH)2   +   2 H2O      Mg2+   +   2 OH-   +   2 H2O 

 
 
Aber wir hatten ja noch das "Ammoniak"-Problem. Kann uns BRÖNSTED hier eine Lösung 
anbieten? 
Beim Lösen von Ammoniak in Wasser finden wir nun auch endlichen einen Stoff, der uns die 
beobachteten Hydroxid-Ionen liefern kann ï nämlich das Lösungsmittel Wasser: 
 

Ammoniak:   NH3   +   H2O       NH4
+   +   OH-  

  

 
 

 Das partiell geladene Wasserstoff-Atom des Wassers wird besonders vom freien Elek-
tronen-Päarchen des Stickstoff-Atoms aus dem Ammoniak-Molekül angezogen. Durch 
die Übernahme des Wasserstoff-Ions auf das Ammoniak-Molekül entsteht das Ammoni-
um-Ion und aus dem Wasser-Molekül wird ein Hydroxid-Ion.  
Die Ionen können für sich wieder miteinander reagieren und die Ausgangs-Teilchen zu-
rückbilden. 
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Somit ist die BRÖNSTED-Theorie der Säuren und Basen wirklich ein deutlicher Fortschritt. 
Definieren wir nun die Säuren und Basen nach BRÖNSTED (1923). Säuren sind demnach 
Stoffe, die in wässrigen Lösungen ein oder mehrere Proton(en) (Wasserstoff-Ion(en)) abge-
ben (Protonen-Spender, Protonen-Donatoren (lat.: donore; donare é abgegeben)). Basen sind 
Stoffe, die in wässriger Lösung ein oder mehrere Proton(en) (Wasserstoff-Ion(en)) aufneh-
men (Protonen-Empfänger, Protonen-Akzeptoren (lat.: accetare; accipere ... aufnehmen)).  
Die Kombination eines Donators mit einem Akzeptor werden wir noch öfter wiederfinden. 
Man spricht auch vom Donator-Akzeptor-Prinzip oder ïKonzept. 
 
 Base1       Säure2         Säure1      Base2 
 

 NaOH   +      H2O      Na+     +      H2O  +      OH-    

 KOH    +      H2O      K+     +      H2O  +      OH-    

 LiOH    +      H2O      Li+     +      H2O  +      OH-    

 Mg(OH)2   +   2 H2O      Mg2+  +   2 H2O  +   2 OH-    

 Ca(OH)2   +   2 H2O      Ca2+  +   2 H2O  +   2 OH-    

 Ba(OH)2   +   2 H2O      Ba2+  +   2 H2O  +   2 OH-    

 Al(OH)3   +   3 H2O      Al3+  +   3 H2O  +   3 OH-    

 NH3    +      H2O            NH4
+   +      OH-     

 
 
Dem aufmerksamen Leser wird nun gleich ein Widerspruch zu den Säure-Gleichungen auf-
fallen. Dort hatten wir ausdrücklich Wert darauf gelegt, dass jeder Protonen-Übergang ein-
zeln abläuft. Und nun hier? Laufen die Vorgänge hier anders? Ja, denn wenn sich das feste 
(kristalline) Hydroxid auflöst, liegen gleichzeitig und gleichberechtigt alle Ionen vor. Einige 
stufige Abgabe erfolgt nicht. Somit können und müssen die Gleichungen ï wie oben ï ge-
schrieben werden. Trotzdem läuft natürlich für jedes Wasser- bzw. Hydroxid-Teilchen die 
Protolyse einzeln ab, d.h. es kommt immer nur zur Abgabe bzw. Aufnahme eines Protons. 
Stoffe, die als Säure und Base reagieren können, nennt man Ampholyte. Wir sagen, sie rea-
gieren amphoter. 
Die Aussage "Ampholyte reagieren neutral" ist falsch (!!!), da die einzelnen Reaktionen bzw. Gleichgewicht in 
ganz unterschiedlicher Form einstellen. Dazu mehr bei der Betrachtung der Stärke von Säuren und Basen (Ą 
6.1.1.8. die Stärke von Säuren und Basen). 

