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Voorwoord 
 
De betekenis van de titel “Basischemie” is als zodanig bedoeld. Het 
bevat de basiskennis welke strikt noodzakelijk is voor de toepassing 
ervan in de rookgasreiniging. 

 
In het boek worden diverse begrippen genoemd en belicht zonder de 
lezer te vermoeien met te diepgaande informatie. 
Wel is wat dieper ingegaan op de zoutvorming daar dit van essentieel 
belang is voor inzicht in de natte rookgaswassers. 
Tevens is het boek voorzien van een aantal voorbeelden betreffende 
chemische berekeningen. In de tweede druk zijn er enkele kleine 

foutjes uitgehaald. In de tweede herziene druk zijn de afbeeldingen 
aangepast. Inhoudelijk is het boek ongewijzigd gebleven. 

 
Ondergetekende ontvangt gaarne suggesties welke de kwaliteit en 
bruikbaarheid van dit boek kunnen vergroten. 
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1.0 Inleiding 

1.1 Natuurwetenschappen 

 

Samen met de vakgebieden natuurkunde en biologie maakt de 

scheikunde (chemie) deel uit van een wetenschap die zich bezig houdt 

met het bestuderen van verschijnselen in de natuur. Elk van deze 

vakgebieden houdt zich bezig met een deel hiervan: 

 

- Biologie met de levende natuur. 

- Natuurkunde en scheikunde met de niet-levende natuur. 

 - Natuurkunde met de veranderingen van tijdelijke 

aard. 

 - Scheikunde met de veranderingen van blijvende aard. 

 

Opgemerkt moet worden dat de gebieden niet scherp afgebakend zijn en 

elkaar ten dele overlappen en aanvullen. 

 

 

1.2 Materie 

 

In het dagelijks leven komt men regelmatig het begrip "materie" of "stof" 

tegen. Hiermee wordt dan bedoeld:  

 

"ALLES WAT MASSA HEEFT EN RUIMTE INNEEMT" 

 

Alle voorwerpen, die wij om ons heen waarnemen, zijn samengesteld uit 

één of meerdere verschillende stoffen. 

 

In het spraakgebruik worden stofnamen nogal eens gebruikt voor 

voorwerpen, bijvoorbeeld als er gesproken wordt over een steen, een 

glas, een blikje, etc.. Dit kan, vooral bij nieuwe materialen, aanleiding 

zijn voor verwarring. Zo kan een "glas" van kunststof zijn gemaakt. 

 

In de natuurwetenschap worden stoffen gekenmerkt door hun eigen 

specifieke eigenschappen.  

Sommige van deze eigenschappen kunnen waargenomen worden door 

onze zintuigen, zoals bijvoorbeeld kleur, geur, vorm, etc.. Andere kunnen 

door metingen vastgelegd worden in (fysische) grootheden, bijvoorbeeld 

dichtheid, soortelijke massa, vlampunt, explosiegrenzen, etc.. 

 

Zoals bekend is de uiterlijke verschijningsvorm van een stof, min of meer 

gemakkelijk, door verandering van uitwendige condities te wijzigen in een 

andere.  

 

Deze uiterlijke vorm wordt ook wel de aggregatietoestand genoemd.  
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Elk van deze toestanden heeft zijn eigen karakteristieke eigenschappen, 

te weten: 

 

Gasvormig

Jilly de K oster

 

Vloeibaar

Jilly de K oster

Vast

Jilly de K oster

 
 

- gassen: 

 - geen  eigen volume 

 - geen  eigen vorm 

 

- vloeistoffen: 

 - wel eigen volume 

 - geen eigen vorm 

 

- vaste stoffen: 

 - wel eigen volume 

 - wel eigen vorm 

 

Bij het vastleggen van de specifieke stofeigenschappen zal allereerst 

vastgesteld moeten worden met welke stof men precies te maken heeft.  

Dit is in de praktijk niet altijd een eenvoudige opgave. Ten eerste weet 

men niet altijd of het een zuivere stof is of een mengsel van meerdere 

stoffen. Ten tweede zijn er miljoenen verschillende stoffen bekend 

waarvan velen erg op elkaar lijken. 

 

Een van de taken van een chemicus is dan ook vast te stellen met welke 

stof men te maken heeft. 

  

1.3 Chemie t.o.v. natuurkunde 

  

In hoofdstuk 1.1 is al aangegeven dat het verschil tussen deze vakgebie-

den niet altijd even duidelijk is. Aan de hand van een aantal voorbeelden 

wordt geprobeerd een aantal kenmerkende verschillen aan te geven. 

 

- Door verwarming van ijs kan dit omgezet worden in water en 

eventueel waterdamp. 

 

Zijn hierdoor de specifieke stofeigenschappen veranderd?  

 

Nee, het is altijd mogelijk om weer terug te keren in de oorspronkelijke 

verschijningsvorm (ijs):  

De verandering is van tijdelijke aard. 

 

 



 

 
                                                                                                                            Basischemie 

 

                                                         Pagina  7                   
    

+ -

Waterreserve

Zuurstof 1 Waterstof 2

Jilly de 

K oster

 
 

- In een speciaal apparaat wordt door water een elektrische stroom 

geleid. Vastgesteld wordt dat de hoeveelheid water kleiner wordt 

en dat er gassen gevormd worden. 

 Zijn de specifieke stofeigenschappen veranderd?  

Ja, het is, zonder 'ingrijpende' maatregelen, niet mogelijk in de 

oorspronkelijke verschijningsvorm terug te keren:  

 De verandering is van blijvende aard. 

 

- Een hoeveelheid suiker wordt opgelost in water, zodat er geen 

vaste stof meer te ontdekken is. 

In dit geval zijn de stofeigenschappen niet veranderd omdat het 

eenvoudig is de vaste stof 'suiker' weer terug te krijgen. 

 

- Huisvuil wordt in een oven verbrand. Er ontstaat een 

verbrandingsrest en gassen. 

Het is onmogelijk uit deze restproducten het oorspronkelijke 

huisvuil weer terug te krijgen. 

 

Uit voorgaande voorbeelden kan geconcludeerd worden dat: 

Bij een chemische verandering de oorspronkelijke materie wordt 

omgezet in andere stoffen, die geheel andere eigenschappen 

bezitten.  

 

De nieuwe stoffen worden gekenmerkt door: 

Andere fysische constanten en soms andere uiterlijke eigenschappen.  

In veel gevallen verschillen de fysische constanten van de oorspronkelijke 

en de nieuwe stoffen zoveel van elkaar, dat de nieuwe stoffen direct 

waarneembaar zijn. 

  

De scheikunde bestudeert dus de chemische veranderingen en de 

omstandigheden waaronder deze verlopen.  
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Een onmisbaar hulpmiddel hierbij is de molecuultheorie; de theorie dat 

alle fysische en chemische verschijnselen een gevolg zijn van het gedrag 

van hele kleine deeltjes waaruit alle stoffen zijn opgebouwd. 

  

In de praktijk wordt niet gesproken over een chemische verandering 

maar over een chemische reactie, schematisch: 

 

 Uitgangsstof(fen) → Eindproduct(en) 

 

Voorbeeld: 

 

 Aardgas + zuurstof → Kooldioxide + waterdamp 

 

1.4 Molecuultheorie 

 

Opent men in een gesloten ruimte een gaskraan, dan ruikt men vrijwel 

direct de gaslucht in de hele ruimte. 

Ook bij het verdampen van vloeistoffen met een laag kookpunt 

(bijvoorbeeld wasbenzine) is de reuk vrijwel direct in de hele ruimte 

merkbaar.  

 

Diffusie Blijkbaar is de aanwezigheid van lucht in de ruimte geen belemmering 

voor de verspreiding van andere gassen. Deze mengen zich vanzelf met 

de aanwezige lucht. Dit verschijnsel noemt men diffusie. 

 

Ook bij vloeistoffen en opgeloste stoffen kan men dit waarnemen 

(bijvoorbeeld inkt en water). 

 

De waarnemingen worden verklaard door aan te nemen dat gassen, 

vloeistoffen en opgeloste stoffen uit uiterst kleine deeltjes bestaan die 

kunnen bewegen.  

Moleculen Deze deeltjes worden moleculen genoemd.  

 

De moleculen van dezelfde stof zijn onderling gelijk en hebben dezelfde 

specifieke eigenschappen. Van verschillende stoffen zijn de moleculen en 

de eigenschappen verschillend. 
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2.0 Samengestelde en enkelvoudige stoffen 

 

2.1 Indeling materie 

 

Al eerder (zie 1.2) is aangegeven dat één van de taken van een chemicus 

is na te gaan of hij/zij te maken heeft met een al dan niet zuivere stof. 

Dit betekent, dat hiervoor niet alleen kennis nodig is van chemische maar 

ook van onder andere natuurkundige principes. 

 

In grote lijnen is stof of materie onder te verdelen in: 

 

- samengestelde stoffen: 

 - mengsels 

 - verbindingen 

 

- enkelvoudige stoffen: 

 - metalen 

 - niet-metalen 

 

Verbindingen, metalen en niet-metalen zijn, in tegenstelling tot meng-

sels, zuivere stoffen. 

 

2.2 Synthese en analyse 

 

Synthese Uit een mengsel van enkelvoudige stoffen kan door een chemische 

reactie een verbinding gevormd worden. Dit proces noemt men synthese. 

 

Analyse Omgekeerd is het, weliswaar niet altijd even gemakkelijk, ook mogelijk 

om uit een verbinding een mengsel van andere stoffen te maken.  

Dit proces noemt men ontleding of analyse. 

 

Synthesereacties Synthesereacties zijn reacties waarbij samengestelde stoffen worden 

gevormd uit enkelvoudige en/of minder samengestelde stoffen. 

 

Ontledingsreacties Ontledingsreacties zijn reacties waarbij samengestelde stoffen worden 

ontleed in enkelvoudige en/of minder samengestelde stoffen. 

 

Voorbeelden: 

- Uit een mengsel van zwavel en ijzer kan zwavelijzer (ijzersulfide) 

gemaakt worden. 

- Uit een mengsel van waterstof en zuurstof kan water(damp) ont-

staan. 

- Uit een mengsel van koolstof en zuurstof ontstaat kooldioxide. 

- Een mengsel van aardgas en zuurstof kan omgezet worden in 

kooldioxide en waterdamp. 

- Water kan ontleed worden in waterstof en zuurstof. 

- Polyvinylchloride (PVC) kan ontleed worden in o.a. waterdamp, 

kooldioxide, en waterstofchloride. 

- Kwikoxide kan ontleed worden in kwik en zuurstof. 

Om een stof te kunnen maken, zal het noodzakelijk zijn eerst te weten 

hoe deze precies is samengesteld. Met andere woorden voor een 

synthese is altijd een analyse noodzakelijk. 
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Om de aanwezigheid van bijvoorbeeld een (niet-)metaal aan te tonen is 

het vaak noodzakelijk een verbinding hiervan te maken. Omgekeerd 

worden vele bruikbare stoffen gemaakt door samengestelde stoffen 

(gedeeltelijk) te ontleden. 

 

Analyse en synthese worden dus door elkaar en voor elkaar gebruikt. 

 

2.3 Mengsels en verbindingen 

 

Uit het overzicht van samengestelde stoffen (zie 2.1) blijkt dat deze 

onderverdeeld kunnen worden in mengsels en verbindingen. Bovendien is 

aangegeven dat een verbinding een zuivere stof is en een mengsel niet. 

 

Wat zijn nu eigenlijk de belangrijkste verschillen hiertussen? 

 

Een serie proeven, hier beschreven, zal dit duidelijk proberen te maken. 

 

Uitgegaan wordt van de zuivere stoffen ijzer en zwavel. Hiervan zijn de 

volgende eigenschappen bekend: 

 

IJzer: 

- donker van kleur 

- magnetisch 

- reageert met zoutzuur onder vorming van een kleurloos en 

reukloos gas 

- lost niet op in zwavelkoolstof. 

 

Zwavel: 

- geel van kleur 

- niet magnetisch 

- reageert niet met zoutzuur 

- lost op in zwavelkoolstof 

 

Uitgevoerde proeven: 

1. Een mengsel van 7 gewichtsdelen fijn ijzervijlsel en 4 

gewichtsdelen zwavelpoeder wordt zodanig gemengd dat een 

homogene kleur ontstaat. 

2. Een deel van dit mengsel wordt in een reageerbuis verhit totdat 

het mengsel begint te gloeien. Dan wordt de verwarmingsbron 

weggehaald. Het blijkt dat het gloeien toch nog een tijdlang 

doorgaat. 

3. Na afkoeling van de reageerbuis wordt de inhoud eruit verwijderd 

en fijngewreven. Dit blijkt zwart te zijn. 

4. Boven een deel van het oorspronkelijke mengsel wordt een 

magneet gehouden. Het ijzer plakt aan de magneet en de gele 

zwavel blijft over. 

5. Een ander deel van het oorspronkelijke mengsel wordt in zwavel-

koolstof gebracht. De zwavel lost op en het ijzer blijft achter. 

6. Een deel van het restant van proef 2 wordt behandeld met 

zwavelkoolstof, boven een deel wordt een magneet gehouden en 

een ander deel wordt in zoutzuur gebracht.  

 Het blijkt dat in zwavelkoolstof niets oplost; er niets blijft  

 hangen aan de magneet en in zoutzuur alles oplost onder 

vorming van een kleurloos maar onaangenaam riekend gas (rotte 

eieren geur). 
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De resultaten uit proef 4 en 5 zijn niet afhankelijk van de mengverhou-

ding tussen de zwavel en het ijzer. 

De resultaten van proef 6 hangen wel samen met de gekozen 

verhouding. 

 

SAMENVATTEND: 

 

 MENGSEL: 

 

- De eigenschappen van de samenstellende delen blijven 

behouden. 

- De samenstellende delen zijn (meestal) eenvoudig weer te 

scheiden. 

- De verhouding tussen de samenstellende delen is willekeurig. 

- Bij menging treedt (meestal) geen warmte-effect op. 

 

 VERBINDING: 

 

- De eigenschappen van de samenstellende delen zijn veranderd in 

(geheel) andere. 

- De samenstellende delen zijn (meestal) niet meer eenvoudig 

terug te krijgen. 

- Er is maar één bepaalde verhouding tussen de samenstellende 

delen. 

- Bij het ontstaan treedt altijd een warmte-effect op. 

 

Kookpunt water

Kooktraject benzine

Verdampte stof
100%0

50ºC

100ºC

200ºC

150ºC

AdK

 
 

Het scheiden van mengsels berust op het gebruik maken van verschillen 

in fysische eigenschappen van de samenstellende delen.  

Hoe groter de verschillen in eigenschappen, des te 'eenvoudiger' de 

scheiding. Dit houdt beslist niet in dat het altijd even eenvoudig en 

succesvol zal verlopen.  
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Als men bijvoorbeeld benzine gaat verwarmen, dan blijkt deze reeds bij 

ongeveer 40o C te gaan koken. Bij verder verwarmen blijft de benzine 

koken en loopt de temperatuur gelijkmatig op tot ongeveer 190o C. 

Benzine heeft dus een kooktraject (zie de afbeelding op pagina 11). 

 

Vele fysische eigenschappen van zuivere stoffen zijn terug te vinden in 

tabellen(boeken).  

 

 

De noodzaak om mengsels in de afzonderlijke componenten 

(bestanddelen) te scheiden kan zeer verschillend zijn, bijvoorbeeld: 

 

- Verwijdering van verontreinigingen (voldoen aan specificaties klant) 

- Isolering van een werkzame stof (medische industrie) 

- Bepaling van samenstelling (specificaties uitgangsproducten), etc.. 

 

Ook de toegepaste (of toepasbare) methoden kunnen erg verschillen, 

bijvoorbeeld: 

 

-  Bezinken: (relatief groot) verschil in dichtheid 

-  Centrifugeren: (relatief klein) verschil in dichtheid 

-  Filtreren: verschil in deeltjesgrootte 

-  Destilleren: verschil in kookpunt 

- Extraheren: verschil in oplosbaarheid. 

 

2.4 Warmte-effect 

 

Bij elke chemische reactie treedt een warmte-effect op. Bij vele reacties 

komt warmte vrij. Soms merken wij alleen maar dat de stoffen bij de 

reactie warmer worden. In andere gevallen komt er zoveel warmte vrij 

dat vuurverschijnselen waarneembaar zijn (bijvoorbeeld bij de reactie 

tussen ijzer en zwavel). 

Alle verbrandingsreacties zijn voorbeelden van reacties waarbij veel 

warmte vrijkomt. 

 

Indien de stoffen die bij de reactie ontstaan gasvormig zijn en er veel 

warmte vrijkomt, kunnen deze gassen zich soms zeer sterk en plotseling 

uitzetten. Men spreekt dan van een explosie. 

 

Behalve reacties waarbij warmte vrijkomt, zijn er ook reacties waarvoor 

warmte nodig is. Wil men dat de reactie blijft verlopen, dan moet men 

continu warmte blijven toevoeren. 

 

Exotherm Reacties waarbij warmte vrijkomt, noemt men exotherm. 

Endotherm Reacties waarbij warmte toegevoerd moet worden, noemt men 

endotherm. 

 

In de meeste gevallen zal, ook bij exotherme reacties, eerst een hoeveel-

heid energie toegevoerd moeten worden voordat deze op gang komt.  

 

Men moet ze als het ware over een soort 'energiedrempel' helpen.  

Dit wordt de activeringsenergie genoemd. 
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2.5 Verbindingen en elementen 

 

Een groot aantal zuivere stoffen blijkt, onder de juiste omstandigheden, 

toch ontleed te kunnen worden in andere stoffen met volledig andere 

kenmerken. Soms kunnen deze nieuw gevormde stoffen verder 

ontbonden worden in weer andere stoffen.  

 

Uiteindelijk is het, met de gebruikelijke methoden, niet meer mogelijk de 

laatst verkregen stoffen nog verder te splitsen. Deze zijn op te vatten als 

de eindproducten van alle voorafgaande ontledingen en vormen de 

bouwstenen van alle verbindingen.  

 

Het zijn de enkelvoudige stoffen (ook wel elementen genoemd), die 

in het overzicht van de onderverdeling van de materie (2.1.) genoemd 

zijn. 

 

SAMENVATTEND: 

 

Verbindingen of samengestelde stoffen zijn zuivere stoffen die 

met de 'gebruikelijke' chemische hulpmiddelen in meerdere 

andere stoffen zijn te ontleden. 

 

Enkelvoudige stoffen of elementen zijn zuivere stoffen die, met 

de 'gebruikelijke' chemische hulpmiddelen, niet meer verder te 

ontleden zijn. 

 

2.6 Elementen 

 

In totaal zijn momenteel 108 enkelvoudige stoffen bekend. Ongeveer 90 

komen voor in de natuur, meestal in de vorm van verbindingen. 

