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Zeitungsartikel:  

Spezialsalze sind nicht besser  

als normales Kochsalz  

(NZZ 24.11.2016) 

http://www.nzz.ch/ld.130422 
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Das Thema Salze, meist im Chemieunterricht eher unter dem Titel Ionenverbindungen bespro-

chen, wird von den S&S oft als eher schwierig empfunden. Das hat einerseits sicher damit zu tun, 

dass es sehr facettenreich ist und viele verschiedene Aspekte behandelt werden müssen.  

Andererseits ist es zum Teil auch nicht so greifbar und stark formalistisch. Und gerade an letzteres 

muss man sich auch gewöhnen und sich die nötige „Sprache“ aneignen. Es lohnt sich daher, die 

vielen Anknüpfungsmöglichkeiten aus dem Alltag, insbesondere natürlich bei Kochsalz, zu nutzen. 

Wohl aus diesem Grund wird Kochsalz oft zuerst besprochen und dann erst auf Salze im Allgemei-

nen eingegangen.  

 

Material 

Film: "Schweizer Salz, von der Sole zum Salzkristall", gratis zu beziehen bei Schweizer Rheinsali-

nen, 4133 Pratteln, 061 825 51 51 

Broschüren, Bilder und Filme unter http://www.saline.ch bei Info-Service herunterladen. 

 

Einstiegs-Experiment 

Hier bieten sich in erster Linie Salzbildungsreaktionen an. Viele Lehrpersonen zeigen die Reaktion 

von Natrium mit Chlor. Auch ich beginne so, nicht nur da es gerade eben um das Kochsalz geht, 

sondern auch da es sich um ein günstiges Beispiel (zwei einfach geladene Ionen mit ausschliesslich 

s- und p- Valenzelektronen) und einen sehr effektvollen Versuch handelt.  

Video 1: Thomas Seilnacht, Markus Rehm, Chemische Experimente erleben, Buch und 4 DVDs, 

oder USB-Stick mit 180 verfilmten Experimenten, www.seilnacht.ch, Verlag Seilnacht, Bern (2020) 

Video 2: https://youtu.be/xD96PYNhZzY  

Die Durchführung ist jedoch eher aufwändig, Amadeus Bärtsch bevorzugt daher die Experimente 

Aluminium und Brom oder Magnesium und Sauerstoff.  

Im Experimentierkurs hat Johannes Boshkow eine gute Anleitung zur Reaktion von Aluminium und 

Brom verfasst, die auf www.fdchemie.pbworks.com verfügbar ist. 
 

 

Lernaufgabe zur Kochsalzbildung:  

Stellen Sie Natrium und Chlorgas in der Lewis-Formel dar.  

Na:                          Cl2: 

 
Bilden Sie aus Natrium- und Chloratomen die entsprechenden Ionen. Bei diesen muss die Edelgas-

regel stimmen. Sie erreichen dies, indem Sie dem einen Elektronen wegnehmen und diese dem 

andern hinzufügen.  

a.) Schreiben Sie jeweils hinzu, welchem Edelgas die Elektronenkonfiguration entspricht. 

 
b.) Schreiben Sie die vollständige Gleichung der Reaktion von Natrium mit Chlor auf.  

 
 

Diese Lernaufgabe wurde von Walter Caprez (ehemaliger Chemie-Fachdidaktiker) verfasst.  
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Speisesalz enthält Ionen 

Skizze: Mit dem Schalenmodell erklären, wie aus Natrium und Chlor NaCl wird und dass die Ionen 

so Edelgaskonfiguration aufweisen. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Demonstration: Warum Salz fest und Wasser flüssig ist 

 

Modellexperiment I:  

Bildung eines Ionengitters  

 Demonstration auf dem Hellraumprojektor 

 

 

 

 

 

 

Magnete von Brio Holzeisenbahn zeigen, wie 

sich die Ionen anziehen und ein Gitter bilden 

Ein Salzkorn enthält sehr viele Natrium- und 

Chlorid-Ionen im Verhältnis 1:1, dazwischen 

starke Bindungen! 