Johannes Nicolaus BRÖNSTED lebte von 1879 bis 1947. Der britische Forscher Thomas 
LOWRY (1874 ï 1936) definierte zeitgleich und unabhängig die Säuren und Basen wie 
BRÖNSTED. Sein Wirken ist aber ein wenig in den Hintergrund der Geschichte gerutscht. In 
wissenschaftlichen Büchern findet man in Anerkennung der Leistungen von LOWRY die Be-
nennung als BRÖNSTED ï LOWRY ï Theorie bzw. BRÖNSTED ï LOWRY ï Konzept. In der All-
gemeinbildung hat sich aber die Benennung nur über BRÖNSTED durchgesetzt. Diese werden 
wir hier auch weitgehend benutzen. 
Da bei den Reaktionen ein oder mehrere Proton(en) von einem Stoff zum nächsten übertra-
gen werden, sprechen wir von einer Reaktion mit Protonen-Übergang oder auch einer proto-
lytischen Reaktion. Man findet auch die Bezeichnungen Protonen-Austausch und Prototro-
pie dafür. Die Protonen können für sich nicht frei existieren. Deshalb ist eine Protonen-
Abgabe immer mit einer Protonen-Aufnahme verbunden. Eigentlich müsste man sogar sa-
gen, eine Protonen-Aufnahme ist immer mit einer ïAbgabe verbunden. Der aufnehmende 
Stoff besitzt quasi Saug-Eigenschaften für Protonen. Wenn diese nicht da wären, würde der 
andere Stoff die Protonen nicht von sich aus abgeben (können). 
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Das können wir mit den Teil-Reaktionen auch gut darstellen: 
 

HCl         H+   +   Cl-   Protonen-Abgabe  

         Protonen-Übergang 

  H2O   +   H+        H3O+    Protonen-Aufnahme 
 
Aus logischen Gründen schreiben wir eigentlich immer zuerst die abgebende Teil-Reaktion, 
damit wir eben etwas zum Übertragen erhalten, und dann als Zweites die aufnehmende. 
Fasst man beide Teil-Reaktionen zusammen: 
 
                       ______________________________________________ 

HCl   +   H2O   +   H+      H+  +   Cl-   +   H3O+ 

 
dann kann man die auf beiden Seiten vorkommenden Wasserstoff-Ionen herauskürzen: 
 

HCl   +   H2O       Cl-   +   H3O+ 

 
Im Ergebnis erhalten wir die schon bekannte BRÖNSTEDsche Gleichung der Salzsäure. 
Wir wollen uns die Teil-Reaktionen noch einmal genauer ansehen und die Stoffe in Stoff-
klassen nach BRÖNSTED einteilen. Salzsäure ist als Protonen-Donator eine Säure und Was-
ser der Akzeptor, also die Base. 
 

HCl         H+   +   Cl-   Protonen-Abgabe  

  Säure 
 

  H2O   +   H+        H3O+    Protonen-Aufnahme 
  Base 
 
 
Da die Reaktionen aber im Gleichgewicht, also hin und zurück ablaufen können, müssen wir 
auch die Chlorid- und die Hydronium-Ionen zuordnen. Da das Chlorid-Ion ein Proton auf-
nehmen kann, ist es eine Base. Läuft die Protonen-Aufnahme rückwärts, dann ist das Hyd-
ronium-Ion ein Protonen-Donator, also eine Säure. In einer chemischen Reaktion treten Säu-
re und Base immer als Paar auf (S-B-Paar, SBP). 
 

HCl         H+   +   Cl-   Protonen-Abgabe (Lösung) 

  Säure              Base Säure-Base-Paar 
     Protonenübergang 

  H2O   +   H+        H3O+    Protonen-Aufnahme 
  Base             Säure   Säure-Base-Paar 
 
Eine Säure und die abgleitete Base bilden ein zusammengehörendes Paar ï das korrospon-
dierende Säure-Base-Paar (korrosp. S-B-Paar, kSBP). 
In BRÖNSTED-Gleichungen haben wir also zwei Säuren und zwei Basen, die insgesamt auch 
zwei Paare bilden. Zusammengehörende Säure-Base-Paare erhalten die gleichen Indizes: 
 
  ___________________________________________________________________________________________________ 

HCl       +       H2O       H3O++      Cl- 

  Säure1         Base2           Säure2    Base1 korrespondierende S-B- 
         Paare 
 
