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1. Stickstoff 

An der Entdeckung des Stickstoffs waren mehrere Wissenschaftler beteiligt. Schon 

vor dem Jahr 1770 vermuteten der englische Naturwissenschaftler Joseph Priestley 

und der englische Privatgelehrte Henry Cavendish, dass die Luft neben dem 

Sauerstoff ein weiteres Gas enthalte, welches nicht im Stande sei, Verbrennungen zu 

unterhalten. 1771 gelang dem deutsch-schwedischen Apotheker Carl Scheele der 

Nachweis von Stickstoff. Ein Jahr später erkannte der schottische Chemiker und 

Botaniker Daniel Rutherford die Elementnatur des Stickstoffs - aus diesem Grund 

wird ihm auch die eigentliche Entdeckung des Elements zugeschrieben. Der 

Franzose A. L. Lavoisier gab ihm den Namen azotikos (griech. = das Leben nicht 

unterhaltend), womit er auf eine Eigenschaft des Stickstoffs Bezug nahm, auf die 

später noch eingegangen werden soll (Kapitel 3).  

Das Element Stickstoff gehört zur 15. Gruppe des Periodensystems. Unter 

Normalbedingungen (± 0 °C und 1,013 bar) ist der Stickstoff ein farb-, geruch- und 

geschmackloses Gas. Dabei liegt er nicht atomar, sondern, wie der Sauerstoff, nur 

als bi-atomares Molekül (Di-Stickstoff1) vor. Stickstoff ist ein sehr reaktionsträges 

(inertes) Gas. Dies resultiert aus der Tatsache, dass die beiden Stickstoffatome 

durch eine Dreifachbindung besonders fest miteinander verbunden sind: 

 

Somit kann man sagen, dass der elementare Stickstoff selbst die beständigste 

„Stickstoff-Verbindung“ darstellt. Aufgrund der sehr hohen Dissoziationsenergie 

(945,33 kJ) ist eine Dissoziation in die reaktionsfähigeren Atome erst ab einer 

Temperatur von 8500 K (ca. 8200 °C) möglich. Daher stellen Reaktionen mit 

Stickstoff meistens endotherme Prozesse dar. Exotherme Reaktionen verlaufen 

gehemmt bzw. erst bei sehr hohen Temperaturen.  

Verwendung findet Stickstoffgas vor allem als Schutzgas bei der Arbeit mit leicht 

oxidierbaren Substanzen wie Phosphor oder Metallschmelzen (z.B. in der 

Stahlindustrie), beim Schweißen, Löten, Glühen, Sintern (Fertigungsverfahren für 

Formteile) und Verpacken. Auch in Flugzeugreifen wird Stickstoffgas eingesetzt, um 

die Gefahr einer Entzündung durch die extremen Temperaturen bei Landungen zu 

                                                             
1 Wenn im Folgenden die Rede von Stickstoff ist, dann ist damit immer der bi-atomare Di-Stickstoff gemeint 

|| NN¹
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verringern. Außerdem werden aus ihm zahlreiche wichtige chemische Verbindungen 

gewonnen, wie Ammoniak (und daraus Nitrat und Ammonium), Salpetersäure, 

Stickstoffoxide, Cyanide, Amide und Nitrite.  

Neben dem gasförmigen Stickstoff existiert auch für den flüssigen Stickstoff eine 

breite Anwendungspalette. In der Medizin dient er bei Augen- und Gehirnoperationen 

zum raschen, örtlich begrenzten Gefrieren von Gewebsteilen. Darüber hinaus wird er 

z.B. als Kühlmittel beim Schockgefrieren von Lebensmitteln und biologischem 

Material (Samen und Blut) genutzt, sowie zur Gefriervermahlung (Gefrieren und 

Vermahlen von Gewürzen, wodurch die Aromen besser erhalten bleiben) und 

Schrumpfpassung bei Montagen. 

 

 

1.1.  Versuch 1 - Bananenhammer 

 

Chemikalien 

Name Formel R-Sätze S-Sätze Gefahrensymbol 
Einsatz in der Schule 

(nach HessGISS) 

Stickstoff (flüssig) N2(l) - 9 - S1 

 

Materialien 

Dewar, Tiegelzange, Kälteschutzhandschuhe, Nagel (mit breitem Kopf), weiches 

Holz, Banane, Abfallbehälter 

 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 5 min. Durchführung: 5-10 min. Nachbereitung: 5 min. 

 

 

 

 



Tobias Gerhardt: Protokoll zum anorganisch-chemischen Experimentalvortrag: Stickstoff 

 

5 
 

Versuchsaufbau 

 

Abb.  1: Schematische Darstellung des Einfrierens in flüssigem Stickstoff (abgeändert nach 
[1]

) 

 

 

Versuchsdurchführung 

Der Dewar wird bis zum Rand mit flüssigem Stickstoff gefüllt. Anschließend wird die 

Banane in den Dewar gelegt und gewartet, bis die Blasenbildung im Stickstoff 

abnimmt (ca. 5 Minuten). Nun wird die Banane mithilfe der Kälteschutzhandschuhe 

oder der Tiegelzange aus dem Dewar genommen und der Nagel in das Holz 

eingeschlagen, wobei die Banane als Hammer dient. 

 

 

Beobachtungen 

Der Stickstoff beginnt beim Eintauchen der Banane stark zu blubbern und tritt aus 

dem Dewar aus. Dabei bilden sich weiße Rauchschwaden, die über den Labortisch 

fließen. Auf der Banane bildet sich eine weiße Schicht und sie wird sehr hart. Der 

Nagel lässt sich ein Stück in das Holz einschlagen. Nach mehrmaligem Hämmern 

zerbricht die Banane. 
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Entsorgung 

Die Banane wird zum Auftauen in eine Schüssel gelegt und danach in den Bioabfall 

entsorgt. Der restliche Stickstoff wird auf dem Boden ausgegossen und verdunstet. 

 

Fachliche Analyse 

Flüssiger Stickstoff ist eine farb- und geruchlose Flüssigkeit und besitzt eine 

Siedetemperatur von - 195,82 °C. Wird die Banane in den flüssigen Stickstoff 

getaucht, so beginnt dieser sofort zu sieden, da die Banane eine deutlich höhere 

Temperatur (Raumtemperatur, ca. 22 °C) besitzt. Dabei bildet der Stickstoff weißen 

Dampf, welcher sich kurz darauf verflüchtigt. Während sich der Stickstoff erwärmt, 

kühlt er die Banane sehr stark ab. Das Wasser in den Zellen der Banane, die zu 75 

% aus Wasser besteht 2, gefriert dabei schlagartig. Dies hat zur Folge, dass sich 

keine größeren Eiskristalle bilden. Beim Schockgefrieren von reinem Wasser würde 

sich ein großer, massiver Eisblock bilden, der bei starker Druckbelastung, z.B. durch 

einen Schlag, sofort zerbrechen würde. Dies kann bei der Banane nun nicht 

passieren. Darüber hinaus besitzt sie eine proteinogene Faserstruktur, welche die 

Form der Banane und somit auch die Eiskristalle stabilisiert. Dadurch kann sie nun 

bis zu einem gewissen Grad den Belastungen durch die Schläge auf einen Nagel 

standhalten. Wird die Belastung allerdings zu groß, zerbricht sie wie ein Eisblock in 

mehrere Teile. 

Der Vorgang im flüssigen Stickstoff kann durch eine chemisch nicht ganz korrekte 

Reaktionsformel besser verdeutlicht werden: 

ὄὥὲὥὲὩ(ί) +  ὼ ὔ2(ὰ)  ᴼ ὄὥὲὥὲὩ(ίὩὬὶ ί) +  ὼ ώ ὔ2(ὰ) +  ώ ὔ2(Ὣ) 

Sie besagt einfach, dass die an sich feste Banane zusammen mit flüssigem Stickstoff 

noch fester/härter wird, wobei eine bestimmte Menge y als Gas aus dem flüssigen 

Stickstoff entweicht. Wie in Abbildung 1 zu sehen ist, können zu 

Demonstrationszwecken auch z.B. eine Rose oder ein Apfel in flüssigem Stickstoff 

schockgefroren und anschließend auf dem Labortisch zerschlagen werden.  

 

 

                                                             
2 Höpner, A. Essen & Co. Zugriff am 01. Juli 2009 unter: http://www.essen-und-co.de/trocknen2.html 
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2. Elementare Vorkommen & Darstellung 

Elementares Stickstoffgas ist ein wesentlicher Bestandteil der Luft. 99 % des auf der 

Erde existenten Stickstoffs liegen als Gas in der Luft vor, dies sind 78,09 Vol.-% bzw. 

75,51 Gew.-%. Die Masse des gasförmigen Stickstoffs in der Atmosphäre wird auf 

ca. 1014 - 1015 t3 geschätzt. Der restliche Stickstoff liegt in gebundener Form vor 

(siehe Kapitel 4). 

Aufgrund des hohen Stickstoffanteils wird bei der technischen Darstellung von 

flüssigem Stickstoff nur Luft als Edukt benötigt. Dabei kann die Abtrennung des in der 

Luft neben Stickstoff hauptsächlich enthaltenen Sauerstoffs auf physikalischem oder 

chemischem Wege erreicht werden.  

Auf physikalischem Wege werden Stickstoff, sowie Sauerstoff und die Edelgase 

heute durch fraktionierende Destillation flüssiger Luft gewonnen. Um die Luft zu 

verflüssigen bedient man sich des Linde-Verfahrens, welches Ende des 19. 

Jahrhunderts von dem deutschen Industriellen Carl von Linde entwickelt und später 

von dem Franzosen G. Claude verbessert wurde. 

 

Abb.  2: Schematische Darstellung des Linde-Verfahrens 
[2]

  

Bei der Gewinnung von flüssiger Luft wird der „Joule-Thompson-Effekt“ ausgenutzt. 

Dieser besagt, dass sich Gase bei Kompression erwärmen und bei Expansion 

abkühlen. Bei dem Linde-Verfahren wird die Luft in einem Kompressor bei ca. 

200 bar komprimiert, wobei sie sich erwärmt. Mithilfe von Kühlwasser wird sie nun 

wieder abgekühlt und durch ein Drosselventil geleitet, wobei sie expandiert und ihre 

                                                             
3 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 651. 

Berlin, New York: de Gruyter. 
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Temperatur von etwa 45 °C auf - 30 °C sinkt. In einem Wärmetauscher wird die nun 

abgekühlte Luft zum Vorkühlen nachströmender, komprimierter Luft genutzt. Dann 

gelangt sie wieder in den Kompressor, wo sie wiederholt verdichtet wird. Diesen 

Kreislauf passiert die Luft solange, bis die Temperatur tief genug gesunken ist und 

sie nach dem Drosselventil als flüssige Phase aufgefangen werden kann.  

Anschließend erfolgt eine fraktionierende Destillation der flüssigen Luft, wobei diese 

in ihre Bestandteile aufgetrennt wird. 

