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1. Einleitung
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Der Experimentalvortrag „Chemiegesichte“ soll einen Überblick über die Entwicklung der Chemie ausgehend von der Alchemie, bis hin zu Antoine 
Laurent de Lavoisier (1743 – 1794), dem Begründer der 
modernen Chemie geben. Hierbei wird allerdings eher auf 
die Entwicklung chemischer Theorien, als auf die Entwicklung
chemischer Technologien eingegangen.

Im zweiten Teil des Vortrags möchte ich näher darauf 
eingehen, wie Chemie außerhalb alchemistischer Küchen und 
chemischer Laboratorien in der Gesellschaft, d.h. in der 
Bevölkerung wahrgenommen wurde.

Der dritte Teil des Vortrags beleuchtet dann noch einmal exemplarisch anhand des Feuermachens eine technologische Entwicklung innerhalb der Chemie.

Abschließend wird die Schulrelevanz des Themas näher erläutert.
2. Alchemie
Es wird angenommen, dass sich das Wort Alchemie vom arabischen "al kymia" bzw. vom griechischen "χυμεία" (chymeia) herleitet. Ersteres entspricht dem Namen mit dem die alten Ägypter selbst ihr Land bezeichneten, d.h. Alchemie wird hier als "Kunst der Ägypter" verstanden, im Sinne des Letzteren als "Lehre des Gießens".

Hört man das Wort Alchemie, so denkt man sofort an den Stein der Weisen und an die Transmutation von unedlen Metallen zu Gold.

Das Wesen der Alchemie lässt sich aber nicht auf diese Punkte reduzieren.

Die Alchemie entstand wahrscheinlich im 1. Jhd. n. Chr. (andere Quellen geben das 3/4. Jhd. n. Chr. an), relativ zeitgleich in China und im durch die Römer besetzten Ägypten in Alexandria. Aufgrund der größeren Nähe zu unserem eigenen Kulturkreis sei hier nun näher auf die Entwicklung der Alchemie in Ägypten eingegangen. 

Hier entstand die Alchemie als eigenständiger experimenteller Zweig der Naturwissenschaften aus der griechischen Naturphilosophie und dem ägyptischen Tempelhandwerk.
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Die Alchemie der damaligen Zeit weist einen chemisch-technischen und einen spirituellen Aspekt auf, die beide miteinander eng verknüpft sind. Das pragmatische Ziel der Alchemisten war die Vervollkommnung unedler Metalle, also das der Transmutation. Das spirituelle Ziel galt der Erlösung der Materie und damit der Läuterund und Vervollkommnung der Seele des Alchemisten. In der alchemistischen Theorie bedeutete, dass nur derjenige unedle Metalle in Gold verwandeln könne, der geistig rein, frömmig und frei von Eigennutz 
und Habgier ist, rastlosen Fleiß besitzt und 
die Kunst der Alchemie nur allein ihrer 
Göttlichkeit wegen betreibt.
Für den chemischen Aspekt spielt die 
Naturphilosophie bzw. die 
Vier-Elemente-Theorie des Aristoteles 
eine herausragende Rolle. Aristoteles 
ging davon aus, dass eine einheitliche 
Urmaterie existiert, die durch 
4 Urqualitäten (kalt-warm, feucht-trocken) charakterisiert ist. Wegen der Gegensätzlichkeit der 4 Urqualitäten ist die Urmaterie wandelbar, aus ihr gehen die 4 Grundelemente Wasser, Luft, Feuer und Erde hervor. Laut Aristoteles stellen diese 4 Grundelemente nur vier verschiedene Erscheinungsformen der Urmaterie dar, d.h. aus ihr lässt sich alles erzeugen und alles in alles verwandeln.
Auf dieser Theorie fußt auch der Gedanke der Alchemisten unedle Metalle in Gold verwandeln zu können.

Es ist aber schon an dieser Stelle zu erkennen, dass dieses Unterfangen mit recht hoher Wahrscheinlichkeit zu keinem sinnvollen Ergebnis führen würde, da die von Aristoteles entwickelte Naturphilosophie ihren Ursprung nicht in experimentellen chemischen Versuchen hatte, sondern vielmehr in der Beobachtung der vorhandenen Materie begründet ist.
Auf der Vier-Elemente-Theorie fußt letztendlich auch die Schwefel-Quecksilber-Theorie. Sie ist eine Theorie für Metalle und wurde im 9. Jhd. entwickelt.
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Bei dieser Theorie sind die Metalle primär aus den vier Elementen Feuer, Erde, Wasser und Luft aufge-

baut. Sekundär sollen 
die vier Grundelemente 
zu den beiden 
hypothetischen Substanzen
„Schwefel“ und 
„Quecksilber“ zusammen-

treten, die sich dann 
wiederum vereinigen und 
tertiär die Metalle bilden. 
Mit „Schwefel“ und „Quecksilber“ sind hierbei allerdings nicht die eigentlichen Elemente Schwefel und Quecksilber gemeint, sondern vielmehr die Prinzipien, die jedem Metall innewohnen. So sollte demnach „Quecksilber“ eine amalgamierende Eigenschaft haben, die den metallischen Charakter der Metalle widerspiegelt. „Schwefel“ hingegen sollte für die Farbe des Metalls zuständig sein.
Im 14. Jhd. wurde die Schwefel-Quecksilber-Theorie von Paracelsus (1493 – 1541) 
auf alle Stoffe erweitert und zwar mittels eines dritten Prinzips, dem Prinzips des 
„Salzes“.
Jetzt bleibt noch die Frage zu klären, wie die Alchemisten chemische Reaktionen erklärten. Hierfür muss man sich noch einmal folgende Tatsache vergegenwärtigen: Die Alchemisten gingen davon aus, dass die Eigenschaften, die die Stoffe haben, Rückschlüsse auf die den Stoffen innewohnenden Prinzipien zulassen. Aufgrund dieser Annahme deuteten die Alchemisten chemische Reaktionen als Übertragung bzw. Austausch von Prinzipien. Eine solche Übertragung bzw. ein solcher Austausch von Prinzipien führte dann zu einer Änderung der stofflichen Qualität der Ausgangsstoffe. Im Folgenden sei die Übertragung eines Prinzips dargestellt. 
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Abb. 4: Übertragung eines Prinzips
Die Substanz mit deren Hilfe die Transmutation unedler Metalle zu Gold gelingen sollte, nennt man „Xerion“, „Stein des Zinnobers“, „Stein der Philosophen“ oder auch „Stein der Weisen“.

