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1.0 Oxidation und Reduktion 

Die wohl einfachste und nicht ganz richtige Definition für die Oxidation ist: 

Eine Oxidation ist eine Reaktion bei der Sauerstoff verbraucht wird. 

Diese Definition ist nur zum Teil richtig. Mit dieser Definition ist es zwar möglich 
klassische Oxidationen zu erklären. So kann sie beispielsweise die Reaktion von 
Sauerstoff mit Eisen erklären. Um die einfache Definition der Oxidation zu erläutern 
wird im folgenden ein Lehrversuch beschrieben um die Oxidation von Eisen zu 
beweisen. Erhitzt man ein Stück Eisenwolle an der Luft, so glüht es und wird 
schwarz. Bestimmt man nun vor und nach dem Versuch das Gewicht, so stellt man 
fest, dass das Gewicht der Eisenwolle zugenommen hat. Es muss also eine Reaktion 
mit dem in der Luft enthaltenen Sauerstoff stattgefunden haben. Tatsächlich erhält 
man bei der Verbrennung von Eisen Eisenoxid (FeO, Fe2O3 bzw. Fe3O4; je nach 
Versuchsbedingungen). Alle anderen Metalle lassen sich ebenso wie Eisen an der 
Luft durch Erhitzen oxidieren. Mit der oben genannten Definition lassen sich also 
derartige Reaktionen erklären und verstehen.  

Ein weiteres wichtiges Beispiel für die Oxidation im klassischen Sinne ist der Antrieb 
von Space Shuttles und Raketen. Space Shuttles enthalten in ihren Tanks flüssigen 
Sauerstoff und Wasserstoff. Bei der Verbrennung eines 1:2- Gemisch von Sauerstoff 
und Wasserstoff entsteht ein großer Energiebetrag, welcher als Schubenergie 
umgesetzt wird. Als Reaktionsprodukt entsteht Wasser und somit ist diese Form des 
Antriebs auch für die Umwelt bedenkenlos einsetzbar.  

2 H2 + O2 ?  2 H2O        ? HR = -572kJ/mol 

Ein weiteres Beispiel für die klassische Oxidation ist die Energiegewinnung im 
menschlichen Körper. Dazu werden mit der Nahrung Kohlenhydrate aufgenommen, 
welche im Körper zu wasserlöslicher Glucose umgesetzt werden. In den Muskeln 
und im Gehirn wird die Glucose dann unter Wärmeabstrahlung verbrannt. Als 
Produkte erhält man Wasser und CO2: 

C6H12O6 + 6O2 ?  6CO2 + 6H2O 

Die klassische Definition der Oxidation stößt aber auch an ihre Grenzen. Sieht man 
sich beispielsweise die stark exotherme Reaktion von Natrium mit Chlor an, so kann 
die bisherige Definition der Oxidation diesen Vorgang nicht erklären: 

 



Chemische Gleichgewichtsreaktionen  Seite 4 von 12 

 

 

2Na + Cl2 ?  2 NaCl 

Um derartige Reaktionen erklären zu können muss ein allgemeinerer Begriff der 
Oxidation eingeführt werden: 

Eine Oxidation ist eine Reaktion bei der Elektronen abgegeben werden. 

Da Elektronen nicht einfach verschwinden können muss mit jeder Oxidation eine 
Reduktion verbunden sein, also einer Aufnahme von Elektronen. 

Eine Reduktion ist eine Reaktion bei der Elektronen aufgenommen werden. 

Man nennt somit Reaktionen, wie die oben Beschriebene, Redoxreaktionen. In 
diesem Beispiel wird ein Elektron des Natriumatoms auf das Sauerstoffatom 
übertragen. Die Richtung der Elektronenübertragung ist dabei abhängig von der 
Elektronegativität der jeweiligen Elemente. Elemente mit hohen 
Elektronegativitätswerten werden die Elektronen eher aufnehmen und Elemente mit 
niedrigen Werten für die Elektronegativität geben Elektronen leicht ab.  