 

 

 

2.1. Versuch 2 - Luftverflüssigung 

 

Chemikalien 

Name Formel R-Sätze S-Sätze Gefahrensymbol 
Einsatz in der Schule 

(nach Hess GISS) 

Stickstoff (flüssig) N2(l) - 9 - S1 

 

Materialien 

Dewar, Kälteschutzhandschuhe, Stativplatte mit Stange, Doppelmuffe, Stativklemme, 

Reagenzglas, Reagenzglasklammer 

 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 5 min. Durchführung: 5-10 min. Nachbereitung: 5 min. 
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Versuchsaufbau 

 

Abb.  3: Schematische Darstellung des Versuchsaufbaus 
[3] 

 

Versuchsdurchführung 

Der Dewar wird bis zum oberen Rand mit flüssigem Stickstoff befüllt. Anschließend 

wird das Reagenzglas so an dem Stativ befestigt, dass es mit der geschlossenen 

Seite möglichst weit in den Stickstoff eintaucht. Nach ca. 5 Minuten nimmt man das 

Reagenzglas mithilfe der Reagenzglasklammer oder der Kälteschutzhandschuhe aus 

dem Stickstoff heraus. 

 

Beobachtungen 

In dem Reagenzglas hat sich eine farblose Flüssigkeit gebildet. 

 

Entsorgung 

Die Flüssigkeit wird entweder auf der Laborbank ausgegossen, wobei sie sehr 

schnell verdunstet, oder sie wird für Versuch 4 - „Glimmspanprobe“ genutzt. 

 

Fachliche Analyse 

In dem Reagenzglas befindet sich Luft. Diese besteht im Wesentlichen aus 78,08 % 

Stickstoff, 20,95 % Sauerstoff, 0,93 % Argon, 0,037 % Kohlenstoffdioxid und 

0,00005 % Wasserstoff (siehe Abbildung 4).  
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Abb.  4: Prozentuale Zusammensetzung der Luft 
[4] 

 

Da Sauerstoff einen Siedepunkt von - 182,97 °C besitzt, kondensiert er im                 

- 195,82 °C kalten Stickstoff und ist als Flüssigkeit im Reagenzglas zu finden. Der 

Stickstoff der Luft kondensiert aber noch nicht, da in dem Reagenzglas nicht die 

gleiche Temperatur des umgebenden flüssigen Stickstoffs erreicht wird. Argon 

hingegen, dessen Siedepunkt bei - 186 °C liegt, kondensiert ebenfalls. Das Edelgas 

erstarrt sogar schon bei - 189,2 °C. Allerdings ist kein Feststoff in dem Reagenzglas 

zu sehen, da sich das feste Argon vermutlich im flüssigen Sauerstoff löst. Die 

restlichen Luftbestandteile sind aufgrund ihrer Konzentrationen zu vernachlässigen. 

Während des Kühlens diffundiert die Luft permanent in das Reagenzglas hinein und 

aus ihm heraus, so dass dauerhaft Sauerstoff und Argon nachgeliefert werden. Somit 

liegt nach dem Kühlen des Reagenzglases in ihm ein Flüssigkeitsgemisch von 

Sauerstoff und Argon im ungefähren Verhältnis von 21:1 vor. Argon ist, so wie alle 

Edelgase, allerdings so reaktionsträge, dass es bei Reaktionen des vorliegenden 

Flüssigkeitsgemisches keinen Einfluss ausübt und somit unbeachtet bleiben kann. 

Im Labor, also im kleinen Maßstab, kann Stickstoff auch chemisch aus der Luft 

gewonnen werden. Dazu nutzt man Kupfer als sauerstoffbindendes Mittel, um den 

Sauerstoff aus der Luft zu entfernen und in der Folge fast reines Stickstoffgas zu 

erhalten. Dabei leitet man die Luft über glühendes Kupfer, wobei nach der folgenden 

Reaktionsgleichung Stickstoff und Kupferoxid entstehen. 

4 ὔ2(Ὣ) +  ὕ2(Ὣ) +  2 ὅό(ί)  ᴼ4 ὔ2(Ὣ) +  2 ὅόὕ(ί)  
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Aufgrund der in der Luft enthaltenen Edelgase (v.a. Argon) erhält man auf diese 

Weise keinen reinen, sondern mit Edelgasen verunreinigten Stickstoff. Zur 

Gewinnung von reinem Stickstoff nutzt man im Labor Stickstoffverbindungen (sehr 

geeignet dafür ist Ammoniak), welche unter Einwirkung eines Oxidationsmittels 

reinen Stickstoff abgeben. Dies gelingt z.B. durch einfache Oxidation von Ammoniak: 

2 ὔὌ3(Ὣ) +  3 ὕ2(Ὣ)  ᴼ ὔ2(Ὣ) +  3 Ὄ2ὕ(ὰ)  

Im Labor nutzt man als Oxidationsmittel aber häufiger die salpetrige Säure, da sich 

hierbei auch der Stickstoff aus der Säure mitgewinnen lässt. 

ὔὌ3(Ὣ) +  Ὄὔὕ2(ὥή)  ᴼ ὔ2(Ὣ) +  2 Ὄ2ὕ(ὰ)  

Transportiert bzw. vertrieben wird der gewonnene Stickstoff dann in grauen 

Stahlflaschen („Bomben“) unter einem Druck von 200-300 bar. Im Allgemeinen 

enthält er noch Sauerstoffspuren im Bereich von < 20 ppm. Diese können durch das 

Überleiten des Gases über auf Kieselgur niedergeschlagenes Kupfer bei 160-180 °C 

entfernt werden, wobei sich, wie oben dargestellt, wieder Kupferoxid bildet. Auf diese 

Art gereinigter Stickstoff enthält noch < 2 ppm Sauerstoff, sauerstofffreier und 

ultrareiner Stickstoff nur noch < 10 ppm Argon4. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                             
4 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 652. 
Berlin, New York: de Gruyter. 
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2.2. Versuch 3 - Oszillierende Stickstoffentwicklung 

 

Chemikalien 

Name Formel R-Sätze S-Sätze Gefahrensymbol 
Einsatz in der Schule 

(nach HessGISS) 

Ammoniumsulfat NH4SO4(s)   36/37/38 26-36 Xi S1 

Natriumnitrit NaNO2(s)  8-25-50 45-61 O, T, N S1 

Schwefelsäure    

(c = 0,2 mol/L) 
H2SO4(aq)  - - - S1 

Wasser (ention.) H2O(l)  - - - S1 

 

Materialien 

2 Erlenmeyerkolben (250 mL) mit Stopfen, 2 Messzylinder (25 mL), Demoreagenz-

glas mit passendem Rührfisch, Magnetrührer, Stativplatte mit Stange, Doppelmuffe, 

Stativklemme, Waage, Spatel 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 15 min. Durchführung: 5 min. Nachbereitung: 5 min. 

 

Versuchsaufbau 

 

Abb.  5: Schematische Darstellung des Versuchsaufbaus 
[3]
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Versuchsdurchführung 

Zunächst werden die folgenden zwei Lösungen hergestellt: 

¶ Lösung 1: 26 g Ammoniumsulfat werden im ersten Erlenmeyerkolben mit 

100 mL Schwefelsäure vermischt und der Kolben mit einem Stopfen 

verschlossen. 

¶ Lösung 2: 28 g Natriumnitrit werden im zweiten Erlenmeyerkolben in 100 mL 

Wasser gelöst und der Kolben ebenfalls mit einem Stopfen verschlossen. 

Die weitere Arbeit muss in einem funktionstüchtigen Abzug durchgeführt werden! 

Das Demoreagenzglas wird knapp über dem Magnetrührer am Stativ befestigt und 

der Rührfisch hineingegeben. Nun gibt man 10 mL der ersten und danach 10 mL der 

zweiten Lösung in das Reagenzglas und rührt die Mischung für ca. 5 Sekunden bei 

1200 U/min. Nach dem ersten heftigen Aufsprudeln stellt man den Magnetrührer auf 

eine mäßige Rührgeschwindigkeit (ca. 300 U/min.) ein.  

 

Beobachtungen 

Die Feststoffe lösen sich gut in Schwefelsäure, bzw. Wasser. Beim Zusammengeben 

der beiden Lösungen zeigt sich eine geringfügige Blasenbildung. Während des 

heftigen Aufrührens wird die Blasenbildung sehr stark. Nach dem Einstellen einer 

mäßigen Rührgeschwindigkeit entwickelt sich eine oszillierende Reaktion, bei der 

sich immer wieder Blasen bilden, welche die Lösung trüben und anschließend an der 

Oberfläche abgasen, wobei die Lösung wieder klar wird. Dann beginnt die 

Blasenbildung von Neuem. 

Während der Reaktion bilden sich über der Lösung braune Gase. 

 

Entsorgung 

Die Lösungen werden neutralisiert und in den Ausguss gegeben. 

 

Fachliche Analyse 

Bei der Reaktion der wässrigen Ammoniumnitrit-Lösung handelt es sich um eine 

Komproportionierungsreaktion. Dabei wird der Stickstoff des Ammoniums von der 

Oxidationsstufe -1 auf 0 oxidiert und der Stickstoff des Nitrits von +3 auf 0 reduziert. 

Diese Reaktion stellt eine irreversible Zersetzungsreaktion dar: 

ὔὌ4 ὥή
+ +  ὔὕ2 ὥή  ᴼ ὔ2 Ὣ +  2 Ὄ2ὕὰ 
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Die gebildeten Blasen sind also Stickstoffblasen, welche in der Lösung entstehen, an 

die Oberfläche steigen und dort abgasen. Aber warum geschieht dies nun in 

rhythmischen Pulsen, also oszillierend? Diese Reaktion wurde erstmals 1976 von 

Degn entdeckt und beruht nach Smith und Noyes auf dem Phänomen der 

homogenen Nukleation von Gasblasen5. Nukleation, von nucleus (lat. = Kern, 

Teilchen), beschreibt die Neubildung von Kernen oder Teilchen aus der Gasphase, 

an denen sich weitere Stoffe anlagern können. Dieser Effekt tritt auf, wenn die 

Lösung stark an Stickstoff übersättigt ist. In diesem Versuch ist das bei einer 

Konzentration von c(N2) = 0,012 mol/L der Fall, wobei dies der 19-fachen Löslichkeit 

in Wasser bei 1 bar entspricht.  

Die Reaktion der wässrigen Ammoniumnitrit-Lösung stellt eine kontinuierliche 

Stickstoffquelle dar. Der Stickstoff wird solange im Wasser gelöst, bis die Lösung 

gesättigt ist. Die weitere Bildung führt zu einer Übersättigung der Lösung, welcher 

allerdings durch die spontane homogene Nukleation entgegengewirkt wird. Dabei 

bilden sich kleine Gasblasenkeime, indem sich Stickstoffmoleküle zusammenlagern. 

Die Bildung dieser kleinen Keime verbraucht allerdings nur relativ wenig Stickstoff, 

weswegen sich diese überall in der Lösung bilden und die Lösung zunächst mit 

gelöstem Stickstoff gesättigt bleibt. Die Reaktion der Ammoniumnitrit-Lösung liefert 

währenddessen stetig Stickstoff nach, wodurch aus den Gasblasenkeimen größere 

Blasen mit einer größeren Oberfläche werden und die Diffusionsgeschwindigkeit in 

die Gasblasen ansteigt. Übersteigt die Diffusionsgeschwindigkeit des gelösten 

Stickstoffs in die Gasblasen die Geschwindigkeit der Stickstoffneubildung durch 

obige Reaktion, so sinkt die Konzentration des gelösten Stickstoffs unter den 

Sättigungswert der Lösung und die Nukleation neuer Keime stoppt. Die großen 

Blasen steigen nun zur Oberfläche und setzen dort den Stickstoff als Gas frei.  