Sie muss der Träger der richtigen Qualitäten sein, d.h. sie muss folgende drei Eigenschaften erfüllen:

1. Färben
(Oberfläche in Gold verwandeln)

2.Eindringen
(das Innere in Gold verwandeln)

3. Fixieren
(das entstandene Gold dauerhaft machen)
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Die Bemühungen den Stein der Weisen zu finden, waren allerdings erfolglos. Aber gerade bei der Suche nach dem Stein der Weisen und dem damit verbundenen Experimentieren gelangen den Alchemisten zahlreiche Entdeckungen. So wurde z.B. neben den im Altertum schon bekannten Elementen im 13. Jhd. das Arsen von Albertus Magnus entdeckt. Ebenfalls im 13. Jhd. 
wurde das Zink entdeckt. In 17. Jhd. entdeckte
 Henning Brand den weißen Phosphor, als er auf 
der Suche nach dem Stein der Weisen seinen 
eigenen Urin eindampfte. Auch zahlreiche 
Wiederentdeckungen gelangen den Alchemisten, 
so z.B. die des Schwarzpulvers oder auch im 17. Jhd. die des Porzellans durch Johann Friedrich Böttger. Kurz darauf wurde die erste Porzellanmanufaktur in Meißen eröffnet.
Die Alchemisten besaßen bereits eine beachtliche Stoffkenntnis. Klassifiziert wurden diese Stoffe in „Körper“ (Somata) und „Nicht-Körper“ (Asomata) (=Metalle und Nichtmetalle) sowie „Geister“ (Pneumata) (=leicht flüchtige Stoffe). 
	Element
	Gold
	Silber

	Alchemistisches Symbol
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	Heutiges Symbol
	Au
	Ag


Die Alchemisten führten, so wie es heute auch üblich ist, zur Kennzeichnung der Stoffe Symbole ein. Hierbei ist allerdings zu beachten, dass es für die Wahl der Symbole keine einheitlichen Richtlinien gab, d.h. ein und dasselbe Symbol konnten unterschiedliche Bedeutungen haben und so zu erheblichen Schwierigkeiten führen. Die für die Elemente bzw. Verbindungen gewählten Symbole spiegelten oft Analogievorstellungen wider, die sich auch in Schrift und Sprache wiederfanden. So waren z.B. die alchemistischen Symbole für Gold und Silber Analogien zu Sonne              Abb. 6: Symoble für Silber und Gold
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und Mond.
In Europa war die Alchemie bis in die Mitte des 12. Jhd. n. Chr. hinein weitgehend unbekannt. Sie wurde wie so viele andere Wissenschaften durch die Übersetzung arabischer Texte ins Lateinische eingeführt. Die übersetzten Werke sorgten dafür, dass die Europäer fundamentale Einblicke in die Bereiche der Destillation, der Mineralogie, der Botanik, der
Metallurgie und der Erzeugung von Farbstoffen und Pigmenten erlangen konnten. Desweiteren erlangten sie Kenntnis über die Zielsetzung der Alchemie; der Transmutation der Metalle. Nachdem Albertus Magnus sein Werk „De mineralibus“ (um 1250) veröffentlichte, fand die Alchemie weitere Verbreitung in Europa. Auch das Verbot der Alchemie und die Verfolgung der Alchemisten durch die katholische Kirche im späten 13. Jhd. n. Chr. konnte das wachsende Interesse an der Alchemie nicht unterbinden.
Große Unterstützung fand die Alchemie durch zahlreiche Fürstenhöfe, die ein großes Interesse an der Alchemie hatten. So waren viele Alchemisten an Fürstenhöfen angestellt oder die Fürsten praktizierten die Alchemie sogar selber.
Das Interesse an der Alchemie hielt sich bis in das 18. Jahrhundert.

Versuch 1:
Kupfer-Silber-Gold

Dieser Versuch wird in der Literatur zum Teil auch als „Transmutationsversuch“ bezeichnet. Es aber schon an dieser Stelle darauf hingewiesen, dass bei diesem Versuch keine Transmutation von Kupfer zu Gold stattfinden wird.

Chemikalien:

	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	Zn-Staub
	----
	10, 15
	7/8, 43
	6,25 g

	NaOH-Lösung (
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	35


	26, 36, 37, 39, 45


	12,5 ml


Geräte:

· Dreifuß mit Drahtnetz

· Bunsenbrenner

· Tiegelzange

· Porzellanschale

· Kupfermünze (z.B. 5 Cent Stück)

· Glasstab

· Becherglas (50 ml)

Durchführung:

Vor dem Experiment wird im Becherglas eine 4 molare Natronlauge hergestellt. 

Anschließend gibt man 6,25 g Zn-Pulver und 12,5 ml der hergestellten Natronlauge in die Porzellanschale. Die Porzellanschale wird auf das Drahtnetz, welches sich auf dem Dreifuß befindet gestellt. Nun wird die Natronlauge unter Rühren mit dem Glasstab bis zum Sieden erhitzt (Achtung, Siedeverzug, gut rühren!). Anschließend legt man mit der Tiegelzange eine Kupfermünze auf das Zn-Pulver in der Porzellanschale und wartet solange, bis die Münze eine silberfarbene Färbung hat.
Ist dies geschehen, so nimmt man die Münze mit der Tiegelzange aus der Schale heraus und spült sie gründlich mit Wasser ab und trocknet sie anschließend mit einem Tuch oder Klopapier. Jetzt wird die silberfarbene Münze in der Bunsenbrennerflamme erhitzt. Dabei tritt eine Farbänderung von Silber nach Gold auf. Zum schnelleren Abkühlen wird die Münze in kaltes Wasser getaucht.
Beobachtung:

Beim Erhitzen des Zn-Staubes mit der Natronlauge ist eine Gasentwicklung erkennbar. Beim Einbringen der Kupfermünze in die Lösung ist zu erkennen, dass sich nach kurzer Zeit an der Metalloberfläche ein silbrig glänzender Metallüberzug gebildet hat. Beim anschließenden Erhitzen der silberfarbenen Münze ist eine Farbänderung von Silber nach Gold erkennbar.

Auswertung:

Im stark alkalischen Medium reagiert Zink unter Wasserstoffentwicklung zum Tetrahydroxizinkat-Anion.