Bei ionischen Verbindungen ist es leicht festzustellen welches Atom ein Atom 
aufgenommen hat und welches eins aufgenommen hat. Das negative geladene 
Teilchen hat das Elektron des positiv geladenen Ions aufgenommen. Bei polaren und 
unpolaren Verbindungen ist dies nicht  so leicht zu sehen. Um dennoch Aussagen 
über die fiktiven Elektronenübertragungen machen zu können hat man die 
Oxidationszahlen eingeführt. Demnach werden die Elektronen einer Bindung immer 
formal dem elektronegativeren Element zugeordnet. 

Beispiel:  

 

 
 
 
1.1 Oxidationszahlen 

Oxidationszahlen wurden eingeführt, um das Auflösen von chemischen Gleichungen 
zu vereinfachen. Sie spiegeln jedoch keine Tatsachen wieder. Dabei werden die 
Bindungselektronen vollständig dem elektronegativeren Element zugeordnet. Man 
stellt sich dabei vor, dass unpolare Moleküle polar sind und somit alle 
Bindungselektronen einer Atombindung dem elektronegativeren Atom zugeordnet 
werden. Die Oxidationszahlen können sowohl als römische sowie als arabische 
Ziffern geschrieben werden. Zur Bestimmung der Oxidationszahlen gibt es die 
folgenden Regeln: 
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1. Atome welche in ihrer Elementform vorliegen besitzen immer die 
Oxidationszahl 0: 

 
  
2. Einatomige Ionen: Bei einatomigen Ionen entspricht die 
Oxidationszahl immer der Ladungszahl 

 
  
3. Moleküle und Molekülionen: Bei Molekülen wird die Atombindung 
zweier beteiligter Atome heterolytisch aufgeteilt, wobei der 
elektronegativere Partner das Elektron des weniger elektronegativen 
Partners formal zugeordnet bekommt. Dabei ist zu beachten, dass die 
Summe aller Oxidationszahlen der Ionenladung beziehungsweise bei 
Molekülen gleich Null ist. 

 
  
4. Der Wasserstoff: Wasserstoff besitzt in nahezu allen seinen 
Verbindungen die Oxidationszahl +1. Ausnahmen sind die 
Alkalimetallhydride: 

 
  
5. Der Sauerstoff: Sauerstoff erhält in fast allen Verbindungen die 
Oxidationszahl -2. Ausnahmen sind beispielsweise Wasserstoffperoxid 
oder Sauerstoffverbindungen mit Fluor. 
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6. Das Fluor: Fluor besitzt immer die Oxidationsstufe -1, da es das 
elektronegativste Element im Periodensystem ist. 

 
 
 
 
1.2 Aufstellen von Redox-Gleichungen 
 
Redoxreaktionen: Jede Oxidationsreaktion ist stets mit einer Reduktionsreaktion 
verbunden. Dabei ist die Summe der abgegebenen Elektronen gleich der Summe der 
aufgenommenen Elektronen.  

 

Lösen von Redoxgleichenugen: Im folgenden wird das Lösen einer Redoxgleichung 
an Hand eines Beispiels erläutert. 
  
1. In sauren Lösungen: 
Im ersten Schritt muss man zunächst Produkte sowie Edukte (ohne Berücksichtigung 
der Mengenverhältnisse) auflisten: 
Cr2O7

2- + H2S ?  Cr3+ + S8 
  
a) Ermitteln der Oxidationszahlen sowie der beiden Halbreaktionen: 

 
  
b) Halbreaktionen: Atombilanzen der oxidierten/ reduzierten Atomsorten: 
Oxidation: 8 H2S ?  S8 
Reduktion: Cr2O7

2- ?  2 Cr3+ 
  
c) Halbreaktionen: Elektronenbilanz 
Oxidation: 8 H2S ?  S8 + 16e- 
Reduktion: Cr2O7

2- + 6e-?  2 Cr3+ 
  
d) Halbreaktionen: Ladungsbilanz 
In Saurer Lösung: Ausgleich der Ladunsgsbilanz mit H+! 
Oxidation: 8 H2S ?  S8 + 16e- + 16H+ 
Reduktion: Cr2O7

2- + 6e- +14 H+?  2Cr3+ 
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e) Halbreaktionen: Atombilanzen (gelöste Halbreaktionen): 
Oxidation: 8 H2S ?  S8 + 16e- + 16H+ 
Reduktion: Cr2O7

2- + 6e- +14 H+?  2Cr3+ + 7H2O 
  
f) Gesamt-Elektronen-Bilanz: 
Oxidation: 8 H2S ?  S8 + 16e- + 16H+                                 | · 3 
Reduktion: Cr2O7

