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1
Allgemeines

Die Alkalimetalle umfassen als erste Hauptgruppe des Periodensystems die Ele-
mente Lithium (Li), Natrium (Na), Kalium (K), Rubidium (Rb), Caesium (Cs) und
Francium (Fr). Sie haben auf ihrer >ußersten Elektronenschale nur ein s-Elektron,
das aufgrund der Abschirmung gegen0ber dem Atomkern durch die vollbesetzten
Edelgasschalen nur sehr schwach gebunden ist. Daraus ergibt sich die hohe Reak-
tionsf>higkeit der Alkalimetalle und ihre Tendenz, in Verbindungen mit Elementen
hoher Elektronegativit>t FestkArper mit Ionenbindung zu bilden. Die Alkalimetall-
ionen sind stets einfach positiv geladen.
Die Gruppe der Erdalkalimetalle besteht aus den Elementen Calcium (Ca), Stron-

tium (Sr) und Barium (Ba). Sie ist nicht identisch mit der II. Hauptgruppe des Peri-
odensystems (Erdalkaligruppe), in der außerdem die Elemente Beryllium, Magne-
sium und Radium stehen. Beryllium wird bei der Klassifizierung der Metalle zu
den Sondermetallen, Magnesium zu den Leichtmetallen gerechnet. Als Elemente
der II. Hauptgruppe besitzen die Erdalkalimetalle auf ihrer >ußersten Elektronen-
schale ein zweifach besetztes s-Orbital. Ihre ionische und elektropositive Natur
nimmt mit steigender Atomordnungszahl zu. Infolge der hAheren Kernladung sind
die Atomradien der Erdalkalimetalle kleiner als die der Alkalimetalle. Die Erdalkali-
metalle sind h>rter und weniger reaktiv als die Alkalimetalle.

1.1

Historisches

Als erstes Alkalimetall wurde Kalium im Jahre 1807 von Sir Humphrey Davy ent-
deckt und durch Elektrolyse von geschmolzenem Kaliumhydroxid gewonnen. Im
gleichen Jahr und auf gleichem Wege stellte er auch Natrium aus Natriumhy-
droxid dar. Lithium wurde 1817 durch Arfvedson in dem Mineral Petalit entdeckt.
Die Herstellung kleiner Mengen von Lithiummetall gelang erstmals Davy und
BrandE im Jahre 1818 durch Einwirkung von Gleichstrom auf geschmolzenes Li-
thiumoxid. Die selteneren Alkalimetalle Caesium und Rubidium wurden 1860
bzw. 1861 von Bunsen und Kirchhoff entdeckt. Caesium ist das erste Element, das
spektroskopisch gefunden wurde. Caesiummetall wurde erst 1881 von Setterberg
durch Elektrolyse eines geschmolzenen Gemisches aus Caesiumcyanid und Ba-
riumcyanid dargestellt. Rubidium wurde ebenfalls spektroskopisch als Bestandteil
des Lepidolitherzes (»Lithionglimmer«), entdeckt. Die erste Darstellung von Rubi-
diummetall gelang Bunsen 1861 durch Elektrolyse von geschmolzenem Rubi-
diumchlorid. Die Erdalkalimetalle Calcium, Strontium und Barium wurden erst-
mals im Jahre 1808 von Davy in Form ihrer Amalgame durch Elektrolyse ihrer
Chloride unter Verwendung einer Quecksilberkathode gewonnen. Die Darstellung
der reinen Elemente gelang erst Jahrzehnte sp>ter. Calcium wurde 1898 von Mois-
san durch Reduktion von wasserfreiem Calciumiodid mit Natrium hergestellt.
Bunsen erhielt reines Strontium durch Elektrolyse des Chlorids. Die Darstellung
von reinem Barium gelang Guntz 1901 durch Erhitzen von Bariumamalgam im
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Wasserstoffstrom und anschließende thermische Zersetzung des gebildeten Ba-
riumhydrids.

1.2

Wirtschaftliches

Wie Tabelle 1 zeigt, hat Natrium von allen Alkali- und Erdalkalimetallen die weitaus
grAßte wirtschaftliche Bedeutung, weil das Ausgangsmaterial Steinsalz sehr billig
zur Verf0gung steht und außerdem die Handhabung des Natriums aufgrund seiner
physikalischen und chemischen Eigenschaften einfacher ist als die der schwereren
Metalle. Natriummetall wurde in der Vergangenheit haupts>chlich f0r die Produk-
tion von Bleitetraalkylen als Antiklopfmittel f0r Benzin eingesetzt. Dieser Bedarf ist
in den letzten Jahren durch die schrittweise Verminderung bzw. den vAlligen Ersatz
durch Bleisubstitute stark zur0ckgegangen.
Heutzutage wird Natriummetall f0r die Herstellung von Hydriden (NaBH4), Na-

triumalkoholaten und Natriumamid sowie als Reduktionsmittel in der organischen
Synthese eingesetzt.
Natrium wird heute ausschließlich durch Schmelzflusselektrolyse eines eutekti-