   0                +1                  +1                +2           +1                   0
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Bei Zugabe der Kupfermünze findet die Wasserstoffreduktion an der Münze nicht mehr statt. Anstelle des Wasserstoffs wird das Tetrahydroxizinkat-Anion an der Münzoberfläche zu Zink reduziert. So entsteht der zu beobachtende Zinküberzug der Kupfermünze. 
  0                                         +2
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Der Grund, weshalb die Reaktion in diese Bahn gelenkt wird, ist in den unterschiedlichen Potentialen der Systeme [Zn(OH)4]2-|ZnCu, H|H+ und 
[Zn(OH)4]2-|ZnZn zu finden. Es ergibt sich hierbei folgende Spannungsreihe:
E([Zn(OH)4]2-|ZnCu) > E(H|H+) > E([Zn(OH)4]2-|ZnZn) 

Die Erhöhung des Potentials des Systems [Zn(OH)4]2-|ZnCu im Vergleich zum System [Zn(OH)4]2-|ZnZn ist durch die Bildung einer Oberflächenlegierung an der Kupfermünze erklärbar. Für die Erhöhung des Potentials spielen Hydratisierungs- und Gitterenergien, sowie Entropiegewinne und –verluste eine wesentliche Rolle.
Beim Erwärmen der silberfarbenen Münze bildet sich eine goldfarbene Legierung: Messing.
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3. Von der Alchemie zur modernen Chemie
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Mit der Chemiatrie bzw. Iatrochemie erhielt die Chemie Einzug in die Universitäten.
Begründer der Chemiatrie war Paracelsus (1493 – 1541)
 (Theophrast von Hohenheim). Er formulierte eine neue 
Zielsetzung für die Chemie; man solle nicht versuchen 
Gold herzustellen, sondern Medizin.

Paracelsus ging davon aus, dass Krankheiten durch 
Überfluss oder durch Mangel chemischer Prinzipien 
im Körper hervorgerufen werden. Daher sah er die 
Aufgabe des Arztes darin, den Mangel zu erkennen und 
das fehlende Prinzip mittels chemischer Arznei zu 
ergänzen. Hierfür war die chemische Untersuchung der Stoffe nach ihren Prinzipien zwangsläufig notwendig.
Somit rückte das Experiment wieder in den Mittelpunkt chemischer Überlegungen.
Im Verlauf der Renaissance und der darauf folgenden Aufklärung, gab es große Bestrebungen Vorgänge in der Natur auf rationale Art und Weise erklären zu können und die gewonnenen Theorien mittels Experimenten zu untermauern.
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Diese Entwicklung machte auch vor der Chemie nicht halt. Es war Robert Boyle, der versuchte die alchemistischen Theorien mittels chemischer Experimente zu verifizieren.

Seine Ergebnisse diskutierte Boyle in seinem Werk 
„The sceptical Chymist“ („Der skeptische Chemiker“
 1661). In diesem Zusammenhang wirft er eine Vielzahl 
von Fragen auf, wie z.B.:

· Ist die Anzahl der Stoffe, die man als Elemente, 
als nicht mehr aus anderen, der Art nach 
verschiedenen Stoffen bestehend ansehen darf, 
wirklich gleich 3 oder 4 ?

· Gibt es wirklich die Elemente „Feuer“, „Wasser“, „Luft“ und „Erde“ und die Prinzipien „Schwefel“, „Quecksilber“ und „Salz“?

Gerade Experimente, die offenbar im Widerspruch zur alchemistischen Lehre stehen, verhelfen Boyle zu der Erkenntnis, dass die chemische Lehre unzulänglich ist.
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Eine erste, durchaus brauchbare Theorie, die chemische Lehre mit experimentellen Befunden in Einklang zu bringen, ist die Phlogistontheorie. 
Sie wurde von Georg Ernst Stahl (1660 – 1734) 
begründet. Man kann sie eigentlich als die erste 
Redox-Theorie begreifen.
Mit Hilfe dieser Theorie war es nun möglich 
den Vorgang der Verbrennung einleuchtend 
zu erklären. Stahl vertrat die Auffassung, 
dass die Verbrennung ein Zerlegungsprozess ist, 
bei dem ein bestimmter Stoff, das „Phlogiston“ 
freigesetzt wird. Phlogiston wird auch als 
„Feuerstoff“ bezeichnet und ist eine Unterform des Elements Erde. Entscheidend bei Stahls Theorie war, dass das Phlogiston nicht allein in den verkalkungsfähigen Metallen (aus diesem Zusammenhang entwickelte er nämlich seine Theorie), sondern in jeder verbrennbaren Substanz enthalten sein sollte. Somit sollten alle brennbaren Stoffe, Phlogiston als gemeinsamen Bestandteil enthalten. Auch Nichtmetalle wie Phosphor oder Schwefel gaben nach Stahl’s Ansicht bei der Verbrennung Phlogiston ab. Je mehr Phlogiston in einem Körper enthalten sein sollte, umso heftiger fand die Verbrennung statt. Hieraus schloss Stahl, dass Holz bzw. Kohle also wegen ihrer guten Brennbarkeit nahezu aus reinem Phlogiston bestehen, während ein Stein hingegen kein Phlogiston enthalten könne. Aber auch die Luft war für die Verbrennung notwendig, da das Phlogiston durch die Luft aufgenommen wurde.

Diese chemischen Abläufe stellte sich Stahl folgendermaßen vor: Die Phlogistonteilchen werden beim Erhitzen aus ihrer ursprünglichen Verbindung hinausgeschleudert. Im Falle der Reduktion von Metallen, verbinden sich, die aus der Kohle stammenden, Phlogistonteilchen mit dem Metallkalk (Metalloxid) und reduzieren ihn zum Metall. Stahl gelang es mit seiner Theorie auch die Flammenerscheinung zu erklären. Sie entstehe durch das rasche, wirbelnde Entweichen der Phlogistonteilchen in der Luft, die eine Drehbewegung erzeugten. Diese Erkenntnis war die Grundlage Stahl’s Phlogistontheorie. Zum ersten Mal wurde der unmittelbare Zusammenhang zwischen Oxidation und Reduktion bei chemischen Umsetzungen erkannt. Die chemische Veränderung eines Stoffes geht stets einher mit der Veränderung eines anderen Stoffes, d.h. eine chemische Umwandlung ist ein aus mehreren Teilen bestehender Gesamtprozess. 
Im folgenden sei an einigen Beispielens Stahls Phlogistontheorie veranschaulicht:

1. Verbrennung
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2. Metallverkalkung und -reduktion
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3. Säuretheorie
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Stahl verstand es also, eine Vielzahl von chemischen Abläufen einheitlich zusammenzufassen. Seine Aussage hatte nicht nur Gültigkeit für die Verbrennung und Metallverkalkung, sondern mit ihr ließen sich alle Redox-Prozessse erklären. 
Es war Stahl somit gelungen (wenn auch noch nicht ganz richtig), für chemische Vorgänge eine einheitliche Grundlage der Erklärung zu finden. 
Stahls Theorie ist eine ziemlich genaue Umkehrung des heutigen Konzepts von Oxidation und Reduktion. So ist nach Stahls Aussagen z.B. ein Metalloxid ein Element und ein Metall eine Verbindung. 
Stahl bewirkte mit seiner Theorie wesentliche Fortschritte in der Chemie. Mit dieser Theorie war es durchaus möglich vernünftig zu arbeiten. Außerdem regte sie dazu an, zu Experimentieren. Viele Chemiker versuchten das von Stahl beschriebene Phlogiston zu isolieren. In diesem Zusammenhang rückte die Untersuchung gasförmiger Stoffe in das Interesse der Chemikergemeinde. 