Da die Lösung nun nicht mehr mit gelöstem Stickstoff gesättigt ist, lösen sich die 

kleinen Blasenkeime wieder auf und die Lösung wird klar. Durch die fortlaufende 

Bildungsreaktion wird allerdings weiter Stickstoff gelöst, bis die Lösung wieder 

übersättigt ist und sich neue Blasenkeime bilden und ein erneutes Aufsprudeln zu 

beobachten ist.  

                                                             
5 Brandl, H. (1993). Stickstoff in rhythmischen Pulsen - Oszillierende Gasentwicklung aus homogener Lösung in 
Praxis der Naturwissenschaften - Chemie (1993), 4/42, S. 19-20. Köln: Aulis Verlag Deubner. 



Tobias Gerhardt: Protokoll zum anorganisch-chemischen Experimentalvortrag: Stickstoff 

 

15 
 

Das Phänomen kann auch durch die folgenden Gleichungen anschaulich erklärt 

werden: 

ὔ2 ὫὩὰöίὸᵶὔ2 ὑὩὭά  

ὔ2 ὑὩὭά +  ὔ2 ὫὩὰöίὸᵶ 2 ὔ2 ὄὰὥίὩ 

ὔ2 ὄὰὥίὩ+  ὔ2 ὫὩὰöίὸᵶ ὔ2 (ὫὶέßὩ ὄὰὥίὩ)  

ὔ2 ὫὶέßὩ ὄὰὥίὩᵶ ὔ2 (Ὃὥί)  

Das gleiche Phänomen ist zu beobachten, wenn man eine kohlensäurehaltige 

Mineralwasserflasche öffnet, bzw. das Wasser in ein Glas einschenkt. 

Normalerweise liegt der gelöste Stickstoff im Wasser in einer Konzentration von ca. 

0,0006 mol/L vor. Das Verhältnis zum gelösten Sauerstoff beträgt 2:1, während es in 

der Luft bei 4:1 liegt. Dieses Verhältnis in Wasser ist elementar für das Überleben der 

Fische, da sie bei einer höheren Stickstoffkonzentration nicht genügend Sauerstoff 

aufnehmen könnten und ersticken würden6. 

Die braunen Gase über der Lösung sind die nitrosen Gase Stickstoffmonoxid (NO) 

und Stickstoffdioxid (NO2), welche als Nebenprodukte nach den folgenden 

Gleichungen entstehen. 

ὔὕ2 ὥή +  Ὄὥή
+  ᴼ Ὄὔὕ2 ὥή  

3 Ὄὔὕ2 ὥή  ᴼ Ὄ3ὕὥή
+ +  ὔὕ3 ὥή +  2 ὔὕὫ  

2 ὔὕὫ +  ὕ2 Ὣ  ᴼ 2 ὔὕ2 Ὣ 

Aufgrund ihrer hohen Toxizität muss der Versuch auf jeden Fall unter dem Abzug 

durchgeführt werden und Experimente, bei welchen diese Stoffe entstehen, dürfen 

nur von der Lehrperson demonstriert werden.  

Die Stickstoffentwicklung aus einer Ammoniumnitrit-Lösung trug 1892 auch zur 

Entdeckung des Edelgases Argon bei. In diesem Jahr untersuchte Lord Rayleigh die 

Dichte von chemisch, nach obiger Reaktion, erzeugtem Stickstoff (1,2556 g/L) mit 

                                                             
6 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 653. 
Berlin, New York: de Gruyter. 
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der des aus der Luft gewonnenen Stickstoffs (1,2572 g/L), indem der Luftsauerstoff 

durch Überleiten der Luft über glühendes Kupfer gebunden wurde. Dabei wurde er 

darauf aufmerksam, dass sich ein Unterschied von 0,0016 g/L zwischen den Dichten 

der beiden „Stickstoffarten“ ergab. Zur gleichen Zeit entfernte Sir William Ramsey bei 

einem Experiment den Sauerstoff und den Stickstoff der Luft durch die Reaktion mit 

glühendem Magnesium. Bei der spektroskopischen Untersuchung des Gasrestes 

zeigten sich Spektrallinien, welche er keinem Element zuordnen konnte.  Rayleigh 

und Ramsey führten daraufhin gemeinsam Experimente mit dem Gas durch, wobei 

sie feststellten, dass es einatomig auftritt und keinerlei chemisches 

Reaktionsvermögen besitzt. Daher gaben sie ihm den Namen Argon (griech. = das 

Träge). Mit ihren Experimenten hatten sie nun den ersten Vertreter der Edelgase 

entdeckt7. 

 

 

 

3. Namensherkunft & Elementsymbol 

Der Stickstoff gehört zur Gruppe der Pentele (von penta, griech. = fünf und 

Element). Diese wurden früher auch Pnictogene (von pniktos, griech. = erstickt) 

genannt, wobei dieser Name auf die erstickende Eigenschaft des ersten Elements 

dieser Gruppe zurückzuführen ist, den Stickstoff. Sein deutscher Name nimmt 

direkten Bezug auf seine Eigenschaft, weder selbstständig brennen, noch 

Verbrennungen unterhalten zu können. Außerdem wirkt er auf Lebewesen 

erstickend. 

Das Elementsymbol „N“ leitet sich von dem Namen Nitrogenium ab. Dieser Name 

wurde 1790 von dem französischen Chemiker Jean Antoine Claude comte de 

Chanteloup Chaptal eingeführt und bezieht sich auf die Fähigkeit, Salpetersalze 

(Nitrate, NO3
-) zu bilden (Nitrogenium, lat. = Salpeterbildner; von nitros = Salpeter 

und gennáo = bilden).  

                                                             
7 Brandl, H. (1993). Stickstoff in rhythmischen Pulsen - Oszillierende Gasentwicklung aus homogener Lösung in 
Praxis der Naturwissenschaften (1993), 4/42, S. 19. Köln: Aulis Verlag Deubner. 
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3.1. Versuch 4 - ȵ'ÌÉÍÍÓÐÁÎÐÒÏÂÅȰ 

 

Chemikalien 

Name 
Formel R-Sätze S-Sätze Gefahrensymbol 

Einsatz in der Schule 

(nach HessGISS) 

Stickstoff (flüssig) N2(l) - 9 - S1 

Sauerstoff (flüssig, 

aus Versuch 2 - 

Luftverflüssigung) 

O2(l)  8 2-17 O S1 

 

Materialien 

2 Gaswaschflaschen ohne Aufsatz, 2 Uhrgläser, 2 Wunderkerzen, Bunsenbrenner 

und Feuerzeug, Aufhängung für die Wunderkerzen (Stativplatte mit Stange, 

Doppelmuffe, Stativring), Reagenzglas mit flüssigem Sauerstoff, 

Reagenzglasklammer 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 10 min. Durchführung: 3 min. Nachbereitung: 10 min. 

 

Versuchsaufbau 

 

Abb.  6: Schematische Darstellung des Versuchsaufbaus 
[3]
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Versuchsdurchführung 

Der flüssige Sauerstoff aus Versuch 2 wird in eine Gaswaschflasche gegossen. Kurz 

bevor er komplett verdunstet ist, wird die Flasche mit einem Uhrglas abgedeckt. Auf 

die gleiche Art verfährt man mit der zweiten Gaswaschflasche und etwas flüssigem 

Stickstoff. Anschließend entzündet man mit dem Bunsenbrenner zwei Wunder-

kerzen, nimmt die Uhrgläser von den Gaswaschflaschen und hängt die Wunder-

kerzen so an die Vorrichtung, dass sie in die verschiedenen Gaswaschflaschen 

reichen. 

 

Beobachtungen 

Der flüssige Sauerstoff und der Stickstoff beginnen in den Gaswaschflaschen zu 

blubbern und verdunsten. Die Wunderkerze in der Gaswaschflasche mit dem 

Sauerstoff verbrennt mit einem stärkeren, helleren Funkenflug als an der Luft (siehe 

Abbildung 7). Die zweite Wunderkerze, in der Gaswaschflasche mit dem Stickstoff, 

verbrennt hingegen deutlich gehemmter als an der Luft und nur mit sehr schwachem 

Funkenflug (siehe Abbildung 8). An den Rändern der Gaswaschflaschen setzen sich 

Verbrennungsrückstände ab. 

 

 

Abb.  7: Verbrennung in Sauerstoffatmosphäre 
[5] 

 

Abb.  8: Verbrennung in Stickstoffatmosphäre 
[5] 

 

Entsorgung 

Die abgebrannten Wunderkerzen werden in den Hausmüll entsorgt. Die 

Gaswaschflaschen können mit Spülwasser gereinigt werden. 
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Fachliche Analyse 

Der flüssige Sauerstoff und der flüssige Stickstoff verdunsten in den 

Gaswaschflaschen sofort, da die Raumtemperatur weit über deren Siede-

temperaturen liegt. Dabei verdrängen sie die Luft aus den Flaschen und man erhält 

auf diese Art eine Gaswaschflasche mit Sauerstoff- und eine mit Stickstoff-

atmosphäre. 

In den Wunderkerzen sind Stärke, Aluminium- und Eisenpulver, sowie Barium- und 

Kaliumnitrat enthalten. Die Stärke hat hierbei nur die Funktion eines Klebstoffes und 

trägt nicht zur Reaktion bei. Da Aluminium und Eisen als Pulver zugesetzt wurden, 

liegen sie fein verteilt vor und die einzelnen Pulverkörnchen besitzen, relativ zu ihrer 

Masse, eine sehr große Oberfläche. Daher verbrennen sie bei Hitzeeinwirkung und 

Anwesenheit von Sauerstoff unter starker Licht- und Wärmeentwicklung zu Eisen(III)-

Oxid und Aluminium(III)-Oxid.  

 

 

Der typische Funkenflug entsteht, wenn die Pulverkörnchen von der Wunderkerze 

fortgeschleudert werden und dabei mit dem Luftsauerstoff zu ihren Oxiden reagieren. 

Erfolgt diese Verbrennung nun in einer reinen Sauerstoffatmosphäre ist die 

Verbrennung umso heftiger, da keine störenden oder die Verbrennung behindernden 

Stoffe, wie Stickstoff oder die Edelgase, vorhanden sind.  

In der Stickstoffatmosphäre hingegen ist kaum Funkenflug zu erkennen. Da hier kein 

Sauerstoff in der Atmosphäre der Gaswaschflasche vorhanden ist, können die 

Metallpulver auch nicht abreagieren. Dies hieße aber, dass überhaupt keine 

Verbrennung ablaufen dürfte. Dass es trotzdem geschieht, steht im Zusammenhang 

mit den Barium- und Kaliumnitraten, welche in den Wunderkerzen enthalten sind. 

Diese Alkalimetallnitrate zersetzen sich bei Erhitzung und gehen in Nitrite über, 

wobei sie Sauerstoff freisetzen. 
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Eben dieser Sauerstoff wird nun zur Oxidation der Metallpulver genutzt und kann 

sogar in der Stickstoffatmosphäre die Verbrennung bis zu einem gewissen Grad 

aufrechterhalten. Da sich die Nitrate in der Wunderkerze befinden, wird der 

Sauerstoff auch direkt dort freigesetzt. Das hat zur Folge, dass vor allem die 

Verbrennung der Kerze aufrechterhalten wird und der Funkenflug nur sehr 

eingeschränkt stattfindet, da die Pulverkörnchen dann in die Stickstoffatmosphäre 

geschleudert werden. Somit kann man sagen, dass bei diesem Versuch die 

erstickende Eigenschaft des Stickstoffs und die oxidierende Eigenschaft seiner 

Verbindung (Nitrat) gegeneinander wirken. Des Weiteren strömt nach dem Öffnen 

der Gaswaschflasche auch der Luftsauerstoff ein und unterstützt so die Verbrennung 

der Wunderkerze, wobei dies eher geringe Auswirkungen hat. 