schen Gemisches aus NaCl, CaCl2 und BaCl2 in sogenannten Downs-Zellen herge-
stellt. Daher h>ngen die Herstellkosten wesentlich von den Stromkosten ab. Der
Verbrauch an elektrischer Energie f0r die Elektrolyse liegt bei etwa 10 kWh/kg Nat-
rium. Der Gesamtenergieverbrauch (Dampf, Gas, Strom) f0r die Herstellung von
1 kg Natrium betr>gt einschließlich der Aufbereitung und Reinigung des Rohsalzes
etwa 12 kWh. Einen großen Einfluss auf die wirtschaftliche Herstellung von Nat-
rium hat die Verarbeitungs- bzw. AbsatzmAglichkeit des bei der Schmelzflusselek-
trolyse zwangsweise anfallenden Chlors.
Zur Herstellung von Lithiumprodukten dient der Basisrohstoff Lithiumcarbonat,

dessen Gewinnung in den letzten 20 Jahren eine durchgreifende Wandlung erfah-
ren hat. An die Stelle von Lithiumerzen, welche eine relativ aufw>ndige Aufarbei-
tung erfordern, sind nat0rliche LithiumsalzlAsungen getreten. Solche Vorkommen
gibt es u. a. in Chile, Argentinien, den USA und China [1]. Lithiummetall und seine

Tab. 1 Ungef�hre weltweite Produktionskapazit�ten f�r Alkali- und Erdalkalimetalle, Stand 2000

Metall t/a

Lithium ca. 1000

Natrium < 100000

Kalium 200

Rubidium < 1

Caesium < 1

Calcium 5000

Strontium 100

Barium 100
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Verbindungen hatten bis zum Zweiten Weltkrieg nur geringe wirtschaftliche Bedeu-
tung. Das Metall fand (ab den 1920er Jahren) haupts>chlich als Legierungsbestand-
teil einer Blei-Lagerlegierung (»Bahnmetall«), f0r alkalische Batterien und bei der
Herstellung von Pharmazeutika Verwendung. Dann stieg der Bedarf stark an.
2002 wurden weltweit (ohne USA) etwa 15100 t an Lithiummineralien gewonnen

(gerechnet als Li-Inhalt). Die derzeitig identifizierten Lithiumreserven werden auf
etwa 14 Mio. t gesch>tzt [2]. Das mengenm>ßig bedeutendste Produkt ist Lithium-
carbonat, das in der Glas-, Keramik-, Aluminium- sowie der Bauindustrie direkt ein-
gesetzt wird. Weiterhin wird es als Rohstoff f0r die Herstellung anderer Lithium-
salze und -verbindungen verwendet, wobei der Herstellung von Lithiummetalloxi-
den (haupts>chlich Lithiumcobaltoxid) f0r wiederaufladbare Batterien eine stark
steigende Bedeutung zukommt.
Weitere kommerziell wichtige Lithiumprodukte sind das Lithiumhydroxid (f0r

Schmierfettherstellung und Atemger>te), Lithiumchlorid (Schweißb>der, Luftent-
feuchtung), Lithiumbromid (Klimaanlagen), Lithiumnitrat (Gummiindustrie), Li-
thiumhexafluorophosphat (Leitsalz f0r Lithiumakkus), Lithiummetall und Organo-
lithiumverbindungen (Elastomere, Pharmazeutika) sowie Lithiumhydrid und Li-
thiumaluminiumhydrid (organische Synthese, Herstellung von Feinchemikalien).
Die Kaliumproduktion der westlichen Welt ist gering (vgl. auch Tab. 1). Der 0ber-

wiegende Teil wird zur Herstellung von Kaliumhyperoxid (Kaliumdioxid) KO2 sowie
Kaliumalkoholaten (vor allem Kalium-tert-butoxid) eingesetzt. Ferner wird Kalium
in K/Na-Legierungen als W>rme0bertragungsmedium sowie zur Herstellung von
Kaliumalkoxiden verwendet. Kalium wird heute haupts>chlich durch Reduktion
von Kaliumchlorid mit Natrium hergestellt [3].
Rubidium hat nur einen begrenzten Anwendungsbereich f0r lichtempfindliche

Schichten in photoelektrischen Zellen sowie als Gettermaterial in Hochleistungs-
lampen und ElektronenrAhren. Da Rubidium nur mit geringen Gehalten in Lepido-
lith und Carnallit vorkommt und seine Gewinnung schwierig und aufwendig ist,
wird seine Verwendung auch in Zukunft gering bleiben.
Caesium zeichnet sich durch ein besonders großes ElektronenemissionsvermA-

gen aus und wird deshalb bei der Herstellung von Photozellen und ElektronenrAh-
ren verwendet. Der Bedarf an metallischem Caesium betr>gt einige kg pro Jahr.
Caesiumverbindungen werden seit 50 Jahren im industriellen Maßstab produ-

ziert. Zu Beginn war der Markt auf wenige Anwendungen wie die Dichtegradienten-
zentrifugation limitiert. Mit der Zeit haben sich die Caesiumverbindungen auf-
grund ihrer besonderen Eigenschaften in den unterschiedlichsten M>rkten etabliert,
so dass der heutige Jahresbedarf in Form von Spezialchemikalien im Bereich eini-
ger hundert Tonnen liegt. Nimmt man den Bedarf an Caesiumformiat als Commod-
ity f0r die ErdAlfArderung hinzu, so erhAht sich die Gesamtmenge auf etwa 2000–
3000 Tonnen. F0r die Zukunft ist ein weiteres Wachstum abzusehen.
Calcium wird zur Herstellung von Sondermetallen wie Zirconium, Thorium und

Vanadium verwendet. Weitere Anwendung findet Calcium als Raffinationsmittel
f0r Stahl, Aluminium oder andere Metalle meist in Form einer Ca/Si-Legierung
(siehe auch Stahlveredler, Band 6a). Sch>tzungen zufolge betrug der Verbrauch von
Calciummetall in den westlichen Industriestaaten 2002 etwa 5000 t. Calcium wird
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durch Reduktion von Calciumoxid mit Aluminiumpulver bei ca. 1200 PC hergestellt.
Vor dem Zweiten Weltkrieg war die Schmelzflusselektrolyse von Calciumchlorid
vorherrschend.
Barium und Ba/Al/Mg-Legierungen finden als Gettermetalle in ElektronenrAh-

ren Verwendung. Ferner verbessert Barium die Eigenschaften von Bleilegierungen
in S>urebatterien. J>hrlich werden weltweit etwa 50 t Bariummetall produziert.
Der Bedarf an Strontium ist gering.