Im Verlauf des 18. Jhd. wurden zahlreiche gasförmige Stoffe entdeckt.

An dieser Stelle seien die Entdeckungen einiger Chemiker erwähnt:

· Joseph Priestley (1733 – 1804): O2, SO2, CO, Stickoxide

· Henry Cavendish (1731 – 1810): H2
· Carl-Wilhelm Scheel (1742 – 1786): N2, Cl2, HCl(g), H2S
Die Entdeckung des Sauerstoffs wird Joseph Priestley zugeschrieben. Es ist aber davon auszugehen, dass diese Entdeckung zum ersten Mal von Carl-Wilhelm Scheel gemacht wurde. Dieser veröffentlichte seine Erkenntnisse erst nach Priestley. 
Als Henry Cavendish den Wasserstoff entdeckte, dachte er, dass er Phlogiston isoliert hätte. Er kam anfänglich zu dieser Annahme, da Wasserstoff sehr gut brennbar ist. Aus diesem Grund wurde Wasserstoff auch „air inflammable“ genannt.
Durch weitere Experimente mit Wasserstoff stellte er jedoch fest, dass Wasserstoff nicht das gesuchte Phlogiston sein kann.

Im nun folgenden Experiment soll die Entdeckung des Chlors durch Scheel nachvollzogen werden. Auf diese Art und Weise wurde Chlor auch großtechnisch im „Waldon-Verfahren“ dargestellt.
Versuch 2:
Darstellung von Chlor

Chemikalien:
	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	HCl
	C
	34, 37
	26, 45
	15 – 20 mL

	MnO2
	Xn
	20/2
	25
	0,5 g

	Na2S2O3-Lösung
	---
	---
	---
	100 ml

	Cl2(g)
	T, N
	23, 36/37/38, 50
	9 – 45 – 61
	(wird entwickelt)


Geräte:

· 2 Demonstrationsreagenzgläser

· 1 Gummistopfen (durchbohrt)
· 1 Ableitungsrohr

· Stativmaterial

· Spritze (20 ml)
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Versuchsaufbau:

Durchführung:

In eines der beiden Reagenzgläser werden 0.5 g MnO2 eingefüllt. Das andere wird zu 2/3 mit Na2S2O3-Lösung gefüllt. Anschließend werden, wie abgebildet, der Gummistopfen und das Ableitungsrohr angebracht. Die Reaktion wird gestartet, indem man mit einer Spritze ca. 15 ml konz. HCl durch den Stopfen zum Braunstein spritzt und anschließend das Reaktionsgemisch erwärmt. 
Ist die Reaktion abgelaufen, so werden die restlichen Chlorgasdämpfe mit Thiosulfatlösung niedergeschlagen.

Beobachtung: 

Nach dem Starten der Reaktion kann man nach kurzer Zeit gelbe Chlorgasdämpfe aufsteigen sehen. Nachdem diese durch das Ableitungsrohr gestrichen sind, färbt sich die Thiosulfatlösung langsam weiß. 

Auswertung:

Bei der Reaktion von Braunstein und Salzsäure entsteht Chlorgas und Manganchlorid.

          -1             +4                        0              +2    -1
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Bei der Einleitung des entstandenen Chlorgases in Natriumthiosulfatlösung läuft folgende Reaktion ab:

 +2                      0                                     +6                     -1
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Mit zunehmender experimenteller Erfahrung, wurden immer mehr Schwierigkeiten der Phlogistontheorie aufgedeckt. So kam es, dass sie den verschiedensten Anfechtungen ausgesetzt war. Aus diesem Grund wurde sie durch Zusatzhypothesen erweitert. Letztendlich konnte man allerdings aufzeigen, dass die Aussagen der Phlogistontheorie die Realität nicht richtig widerspiegelten.
Der folgende Versuch soll eines der Probleme der Phlogistontheorie näher beleuchten.
Versuch 3:
Verbrennen von Eisenwolle

Chemikalien

	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	Fe
	---
	---
	---
	3 g


Geräte

· Waage

· Porzellanschale

· Korkring

· Bunsenbrenner

Durchführung

Die Eisenwolle wird etwas weich gezupft und anschließend in die Porzellanschale gegeben. Diese stellt man wiederum auf den Korkring und diesen auf die Waage. Nun entzündet man den Bunsenbrenner und hält die Flamme an die Eisenwolle, bis diese zu brennen beginnt.
Beobachtung

Das Verbrennungsprodukt ist schwarz und ferrimagnetisch. Außerdem ist die Masse des Eisenoxids höher als die des Eisens.
Auswertung 

Beim Verbrennen von Eisenwolle entsteht das schwarze Eisenmischoxid Fe(Fe Fe)O4. Dieses Eisenmischoxid weist, die beim Verbrennungsprodukt beobachteten, Eigenschaften auf. Bei der Verbrennung der Eisenwolle läuft folgende Reaktion ab:

      0           0            +3       +2   +3       -2
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Bei der Durchführung des Versuchs stellt man etwas erstaunliches fest: Die Masse des verbrannten Eisens wird größer.

Aus phlogistonischer Sicht könnte man erst einmal behaupten, dass dies auf Verunreinigungen des Verbrennungsprozesses zurückzuführen sei.

Führt man diese Reaktion aber in einem abgeschlossenen System durch, so bleibt die Masse des Systems nach der Verbrennung gleich, erhöht sich aber sofort nach dem öffnen des Systems.

Für die Anhänger der Phlogistontheorie stellte sich aufgrund solcher Ergebnisse die Frage: Wie kann man die Gewichtszunahme des Verbrennungsproduktes erklären, wo doch Phlogiston den zu verbrennenden Stoff verlässt?

Stahl beseitigte diesen offensichtlichen Widerspruch seiner Theorie, indem er dem Phlogiston ein negatives Gewicht zuschrieb. Phlogiston sollte demnach ein so leichter Stoff sein, dass er beim Verlassen des Metalls den Metallkalk schwerer machen sollte. Somit wurde dem Phlogiston mal ein negatives, aber auch mal ein positives Gewicht zugeordnet.