Entgegen der nun anzunehmenden Vermutung, dass elementares Stickstoffgas ein 

Lebewesen ersticken lässt, zeigt es in dieser Hinsicht keinerlei Wirkung, 

vorausgesetzt es ist in ausreichender Menge Sauerstoff vorhanden. Das bedeutet, 

dass der Stickstoff nicht bei Kontakt erstickend wirkt. Seine erstickende Wirkung 

kommt nur dadurch zustande, dass er den vorhandenen Sauerstoff verdrängen, bzw. 

das Konzentrationsverhältnis zu Ungunsten des Sauerstoffs verschieben kann und 

die Lebewesen des Sauerstoffmangels wegen ersticken8. 

 

 

 

 

 

 

 

                                                             
8 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 651. 
Berlin, New York: de Gruyter. 
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4. Stickstoff als essentieller Lebensbestandteil 

Stickstoff ist ein essentieller Bestandteil des Lebens auf der Erde und wichtiger 

Bestandteil der Aminosäuren (Bausteine der Proteine) und Nucleinsäuren (z.B. DNA, 

siehe Abbildung 9). Daher trägt der Stickstoff im menschlichen Körper mit ca. 3 % zur 

Gesamtmasse bei.  

 

Abb.  9: Schematischer Ausschnitt aus dem DNA-Strang (Adenin) 
[6]

  

 

Ohne diese Stoffe wäre das Leben wie es heute existiert nicht möglich. Darüber 

hinaus stellt Stickstoff für das Pflanzenwachstum oftmals den limitierenden Faktor 

dar. Ein Stickstoffmangel bedeutet für die Pflanzen kümmerliches Wachstum und 

eine blasse Blattfärbung. Meist kommt es zur Ausbildung einer Notblüte, d.h. zu 

einem zu frühen Erblühen der Pflanze. Diese versucht dadurch den schlechten 

Bedingungen zu entgehen und trotzdem die Fortpflanzung zu sichern. Allerdings 

geschieht dies dann in einer Zeit, in der noch keine Bienen unterwegs sind, um die 

Pollen zu verteilen und die Pflanze stirbt ohne die Chance zur Vermehrung ab. 

Für Pflanzen ist der atmosphärische, gasförmige Stickstoff unwichtig. Sie können ihn 

nur in gebundener Form aus dem Boden aufnehmen und verwerten. Dies geschieht 

vor allem durch Nitrate (NO3
-) und Ammonium (NH4

+). Das bekannteste Nitrat ist der 

Chilesalpeter (Natriumnitrat, NaNO3), welcher seinen Namen dem größten 

natürlichen Vorkommen in Chile verdankt. In Abbildung 10 ist der Stickstoffkreislauf 

der Natur dargestellt. 
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Abb.  10: Schematische Darstellung des Stickstoffkreislaufs 
[7]

  

 

Es gibt zwei Wege wie die verwertbaren Stickstoffverbindungen in die Ökosysteme 

gelangen können. Zum einen durch die atmosphärische Disposition (ca. 5 - 10 %), 

d.h. in Regen gelöst oder durch Ablagerung von Feinstaub oder anderen Partikeln. 

Zum anderen durch die Stickstoff-Fixierung bestimmter Prokaryoten (z.B. 

Rhizobium), wobei atmosphärischer Stickstoff in Ammoniak (NH3) umgewandelt 

(Nitrogenase-Reaktion) und dieses zur Synthese stickstoffhaltiger organischer 

Verbindung genutzt wird. In terrestrischen Ökosystemen fixieren sowohl 

symbiontische (z.B. Rhizobium in den Wurzelknöllchen der Leguminosen) als auch 

freilebende Bodenbakterien den Stickstoff aufgrund ihrer eigenen 

Stoffwechselansprüche. Der von ihnen freigesetzte Ammoniak kann aber von 

anderen Organismen genutzt werden. Ein großer Teil der stickstoffhaltigen 

Mineralien wird heutzutage von der Düngemittelindustrie geliefert (industrielle 

Stickstoff-Fixierung).  

Durch die natürliche Säuerlichkeit der meisten Böden wird das gebildete Ammoniak 

zu Ammonium umgesetzt/protoniert. Bei einem pH-Wert von 7 kann Ammoniak aus 

dem Boden ausgasen und bildet in der Atmosphäre Ammonium, weswegen die 

Ammoniumkonzentration mit dem pH-Wert des Bodens korreliert. Das Ammonium 

könnte von den Pflanzen verwertet werden, aber ein Großteil wird von aeroben 

Bakterien des Bodens als Energiequelle genutzt und dabei zu Nitrit (NO2
-) und dann 
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zu Nitrat umgesetzt (Nitrifikation). Dieses Nitrat wird von Pflanzen assimiliert und in 

organische Formen wie Aminosäuren überführt. Tiere können nur organischen 

Stickstoff assimilieren, durch das Fressen von Pflanzen oder anderen Tieren. Der 

Mensch nimmt dann ebenfalls durch den Verzehr von pflanzlicher oder tierischer 

Nahrung die wichtigen organischen Stickstoffverbindungen auf. Die organischen 

Stickstoffverbindungen aus der abgestorbenen Biomasse (Menschen, Tiere, 

Pflanzen) werden von Zersetzern wieder zu Ammonium abgebaut und dieses gelangt 

so zurück in die Erde (Ammonifikation), wodurch der Stickstoffkreislauf von neuem 

beginnt. Des Weiteren decken einige aerobe Bakterien ihren Sauerstoffbedarf bei 

Sauerstoffmangel mithilfe des Nitrats, wodurch Stickstoff als Gas freigesetzt und in 

die Atmosphäre abgegeben wird (Denitrifikation).  

Der Stickstoffgehalt der Atmosphäre wird durch natürliche und industrielle Vorgänge 

praktisch nicht verändert, da ihr durch Denitrifikation und Verbrennung etwa so viel 

Stickstoff zugeführt wird, wie durch Stickstoffassimilation (natürliche Fixierung), 

Düngemittel (künstliche Fixierung) und Blitztätigkeit (atmosphärische Fixierung, siehe 

Kapitel 5.1, Demo 2) entzogen wird. Die jährlich ausgewechselte Menge beträgt etwa 

108 - 109 t, d.h. ein Stickstoffmolekül in der Atmosphäre wird etwa alle 20 Mio. Jahre 

gegen ein anderes getauscht9.  

Neben den natürlichen Vorkommen der Nitrate, lassen sich diese auch im Labor 

darstellen, indem Salpetersäure mit den entsprechenden Carbonaten oder 

Hydroxiden umgesetzt wird. 

2 Ὄὔὕ3 ὥή +  ὔὥ2ὅὕ3 ί  ᴼ 2 ὔὥὔὕ3 ὥή +  Ὄ2ὕὰ+  ὅὕ2 Ὣ 

Ὄὔὕ3 ὥή +  ὑὕὌί  ᴼ ὑὔὕ3 ὥή +  Ὄ2ὕὰ 

Alle Nitrate sind leicht in Wasser löslich. Während des Erhitzens zersetzen sie sich 

unter Sauerstoffabspaltung in Nitrite (bei Alkali- und Erdalkalimetallnitraten, siehe 

auch Kapitel 3.1) oder, bei gleichzeitiger Stickstoffdioxidbildung, in Oxide (bei 

Schwermetallnitraten). 

ὅό(ὔὕ3)2 ί  ᴼ ὅόὕί +  2 ὔὕ2 Ὣ +  0,5 ὕ2 Ὣ 

                                                             
9 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 655. 
Berlin, New York: de Gruyter. 
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Aufgrund dieser einfachen Sauerstoffabgabe werden Nitrate bei hohen 

Temperaturen sehr gerne als Oxidationsmittel eingesetzt. In wässriger Lösung wirken 

sie allerdings nur gegenüber starken Reduktionsmitteln, wie naszierendem 

Wasserstoff oxidierend. Sie können dabei bis zum Ammoniak reduziert werden. 

Davon macht man in der analytischen Chemie Gebrauch, beim qualitativen Nachweis 

(„Ring-Probe“) und der quantitativen Bestimmung (siehe Kapitel 4.1) von Nitraten. 

Kaliumnitrat (Kalisalpeter, KNO3) spielt eine wichtige Rolle im Schwarzpulver. Dies ist 

ein Gemisch aus 75 Gew.-% Kaliumnitrat, 15 Gew.-% Holzkohle und 10 Gew.-% 

reinem Schwefel. Das Gemisch entzündet sich bei einer Temperatur von ca. 270 °C 

und explodiert unter einer Volumenzunahme auf das 3000fache bei einer 

Temperatursteigerung auf 2400 °C (Reaktionswärme: -2900 kJ/kg). Aus einem 

Kilogramm Schwarzpulver entstehen dabei 2300 L Gas (ein Gemisch aus N2, CO2, 

CO, CH4, H2S und H2) und 600 g Rauch (bestehend aus K2CO3, K2SO4, K2S2O3, 

K2S2, KSCN und (NH4)2CO3). Die eigentliche Explosion wird durch die Bildung von 

Kohlenstoffmonoxid, Stickstoffmonoxid und Distickstoffmonoxid im explosiven 

Volumenverhältnis von 31:21:7 ausgelöst. Vor allem im Mittelalter wurden Kriege mit 

diesem Schwarzpulver geführt. Dabei hätte das als Nebenprodukt anfallende 

Kaliumcyanat (KCN) aufgrund seiner starken Toxizität verheerende Folgen gehabt, 

wenn es nicht durch den vorhandenen Schwefel in weit weniger schädliches 

Kaliumthiocyanat (KSCN) umgesetzt worden wäre. 
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4.1.  Demonstration 1 - Nitratbestimmung (Kjeldahl-Destillation) 

 

Chemikalien 

Name 
Formel R-Sätze S-Sätze Gefahrensymbol 

Einsatz in der Schule 

(nach HessGISS) 

Salzsäure (c = 

0,01 mol/L) 
HCl(aq) - - - S1 

Natronlauge (w = 

0,5) 

NaOH(aq

)  
35 

26-

36/37/39

-45 

C S1 

Natronlauge (c = 

0,01 mol/L) 

NaOH(aq

)  
- - - S1 

Devarda-

Legierung 

Cu + Al 

+ Zn 
- - - S1 

Indikatorlösung 

(0,05 g 

Bromthymolblau & 

o,1 g Methylrot in 

50 mL Ethanol) 

 11 7-16 F S1 

Wasser, ention. H2O(l)  - - - S1 

 

Materialien 

Kjeldahl-Aparatur nach PARNAS, Kartoffel, Messer, Porzellanschale, Waage, 

Trockenschrank, Mörser mit Pistill, Becherglas (100 mL), Magnetrührer mit Rührfisch, 

Spatel, Bürette, Bürettenhalterung, Stativplatte mit Gewindestange 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 30 min. Durchführung: 250 min. Nachbereitung: 25 min. 
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Versuchsaufbau 

 

Abb.  11: Darstellung der Kjeldahl-Destillationsapparatur nach PARNAS 
[5]

  

 

Versuchsdurchführung 

50,2 g Rohkartoffelmasse (geschält und klein geschnitten) werden in eine 

Porzellanschale eingewogen und im Trockenschrank bei 150 °C bis zur 

Massenkonstanz getrocknet.  