Gesprochen werden die Säure-Base-Paare dann z.B. Säure 2 und Base 1 (Reaktions-Produkte). 
Betrachten wir nun ï der Einfachheit halber ï die Säure- und Basen-Paare für eine Base in 
Kurzform nur mit kurzen Überschriften: 
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  NaOH   +   H2O       Na+   +   OH-   +   H2O 

 
Teilreaktionen: 
 

  NaOH       Na+   +   OH-   Dissoziation / Lösung 

 

  H2O     H+   +   OH-   Protonen-Abgabe 

  Säure1              Base1  korrosp. S-B-Paar 1 
     Protonenübergang 

  OH-   +   H+     H2O   Protonen-Aufnahme 

  Base2            Säure2   korrosp. S-B-Paar 2 
 
Zusammenfassung: 
                       _______________________________________________ 

  NaOH   +   H2O       Na+   +   OH-   +   H2O 

  Base2       Säure1              Base1      Säure2 
 
Die Reaktionen bei den Basen sehen immer etwas undurchsichtig und kompliziert aus. Man 
muss sich dabei aber vergegenwärtigen, dass immer zwei "Arten" von Wasser-Moleküle auf-
treten. Einmal tritt Wasser als Ausgangsstoff auf und wird in Protonen (Wasserstoff-Ionen) und 
Hydroxid-Ionen zerlegt. Daneben entsteht "neues" Wasser als Reaktions-Produkt aus Proto-
nen und dem herausgelösten Hydroxid-Ionen. 
 
 

Definition(en): Säure (BRÖNSTED / LOWRY) 
Säuren sind Stoffe, die in wässrigen Lösungen Protonen (Wasserstoff-Ionen) abspalten. 
 

 

 
 

Definition(en): Base (BRÖNSTED / LOWRY) 
Basen sind Stoffe, die in wässrigen Lösungen Protonen (Wasserstoff-Ionen) aufnehmen. 
 

 

 
 

Definition(en): korrespondierendes Säure-Base-Paar 
Ein korrespondierendes (auch: konjugiertes) Säure-Base-Paar sind eine Säure und eine 
Base, die durch Protolyse ineinander übergehen können. 
Die Säure wird durch die Abgabe eines Proton (Wasserstoff-Ions) zu einer Base. Die Base wird durch die Auf-
nahme des Protons zur dazugehörigen Säure. 

 

Ein korrespondierendes Säure-Base-Paar sind zwei Stoffe, die sich durch ein Proton / Was-
serstoff-Ion unterscheiden. 
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Definition(en): Ampholyt (BRÖNSTED / LOWRY) 
Ampholyte sind Stoffe, die in wässrigen Lösungen sowohl Protonen (Wasserstoff-Ionen) 
aufnehmen als auch abgeben können. 
 

Ampholyte sind Stoffe, die sowohl als Säuren als auch als Basen reagieren können. 

 

 
 
Praktisch einschrittiges Lösen eines mehrwertigen Hydroxides ist trotzdem mit einer differen-
zierten Protonisierung der gerade aufgelösten Hydroxid-Ionen verbunden. 
Im Allgemeinen ergibt sich nun folgendes Schema: 
 

      korrespondierendes Säure-Base-Paar 1 

 

      

 Säure1   +   Base2      Base1   +   Säure2 

  
 

  korrespondierendes Säure-Base-Paar 2 

 
 
nach BRÖNSTED werden unterschieden: 
 

¶ Neutral-Säuren (z.B.: HNO3, ) 

¶ Kationen-Säuren (z.B.: NH4
+ 

¶ Anionen-Säuren (z.B.: HCO3
-, HSO3

-, ) 

 
sowie die analogen: 
 

¶ Neutral-Basen (z.B.: NH3) 

¶ Kationen-Basen (z.B.: [Al(OH)(H2O)5]2+, ) 

¶ Anionen-Basen (z.B.: HCO3
-, HSO3

-,) 

 
 
Man findet aber auch eine Klassifizierung der Protolyte ï also der Stoffe, die als Säuren, Ba-
sen oder Ampholyte fungieren können ï nach ihrer protolytischen Funktion und ihrer Teil-
chen-Ladung. 
 