 

De tot nu toe bekende elementen kunnen onderverdeeld worden in twee 

hoofdgroepen: 

 

- metalen (bijvoorbeeld ijzer, kwik, cadmium, lood, etc.) 

- niet-metalen (bijvoorbeeld koolstof, zwavel, stikstof, etc.) 

 

Een aantal elementen heeft zowel eigenschappen van metalen als van 

niet-metalen. Dit zijn zgn. half-metalen of amfotere elementen 

(bijvoorbeeld aluminium, zink, arseen, antimoon, etc.) 

 

Afgezien van kwik zijn alle metalen bij kamertemperatuur vast. Ze zijn 

glanzend van uiterlijk, vervormbaar en geleiden warmte en elektriciteit. 

 

Niet-metalen kunnen zowel gasvormig, vloeibaar als vast zijn bij kamer-

temperatuur. De vaste niet-metalen zijn meestal bros en geleiden de 

warmte en elektriciteit veel minder goed of zelfs helemaal niet. 

 

Edelgassen Een bijzondere groep van niet-metalen vormen de edelgassen, die een 

uiterst geringe neiging vertonen om met andere elementen en/of verbin-

dingen een nieuwe verbinding aan te gaan. 

 

Symbool Elk van de afzonderlijke elementen heeft in het verleden, gebaseerd op 

een Latijnse of Griekse naam, een afkorting van deze naam gekregen. De 

afkorting noemt men het symbool van het element. 
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3.0 Atoombouw en periodiek systeem 

 

3.1 Moleculen en atomen 

 

Men kan zich afvragen, wat de allerkleinste deeltjes zijn waarin een 

hoeveelheid van een zuivere (samengestelde) stof gesplitst kan worden. 

 

We kunnen bijvoorbeeld, in gedachte, een stuk keukenzout in kleinere 

stukken verdelen, zolang, totdat uiteindelijk deeltjes overblijven, die nog 

net de eigenschappen van keukenzout bezitten. Deze hele kleine deeltjes 

worden de moleculen genoemd. Splitst men deze moleculen, dan 

ontstaan er deeltjes met geheel andere eigenschappen. 

Deze nieuwe deeltjes kan men weer verder gaan splitsten totdat men 

uiteindelijk de moleculen van de enkelvoudige stoffen overhoudt. 

Deze moleculen kan men, in de meeste gevallen, weer verder splitsen 

totdat men uiteindelijk deeltjes overhoudt die, met chemische methoden, 

niet verder meer te splitsen zijn. Deze deeltjes noemt men de atomen 

van de elementen. 

 

Iedereen weet dat men tegenwoordig in staat is om ook deze atomen nog 

verder te splitsen, maar de eigenschappen van de elementen blijken dan 

wel verdwenen te zijn. 

 

Molecuul Een molecuul is het kleinste deeltje van een (samengestelde) zuivere stof 

met nog de eigenschappen van die (samengestelde) zuivere stof. 

 

Atoom Een atoom is het kleinste deeltje van een element met nog de eigen-

schappen van dat element. 

 

3.2 Atoomtheorie van Dalton 

 

Reeds in de vorige eeuw zijn er diverse theorieën opgesteld om de eigen-

schappen en het gedrag van de stoffen te kunnen verklaren. Een daarvan 

was de atoomtheorie van Dalton. 

 

Hij stelde zich de atomen voor als harde bolletjes van verschillende 

grootte en massa, die zich op één of andere manier aan elkaar kunnen 

hechten in bepaalde patronen van constante vorm en samenstelling.  

De moleculen van de verbindingen zijn (meestal) opgebouwd uit ongelijk-

soortige atomen. 



 

 
                                                                                                                            Basischemie 

 

                                                         Pagina  15                   
    

+

+

Losse atomen waterstof Moleculen waterstof, ieder 

opgebouwd uit 2 atomen

Moleculen water Moleculen zuurstof Moleculen waterstof+

Elektrolyse 

Atomen ijzer Atomen zwavel Mengsel van 

zwavel en ijzer
Moleculen 

ijzersulfide

Hoge 

temp.

+

H2O O2 H2

H2H
+

Fe
2+

S
2-

Fe
2+

 / S
2-

FeS

Jilly de K oster

3.3 Atoommodel van Rutherford 

 

Aan de hand van onderzoeken ontwikkelde Rutherford een model waarin 

het atoom is opgebouwd uit een positief geladen atoomkern met 

daaromheen een negatief geladen elektronenwolk.  

 

De atoomkern bestaat uit positief geladen protonen en ongeladen 

neutronen.  

De elektronenwolk bevat negatief geladen elektronen. 

 

Het aantal protonen in de kern van een neutraal atoom is altijd gelijk 

aan het aantal elektronen in de elektronenwolk. 

De ongeladen neutronen zorgen voor het bijeenhouden van de protonen 

in de kern. 

 

De massa's van het proton en van het neutron zijn praktisch aan 

elkaar gelijk, dat van een elektron is vele malen kleiner. 

 

De massa van een atoom is nagenoeg gelijk aan de som van de 

massa's van het aantal protonen en neutronen. 

 

3.4 Atoommodel van Bohr 

 

Uitgaande van de theorie van Rutherford heeft Bohr de hypothese van de 

aanwezigheid van een elektronenwolk vervangen door een model waarbij 

de elektronen zich bevinden op een aantal denkbeeldige concentrische 

bollen (elektronenschillen) op bepaalde afstanden van de kern.  
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De schillen vormen samen de elektronenmantel van het atoom. Op 

een elektronenschil kunnen zich een beperkt aantal elektronen, ieder in 

hun eigen baan, bewegen. 

Kern

Verschil tussen de atoommodellen van Rutherford en Bohr

Kern

Elektronenwolk

Rutherford

Elektronenmantel

Bohr

K

L

M

 
De elektronenschillen worden, gerekend vanaf de kern, aangeduid met K,  

L, M-schil, etc.. Men spreekt ook wel van eerste (n = 1), tweede (n = 2), 

derde (n =3) schil. 

 

Het maximale aantal elektronen in schil n blijkt gelijk te zijn aan 2n2. 

 

Voor de verschillende schillen gelden dan de volgende getallen als 

maxima: 

 

Elektronenschil  Maximaal aantal elektronen 

 

Letter  n 

 

K  1    2 

L  2    8 

M  3   18 

N  4   32 

etc. 

 

De verdeling van de elektronen over de diverse elektronenschillen wordt 

de elektronenconfiguratie van het atoom genoemd. 

 

In werkelijkheid is de bouw van de atomen nog veel ingewikkelder dan 

hier is voorgesteld. 

 

3.5 Elektronenconfiguraties van de elementen 

 

Elk element wordt aangeduid met het rangnummer of atoomnummer 

van dat element.  

Dit nummer komt overeen met het aantal protonen in de kern (of het 

aantal elektronen in de elektronenmantel). 

 

Het eenvoudigste en kleinste atoom is het waterstofatoom met 

rangnummer 1. Het heeft slechts één proton in de kern en dus één 

elektron in de elektronenmantel en wel in de K-schil. 

Het element helium heeft atoomnummer 2. Het heeft twee protonen in 

de kern en twee elektronen in de K-schil, die hiermee het maximaal 

mogelijke aantal bevat. Omdat de massa viermaal die van een 

waterstofatoom is, moeten in de kern ook nog twee neutronen aanwezig 

zijn. 
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Het element met atoomnummer 3 is lithium met een (afgeronde) 

atoommassa van 7. Er zijn aanwezig 3 protonen en 4 neutronen in de 

kern en 3 elektronen, waarvan twee in de K-schil en één in de L-schil, in 

de elektronenmantel. 

 

Natrium is element nummer 11 met een atoommassa van 23. Het heeft 

11 protonen, 12 neutronen en 11 elektronen. De elektronen zijn verdeeld 

over drie elektronenschillen (twee in de K-schil, acht in de L-schil en 1 in 

de M-schil).  

 

10+

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

K

L

10Ne

1
-

11Na

11+

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

1
-

K

L

 

3.6 Periodiek systeem 

 

Alle atomen (elementen) kunnen gerangschikt worden volgens een 

bepaalde systematiek. Het is een rangschikking naar opklimmend 

rangnummer en wel zodanig dat er een systeem ontstaat waarbij: 

 

- verticaal "groepen" bij elkaar staan van elementen met evenveel 

elektronen in de buitenste schil  

- horizontaal "perioden" bij elkaar staan van elementen met 

evenveel schillen. 

 

Deze systematische rangschikking noemt men het PERIODIEK 

SYSTEEM DER ELEMENTEN (PSE). Een deel hiervan is op de volgende 

pagina afgebeeld. 

 

De groepen worden, meestal, aangegeven met Romeinse cijfers. De 

perioden met Arabische cijfers. 

 

Edelgasconfiguratie Zo staan er bijvoorbeeld in groep I allemaal elementen met slechts één 

elektron in hun buitenste schil en in groep VII allemaal elementen, die in 

hun buitenste schil één elektron missen vergeleken met de elektro-

nenconfiguratie van de daarop volgende edelgassen (de zgn. 

edelgasconfiguratie). 
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Horizontaal worden in de eerste en tweede periode van links naar rechts 

het aantal elektronen van één tot het maximaal mogelijke aantal (2 resp. 

8) aangevuld. In de derde periode wordt de M-schil, die maximaal 18 

elektronen kan bevatten, gevuld met 8 elektronen. Vanaf periode vier 

wordt het allemaal wat ingewikkelder. 

 

Een volledig overzicht van de juiste verdeling in groepen en perioden is in 

de bijlagen terug te vinden. 

 

Als van een onbekend element de plaats in het periodiek systeem bekend 

is, kunnen aan de hand van de groep en de periode vrij nauwkeurig 

allerlei chemische en fysische eigenschappen voorspeld worden. 

 

Zo is bijvoorbeeld een gemeenschappelijke eigenschap van alle elemen-

ten in groep VII het streven naar edelgasconfiguratie door het opnemen 

van één elektron. Alle elementen uit groep I geven graag één elektron af 

om de edelgasconfiguratie te bereiken. 

De kracht waarmee dit gebeurt is afhankelijk van het aantal 

elektronenschillen (periode). 

 

Elektronegatief Elementen die graag elektronen opnemen noemt men elektronegatief. De 

meest elektronegatieve elementen staan rechts boven in het periodiek 

systeem. 

 

Elektropositief Elementen die graag elektronen afstaan noemt men elektropositief. De 

meest elektropositieve staan links onder in het periodiek systeem. 

 

Het periodiek systeem is in grote lijnen onder te verdelen in een drietal 

gebieden: 

 

1. de edelgassen, groep 0 

2. de metalen, links en in het midden  

3. de niet-metalen, vnl. rechts. 

 

De scheiding tussen metalen en niet-metalen is niet exact aan te geven. 

 

Een aantal groepen heeft een speciale naam gekregen zoals groep I 

Alkalimetalen, groep II aardalkalimetalen, groep VII halogenen. 
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4.0 Chemische bindingen 

 

4.1 Inleiding 

 

In een van de vorige hoofdstukken (3.6) hebben we geleerd dat er een 

groep van elementen bestaat die edelgassen wordt genoemd. Deze zijn 

omschreven als elementen die niet met zichzelf of met andere elementen 

een verbinding kunnen vormen.  

 

Bekijken we de elektronenconfiguratie van deze edelgassen, dan valt op 

dat deze, met uitzondering van helium, in hun buitenste schil 8 

elektronen hebben. Blijkbaar zorgt de aanwezigheid van deze 8 

elektronen voor een erg stabiele opbouw. 

 

Alle andere elementen hebben minder dan acht elektronen in hun 

buitenste schil, d.w.z. dat zij over een minder stabiele opbouw 

beschikken dan de edelgassen en er naar streven om dezelfde 

elektronenverdeling te krijgen als deze elementen. 

 

Het grondprincipe van elke chemische reactie is dan ook dat elk 

element streeft naar de edelgasconfiguratie. 

 

Op welke wijze deze configuratie tot stand komt, is afhankelijk van de 

plaats van het betreffende element in het periodiek systeem, d.w.z. het 

aantal elektronen in de buitenste schil. 

 

We onderscheiden de volgende soorten chemische bindingen: 

 

- covalente binding 

- elektrovalente binding 

 

4.2 Covalente binding 

 

Bij stoffen die gevormd worden uit een reactie tussen niet-metalen 

onderling worden de verschillende atomen waaruit de verbinding is 

opgebouwd bijeengehouden door één of meerdere elektronenparen. 

 

Uit de relatief lage smelt en kookpunten volgt dat de moleculen onderling 

door kleine cohesiekrachten bijeengehouden worden. De moleculen zelf 

zijn bestand tegen relatief hoge temperaturen, d.w.z. dat de krachten 

tussen de atomen onderling groot zijn. 

 

Bij dit soort verbindingen kan men exact aangeven hoeveel atomen van 

elk element in één molecuul aanwezig zijn. Men spreekt dan van een 

molecuulformule. 

 

Bekend is dat de moleculen van waterstof, stikstof, zuurstof, fluor, 

chloor, broom en jodium elk uit twee atomen bestaan.  

De binding tussen deze twee atomen komt tot stand doordat telkens van 

elk atoom één elektron gebruikt wordt voor de vorming van een 

gemeenschappelijk elektronenpaar (binding). Dit elektronenpaar 

concentreert zich hoofdzakelijk in het gebied tussen de beide 

atoomkernen, d.w.z. de twee elektronen behoren tot de invloedssfeer van 
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elke atoomkern waardoor als het ware de edelgasconfiguratie voor elk 

van de atomen ontstaat. 

 

Schematisch wordt dit weergegeven door middel van een 

elektronenformule, bijvoorbeeld voor het molecuul waterstof: 

 

  H : H  of H - H 

 

De punten in de eerste formule stellen de elektronen voor, het streepje in 

de tweede formule het elektronenpaar. 

 

Bij andere verbindingen komt de binding op overeenkomstige wijze tot 

stand. De elektronenwolken van twee of meerdere atomen doordringen 

elkaar, waarbij een aantal (twee, vier of zes) elektronen binnen de 

invloedssfeer van de verschillende atoomrompen komen. 

 

Bij een binding met twee elektronen (één elektronenpaar) spreekt men 

over een enkelvoudige, met vier (twee elektronenparen) over een 

dubbele, met zes (drie elektronenparen) over een drievoudige 

binding. 

2e

9+

2e

9+

2e

7+

2e

7+

Een Fluormolecuul

Een Stikstofmolecuul

 

Indien twee of meer gelijksoortige niet-metaal atomen onderling een 

verbinding aangaan, dan spreekt men van: een zuiver covalente 

binding. 

 

Zijn de verschillende niet-metaal atomen onderling verschillend, dan 

spreekt men van: een polair covalente binding. 

 

In dit geval kunnen, afhankelijk van de ruimtelijke bouw, verbindingen 

ontstaan die dipolen genoemd worden (één van de meest bekende 

dipolen is de verbinding water (H2O)). 

 

De binding tussen niet-metalen onderling is een gevolg van de 

aantrekking tussen de gemeenschappelijke elektronen en de 

atoomrompen, waardoor de atomen (meestal) de 

edelgasconfiguratie verkrijgen. 
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De gevormde binding wordt covalente of atoombinding genoemd. 

Het aantal elektronen dat gebruikt wordt voor de gemeenschap-

pelijke binding(en) wordt covalentie genoemd. 

 

Bijvoorbeeld: 

- waterstof stelt één elektron ter beschikking: covalentie = 1 

- zuurstof stelt twee elektronen ter beschikking: covalentie = 2 

- fosfor kan òf drie òf vijf elektronen leveren: covalentie = 3 of 5 

- zwavel kan twee, vier of zes elektronen geven: covalentie = 2, 4 of 6 

 

De belangrijkste covalenties van de meest voorkomende niet-metalen 

zijn: 

 

Niet-metaal  Oxiden       Halogenide    Waterstofverbindingen 

 

H    +1   +1   +1 

O    -2      -2 

Cl, Br, I  +1, +3, +5, +7   -1   -1 

S    +4, +6      -2 

N, P    +3, +5   +3, +5   -3 

C, Si    +2, +4   +4   -4 

 

Niet alleen tussen gelijksoortige maar ook tussen verschillende soorten 

niet-metaal atomen kunnen covalente verbindingen gevormd worden. 

 

Als voorbeeld kan hier genoemd worden o.a. water (H2O), methaan 

(CH4), zwaveldioxide (SO2) en koolmonoxide (CO).  

 

 

CO O O OCOf 

 

De belangrijkste regels voor de naamgeving van de genoemde en andere 

verbindingen komen in 4.4. nog ter sprake. 

 

4.3 Elektrovalente binding 

 

Deze soort binding speelt een rol bij het ontstaan van verbindingen 

tussen metalen en niet-metalen. In dit geval vindt er een uitwisseling van 

elektronen tussen metaalatomen en niet-metaalatomen plaats, d.w.z. 

tussen elektropositieve en elektronegatieve elementen (zie 3.6). 

 

Doordat de elektropositieve atomen elektronen afgeven aan de 

elektronegatieve kunnen beide atoomsoorten de edelgasconfiguratie 

verkrijgen. 

 

De gevormde verbindingen hebben relatief hoge smeltpunten en 

kookpunten, zijn niet gasvormig noch vluchtig. 
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In tegenstelling tot de covalente verbindingen is het niet mogelijk de 

exacte grootte van de moleculen aan te geven maar alleen de verhouding 

tussen de verschillende opbouwende deeltjes. Men spreekt in dit geval 

van een verhoudingsformule. 

Bij de reactie tussen een metaalatoom en een niet-metaal atoom gaan 

één of meerdere (valentie-) elektronen uit de buitenste schil van de 

metaalatomen over naar de buitenste schil van de niet-metaal atomen, 

die daarbij wordt aangevuld tot acht elektronen.  

Er worden geladen, positief resp. negatief, ionen gevormd. De positieve 

metaalionen hebben de configuratie van het voorafgaande, de negatieve 

niet-metaalionen die van het volgende edelgas. 

 

Het aantal elektronen dat wordt afgegeven of wordt opgenomen, noemt 

men  de elektrovalentie van het element. Bijvoorbeeld neemt een niet-

metaal één elektron op, dan heeft het een elektrovalentie van 1-, geeft 

een metaal drie elektronen af, dan is zijn elektrovalentie 3+. 

 

In een aantal gevallen is het mogelijk dat bepaalde metalen, vnl. uit de 

zgn. nevengroepen, een verschillend aantal elektronen kunnen afstaan en 

daardoor meerdere elektrovalenties kunnen hebben 

 

De belangrijkste elektrovalenties kunnen afgelezen worden uit het 

periodiek systeem. 

Voor de metalen geldt dat hun hoogste positieve elektrovalentie-waarde 

gelijk is aan het nummer van de groep. 