2

Physikalische und chemische Eigenschaften

2.1

Physikalische Eigenschaften

Aufgrund ihrer Elektronenstruktur (nur ein s-Elektron in der >ußersten Schale) und
des großen Atom- bzw. Ionenvolumens ist die Gitterenergie der Alkalimetalle ver-
h>ltnism>ßig klein. Sie besitzen daher im Vergleich zu den Erdalkalimetallen eine
geringere H>rte, niedrigere Schmelz- und Siedepunkte, kleinere Dichten und nied-
rigere Sublimationsw>rmen [4]. Aus der Schmelze erstarren alle Alkali- und Erd-
alkalimetalle kubisch-raumzentriert; bei Raumtemperatur sind Calcium und Stron-
tium kubisch-fl>chenzentriert. Die Alkali- und Erdalkalimetalle besitzen die typi-
schen Metalleigenschaften wie gute Leitf>higkeit f0r W>rme und Elektrizit>t. Das
elektrische LeitvermAgen des Natriums betr>gt bei 20 PC etwa ein Drittel desjenigen

Tab. 2 Physikalische Eigenschaften der Alkali- und Erdalkalimetalle

Li Na K Rb Cs Ca Sr Ba

spezifische
W>rmekapazit>t

bei 20 PC (J/g K) 3,3 1,22 0,776 0,332 0,218 0,65 0,31 0,20

(J/g K) 4,2 1,34 0,80 0,368 0,234 0,75 0,40 0,29
bei T = (PC) (180) (200) (200) (200) (200) (900) (900) (900)

W>rmeleitf>higkeit (W/cm K) 0,818 0,870 0,522 0,333 0,201 1,92 0,325 0,184
bei T = (PC) (100) (97,8*) (100*) (39*) (100) (100) (100) (22)

Verdampfungsw>rme
beim Siedepunkt

(J/g) 22700 3877 2077 888 611 3864 1800 1273

Temperatur beim Dampfdruck*
1,333 mbar (PC) 723 439 341 297 279 800 740 860
13,33 mbar (PC) 881 549 443 389 375 970 900 1050
133,3 mbar (PC) 1097 701 586 514 509 1200 1100 1300

H>rte nachMohs 0,6 0,4 0,5 0,3 0,2 1,75 1,5 1,25

Fp. des Chlorids (PC) 614 808 771 717 645 772 873 963

* Die Werte gelten f0r das geschmolzene Metall
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von Kupfer. Von technischer Bedeutung f0r die Herstellung und Anwendung von
Alkalimetallen ist, dass diese bei relativ niedrigen Temperaturen in weiten Tempera-
turbereichen fl0ssig sind. Ferner sind die niedrigen Dampfdr0cke und die niedri-
gen Dichten von Lithium und Natrium g0nstig f0r die elektrolytische Herstellung
in einer Diaphragmazelle. Da fl0ssiges Kalium einen weitaus hAheren Dampfdruck
besitzt als Lithium und Natrium, hat sich die Herstellung durch Schmelzflusselek-
trolyse nicht bew>hrt. Auch beim Caesium hat sich neben der hohen Reaktivit>t der
hohe Dampfdruck als nachteilig f0r eine direkte Herstellung des Metalls durch
Schmelzflusselektrolyse erwiesen.
Alle Alkali- und Erdalkalimetalle geben charakteristische Flammenf>rbungen: Li

karmesinrot, Na gelb, K violett, Rb und Cs rotviolett, Ca gelbrot, Sr rot, Ba gr0n.

2.2

Chemische Eigenschaften

2.2.1

Alkalimetalle

In der Gruppe der Alkalimetalle nehmen mit steigender Ordnungszahl das Ionisa-
tionspotential und die Elektronegativit>t ab. In gleicher Richtung nimmt die Reak-
tivit>t, abgesehen von der Reaktion des Lithiums mit Stickstoff, zu. So l>uft z.B. die
Reaktion der Metalle mit Wasser unter Bildung von Hydroxid und Wasserstoff bei
etwa 25 PC mit steigender Ordnungszahl zunehmend heftiger ab: Lithium entz0n-
det sich nur, wenn es in fein verteilter Form vorliegt, Natrium zersetzt Wasser st0r-
misch (der freigesetzte Wasserstoff kann an der Luft zu heftigen Explosionen f0h-
ren), und Kalium reagiert so heftig, dass sich der frei werdende Wasserstoff sofort
entz0ndet. Rubidium und Caesium reagieren explosionsartig.
Lithium besetzt eine Sonderstellung unter den Alkalimetallen und zeigt in seinen

Reaktionen und den LAslichkeitseigenschaften einiger Salze Analogien zu Magne-
sium [4]. Hierf0r einige Beispiele:
Lithium bildet mit Sauerstoff wie Magnesium ein normales Oxid (Li2O bzw.