Verhältnisformel NaCl 

Modellexperiment II:  

Umgiessen von Wasser 

 Kalotten-Modelle von Wasser von einem 

Becherglas ins nächste „giessen“. 

 

 

 

 
  

Moleküle können verschoben werden. Deshalb 

ist Wasser flüssig. 

Ein Wassertropfen enthält sehr viele Moleküle.  

H2O ist ein kleines Molekül, zwischen Wasser-

Teilchen wirken schwache Kräfte. 

Bezugsquelle: https://www.vsn-shop.ch/produkte/modell-ionengitter/  
 
Animation: Bildung eines Salzgitters 

Erstellt von Christian Ammann, Chemielehrer am MNG Rämibühl. Animation verfügbar auf 

www.fdchemie.pbworks.com. Ein Online-Chemie-Lehrwerk mit diesen und vielen weitere Animatio-

nen finden Sie auch unter: http://www.lerncd.ch/. Wenn Sie Herr Ammann per Mail kontaktieren und 

auf die FD-Vorlesung bei mir verweisen, erstellt er ihnen gerne einen Gratis-Zugang. 

 

Veranschaulichung mit dem Modell:  

Ein herausragend gutes und schönes NaCl-Modell (Bild) bekommt man im 

VSN-Shop: https://www.vsn-shop.ch/produkte/nacl-modell/  
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Energiebilanz bei der Bildung von Kochsalz aus den Elementen 
 

 

 

Abb. aus W. Asselborn et al., „Chemie heute SII“, 
Schroedel Verlag, Braunschweig, S. 53, 2009 

Welche Schwierigkeit werden die S&S 

mit dem linksstehenden Enthalpie- 

Diagramm haben? 

 

 

Im selben Buch gibt es eine weitere Darstellung des Energiediagramms für die Herstellung von Koch-

salz aus den Elementen: 
 

 
 
Abb. aus W. Asselborn et al. (Hrsg.), Chemie heute SII, Schroedel, Braunschweig, S. 129, 2009 

 

Diskussion: Vergleichen Sie die Abbildungen mit der Visualisierung im Buch "Elemente" (Markus 

Stieger, Elemente, Grundlagen der Chemie für Schweizer Maturitätsschulen, Klett und Balmer, Zug, 

S. 148 (2008). Welcher Abbildung geben Sie den Vorzug? Bitte begründen Sie Ihre Wahl. 
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Ionenbindung 
Mit einer Lernaufgabe zeigen, wie die Formeln einfacher Salze aus dem Periodensystem abgeleitet 

werden.  

Input: 1. Bsp: Magnesium und Fluor 

Zuerst einen kognitiven Konflikt aufbauen: Mit Lewis-Formel erklären, warum MgF2 keine Moleküle 

bildet: Mg kann den Edelgaszustand durch kovalente Bindungen nicht erreicht. 

                

 

Wenn Elektronen übertragen werden, können die Atome den Edelgaszustand erreichen: 

  

    

Erklärung. Laut denken: Atome mit wenig Valenzelektronen leeren die äusserste Schale. Atome mit 

vielen Valenzelektronen füllen die Schale. Es werden wenige Elektronen übertragen, weil die Über-

tragung auf Grund der Coulomb-Kräfte mit jedem Elektron schwieriger wird.  

Lernaufgabe:  

 2. Bsp: Calcium und Chlor  

 3. Bsp: Schwefel und Natrium 

 4. Bsp: Magnesium und Sauerstoff 

 5. Bsp: Sauerstoff und Aluminium 

 6. Bsp: Wasserstoff und Natrium 
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Merke: Metallatome bilden Kationen. Nichtmetallatome bilden Anionen. Es entsteht ein Ionengitter, 

wobei sich positive und negative Ladung kompensieren. 