11
+

12n
17

+

18n

Na-Atoom Cl-Atoom

Elektron kan overspringen 

naar open plaats

17
+

18n

Cl-Atoom

11
+

12n

Na-Atoom

Beide edelgas 

configuratie

Jilly de K oster

 
Voor de niet-metalen geldt dat hun negatieve elektrovalentie gelijk is aan 

het groepnummer - 8. 

 

VOORBEELD: 

Het ontstaan van een elektrovalente binding. 

 

Bij de reactie tussen natriumatomen en chlooratomen  staan de 

natriumatomen hun valentie-elektron af, zodat Na+-ionen ontstaan. Deze 

Na+-ionen hebben de edelgasconfiguratie van neon. De chlooratomen 

nemen elk één elektron in hun buitenste schil op, waardoor de gevormde 

Cl--ionen de argonconfiguratie verkregen hebben.  

De Na+- en de Cl--ionen verenigen zich tot natriumchloridekristallen 

(NaCl). 
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Bij reactie tussen aluminiumatomen en zuurstofatomen staan de 

aluminiumatomen drie elektronen uit hun buitenste schil af en verkrijgen 

als Al3+-ionen de neonconfiguratie. De zuurstofatomen nemen elk twee 

elektronen op in hun buitenste schil en verkrijgen zo als O2--ionen de 

neonconfiguratie. De Al3+- en de O2--ionen verenigen zich, in de 

verhouding 2 : 3, tot aluminiumoxidekristallen (Al2O3).  

 

In het volgende overzicht zijn de belangrijkste elektrovalenties 

samengevat: 

 

Metalen   Valentie  Niet-metalen  Valentie 

 

Na, K, Ag   1+  F, Cl, Br, I   1- 

Mg, Ca, Ba, Cu, Zn  2+  O, S    2- 

Al,     3+  N, P    3- 

Fe    2+, 3+  C, Si    4- 

Pb    2+, 4+ 

Cr    3+, 6+ 

 

Ion: 

Onder een ion wordt een elektrisch geladen deeltje verstaan. 

Anders gezegd: een ion is een deeltje met een teveel of een 

tekort aan elektronen. 

 

4.4 Naamgeving 

 

Elektrovalent Elektrovalente bindingen: 

 

Naam metaal-(Romeins cijfer)-naam niet-metaalion. 

 

Als voorbeeld noemen we: FeCl3 IJzer(III)chloride. 

Het Romeinse cijfer wordt opgegeven indien het betreffende metaal 

meerdere elektrovalenties kent en komt overeen met de gebruikte 

valentie. 

De naam van het niet-metaalion wordt gevormd uit de (afgekorte) naam 

hiervan gevolgd door de uitgang "-ide". 

 

Covalent Covalente bindingen: 

 

Naam "positief" niet-metaal-(Grieks telwoord)-naam "negatief" 

niet-metaal. 

 

Als voorbeeld noemen we: CO Koolmonoxide, CO2 Kooldioxide. 

De namen van de "negatieve" niet-metalen zijn dezelfde als die van de 

niet-metaalionen. 

Het Griekse telwoord geeft het aantal "negatieve" niet-metaalatomen in 

de binding aan. 
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De namen van de meest voorkomende niet-metaalionen zijn: 

 

Niet-metaalion  Naam  Niet-metaalion  Naam 

 

H-   hydride  F-   fluoride 

Cl-   chloride  Br-   bromide 

I-   jodide  O2-   oxide 

N3-   nitride  P3-   fosfide 

C4-   carbide  CN-   cyanide 

 

De meest gebruikelijke Griekse telwoorden zijn: 

 

1*  mono 2*  di of bi 3*  tri   4*  tetra 5*  penta 

6*  hexa 7* hepta 8*  octa  9*  nona 10* deca 

 

 

Enkele voorbeelden: 

 

Formule  Naam   Formule  Naam 

 

CaS    Calciumsulfide  SO2    Zwaveldioxide 

K2O    Kaliumoxide  CO2   Kooldioxide 

Mg3N2     Magnesiumnitride PH3    Fosfortrihydride 

CaC2   Calciumcarbide  Fe2O3   IJzer(III)oxide 
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5.0 Reactievergelijkingen 

 

 

5.1 Inleiding 

 

Om berekeningen te kunnen maken over massa en/of volumever-

houdingen van de stoffen, die bij een reactie betrokken zijn moeten we 

van die reactie de reactievergelijking kunnen opstellen.  

In deze reactievergelijking wordt met behulp van de juiste formules van 

de stoffen aangegeven wat het essentiële van de betreffende chemische 

reactie is. 

 

5.2 Opstellen juiste reactievergelijking 

 

 

Wanneer de formules van de reagerende stoffen en van de bij de reactie 

gevormde stoffen bekend zijn, kunnen we de reactievergelijking opstellen 

aan de hand van de volgende regels: 

a.  De formules van de reagerende stoffen staan links van de pijl. 

b.  De formules van de gevormde stoffen staan rechts van de pijl. 

c.  Voor elk element is het aantal atomen links van de pijl gelijk aan 

het aantal atomen rechts van de pijl (wet van behoud van 

massa). 

d.  Elke verbinding heeft zijn eigen specifieke samenstelling (wet van 

constante verhouding). 

e.  De formule van elementaire vaste stoffen (en kwik) is dezelfde 

als het symbool van het element. 

 

Voorbeeld 1: 

Waterstof en zuurstof reageren met elkaar onder vorming van water. 

 

De reagerende stoffen zijn waterstof en zuurstof. De gevormde stof is 

water. 

 

  H2  +  O2   →   H2O    

         

Hiermee is voldaan aan regel a, b, d.    

Nu toepassen regel c. (Denk aan regel d!)    

        

  2 H2  +  O2  →  2 H2O 

 

Regel c dus niet als volgt toepassen! 

 

  H2  +  O2  →  H2O2  Dit is fout! 

 

De juiste reactievergelijking in woorden uitgedrukt: 

Twee moleculen waterstof reageren met één molecuul zuurstof onder 

vorming van twee moleculen water. 
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Voorbeeld 2: 

Wanneer Kaliumchloraat wordt verhit ontstaat kaliumchloride en zuurstof. 

 

De reagerende stof is kaliumchloraat, de gevormde stoffen zijn 

kaliumchloride en zuurstof. 

 

    KClO3  →  KCl  +  O2 (regel a, b, d) 

 

  2 KClO3 → 2 KCl + 3 O2 (regel c) 

Dus niet: 

    KClO3  →  KCl  +  O3  Dit is fout! 

 
 

5.3 Kloppend maken van reactievergelijkingen 
 
Als de reagerende stoffen en de gevormde stoffen in formulevorm 

opgesteld zijn, zoals vermeld in 5.2. komt er een lastig punt, te weten: 
klopt deze reactievergelijking nu wel. 
We gaan hierbij als volgt te werk. 
 
De regels voor het kloppend maken: 
1. Maak de groepen compleet. 
2. Maak de metalen compleet. 

3. Maak de niet~metalen compleet: exclusief de waterstof en 
exclusief de zuurstof. 

4. Maak de waterstof compleet. 
5. Maak de zuurstof compleet. 

 

Voorbeeld 1 
Als voorbeeld laten we aluminium met zuurstof reageren: 

Al + O →  AlO 
Zoals bekend is zuurstof een 2 atomig gas, de vergelijking wordt dus: 

Al + O2 → AlO 
 
Regel 1: 
Maak de groepen compleet, in dit geval AlO. 
Uit het periodiek systeem volgt dat Al 3 waardig is en zuurstof 2 

waardig negatief, oftewel: Al3+ en O2-. 
Naast elkaar gezet levert dit het volgende op: Al3+ O2-. 
Een verbinding hoort elektrisch neutraal te zijn, dat wil zeggen het 
aantal negatieve ionen heft het aantal positieve ionen op. 
We kunnen dit eenvoudig doen door de kruisregel toe te passen en wel 
als volgt: 

De 3 die boven Al staat gaat naar rechtsonder de O en de 2 die boven 

de  O staat gaat naar rechtsonder de Al. De groep wordt dus: Al2O3. 
 

Controle: Al  2 x 3+ =    + 6  

  O  3 x –2 =     -  6 + 
Totaal         0 
 
Aan regel 1 is nu voldaan. 
 
De vergelijking wordt nu: 

Al +O2  → Al2O3 
 
Regel 2: 

Maak de metalen compleet. 
Links van de pijl staat 1 Al en rechts vinden we 2 Al. Om het geheel nu 

kloppend te maken zorgen we ervoor dat links van de pijl ook 2 Al 
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komt te staan door de Al met twee te vermenigvuldigen. De 
vergelijking wordt nu:. 

2 Al + O2  → Al2O3. 
 
Regel 3: 
Maak de niet-metalen compleet exclusief H en O. 

Niet-metalen zitten, voor wat betreft de regels, niet in deze 
vergelijking. 
 
Regel 4. 
Maak de waterstofatomen compleet. 
Niet aanwezig. 

 
Regel 5: 
Maak de zuurstof compleet.  

2 Al + O2  → Al2O3. 
We zien dat links van de pijl 2 O staan en rechts 3 O. Om dit nu 
kloppend te maken, kunnen we eenvoudigweg de 2 O links van de pijl 

met 
3

2
vermenigvuldigen, immers 

3
2 3

2
 =  

De vergelijking wordt nu: 

2 2 3

3
2 Al   O Al O

2
+ →  

De afspraak is echter dat er geen gebroken getallen in 
reactievergelijkingen mogen staan, enkel gehele getallen. 
Dit is nu op te lossen door het geheel met 2 te vermenigvuldigen en 
wordt dan: 

2 2 3

3
2 x 2Al  2 x  O 2 x Al O

2
+ → . 

Uitgewerkt wordt dit: 

4 Al + 3O2 → 2 Al2O3. 
 

Controle: 
Links van de pijl: 

Al  4 Al 

O  3 x 2 = 6 O 
Rechts van de pijl: 
Al: 2 x 2 = 4 Al 
O: 2 x 3 = 6 O 
Hieruit volgt dat aan alles voldaan is. 
 

Voorbeeld 2 
De reactie tussen 2-waardig ijzer en zuurstof. 

Fe + O2 →  FeO 
Er wordt nu vanuit gegaan dat bekend is dat O een 2 atomig gas is: 

 
Regel 1: 
Maak de groepen compleet. 
Fe2+  O2- 
Na toepassing van de kruisregel zouden we krijgen: Fe2O2 
Afspraak is echter indien dezelfde indexen gebruikt worden, laat men 
deze weg. 

Dus kunnen we zeggen: FeO,  immers er geldt nu: 
Fe: 1 x +2 =   +2 
O: 1 x -2 =    - 2 + 
Totaal          0 
 
Regel 2: 

Maak de metalen compleet. 

Fe + O2 → FeO 
Links 1 Fe en rechts 1 Fe, dus dit klopt. 
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Regel 3: 
Maak de niet-metalen compleet excl. H en O 
Deze zijn niet aanwezig. 
 

Regel 4: 
Maak de waterstof compleet. Niet aanwezig. 
 
Regel 5: 

Maak de zuurstof compleet. We hadden reeds: Fe + O2 → FeO 
Links vinden we 2 x O en rechts slechts 1 x O. We maken dit kloppend 
door nu eenvoudigweg het geheel rechts van de pijl met 2 te 

vermenigvuldigen. We vinden dan: Fe + 02 → 2 FeO 
Wat de zuurstof betreft klopt het nu, echter we zien nu dat het ijzer 
niet meer klopt, we moeten nu terug naar regel 1. 

Links van de pijl vinden we 1 Fe en rechts 2 Fe. Nu dus het Fe links 

van de pijl met 2 vermenigvuldigen, we vinden dan: 

2 Fe + O2 → 2 FeO 
Na controle zien we dat het geheel nu kloppend is 
 

Voorbeeld 3 
We laten calcium met chloor reageren. Ook Cl is een 2 atomig gas. 

Ca + Cl2  → CaCl 
 
Regel 1: 
We vinden voor calcium: Ca2+ en voor chloor: Cl-. Naast elkaar gezet: 

Ca2+   Cl1- 
Na toepassing van de kruisregel vinden we CaCI2. 

De vergelijking wordt nu: Ca + Cl2 → CaCl2. 
We zien dat reeds nu alles klopt. De volgende regels zijn hier niet van 

toepassing. 
NB: De genoemde regels gaan ook op na Hoofdstuk 7, hier worden 

de vergelijkingen wat gecompliceerder, echter ook hier zijn 
deze met de regels op te lossen. Voorwaarde is wel dat men 
zich strikt aan de volgorde van de regels houdt. 

 

Opgaven: 
Bij elke opgave worden 2 stoffen gegeven die met elkaar reageren. 
Stel hiervoor de reactievergelijking op en maak deze met behulp van 
de regels kloppend 
 Natrium + Chloor 
 Magnesium + Fluor 

 Beryllium + Zuurstof 
 Aluminium + Chloor 
 Magnesium + Zuurstof  

 Driewaardig ijzer + Zuurstof 
 Waterstof + Chloor 
 Stikstof + Zuurstof 
 Koolstof + Zuurstof 

 Waterstof + Broom 
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6.0 Chemische berekeningen 

 

6.1 Inleiding 

 

In de chemie is dit een zeer belangrijk onderdeel. In elke chemische 

industrie is het van belang om te kunnen berekenen in welke verhouding 

de uitgangsstoffen met elkaar reageren en hoeveel van welke 

reactieproducten daarbij ontstaan. Verkeerde berekeningen kunnen grote 

gevolgen hebben. Het zou bijvoorbeeld kunnen leiden tot een verkeerd 

eindproduct of, misschien nog veel erger, tot het exploderen van een 

fabriekscomplex. 

Alvorens aan de hand van een voorbeeld de te volgen procedure uit te 

leggen, zullen eerst een aantal begrippen, die een rol spelen, toegelicht 

worden. 

 

6.2 Atoommassa 

 

Atoommassa De atoommassa van een element is de massa van één atoom van dat 

element, uitgedrukt in atomaire massa-eenheden. 

 

De atomaire massa-eenheid is gelijk aan 1/12 van de massa van één 

koolstofatoom met de massa van 12 atomaire massa-eenheden. 

 

De atoommassa's van de verschillende elementen zijn te vinden in 

tabellen.  

 

6.3 Molecuulmassa/formulemassa 

 

Molecuulmassa De molecuulmassa/formulemassa wordt berekend uit de som van de 

massa's van alle atomen in de betreffende formule, uitgedrukt in 

atomaire massa-eenheden. 

 

(Voor de geïnteresseerde lezer: 1 atomaire massa-eenheid = 
241,66057 10− gram) 

 

Enkele voorbeelden: 

 

Bereken de molecuulmassa van CO2. 

Eén molecuul bestaat uit 1 atoom C en 2 atomen O. 
De molecuulmassa is gelijk aan: 1 atoommassa C  2 atoommassa O. + 

2
Molecuulmassa CO  1 12  2 16 =44 atomaire massa eenheden=  +  −  

 

Bereken de formulemassa van BaCl2. 

In de verhoudingsformule is de verhouding tussen de barium en de 

chloorionen gelijk aan 1 : 2. 
De formulemassa is gelijk aan: 1 atoommassa Ba  2 atoommassa Cl +   

Formulemassa BaCl2 = 1 137,3  235,5 208,3 + =  atomaire massa-

eenheden. 
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6.4 Het begrip mol 

 

Evenals een dozijn, gros, etc. is het begrip mol een getalsaanduiding 

voor een bepaald aantal. 

 

Mol Eén mol is die hoeveelheid materie die evenveel deeltjes bevat als er 

atomen zijn in precies 12 gram van het koolstofatoom met massa 12. 

(Voor de geïnteresseerde lezer: 1 mol = 236,022 10+ deeltjes) 

 

Het voordeel van het rekenen met mol is dat de massa's nu niet meer 

uitgedrukt worden in de hele kleine atomaire massa-eenheden maar in 

grammen. 

 

Eén mol van een bepaalde stof: 

Hieronder wordt verstaan: net zoveel gram van die stof als de 

totale atoommassa aangeeft. 

 

Voorbeelden: 

 

 1 atoom aluminium weegt   27 atomaire massa-eenheden 

 1 mol aluminium weegt     27 gram 

 1 molecuul water weegt    18 atomaire massa-eenheden 

 1 mol water weegt   18 gram 
 2 moleculen water wegen     2 18 atomaire massa-eenheden 

 2 mol water wegen   2 18  gram. 

 

6.5 Molair volume 

 

Dit geeft een samenhang tussen het volume van een gas en het aantal 

mol van een gas (of omgekeerd). 

 

Een belangrijke wet hierbij is de Wet van Avogadro: 

 

Gelijke volumes van verschillende gassen bevatten, bij dezelfde 

temperatuur en druk, een gelijk aantal moleculen. 

 

In het voorgaande hebben we geleerd dat 1 mol altijd een constant 

aantal deeltjes bevat. Combineren we dit met de wet van Avogadro dan 

volgt hieruit: 

 

Eén mol van een elk willekeurig gas bevat, bij dezelfde 

temperatuur en druk, een constant aantal moleculen en heeft een 

bepaald vast volume. 

 

Anders geformuleerd: 

 

Eén mol van ieder gas heeft, bij dezelfde temperatuur en druk, 

hetzelfde, constante, volume. 

 

Als vast gegeven geldt: 1 mol gas (273 K, 0,1013 MPa) = 22,4 liter. 
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6.6 Concentraties 

 

Met de concentratie van een oplossing geeft men aan de hoeveelheid 

opgeloste stof per bepaalde hoeveelheid oplossing. 

Er zijn een aantal mogelijkheden om de concentratie op te geven: 

 

 - molaire concentratie (ook wel molariteit) 

   Het aantal mol opgeloste stof per liter oplossing [mol/l]. 

   [HCl] = 0,1 betekent 0,1 mol HCl per liter. 

 

 - massa concentratie: 

   Het aantal gram opgeloste stof per liter oplossing    [g/l]. 

   (NaOH) =  2 g/l betekent: Eén liter oplossing bevat 2 g NaOH. 

 

 - massa percentage: 

   Het aantal gram opgeloste stof per 100 gram oplossing  

   (=  opgeloste stof   + oplosmiddel) %(m/m). 

25 %(m/m) KOH betekent 25 gram KOH per 100 gram 

oplossing. 

 

 - ppm (part per million): 

   Voor zeer lage concentraties; geldt voor % m/m of % v/v. 

   1 ppm = 10-4 % m/m of % v/v.  

 

6.7 Standaardprocedure chemische berekeningen 

 

De te volgen procedure zal uitgelegd worden aan de hand van een 

tweetal voorbeelden. 

 

Voorbeeld 1: 

 

Hoeveel gram aluminiumoxide ontstaat bij de verbranding van 3,375 

gram aluminium? (Verbranding is een reactie met zuurstof) 

 

Regel 1: Stel de juiste reactievergelijking op. 