MgO), kein Peroxid oder Hyperoxid. Dar0ber hinaus reagiert es mit Stickstoff wie
Magnesium zum Nitrid (Li3N bzw. Mg3N2). Li2CO3 und Li3PO4 sind im Unterschied
zu Na2CO3 und Na3PO4 und in Analogie zu MgCO3 und Mg3(PO4)2 in Wasser
schwer lAslich.
An feuchter Luft 0berzieht sich Lithium sofort mit einer grauen, sp>ter schwar-

zen Schicht, die aus Lithiumnitrid, -hydroxid und -oxid besteht. In trockener Luft
bleibt es bei Raumtemperatur und einer relativen Feuchte von weniger als 2% blank
und kann daher in dieser Atmosph>re verarbeitet werden.
Die blanken Schnittfl>chen des Natriums 0berziehen sich an feuchter Luft mit ei-

ner d0nnen, zun>chst rAtlichen, sp>ter grauen Oxidhaut. Geschmolzenes Natrium
kann sich an feuchter Luft bei Temperaturen 0ber 115 PC entz0nden. In trockener
Luft ist es best>ndig und verbrennt erst bei hAheren Temperaturen zu einem Ge-
misch aus Na2O und Na2O2.
Kalium bildet beim Erw>rmen an Luft drei Oxide, K2O, K2O2 und KO2.
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Rubidium und Caesium entz0nden sich bei Sauerstoffzutritt sofort unter Bildung
der Hyperoxide.
Wegen des stark elektropositiven Charakters der Alkalimetalle hydrolysieren die

verschiedenen Oxide leicht in Wasser.

M2Oþ H2O �! 2 Mþ þ 2 OH� ð1Þ

M2O2 þ 2 H2O �! 2 Mþ þ 2 OH� þH2O2 ð2Þ

2 MO2 þ 2 H2O �! 2 Mþ þ 2 OH� þH2O2 ð3Þ

Die ionischen Peroxide der Alkalimetalle sind stark oxidierende Reagenzien. Sie rea-
gieren mit organischen Verbindungen bei Raumtemperatur zu Carbonaten und mit
Kohlendioxid unter Freisetzung von Sauerstoff:

2 M2O2 þ 2 CO2 �! 2 M2CO3 þO2 ð4Þ

Analog reagieren auch die Hyperoxide [5].

4 MO2 þ 2 CO2 �! 2 M2CO3 þ 3 O2 ð5Þ

Diese Reaktionen werden in Atemschutzger>ten zur Regenerierung der Atemluft
technisch genutzt.
Die Alkalimetalle (ausgenommen Lithium) reagieren nicht mit Stickstoff. Er

kann daher als Schutzgas f0r diese Metalle verwendet werden. Die Amide der Alka-
limetalle lassen sich durch Einwirkung von gasfArmigem Ammoniak auf die erhitz-
ten Metalle gewinnen. In fl0ssigem Ammoniak lAsen sich die Alkalimetalle zu-
n>chst mit blauer, in st>rkerer Konzentration mit kupferroter Farbe. Die Alkalime-
tallamide werden in großem Umfang zur Herstellung von organischen und
anorganischen Verbindungen eingesetzt, z.B. Natriumamid f0r die Indigosynthese
nach Heumann-Pfleger und zur Herstellung von Natriumazid f0r die Sprengstoff-
industrie. Mit Wasserstoff bilden die Alkalimetalle bei erhAhten Temperaturen salz-
artige oder salz>hnliche Hydride der Zusammensetzung MH. Die Alkalihydride rea-
gieren vielfach >hnlich wie die Metalle. Sie sind z.B. starke Reduktionsmittel [6].
Natriumhydrid dient zur Erzeugung von Natriumborhydrid, NaBH4, einem wichti-
gen Produkt zur in situ-Herstellung von Natriumdithionit f0r die reduktive Zell-
stoffbleiche sowie zur Reduktion von Carbonylverbindungen zu Alkoholen. Mit Ha-
logenen reagieren die Alkalimetalle in der K>lte verschieden lebhaft, in der Hitze ist
die Reaktion meist heftig. Organische Halogenverbindungen wie Chloroform und
Tetrachlorkohlenstoff kAnnen mit Alkalimetallen bei Schlag oder Stoss explosions-
artig reagieren.
Brennende Alkalimetalle reagieren heftig mit Kohlendioxid. Mit festem CO2 kAn-

nen sie sich sogar explosionsartig umsetzen. Daher kAnnen Kohlendioxid und Na-
triumhydrogencarbonat nicht als LAschmittel bei Alkalimetallbr>nden verwendet
werden. Solche Br>nde lAscht man am besten durch Abdecken mit trockenem Koch-
salz, Sand oder Zement. Sand, Zement und andere oxidbasierte LAschmittel sind je-
doch f0r Lithiumbr>nde ungeeignet, da mit diesen Stoffen eine thermit>hnliche Re-
aktion, z.B. gem>ß
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SiO2 þ 4 Li �! 2 Li2Oþ Si ð6Þ

stattfindet. F0r Lithium sind deshalb nur oxid- und fluoridfreie Metallbrandpulver
auf Basis NaCl geeignet.
Ein geeignetes LAschmittel f0r Natrium-Fl>chenbr>nde ist auch Grafit, denn Nat-

rium reagiert im Unterschied zu den 0brigen Alkalimetallen nicht mit Grafit [6].
Alkalimetalle werden im Laboratorium h>ufig unter Petroleum, ParaffinAl oder