Nomenklatur 
Metall – Nichtmetall – Endung id 

Bei Nichtmetall-Ionen wird oft der Wortstamm des lateinischen Namens verwendet: Sulf-id, Ox-id, 

Hydr-id usw. 

Lernaufgabe von Amadeus Bärtsch 

 

Und schon beginnen die Probleme… 

Denn: HCl sieht aus wie KCl; CaCl2 sieht aus wie CCl4. Was für den geübten Chemiker kein Problem 

darstellt, ist es für den ungeübten Schüler durchaus: Salzformeln werden genau gleich geschrieben 

wie Molekülformeln!  
 
Wie kann man dem nun begegnen? 
 
 
Mögliche Ansätze:  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

          
  



Fachdidaktik Chemie ETH/Universität Zürich  Grundlagenfach: Salze S.  
 

Lorenz Marti, Amadeus Bärtsch Seite 7 20. Okt. 2023 

7

Übergangsmetall-Ionen 
Bei Übergangsmetallen sind oft verschiedene Ladungen möglich. Deshalb muss die Ladung im Na-

men angegeben werden. 

Demonstration: Die Farbe von Kupfer(I)- und Kupfer(II)-oxid zeigt, dass Cu2O und CuO verschiedene 

Substanzen sind: Kupfer(I)-oxid ist ein rotes Pulver mit einem Schmelzpunkt von 1235 °C, das in 

fäulnishemmenden Anstrichen von Schiffen eingesetzt wird. Kupfer(II)-oxid ein schwarzes Pulver mit 

einem Schmelzpunkt von 1326 °C, das als Pigment verwendet wird. 

 

Übung 

Formeln der 
Kationen 

Formeln der Anio-
nen 

Formeln der 
Salze 

Namen der  
Salze 

K+ S2-   

  MgBr2  

   Berylliumoxid 

Cs+ O2-   

K+ I-   

 N3-  Lithiumnitrid 

   Kupfer(I)-oxid 

  FeCl3  

   Silberchlorid 

   Eisen(III)-oxid 

   Zinkchlorid 

Cr3+ O2-   

   Titan(IV)-oxid oder Titandioxid 

  PbO2  

   Kohlendioxid 

Übung von Hansruedi Dütsch, pensionierter Chemielehrer der Kantonschule Zürich Nord. 
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Salze mit mehratomigen Ionen 

Viele Salze enthalten mehratomige Ionen.  

 
 

 
 
 
Didaktische Überlegungen 

 Welchen Namen sollen wir verwenden? Mehratomige Ionen, zusammengesetzte Ionen,  

Molekül-Ionen oder gar Komplexionen? 

 

 Wo liegen die Schwierigkeiten und wie können wir mit diesen umgehen? 

 

 Welche Notation wählen wir? 

 

 Was können die S&S ableiten, was müssen sie wissen? 
 
 
 
 

Einstieg: 

Mineralwasser verteilen oder Etiketten als Kopie abgeben. Schüler notieren die Namen der Ionen 

und versuchen die Formeln anzugeben. 

Erkenntnis: Kationen kennen wir gut. Anionen mit der Endung -at sind häufig und für uns noch un-

bekannt. 
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Auftrag: Markieren Sie die Ladungen und bestimmen Sie die Summenformeln der folgenden Ionen. 

Input: Damit die S&S wissen, was sie machen müssen, lohnt es sich, das Vorgehen beim ersten Ion 

vorzumachen. Das Sauerstoffatom im Hydroxyl-Radikal erhält ein Elektron und erreicht den Edelgas-

zustand. Das zusätzliche Elektron führt zu einer negativen Ladung, die beim Sauerstoffatom markiert 

wird. Auch in der Summenformel OH- wird die negative Ladung angegeben. Allerdings steht sie jetzt 

am Ende und gilt für das ganze Ion. 