Nun füllt man den großen Rundkolben zur Hälfte mit entionisiertem Wasser und 

schaltet dessen Heizpilz auf Stufe zwei ein. Die getrocknete Kartoffelmasse wird im 

Mörser zerkleinert und davon 2,7 g in ein 100 mL Becherglas eingewogen, mit 50 mL 

entionisiertem Wasser versetzt und mit einem Magnetrührer für ca. 5 Minuten 

gerührt. Die Lösung wird von dem festen Rückstand in den Kjeldahlkolben dekantiert 

und dort noch einmal mit 50 mL Wasser nachgespült. Zu dieser Lösung wird nun 

eine Spatelspitze Devarda-Legierung gegeben und die Apparatur geschlossen. 

Als Vorlage werden 25 mL Salzsäure und 10 Tropfen Indikatorlösung in den unter 

dem Ableitungsrohr des Kühlers befindlichen Erlenmeyerkolben gegeben. Dann füllt 

man ihn mit so viel entionisiertem Wasser auf, dass das Ableitungsrohr gerade eben 

in die Lösung reicht. Nun lässt man langsam Natronlauge (w = 0,5) in den 
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Kjeldahlkolben zufließen, schaltet den zweiten Heizpilz unter dem Kjeldahlkolben ein 

und schließt den Hahn des Sicherheitskolbens. Zum Schluss wird der 

Sicherheitskolben mit Alufolie umwickelt.  

Insgesamt werden in dem Vorlagekolben 100 mL Destillat aufgefangen. Dieses wird 

anschließend mit Natronlauge (c = 0,01 mol/L) bis zu einem Farbumschlag von rot 

nach grün titriert. 

 

Beobachtungen 

Die Trocknung der Kartoffel benötigte ca. 2 Stunden, wobei sich diese hell- bis 

dunkelbraun verfärbte, ein Geruch nach angebratener Kartoffel entstand und sie 

anschließend nur noch 9,1 g wog.  

 

Abb.  12: Getrocknete Kartoffelstücke (links) und eine frische Kartoffel (rechts) nebeneinander 
[5]

  

Im Kjeldahlkolben bildete sich eine dunkelbraune bis schwarze Lösung mit einem 

dunklen Rückstand am Boden. Das Wasser im großen Rundkolben verdampfte und 

strömte durch die Apparatur bis in den Erlenmeyerkolben. 

Bei der Destillation verfärbte sich die Lösung im Erlenmeyerkolben nach einem 

Verbrauch von 8,6 mL Natronlauge von rot zu grün. 

 

Entsorgung 

Die Lösung im Erlenmeyerkolben wird  neutralisiert und in den Ausguss gegeben. 

Der feste Rückstand aus dem Kjeldahlkolben wird getrocknet und in den 

Feststoffabfall, die restliche Lösung aus dem Kjeldahlkolben neutral in den 

Schwermetallabfall entsorgt. 
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Fachliche Analyse 

Die Kartoffel spielt eine wichtige Rolle zur Deckung des Stickstoffbedarfs des 

Menschen, welcher vor allem aus dem in der Kartoffel enthaltenen Nitrat gewonnen 

wird. Um den Nitratgehalt in der Kartoffel zu bestimmen, wird dieses mithilfe der 

Destillation nach KJELDAHL zu Ammoniak umgesetzt, dessen Gehalt nachfolgend 

mittels einer Rücktitration mit Natronlauge bestimmt wird. Ein Großteil der in der 

Kartoffel enthaltenen Stickstoffverbindungen sind Proteine. Da diese bei der 

Destillation auch Ammoniak bilden würden, werden sie zunächst durch das Erhitzen 

beim Trocknen denaturiert. Ebenfalls kann sich die in der Kartoffel befindliche Stärke 

negativ auswirken, da sie wie eine Art Kleister wirken kann. Allerdings ist sie in 

kaltem Wasser unlöslich und bleibt somit beim Dekantieren im Becherglas zurück. 

Während des Erhitzens wird dann das im Kjeldahlkolben befindliche Nitrat mit Hilfe 

der Natronlauge und der Devarda-Legierung zu gasförmigem Ammoniak reduziert.  

3 ὔὕ3 (ὥή) +  8 ὃὰ(ί) +  5 ὕὌ(ὥή) +  18 Ὄ2ὕ(ὰ)  ᴼ 3 ὔὌ3 (ὥή) +  8 [ὃὰ(ὕὌ)4] (ὥή)  

Bei der Destillation handelt es sich um eine Wasserdampfdestillation, d.h. im großen 

Rundkolben wird Wasserdampf erzeugt, welcher dann durch die Apparatur strömt. 

Die Alufolie am Sicherheitskolben hat nur eine isolierende Funktion, um an dieser 

kritischen Stelle einem Wärmeverlust vorzubeugen. Gelangt der Wasserdampf in den 

Kjeldahlkolben, so kondensiert er und tropft in die Reaktionslösung. Da der 

Kjeldahlkolben ebenfalls erwärmt wird, verdampft das Wasser aber sogleich wieder. 

Aufgrund der außerordentlich guten Löslichkeit von Ammoniak in Wasser (siehe 

Kapitel 6.1) wird der Ammoniak vom Wasserdampf aufgenommen und so in den 

Vorlagekolben mit Salzsäure und Indikatorlösung überdestilliert. 

Die vorgelegte Salzsäure wird zu einem gewissen Maß durch den überdestillierten 

Ammoniak neutralisiert, wobei sich Chlorid- (Cl-) und Ammoniumionen (NH4
+) bilden. 

Ὄὅὰ(ὥή) +  ὔὌ3 ὥή  ᴼ ὅὰ(ὥή) +  ὔὌ4 (ὥή)
+  

Der gebildete Ammoniak reicht allerdings nicht aus, um die Salzsäure vollständig zu 

neutralisieren. Daher wird nun mit Natronlauge rücktitriert, um die tatsächliche Menge 

an Salzsäure zu bestimmen, die vom gebildeten Ammoniak neutralisiert wurde.   
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Der Verbrauch an Natronlauge bei der Titration betrug 8,6 mL. Das bedeutet, dass 

von der vorgelegten Salzsäure 1,4 mL durch den überdestillierten Ammoniak 

neutralisiert wurden. Somit beträgt der tatsächliche Verbrauch an Salzsäure 1,4 mL. 

Der Verbrauch von 1 mL Salzsäure (c = 0,01 mol/L, t = 1,000) entspricht einem 

Gehalt von 0,62005 mg Nitrat10. Somit ergibt sich nach folgender Gleichung für die 

Einwaage der Trockenmasse ein Nitratgehalt von 0,87 mg: 

1,4 ɇ0,62005 άὫ=  0,87 άὫ 

Dies entspricht einem Nitratgehalt von 2,93 mg in der Trockenmasse (9,1 g) bzw. der 

Frischeinwaage (50,2 g) der Kartoffel: 

0,87 άὫ

2,7 Ὣ
 ɇ9,1 Ὣ= 2,93 άὫ 

Während des Trocknens der Kartoffel verliert diese 41,1 g an Masse. Mit diesem 

Wert kann nun nebenbei auch der Wassergehalt der Kartoffel bestimmt werden: 

41,1 ɇ100

50,2
= 81,87 % 

Dieser Wert zeigt, welch beträchtlichen Wasseranteil Lebensmittel enthalten können, 

die eigentlich nicht sehr saftig erscheinen. 

 

 

 

 

 

 

                                                             
10 Rickelt, E. Nitratgehalt in der Kartoffel. Skript zum Versuch. Philipps-Universität Marburg, Fachbereich 
Chemie. 
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5. Salpetersäure (HNO3) 

Früher wurde Chilesalpeter genutzt, um eine der wichtigsten Stickstoffverbindungen 

zu gewinnen, die Salpetersäure. Dazu wurde der Salpeter mit Schwefelsäure 

versetzt, wodurch Salpetersäure (HNO3) und Natriumhydrogensulfat (NaHSO4) 

entstanden. 

ὔὥὔὕ3 ὥή +  Ὄ2Ὓὕ4 ὥή  ᴼ ὔὥὌὛὕ4 ὥή +  Ὄὔὕ3 ὥή  

Mittlerweile wird zur Salpetersäuregewinnung im großen Maßstab in der chemischen 

Industrie das Ostwald-Verfahren eingesetzt. Dabei wird Ammoniak mit 

überschüssiger Luft bei 820-950 °C verbrannt, wobei Stickstoffmonoxid und Wasser 

entstehen.  

4 ὔὌ3(Ὣ) +  5 ὕ2(Ὣ)  ᴼ 4 ὔὕ(Ὣ) +  6 Ὄ2ὕ(Ὣ)  

Die Reaktion wird mithilfe eines Platinkatalysators durchgeführt, welcher mit dem 

Ammoniak-Luft-Gemisch nur sehr kurz (ca. 1/1000 Sekunde) in Berührung kommen 

darf. Dies erreicht man durch das schnelle Hindurchleiten der Gase durch ein 

Platinnetz. Das entstehende, bei 700 °C nur metastabile Stickstoffmonoxid würde 

ansonsten katalytisch in Sauerstoff und Stickstoff zerfallen. 

2 ὔὕ(Ὣ)  ᴼ ὕ2 (Ὣ) +  ὔ2 (Ὣ)  

Das erhaltene Stickstoffmonoxid wird nun mithilfe von Sauerstoff und Wasser zu 

Salpetersäure umgesetzt. Dabei reagiert es bei der Abkühlung auf 20 - 30 °C 

zunächst mit Sauerstoff zu Stickstoffdioxid (NO2), welches bei weiterer Abkühlung zu 

Distickstofftetraoxid (N2O4) dimerisiert. 

ὔὕὫ + 0,5 ὕ2 Ὣ ᵶὔὕ2 Ὣ  

2 ὔὕ2 Ὣ ᵶὔ2ὕ4 Ὣ 

Das Gemisch aus Distickstofftetraoxid und Sauerstoff wird nun in Chromnickelstahl-

Rieseltürmen unter Druck (1-15 bar) und mit Wasser in Salpetersäure überführt. 

2 ὔ2ὕ4 Ὣ +  2 Ὄ2ὕὰ+  ὕ2 Ὣ  ᴼ 4 Ὄὔὕ3 ὥή 
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Nach der Verdrängung von gelösten Stickstoffoxiden aus der Lösung erhält man eine 

50 bis 68 prozentige Salpetersäure. Hochkonzentrierte Salpetersäure (98-99 %, z.B. 

für Nitrierungen in der organischen Chemie) erhält man durch das Hineinpressen von 

Stickstoffmonoxid in eine wässrige Salpetersäurelösung, bei Anwesenheit von 

reinem Sauerstoff und unter einem Druck von ca. 50 bar. 

Neben Salz- und Schwefelsäure zählt die Salpetersäure zu den wichtigsten Säuren 

der chemischen Industrie. Sie wird vor allem zur Herstellung von Ammoniumnitrat 

(Düngemittel) und Explosivstoffen (zusammen mit Schwefelsäure) wie TNT, 

Nitroglycerin und Nitrocellulose verwendet. Außerdem benötigt man sie bei der 

Produktion von Nitrolacken und Farbstoffen, bzw. für deren Zwischenprodukte, wie 

Anilin.  