MineralAl aufbewahrt. Zur ErhAhung der Reaktionsgeschwindigkeit verwendet man
in der organischen Synthese bevorzugt Alkalimetall/Kohlenwasserstoff-Dispersio-
nen. F0r technische Anwendungen ist Lithiummetall in Form von Barren, Stangen
sowie als Granulat erh>ltlich. Natriumarme, reine Qualit>ten kommen f0r Batterien
und die Legierungsherstellung zum Einsatz; neben Barren und Stangen sind auch
Folien mit anwendungsspezifischen Abmessungen erh>ltlich (Chemetall GmbH,
FMC Corp.). Die Alkalielemente werden oft auch in Form ihrer Hydride, Amide
oder Alkoholate zu den verschiedenartigsten Reaktionen in der organischen Chemie
eingesetzt.

2.2.2

Erdalkalimetalle

Calcium, Strontium und Barium sind in ihrem chemischen Verhalten einander
sehr >hnlich. Beim Verbrennen an Luft entstehen Oxide und Nitride. Die Erdalkali-
metalle m0ssen daher unter trockenem Argon oder Helium gelagert werden. GrA-
ßere St0cke der Metalle oxidieren langsam und lassen sich unter ParaffinAl auf-
bewahren. Calcium kann in trockener Luft bei Zimmertemperatur aufbewahrt
werden. Barium ist so reaktionsf>hig, dass es nur schwierig in hoher Reinheit her-
gestellt und untersucht werden kann. Wegen ihrer großen Affinit>t zu Sauerstoff
wirken die Erdalkalimetalle als starke Reduktionsmittel. So werden die Oxide von
Cr, Zr, Ce, Ti, V, W, Th und U zu den Metallen reduziert. Mit kaltem Wasser reagie-
ren die Erdalkalimetalle tr>ge, beim Erw>rmen lebhafter unter Wasserstoffentwick-
lung und Bildung der Hydroxide M(OH)2.
Mit trockenem Stickstoff bilden die Erdalkalimetalle beim Erw>rmen Nitride. Im

Wasserstoffstrom entstehen zwischen 300 und 500 PC Hydride.
Die meisten Bariumverbindungen sind thermodynamisch weniger stabil als die

entsprechenden Verbindungen von Magnesium und Calcium und kAnnen daher
durch diese Metalle reduziert werden. Calcium, Strontium und Barium bilden eine
Vielzahl von Legierungen und intermetallischen Verbindungen [7, 8].
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3
Herstellung

3.1

Natrium

Natrium wurde von 1854 bis etwa 1890 mit Hilfe thermisch-chemischer Reduk-
tionsverfahren hergestellt, danach bis etwa Mitte der 1950er Jahre durch Schmelz-
flusselektrolyse von Natriumhydroxid nach Castner. Es folgte ab etwa 1921 die Koch-
salz-Schmelzflusselektrolyse aus einem bin>ren Salzgemisch nach Downs und ab
Mitte der 1950er Jahre aus einem tern>ren Salzgemisch in einer modifizierten
Downs-Zelle [9]. Andere elektroyltische Verfahrenwie die Abscheidung als Legierung
an fl0ssigemBlei oder anQuecksilber als Amalgammit der anschließenden elektroly-
tischen oder destillativen Gewinnung des reinen Natriums konnten sich nicht durch-
setzen [10] (vgl. auchChlor, Alkalien und anorganische Chlorverbindungen, Band 3).

3.1.1

NaOH-Schmelzflusselektrolyse

In großem Umfang wurde Natrium erstmals durch Elektrolyse von geschmolzenem
Natriumhydroxid in der Castner-Zelle produziert. An der Einf0hrung dieser Zelle in
großtechnischem Maßstab hatte die Degussa maßgeblichen Anteil.
Die Elektrolyse nach Castner liefert Natrium, Wasserstoff und Sauerstoff:

4 Naþ þ 4 e� �! 4 Na (Kathode) ð7Þ

4 OH� �! 2 H2OþO2 þ 4 e� ðAnodeÞ ð8Þ

2 H2Oþ 2 Na �! 2 NaOHþ H2 ð9Þ

Der Gesamtvorgang verl>uft also nach folgender Summengleichung:

4 NaOH �! 2 Naþ 2 NaOHþH2 þO2 ð10Þ

Daraus ergibt sich, dass die Stromausbeute nicht mehr als 50% betragen kann. In
der Praxis erreichte man Stromausbeuten bis zu 45%.
Die Castner-Zelle war in Ausf0hrung und Arbeitsweise so einfach, dass sie im