 

 

 

Hausaufgabe: Das ist eine Auswahl der wichtigsten Molekül-Ionen. Lernen Sie diese auswendig. 

Wieso die Aufgabe Formeln zu lernen? Es geht um Ehrlichkeit! Natürlich kann man die Struktur und 

Ladung herleiten, aber das dauert seine Zeit, ist nicht ganz einfach und man hat so das Ion im ent-

scheidenden Moment nicht vor sich. Es ist also nur fair, klar zu deklarieren, was man auswendig 

wissen muss und was nicht. Dazu kommt hier ausserdem auch noch die Tatsache, dass man die 

Namen ohnehin lernen muss, genauso wie die Zusammensetzung der Ionen, denn es gibt ja sowohl 

Sulfat als auch Sulfit genauso wie Phosphonate! 

Schüler haben Mühe, die Lewisformel der Molekül-Ionen selbst zu entwerfen, die nötige Zahl der 

Elektronenpaare korrekt zu verteilen und die Formalladungen zu markieren. Das Experiment mit den 

Fingern im Wasserstoffperoxid, das im Kapitel über Moleküle genauer beschrieben ist, hilft, dass die 

SchülerInnen keine O–O-Bindungen zeichnen. 

Salze mit Molekül-Ionen bilden Ionengitter. Ein Modell von CaCO3 zeigt, dass die Nichtmetallatome 

kovalent verbunden sind und das Anion bilden. Anionen und Kationen ziehen sich an. Es entsteht 

ein Ionengitter, wie es in Markus Stieger, Elemente, Grundlagen der Chemie für Schweizer Maturi-

tätsschulen, Klett und Balmer, Zug, S. 151 (2008) abgebildet ist. 
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Übung 

Formeln der 
Kationen 

Formeln der 
Anionen 

Formeln der  
Salze 

Namen der  
Salze 

   Natriumcarbonat 

   Kaliumphosphat 

Cu2+  SO4
2-   

  Fe(NO3)2  

  MgCO3  

Fe3+ OH-   

   Blei(II)-nitrat 

NH4
+ NO3

-   

   Nickel(II)-acetat 

   Ammoniumsulfat 

 H2PO4
-  Natriumdihydrogenphosphat 

  NaHCO3 Natriumhydrogencarbonat 

  Na2SO3 Natriumsulfit 

 CN-  Kaliumcyanid oder Cyankali 

   Kaliumaluminiumsulfat 

Übung von Hansrudolf Dütsch, pensionierter Chemielehrer der Kantonschule Zürich Nord. 

 

„Leiterlispiel“ als Lernhilfe 

Jeder würfelt. Wer auf eine Formel kommt, geht zum Namen; wer auf einen Namen kommt, springt 

zur Formel. Genaue Spielanleitung auf www.fdchemie.pbworks.com. 
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Experiment 

Die Leitfähigkeit von deionisiertem Wasser, Leitungswasser und Mineralwasser vergleichen. Vor-

schlag: Mineralwasser Migros Budget, Aproz und Vittel einsetzen. Mit Vorteil verwenden Sie ein Ge-

rät mit Glühbirne, das eine grobe Messung erlaubt. Details und Bezug: 

www.vsn-shop.ch/produkte/leitfähigkeitsprüfer-230-volt  

Resultat 

 reines Wasser leitet den elektrischen Strom nicht, weil die Wassermoleküle nicht geladen sind 

 je mehr Ionen, desto heller leuchtet die Lampe 

 Das Mineralwasser Migros Budget enthält etwas mehr Ionen als Leitungswasser. 

 Aproz ist ein echtes Mineralwasser. Es enthält wesentlich mehr Ionen als Migros Budget. 