Ein 1:3-Gemisch von konzentrierter Salpetersäure mit konzentrierter Salzsäure ist 

unter dem Namen Königswasser („aqua regia“) bekannt. Der Name resultiert aus der 

Eigenschaft, sogar den König der Metalle, das Gold, auflösen zu können. Diese stark 

oxidierende Eigenschaft geht auf das dabei entstehende, aktive Chlor (Cl) und das 

Nitrosylchlorid (NOCl) zurück. 

Ὄὔὕ3(ὥή) +  3 Ὄὅὰ(ὥή)  ᴼ ὔὕὅὰ(ὥή) +  2 ὅὰ(ὥή) +  2 Ὄ2ὕ(ὰ)  

Bekannt war die Salpetersäure bereits den Alchimisten im 13. Jahrhundert, welche 

sie als ätzendes Lösungsmittel für Metalle verwendeten. Ihr Name leitet sich ab von 

„sal petrae“ (lat. = Felsensalz). Sie und die in ihr gelösten nitrosen Gase besitzen 

eine stark ätzende Wirkung, welche sehr schlecht heilende Wunden verursachen und 

aufgrund der Reaktion mit den darin enthaltenen Proteinen (Nitrierung) zu einer 

dauerhaften Gelbfärbung der Haut führen.  
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5.1. Demonstration 2 - Saurer Regen 

 

Chemikalien 

Name 
Formel R-Sätze S-Sätze Gefahrensymbol 

Einsatz in der Schule 

(nach HessGISS) 

Wasser (ention.) H2O(l)  - - - S1 

Methylrot-Lösung C15H14N3NaO2  - 22-24/25 - S1 

 

Materialien 

2 Stativplatten mit Stativstangen, 2 Doppelmuffen, 2 Stativklammern, 2 

Hochspannungselektroden, 2 Verbindungsschnüre, Hochspannungstransformator, 

Scheidtsche Kugel, Gaswaschflasche, Dreiwegehahn, Gummigebläse, kurzes 

Glasrohr (5 cm), Gummischlauch (ca. 15-20 cm), 4 durchbohrte Gummistopfen, 

Haushaltsgummis 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 20 min. Durchführung: 15 min. Nachbereitung: 10-15 min. 

 

Versuchsaufbau 

 

Abb.  13: Schematische Darstellung des Versuchsaufbaus 
[8]
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Versuchsdurchführung 

Der Versuch muss in einem funktionstüchtigen Abzug durchgeführt werden! 

Die Gaswaschflasche wird mit so viel entionisiertem Wasser gefüllt, dass das 

Glasrohr gerade hinein taucht. Dann werden 5 Tropfen Methylrot-Lösung hinzu 

getropft und die Gaswaschflasche an die Apparatur angeschlossen.  

Die Elektroden werden bis auf ca. 5 mm einander angenähert, dürfen sich aber nicht 

berühren. Der Dreiwegehahn wird geschlossen und anschließend der Hoch-

spannungsgenerator eingeschaltet. Die Spannung wird soweit hochgeregelt, bis sich 

ein Lichtbogen zwischen den Elektroden bildet.  

Wenn die Kugel mit einem farbigen Gas gefüllt ist, wird der Transformator 

abgeschaltet. Der Dreiwegehahn wird in Richtung der Gaswaschflasche geöffnet und 

mithilfe des Gummigebläses wird das Gas in die Waschflasche gedrückt. 

Dieses Vorgehen wird solange wiederholt, bis sich die Farbe der Lösung in der 

Waschflasche verändert (normalerweise 1-3 Durchgänge).  

 

Beobachtungen 

Beim Hochregeln der Spannung entsteht zwischen den beiden Elektroden ein blauer 

Lichtbogen. Die Scheidtsche Kugel füllt sich allmählich mit einem braunen Gas. Beim 

Einleiten dieses Gases in die Methylrot-Lösung verfärbt sich diese von einem 

blassen gelb-rot zu pink. 

 

Abb.  14: Die Scheidtsche Kugel gefüllt mit dem entstandenen braunen Gas 
[5]
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Entsorgung 

Die Gase werden vollständig in die Waschflasche gedrückt und die Scheidtsche 

Kugel anschließend 10 Minuten geöffnet im Abzug liegen gelassen. Die Lösung in 

der Waschflasche wird neutralisiert und in den Ausguss gegeben. 

 

Fachliche Analyse 

Das in der Gaswaschflasche entstandene braune Gas ist Stickstoffmonoxid. Dieses 

kann als eine stark endotherme Verbindung bezeichnet werden, d.h. sie kann nur 

durch eine hohe Energiezufuhr aus den Elementen, welche ausreichend in der Luft 

vorhanden sind, erzeugt werden. Dies erreicht man nur durch hohe Temperaturen, 

wie sie z.B. im elektrischen Lichtbogen herrschen. 

180,62 Ὧὐ+  ὔ2 (Ὣ) +  ὕ2 (Ὣ)  ᴼ2 ὔὕ(Ὣ)  

Die reversible Bildung von Stickstoffmonoxid verläuft im Wesentlichen über den 

folgenden Radikalkettenmechanismus: 

Kettenstart:   ὕ2 (Ὣ) ᵶ2  ɇὕ(Ὣ)  

Kettenfortpflanzung: ɇὕ(Ὣ) +  ὔ2 Ὣ ᵶὔὕ(Ὣ) +  ɇὔ(Ὣ)  

    ɇὔ(Ὣ) +  ὕ2 Ὣ ᵶὔὕ(Ὣ) +  ɇὕ(Ὣ)  

Kettenabbruch:  ɇὕ(Ὣ) + ὔ(Ὣ) ᵶὔὕ(Ὣ)  

 

Diese Darstellungsmethode für Salpetersäure wurde früher als ein großtechnisches 

Verfahren eingesetzt, da sich Stickstoffmonoxid durch die Einwirkung von Wasser 

und Sauerstoff leicht in Salpetersäure überführen lässt (siehe Kapitel 5, Ostwald-

Verfahren). Dies geschieht auch beim Einleiten der Gase in die wässrige Methylrot-

Lösung. Methylrot dient hier als pH-Indikator, der durch sein pinke Färbung die 

entstehende Säure anzeigt. Der Umschlagsbereich liegt bei einem pH-Wert von 4,4 - 

6,2, in welchem er eine rote Färbung aufweist. Bei einem höheren pH-Wert ist er gelb 

gefärbt. 
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Die Einstellung des Gleichgewichts zwischen Stickstoffmonoxid-Bildung und 

Zersetzung verläuft bei hohen Temperaturen sehr schnell. Daher zeigt sich bei 

langsamem Abkühlen das der niedrigeren Temperatur entsprechende, ungünstigere 

Gleichgewicht. Durch Abschrecken der Gase mit einer höheren Geschwindigkeit als 

der Zerfallsgeschwindigkeit lässt sich der Zerfall weitestgehend vermeiden, da die 

Gleichgewichtseinstellung unterhalb von 450 °C nur sehr langsam verläuft und das 

Stickstoffmonoxid dann als metastabiler Stoff praktisch nicht mehr zerfällt. Bei 

günstigen Reaktionsbedingungen liegt die Ausbeute an Stickstoffmonoxid mit dieser 

Methode bei ca. 3 Vol.-%. Aufgrund des erheblichen Energieverbrauchs war dieses 

Verfahren der Salpetersäuredarstellung lange auf Länder mit billigen Wasserkräften 

beschränkt (z.B. Norwegen, Schweiz). Mittlerweile wurde es auch in diesen Ländern 

durch das billigere Ostwald-Verfahren ersetzt11. 

Große Mengen an Stickstoffmonoxid werden z.B. im Verbrennungsraum der Auto-

motoren und bei Gewittern erzeugt, wobei die Energie aus den Blitzen geliefert wird, 

welche als Lichtbögen wirken. Bei hoher Luftfeuchtigkeit reagiert das Stickstoff-

monoxid mit dem Wasser und dem Sauerstoff der Luft weiter zu Salpetersäure. 

Diese, sowie die in der Luft aus SO2 entstehende Schwefelsäure sind die 

Hauptursachen für den sauren Regen. Dieser führt zu einer Übersäuerung der 

Böden, wodurch die natürliche Zusammensetzung gestört wird. Die Folge sind 

Störungen des Nährstoff- und Wasserhaushalts der Bäume - sie werden weniger 

widerstandsfähig und anfälliger gegenüber Krankheiten. Ebenso werden Gewässer 

indirekt übersäuert und Metall-Kationen eingespült, welche als Zellgifte wirken und 

die Artenvielfalt verarmen lassen. Besonders angegriffen werden auch Sand- und 

Kalkstein-, sowie Betonbauten. Dadurch schreitet die Verwitterung schneller voran 

und viele Gebäude und Denkmäler werden schwer geschädigt. 

Da sich Salpetersäure sehr leicht aus Stickstoffmonoxid, Sauerstoff und Wasser 

herstellen lässt, ist die Reaktionsträgheit von Stickstoffgas von essentieller 

Bedeutung für das Leben auf der Erde. Wäre Stickstoff nicht so inert, würde er sofort 

mit dem Luftsauerstoff zu Stickstoffmonoxid reagieren. Dieses würde im Folgenden 

mit dem gesamten Luftsauerstoff der Erde und einem Großteil des Wassers der 

                                                             
11 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 708. 
Berlin, New York: de Gruyter. 
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Ozeane zu Salpetersäure abreagieren12 und allen Lebewesen würde einer der 

wichtigsten Lebensbestandteile genommen, abgesehen von den Schäden, die durch 

die Salpetersäure entstehen würden. 

 

 

 

6. Ammoniak (NH3) 

Ammoniak ist ein farbloses, spezifisch stechend riechendes Gas. Es besitzt eine 

Dichte von 0,7714 kg/m3 und ist somit leichter als Luft. Bereits 20 ppm Ammoniak 

können vom Menschen wahrgenommen werden, 100 ppm Ammoniak verursachen 

Reizungen der Augen und Atemwege. Bei Verschlucken kommt es zu 

Magenblutungen und Kollaps. Ab einer Konzentration von 1,5-2,5 g Ammoniak pro 

m3 Luft wirkt das Gas innerhalb von einer Stunde tödlich. 

Schon im Altertum waren Ammoniak und die Ammoniumsalze, vor allem Salmiak 

(Ammoniumchlorid, NH4Cl), den Ägyptern und Arabern bekannt. In dieser Zeit wurde 

Ammoniumchlorid oftmals mit dem Steinsalz (Natriumchlorid, NaCl) verwechselt, 

welches in der Nähe des Tempels des Jupiters Ammon gefunden wurde. Daher 

wurde Ammoniumchlorid „Sal ammoniacum“ (Salz des Ammon) genannt. Von 

diesem Namen leiten sich die Bezeichnungen Salmiak, für das Salz NH4Cl und 

Ammoniak, für die grundlegende Base NH3 ab. 

1774 gelang es Scheele erstmals die Zusammensetzung von NH3 zu bestimmen. Die 

direkte Synthese von Ammoniak aus den Elementen Stickstoff und Wasserstoff 

bildete für die chemische Industrie den ersten großen Eingriff der Menschen in das 

Rohstoffmonopol der Natur. Die erste großtechnische Syntheseanlage wurde in 

Oppau bei Ludwigshafen am Rhein errichtet. Sie arbeitete mit einem Osmium-

Katalysator und war ausgerichtet auf eine Jahresproduktion von 11000 t Ammoniak. 