Laufe vieler Jahre nur wenig ver>ndert wurde (Abb. 1). Sie besteht aus einem Trog,
der in ein Mauerwerk eingesetzt ist. Die zylindrische Kathode aus Kupfer ist kon-
zentrisch in dem Eisentrog angeordnet. Sie wird von dem von unten durch den Be-
h>lterboden gef0hrten Stromzuf0hrungsarm getragen. Die zylindrische Anode aus
Nickel umgibt die Kathode konzentrisch und ist am oberen Rand des Beh>lters be-
festigt. In dem 25 mm weiten Ringspalt zwischen Kathode und Anode befindet sich
konzentrisch das aus einem Eisendrahtgewebe mit 100 Maschen/cm2 bestehende
Diaphragma, das an der Natriumsammelhaube aufgeh>ngt ist. Das an der Kathode
abgeschiedene fl0ssige Natrium steigt infolge des Dichteunterschieds zum Elektro-
lyten nach oben und sammelt sich in der Haube. Vber diesen Weg entweicht auch
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Abb. 1 Castner-Elektrolysezelle.
1 Stahlbeh�lter, 2 Nickelanode, 2.1 Anodenaufh�ngung (Stromzuf�hrung), 3 Kupferkathode,
3.1 Kathodenhalterung (Stromzuf�hrung), 4 Drahtnetzdiaphragma, 5 Natriumsammler, 6 Isolation,
7 Mauerwerk, 8 Kathodendurchf�hrung

der gebildete Wasserstoff. Der anodisch gebildete Sauerstoff entweicht 0ber Wffnun-
gen im Anodenring, 0ber die auch die Zuf0hrung des Natriumhydroxids erfolgt.
Aus der Natriumsammelhaube wurde das Natrium zun>chst von Hand mit einem
perforierten LAffel abgeschApft, in dem das Natrium infolge seiner großen Oberfl>-
chenspannung verbleibt, w>hrend mitgeschApfte Schmelze zur0ckl>uft. Sp>ter wur-
den mechanische Austragsvorrichtungen f0r das Natrium verwendet.
Der in der Castner-Zelle verwendete Elektrolyt bestand aus einem Gemisch von

80–85% Natriumhydroxid, 10% Natriumchlorid und 5–10% Natriumcarbonat.
Diese Zus>tze erfolgten zur Erniedrigung des Schmelzpunktes. Die wichtigsten Be-
triebsdaten einer Castner-Zelle sind in Tabelle 3 zusammengestellt. Der Castner-

Tab. 3 Wichtigste Betriebsdaten einer Castner-Zelle

Strombelastung (kA) 8–10

Zellenspannung (V) 4,3–5,0

Stromausbeute (%) 36–45

Verbrauch elektrischer Energie, ohne NaOH-Gewinnung (kWh/kg Na) 11,2–12,4

Elektrolyttemperatur (PC) 320 € 10
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Elektrolyse-Prozess war von 1891 bis etwa 1920 das einzige Natriumherstellverfah-
ren von praktischer Bedeutung.

3.1.2

NaCl-Schmelzflusselektrolyse

Die Herstellung von Natrium durch Elektrolyse von geschmolenem Natriumhy-
droxid setzt die vorherige Gewinnung des Natriumhydroxids, z.B. durch Elektrolyse
von NaCl in w>ssriger LAsung, voraus. Es fehlte deshalb nicht an Versuchen, Nat-
rium direkt aus Natriumchlorid durch Elektrolyse zu gewinnen und damit die Her-
stellkosten erheblich zu reduzieren. Schon 1911 setzten bei der Degussa in Rheinfel-
den Entwicklungen ein, geschmolzenes Kochsalz in einer modifizierten Castner-
Zelle zu zerlegen. Durchgesetzt hat sich dann jedoch die 1921 von Roessler &
Hasslacher zum Patent angemeldete Downs-Zelle. Die entscheidende Verbesse-
rung des NaCl-Schmelzflusselektrolyseverfahrens erreichte Downs dadurch, dass
er gegen0ber der Castner-Zelle die Anordung von Kathode und Anode umkehrte,
so dass die Anode konzentrisch von der Kathode umgeben war. Dadurch wurde
eine problemlose Abf0hrung des Chlors mAglich.
Das Downs-Verfahren wurde im Laufe der Zeit bez0glich der Gestaltung der

Elektroden sowie der Zusammensetzung der Salzschmelze weiterentwickelt. Die
hohe Schmelztemperatur von Kochsalz (808 PC), die bei dieser Temperatur starke
Aggressivit>t des Chlors gegen alle mit ihm in Ber0hrung kommenden Bauteile der
Zelle, der hohe Dampfdruck des Natriums (0,5 bar bei 808 PC) und dessen hohe LAs-
lichkeit von 4,2% im geschmolzenen Salz machten es notwendig, die Schmelztem-
peratur durch geeignete Zus>tze zu erniedrigen. Zun>chst wurde mit bin>ren Ge-
mischen von 40% Natriumchlorid und 60% Calciumchlorid bei Salzschmelztempe-
raturen von 560–580 PC gearbeitet.
Abbildung 2 zeigt schematisch eine Downs-Zelle in ihrer urspr0nglichen Form.

Die Zelle besteht aus einem ausgemauerten Stahlblechbeh>lter, durch dessen Bo-
den die Grafitanode eingef0hrt ist. Die Anode wird zylindrisch von der Eisenka-
thode umgeben. Die Stromzuf0hrungsarme der Kathode sind seitlich durch die Be-
h>lterwand isoliert hindurchgef0hrt. In dem ringfArmigen Spalt zwischen den Elek-
troden ist ein Diaphragma aus Eisendrahtgewebe angeordnet, das an der 0ber den
Elektroden befindlichen Vorrichtung zum getrennten Auffangen von Natrium und
Chlor aufgeh>ngt ist. Diese Auffangvorrichtung ist isoliert auf den offenen Rand
der Beh>lterwand aufgelegt. Die Strombelastung dieser Zelle wurde von zun>chst
8 kA im Laufe der Zeit auf 25 kA gesteigert. Es wurden Zellenleistungen von 330 kg
Natrium pro Tag erreicht. Ein Nachteil des als Elektrolyt verwendeten bin>ren Salz-
gemischs bestand darin, dass das abgeschiedene Natrium 3,5–4% Calcium enthielt.
Hierdurch kam es zu h>ufigen Verstopfungen der Natrium-Austragsvorrichtung.
Nach verschiedenen Weiterentwicklungen, vor allem bei der Firma DuPont, wo-