2- + 6e- +14 H+?  2Cr3+ + 7H2O           | · 8 
  
g) Addition der Halbreaktionen, eventtuell Kürzen 
Oxidation: 24 H2S ?  3 S8 + (48e-) + 48H+     
Reduktion: 8 Cr2O7

2- + (48e-) +112 H+?  16Cr3+ + 56 H2O 
24 H2S + 8 Cr2O7

2- + (112) 64H+ ?  3S8 + (48H+) + 16Cr3+ + 56H2O 
  
n Klammern stehen rausgekürzte Bestandteile der Gleichung. 
  
 
h) Prüfen: Atom- und Ladungsbilanzen 
  
i) eventuell: pH-Wert-Abhängigkeit prüfen. 
H+ auf der linken Seite: Reaktion hat in sauren Lösungen besonders Triebkraft 
  
  
 
2. Alkalische Lösungen 
Ausgleich der Ladungsbilanzen mit OH- 

 
  
Oxidation: Al + 4 OH- ?  [Al(OH)4]- + 3e-                        | · 8 
Reduktion: 6 H2O + NO3

- + 8e- ?  NH3 + 9OH-             | · 3 
8 Al + (32) 5OH- + 3 NO3

- + (24e-) + 18H2O ?  8 [Al(OH)4]- + (24e-) + 3NH3 +(27OH-) 
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2.0 Das chemische Gleichgewicht 
 
2.1 Massenwirkungsgesetz 

Für die meisten Reaktionen gilt, dass sie je nach Reaktionsbedingungen in die eine 
oder in die andere Reaktion ablaufen können. Das Phänomen des chemischen 
Gleichgewichts lässt sich an einem anschaulichen Beispiel erläutern. Dazu stellt man 
sich zwei Gärten vor, in denen jeweils 10 Äpfel liegen. Der Besitzer des einen 
Gartens ist ein älterer Herr der keine Äpfel isst und daher die Äpfel von seinem 
Grundstück auf das Nachbar Grundstück wirft. Der Nachbarsjunge isst zwar gerne 
Äpfel, möchte aber jedoch den Nachbar ärgern und wirft ebenfalls Äpfel von seinem 
Grundstück auf das des Nachbarn. Nach einiger Zeit des Hin- und Herwerfens hat 
sich ein konstantes, dynamisches Gleichgewicht eingestellt. Auf dem Grundstück des 
älteren Herrens befinden sich mehr Äpfel als zu Beginn des "Apfelkrieges".  

 

Anhand dieses Beispiels lässt sich nun auch die Reaktion von Iod mit Wasserstoff 
verstehen. Dabei befinden sich Iod und Wasserstoff jeweils im gasförmigen Zustand 
in einem abgeschlossenen Gefäß. Bei erhöhter Temperatur beginnt die Reaktion 
zwischen den beiden Edukten und es entsteht Iodwasserstoff. Dabei nimmt die 
Anfangskonzentration des Wasserstoffs, sowie des Iods ab und die Konzentration 
des Iodwasserstoffs steigt. 

Hinreaktion: H2 (g) +  I2 (g)  ?   2 HI (g)  DHR = -10 kJ/mol 

Da jedoch bei der gleichen Temperatur eine thermische Zersetzung des 
Iodwasserstoffs stattfindet, werden bei ausreichend hoher Konzentration an 
Iodwasserstoff auch wieder die Edukte Wasserstoff und Iod gebildet.  

Rückreaktion:  2 HI (g)  ?   H2 (g)  +  I2 (g)   DHR = +10 kJ/mol 

Nach einiger Reaktionszeit stellt sich zwischen Hin- und Rückreaktion ein 
chemisches Gleichgewicht ein, bei dem alle an der chemischen Reaktion beteiligten 
Stoffe in konstanten Konzentrationsverhältnissen vorliegen. Für die Erreichung des 
Gleichgewichtszustandes ist unbedeutend, ob man von der Produktseite startet (also 
mit der thermischen Zersetzung des Iodwasserstoffs) oder mit den Eddukten die 
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Reaktion beginnt. Um zu kennzeichnen, dass eine Reaktion sowohl in die eine 
Richtung, als auch in die Andere ablaufen kann (je nach Versuchsbedingungen) hat 
man einen Dopppelpfeil eingeführt: 