   (Zie regels voor het opstellen van reactievergelijkingen.) 

  De reagerende stoffen zijn aluminium en zuurstof, het 

  reactieproduct is aluminiumoxide. 

 

   2 2 3

2 2 3

 Al     O Al O                        

4 Al   3 O   2 Al O

+ →

+ →
  

 

Regel 2: Ga over naar mol. 

  

 
2 2 3

4 mol Al   3 mol O   2 mol Al O+ →  

 

Regel 3: Bekijk alleen gegeven en gevraagde. 

   Uit de reactievergelijking (in mol) lezen we af: 

 

 4 mol Al geeft 2 mol Al2O3 
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Regel 4: Herleid gegeven naar 1 mol 

  D.w.z. deel alles door 4. 

 1 mol Al geeft 
1

2
 mol Al2O3 

 

Regel 5: Druk de gegeven hoeveelheid uit in mol en bepaal het 

overeenkomstige aantal mol van het gevraagde. 

D.w.z. bereken hoeveel mol Al gelijk is aan 3,375 gram Al en 

hoeveel mol Al2O3 dit is.(Maak gebruik van de molecuulmassa's.) 

 

 3,375 gram Al = 
3,375

27
 mol Al 

 
3,375

27
mol Al geeft 

3,375 1

27 2

   
   

   
 mol Al2O3 

 

Regel 6: Bereken het gevraagde in de gewenste eenheid. 

  Bereken de hoeveelheid Al2O3 ,uitgedrukt in gram, door het   

aantal mol te vermenigvuldigen met de molecuulmassa. 

 

 

( )2 3 2 3

3,375 1 3,375 1
mol Al O 2 27  3 16  gram Al O

27 2 27 2

       
 =    +        

       

  

CONCLUSIE:  

Bij de verbranding van 3,375 gram Al ontstaat dus 6,375 gram Al2O3. 

 

Voorbeeld 2: 

 

Hoeveel liter zuurstof (273 K, 0,1013 MPa) ontstaat bij de ontleding van 

100 gram kaliumchloraat in kaliumchloride en zuurstof? 

 

Regel 1: 2 KClO3  →  2 KCl  +  3 O2 

 

Regel 2: 2 mol KClO3 → 2 mol KCl  +  3 mol O2 

 

Regel 3: 2 mol KClO3 levert 3 mol O2 

 

Regel 4: 1 mol KClO3 levert 3/2 mol O2 

 

Regel 5:  

 
( )

( )

3 3

2

100
100 gram KClO   mol KClO

1 39  1 35,5  3 16

100 3
levert            mol O

1 39  1 35,5  3 16 2

 
=  

  +  +  

   
     +  +    

 

 

Regel 6: [1 mol gas (273 K, 0,1013 MPa) = 22,4 liter. 

  Dit geldt dus ook voor 1 mol O2]. 

  
100 3

22,4
122,5 2

   
    
  

 liter O2 

 

Conclusie: 

Uit 100 gram KClO3 wordt dus gevormd 27,43 liter O2 (273 K, 0,1013 

MPa). 
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Uitgewerkte opgaven 
 
Opgave 1: 
Hoeveel gram weegt 1 liter zuurstofgas bij 0 ºC en 0,1013 MPa. 

 
Oplossing: 
1 mol O2 weegt: 2 16 = 32 gram. 

Ook weten we dat 1 mol gas een volume heeft van 22,4 ltr. Dus 
kunnen we stellen: 22,4 ltr O2 weegt 32 gram. 

     

Hieruit volgt: 1 ltr O2 weegt 
1

32=1,43 gram
22,4

   

 
Opgave 2: 

Hoeveel liter kooldioxide en hoeveel gram waterdamp ontstaat er bij de 

verbranding van 10 ltr aardgas. Aangenomen mag worden dat het 
aardgas voor 85 vol % uit methaan bestaat en de rest stikstof is. Alles 
bij 0 0C en 0,1013 MPa. 

 

Oplossing: 

CH4 + 2O2 → CO2 + 2H2O 
 
We zien nu dat: 

1 mol CH4   1 mol C02   2 mol H2O 

22,4 ltr CH4  22,4 ltr CO2  36 gram H2O 
 
Het aardgas bestaat uit 85 vol % CH4, hieruit volgt dat we geen 10 ltr   

CH4 hebben maar slechts   4
85

10 8,5 ltr CH
100

 =   

Er ontstaat dus: 
 

Aan CO2: 2

8,5
22,4  8,5 ltr CO

22,4

 
 = 

 
 

 

Aan H2O: 2

8,5
36  13,7 gram H

22,4
O

 
 = 

 
 

 

Opgave 3: 
Hoeveel ml verdund zwavelzuur met ρ = 1,14 gr/cm3 en dat 18 massa 
procenten H2SO4 bevat is er nodig om een natriumhydroxide oplossing 
te neutraliseren welke 13,5 gram NaOH bevat. 
 

Oplossing: 

2 NaOH + H2SO4 → Na2SO4 + 2H2O 
 

2 mol NaOH  1 mol H2SO4 

 

80 gram NaOH  98 gram H2SO4. 
 

Er is slechts 13,5 gram NaOH, dus is er aan H2SO4 nodig: 

2 4

13,5
x 98 16,5375 gram H SO

80

 
= 

 
. 

 
1 ml verdund zwavelzuur bevat: 

0,18 1,14  0,2052 = gram H2SO4. 

 

Er is dus nodig: 
16,5375

 80,6
0,2052

= ml verdund H2SO4 
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7.0 Enkele belangrijke groepen van 

verbindingen 

 

7.1 Oxiden 

 

Vrijwel alle elementen kunnen, min of meer heftig reageren met zuurstof. 

De gevormde verbindingen worden oxiden genoemd. 

 

In een van de voorafgaande hoofdstukken (4.1.) hebben we geleerd dat 

elk element streeft naar edelgasconfiguratie door opnemen of afgeven 

van elektronen. Op grond daarvan zou men verwachten dat van elk 

element slechts één oxide bestaat: Het ion van het element bevindt zich 

in de edelgasstructuur en trekt dan zoveel O2--ionen aan als met zijn 

positieve lading overeenkomt. 

Het blijkt echter dat het afstaan of opnemen van elektronen lang niet 

altijd zover gaat dat de edelgasstructuur bereikt wordt. Vaak worden 

minder, maar nooit meer elektronen opgenomen of afgestaan. Er kunnen 

dus meerdere ionen bestaan van één element en er kunnen daarom ook 

meerdere oxiden voorkomen. 

 

De oxiden zijn onder te verdelen in een viertal groepen. 

 

7.1.1 Metaal oxiden 

 

Het zal uit de naam duidelijk zijn dat deze oxiden gevormd worden uit de 

reactie tussen metalen en zuurstof. 

 

Enkele voorbeelden: 

 

 4 Na + O2  → 2 Na2O    (natriumoxide) 

 2 Fe + O2  → 2 FeO      (ijzer(II)oxide) 

 4 Fe + 3 O2  → 2 Fe2O3    (ijzer(III)oxide) 

 

Omdat deze oxiden met water reageren tot een specifieke soort (nieuwe) 

verbindingen, worden ze ook wel basevormende oxiden genoemd. 

 

7.1.2 Niet-metaal oxiden 

 

Deze worden gevormd bij reactie tussen niet-metalen en zuurstof. 

Evenals bij de metaaloxiden is het mogelijk dat er van één niet-metaal 

meerdere oxiden bekend zijn. 

 

Enkele voorbeelden: 

 

 C  + O2  →   CO2   (kooldioxide) 

 S  + O2  →   SO2   (zwaveldioxide) 

 2 S  + 3 O2  → 2 SO3   (zwaveltrioxide) 

 2 Cl2 + 3 O2  → 2 Cl2O3 (chloortrioxide) 

 4 P  + 3 O2   → 2 P2O3  (fosfortrioxide) 

 4 P  + 5 O2   → 2 P2O5  (fosforpentoxide) 
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Vanwege hun speciale gedrag in water worden ze ook wel zuurvormende 

oxiden genoemd. 

 

7.1.3 Indifferente oxiden 

 

In tegenstelling tot de oxiden uit de twee voorafgaande groepen, zijn dit 

oxiden die niet met water reageren, d.w.z. ze vormen noch een base 

noch een zuur. 

 

Voorbeelden hiervan zijn: 

CO (koolmonoxide), MnO2 (bruinsteen), N2O (lachgas), H2O2 (water-

stofperoxide). 

 

7.1.4 Amfotere oxiden 

 

Deze oxiden gedragen zich juist tegengesteld aan die van de vorige 

groep. Ze kunnen zich onder bepaalde omstandigheden gedragen als een 

zuurvormend oxide, onder andere omstandigheden als een basevormend 

oxide. 

Als voorbeeld kunnen o.a. genoemd worden: 

de oxiden van Al, Zn, Pb. 

 

7.2 Basen 

 

Bij reactie van metaaloxiden met water krijgen we een groep stoffen die 

een aantal eigenschappen gemeenschappelijk hebben o.a. 

- ze kunnen bepaalde kleurstoffen van kleur doen veranderen 

- ze smaken zeepachtig 

- sommige zijn agressief t.o.v. de huid en andere organische               

materialen. 
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Deze stoffen worden basen of hydroxiden genoemd. Dit is niet geheel 

juist, daar deze begrippen niet identiek zijn. Alle hydroxiden zijn basen, 

maar niet elke base is een hydroxide. 

 

In de nu volgende bespreking zullen we ons beperken tot het behandelen 

van  de hydroxiden. 

 

Volledigheidshalve dient vermeld te worden dat niet elk metaaloxide 

rechtstreeks met water reageert tot een base. Ook een aantal niet-

metaaloxiden zijn basevormend. 

 

Algemeen: basevormend oxide + water → hydroxide 

 

Voorbeelden: MgO  +  H2O  → Mg(OH)2  (magnesiumhydroxide) 

  CaO  +  H2O   → Ca(OH)2  (calciumhydroxide) 

 

Het blijkt dat de hydroxiden, voor zover ze oplosbaar zijn in water, in een 

waterige oplossing, geheel of gedeeltelijk, gesplitst zijn in ionen. 

 

De hydroxiden splitsen zich dan altijd in positief geladen metaalionen en 

één of meerdere negatief geladen OH--ionen. Dit negatief geladen ion, 

het zgn. hydroxide-ion, is het kenmerk van deze groep van verbindingen. 

 

De ionisatievergelijkingen van de twee genoemde voorbeelden zijn: 

 

  Mg(OH)2  →  Mg2+  + 2 OH- 

  Ca(OH)2  →  Ca2+  + 2 OH- 

 

De specifieke eigenschappen van de hydroxiden worden veroorzaakt door 

de aanwezigheid van OH--ionen in de waterige oplossing. 

 

Definitie hydroxide: 

 

Hydroxide Een hydroxide is een stof die als negatieve ionen uitsluitend OH- ionen 

bezit. 
 
Anders gezegd:  
Een hydroxide is een stof die uit 1 metaalatoom bestaat en net zoveel 

OH groepen heeft als de waardigheid van dat metaal bedraagt. 
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Definitie base: 

 

Base Een base is een stof waarvan de oplossing in water protonen 

(=waterstofionen) binden kan. 

 

Naast de vorming uit een basevormend oxide en water kunnen sommige 

hydroxiden ook nog op een andere manier ontstaan. 

Zo kunnen bepaalde metalen, vooral die uit groep I en II van het 

periodiek systeem, direct met water reageren onder vorming van 

hydroxiden en waterstof, bijvoorbeeld: 

 

 2 Na  +  2 H2O  → 2 NaOH  + H2 

   Mg  +  2 H2O  →   Mg(OH)2 + H2 

 

De gevormde hydroxiden zijn in de waterige oplossing volledig gesplitst 

in ionen. 

Ook ammoniak (gasvormig, kenmerkende scherpe geur, giftig) met de 

molecuulformule NH3 lost in water op onder vorming van een hydroxide 

ammoniumhydroxide.  

 

De waterige oplossing hiervan staat bekend onder de naam ammonia. 

 

 NH3  +  H2O  →  NH4OH 

 

In tegenstelling tot de hydroxiden NaOH en Mg(OH)2 is NH4OH slechts 

gedeeltelijk in ionen gesplitst. 

 

Hydroxiden die, in waterige oplossing, volledig in ionen zijn 

gesplitst zijn zgn. sterke hydroxiden. 

 

Hydroxiden die, in waterige oplossing, slechts gedeeltelijk in 

ionen zijn gesplitst zijn zgn. zwakke hydroxiden. 

 

Het verschil in mate van ionisatie komt tot uiting in de schrijfwijze van de 

ionisatie vergelijking. 

 

 NaOH     →     Na+   +  OH-   (enkele pijl: volledige ionisatie) 

 NH4OH      NH4
+  +  OH-   (dubbele pijl: gedeeltelijke ionisatie) 

 

7.3 Zuren 

 

Ook bij de reactie van niet-metaaloxiden en water krijgen we een groep 

stoffen die een aantal eigenschappen gemeenschappelijk hebben, o.a. 

- ze kunnen bepaalde kleurstoffen van kleur doen veranderen 

- ze smaken, min of meer, zuur 

- sommige zijn agressief t.a.v. de huid en andere organische 

stoffen. 

 

De bij de reactie tussen niet-metalen en water gevormde stoffen noemen 

we zuren en de betreffende oxiden zuurvormende oxiden. 

Volledigheidshalve dient vermeld te worden dat ook een aantal 

metaaloxiden zuren kunnen vormen. 

 

Algemeen: zuurvormend oxide + water →  zuur 
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Enkele voorbeelden: 

 

  CO2  +   H2O  →   H2CO3 

  SO3  +   H2O  →    H2SO4 

  P2O5 + 3 H2O → 2 H3PO4 

 

Evenals bij de hydroxiden blijken de zuren in een waterige oplossing min 

of meer gesplitst te zijn in ionen. In tegenstelling tot de hydroxiden 

worden nu echter geen OH--ionen afgesplitst maar H+-ionen en blijft de 

rest van het molecuul als negatief ion bij elkaar. Dit negatief geladen ion 

wordt zuurrestion genoemd. 

 

 

Definitie zuur: 

 

Zuren Zuren zijn opgebouwd uit één of meer waterstof atomen en een 

zogenaamde zuurrest. 

 

De waardigheid van het zuurrest is negatief en net zo groot als het aantal 

H-atomen in het zuur. 

Evenals bij hydroxiden kan men onderscheid maken tussen sterke en 

zwakke zuren. 

 

 H2SO4  →    2 H+  +  SO4
2-  (sterk zuur; volledig geïoniseerd) 

 

 

H3PO4   3 H+  +  PO4
3-  (zwak zuur; gedeeltelijk geïoniseerd) 
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Naast de zuren die kunnen ontstaan uit de niet-metaaloxiden kunnen ook 

zuren op een geheel andere manier gevormd worden, bijvoorbeeld uit 

reactie tussen bepaalde elementen en waterstof (heel bekend is 

bijvoorbeeld HCl (in waterige oplossing zoutzuur genoemd)) en denk 

bijvoorbeeld ook aan zuren zoals azijnzuur, citroenzuur, mierezuur, etc.. 

 

Een overzicht van de belangrijkste (anorganische) zuren en hun 

belangrijkste eigenschappen staat hieronder. 

 

Enkele zuurstofformules en de namen 

Groep 
periodiek 

systeem 

Element Valentie 
niet-

metaal 

Formule 
oxide 

Samengesteld 
ion(zuurrest) 

Formule 
zuur 

Naam van het 
zuur 

4 C 
Si 

4+ 
4+ 

CO2 

SiO2 
CO3

2- 
SiO3

2- 

H2CO3 

H2SiO3 
Koolzuur 

Kiezelzuur 

5 N 
 
P 

3+ 
5+ 
5+ 

N2O3 

N2O5 

P2O5 

NO2
- 

NO3
- 

PO4
3- 

HNO2 

HNO3 

H3PO4 

Salpeterigzuur 
Salpeterzuur 
Fosforzuur 

6 S 4+ 
6+ 
2- 

SO2 

SO3 

- 

SO3
2- 

SO4
2- 

S2- 

H2SO3 

H2SO4 

H2S 

Zwaveligzuur 
Zwavelzuur 

Waterstofsulfide 

7 F 

Cl 
 

Br 
l 

1- 

 5+ 
1- 
1- 
1- 

- 

Cl2O5 

- 
- 
- 

F- 

ClO3
- 

Cl- 

Br- 

l- 

HF 

HClO3 

HCl 
HBr 
Hl 

Waterstoffluoride 

Chloorzuur 
Waterstofchloride 
Waterstofbromide 
Waterstofjodide 

  

 

De eigenschappen van de belangrijkste zuren 

Zuur Sterk/zwak Oplosbaar in 
water 

Instabiel Vluchtig  Aggregatietoestand 
20°C en 1 atm. 

H2SO4 

HNO3 

HCl 
H3PO4 

H4 C2O2 

H2S 
H2CO3 

H2SO3 

HCN 

H2SiO3 

Sterk 
Sterk 
Sterk 
Zwak 

Zwak 
Zwak 

 
Zwak 
Zwak 

 

+ 
+ 
+ 
+ 

+ 
-+ 
 

+ 
-+ 

- 

- 
-+ 
- 
- 

- 
-+ 
+ 

+ * 
- 

- 

- 
- 

+ * 
- 

- 
+ 
 
 

+ 

- 

Vloeibaar 
Gas 
Gas 
Vast 

Vloeibaar 
Gas 
 
 
Gas 

Vast  

* Alleen bij verwarming en/of grotere opgeloste hoeveelheden 
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7.4 De theorie van Brønsted 

 

In de voorafgaande paragrafen 7.2 en 7.3 zijn de begrippen basen en 

zuren verklaard volgens een, momenteel, wat verouderde theorie. Om 

het geheel compleet te maken, zal in de volgende paragrafen ook nog 

enige aandacht besteed worden aan de modernere zuur base theorie van 

Brønsted. 

 

De definities van Brønsted luiden samengevat als volgt: 

 

 zuur   base + proton 

 

Deze reactievergelijking geeft een chemisch evenwicht weer: de reactie 

kan zowel naar links als naar rechts verlopen. De  base en het zuur, die 

bij dit evenwicht zijn betrokken, noemt men geconjugeerd; dat wil 

zeggen ze zijn door protonenoverdracht gekoppeld. Uit een zuur ontstaat 

door afsplitsing van een proton de geconjugeerde base.  