 Vittel enthält weniger Mineralien. Man könnte ebenso gut billiges Hahnenwasser trinken 
 
Siehe K-Tipp 10/2016 vom 18. Mai 2016, S.18 (auf der Plattform verfügbar) 

 

Diskussion, eventuell mit Skizze: Wie kommen die Ionen ins Mineralwasser? Wasser löst die Ionen 

aus dem Gestein. Natriumcarbonat oder Natriumchlorid ins deionisierte Wasser geben und die Ver-

änderung der Leitfähigkeit zeigen.  
 

 

Weitere Aspekte zum Thema Mineralwasser 

 Wasser sollte möglichst wenig Nitrat enthalten. Nitrat kommt mit dem Dünger ins Wasser und 

kann im Körper zu Nitrit und Nitrosamin werden. In Henniez ist Nitrat das zweithäufigste Anion. 

Die Konzentration liegt unter dem Grenzwert. Mit Schnelltests kann Nitrat ohne weiteres gemes-

sen werden. 

 Welches Wasser ist gesund, das mit wenigen oder jenes mit vielen Mineralien? 

 Einige Mineralwässer enthalten Uran und Substanzen, die aus der PET-Flasche stammen  

(K-Tipp 21. Mai 2008, S. 16) 

 Pflanzenschutzmittel sind im Trinkwasser nachweisbar. Zwei bald anstehende Abstimmungen zu 

Volksinitiativen verleihen diesem Problem Aktualität! 
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Zerstörung des Salzgitters 
Die hohe Gitterenergie bei Salzen wird besonders anschaulich deutlich, wenn man versucht, diese 

zu schmelzen. Meist sind die Schmelztemperaturen sehr hoch. Bei Kochsalz mit 801°C liegt sie 

gerade noch in einem Bereich, den man in der Schule bewerkstelligen kann.  

 

Experimente mit flüssigem Kochsalz 

Zuerst die Leitfähigkeit von festem Speisesalz (ev. auch noch an einem Kristall) messen. Dann die 

Leitfähigkeit von destilliertem Wasser messen. Nun das Kochsalz schmelzen und dann dort die Leit-

fähigkeit messen. Hält man den Leitfähigkeitsmesser rein, brennt die Lampe mit voller Helligkeit. 

Nun wartet man, bis das Kochsalz langsam fest wird und die Leitfähigkeit auf null absackt.  

Fast das Beeindruckende ist, was nun kommt. Denn um das Kochsalz zu schmelzen, muss man 

mehrere Minuten mit dem Gasbrenner heizen und den Tiegel mit Schamott-Steinen umgeben. Es 

braucht also sehr viel Energie zur Zerstörung des Gitters! Trotzdem lässt sich das auch bei Raum-

temperatur bewerkstelligen. Dazu nun den Leitfähigkeitsmesser mit dem Kochsalz-Klotz dran ins 

Wasser geben. In Sekundenschnelle glüht die Lampe wieder auf. Anschliessend kann diskutiert wer-

den, woher denn nun all die benötigte Energie gekommen ist.   

 

 
Salze lösen sich in Wasser 

Auf der Plattform www.fdchemie.pbworks.com finden sich drei Animationen dazu:  

1.  Lösungsvorgang Salz.swf  File zum Betrachten auf das offene Fenster eines Browsers zie-

hen. Kommentar auf Englisch (mit Vorteil stummschalten). 

2.  Auflösen eines NaCl-Kristalls.exe  ausführbares File, nur für PC. 

3.  Salz_loesen.mov  läuft mit Media-Player nicht, mit VLC-Player oder Quick-time abspielen.  

 

Veranschaulichung mit dem Modell: Auch dieser Vorgang lässt sich hervorragend mit dem NaCl-

Modell aus dem VSN-Shop zeigen, denn es sind dazu auch noch magnetische Wassermoleküle 

erhältlich.   
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Salze lösen sich in Wasser: Eine Bildergeschichte 
 

 Modellvorstellung Beschreibung 

1. 

 

 

Ein Salzkristall wird in Wasser geworfen. 

2. 

 

 

Wasser-Moleküle greifen den Kristall an und set-

zen Ionen frei. 

3. 