Ionen-Art 
Funktion é 

Kation 
(kationische Protolyte) 

- (kein) 
(neutrale Protolyte) 

Anion 
(anionische Protolyte) 

als Säure H3O+; NH4
+; R-NH3

+; 
[Al(H2O)6]3+; é 

H2O; HClO4; HCl; H2SO4; 
HNO3; H3PO4; H2S; 
CH3COOH; é 

H2PO4
-; HSO4

-; é 

als Ampholyt [Al(OH)(H2O)5]2+; 
N2H5

+; é 
H2O; Eisessig; NH3; é HCO3

-; H2PO4
-; 

HPO4
2-; é 

als Base [Fe(OH)(H2O)5]2+; é H2O; NH3; R-NH2; é OH-; H-; O2-; CO3
2-; 

PO4
3-; CH3COO-; é 
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den Basen ist ein freies Elektronen-Paar gemeinsam, dass für eine kovalente Bindung mit 
einem Wasserstoff-Ion bereit steht 
 

typische konjugierte / korrespondierende Säure-Base-Paare 

 
Anionen-Säure 

 HX-        H+            +        X2-     

 HX-       +        H2O       H3O+        +        X2-     

z.B.: 

 HSO4
-   +        H2O       H3O+        +       SO4

2-     

 
 
Neutralsäure 

 HX         H+            +        X-     

 HX        +        H2O       H3O+        +        X-     

z.B.: 

 HCl       +        H2O       H3O+        +       Cl-     

 
 
Kationen-Säure 

 HX+         H+            +        X     

 HX+       +        H2O       H3O+        +        X     
z.B.: 

 NH4
+     +        H2O       H3O+        +       NH3    

 
 
 
 
Anionen-Base 

 X-          +        H+       H2X    

 X-          +        H2O       H2X          +        OH-    

z.B.: 

 OH-      +        H2O       H2O         +        OH-     

 
 
Neutralbase 

 HX        +        H+       H2X+    

 HX        +        H2O       H2X+         +        OH-     

z.B.: 

 H2O      +        H2O       H3O+         +        OH-     

 
 
Kationen-Base 

 HX+       +        H+       H2X2+    

 HX+       +        H2O       H2X2+       +        OH-    

z.B.: 

[Fe(OH)(H2O)5]2+   +   H2O       [Fe(H2O)6 ]3+   +   OH-     
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Definition(en): Reaktionen mit Protonen-Übergang / Protolysen 
Protolysen sich chemische Reaktionen, bei denen ein Proton von einem Stoff abgelöst und 
auf einen anderen übertragen wird. 
 

 

 
 
Zu beachten ist bei der Definition des Begriffs Protolyse, dass nicht nur die Ablösung des 
Proton's ï so wie es der Name vielleicht zuerst suggeriert ï gemeint ist, sondern die gesam-
te Reaktion mit Ablösung und Aufnahme, oder besser dessen Übertragung. 
 
Protonen-Übergänge nach BRÖNSTED sind nicht auf wässrige Lösungen beschränkt. Auch in 
der Gas-Phase oder in anderen Lösungsmitteln (z.B. Ethanol) sind Protolysen möglich. 
 
in Ethanol als Lösungsmittel: 

 HCl   +   C2H5OH      C2H5OH2
+   +   Cl- 

 
 
in der Gas-Phase: 

 HCl(g)   +   NH3(g)      NH4Cl(s) 
 
 
Die BRÖNSTED-Theorie über Säuren und Basen ist eine der derzeit verbreiteten und ver-
ständlichen. Sie ist auch für den weniger theoretischen Chemiker nutzbar und entsprich vie-
len Alltagserfahrungen. Aber natürlich bleiben im Wissenschaft-Leben alle Theorien nie lan-
ge undiskutiert und von Fortschritten verschont (Ą Säure-Base-Konzepte von LEWIS und 
USANOVIĻ). 
Für viele quantitative Betrachtungen interessiert die Anzahl der dissoziierten Teilchen bzw. 
deren Verhältnis zu den ursprünglich eingesetzten Teilchen. 
 
 
 
 

Protolyse-Grad 

 
Das Verhältnis zwischen dissozierten / protolysierten Teilchen in Bezug auf die Anzahl der 

Ausgangs-Teilchen wird Protolyse-Grad (selten Dissoziations-Grad) a genannt. 
 