In de volgende tabel volgen enkele geconjugeerde zuren en basen: 

 

 

 zuur     base        +   proton 

 

 HCl        Cl-      +     H+ 

 H2CO3    HCO3
-     +     H+ 

 HCO3-      CO3
2-   +     H+ 

 NH4
+        NH3   +     H+ 

 H3O+      H2O   +     H+ 

 H2O        OH-   +     H+ 

 Fe(H2O)6
3+ Fe(H2O)5(OH)2+  +     H+ 

 

 Tabel: Enkele geconjugeerde zuren en basen 

 

Het water H2O kan zich zowel zuur als basisch gedragen, omdat het zowel 

protonen kan afsplitsen als opnemen: 

 

 H2O     H+  + OH- (1) 

 H2O +    H+    H3O+   (2) 

------------------------------------------------------------------------ 

 H2O +    H2O   H3O+ + OH-   (3)  

      waterevenwicht 

 

Zuiver water is slechts voor een zeer klein gedeelte gesplitst in ionen, 

zodat er maar kleine hoeveelheden hydronium-ionen (H3O+) en 

hydroxylionen (OH-) voorkomen. Protonen (H+) komen als vrije positieve 

ionen niet voor, doch zijn in water steeds gebonden aan H2O-moleculen.  

 

Het evenwicht (2) ligt zo sterk naar rechts dat praktisch alleen H3O+ 

voorkomt; het waterevenwicht moet dan ook feitelijk geschreven worden 

als in vergelijking (3).  

 

 

In het navolgende wordt steeds H3O+ geschreven, doch in de literatuur 

treft men nog vaak H+ in plaats van H3O+ aan. 
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Het waterstofcarbonaation HCO3
-, wordt ook wel bicarbonaat genoemd, 

gedraagt zich eveneens zowel zuur als basisch. De zure reactie is: 

 

 HCO3
- + H2O  H3O+ + CO3

2- 

 

en de basische reactie is: 

 

 HCO3
- + H3O+  H2CO3 + H2O 

 

De niet gesplitste hydroxiden zijn volgens Brønsted geen basen omdat ze 

geen proton kunnen binden; dit is wel het geval met het in de hydroxiden 

voorkomende OH--ion.   

Natriumhydroxide reageert in water als volgt: 

 

 NaOH → Na+ + OH-  (4) 

 

Het gevormde OH- reageert basisch volgens: 

 

 OH- + H3O+    H2O + H2O (5) 

 

De reactievergelijking (4) is de ionisatiereactie (ionisatie is splitsing in 

ionen) van het hydroxide NaOH; vergelijking (5) is een evenwichtsreactie 

tussen de base OH- en het zuur H3O+. 

 

In water zijn alle metaalionen door watermoleculen omringd. Dit 

verschijnsel wordt hydratatie genoemd. Er zijn gehydrateerde 

metaalionen die een proton kunnen afstaan, dus volgens Brønsted zuur 

reageren, zoals  ijzer en aluminium. 

 

7.4.1 De sterkte van zuren en basen 

 

Zuren en basen reageren in elkaars tegenwoordigheid volgens Brønsted 

door uitwisseling van protonen.  

 

Een base heeft na de reactie een proton gebonden en is dus zuur 

geworden. 

Uit een zuur ontstaat door afsplitsing van een proton een deeltje, dat een 

proton wederom kan opnemen en dus per definitie een base is.  

 

Een zuur is sterker, naarmate het proton makkelijker afgesplitst wordt. 

Een base is sterker, naarmate deze het proton sterker aantrekt.  

 

De reactie tussen een zuur en een base is een evenwichtsreactie, die zo 

verloopt dat het zwakste zuur en de zwakste base ontstaat.   

 

Zoals de reactie tussen natriumhydroxide en zoutzuur in water. 

De deelreacties zijn: 

 

 NaOH   →    Na+ +  OH- 

 HCl + H2O   H3O+ +  Cl- 

 OH- + H3O+   2H2O    

        --------------------------------------------------------------    + 

 NaOH    + HCl →  Na+ +   Cl- + H2 (6) 

 

Uit de somreactie (6) vallen de H3O+-ionen, OH--ionen en één H2O weg.  



 

 
                                                                                                                            Basischemie 

 

                                                         Pagina  43                   
    

Het zuur H3O+ is een sterker zuur dan H2O en de base OH- is sterker dan 

Cl-. 

 

De algemene regel voor de zuur base reactie is: 

 

zuur + base  geconjugeerde base + geconjugeerd zuur 

 

In de volgende, niet complete, tabel zijn de zuren gerangschikt in af-

nemende sterkte en de basen in toenemende sterkte. 

 

sterkte zuur  geconjugeerde sterkte 

zuur    base   base 

 

zeer  HCl  Cl-   uiterst 

sterke  H2SO4  HSO4
-   zwakke 

zuren  H3O+  H2O   basen 

  HNO3  NO3
- 

  HSO4
-  SO4

2- 

  H3PO4  H2PO4
- 

  Fe(H2O)6
3+ FeH2O)5OH2+ 

  CH3COOH CH3COO- 

  Al(H2O)6
3+ Al(H2O)5OH2+ 

  H2CO3  HCO3
- 

  H2S  HS- 

  NH4
+  NH3 

zeer  HCO3
-  CO3

2- 

zwakke  HS-  S2-   sterke 

zuren  H2O  OH-   basen 

 

 Tabel: De sterkte van enkele zuren en basen. 

 

 

7.5 Zouten 

 

In de voorafgaande paragrafen hebben we kennis gemaakt met zuren en 

basen. Daarbij is vermeld dat ze kleurstoffen (bijvoorbeeld lakmoes) van 

kleur kunnen veranderen (een zuur kleurt blauw lakmoes rood en een 

base kleurt rood lakmoes blauw). 

 

Wat zal er nu gebeuren als we een oplossing van een zuur en die van een 

base in de juiste verhouding bij elkaar voegen? 

 

Wanneer we dit  doen met een oplossing van waterstofchloride (= 

zoutzuur) en een oplossing van natriumhydroxide (= natronloog), dan 

blijkt de oplossing een zoute smaak te hebben i.p.v. een zure  of 

zeepachtige smaak. Ook lakmoes verandert niet meer van kleur. 
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Er moet dus een nieuwe stof ontstaan zijn met geheel andere eigen-

schappen. 

Deze stof wordt, zeer toepasselijk, een zout genoemd. 

 

 
Indien de verkregen oplossing wordt ingedampt, dan houden we een 

witte vaste stof over. Dit kan geen waterstofchloride zijn omdat dat een 

gas is, evenzo kan het geen natriumhydroxide zijn omdat dat een hygro-

scopische stof is. Als we de overgebleven stof nader onderzoeken blijkt 

het ons welbekende keukenzout, natriumchloride, te zijn. 

Deze verbinding kan alleen ontstaan zijn doordat de waterstofionen uit 

het waterstofchloride en de hydroxide-ionen uit het natriumhydroxide 

zich met elkaar verbonden hebben tot water en de overblijvende ionen 

(natrium-ionen en chloride-ionen) samen het natriumchloride vormen. 

 

Het zout is dus ontstaan door de onderlinge reactie tussen een 

zuur en een hydroxide onder afsplitsing van water. 

 

Het zout heeft geen zure of basische eigenschappen meer. In de chemie 

noemen we dit een neutralisatie-reactie. 

 

Als tweede voorbeeld nemen we de reactie tussen oplossingen van 

zwavelzuur en bariumhydroxide: 

 

  2 H2SO4  +  Ba(OH)2  →  BaSO4  + 2 H2O 
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Ook hier hebben we een zuur geneutraliseerd met een base (of 

omgekeerd) en blijken de waterstofionen van het zuur vervangen te zijn 

door de tweewaardige bariumionen van de base ( of de hydroxide-ionen 

uit de base door de tweewaardige zuurrestionen van het zuur). 

 

Definitie normaal zout: 

 

Zout Een normaal zout is een verbinding samengesteld uit metaalionenen 

zuurrestionen. Het bevat geen waterstof- of hydroxide-ionen meer. 

 

 

Een zout kan als volgt ontstaan:  

 I Hydroxide + zuur →  zout + water 

  3 NaOH + H3P04   → Na3PO4 + 3 H20. 

 
 

 II Basevormend oxide + zuur →  zout + water  

  CaO + H2S04 → CaSO4 + H2O. 

 

 III Hydroxide + zuurvormend oxide →  zout + water  

   3 Ca(OH)2 + P205 → Ca3(P04)2 + 3 H20 

 

 IV Basevormend oxide + zuurvormend oxide →  zout  

  CaO + S03 → CaSO4. 

 

   V Onedel metaal + zuur  → zout + waterstof 

  Fe + H2SO4  →  FeSO4 + H2  

  3 Zn + 2 H3PO4 →  Zn3(PO4)2 + 3 H2  
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7.6 Naamgeving zouten 

 

Naam metaal-(romeins cijfer)-naam zuurrest. 

 

Voor de namen van de meest voorkomende zuurrestionen zie 

onderstaande tabel. 

Voorbeelden:  Na2SO4  natriumsulfaat 

  Al2(SO3)3 aluminiumsulfiet 

  CrCl3  chroom(III)chloride 

 

De namen van de zuren en hun zuurresten 

Formule zuur Naam van het zuur Zuurrest Naam van de 

zuurrest 

H2CO3 

H2SiO3 

HNO2 

HNO3 

H3PO4 

H2SO3 

H2SO4 

H2S 
HF 
HClO3 

HCl 
HBr 
HI 
H2S2O3 

HCN 
H4 C2O2 

H2 CrO4 

H2 Cr2O7 

H2 MnO4 

HMnO4 

Koolzuur 

Kiezelzuur 
Salpeterigzuur 
Salpeterzuur 
Fosforzuur 
Zwaveligzuur 
Zwavelzuur 

Waterstofsulfide 
Waterstoffluoride 
Chloorzuur 
Waterstofchloride 
Waterstofbromide 
Waterstofjodide 
Thiozwavelzuur 

Waterstofcyanide 
Azijnzuur 
Chroomzuur 
Dichroomzuur 
Mangaanzuur 
Permangaanzuur 

CO3
2- 

SiO3
2- 

NO2
- 

NO3
- 

PO4
3- 

SO3
2- 

SO4
2- 

S2- 

F- 

ClO3
- 

Cl- 

Br- 

I- 

S2O3
2- 

CN- 

H3 C2O2
- 

CrO4
2- 

Cr2O7
2- 

MnO4
2- 

MnO4
- 

Carbonaat-ion 

Silicaat-ion 
Nitriet-ion 
Nitraat-ion 
Fosfaat-ion 
Sulfiet-ion 
Sulfaat-ion 

Sulfide-ion 
Fluoride-ion 
Chloraat-ion 
Chloride-ion 
Bromide-ion 
Jodide-ion 
Thiosulfaat-ion 

Cyanide-ion 
Acetaat-ion 
Chromaat-ion 
Dichromaat-ion 
Manganaat-ion 
Permanganaat-ion 

 
Oplosbaarheidsregels voor de zouten: 

1. Alle nitraten zijn goed oplosbaar in water. 

2. Bijna alle acetaten zijn goed oplosbaar in water. 

3. Alle chloriden, bromiden en jodiden zijn goed oplosbaar 

in water, behalve AgCl, AgBr, Hg2Cl2 en PbCl2: PbCl2 is bij 

kooktemperatuur goed oplosbaar in water. 

4. Alle sulfaten zijn goed oplosbaar in water, behalve CaSO4, 

BaSO4 en PbSO4. 

5.      Alle carbonaten zijn slecht oplosbaar in water. 

6. Alle silicaten zijn slecht oplosbaar in water. 

7. Alle fosfaten zijn eveneens slecht oplosbaar in water. 

8. Alle sulfiden zijn slecht oploshaar in water, behalve MgS, 

Cas, SrS en Bas. 

9. Alle zouten van de alkalimetalen en van ammonium 

zijn goed oplosbaar in water, ook die van de 

hierboven genoemde onoplosbare groepen zouten! 

10. De zure zouten zijn meestal goed oplosbaar in water ook 

al is het corresponderende neutrale zout slecht oplosbaar; 

Ca(HCO3)2 is goed oplosbaar in water, CaCO3 niet ! 
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8.0 Ionisatie en evenwichten 

 

In hoofdstuk 7 zijn de begrippen sterke en zwakke basen resp. zuren 

gedefinieerd. 

Bij sterke basen en zuren is er, wat ionisatie betreft, geen verdere 

discussie mogelijk.  

 

De totale hoeveelheid van de, in het water opgeloste, base resp. 

zuur is volledig (dus voor 100 %) in ionen gesplitst.  

(Deze stelregel geldt ook voor de zouten) 

 

Bij zwakke basen en zuren ligt de situatie anders. Hier is de mate van 

ionisatie sterk afhankelijk van de sterkte van de base resp. het zuur 

(m.b.v. gegevens uit tabellen kan men dit exact berekenen. In het kader 

van deze leerstof zullen we hier niet verder op in gaan.). 

 

Het gevolg van deze gedeeltelijke splitsing in ionen is, dat er in de 

oplossing naast ionen ook ongesplitste moleculen aanwezig zijn.  

Onder bepaalde omstandigheden stelt zich een evenwicht in tussen de 

hoeveelheid ionen en ongesplitste moleculen.  

De verhouding tussen deze hoeveelheden wordt dan alleen bepaald door 

de heersende temperatuur, d.w.z. dat bij gelijkblijvende temperatuur het 

product van de concentraties van de metaal- en de OH-- resp. 

zuurrestionen constant blijft, ongeacht andere invloeden van buitenaf. 

 

Stel dat we de base Ca(OH)2 in water brengen. In de waterige oplossing 

zal dan aanvankelijk een deel hiervan gaan splitsen in ionen volgens de 

ionisatievergelijking: 

 

  Ca(OH)2   →  Ca2+  +  2 OH- 

 

Zodra er meer moleculen ioniseren dan volgens de temperatuur mogelijk 

is, zullen deze ionen weer omgezet worden in ongesplitste moleculen 

volgens de vergelijking: 

 

  Ca2+  +  2 OH-  →  Ca(OH)2 

 

Uiteindelijk zal dit leiden tot het instellen van een evenwichtstoestand, 

m.a.w. er zullen evenveel moleculen splitsten in ionen als dat er uit ionen 

ongesplitste moleculen gevormd worden. Dit evenwicht stellen we voor 

met de reactievergelijking: 

 

  Ca(OH)2  Ca2+  +  2 OH- 

 

Een bijzonder belangrijke consequentie van deze evenwichtsinstelling is, 

zoals hierboven reeds vermeld, dat het product van de  

ionenconcentraties constant is. 

 
Als we dus bijvoorbeeld OH--ionen, op welke manier dan ook, 
wegnemen, dan zal het onmiddellijke gevolg moeten zijn, dat 
ongesplitste Ca(OH)2-moleculen gaan ioniseren tot het tekort aan OH--
ionen opnieuw is aangevuld en het product van de ionenconcentraties 
weer even groot is als oorspronkelijk. 
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Dit betekent dat, in het algemeen, een zwakke base heel goed gebruikt 
kan worden voor het neutraliseren van een zuur (en natuurlijk ook 
omgekeerd een zwak zuur voor het neutraliseren van een base) omdat 
de verbruikte OH--ionen steeds worden aangevuld door een verdere 

ionisatie van de ongesplitste moleculen (zolang deze natuurlijk nog 
aanwezig zijn). 
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9.0 Het begrip pH 

 

9.1 Het waterevenwicht en de pH 

 

OPMERKING: In het nu volgende gedeelte mag voor H3O+ ook H+ gelezen 

worden. 

 

In water is het product van [H3O+]* en [OH-] voor elke gegeven 

temperatuur een constante.  

 

Bij 25 ºC geldt: Kw = [H3O+]·[OH-] = 10-14 

 
* Met [..] wordt bedoeld de concentratie van stof .. in mol/1. 

 

Voor zuiver water geldt:  

 

 H2O + H2O   H3O+ + OH-  

 

waaruit volgt:  

 

 [H3O+] = [OH-] = 10-7 (mol/l) 

 

Het is niet gebruikelijk de H3O+-concentratie van waterige oplossingen 

(de zuurgraad) als zodanig aan te geven.  

In plaats daarvan gebruikt men de waterstofexponent of pH.   

 

Deze pH is dan gelijk aan de negatieve logaritme van de zuurgraad 

([H3O+])  

 

Dus pH = -log [H3O+]. Hieruit volgt: [H3O+] = (10-pH).  

 

Voor zuiver water bij 25 ºC geldt: 

 

 pH = -log [H3O+] 

 pH = -log 10-7 

 pH = 7 

 

In een neutrale oplossing geldt dus dat pH = 7.  

In een zure oplossing is de pH kleiner dan 7. 

In een basische oplossing is de pH groter dan 7. 

 

9.2 De pH in oplossingen van zuren en basen 

 

Indien een zuur (HZ) in water wordt opgelost, stelt het volgende 

evenwicht zich in: 

 

 HZ + H2O   H3O+ + Z- 

 

In oplossingen van sterke éénbasische zuren, dat wil zeggen zuren die 1 

H+ af kunnen splitsen, liggen de evenwichten vrijwel geheel rechts, zodat 

[H3O+] gelijk mag worden gesteld aan het aantal mol per liter zuur 

opgelost.  
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Zo is in een HCl-oplossing van 0,01 mol/l de pH gelijk aan 2. Bij tienvou-

dige verdunning wordt [H3O+] = 0,001 en pH = 3. Dit gaat door tot pH = 

5.  

Bij grotere verdunning moet men rekening houden met de H3O+-ionen 

van het waterevenwicht. 

 

Indien een base (B) in water wordt opgelost, stelt het volgende evenwicht 

zich in: 

 

 B + H2O    HB+ + OH- 

 

In oplossingen van sterke éénzurige basen, dat wil zeggen basen die 1 H+ 

kunnen binden, liggen de evenwichten vrijwel geheel rechts, zodat [OH-] 

nagenoeg gelijk is aan het aantal mol base per liter opgelost. 

 

In een oplossing die per liter 0,01 mol NaOH bevat is [OH-] = 0,01. 

 

Bij 25 ºC geldt: 

 Kw = [H3O+] [OH-] = 10-14 

 

dus: 

 

 [H3O+].10-2 = 10-14 

 [H3O+] = 10-12 en de pH = 12 

 

Bij  tienvoudige verdunning wordt de pH = 11. Bij verdere verdunning 

moet men vanaf pH = 9 rekening houden met de OH--ionen van het 

waterevenwicht. 

De berekening van de pH van oplossingen van zwakke zuren en basen is 

aanmerkelijk ingewikkelder. In dit kader zullen we daarop niet verder 

ingaan. 

 

 

9.3 Het begrip molariteit en pH 

 

In een oplossing van een zwak zuur of een zwakke base onderscheidt 

men de actuele zuurgraad van de potentiële zuurgraad.  

 

De actuele zuurgraad geeft de waarde van de [H3O+] de potentiële 

zuurgraad geeft het aantal mol/1 H+ dat kan worden afgestaan of 

gebonden.  

De potentiële zuurgraad is een belangrijke grootheid bij neutralisaties. 