 

 

Die freien Ionen werden hydratisiert und in der 

Lösung verteilt. 

4. 

 

 

Der Kristall hat sich aufgelöst, alle Ionen sind 

von Wasser-Molekülen umgeben 

Die Lehrperson kann den Löseprozess mit einer geeigneten Animation zeigen oder direkt anhand 

der Bilder beschreiben. Anschliessend formulieren die S&S die Legende in eigenen Worten. Mir ge-

fällt die Version mit der Animation deutlich besser, da hier die S&S die Erklärung anhand einer an-

deren Darstellung machen und somit mehr mitdenken müssen.  

Abbildung und Text stammen aus R. E. Dickerson & I. Geis, Chemie – eine lebendige und anschau-

liche Einführung, Verlag Chemie, Weinheim, 1981.  
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Reaktionsgleichung für das Lösen von Salzen 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

Übung: Formulieren Sie die Reaktionsgleichungen für das Auflösen der folgenden Salze: 

Kaliumsulfat, Kupfer(II)-acetat und Calciumchlorid 

Diese Übung – wie auch die folgenden Aufgaben – sind so gestellt, dass immer wieder Molekül-

Ionen benötigt und die Salzformeln repetiert werden. 

 

Lösungswärme 

Gitterenergie und Hydratationsenergie (auch Hydrationsenergie oder Hydrationsenthalpie) erklären 

die Lösungswärme. Betrachten Sie dazu untenstehende Abbildung. Was denken Sie dazu? 

 

 

 

Das Auflösen eines Salzes ist mit einem Energieumsatz verbunden: Einerseits braucht es Energie, 

um die Ionen aus dem Salzkristall zu entfernen, weil die Ionen sich anziehen. Diese Energie heisst 

Gitterenergie. Andererseits wird Wärme frei, wenn sich Wassermoleküle den Ionen nähern, weil die 

Wassermoleküle geladen sind und sich positive und negative Ladungen anziehen. Wenn die Ionen 

von Wassermolekülen umringt werden, spricht man von aquotisieren oder hydratisieren. Also heisst 

die dabei entstehende Energie Hydratationsenergie. Wenn ein Salz gelöst wird, verändert sich die 

Temperatur, weil die Gitterenergie und die Hydratationsenergie verschieden sind.  
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Wir unterscheiden zwei Fälle: 
 
1. Die Hydratationsenergie ist grösser als die Gitterenergie: 

 Der Lösungsvorgang ......................... das Wasser. Eine solche Reaktion wird exotherm genannt. 

 
2. Die Hydratationsenergie ist kleiner als die Gitterenergie: 

 Der Lösungsvorgang ......................... das Wasser. Eine solche Reaktion nennt man endotherm. 

Beispiele: 

Name des Salzes Formel Hydra-
tations-
energie 

Gitter-
energie 

Lösungswärme Wird das  
Gefäss warm 
oder kalt? 

 NaCl 774 778   

 CaCl2 2146 2327   

 KNO3 608 569   

Angaben in kJ pro mol 

Nachdem die Schülerinnen die Lücken in Text und Tabelle gefüllt haben kann die Diskussion mit 

folgendem Bild abgerundet werden: 

  

(Abbildungen und Text aus R. E. Dickerson & I. Geis, Chemie - eine lebendige und anschauliche 

Einführung, Verlag Chemie, Weinheim, 1981) 
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Eine graphische Darstellung von Gitterenergie und Hydratationsenergie, wie auf Seite 152 im Buch 

"Elemente" vorgeschlagen, ist sinnvoll und erleichtert das Verständnis. (Markus Stieger, Elemente, 

Grundlagen der Chemie für Schweizer Maturitätsschulen, Klett und Balmer, Zug, 2008) 

 

Schwierigkeit 

Viele Schülerinnen sind irritiert, dass die Energie bei exothermen Reaktionen mit einem negativen 

Vorzeichen angegeben wird. Vorschlag: Den Wert immer mit einem Zusatz versehen: "wird frei" oder 

"muss aufgewendet werden". Amadeus Bärtsch verzichtet sogar auf das Vorzeichen und gibt nur 

den Betrag an.  