 HA   +   B      A-   +   BH+ 

 

   ‌      

 
Nehmen wir im ersten Fall an, dass alle Teilchen dissoziieren, dann ergibt sich ein Protolyse-

Grad von 1. Ist kein Teilchen dissoziiert, dann berechnen wir a mit 0. Damit ist auch die mög-
liche Spannweite für den Protolyse-Grad definiert. 
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Definition(en): Protolyse-Grad 
Der Protolyse-Grad a gibt das Verhältnis der dissoziierten (protolysierten) Teilchen zu ihrer 
ursprünglichen Anzahl (un-protolysierter (Ausgangs-)Teilchen) wieder. 
 

 

 
 

Aufgaben: 

1. Berechnen Sie aus den Angaben den Protolyse-Grad für die ursprünglichen 

3M-Lösungen: 
 

a) 2,999 mol / l   Chlorid von HCl b) 0,084 mol / l   H2PO4
- von H3PO4 

c) 0,0659 mol / l   2-Chlorpropanat von 2-Chlorpropansäure 
d) 2,66 mol / l  Hydronium-Ionen von HNO3 e) Essigsäure-Lösung mit pH=2,14 

f) 6,0*10-4 mol / l   HS- von H2S g) Salpetersäure-Lösung mit pH=-0,48 
 

2. Berechnen Sie den Protolyse-Grad von reinem Wasser! 
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6.1.1.4. Autoprotolyse des Wassers 
  

 é  

 
Dem aufmerksamen Leser ist nun sicher auch schon aufgefallen, dass Wasser mal als Säu-
re und mal als Base diente. Wenn das so gehen soll, dann müsste Wasser auch mit sich 
selbst reagieren können. Denn woher soll das eine Wasser-Molekül "wissen", was an der 
gegenüberliegenden Seite des anderen Wasser (Reaktionspartner) für ein Rest angebunden 
ist? 
Probieren wir also mal die Reaktion von Wasser mit sich selbst: 
 

   H2O       +       H2O        H3O+       +      OH- 

  

 
 

 
Teilreaktionen: 
 

  H2O     H+   +   OH-   Protonen-Abgabe 

  Säure1              Base1  korrosp. S-B-Paar 1 
     Protonenübergang 

  H2O   +   H+     H3O+   Protonen-Aufnahme 
  Base2            Säure2   korrosp. S-B-Paar 2 
 
Zusammenfassung: 
                       ________________________________________ 

H2O       +       H2O       H3O+   +   OH- 

  Säure1         Base2           Säure2       Base1 
 
 
Die Reaktion von Wasser mit sich selbst nennen wir Autoprotolyse. Da Wasser sowohl als 
Base als auch als Säure reagieren kann, ist ein sogenanntes Ampholyt (amphis .. griech.: auf 

beiden Seiten; lysis .. griech.: Auflösung). 
Mit radioaktivem Wasser, welches Deuterium (2H) und O-18-Atome (18O) enthält, kann man 
eine andere Wasser-Probe untersuchen. Dabei kann man nachweisen, dass es wirklich zu 
ständigen Protonen-Übergängen zwischen den Wasser-Molekülen kommt. Nach kurzer Zeit 
findet man nämlich Deuterium an normalen Sauerstoff-Atomen und an den O-18-Atomen die 
einfachen Wasserstoff-Atome. 
Das die Hydroxid- und die Hydronium-Ionen wirklich im Wasser vorkommen, kann man 
durch eine Prüfung der elektrischen Leitfähigkeit testen. Wären die Wasser-Moleküle nur als 
nach außen neutrale Teilchen vorhanden, dann müsste die Leitfähigkeit gleich null sein. 
Praktisch messen wir aber eine Leitfähigkeit von 5 µS/m (S .. SIEMENS; andere Einheiten: 1/(ɋ 

m) = ɋ-1 m-1 = A/(V m) = A V-1 m-1) auch in sehr reinem Wasser (demineralisiert bzw. destilliert). Dies ist 
ein recht gutes Ergebnis für ionische Lösungen (Elektrolyte). Im Vergleich zu metallischen 
Leitern (Leiter 1. Klasse) sind ionische Lösungen immer schlechter leitend (Leiter 2. Klasse). 
Dies liegt vorrangig an den großen geladenen Teilchen (gelöste Ionen), die nun im elektri-
schen Feld wandern müssen. Im Metall können sich die winzigen Elektronen im fast leeren 
Raum zwischen den Atom-Kernen natürlich wesentlich besser bewegen. 
 
  




























































































































































































































































































































































































































































































































