Boyle erklärte sich die beobachtete Gewichtszunahme mit der Aufnahme von „Feuerteilchen“. Bei der Verbrennung verlässt Phlogiston den verbrennenden Stoff, verbindet sich mit Luftteilchen außerhalb des abgeschlossenen Systems zu Feuerteilchen, die wiederum durch das Glas in das System eindringen und sich an dem Verbrennungsprodukt anlagern. Dies müsste aber zu einer Gewichtszunahme bei der Verbrennung im geschlossenen System führen.
Nachdem oben beschriebenes Problem der Gewichtszunahme bekannt war, wurden nun systematisch quantitative Methoden zur Untersuchung der Verbrennung durchgeführt. Man forschte nach den Gewichtsgrößen der Stoffe, wie sie vor und nach der Reaktion vorlagen. Indem man die Eigenschaften des Gewichtes in die Erklärung der Verbrennung mit aufnahm, entdeckte man die Abhängigkeit des Vorganges mit einem besonderen Bestandteil der Luft, nämlich dem des Sauerstoffs.
Chemiker wie Scheel, Priestley und Lavoisier stellten durch zahlreiche Experimente fest, dass bei einer Verbrennung im abgeschlossenen System die Verbrennung so lange unterhalten wurde, bis 1/5 der Luft verbraucht war. Bei dem Versuch der Verbrennung im Vakuum erfolgte lediglich Sublimation. Bei der Reduktion von Quecksilberoxid zu Quecksilber konnte der dabei entstehende Sauerstoff aufgefangen und nachgewiesen werden. Desweiteren konnte man feststellen, dass bei der Reaktion von Wasserstoff und Sauerstoff Wasser entsteht.

All diese experimentellen Befunde führten dazu, dass Antoine Laurent de Lavoisier (1743 – 1794) folgende Vermutung aufstellte: Die Luft bzw. ein Teil der Luft verbindet sich mit der brennenden Substanz.
Diese Vermutung steht jedoch im Widerspruch zu Boyles Erkenntnis, denn wenn Lavoisier mit seiner Vermutung recht hätte, so dürfte bei der Verbrennung in einem abgeschlossenen System keine Gewichtszunahme festzustellen sein. Daher wiederholte er Boyles Versuch und verbrannte Zinn im geschlossenen Raum. Das Gesamtgewicht des abgeschlossenen Systems blieb unverändert. Als er das Gefäß öffnete drang gerade so viel Luft hinein, wie das zuvor gewogene Zinn an Gewicht zugenommen hatte. 
Aufgrund dieser Erkenntnis konnte Lavoisier das „Gesetz der Erhaltung der Masse“ formulieren (es wurde ebenfalls von russischen Chemiker Lomonossow gefunden, dieser veröffentlichte es aber nie zu seinen Lebzeiten).
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Letztendlich war es Lavoisier nun gelungen, eindeutig nachweisen zu können, dass alle Verbrennungsprozesse keine Zerlegungsprozesse sind, so wie Stahl es in seiner Phlogistontheorie vermutete, sondern Vereinigungsprozesse. 

Im folgenden sei anhand einiger Beispiele Lavoisiers Redox-Theorie dargestellt:
1. Verbrennung

[image: image32.emf]
2. Metallverkalkung und -reduktion
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Lavoisier gelang neben der Entdeckung der Rolle des Sauerstoffs bei der Verbrennung, der eindeutige Beweis, das Wasser, wie Jahrhunderte lang angenommen, kein Element ist, sondern eine Verbindung bestehend aus Wasserstoff und Sauerstoff. 

Lavoisier wusste bereits von Cavendish’s Experimenten, bei denen er feststellte, dass beim Verbrennen von Wasserstoff Wasser entsteht. Aus diesem Grund stellte Lavoisier die Vermutung auf, dass Wasser kein Element sei.

Für den Beweis bediente er sich einer schon lang bekannten Tatsache: Wasser reagiert mit Eisen. Beim Eintauchen von glühendem Eisen in Wasser bildet sich ein Eisenoxidüberzug. Diese Eisenoxid, so war damals bekannt, bestand aus Eisen und Sauerstoff.
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Deshalb ließ Lavoisier einen eisernen Flintenlauf, der zusätzlich noch mit zerkleinerten Eisennägeln gefüllt war, in einem Ofen erhitzen. Als das Eisenrohr glühte, leitete er Wasserdampf 
durch das Rohr. Das austretende
 Gas fing er über Wasser ein. 
Nach dem Abkühlen des 
Flintenlaufes stellte Lavoisier 
fest, dass sich Eisenoxid gebildet
hatte. Das aufgefangene 
farblose Gas erwies sich als 
Wasserstoff. Deshalb schloss 
Lavoisier dass folgende Reaktion abgelaufen sein musste.
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Somit musste der Wasserstoff mit dem Sauerstoff, der mit dem Eisen reagiert hatte, verbunden gewesen sein. Deshalb mischte Lavoisier das entstandene Gas mit Sauerstoff und entzündete das Gemisch. Wie vermutet erhielt er bei dieser Knallgasreaktion wieder Wasser. Somit war eindeutig bewiesen, dass Wasser kein Element ist, sondern eine Verbindung und zwar das Oxid des Wasserstoffs.
Im folgenden, analogen Versuch wird anstelle des Eisens Magnesium benutzt, da dieses mit Wasser besser reagiert.
Versuch 4:

Wasserzersetzung

Chemikalien

	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	Mg-Band
	
	
	
	20 cm

	Seesand
	---
	---
	---
	1 cm3


Geräte

· 1 schwer schmelzbares Reagenzglas

· 1 Reagenzglas

· Reagenzglasklammer

· Gummistopfen (durchbohrt)

· Ableitungsrohr

· Kristallisierschale

· 2 Bunsenbrenner

· Schmirgelpapier

Versuchsaufbau
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Durchführung

Nachdem das Magnesiumband (ca. 20 cm) von seiner Oxidschicht befreit wurde, wird die Apparatur wie oben dargestellt aufgebaut. Es ist dabei darauf zu achten, dass sich das Wasser nur im Sand und nicht oberhalb an der Wand des Reagenzglases befindet. 
Jetzt erhitzt man das Magnesiumband bis zur Rotglut. Mit dem zweiten Bunsenbrenner treibt man den Wasserdampf aus dem Sand heraus und über das Magnesiumband. Das bei der Reaktion freiwerdende Gas wird im zweiten Reagenzglas aufgefangen.

Anschließend führt man die Knallgasprobe durch.

Beobachtung

Bei der einsetzenden Reaktion verbrennt das Magnesiumband mit einer gleißenden Flamme. Übrig bleibt eine weiße, pulverförmige Substanz. Die durchgeführte Knallgasprobe verläuft positiv.
Auswertung

Der bei der Reaktion eingesetzte Wasserdampf reagiert mit dem Magnesium unter Energieabgabe, also exotherm, zu Magnesiumoxid und Wasserstoff.