 

Da bei der Hinreaktion ständig die Konzentration der Edukte abnimmt, verringert sich 
die Reaktionsgeschwindigkeit der Hinreaktion. Zur gleichen Zeit nimmt die 
Konzentration der Produkte zu und Reaktionsgeschwindigkeit der Rückreaktion wird 
größer. Das chemische Gleichgewicht ist dann erreicht, wenn die Geschwindigkeit 
der Hinreaktion gleich der Geschwindigkeit der Rückreaktion ist.  

Durch eine geeignete Formel lassen sich für gegebene Temperaturen 
charakteristische Werte berechnen. Dabei gehen die Konzentrationen des Produkte 
in den Nenner ein und die der Edukte in den Zähler:  

aA  +  bB   cC  +  dD 

 

Sobald der oben stehende Quotient für eine Reaktion einen konstanten Wert erreicht 
hat, spricht man von einem chemischen Gleichgewicht. Der hier formulierte Quotient 
wurde 1867 von Guldberg und Waage eingeführt und wird als auch als 
Massenwirkungsgesetzt bezeichnet.  

Für unser Beispiel erhält man im Gleichgewichtszustand folgende Konzentrationen 
(für eine bestimmte Temperatur): die Konzentration des Iodwasserstoffs beträgt 
3,531 mol/l während die Gleichgewichtskonzentrationd für die Edukte jeweils bei 
0,4789 mol/l liegt. Durch Einsetzen in das Massenwirkungsgesetzt kann man nun die 
Gleichgewichtskonstante K berechnen.    

 

  In unserem Beispiel beträgt sie K = 54,36. Sie besitzt in diesem Fall keine Einheit, 
da sich die Einheiten wegkürzen lassen.  

Die Gleichgewichtskonstante K gibt darüber Auskunft auf welcher der beiden Seiten 
eine Reaktion liegt, also welche Reaktion die bevorzugte ist. Bei großen Werten für K 
liegt das Gleichgewicht auf der Produktseite bei kleinen Werten entsprechend auf der 
Edukt Seite. Die Lage eines Gleichgewichts kann durch verschiedene Faktoren 
beeinflusst werden. 
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2.2 Beeinflussung des Chemischen Gleichgewichts 

1) Temperaturabhängigkeit 

Verändert man die Temperatur bei der eine Reaktion durchgeführt wird, so führt dies 
zu einer Verschiebung des chemischen Gleichgewichts. Am Beispiel der 
Dimerisierung des Stickstoffdioxid wird dies im folgenden erläutert. 

2 NO2 (g) N2O4 (g)  DHR = -58,2 kJ/mol 

Die Dimerisierung von Stickstoffdioxid ist eine exotherme Reaktion. Bei einer 
Temperaturerhöhung wird nun die endotherme Reaktion gefördert also die 
Zersetzung des Distickstofftetraoxids. Der Einfluss der Temperatur auf die 
Gleichgewichtslage kann an diesem Beispiel gut gezeigt werden, da Stickstoffdioxid 
ein braunes Gas ist und Distickstofftetraoxid farblos ist. Bei einer 
Temperaturerhöhung muss sich also das Gas tief braun färben. Kühlt man das 
Gasgemisch hingegen ab, so wird die exotherme Dimerisierung gefördert und das 
Gas enfärbt sich.  

2) Druck 

Bei Gasen gilt bei Erhöhung des Drucks verschiebt sich das Gleichgewicht in 
Richtung der Stoffe die weniger Volumen einnehmen (geringe Anzahl an Teilchen in 
der Gasphase). Dies kann anhand der Ammoniaksynthese gezeigt werden.  

N2 (g) +  3 H2 (g) 2 NH3 (g)  DHR = -92 kJ/mol 

Das Gleichgewicht für die Ammoniaksynthese liegt weit auf der Eduktseite. Um nun 
eine größere Ausbeute an Ammoniak zu erhalten wird bei der technischen 
Darstellung bei hohen Drücken gearbeitet, so dass sich das Gleichgewicht auf die 
Seite des Ammoniaks verschiebt. 