 

Twee oplossingen die respectievelijk 0,01 mol zoutzuur (HCl) en 0,01 mol 

azijnzuur (CH3COOH) bevatten, hebben gelijke potentiële zuurgraden.  

 

In de HCl-oplossing is echter de actuele zuurgraad veel groter dan in de 

azijnzuuroplossing, omdat HCl een sterk zuur en azijnzuur een zwak zuur 

is.  

De pH in het verdunde zoutzuur is veel kleiner dan die in het verdunde 

azijnzuur.  

 

Molariteit Met het begrip molariteit duidt men de concentratie van een stof uitge-

drukt in mol per liter aan.   

Men spreekt  van een oplossing van 1 molair HCl. 
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De potentiële zuurgraad van een tweebasisch zuur (= een zuur dat twee 

waterstofionen bevat) zoals H2S is per definitie tweemaal zo groot als de 

potentiële zuurgraad van een éénbasisch zuur zoals HCl, bij gelijke 

molaire concentraties. 

 

In de literatuur treft men nog dikwijls het begrip normaliteit aan.  

Dit geeft het aantal mol/1 H3O+. 

 

Bij het oplossen van 1 mol HCl in water ontstaat: 

 1 mol H3O+ = 1 normaal HCl. 

 

Bij het oplossen van 1 mol H2SO4 in water ontstaat: 

 2 mol H3O+ = 2 normaal H2SO4. 

 

 

9.4 De pH in oplossingen van zouten 

 

Oplossingen van sommige zouten in water reageren neutraal, andere 

reageren zuur en weer andere reageren basisch. 

 

Een oplossing van natriumchloride in water reageert neutraal, omdat 

gehydrateerde Cl--ionen geen protonen binden en gehydrateerde 

Na+-ionen aan watermoleculen geen protonen afstaan (geen OH- binden). 

 

Een oplossing van ammoniumchloride in water reageert zuur, aangezien 

het NH4
+ion een zwak zuur is. 

 

 NH4
+ + H2O    NH3 + H3O+ 

 

Het evenwicht van deze reactie ligt sterk aan de linkerkant, doch de 

kleine hoeveelheid H3O+ die gevormd wordt, is voldoende om de pH van 

de oplossing merkbaar te veranderen. 

 

Een oplossing van natriumacetaat in water reageert basisch, daar het Ac-

-ion een zwakke base is (Ac- is de verkorte schrijfwijze voor het acetaat-

ion) 

 

 Ac + H2O   HAc + OH- 
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10.0 Redoxreacties 

 

10.1 Oxidatie en reductie 

 

Oxidator Een oxidator is een deeltje (atoom, molecuul of ion), dat één of meer 

elektronen kan opnemen en een reductor is een deeltje dat één of meer 

elektronen kan afstaan.  

 

Deze definities luiden samengevat als volgt: 

 

 Red    Ox + n e  (n = 1, 2, 3 etc.) 

 

In bovenstaand evenwicht is aangegeven dat de reductor Red overgaat in 

de oxidator Ox door het afstaan van één (of meer) elektron(en); anders 

gezegd, de reductor wordt geoxideerd door het afstaan van elektronen.  

 

Bij de begrippen oxidator en reductor is het oxidatiegetal, een 

rekeneenheid die in getalwaarde veelal overeenkomt met de valentie, van 

belang. 

Bij sommige redoxreacties vindt geen volledige overdracht van 

elektronen plaats. In die gevallen kent men aan de atomen een fictieve 

lading toe, die volgens een aantal regels wordt gevonden. Deze regels 

zijn: 

- De oxidatiegetallen van een atoom in elementaire stoffen, zoals 

metalen en waterstof, zuurstof, stikstof, fluor, chloor, broom en 

jodium, worden gelijk gesteld aan nul ( = 0 ). 

- De som van alle oxidatiegetallen van de deeltjes in een 

verbinding is 0. 

- Het oxidatiegetal van zuurstof in een verbinding, niet zijnde het 

zuurstofmolecuul, is altijd -2. 

- Het oxidatiegetal van waterstof in een verbinding, niet zijnde het 

waterstofmolecuul, is, in de meeste gevallen +1. 

- Metalen in een verbinding hebben een oxidatiegetal dat gelijk is 

aan hun gebruikelijke elektrovalentie. 

 

Ter toelichting van bovenstaande regels een tweetal voorbeelden: 

 

voorbeeld 1: 

Wat is het oxidatiegetal van S in H2SO4 ? 

 

Volgens de regels zijn de oxidatiegetallen van H resp. O gelijk aan +1 

resp. -2. 

Aangezien in de genoemde verbinding aanwezig zijn ( )( )2 H  2 1 =  +  en

( )( )4 O  4 2 =  − , levert dit een totaal van -6. De som van alle 

oxidatiegetallen moet gelijk zijn aan 0. Hieruit volgt dat S een 

oxidatiegetal gelijk aan +6 moet hebben. 

 

voorbeeld 2: 

Wat is het oxidatiegetal van Cr in Cr2O7
2- ? 

Volgens de regels is het oxidatiegetal van O gelijk aan -2. Totaal levert O 

dus ( )7 2   14 − = − . De lading van het ion is -2, d.w.z. er moet nog -12 

gecompenseerd worden door2 Cr . Het oxidatiegetal van Cr is daarom 

gelijk aan +6. 
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Het is niet altijd zo dat het oxidatiegetal van een deeltje in een verbinding 

gelijk is aan een geheel getal, het kan voorkomen dat het een decimaal 

getal is, zoals bijvoorbeeld in C3H8 (waarin volgens toepassing van de 

regels voor C een oxidatiegetal van 
8

3

−
 gevonden wordt). 

 

Evenals bij zuurbasereacties zijn oxidator en reductor geconjugeerd, dat 

wil zeggen door elektronen overdracht gekoppeld.  

Men spreekt daarom, gebaseerd op bovenstaand evenwicht, van een 

redoxkoppel. 

 

 

Oxidaties en reducties zijn halfreacties: de ene halfreactie beschrijft 

het afstaan van elektronen door de reductor; de andere halfreactie 

beschrijft het opnemen van elektronen door de oxidator. 

 

Een redoxreactie is een reactie waarbij elektronenoverdracht 

plaatsvindt, uiteraard van de reductor naar de oxidator; een 

redoxreactie is de som van twee halfreacties en kan algemeen zo worden 

beschreven: 

 

 Ox1 + Red2 → Red1 + Ox2 

 

Hierin is Red1 de geconjugeerde reductor van Ox1 en Ox2 de 

geconjugeerde oxidator van Red2. 

 

Enkele voorbeelden zijn: 

 

a. Het oplossen van zink in een oplossing van een koperzout: 

 

 Cu2+ + Zn → Cu + Zn2+ 

 

 De reductor Zn staat per atoom 2 elektronen af en gaat over in 

de geconjugeerde oxidator Zn2+. De koperionen nemen 2 

elektronen op, waarbij de oxidator Cu2+ overgaat in de 

geconjugeerde reductor Cu. In de oplossing slaat koper neer en 

het zink gaat als zinkion in oplossing. 

 

b. Het oplossen van magnesium in zoutzuur gaat eveneens gepaard 

met elektronenoverdracht. Het zoutzuur bestaat uit een oplossing 

van HCl in water, waarbij H3O+ wordt afgesplitst. De reactie met -

magnesium luidt: 

 Mg + 2 H3O+ →  Mg2+ + H2 + 2 H2O 

 

 Magnesium is de reductor en staat zijn elektronen af aan de 

oxidator H3O+, waarbij magnesiumionen in oplossing gaan en 

waterstof H2 vrijkomt. Het magnesium wordt geoxideerd terwijl 

het H3O+ wordt gereduceerd. 

 

c. Bij de verbranding van magnesium in de lucht wordt het 

magnesium geoxideerd door de zuurstof, waarbij 

elektronenoverdracht plaatsvindt: 

 

 2 Mg + O2 →  2 MgO 
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De oxidator zuurstof neemt hierbij per atoom 2 elektronen op en 

de reductor magnesium staat per atoom 2 elektronen af. In het 

ontstane magnesiumoxide zijn Mg2+- en O2- elektrovalent 

gebonden. 

 

Vaak worden verbindingen of samengestelde ionen als oxidator en/of 

reductor gebruikt. Het opstellen van de reactievergelijking is dan niet 

eenvoudig. Voor deze gevallen kunt u een aantal regels volgen om de 

halfreacties op te stellen, namelijk: 

 

1. schrijf ox en red op. 

2. bepaal de oxidatiegetallen en aan de hand daarvan hoeveel 

elektronen bij de reactie betrokken zijn. 

3. maak nu eventueel de reactie kloppend met behulp van OH-, 

H2O, H3O+. 

4. controleer alle elementen en de lading links en rechts van de pijl. 

 

Als voorbeeld dient de halfreactie van de oxidator permanganaat in zuur 

milieu.  Veelal past men namelijk een oplossing van KMnO4, aangezuurd 

met zwavelzuur, als oxidator toe. 

 

De gereduceerde vorm van MnO4
- is MnO2 of Mn2+. In combinatie met 

H3O+ gaat het MnO4
--ion bij de oxidatie over in de gereduceerde vorm 

Mn2+ (in neutraal of basisch milieu ontstaat MnO2). 

 

Om in te zien waarom het permanganaat-ion als oxidator kan fungeren, 

dient u zich rekenschap te geven van de opbouw van MnO4
-. 

 

Zuurstofionen hebben vrijwel altijd een lading 2- en de totale elektrische 

lading van MnO4 is 1-. 

Het mangaanion moet dus een lading 7+ hebben: 

 

 [Mn7+(O2-)4]- 

 

Dit Mn7+-ion kan door 5 elektronen op te nemen overgaan in Mn2+. De 

vrijkomende O2--ionen worden in het zure milieu door H3O+-ionen 

opgenomen waaruit H2O ontstaat. 

 

Men zegt dat het mangaan in het permanganaation het oxidatiegetal +7 

heeft. Dit oxidatiegetal verandert in +2 in de hier behandelde halfreactie. 

De halfreactie is aan de hand van bovengenoemde regels als volgt op te 

stellen: 

 

1. MnO4-         Mn2+ 

2. Mn7+O4 + 5e         Mn2+ 

3. a. MnO4
- + 5e         Mn2+ + 4 H2O 

 b. MnO4
- + 5e + 8 H+     Mn2+ + 4 H2O 

 c. MnO4
- + 5e + 8 H3O+   Mn2+ + 12 H2O 

4. controle reactie 3 c. 

  

 Mn: 1           1 

 O  : 4 + 8 = 12             12 

 H  : 8 3  24                12 2    24 =   =  

 lading:  1  5 8 2  2− − + = +  +  
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Stel, dat men een ijzer-(II)-zout wilt oxideren tot een ijzer-(III)-zout met 

behulp van zo'n aangezuurde kaliumpermanganaatoplossing, dan wordt 

de volledige redoxreactievergelijking als volgt opgesteld: 

 

halfreactie Ox: 

 

 5e + 8 H3O+ + MnO4
- → Mn2+ + 12 H2O 

 

halfreactie Red: 

 

 Fe2 → Fe3+ + e 

 

Wanneer men de twee halfreacties optelt en er voor zorgt dat het aantal 

op te nemen elektronen gelijk is aan het aantal af te geven elektronen, 

dan is het resultaat: 

 

 8 H3O+ + MnO4
- + 5 Fe2+ → Mn2+ + 5 Fe3+ + 12 H2O 

 

Om na te gaan of er geen fouten gemaakt zijn, kan nog gecontroleerd 

worden of de totale elektrische lading links en rechts van het evenwicht 

gelijk is. 

 

Bovenstaande vier regels leiden vrijwel altijd tot de juiste halfreacties. Er 

is daarbij rekening gehouden met het waterevenwicht  

H3O+ + OH-   2 H2O en de ligging daarvan (zuur, neutraal of basisch 

milieu). 

Het opstellen van halfreacties met behulp van de 4 genoemde regels kan 

men beschouwen als een hulpmiddel.  

 

Een halfreactie in basisch (of neutraal) milieu wordt als volgt afgeleid.  

 

Als voorbeeld dient de halfreactie voor de oxidatie met hypochloriet. Bij 

redoxreacties ontstaat Cl- uit de oxidator ClO-. 

 

 

Eerst past men de vier genoemde regels toe: 

 

 2 H3O+ + ClO- + 2e    Cl- + 3 H2O 

 

Nu wordt gecorrigeerd voor het basische milieu door links en rechts van 

het evenwichtsteken 2 OH- bij te tellen, waardoor het H3O+ links wordt 

omgezet in H2O: 

 

 4 H2O + ClO- + 2e      Cl- + 3 H2O + 2 OH- 

 

Dit is te vereenvoudigen tot het eindresultaat: 

 

 H2O + ClO- + 2e         Cl- + 2 OH- 

 

Voor de halfreactie van MnO4
- in basisch milieu kan men niet zonder meer 

een correctie toepassen zoals hierboven beschreven is. Permanganaat 

reageert in basisch en neutraal milieu namelijk niet tot Mn2+ zoals in zuur 

milieu, maar tot MnO2 (bruinsteen).  
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De halfreactie is in dit geval: 

 

 MnO4
- + 2H2O + 3e    MnO2 + 4OH- 

 

Een autoredoxreactie is een redoxreactie waarbij een deel van een stof 

gereduceerd en een deel van deze stof geoxideerd wordt.  

Een voorbeeld is de bereiding van chloorbleekloog waarbij chloor met 

natronloog reageert: 

 

 Cl2 + 2 OH- → Cl- + ClO- + H2O 

 

Voor de reactie zijn de oxidatiegetallen van beide chlooratomen nul, na 

de reactie achtereenvolgens -1 en +1. 

Door aanzuring wordt dit opgeheven: 

 

 Cl- + ClO- + 2 H3O+ → Cl2 + 3 H2O 

 

10.2 Oxiderend en reducerend vermogen 

 

De stoffen, die als oxidator kunnen fungeren, hebben niet een even groot 

oxiderend vermogen.  

Evenmin zijn alle reductoren even sterk. 

 

Als de oxidator sterk is, dat wil zeggen als deze een sterke neiging heeft 

om elektronen op te nemen, dan is de geconjugeerde reductor zwak en 

zal dus met moeite elektronen kunnen afstaan: 

 
 Ox + n e    Red 

 

Hoe sterker dus de Ox, des te zwakker is de geconjugeerde Red en 

omgekeerd. 

 

De sterkte van een oxidator wordt uitgedrukt in de grootte van de 

oxidatiepotentiaal. 

Deze oxidatiepotentiaal wordt normaal potentiaal genoemd als hij 

onder standaardcondities wordt bepaald. 

 

De normaalpotentiaal van een metaal is voor onedele metalen kleiner 

dan nul (negatief) en voor edele metalen groter dan nul (positief). 

 

In een tabel in de bijlagen zijn de normaalpotentialen van de gegeven 

redoxkoppels opgenomen.   

 

Van boven naar beneden in de tabel nemen de normaalpotentialen af; 

het oxiderend vermogen ofwel de sterkte van de oxidator neemt met de 

normaalpotentiaal van het redoxkoppel af van boven naar beneden in 

deze tabel. De sterkte van de reductor neemt dus van boven naar 

beneden in de tabel toe. 

Hieruit blijkt dat ozon O3 een sterke oxidator is en natrium Na een sterke 

reductor. 

 

In de reeks der halogenen Cl2, Br2, I2 neemt de sterkte van de oxidator 

af. In de volgorde Cl-, Br-, I- neemt de sterkte van deze reductoren toe. 

Bij de verdringingsreeks der metalen neemt de sterkte van de reductor af 

in de volgorde: Na, Mg, Zn, Fe, Ni, Pb, H2, Cu, Ag. 
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Een oxidator en een reductor zullen met elkaar reageren als een 

zwakkere oxidator en een zwakkere reductor gevormd kunnen worden.  

I2 reageert wel met Pb, maar niet met Ag.  

Met andere woorden reactie tussen 2 stoffen kan plaatsvinden als een 

diagonaal van links boven naar rechts beneden verkregen wordt wanneer 

in tabel de 2 stoffen door een lijn met elkaar verbonden worden. 

 
Als de 2 redoxkoppels slechts enkele honderdsten volts verschillen is de 
reactie een evenwichtsreactie, is het verschil duidelijk groter dan kan er 
rustig van een aflopende reactie gesproken worden. 
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11.0 De chemie van de fysisch chemische water 

behandeling 

 

Bij dit systeem, algemeen toegepast bij afvalverbrandinginstallaties, 

bestaat het proces uit vier gedeeltes, te weten: 

- precipitatie 
- coagulatie 
- flocculatie 

- sedimentatie 

 

Precipitatie: 
Kwik Hieronder verstaat men het neerslaan van zowel opgeloste 

(metaalionen) als slecht oplosbare metaalhydroxiden. Kwik kan in 
verschillende vormen voorkomen en slaat als hydroxide niet neer. 
Daarom wordt om kwik af te vangen wel een anorganische of 
organische sulfide gedoseerd. In de praktijk wordt hiervoor 
natriumsulfide, Na2S, of Tri-Mercapto-s-Triazine, TMT,  gebruikt. 

TMT TMT is duurder dan natriumsulfide, maar de te nemen 
voorzorgsmaatregelen ten aanzien van veiligheid en milieu zijn veel 
minder kritiek dan die van anorganische sulfiden zoals Na2S. Het 
nadeel van de organische sulfiden zoals TMT is, dat deze enkel met één 
of tweewaardige metalen een binding aangaat. Men noemt dit een 
iogene binding.  
De anorganische sulfiden reageren wel met driewaardige kationen, 

zoals bijvoorbeeld driewaardige ijzer Fe3+ en aluminium Al3+. 

 

Coagulatie of vlokvorming (primaire vlokking): 
Op de neergeslagen deeltjes zijn vier krachten werkzaam die samen 
het gedrag hiervan bepalen.  
 
Deze krachten zijn: 

- De zwaartekracht 
- De Brownse beweging 
- Elektrostatische krachten 
- Van der Waalskrachten 

 

Door de zwaartekracht neigen de deeltjes te bezinken. 
 
De Brownse beweging voorkomt uitzakken van de deeltjes door 

onderlinge botsingen in de vloeistof, deze zijn temperatuur afhankelijk. 

 
Elektrostatische krachten zorgen voornamelijk voor afstoting van de 
deeltjes. 
 
Van der Waalskrachten zorgen voor aantrekking van de deeltjes op 
basis van hun polariteit. 
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Flocculatie of vlokgroei (secundaire vlokking): 
Poly-elektrolyt Om de gevormde kleine vlokken, ook wel microvlokken genoemd, te 

vergroten tot beter bezinkbare grote vlokken, of te wel macrovlokken, 
worden de kleine vlokken samengebonden met behulp van een 
polymere elektrolyt, PE. 

De lading van deze elektrolyt is tegengesteld aan de (oppervlakte) 
lading van de microvlokken. 
 