  +1                   0                       +2                 0
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Magnesium ist wesentlich unedler als Wasserstoff, d.h. das Redoxpotential von Wasserstoff ist höher als das des Magnesiums. Deshalb kann diese Reaktion überhaupt stattfinden.

Bei der Knallgasprobe reagieren 2 mol Wasserstoff mit 1 mol Sauerstoff zu 2 mol Wasser. 
      0              0                  +1   -2
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Bei einem Verhältnis von Sauerstoff zu Wasserstoff von 1 : 2 liegt das Wasser sogar komplett in flüssiger Form vor.
4. Öffentliche Schaustellungen
Eine der auffälligsten Institutionen früherer Jahrhunderte war der Jahrmarkt. Er war zentraler Bestandteil des gesellschaftlichen Lebens. Hier wurde die Bevölkerung mit Waren, mit ärztlicher Hilfe, Medikamenten und Unterhaltung versorgt. 

Eine herausragende Rolle in diesem Geschehen hatten die Quacksalber. Bedeutende Quacksalber hatten in ihrem Tross eigene Hilfsärzte, Händler, Zauberer, Seiltänzer, Feuerspeier, Tiermenagerien, Musikkapellen, Theatertruppen und vieles mehr. 
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Eines der beeindruckensten Jahrmarktsexperimente war das der „Chemischen Gärten“. Es fand sogar Einzug in die Weltliteratur. 
In Thomas Manns Roman „Doktor Faustus“ beschreibt 
Mann die Chemischen Gärten wie folgt: „Ich werde den 
Anblick niemals vergessen. Das Kristallisationsgefäß, 
in dem er sich darbot, war zu drei Vierteln mit leicht 
schleimigem Wasser, nämlich verdünntem Wasserglas 
gefüllt, und aus sandigem Grunde strebte darin eine 
groteske kleine Landschaft verschieden gefärbter 
Gewächse empor […]
Es stellte sich heraus, dass diese Gewächse durchaus unorganischen Ursprungs waren […] und aus dieser Saat hatte sich als Werk eines physikalischen Vorgangs, den man als >osmotischen Druck< bezeichnet, die bemitleidenswerte Zucht entwickelt.“ (aus Thomas Mann, „Doktor Faustus“)

Demonstration 1:

Chemische Gärten

Chemikalien

	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	FeCl3
	Xn
	22, 38, 41
	26, 39
	10 mg

	Na2SiO3
	Xi
	36/37/38
	26, 36
	250 ml

	H2O
	---
	---
	---
	750 ml


Geräte

· 1 Einmachglas

· 1 Spatel

Durchführung

In das Einmachglas füllt man Wasserglaslösung und Wasser in einem Verhältnis 1 : 3. Anschließend gibt man mit dem Spatel eine Spatelspitze festes Eisen(III)-Chlorid in das Einmachglas.

Beobachtung

Nach kurzer Zeit scheint aus dem Eisenchlorid ein Gewächs emporzuwachsen. 

Auswertung

Diesen Versuch kann man mit allen wasserlöslichen Schwermetallsalzen, deren Kationen schwerlösliche Silikate bilden durchführen. Als Beispiel wird hier Eisen(III)-Chlorid angeführt.

Bei der Zugabe des Eisen(III)-Chlorids in die Wasserglaslösung löst sich das Eisen(III)-Chlorid zuerst im Wasser.
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Ein Niederschlag aus Eisensilikat fällt aus.

[image: image39.png]




Somit ergibt sich folgende Gesamtreaktion:
[image: image40.png]




Wie aber lässt sich nun das Wachstum erklären? Das Eisensilikat bildet eine semipermeable Niederschlagsmembran. Hierdurch wird verhindert, dass sofort alle Fe3+ Ionen mit SiO32- Ionen ausfallen. Aufgrund des osmotischen Drucks diffundiert Wasser aus der Silikatlösung in die Eisenchloridlösung. Hierdurch entsteht ein Überdruck, weshalb die Membran schließlich aufplatzt. Die freigesetzten Eisen-Ionen fallen sofort mit Silikat-Ionen aus und es bildet sich wieder eine neue Niederschlagsmembran. An der aufgeplatzten Stelle nimmt die Dichte der Eisenchloridlösung ab, daher ist vertikales Wachstum bevorzugt.

Die Jahrmarktschemie und das Treiben der Quacksalber hatten für die Chemie durchaus Folgen. Zum einen war da die Frage nach dem Stil experimenteller Darbietungen. So wurden z.B. im ausgehenden 18. Jhd. die pompösen, theatralischen Experimentalvorlesungen geschätzt. Man vertrat die Ansicht, dass ein wissenschaftlicher Experimentalvortrag eben nicht langweiliger gestalten werden durfte, als vergleichbare Darbietungen auf den Jahrmärkten.
Die schon erwähnten Experimentalvorlesungen des ausgehenden 18. und 19. Jhd. wurden aufgrund eines großen gesellschaftlichen Interesses für Naturwissenschaften ins Leben gerufen. Sie wurden oft von bekannten Chemikern gehalten. Vor allem in den gehobenen Gesellschaftsschichten fanden die Experimentalvorlesungen großen Anklang.

In Deutschland wurde die Sitte der öffentlichen Vorlesungen von Justus von Liebig (1803 – 1873) eingeführt. Er hielt in München öffentliche Abendvorlesungen. Er verfolgte damit das Ziel, die Naturwissenschaften zur Allgemeinbildung zu machen. Seine Vorlesungen erfreuten sich großer Beliebtheit. Sogar der bayrische Hof interessierte sich für Liebigs Darbietungen. Aus diesem Grund bot er gesonderte Vorlesungen für den bayrischen Hof und geladene Gäste an. 

Sehr großes Aufsehen erregte Antoine Laurent Lavoisier, als er auf offener Strasse einen Diamanten verbrannte. Dies tat er, indem er ihn durch eine Linse dem Sonnenlicht aussetzte. Somit bewies Lavoisier, dass der Diamant kein mineralischer Edelstein ist, sondern aus reinem Kohlenstoff besteht. 
Der Diamant ist ein dekorativer Edelstein. Darüberhinaus besitzt er eine unvergleichbare Härte, die ihn auch für die Industrie interessant macht. Selbst in der Bibel findet der Diamant seine Erwähnung. 
Schon der römische Naturforscher Plinius berichtet von Diamanten als Werkzeug. Man fasste die Diamanten in einer Halterung ein und nutzte sie zum Gravieren weicherer Edelsteine. Es ist die Härte, die den Diamanten auszeichnet. So trugen z.B. im Mittelalter die Ritter einen Diamanten als Amulett, um so die Härte des Diamanten selber zu erlangen. 

