
I. Erklärungen, II. Aufgaben zum Thema Redoxreaktionen 
 
Die wichtigste Buchseite (S.74); besonders was im grünen Kasten steht => nächste Seite 

 



 
Die Verwendung der Elektronenformeln bei den Reaktionen 
des Magnesiums macht, dass man sehen kann, wie die 
Elektronen übertragen wurden vom Magnesium zum Chlor 
bzw. zum Sauerstoff 
Oxidationen: 
Mg  Mg2+ + 2 e–      bzw.     2 Mg  2 Mg2+ + 4 e– 
Reduktionen: 
Cl2 + 2 e–  2 Cl–      bzw.     O2 + 4 e–  2 O2– 

 
Oxidation und Reduktion sind die Halbreaktionen (Teilgleichungen), die aber nicht 
getrennt von eineinander ablaufen. Die Oxidation liefert e–, die Reduktion 
verbraucht sie, und zwar immer genausoviele, wie die Oxidation anliefert 
 
Dass im Folgenden Magnesium einerseits mit Sauerstoff, andererseits mit Chlor 
reagiert, soll aufzeigen, dass Redoxreaktionen nicht an Sauerstoff gebunden sind, 
wie es die historische Definition besagt (Sauerstoffaufnahme = Oxidation bzw. 
Sauerstoffabgabe = Reduktion) 
Die Reaktionen sind mit Elektronenformeln (Lewis-Formeln) geschrieben; zum 
Vergleich die Reaktionen mit einfachen Formeln der Stoffe: 
 
         Mg + Cl2  MgCl2                     2 Mg + O2  2 MgO 
 
Solche einfachen Stoffgleichungen lassen den Elektronenübergang nicht erkennen. 
Ein Grund, dass Oxidationszahlen (OZ) einführt. Die OZ sind formale Ladungs-
zahlen, die den Ladungzustand der Atome deutlich machen und deren Änderung 
den Elektronenübergang leicht ablesbar machen: 
 
                0             0              +II  –I                                         0            0                 +II  -II 

         Mg + Cl2  MgCl2                     2 Mg + O2  2 MgO 
das     Positiverwerden der OZ zeigt die Oxidation, (e–-Abgabe) an 
ihr            Negativerwerden      zeigt die Reduktion (e–-Aufnahme) an. 
 
 
Die „Triebkraft“ für den Elektronenübergänge dieser Art ist die Erreichung des 
stabilen Edelgaszustands: 
 
Mg                         Mg2+         +     2 e–                  Mg = e–-Donator = Red.mittel 
(2 Valenz-e–)         Ion hat Edelgaskonfiguration       Cl  = e–-Akzeptor = Ox.mittel 
Cl             +    e–      Cl– 
(7 Valenz-e–)              (8 Valenz-e–, Edelgaskonfiguration) 

 



Wie man Oxidationszahlen bestimmt: die Regeln, wie sie auswendig gekonnt werden müssen 

 



Erklärungen zu den Oxidationszahlen 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Diese 4 Regeln lassen sich auf 1 Regel zurückführen 

 
 
Auch die folgenden „Prioritätsregeln“ haben eine 
gemeinsame Ursache 

 
Ausnahmen: Zu 4. In der Chemie des Elements Sauerstoffs 
sind Peroxide besonders wichtig, weil sie besonders reak-
tionsfähig sind, merke besonders das  
                                +I  –I 

Wasserstoffperoxid H2O2  in allen Peroxiden  OZ von O = –I 

Erklärungen zur Definition im Buch 
„OZ beschreibt die Oxidationstufe“: diese Stufe meint den Ladungszustand 
(Oxidationszustand) eines Atoms: leicht zu sehen bei einzelnen Atomen und 
Ionen; Beispiele:    Mg (ungeladen; OZ = 0)  
                               Mg2+ (OZ = +II); Cl– (OZ = –I) 
„formales Hilfmittel beim Aufstellen der Elektronenbilanz von Redoxre-
aktionen“: Die OZ dient einfach zum Abzählen der Elektronen. „formal“ heißt, 
dass die Ladungszustände oft nicht real existieren, sondern nach bestimmten 
Regeln „formal“ zugeteilt werden; Beispiel Methan 
                            –IV +I 

                    C H4 

Die Ionen C–4 und H+ sind in dieser Verbindung überhaupt nicht real, C ist lediglich 
minimal elektronegativer als H, das genügt aber, dass ihm alle Bindungselektronen 
zugeteilt werden und er vom Wasserstoff formal (!) 4 zusätzliche e– erhalten hat. 
 
Die übergeordnete Regel lautet: die OZ-Summe ist gleich der Gesamtladung 
des Stoffes 
Cl2 Elemente sind immer ungeladene Stoffe, ihre Atome haben also OZ = 0 
CH4 ist ungeladen OZ-Summe = (–IV + [4  +I]) = 0 
SO4

2– ist doppelt negativ geladen OZ-Summe = (+VI + [4  –II]) = –2 
 
 

Die übergeordnete Regel lautet: je elektronegativer ein Element, desto höher 
ist seine negative Ladungspriorität 
                  +I–I       +I–I        +I–I        +I –I 

            HF    HCl    ClF    BrCl    das elektronegativere Element setzt sich durch 
es steht auch immer rechts und trägt die Endung –id (Hydrogenchlorid, Chlor-
fluorid, Bromchlorid). Weil Metalle die geringste EN haben sind sie immer  
                                                                                                                                                     +II  –I 

positiv geladen, entsprechend ihrer Wertigkeit Mg(II)chlorid MgCl2 
 
Weitere Ausnahmen: Zu 5. Chlor-, Brom-, Iodatome haben nur in Chloriden, 
Bromiden und Iodiden die OZ = –I, es gibt viele Gegenbeispiele, z.B.  
                                           +I+V–II 

Chlorsäure           HClO3    O ist elektronegativer als Cl, das in deswegen in 
einen positiven Ladungszustand gezwungen wird (vgl. ClF) 

 



 

 

Die Berechnungsbeispiele gehen alle nach dem gleichen Muster 
Man schaut nach der höheren Priorität und legt danach fest z.B. H=+I 
und ergänzt das Element mit der niedrigeren Priorität über die Ladungs-
summe     
 OZ(H) = +I,  Ladungssumme H2O2 = 0,  => OZ(O) = –I 
 
S und N haben keine hohe Priorität, deswegen müssen deren OZ über 
die Ladungssummen-Regel berechnet werden. 

 



Aufgaben 
 
1) Sieh dir auf YouTube Videos zur Erklärung der OZ an. 
2) Bearbeite folgende Aufgaben aus dem Buch S.74 

 
3) Welche von beiden folgenden Reaktionen ist eine Redoxreaktion, welche nicht? 
Beantworte anhand von Oxidationszahlen: 
Ca + H2SO4   H2 + CaSO4 
Ca(OH)2 + H2SO4   2 H2O + CaSO4 
 
4) Ergänze deine Hefteinträge in Form der folgenden Texte (weiter oben besser lesbar) 

 