Der französische Chemiker Henry Louis Le Châtelier (1850-1936) formulierte 1884 
das Prinzip des Zwanges. In diesem Gesetz beschreibt der Wissenschaftler wie sich 
ein chemisches Gleichgewicht verhält wenn sich die Außenbedingungen (Temperatur 
und Druck) ändern. Dieses Prinzip wird auch als das Le Châtelier Prinzip bezeichnet: 

"Wird auf ein im Gleichgewicht befindlichen System durch Änderung der äußeren 
Bedingungen ein Zwang ausgeübt, so verschiebt sich das Gleichgewicht derart, das 
es dem Zwang ausweicht, d.h es stellt sich ein neues Gleichgewicht mit 
vermindertem Zwang ein." 

Das Prinzip macht zwar keine quantitativen Aussagen über Stoffkonzentrationen, es 
ist jedoch für die Einstellungen der optimalen Bedingungen von chemischen 
Reaktionen von großer Bedeutung.  
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 3) Konzentrationsabhägigkeit 

Neben Druck und Temperatur ist noch eine weitere Größe von Bedeutung für die 
Lage eines chemischen Gleichgewichts - die Konzentration. Erhöht man die 
Konzentration der Ausgangsstoffe, so muss sich das Gleichgewicht auf die Seite des 
Edukts verschieben um das Massenwirkungsgesetzt bedienen zu können.  

 

 Eine Erhöhung  von A oder B und ein Entzug von C oder D bewirkt eine 
Verschiebung des Gleichgewichts in Richtung der Produkte C und D (bzw. die 
Einhaltung des gleichen Werts der Gleichgewichtskonstante). Entweicht ein Produkt 
laufend - z.B. bei einem offenen System - verläuft die Reaktion fast vollständig in 
Richtung Produktseite.  

 

2.3 Reaktionsgeschwindigkeit bei chemischen Gleichgewichtsreaktionen 

Die Reaktionsgeschwindigkeit ist als eine Konzentrationsänderung pro gegebener 
Zeit definiert und besitzt die Einheit mol/l·s (die Einheit ist nicht immer gleich). Die 
Reaktionsgeschwindigkeit von Teilchen hängt von verschiedenen Faktoren ab: 

• sie müssen zusammenstoßen (erfolgreich/ ineffektiv)  
• sie müssen die notwendige Reaktionsenergie besitzen (Temperatur)  
• die Teilchen (z.B. Moleküle) müssen die richtige Molekülgeometrie haben  

 

Trägt man die Konzentrationen der Produkte und Edukte gegen die Zeit auf (besser: 
gegen die Reaktionskoordinate), so kann man zwischen drei typischen 
Verlaufsformen unterscheiden, welche dadurch bestimmt werden, ob die Hin- oder 
die Rückreaktion schneller ist. 
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2.4 Einfluss von Katalysatoren auf die Reaktionsgeschwindigkeit 

 

Der Einfluss von Katalysatoren auf die Reaktionsgeschwindigkeit soll im Folgenden 
anhand der Wasserstoffperoxid-Zersetzung beschrieben werden. 

Wasserstoffperoxid wird in vielen Industriezweigen als Oxidationsmittel verwendet 
(Im Bergbau, der Metallverarbeitung, Papierindustrie, Textilverarbeitung und z.B. 
Erdölindustrie. Dabei werden gefahrlos unerwünschte Verunreinigungen oxidiert und 
können somit aus den Produkten entfernt werden. (Beispiel: Bleichen von Papier 
oder Textilien) H2O2 selbst zerfä llt in die neutralen Produkte Wasser und Sauerstoff. 

Dieser Zerfall ist bei Zimmertemperatur sehr langsam. Zugabe von Mn4+-Ionen in 
Form von Braunstein (MnO2) beschleunigt den Zerfall beträchtlich. Da ein Katalysator 
sich bei der Reaktion nicht verändert, schreibt man eine katalysierte Reaktion wie 
folgt: 

 

Dieselbe Geschwindigkeitserhöhung erreicht man durch Zugabe des Enzymes 
Katalase. Dieses ist in Leberzellen vorhanden und katalysiert dort den Zerfall von 
biologisch entstandenem H2O2 (giftig). 

Betrachtete man den Reaktionsverlauf aus energetischer Sicht, ergibt sich folgendes: 

 

 