De flocculatiemechanismen zijn: 

- Het samenbinden van de microvlokken met behulp van een 
polymere elektrolyt. 

- Het invangen van colloïdale deeltjes en microvlokken door 

macrovlokken. 
 

In tegenstelling tot de coagulatie vindt flocculatie uitsluitend plaats met 
behulp van polymere elektrolyten. 
 

Chemicaliën Coaguleren en flocculeren zijn twee begrippen die zeer nauw aan 

elkaar verwant zijn. Simpelweg kan men zeggen dat coaguleren het 
samenklonteren van kleine deeltjes is en flocculeren het laten ontstaan 
van grotere vlokken door toevoeging van bepaalde chemicaliën.  
Voor coagulatie kan ijzer(III)chloride gebruikt worden. Een dergelijk 
coagulatiemiddel zorgt ervoor dat de elektrisch geladen colloïdale 
deeltjes ontladen zullen worden. 
 

Colloïdale deeltjes: 
Dit zijn zeer kleine deeltjes die niet zonder meer door filtratie of 
bezinking uit het water te verwijderen zijn. Doorgaans hebben deze 
deeltjes een negatieve lading en hierdoor zullen deze elkaar onderling 

afstoten.  Het gevolg hiervan is dat deze deeltjes niet zonder meer 
samenklonteren. Een oplossing van colloïdale deeltjes noemt men een 
sol. Is het oplosmiddel water dan noemt men dit een hydrosol. 

Zout Stoffen die opgelost zijn als een sol kan men laten uitvlokken door 

middel van verhitting of door toevoeging van een zout. We noemen dit 
zout dan: het poly-elektrolyt. 

 

Sedimentatie: 
Hieronder verstaat men het bezinken van vaste deeltjes onder invloed 
van zwaartekracht.  
Het tegengestelde van sedimentatie, het opdrijven van deeltjes die 
lichter zijn dan water, wordt flotatie genoemd. Factoren die de richting 

van de deeltjes in dergelijke processen bepalen zijn: 
- verblijftijd 

- dichtheid verschil deeltjes / water 
- deeltjesgrootte 
- temperatuur 

 
Bezinken Het bezinken is een eenvoudig proces. De door bezinking afgescheiden 

deeltjes bereiken de bodem van de bezinktank voordat de verblijftijd 
binnen de bezinktank verstreken is. 
De deeltjes die zich op de bodem verzameld hebben, wordt slib 
genoemd dat regelmatig verwijderd dient te worden. Als gevolg van 
deze neerslag blijft een geklaarde vloeistof achter, die zeer 
behoedzaam verplaatst dient te worden. Om het neerslagproces niet te 
verstoren. 

 
Het systeem dat berust op bovenstaande principes is weergegeven op 
afbeelding 1. Op de afbeelding zijn de verschillende deelprocessen 

weergegeven. Merk op dat het hier in twee stappen gebeurt, een 
eerste precipitatie en een tweede precipitatie enzovoort. 
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Naar Filterpers
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Afbeelding 1. Schematische voorstelling van een willekeurige fysisch 

chemische afvalwaterbehandeling. 
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De op afbeelding 1 weergegeven waterbehandeling, is een installatie 
die water loost. 

pH 8,5 – 10 Het water van de wassers komt de installatie binnen via de buffertank. 
Hier wordt de pH onmiddellijk opgevoerd naar circa 8,5. Vervolgens 

vindt in de tweede tank een verhoging van de pH plaats tot 10. Hier 
begint nu dus in twee stappen de precipitatie, ofwel het neerslaan van 
metaalionen.  
De bedoeling van deze pH verhoging is om de oplosbaarheidgrens van 
de bepaalde gevormde zouten te overschrijden. Dit kunnen dus bij het 
gebruik van natriumsulfide onoplosbare anorganische sulfiden zijn en 
bij het gebruik van TMT organische sulfiden. 

Zie voor de oplosbaarheidproducten tabel 1.  

 

Tabel 1. Oplosbaarheid tabel. 

Oplosbaarheidgrens De gekozen pH-waarde van 10 blijkt dus juist te zijn, de 
oplosbaarheidgrens van de meeste verbindingen wordt overschreden 
en ze slaan neer. Beter is het te zeggen dat het oplosbaarheidproduct 
overschreden wordt. 
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11.1 Het oplosbaarheidproduct 

 
Evenwicht Een slecht oplosbare elektrolyt heeft altijd nog een bepaalde 

hoeveelheid ionen in oplossing. In de oplossing heeft zich dan een 

evenwicht ingesteld tussen de gevormde vaste stof en de ionen in de 
oplossing. In een verzadigde oplossing van zilverchloride heeft men het 
volgende evenwicht: 

 

  AgCl (s) → Ag+ + Cl- 

 

De ligging van het evenwicht is overigens ook afhankelijk van de 

temperatuur van de oplossing. 

 

De evenwichtvoorwaarde luidt: 
Het oplosbaarheidproduct van een slecht oplosbare elektrolyt is de 

maximale waarde van het ionenproduct in een verzadigde oplossing. 
 
En in formulevorm wordt dit: 

 

Ks = (Kat)a · (An)b 

 

In deze formule is: 

Ks : het oplosbaarheid product 

(Kat) : de concentratie kationen 
(An) : de concentratie anionen 

a : de index bij de kationen 
b : de index bij de anionen. 

 

Voorbeeld 1: 

Voor Magnesium hydroxide zou de evenwichtvoorwaarde als volgt 

luiden: 

 

Ks =  (Mg2+)1 · (OH-)2 

 

De index a behorende bij het magnesium is 1 en de index b bij de OH 
ionen bedraagt 2. 
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Gevraagd: 
Het oplosbaarheidproduct van Magnesiumhydroxide bedraagt  

5,61·10-12  bij een temperatuur van 25 ºC. 

Hoeveel Magnesiumhydroxide lost nu op in 1 liter water? 

 

Oplossing: 
We hebben in de oplossing het volgende evenwicht; 

 

 Mg(OH)2 (s) → Mg2+ + 2OH-  

 

In een verzadigde oplossing geldt de evenwichtvoorwaarde: 

 

Ks = (Mg2+)1     · (OH-)2 

 

We nemen aan dat er p mol Mg(OH)2 per liter oplost, in de oplossing 

zijn dan aanwezig, p mol Mg2+ ionen en dus 2p mol OH- ionen. 
Ingevuld in de evenwichtformule levert dit: 

 

 Ks  = (Mg2+)1     · (OH-)2 

 Dus: 

 

5,61·10-12 = (p)1    · (2p)2 

             

5,61·10-12 = p(2p)2 

  

5,61·10-12 = 4p3 

 

Waaruit volgt: 

 

3

12

4

1061,5 −
=p  

 

p = 1,11935 · 10-4 mol per liter 

 

De molecuul massa van 1 mol Magnesiumhydroxide bedraagt: 

 

24,3 + 2 · 15,9994 + 2·1,01 = 58,3188 gram 
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Er lost dus: 

1,11935 · 10-4 · 58,3188 · 103 = 6,52794 milligram Mg(OH)2 op in 1 

liter water. 

In tabel 2 zijn een aantal veel voorkomende verbindingen met hun 
bijbehorende oplosbaarheidproducten weergegeven. De 
oplosbaarheidproducten zijn ontleend aan het periodiek systeem van 
VEL te Leuven. 

 
 

Oplosbaarheidproducten VEL Leuven (Periodiek systeem) 

Metaal Sulfiden Oplosbaarheid 

product 

Hydroxide Oplosbaarheid 

product 

TMT 

verbindinge

n 

Oplosbaar

heid 

product 

Kwik HgS 6,44 · 10-53 Geen -------- Hg3(CNS)2 1,4  · 10-47 

Cadmium CdS 1,4   · 10-29 Cd(OH)2 5,27 · 10-53 Cd3(CNS)2 7,7  · 10-33 

Koper CuS 1,27 · 10-36 Cu(OH)2 2,0   · 10-19 Cu3(CNS)2 1,3  · 10-31 

Lood PbS 9,04 · 10-29 Pb(OH)2 1,42 · 10-20 Pb3(CNS)2 2,11 · 10-5 

Zink ZnS 2,93 · 10-25 Zn(OH)2 7,71 · 10-17 Zn3(CNS)2 Niet opgeg. 

 

Tabel 2 . Oplosbaarheid tabel, periodiek systeem. 

 

Als we nu echter naar een zelfde tabel kijken maar nu volgens een 
fabrikant van chemicaliën, dan kunnen we bemerken dat er hier en 
daar wat verschillen zijn te vinden, zie hiervoor tabel 3.  

 

Oplosbaarheidproducten  

Metaal Sulfiden Oplosbaarheid 

product 

Hydroxide Oplosbaarheid 

product 

TMT 

verbinding 

Oplosbaar-

heid 

product 

Kwik HgS 4,0 · 10-53 Geen -------- Hg3(CNS)2 1,4 · 10-47 

Cadmium CdS 3,6 · 10-29 Cd(OH)2 1,3 · 10-14 Cd3(CNS)2 7,7 · 10-33 

Koper CuS 8,5 · 10-45 Cu(OH)2 2,0 · 10-19 Cu3(CNS)2 1,3 · 10-31 

Lood PbS 3,4 · 10-28 Pb(OH)2 3,6 · 10-13 Pb3(CNS)2 3,6 · 10-29 

Zink ZnS Geen opgave Zn(OH)2 Geen opgave Zn3(CNS)2 Geen 

 

Tabel 3. Oplosbaarheid volgens leverancier. 

 

Kortom er zit toch een aardig verschil in beide tabellen. Wellicht is het 

in de praktijk beter de waarden uit het periodiek systeem te hanteren, 
deze is immers onafhankelijk. 
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Voorbeeld 2: 
 
Stel nu dat er veel Cadmium in het water aanwezig is, dan kunnen we 
overwegen hier TMT aan toe te voegen of de overweging maken er 
kalkmelk aan toe te voegen. We zullen beide systemen met elkaar 

vergelijken. 
 
Cadmium reageert met TMT tot Cd3(CNS)2 
 
Het oplosbaarheidproduct bedraagt volgens het periodiek systeem: 
 

7,7 · 10-33. 

 
De evenwichtvoorwaarde wordt nu: 

  

Ks = (Cd2+)3  · (CNS-)2 

 
We nemen aan dat er p mol Cd3(CNS)2 per liter oplost, in de oplossing 
zijn dan aanwezig, 3p mol Cd2+ ionen en dus 2p mol CNS- ionen. 
Ingevuld in de evenwichtformule levert dit: 

 

 Ks  = (Cd2+)3  · (CNS-)2 

 Dus: 

 

7,7 · 10-33 = (3p)3  · (2p)2 

             

7,7 · 10-33 = 27p3  · 4p2 

  

7,7 · 10-33 = 108p5 

 

Waaruit volgt: 

 

5

33

108

107,7 −
=p  

 

p =1,48119 · 10-7 mol per liter 
 
De molecuul massa van 1 mol Cd3(CNS)2  bedraagt: 
 
3·112,4 + 2 · 12,01+ 2 · 14,01 + 2 · 32,07 = 453,38 gram 

 
Er lost dus: 
 
1,48119 · 10-7 · 453,38 · 103 =  0,06715   milligram Cd3(CNS)2   op in 
1 liter water. 
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We passen nu hetzelfde toe maar nu met kalkmelk. 
 
Cadmium reageert met Ca(OH)2 tot Cd(OH)2 
 

Het oplosbaarheidproduct bedraagt volgens het periodiek systeem: 
 

5,27 · 10-53. 
 
De evenwichtvoorwaarde wordt nu: 

 Ks = (Cd2+)  · (OH-)2 

 

We nemen aan dat er p mol Cd(OH)2 per liter oplost. In de oplossing 
zijn dan aanwezig, p mol Cd2+ ionen en dus 2p mol OH- ionen. 

 
Ingevuld in de evenwichtformule levert dit: 

 

 Ks  = (Cd2+)  · (OH-)2 

 Dus: 

 

5,27 ·10-53 = p  · (2p)2 

             

5,27 ·10-53 = p(2p)2 

  

5,27 ·10-53 = 4p3 

 

Waaruit volgt: 

 

3

53

4

1027,5 −
=p  

 

p = 2,361838 · 10-18 mol per liter 
 
De molecuul massa van 1 mol Cd(OH)2  bedraagt: 

 

1 · 112,4 + 2 · 15,99+ 2 ·1 ,01  = 146,4 gram 
 
Er lost dus: 
 
2,361838 · 10-18 · 146,4 · 103 =   3,4577 ·10-13 milligram Cd(OH)2   op 
in 1 liter water. 

 
De conclusie die hieruit getrokken kan worden is dat TMT hier 
overbodig is, maar dat kalkmelk een zeer goed en goedkoop alternatief 
is. 

Uit bovenstaande blijkt dat het een zaak is goed te overwegen of men 

wel of geen dure chemicaliën gaat doseren, soms zijn goedkope 

middelen zeer doeltreffend. 
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Conclusie: 
Voor verwijdering van zware metalen hebben we minimaal twee 
belangrijke aandachtpunten: 

- Juiste pH 
- Juiste keuze chemicaliën. 

 

11.2 Chemische achtergronden 

 
Rest ons nog een opsomming te geven van de reacties in de wassers 
en de waterzuivering te geven. Tevens wordt nog ingegaan op het 
gedrag van ijzer(II) en ijzer(III), dit is weliswaar een technische 
uiteenzetting, maar voor de volledigheid is deze toch vermeld. 

 

 

11.2.1 Reacties in wassers 

 

Me+  + Cl-   MeCl+ 

MeCl-  + Cl-    MeCl2° 

MeCl2  + Cl-    MeCl3- 

MeCl3  + Cl-    MeCl42- 

Me2+  + SO4
2-   MeSO4° 

MeSO4°  + SO4
2-   Me(SO4)2

2- 

 
 

11.2.2 Reacties in waterzuivering 

 
Bij verhoging van de pH worden de CL- en SO42- anionen vervangen 
door OH-ionen. De reactie in de waterzuivering zijn dan:  
 

Me2+  + OH-   MeOH+ pH > 5 

MeOH+  + OH-   Me(OH)2  pH = 9 - 11 

Me(OH)2 + OH-   Me(OH)3
- pH > 11 

Me(OH)3
- + OH-   Me(OH)4

- 
 

 

11.2.3 Neerslag van metalen met organosulfide 

 

Me+  + TMT3- → Me3(TMT)  pH > 4 

Me++  + TMT3- → Me3(TMT)2  pH > 4 
 
 

11.2.4 Neerslag van kwikzilver 

 
Hg(Cl)4

2- + S2-  → Hg2S     + 4Cl-  
  
Hg(Cl)4

2- + TMT3- → Hg(TMT)2- + 4Cl-  
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11.2.5 Gedrag en functies van ijzer(II) en ijzer(III) 

 

Neerslagreacties van anionen met ijzer (ferro en ferri): 
 

S2-   + Fe2+    FeS     

3S2-  + 2Fe3+   2FeS   + S  

PO4
3-  + Fe3+    FePO4   

2PO4
3-  + 3Fe2+   Fe3(PO4)2   

AsO4
3-  + Fe3+    FeAsO4   

AsO3
3-  + Fe3+    FeAsO3   

6CN-  + 3Fe2+   Fe2[Fe(CN)6]  

18CN-  + 4Fe3+ + 3Fe2+  Fe4[Fe(CN)5]3  
 

Molybdeen Zoals uit bovenstaande reactie blijkt, kan ijzer aangewend worden om 
de (toxische) anionen neer te slaan uit de oplossing. Opgemerkt wordt, 
dat met calciumionen ook slecht oplosbare zouten gevormd kunnen 
worden. Dit in tegenstelling tot natriumzouten die meestal goed 
oplosbaar zijn. Een voor de rookgasreiniging typisch voorbeeld is 
Molybdeen, dat als molybdaat in het waswater voorkomt en dus alleen 

met behulp van een kation als Fe3+ of Ca2+ kan worden neergeslagen. 
 

Coagulant voor negatieve colloïden door hydrolyse, micro-

vlokvorming:  
 

Fe(H2O)6
2+   + H2O   Fe(H2O)5(OH)+   + H3O+ 

Fe(H2O)3(OH)+  + H2O → Fe(OH)2.3H2O + H3O+ pH > 9 

Fe(H2O)6
3+  + H2O  Fe(H2O)5(OH)2+   + H3O+ 

Fe(H2O)5(OH)2+ + H2O  Fe(H2O)4(OH)2
+  + H3O+ 

Fe(H2O)3(OH)2
+ + H2O → Fe(OH)3.3H2O + H3O+ pH > 4 

 

Groen – Rood –bruin De ijzer(II)- (groene oplossing) en ijzer(III)-zouten (rood/ bruine) 

oplossing reageren respectievelijk als een zeer zwak en een redelijk sterk 

zuur (zeer zwakke base). Ze vormen afhankelijk van de pH ijzerhydroxide 

complexen (positieve solen), die als coagulant voor negatief geladen 

colloïdale systemen kunnen functioneren. De dan ontstane aggregaten of 

microvlokken kunnen met een flocculant vergroot worden om zo de 

bezinkbaarheid te verbeteren. Dosering van ijzer(III) in zure oplossing 

(pH < 4) geeft een groene oplossing wat duidt op reductie van ijzer(III) 

tot ijzer(II), dat ook een (beperkte) coagulerende werking heeft. 

Dosering van ijzer(III) in een neutrale oplossing leidt tot neerslagreacties. 

Bij een pH van 9 of hoger wordt ijzer-(III) direct als hydroxide 

neergeslagen in de vorm van matig bezinkbare grote vlokken. 
 

IJzerhydroxide neerslagvorming: 
Hydrateren Zoals uit bovenstaande reactievergelijking blijkt slaan, bij verhogen 

van de pH, de positief geladen ijzerhydroxide complexen neer als 
gehydrateerde hydroxiden.  Fe(OH)2.3H2O is een witte, Fe(OH)3.3H2O 
is een roodbruine gelatineuze neerslag. Vanwege de stabilisatie door 
interactie met het oplosmiddel (hydrolyse) zijn de neerslagen zeer 
slecht bezinkbaar. Testen op het laboratorium wijst uit dat vooral bij 

doseren van loog in een zure ijzer-(II)/-(III) oplossing ter plaatse van 
het doseerpunt een zeer slecht bezinkbare neerslag ontstaat. Door de 
lokale pH verhoging rond het doseerpunt slaat het hydroxide reeds 
neer, terwijl de bulk van de oplossing nog zuur is. 
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12.0 Koolstofchemie 
 

12.1 Inleiding 

 
Het element koolstof komt in de natuur op grote schaal voor zowel in 
de vorm van anorganische als organische verbindingen. 
Een groot aantal organische koolstofverbindingen wordt ook op 
synthetische wijze bereid. 