Mittlerweile verbrauchen die modernen Anlagen, bei einem wesentlich höheren 

Produktionsgewinn, deutlich weniger Platz, Energie und Kosten. 

                                                             
12 Hollemann, A. F., Wiberg, E., Wiberg, N. (2007). Lehrbuch der Anorganischen Chemie. 102. Auflage. S. 654. 
Berlin, New York: de Gruyter. 
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Heutzutage wird nahezu der gesamte, synthetisch hergestellte Ammoniak mithilfe 

des Haber-Bosch-Verfahrens aus den Elementen gewonnen.  

3 Ὄ2(Ὣ) +  ὔ2(Ὣ) ᵶ2 ὔὌ3(Ὣ)  

Dieses Verfahren wurde in den Jahren 1903-1909 von dem deutschen 

Physikochemiker Fritz Haber im Labormaßstab erarbeitet, wofür er 1918 mit dem 

Nobelpreis in Chemie ausgezeichnet wurde. 1913 überführte es der deutsche 

Chemiker und Industrielle Carl Bosch in die Technik. Die Synthese des Ammoniaks 

wird bei 500 °C und 200 bar in „Ammoniak-Kontaktöfen“ durchgeführt. Bei den 

Kontaktöfen unterscheidet man zwischen den älteren Röhrenreaktoren, welche 

mehrere Wärmeaustauschrohre enthalten, die von Tonnen von Katalysatormasse 

umgeben sind und den moderneren Vollraumreaktoren, welche mehrere Schichten 

von Katalysatormasse besitzen, die durch Wärmeaustauscher getrennt werden 

(siehe Abbildung 15). 

 

Abb.  15: Schematische Darstellung der Kontaktöfen und ihrer Funktionsweise 
[9]

  

Als Katalysatormasse diente bei Habers Versuchen noch ein Osmium-Katalysator, 

der allerdings schon zwei Jahre später (1910) durch einen billigeren Eisen-

Katalysator ersetzt wurde. In den Wärmeaustauschern wird das eintretende 

Gasgemisch durch das bereits umgesetzte Gas vorgewärmt und gelangt dann in den 

Kontaktraum. Hier reagieren die Gase unter Wärmeentwicklung zu Ammoniak, 

weshalb eine Zusatzheizung nicht von Nöten ist. Da die Kontaktzeit zwischen dem 
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Katalysator und den Gasen nur etwa 30 Sekunden beträgt, wird statt der 

Gleichgewichtsausbeute (ca. 18 %) nur eine Ausbeute von etwa 11 % Ammoniak 

erreicht. Durch Absorption in Wasser oder Kühlung des austretenden Gases und 

damit einhergehende Verflüssigung des Ammoniaks, wird dieser aufgefangen. Das 

Restgas wird nach dem Ersetzen der verbrauchten Mengen an Stickstoff- und 

Wasserstoffgas durch Frischgas wieder dem Kontaktofen zugeführt. 

Schätzungsweise werden weltweit jährlich 120 Mio. t Stickstoff in synthetischem 

Ammoniak gebunden. Von diesen Mengen werden ca. 90 % für die 

Düngemittelproduktion (für Nitrat und Ammonium) verwendet. Des Weiteren gewinnt 

man daraus z.B. Salpetersäure (Ostwald-Verfahren, siehe Kapitel 5), Hydrazin (zur 

Synthese von Treibmitteln in geschäumten Kunststoffmassen) oder Hydroxylamin 

(zur Synthese von Zwischenstufen für Polyamid-Kunststoffe). 

 

 

6.1. Versuch 5 - Ammoniak-Springbrunnen 

 

Chemikalien 

Name 
Formel R-Sätze S-Sätze 

Gefahren-

symbol 

Einsatz in 

der Schule 

(nach 

HessGISS) 

Ammoniakgas NH3(g) 10-23-34-50 
9-16-26-

36/37/39-45-61 
T, N S1 

Phenolphthalein-

Lösung (in 

Ethanol/Wasser) 

C20H14O*C2H5OH/H2O 11 7-16 F  

Wasser (ention.) H2O(l) - - - S1 
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Materialien 

2 x Rundkolben (500 mL), Korkring, Kunststoffstopfen, 2 x Glasrohr (1 x 5 auf 10 cm 

gewinkelt, 1 x ca. 25 cm), einfach durchbohrten Gummistopfen, zweifach 

durchbohrten Gummistopfen, Peleusball, Stativplatte mit Stange, 3 x Doppelmuffe, 

2 x Stativklemme, Stativring, Bombenhalterung, Ammoniakventil mit Schlauch und 

Schlauchklemme 

 

Zeitbedarf 

Vorbereitung: 15 min. Durchführung: 5 min. Nachbereitung: 10 min. 

 

Versuchsaufbau 

 

Abb.  16: Schematische Darstellung des Versuchsaufbaus 
[3]

  

 

Versuchsdurchführung 

Der untere Rundkolben wird mit ca. 300 mL entionisiertem Wasser und 5 Tropfen 

Phenolphthalein-Lösung aufgefüllt. Dann wird er am Stativ gesichert und mit dem 

doppelt durchbohrten Stopfen, in welchem beide Glasrohre stecken, verschlossen. 

Das gewinkelte Rohr wird auf der anderen Seite mit einem Peleusball verschlossen. 

Der zweite Kolben wird im Abzug mit Ammoniakgas befüllt. Dabei wird die Öffnung 

des Kolbens nach unten gehalten, da Ammoniak leichter ist als Luft. Der Kolben wird 

dann vorübergehend mit dem Kunststoffstopfen verschlossen und das Gasventil 

geschlossen. Dann nimmt man den Kunststoffstopfen vom Rundkolben und setzt 

diesen möglichst schnell, kopfüber durch einen Stativring auf den zweiten 
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Gummistopfen des Aufbaus und zwar soweit, bis sich das nun darin befindliche 

Glasrohr ca. 3 cm unter dem Kolbenboden befindet. 

Wenn die Apparatur dicht verschlossen ist, drückt man soweit auf den Peleusball, bis 

im oberen Kolben Wasser aus dem Glasrohr austritt. 

Nach dem Versuchsende können mithilfe des Peleusballs der Druck im Aufbau 

ausgeglichen und so die Kolben leichter auseinander gebaut werden. 

 

Beobachtungen 

Während des Befüllens des Kolbens mit Ammoniakgas ist nach kurzer Zeit ein 

stechender Geruch wahrzunehmen.  

Nachdem ein wenig Wasser in den oberen Kolben gedrückt wurde, sprudelt der Rest 

des Wassers nach und verfärbt sich dabei violett. Es entsteht im Kolben ein kleiner 

Springbrunnen, der solange läuft, bis das Wasser im unteren Kolben komplett 

aufgebraucht ist. 

 

Entsorgung 

Die Lösung wird neutralisiert und in den Ausguss gegeben. 

 

Fachliche Analyse 

Ammoniak ist äußerst gut in Wasser löslich. In einem Liter Wasser können bei 20 °C 

ca. 700 L Ammoniakgas gelöst werden. Durch das Einspritzen des Wassers in den 

oberen Rundkolben bildet sich durch das Lösen des Gases im Wasser 

Ammoniakwasser. Während des Lösungsvorgangs der Gasteilchen entsteht ein 

Unterdruck im oberen Rundkolben, da das restliche vorhandene Gas nun nicht mehr 

so viel Platz beansprucht. Daher wird weiteres Wasser aus dem unteren Kolben nach 

oben gesaugt. Dieser Effekt hält solange an, bis entweder das Wasser im unteren 

Kolben aufgebraucht, oder alles Ammoniakgas im Wasser gelöst ist.  

Die gute Löslichkeit ist durch die Hydratisierung der Ammoniakmoleküle aufgrund 

von Dipol-Dipol-Wechselwirkungen und Wasserstoffbrückenbindungen zu erklären.  
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Abb.  17: Schematische Darstellung der Wasserstoffbrückenbindungen  

zwischen zwei Ammoniakmolekülen und einem Wassermolekül 
[3]

  

 

Diese Bindungen bilden sich jeweils zwischen dem Sauerstoff- oder Stickstoffatom 

des Wasser- bzw. Ammoniakmoleküls und den Wasserstoffatomen eines weiteren 

Moleküls aus. Dabei bilden sich die intermolekularen Bindungen zwischen Wasser- 

und Ammoniakmolekülen, aber auch zwischen den Molekülen einer Stoffart. Der 

Grund für diese Bindungen ist die Tatsache, dass sowohl Wasser als auch 

Ammoniak aufgrund der Elektronegativitätsunterschiede zwischen dem Stickstoff- 

bzw. Sauerstoffatom und den Wasserstoffatomen Moleküle mit permanentem Dipol 

bilden. Die Elektronegativität (EN) des Sauerstoffs beträgt 3,5. Wasserstoff hingegen 

besitzt eine EN von 2,1. Daher zieht das Sauerstoffatom die Bindungselektronen im 

Wassermolekül deutlich stärker an, woraus eine positive Polarisierung des 

Wasserstoffatoms und eine negative Polarisierung des Sauerstoffatoms resultieren. 

Die EN von Stickstoff ist ähnlich hoch wie beim Sauerstoff (3,0), wodurch beim 

Ammoniak derselbe Effekt zwischen den Stickstoff- und Wasserstoffatomen auftritt. 

Kommen nun mehrere Moleküle zusammen, so ordnen sie sich so an, dass sich 

immer die positiven Enden des einen Moleküls und die negativen Enden des 

anderen Moleküls gegenüber stehen. Es bilden sich also polare Bindungen zwischen 

den Wasser- und Ammoniakmolekülen, sowie zwischen den jeweiligen Molekülen 

einer Stoffart aus. 

Besonders ausgeprägt ist dieser Effekt in reinem Wasser, da hier pro Molekül zwei 

Wasserstoffatome für Wasserstoffbrücken zur Verfügung stehen. In reinem Wasser 

ist im Durchschnitt jedes Molekül an drei Nachbarmoleküle gebunden. So können 

diese relativ schwachen Wechselwirkungen zu einem weiten Netz verknüpfter 

Moleküle führen.  
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Wird Ammoniak in Wasser gelöst, so liegt der größte Teil (> 99 %) einer 0,1 molaren 

Ammoniaklösung bei Raumtemperatur in der beschriebenen hydratisierten Form vor.  

ὔὌ3 Ὣ +  Ὄ2ὕὰ ᴼ ὔὌ3 ὥή +  Ὄ2ὕὰ 

Der restliche Ammoniak (< 1 %) reagiert in Wasser zu Ammonium  und Hydroxid-

Ionen.  

ὔὌ3 Ὣ +  Ὄ2ὕὰ ᴾ ὔὌ4 ὥή
+ +  ὕὌὥή 

Diese Hydroxid-Ionen sind verantwortlich für die basische Reaktion der 

Ammoniaklösung. Dabei reagieren sie mit dem enthaltenen Phenolphthalein, wobei 

dieses von der lactoiden (farblos) in die chinoide (pink) Struktur überführt wird. Diese 

Reaktion des Phenolphthaleins zeigt sich bei einem Wechsel des pH-Werts zu einem 

Wert zwischen 8,4 und 10. 
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7. Methodisch-didaktische Analyse 

7.1.  Einordnung der Versuche 

Stickstoff wird leider nicht explizit im hessischen Lehrplan für Gymnasien (G8) 

erwähnt. Leider deswegen, da sich mit ihm einige sehr interessante und für die 

Schülerinnen und Schüler spektakuläre Versuche durchführen lassen. Die im 

Rahmen dieses Experimentalvortrags gezeigten Versuche und Demonstrationen 

können aber alle in bestimmte Themengebiete des hessischen Lehrplans eingebettet 

und mit ihnen die dabei vorgesehenen Inhalte verdeutlicht und aufgezeigt werden. 