Bis 1770 dachte man, dass der Diamant eine Art Bergkristall wäre. Untersuchungen mit dem Lötrohr ergaben, dass im Diamanten keine Kieselsäure vorhanden ist.
Dass sich die Masse des Diamanten bei großer Hitze verringerte oder er sogar ganz verschwand war schon 1694 und 1695 bekannt. 

Im Jahr 1751 ließ Kaiser Franz I. für ca. 6000 Gulden Diamanten und Rubine besorgen. Er wollte herausfinden, ob es möglich ist viele kleine Diamanten zu einem großen zu verschmelzen. Aus diesem Grund wurden die Diamanten und Rubine in Schmelztiegeln 24 Stunden lang erhitzt. Als man danach die Tiegel öffneten, so waren die Rubine unverändert, die Diamanten hingegen waren spurlos verschwundne.

Im 1766 stellte der französische Naturforscher D’Arcet fest, dass beim Versuch der Verbrennung im Vakuum, der Diamant unverändert bleibt. Andere Forscher beobachteten, dass der Diamant bei seinem Verschwinden von einer Flamme umgeben war. Dies ist ein klarer Hinweis darauf, dass der Diamant verbrennt.
Diesem Phänomen der „Diamantenverflüchtigung“ nahm sich letztendlich Lavoisier an. Er untersuchte zusammen mit Macquer, Cadet und Brisson im Jahre 1772 die Eigenschaften des Diamanten. Dies geschah mit Hilfe des großen „Tschirnhausschen Brennglases“, das Ehrenfried Walter Graf von Tschirnhaus (1651-1708) erfunden [image: image41.emf]hatte. Lavoisier führte eine große Anzahl von Experimenten durch, um so Erkenntnisse über die Eigenschaften des 
Diamanten zu erlangen. Seine Ergebnisse 
beschreibt er in seinem Werk „Destruction du 
diamant par le feu“. 
· Versuch 1 – 5: Verhalten des Diamanten 
an freier Luft bei starker Erhitzung
· Versuch 6 – 14: Verhalten des 
Diamanten bei Verbrennung im 
abgeschlossenen System

Bei letzteren Versuchen kann er feststellen, 
dass die Luft im System abnimmt und 
das verbleibende Gasvolumen aus Calcium-

hydroxidlösung (Kalkwasser) weißes, 
unlösliches Calciumcarbonat (Kalk) ausfällt. 
Den verbliebenen Luftrest identifizierte Lavoisier 
als Kohlenstoffdioxid.
Wenn der Diamant tatsächlich verbrennt, so dürfte er in Kohlenstoffdioxid nicht brennen, da der Sauerstoff fehlt. Dies kann Lavoisier auch in seinem 16. Versuch nachweisen. Auch im Vakuum kann der Diamant nicht verbrennen. 
Aufgrund dieser Erkenntnisse gelangte Lavoisier zu dem Entschluss, dass der Diamant bei seiner „Verflüchtigung“ verbrennt und wegen des Reaktionsproduktes (Kohlenstoffdioxid) aus Kohlenstoff bestehen muss.

Versuch 5:
Verbrennung von Graphit
Chemikalien

	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	O2 - Gasflasche
	O


	33, 34, 8
	2, 17
	---

	Cn (Pulver)
	---
	---
	---
	0,5 g

	Ca(OH)2 - Lösung
	Xi
	41
	22 , 24, 26, 39
	100 ml

	Glaswolle
	---
	---
	---
	2g
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Geräte

· 2 Waschflaschen

· 1 Glührohr (schwer 
schmelzbares Glas)

· Magnesiarinne

[image: image43.emf]Versuchsaufbau

Durchführung

Die Apparatur wird wie dargestellt aufgebaut. Wegen der hohen Temperaturen, die entstehen, ist es wichtig die Gummistopfen mit Glaswolle zu schützen. Die Sauerstoffgasflasche wird über den Gummischlauch an die Apparatur angeschlossen. Jetzt öffnet man die Gasflasche und stellt einen gleichmäßigen Sauerstoffstrom ein. Ist dies geschehen, so erhitzt man das Graphitpulver mit dem Bunsenbrenner. Das Erhitzen wird abgebrochen, sobald kein Graphit mehr vorhanden ist. Das Graphitpulver sollte sich immer auf der Magnesiarinne befinden, da sonst eine Schädigung des Quarzglases nicht ausgeschlossen werden kann. Das durch die Apparatur streichende Gas wird in Calciumhydroxidlösung eingeleitet. Alternativ kann man auch Bariumhydroxidlösung verwenden.

Beobachtung

Nach kurzer Zeit glüht das Graphitpulver hell auf. Die Calciumhydroxidlösung wird trüb. Es bildet sich ein weißer Feststoff. Das Graphitpulver "verschwindet" nach einiger Zeit vollständig.

Auswertung:

Bei hoher Temperatur verbindet sich die Kohlenstoffmodifikation Graphit (bei 700°C) mit Sauerstoff zu Kohlenstoffdioxid nach folgender Reaktionsgleichung:
  0            0                      +4 -2
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Hierbei wird das Graphitpulver oxidiert. Es verbrennt im Sauerstoffstrom rückstandslos. Das entstandene Kohlenstoffdioxid wird durch Einleiten in Calciumhydroxidlösung (Kalkwasser) nachgewiesen. Es fällt weißes, unlösliches Calciumcarbonat (Kalk) aus. Dies ist der Grund, weshalb sich die Lösung trübt.
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5. Feuer

[image: image44.emf]Die Möglichkeit Feuer selbständig zu entfachen, ist seit Menschheitsgedenken eine wichtige Aufgabe.
Im Altertum erschlossen sich 
die Menschen die Möglich-

keiten Feuersteine, Feuerquirle 
oder den Bogenfeuerbohrer zu 
verwenden. 

Die Feuersteine werden aneinan-

der geschlagen. Die hierbei entstehenden Funken lenkt man auf ein leicht brennbares Material wie z.B. Zunder. 

Beim Feuerquirl und beim Bogenfeuerbohrer werden Hartholzstäbchen in weichem Holz gerieben. So entsteht durch die Hitze Feuer.

Mit der Zeit wurden die Erfindungen, mit denen man Feuer entfachen konnte, immer raffinierter. 
Im Jahr 1805 erfand Chancel in Paris die ersten Tunkhölzer. Die Zündköper, der im Handel erhältlichen, Hölzer bestand aus Kaliumchlorat, Schwefel und Gummi-Arabikum.