bei auch die Zusammensetzung des Elektrolyten ge>ndert wurde, wird heute in al-
len bedeutenden Natrium-Produktionsst>tten der in Abb. 3 schematisch dargestellte
Zellentyp eingesetzt.
Diese Zelle arbeitet mit einem Elektrolyten, der aus einem tern>ren Salzgemisch
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Abb. 2 Downs-Elektrolysezelle
1 Stahlbeh�lter, 2 Keramische Ausmauerung, 3 Eisenkathode, 4 Grafitanode, 5 Drahtnetzdiaphragma,
6 Dom f�r Chlorabzug, 7 Isolationsdeckel, 8 Sammelring mit Steigrohr f�r Natrium, 9 Natrium-7berlauf,
10 Natrium-Sammelgef�ß

aus BaCl2, CaCl2 und NaCl besteht. Der Anteil an CaCl2 wurde dabei vermindert. Da-
durch reduziert sich die unerw0nschte Abscheidung von Calcium, so dass der Cal-
ciumgehalt im abgeschiedenen Natrium nur noch ca. 1% betr>gt. Die Schmelztem-

Abb. 3 Moderne Natrium-Elektrolysezelle.
1 Stahlbeh�lter, 2 Keramische Ausmauerung, 3 Kathode mit Kathodenarm, 4 Anode, 5 Diaphragma,
6 Sammelring mit Steigrohr und 7berlauf f�r Natrium, 7 Dom f�r Chlorabzug, 8 Kathodenschiene,
9 Anodenschiene
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peratur liegt bei ca. 600 PC. Das eutektische Gemisch mit 31% BaCl2, 49% CaCl2
und 20% NaCl kann trotz des g0nstigen Schmelzpunktes von 455 PC nicht einge-
setzt werden, weil der Calciumgehalt im Natrium bis auf 6% ansteigt und die elek-
trische Leitf>higkeit der Schmelze zu niedrig liegt.
Das wesentliche Merkmal der heute 0blichen Zelle ist die Aufteilung von Kathode

und Anode in je 4 Segmente. Vier zu einer Einheit zusammengestellte Kathoden-
rohre umschließen konzentrisch 4 Grafitzylinder, die als Anode geschaltet sind. Der
Elektrodenabstand betr>gt weniger als 50 mm. In den 4 ringfArmigen Spalten ist je
ein zylindrisches Eisendrahtsieb mit etwa 100 Maschen/cm2 als Diaphragma ange-
ordnet. Diese Siebzylinder sind an der Sammelhaube zum getrennten Auffangen
der Elektrolyseprodukte Natrium und Chlor befestigt.
Das an der Kathode abgeschiedene Natrium steigt infolge seiner im Vergleich zur

Salzschmelze geringeren Dichte (0,8 gegen0ber 2,7 g/cm3) 0ber die Auffangvorrich-
tung und ein Steigrohr in einen geschlossenen Sammelbeh>lter. Das Diaphragma
muss wegen auftretender Verstopfungen und Besch>digungen nach Standzeiten
von durchschnittlich 35–45 Tagen ausgetauscht werden. Im 0brigen erreicht die
Zelle Betriebszeiten von etwa 3 Jahren. Sie wird normalerweise stillgelegt, wenn
durch Abnutzung der Anoden die Zellenspannung und der Energieverbrauch zu
hoch geworden ist.
Die verschiedenen heute 0blichen Elektrolysezellen werden mit Stromst>rken

bis zu 45 kA betrieben, wobei Leistungen bis zu 800 kg Natrium pro Tag er-
reicht werden. In Tabelle 4 sind die Betriebdaten einer solchen Zelle zusammen-
gestellt.
In den großen Natrium-Produktionsst>tten werden von einem Gleichrichter 40–

50 hintereinandergeschaltete Elektrolysezellen mit Gleichstrom versorgt. Dabei wer-
den Siliciumgleichrichter verwendet, die einen Wirkungsgrad von 95–98% haben.
F0r die elektrolytische Herstellung von Natrium werden an den Ausgangsstoff

Kochsalz besonders hohe Reinheitsanforderungen gestellt. Deshalb sind der eigent-
lichen Elektrolyse umfangreiche Anlagen zur Reinigung des Salzes vorgeschaltet.
Das Rohsalz wird zun>chst in Wasser zu einer ges>ttigten Sole gelAst, aus der durch
Zugabe von Bariumchlorid und Soda haupts>chlich CaSO4 entfernt wird. Der Nie-
derschlag (BaSO4 und CaCO3) sedimentiert zusammen mit den im Rohsalz vorhan-
denen Tonmineralien. Die filtrierte SalzlAsung wird eingedampft und das auskris-
tallisierte Salz 0ber Zentrifugen einer Trocknungsanlage zugef0hrt. Die Trocknung