 

12.2 Zuivere koolstof 

 
Naast vele koolstofverbindingen met andere elementen wordt hier 
eerst het zuivere koolstof besproken. 
Het koolstofatoom beschikt over vier elektronen in de buitenste schil, 
waardoor het koolstofatoom bij voorkeur vier covalente bindingen 

aangaat. 
Covalent De koolstofatomen zijn door atoombindingen aan elkaar gekoppeld. 

Deze bindingen zijn covalent. De covalente binding komt tot stand 
doordat twee elektronen van verschillende atomen als 
gemeenschappelijk elektronenpaar fungeren. 
De zuiver koolstof komt in de natuur voor in microkristallijne toestand, 

amorf. Zuivere kristallen van koolstof die in de natuur voorkomen zijn 
diamant en grafiet. 
De diamantkristallen staat ieder koolstofatoom in het midden van een 
viervlak en zijn bindingen wijzen naar de hoekpunten ervan. Dat deze 

binding zeer stevig is blijkt uit de grote hardheid van diamant. Een 
diamantkristal is op te vatten als één groot molecuul, een 
macromolecuul. 

In grafiet liggen de koolstofatomen in platte vlakken, die relatief ver 
van elkaar af staan. 
In één vlak of laag bevinden de koolstofatomen zich in de hoekpunten 
van regelmatige zeshoeken. Eén laag is zodoende als één 
macromolecuul van koolstofatomen op te vatten. De bindingen tussen 
de lagen onderling zijn relatief zwak. Grafiet is daarom gemakkelijk 
splijtbaar. 

In de volgende afbeelding is de structuur van grafiet en diamant 
schematisch weergegeven. 
 

 
Afbeelding 1. Links grafiet, rechts diamant. 
 
Tenslotte komt koolstof in kunstmatige, amorfe vorm voor als actieve 
kool, dat bij de zuivering van oppervlaktewater vaak een belangrijke 
rol vervult vanwege het adsorptievermogen. 
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12.3 Zuivere koolwaterstoffen 

 
Deze verbindingen zijn opgebouwd uit de elementen koolstof en 
waterstof. De koolstofchemie of organische scheikunde omvat ruim en 

miljoen bekende verbindingen. Dit grote aantal is slechts te overzien 
aan de hand van een goede systematische indeling. 
 
Deze is opgebouwd uit twee hoofdgroepen: 
1 Alifatische verbindingen: 
 Open ketens - onvertakt 

- vertakt 

 
2 Cyclische verbindingen: 
 Gesloten ketens - ringsystemen 

 
Men onderscheidt in beide hoofdgroepen ketens met: 
1 enkelvoudige bindingen: 

- verzadigd 
2 dubbele of driedubbele bindingen: 

- onverzadigd 
 
De eerste hoofdafdeling omvat alle verbindingen met een open 
koolstofketen. Deze keten kan onvertakt of vertakt zijn. Alle 
verbindingen, die dit kenmerk dragen, heten alifatische verbindingen. 

De tweede hoofdafdeling omvat alle verbindingen met een gesloten 
keten van koolstofatomen. Hierbij komen verschillende ringsystemen 
voor. Deze stoffen behoren tot de cyclische verbindingen.  
Beide hoofdafdelingen zijn weer onderverdeeld in een tweetal 
afdelingen van verbindingen, die van elkaar verschillen in de wijze 

waarop de koolstofatomen in het molecuul aaneengekoppeld zijn. 
 

Wanneer de koolstofatomen in het molecuul alleen door middel van 
enkelvoudige bindingen gekoppeld zijn, spreekt men van verzadigde 
verbindingen. Indien tevens dubbele of drievoudige bindingen tussen 
twee koolstofatomen in het molecuul voorkomen, spreekt men van 
onverzadigde verbindingen.  
 

Op deze wijze zijn vier (hoofd)afdelingen te onderscheiden: 
 

Alkanen I Verzadigde alifatische verbindingen: 
- Alkanen: algemene formule: CnH2n+2  

 

 

 
Methaan 
 

 
Ethaan   Propaan   Butaan 
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De genoemde verbindingen kunnen vertakkingen hebben: 

 
Methyl propaan 
 

 
Butaan 

 
 
Uit bovenstaande volgt dat 2-methylpropaan en butaan dezelfde 
chemische formule bezitten, nl: C4H10 maar verschillende 
structuurformules. 
Aangezien ze verschillende structuurformules hebben, bezitten ze 
andere eigenschappen. Men noemt zulke stoffen isomeren. 

Bijvoorbeeld: 
- 2-methylbutaan, is een isomeer van propaan 
- 3-ethylhexaan, is een isomeer van octaan 

 
 
II Onverzadigde alifatische verbindingen: 

- Alkenen: algemene formule: CnH2n 

- Alkynen: algemene formule: CnH2n-2 

 

 
Alkenen Alkenen: CnH2n 

Deze bezitten een dubbele binding. 
Voorbeeld: 

 

 
Etheen   Propeen 
 

Alkynen Alkynen: CnH2n-2 
Deze bezitten een driedubbele binding. 
 

Cyclo Alkanen III Verzadigde cyclische bindingen: 

- Cyclo Alkanen: algemene formule: CnH2n 

 

Aromaten IV Onverzadigde cyclische bindingen: 
- Aromaten: algemene formule: CnHn 

Dit zijn cyclische bindingen welke één of meer bindingen 
hebben. Bijvoorbeeld Benzeen. 
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12.4 Andere organische verbindingen 

 
Andere organische verbindingen: 
Hiervan is een groot scala bekend, we noemen er enkele: 

- Alcoholgroepen: CnH2n+1·OH 
- Carbonylgroepen: CnH2n·O 
- Carbongroepen: CnH2n+1·C·O·OH 
- Aminen:  CnH2n+1·NH2 
- Aminozuren: CnH2n·C·O·OH·NH2 
 

 

Belangrijk hierbij is dat de groep voor de specifieke eigenschappen van 
het molecuul zorgt. 
Bijvoorbeeld ethanol: 

 

 
Ethanol 
 
Organische verbindingen bevatten naast koolstof vrijwel altijd het 
element waterstof. Wanneer de verbinding alleen koolstof en waterstof 
bevat, dan spreekt men van koolwaterstoffen. 
 

Er zijn ook organische verbindingen die naast koolstof geen waterstof 
maar andere elementen bevatten.  Bijvoorbeeld: koolstofdisulfide, CS2 

en tetrachloormethaan, CCl4. 
 
Organische stoffen bevatten vaak zuurstof en stikstof. Tevens kunnen 
halogenen, zwavel, fosfor, metalen en andere elementen in de 

organische verbindingen voorkomen. 
 

12.5 Eigenschappen van organische stoffen 

 
De eigenschappen van organische verbindingen hangen samen met de 
eigenschappen van de bindingen van de koolstofatomen onderling, de 
koolwaterstofbindingen en de eigenschappen van de functionele 

groepen. 
 
Organische verbindingen, die alleen uit koolstof en waterstof bestaan, 

noemt men koolwaterstoffen. De binding tussen het koolstofatoom en 
het waterstofatoom is covalent. 
 
De meest eenvoudige koolwaterstof is methaan CH4, de eerste in de 

homologe reeks der alkanen, waarvoor de algemene formule CnH2n+2 
geldt. 
  

Homoloog Een homologe reeks van verbindingen is een groep stoffen die met 
éénzelfde algemene brutoformule aangegeven kunnen worden en 
onderling van elkaar verschillen in het aantal CH2-groepen en fysische 

eigenschappen. De chemische eigenschappen van de verbindingen uit 
de reeks zijn vrijwel dezelfde. 
 
Volgende in de reeks zijn ethaan C2H6, propaan C3H8, butaan C4H10 et 
cetera. Op deze wijze doorgaand, vind u de gehele reeks alkanen. 
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Uitgezonderd de verbrandingsreacties zijn de alkanen weinig reactief 
en worden zelfs door krachtig werkende zuren, basen en 
oxidatiemiddelen niet aangetast. 
Alkanen reageren met zuurstof in een lichtgevende vlam tot CO2 en 

H2O. Alkanen komen in de natuur voor in aardgas en aardolie. 
 
Van de eigenschap: brandbaar, wordt voor de energievoorziening op 
grote schaal gebruik gemaakt. 
 
De tweede alifatische reeks, verbindingen met rechte of vertakte 
structuur, is die der alkanen, die gekenmerkt worden door het 

onverzadigde karakter van de dubbele (C=C) binding. Deze binding 
bestaat uit twee gemeenschappelijke elektronenparen. 
De belangrijkste eigenschap van deze stoffen is het additievermogen. 
Dat wil zeggen de dubbele binding wordt omgezet in een enkele 

binding tussen de twee koolstofatomen onder opname van twee 
(groepen) atomen. 

 
Het eenvoudigste alkeen is etheen, C2H4. De vereenvoudigde 
structuurformule is CH2 = CH2. 
 
De reactiviteit van de alkenen is aanzienlijk hoger dan die van de 
alkanen. Door aaneenkoppeling van alkenen kunnen door polymerisatie 
grote moleculen met lange ketens, zogenaamde polymeren ontstaan. 

Bijvoorbeeld: polyethyleen. 
 
Alkynen zijn zeer reactieve verbindingen. Zij bevatten een drievoudige 
binding tussen twee koolstofatomen. Het eenvoudigste alkyn is ethyn 

(acetyleen) C2H2. De structuurformule is H-CC-H. 

 
Cyclische koolwaterstoffen, zoals aromatische stoffen komen evenals 
alkanen in olie voor. 

De belangrijkste eigenschap is het substitutievermogen, hierbij wordt 
een Waterstof atoom gewisseld voor bijvoorbeeld een Chloor of Broom 
atoom. 
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13.0 Eenvoudige rookgasberekening 
 

13.1 Inleiding 

 
Als we van rookgassen de samenstelling willen berekenen dan moeten 
we uitgaan van een aantal bekende gegevens, een van deze gegevens 
is de samenstelling van de brandstof. Bij sommige brandstoffen zoals 
kolen en olie of aardgas is deze samenstelling bekend, we kunnen dan 

met een redelijke nauwkeurigheid voorspellen wat de samenstelling 
van de rookgassen na de verbranding zal zijn. Brandstoffen bestaan uit 
een aantal componenten die brandbaar zijn, dit zijn: 

- Koolstof 
- Waterstof 
- Zwavel 

 

We kunnen voor deze componenten berekenen hoeveel zuurstof we 
nodig hebben en daaruit volgt hoeveel lucht we nodig hebben. 
 
 

13.2 Rekenvoorbeeld 

 

 
We gaan uit van een brandstof met een bekende samenstelling 
De brandstof bestaat uit: 

- 25 massa procenten Koolstof 

- 5 massa procenten Waterstof 
- 2 massa procenten Zwavel 
- De rest is onbrandbaar 

- De verbranding is volledig 
 
Voor elk willekeurig gas geldt: 
Bij een zelfde temperstuur en druk heeft elk willekeurig gas hetzelfde 
volume. 
 
Bij Normaal condities, 0ºC en 0,1013 MPa, geldt dat 1 kilomol van elk 

willekeurig gas een volume heeft van 22,4 m0
3. 

Spreek uit: 22,4 Normaal kubieke meter. 
0,1013 MPa is 1,013 bar absoluut of 101.300 N/m2. 
 
Verder is bekend dat lucht is opgebouwd uit: 

- 79 Volume procenten Stikstof 

- 21 Volume procenten Zuurstof 
 
 
Aan de ketel wordt meer lucht toegevoerd dan theoretisch noodzakelijk 
is. Stel dat er 1,5 maal zoveel lucht aan de ketel wordt toegevoerd dan 
theoretisch noodzakelijk is, dat zegt men, de luchtfactor bedraagt 1,5. 
Voor de luchtfactor gebruikt men het symbool λ (Lambda).
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Voor de Koolstof geldt: 
 

C  +  O2  →  CO2 

1 kmol C +  1 kmol O2  → 1 kmol CO2 

12 kilo C + 22,4 m3 O2  → 22,4 m3 CO2 

1 kilo C  + 22,4/12 m3 O2  → 22,4/12 m3 CO2 

3 3
2 2

%C %C 22,4 %C 22,4
1kg C m O m CO

100 100 12 100 12
 +  →   

 
 
Voor de Waterstof geldt: 
 

2H2  +  O2  →  2H2O 

2 kmol H +  1 kmol O2  → 2 kmol H2O 

4 kilo H  + 22,4 m3 O2  → 44,8 m3 H2O 

1 kilo H  + 22,4/4 m3 O2  → 44,8/4 m3 H2O

 3 3
2 2

%H %H 22,4 %H 44,8
1kg m O m H O

100 100 4 100 4
H +  → 

 
 
Voor de Zwavel geldt: 
 

S  +  O2  →  SO2 

1 kmol S +  1 kmol O2  → 1 kmol SO2 

32 kilo S + 22,4 m3 O2  → 22,4 m3 SO2 

1 kilo S  + 22,4/32 m3 O2  → 22,4/32 m3 SO2 

3 3
2 2

%S %S 22,4 %S 22,4
1kg m O m SO

100 100 32 100 32
S +  →   

 

Als we uitgaan van 1 kilogram brandstof en we stellen dat de 
verbranding volledig is, dan hebben we theoretisch aan zuurstof nodig: 
 

3
2

%C 22,4 %H 22,4 %S 22,4
m O

100 12 100 4 100 32
 +  +   

 
Lucht bestaat voor 21 vol % uit Zuurstof, dus om 1 kilogram brandstof 
volledig te verbranden hebben we theoretisch aan lucht benodigd: 
 

3100 %C 22,4 %H 22,4 %S 22,4
m Lucht

21 100 12 100 4 100 32

 
  +  +  
 

 

 

Dit wordt als volgt genoteerd: 
 

3100 %C 22,4 %H 22,4 %S 22,4
m Lucht / kg Brandstof

21 100 12 100 4 100 32
LthV

 
=   +  +  

 

 
Ofwel: 
 

31 22,4 22,4 22,4
% % % m Lucht / kg Brandstof

21 12 4 32
LthV C H S

 
=   +  +  

 

 
Betrekken we de luchtfactor er in, dan vinden we voor de praktische 
hoeveelheid lucht: 

 

31 22,4 22,4 22,4
λ % % % m Lucht / kg Brandstof

21 12 4 32
LprV C H S

 
=   +  +  

 
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Soort 
Stof 

massa 
% 

Benodigd aan Zuurstof  
Normaal kubieke meter 

Ontstane producten 
Normaal kubieke meter 

%C 2
3 Om

12

22,4

100

%C
  2

3 CO  m
12

22,4

100

%C
  

%H 
2

3 Om
4

22,4

100

%H
  OH  m

4

44,8

100

%H
2

3  

%S 
2

3 Om
32

22,4

100

%S
  2

3 SO  m
32

22,4

100

%S
  

Totaal 
aan O2  2

3 Om
32

22,4

100

%S

4

22,4

100

%H

12

22,4

100

%C
++  

 

   

%N We gaan er van uit dat er geen NOx 
ontstaat 2

3 Nm
32

22,4

100

%S

4

22,4

100

%H

12

22,4

100

%C

21

79
++  

%O  
( ) 2

3 Om
32

22,4

100

%S

4

22,4

100

%H

12

22,4

100

%C
1λ ++−  

   

Totaal 
aan 
Rookgas 

 De som van de cellen hierboven, normaal kubieke 
meter rookgas per kilogram brandstof 

 
 
We gaan nu terug naar ons voorbeeld en vullen de tabel in. 
 

We gaan uit van een brandstof met een bekende samenstelling 
De brandstof bestaat uit: 

- 25 massa procenten Koolstof 
- 5 massa procenten Waterstof 
- 2 massa procenten Zwavel 
- De rest is onbrandbaar 
- De verbranding is volledig 
- De luchtfactor bedraagt 1,5 
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Soort 
Stof 
massa % 

Benodigd aan Zuurstof  
Normaal kubieke meter 

Ontstane producten 
Normaal kubieke meter 

%C 2O
3

m 0,46666
3

m
12

22,4

100

25
=  2CO  3m0,466663m

12

22,4

100

25
=  

%H 

2O
3

m 0,0933
3

m
4

22,4

100

5
=  O2H  3m0,18663m

4

44,8

100

5
=  

%S 

2O
3

m 0,0373
3

m
32

22,4

100

2
=  2SO  3m0,03733m

32

22,4

100

2
=  

Totaal 
aan O2  

2
3 Om59726,0

32

22,4

100

2

4

22,4

100

5

12

22,4

100

25
=++  

 

   

%N We gaan er van uit dat er geen NOx ontstaat 
2N3m3702,3

32

22,4

100

2

4

22,4

100

5

12

22,4

100

25
5,1

21

79
=++  

%O  
( ) 2O3m29863,0

32

22,4

100

2

4

22,4

100

5

12

22,4

100

25
15,1 =++−

 

   

Totaal 
aan 
Rookgas 

 4,35939 m3
0  

Rookgas per kg brandstof  

 

 

13.3 Samenstelling in volume procenten 

 
 

De samenstelling van het rookgas in volume procenten wordt nu: 
 
 

 

2

2

2

2

2

0,46666
CO : 100% 10,7047 vol%

4,35939

0,1866
H O : 100% 4,2804  vol%

4,35939

0,0373
SO : 100% =  0,8556  vol%

4,35939

3,3702
N : 100%  =77,308 vol%

4,35939

0,29863
O : 100%  6,8502   vol%

4,35939

Totaal              

 =

 =





 =

                100     vol%
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13.4 Oplosbaarheidtabel en periodiek systeem 

 
 
 

 

 Oplosbaarheid in water bij 20 °C 

Cl- Br- I- OH- O2- S2- NO3
- CH3COO- SO4

2- CO3
2- PO4

3- 

Na+ + + + + r + + + + + + 

K+ + + + + r + + + + + + 

NH4
+ + + +   d + + + d d 

Mg2+ + + + - - ± + + + - - 

Ca2+ + + + ± r ± + + ± - - 

Ba2+ + + + + r ± + + - - - 

Zn2+ + + + - - - + + + - - 

Cu2+ + +  - - - + + + - - 

Co2+ + + + -  - + + + - - 

Sn2+ + + + -  - + + + - - 

Ni2+ + + + -  - + + + - - 

Ag+ - - - - - - + ± ± - - 

Hg+ - - -  - - + ± - - - 

Hg2+ + ± -  - - + + r - - 

Fe2+ + + + - - - + + + - - 

Fe3+ + + + - - - + + + ±  

Pb2+ ± ± - - - - + + - - - 

Mn2+ + + + -  - + + + - - 

Al3+ + + + - - r + + + r - 

 

+ Oplosbaarheid > 10 g / liter water 

± Oplosbaarheid 1 - 10 g / liter water 

- Oplosbaarheid < 1 g / liter water 

d Valt uiteen in water 

r Reageert in water                                                                 Bron: MERCK Eurolab 
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