Gezündet wurden die Tunkhölzer, indem man sie kurz in konzentrierte Schwefelsäure tauchte. Wegen der Unfallgefahr durch spritzende Schwefelsäure verschwanden die Tunkhölzer mit dem Aufkommen der Sicherheitszündhölzer vom Markt.
Versuch 6:
Tunkhölzer

Chemikalien

	Stoff
	Gefahrensymbol
	R-Sätze
	S-Sätze
	Eingesetzte Menge

	H2SO4
	C
	35
	26, 30, 45
	15 ml

	KClO3 - Lösung

(ca. 70g/l)
	Xn, O


	20/22, 9
	13, 16, 2, 27
	15 ml


Geräte

· Filterpapier
· Tropfpipette
· Schere
· Fön
· Wägegläschen
Durchführung

Als erstes wird das Filterpapier in ca. 5 cm lange und 1 cm breite Streifen geschnitten. Die Streifen werden mit einigen Tropfen Kaliumchloratlösung betropft und anschließend trocken geföhnt. Diesen Vorgang wiederholt man noch drei bis vier mal.

In das Wägegläschen werden ca. 20 ml konz. Schwefelsäure eingefüllt. Das zuvor präparierte Papierchen wird entzündet, indem man es kurz in die Schwefelsäure taucht und rasch wieder herauszieht. 
Um die Spritzgefahr der Schwefelsäure zu verringern kann man auch mit Schwefelsäure getränkten Sand in das Wägegläschen füllen, dies erschwert allerdings die Entzündung des Papierchens.

Beobachtung

Das Tunkhölzchen (Papierchen) entzündet sich mit einem zischenden Geräusch.

Auswertung

Beim Kontakt des Papierchens mit der Schwefelsäure, reagiert diese mit Kaliumchlorat zu Kaliumhydrogensulfat und Chlorsäure.
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Chlorsäure disproportioniert zu Perchlorsäure und Chlordioxid.
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Das bei der Reaktion entstandene Chlordioxid ist ein Radikal und somit sehr reaktiv. Es reagiert mit dem Papierchen und entzündet dieses. 

Durch die entstandenen Hitze wird die Perchlorsäure explosionsartig zersetzt. Zersetzungsprodukte sind: HCl, ClO2, O2, Cl2, Cl2O.
Aus diesem Grund ist es ratsam die Tunkhölzchen unter dem Abzug zu entzünden.

Bei Inbetriebnahme eines original Tunkhölzchens von Chancel laufen die oben dargestellten Reaktionen analog ab. Jedoch entzündet das Chlordioxid erst einmal den Schwefel und dieser dann zusammen mit der Explosionshitze der Perchlorsäure das Tunkhölzchen. 
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Das erste Feuerzeug wurde von Johan Wolfgang Döbereiner (1780 – 1849) entwickelt. Er beschäftigte sich mit der Erforschung der 

Wirkung von Platin auf Flüssigkeiten und Gase. Im Jahr 

1823 gelang es Döbereiner ein Knallgasgemisch an 

einer Platinoberfläche zu entzünden. Nur wenige Wochen 

später baute er sein erstes Feuerzeug.

Der für die Reaktion benötigte Wasserstoff wird 

innerhalb der Apparatur durch konzentrierte Schwefelsäure 

und Zink entwickelt.

6. Schulrelevanz
In der Schule gibt es eine Vielzahl von Möglichkeiten historische Themen bzw. Aspekte im Chemieunterricht zu behandeln. 

Gerade für den Einstieg in eine Unterrichtseinheit hat sich der historische Rückblick bewährt. Der historisch entwickelnde Einstieg ermöglicht es den Schülern anhand realer Begebenheiten eine chemische Entwicklung nachzuvollziehen. So kann z.T. ein größeres Verständnis für chemische Theorien entwickelt werden. Die Schüler können zu der Einsicht gelangen, dass wissenschaftliche Theorien nicht unumstößlich sind und immer der Widerlegung oder eines Beweises bedürfen.
Eine historische Herangehensweise an ein chemisches Thema kann sich  durchaus motivierend auf die Schüler auswirken, da das Verstehen und Herausfinden plausibler, chemischer Theorien, mit dem offenbar selbst die schlausten chemischen Köpfe zum Teil Schwierigkeiten hatten, sich plötzlich nicht mehr als ein Phänomen des einzelnen Schülers herausstellt, sondern als eines der gesamten chemischen Wissenschaft.  
Darüberhinaus kann durch historische Betrachtungen im Chemieunterricht, das Interesse von Schülern an der Chemie geweckt werden, die sich ansonsten nicht so sehr für Chemie interessieren.
Somit erscheit es auch zwangsläufig notwendig, dass für historische Betrachtungen im hessischen Lehrplan Platz gelassen wird. Somit können (historisches ist im Lehrplan nur fakultativ) historische Betrachtungen z.B. zu den Themen
· Die chemische Reaktion

·  Elementgruppen


·  Elektrolyse und Ionenbegriff

·  Atombau, Periodensystem und Ionenbindung
in den Unterricht einfließen.
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           Abb. 3: Schwefel-Quecksilber-Theorie
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 Abb. 8: Paracelsus
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  Abb. 9: Robert Boyle





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





�


Abb. 10: Georg Ernst Stahl
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         Abb. 5: Porzellanlöwe
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Abb. 2: Urqualitäten und Grundelemente
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Abb. 7: Alchemistische Symbole





„Im Verlauf einer chemischen Reaktion lässt sich kein Verlust oder Gewinn von Masse beobachten; die Gesamtmasse aller reagierenden Stoffe ist gleich der Gesamtmasse aller Produkte“
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Eisen + Wasser ———> Eisenoxid + Wasserstoff
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          Abb. 11: Wasserzersetzung nach Lavoisier
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Abb. 13: Verbrennung eines Diamanten





2 Schlauchschellen


2 Gummistopfen (durchbohrt)


Gummischlauch
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Abb. 12: Chemischer Garten
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Abb. 14: Bogenfeuerbohrer, Feuerquirl, Feuerstein





�


Abb. 15: Döbereiner Feuerzeug
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Abb. 1: Lavoisier 


und Frau





Hinweis:


Dieses Protokoll stammt von der Seite � HYPERLINK "http://www.chids.de/" �www.chids.de� (Chemie in der Schule).


Dort können unterschiedliche Materialien für den Schulunterricht herunter geladen werden, unter anderem hunderte von Experimentalvorträgen so wie der vorliegende:


� HYPERLINK "http://online-media.uni-marburg.de/chemie/chids/veranstaltungen/uebungen_experimentalvortrag.html" �http://online-media.uni-marburg.de/chemie/chids/veranstaltungen/uebungen_experimentalvortrag.html�
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