Versuch 1 (Bananenhammer) kann in Klasse 7G.1 im Thema „Aggregatzustände und 

ihre Übergänge“ zur Verdeutlichung von Erstarrungs- und Schmelzprozessen 

eingesetzt werden. Hierbei sollen die unterschiedlichen Aggregatzustände eines 

Stoffes in Abhängigkeit von der Temperatur besprochen werden, wobei dies im Falle 

der Banane mit dem nicht sichtbaren Wasser in den Zellen geschieht. Dieser 

Versuch bietet auch die Möglichkeit weiterer Überlegungen hinsichtlich des Aufbaus 

von Früchten - auch für fachübergreifenden Unterricht mit Biologie. 

Die Luftverflüssigung (Versuch 2) wird im Lehrplan als fakultativer Inhalt für die 7G.2 

explizit genannt. Ebenfalls unterbringen kann man ihn in dieser Jahrgangsstufe im 

Thema „Quantitative Zusammensetzung der Luft“. Dabei werden natürliche 

Luftbestandteile kennen gelernt und besprochen, sowie der Sauerstoffgehalt der Luft 

ermittelt. Über die Eigenschaften von Sauerstoff (z.B. Schmelzpunkt) können die 

Schülerinnen und Schüler dann auch das industrielle Verfahren kennen lernen, nach 

dem reiner Sauerstoff aus diesem Gasgemisch (Luft) gewonnen wird und dieses in 

einem einfachen Versuch etwas abgewandelt nachstellen.  

Die Oszillierende Stickstoffentwicklung (Versuch 3) findet am Besten im fakultativen 

Thema „Lösungen und Löslichkeit“ in der 7G.1 Anwendung. Hierbei werden 

gesättigte, ungesättigte, konzentrierte und verdünnte Lösungen untersucht und 

besprochen. Daher passt eine übersättigte Lösung sehr gut dazu, zumal auch 

Graphen zur Löslichkeit der bestimmten Stoffe erstellt werden sollen. Anhand dieser 

lässt sich die oszillierende Reaktion und die immer wiederkehrende Über- und 

Untersättigung sehr gut darstellen und nachvollziehen. 
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Versuch 4 („Glimmspanprobe“) ist ebenfalls in der siebten Klasse (7G.2)anzusiedeln 

und zwar zu den Themen „Verbrennungsvorgänge in Alltag und Umwelt“ und 

„Reaktionen von Metallen und Nichtmetallen mit Luft (Sauerstoff)“. Dabei lernen die 

Schülerinnen und Schüler die Bedingungen für Verbrennungen und Brände kennen 

und sollen Aussagen über die möglichst besten Löschmaßnahmen machen. Dabei 

kann auch die Gefahr und die korrekte Handhabung von Wunderkerzen thematisiert 

werden, da es durch diese schon des Öfteren zu schweren Häuserbränden 

gekommen ist13. Des Weiteren lernen sie die Verbrennung als Stoffumwandlung 

kennen, bei welcher aus der Reaktion mit Sauerstoff Oxide entstehen.  

Die erste Demonstration (Kjeldahl-Destillation) gehört in die Klassenstufen 9G.2 

(„Aufbau und Funktion der Böden“) und 12G.1 („Nachweisreaktionen“). Allerdings 

zählen diese Themen in beiden Fällen nur zu den fakultativen Unterrichtsinhalten. In 

Klasse neun werden Inhalte wie Aufbau, Inhaltsstoffe, Bodenarten, Versauerung und 

Düngemittel thematisiert. Darüber hinaus sollen Bodenuntersuchungen, z.B. als 

Nachweise für Mineralsalze durchgeführt werden, wobei sich die quantitative 

Bestimmung von Mineralsalzen (z.B. Nitrat) als Erweiterung anbietet. Ähnliche 

Themen (Bodenuntersuchungen, Untersuchungen von Düngemitteln) kommen in der 

Stufe 12 noch einmal zur Sprache.  

Die Luftverbrennung (Demonstration 2) gehört thematisch in die Klasse neun. Dort 

sind die dafür relevanten Themen zum einen „Säure-Base-Theorie nach Brønsted“ 

(9G.2) und zum anderen „Vorgänge im Verbrennungsmotor“ (9G.3). Bei ersterem 

geht es darum, im Schullabor selbst Stickstoff- und/oder Schwefeloxidemissionen 

darzustellen und so „Sauren Regen“ zu erzeugen, um zu erkennen, dass diese Gase 

mit Wasser saure Lösungen bilden. Dies geht mit diesem Versuch, bei dem 

Salpetersäure hergestellt wird, natürlich sehr gut. In der 9G.3 werden die Vorgänge 

im Verbrennungsmotor besprochen, womit die Erzeugung von Schwefeloxiden 

verbunden ist, welche in der Atmosphäre zu Schwefelsäure reagieren, die wiederum 

für zwei Drittel des sauren Regens verantwortlich ist.  

Der Ammoniak-Springbrunnen als fünfter Versuch lässt sich drei Themengebieten 

zuordnen. Wie die Oszillierende Stickstoffentwicklung ist er in der 7G.1 zum Thema 

                                                             
13 SÜDKURIER GmbH Medienhaus (2009). Wunderkerze setzt Mobiliar in Brand. Zugriff am 18. August 2009 
unter: http://www.suedkurier.de/region/schwarzwald-baar-heuberg/brigachtal/Wunderkerze-setzt-Mobiliar-
in-Brand;art372510,3590859 
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„Löslichkeit“ (Lösen von gasförmigen Stoffen in verschiedenen Lösemitteln) sehr gut 

einsetzbar. Des Weiteren kann er, aufgrund der Ähnlichkeit der Wasser- und 

Ammoniakmoleküle, in der 9G.1 zur Verdeutlichung im Thema „Wassermolekül als 

Dipol“ dienen, wobei der Zusammenhang zwischen der Löslichkeit und der Struktur 

des Wassermoleküls Inhalt ist. Zuletzt ist er ausgezeichnet für das Thema 

„Herstellung und Eigenschaften von Laugen und/oder Säuren“ in der 9G.2 geeignet. 

Hier ist explizit Ammoniakwasser als Lauge erwähnt, welche in diesem Versuch sehr 

anschaulich hergestellt wird. 

 

7.2.  Versuchsaufwand 

Versuch 1 (Bananenhammer) und Versuch 2 (Luftverflüssigung) benötigen jeweils 

ca. 5 Minuten zur Vorbereitung, 5-10 Minuten für die Durchführung und 5 Minuten zur 

Nachbereitung. Bei Versuch 3 (Oszillierende Stickstoffentwicklung) ist die 

Durchführungszeit etwas geringer, dafür die Vorbereitung mit ca. 15 Minuten etwas 

länger. Bei der Glimmspanprobe nehmen diese drei Aspekte ca. 10, 3 und wieder 10 

Minuten in Anspruch. Stellt man die Wunderkerzen selbst her, so sollten weitere 30-

45 Minuten dafür, sowie 1-2 Tage zum Trocknen einberechnet werden14. Somit sind 

diese vier Versuche vom zeitlichen Aufwand gesehen ohne Probleme in jeweils 

einer, mit Wunderkerzenherstellung zwei, Schulstunde(n) durchführbar. Die 

Materialien dafür sollten in jedem Schullabor vorhanden sein. Lediglich der flüssige 

Stickstoff müsste eventuell vorher besorgt werden, da dieser in der Schule nicht 

täglich gebraucht wird und somit wahrscheinlich nicht vorhanden ist.  

Unter den aufgeführten Versuchen ist der Zeitaufwand für die Kjeldahl-Destillation 

am höchsten (Vorbereitung 30 min., Durchführung 250 min., Nachbereitung 25 min.), 

da die Trocknung der Kartoffel und die Destillation an sich sehr viel Zeit in Anspruch 

nehmen. Daher bietet sich der Versuch höchstens innerhalb einer Projektwoche zum 

Thema Stickstoff, Stickstoffverbindungen oder Bodenuntersuchungen an. Des 

Weiteren verfügt vermutlich nicht jede Schule über eine Kjeldahl-Destillations-

Apparatur nach PARNAS. Auch die Devardasche Legierung könnte nicht vorrätig sein. 

                                                             
14 Eine Vorschrift zur Herstellung von Wunderkerzen gibt es von:  Wich, P. Wunderkerzen. Zugriff am 06. Juni 
2009 unter: http://www.experimentalchemie.de/versuch-029.htm 
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Die Luftverbrennung braucht mit ca. 20 Minuten in der Vorbereitung, 15 Minuten in 

der Durchführung und 10-15 Minuten für die Nachbereitung deutlich weniger Zeit und 

eignet sich daher gut zur Durchführung in einer normalen Schulstunde. Probleme 

könnten eventuell die benötigten Materialien (Hochspannungsgenerator und 

zugehörige Elektroden, Scheidtsche Kugel) verursachen.  

Der Ammoniakspringbrunnen ist zeitlich gesehen sehr gut in einer Schulstunde 

durchführbar (Vorbereitung 15 min., Durchführung 5 min., Nachbereitung 10 min.). 

An Materialien werden nur alltägliche Labormaterialien benötigt und die Glasrohre 

kann man sich selbst schmelzen. Ammoniakgas könnte an einigen Schulen 

vorhanden sein, ansonsten müsste es für den Versuch besorgt, oder selbst 

hergestellt werden15. 

Allgemein sollten die Aufbauten, welche etwas mehr Zeit in Anspruch nehmen, 

bereits vor der Schulstunde aufgebaut werden, um so Unterrichtszeit einzusparen. 

 

7.3.  Versuchsdurchführung 

Die Versuche funktionieren ausnahmslos und die zu erwartenden Effekte und 

Ergebnisse sind gut zu sehen, wenn die Versuche nach den obigen 

Versuchsvorschriften durchgeführt werden. 

Die eingesetzten Chemikalien sind nach HessGISS alle für Schülerversuche ab der 

Sekundarstufe 1 freigegeben. Somit können alle Versuche, bis auf die oszillierende 

Stickstoffentwicklung, als Schülerversuche durchgeführt werden. Allerdings sollten 

der Ammoniakspringbrunnen und die Luftverbrennung unter Aufsicht der Lehrperson 

und auf jeden Fall in einem funktionierenden Abzug durchgeführt werden. Da bei der 

Luftverbrennung die entstehenden nitrosen Gase in der Apparatur eingeschlossen 

sind und im Wasser gelöst werden, ist aber eine generelle Durchführung durch 

Schülerinnen und Schüler denkbar. Bei der oszillierenden Stickstoffentwicklung 

hingegen, treten die nitrosen Gase aus dem Reagenzglas aus und verbreiten sich im 

Abzug, weswegen dieser Versuch nur von der Lehrperson durchgeführt werden 

sollte. 

                                                             
15 Fluck, E., Mahr, C. (1985). Anorganisches Grundpraktikum. S. 201, Präparat 9. 6. Auflage. Weinheim: VCH. 
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