 

Anwendung 
HotPot: Heisse Getränke für unterwegs. www.youtube.com/watch?v=SDshjIwNXK4 

DermaPlast Instant IcePack: Sofort-Kühlbeutel.  

Enthält Ammoniumnitrat und Wasser. In Apotheken erhältlich. 

 

 

Die Löslichkeit von Salzen 

Problem: Die Löslichkeit von Salzen ist schwer vorauszusagen, weil Gitterenergie und Hydratations-

energie fast gleich gross sind. Die Entropie kann an dieser Stelle als Kriterium noch nicht verwendet 

werden. 

Wie kann die Löslichkeit abgeschätzt werden? 

1.  Möglichkeit:  

Prinzip: Kleine Ionen mit hohen Ladungen machen Salze schwer löslich 

2.  Möglichkeit: Tabelle abgeben 

3.  Möglichkeit: Merkhilfe 

Sulfide, Carbonate und Hydroxide sind oft schwer löslich. 

Alkalimetallsalze, Acetate und Nitrate sind immer leicht löslich. 

 Bsp: KNO3, Zn(CH3COO)2, FeS, NaOH, Na2CO3 und Al2O3 
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Schwer lösliche Salze fallen aus 

1.  Experiment dient als Input: Was geschieht, wenn eine Lösung von Natriumcarbonat und eine 

Lösung von Calciumchlorid vermischt werden? 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Lernaufgabe 

Vorgehen, wie es im Input gezeigt wurde: 

 Formeln der Ausgangsstoffe bestimmen.  

 Becherglas mit allen Ionen zeichnen 

 Gibt es einen Niederschlag? Wenn ja, Formel angeben. 

2. Experiment: Was geschieht, wenn eine Lösung von Natriumsulfid und eine Lösung von Zinkacetat 

gemischt werden? 

3.  Exp. Was geschieht, wenn eine Lösung von Eisen(III)-nitrat und eine Lösung von Natriumhydro-

xid gemischt werden? 

4.  Exp. Was geschieht, wenn eine Lösung von Natriumacetat und eine Lösung von Ammoniumchlo-

rid gemischt werden? 

 

Spezialfall Kochsalz 

 

 

 

 

 
 
 
 
 
Abb.: Einfluss der Temperatur auf die Lös-
lichkeit verschiedener Stoffe.  
 
Aus: W. Asselborn et al., „Chemie heute 
SII“, Schroedel Verlag, Braunschweig, S. 
53, 2009  



Fachdidaktik Chemie ETH/Universität Zürich  Grundlagenfach: Salze S.  
 

Lorenz Marti, Amadeus Bärtsch Seite 18 20. Okt. 2023 

18

Viele Salze enthalten Kristallwasser 
1. Exp. 

         

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                   CuSO4 · 5 H2O           CuSO4         +      5 H2O 

Kupfer(II)-sulfat Pentahydrat wird zu wasserfreiem Kupfer(II)-sulfat und Wasser 

 

2. Exp. Gips 

Gips anrühren und eine halbe Stunde in einem verschlossenen Plastiksack aufbewahren. Nicht zu 

viel Wasser verwenden. (Achtung: vorher ausprobieren! Es funktioniert nicht mit jedem Gips gleich 

gut!) 

Beobachtung: Der Gips wird warm und hart. 

Auswertung: Gips wird hart, weil Wasser ins Ionengitter eingelagert wird und nicht, weil das Wasser 

verdunstet. Deshalb auch die Erwärmung. 

Gipspulver und die richtige Menge Wasser werden zu hartem Gips: 

CaSO4 · ½ H2O  +   1½ H2O    CaSO4 · 2 H2O 