Tab. 4 Betriebsdaten einer modernen Natrium-Elektrolysezelle

Betriebstemperatur (PC) 600

Lebensdauer der Zelle (d) 1100–1200

Zellenspannung (V) 6,5–7

Strombelastung (kA) bis zu 45

Stromausbeute (%) 85–90

Verbrauch elektrischer Energie (kWh/kg Na) 9,8–10
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Abb. 4 Fließbild der Natriumherstellung.
1 L;sebeh�lter, 2 Filter, 3 F�llbeh�lter, 4 Beh�lter f�r Reinsole, 5 Eindampfer, 6 Eindicker, 7 Zentrifuge,
8 Drehtrommeltrockner, 9 Reinsalzbunker, 10 Elektrolysezelle, 11 Natriumfilter, 12 Natriumspeicher,
13 Natriumtank, 14 Gießtisch, 15 Chlorreinigung, 16 Chlorkompressor, 17 Verfl�ssiger, 18 Chlorlager-
beh�lter

des Salzes auf einen Wassergehalt von weniger als 600 ppm ist f0r einen optimalen
und stArungsfreien Betrieb der Elektrolysezellen sehr wichtig. Abbildung 4 zeigt das
Schema eines Natriumherstellungsprozesses.
Das erzeugte Rohnatrium enth>lt noch etwa 1% Calcium, 0,3% Calciumoxid,

0,3% Natriumoxid und geringe Mengen mitgerissener Salzschmelze. Zur Herstel-
lung einer handels0blichen Qualit>t wird es auf etwa 120 PC abgek0hlt und von sich
dabei abscheidenden Verunreinigungen mit Hilfe von Drahtgewebe-Filterkerzen ge-
trennt.
Das so gewonnene Reinnatrium wird f0r bestimmte Verwendungszwecke einer

Nachbehandlung mit Na2O oder Na2O2 bei 300–400 PC unterworfen, um den Cal-
ciumgehalt auf weniger als 10 ppm zu reduzieren. Bei dieser Behandlung wird das
Calcium zu Calciumoxid umgesetzt, das abfiltriert wird.
Das bei der Elektrolyse anfallende Chlor wird von mitgerissenem Salzstaub be-

freit und gegebenenfalls verfl0ssigt [9].

3.1.3

Handelsformen

Natrium wird zum grAßten Teil in Bahnkesselwagen bis zu 45 t Ladegewicht und
kleineren Containern mit einigen 100 kg bis einigen t FassungsvermAgen versandt.
Dabei wird fl0ssiges Natrium in die Beh>lter eingegossen und durch Abk0hlen vor
dem Versand erstarren gelassen. Beim Empf>nger wird das Natrium zum Entleeren
wieder aufgeschmolzen.
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Ein kleinerer Teil des Natriums kommt in Form gegossener sowie stranggepreß-
ter St0cke in Stahltrommeln verpackt in den Handel. Das Handelsprodukt hat eine
Reinheit von 99,8%.

3.2

Lithium

Lithiummetall wird ausschließlich aus Lithiumchlorid durch Schmelzflusselektro-
lyse hergestellt. Zur Gewinnung des Lithiumchlorids geht man vom Lithiumcarbo-
nat aus, das aus den in der Natur vorkommenden Lithiumlaugen gewonnen wird.
Alternative Prozesse, ausgehend von oxidischen Rohstoffen, besitzen noch keine

kommerzielle Bedeutung.

3.2.1

Rohstoffe

Die vier wichtigsten Lithiummineralien sind Amblygonit, Spodumen, Petalit und
Lepidolith. Das Lithium-Aluminiumsilicat Spodumen LiAl[Si2O6] enth>lt theore-
tisch 8,03% Li2O. Meist liegt der Li2O-Gehalt aber wegen des teilweisen Ersatzes des
Li+-Ions durch Na+- und K+-Ionen zwischen 6 und 7,5%.
Auch beim Petalit Li[AlSi4O10] liegt der tats>chliche Gehalt an Li2O mit 3,5–4,5%

unter dem theoretischen von 4,9%. Von den Glimmermaterialien enth>lt der Lepi-
dolith K(Li,Al)3[(F,OH2)2[Al,Si)4O10] je nach Herkunft 3,3–7,7% Li2O. Abbauw0rdige
Lagerst>tten weisen Gehalte von 3–4% auf. Das Mineral enth>lt h>ufig 3–5% Rb2O
und Cs2O. Der Li2O-Gehalt abbauw0rdiger Vorkommen von Amblygonit, einem
komplexen Phosphat der allgemeinen Formel (Li,Na)Al[(F,OH)/PO4] liegt zwischen
7–9%. Das Mineral kommt allerdings nicht in grAßeren Lagerst>tten vor. Lithium-
erze, insbesondere solche australischen Ursprungs (Greenbushes Mines) werden
vor allem in der Glasindustrie eingesetzt. Zur Herstellung reiner Lithiumverbin-
dungen haben sie kaum noch Bedeutung.
An die Stelle von Lithiumerzen sind die in der Natur vorkommenden lithiumhalti-

gen Salzlaugen getreten. Die kommerzielle Ausbeutung von Laugenvorkommen be-
gann 1966 in Nevada durch Foote Mineral. Die heute wichtigsten Vorkommen sind
der Salar de Atacama (Chile), der Salar del Hombre Muerto (Argentinien), Salar de
Uyuni (Bolivien, z. Zt. keine Produktion) sowie der Tajmar Lake im Quaidam Basin
(China, z. Zt. keine Produktion). Dort werden die unterirdischen Salzlaugen durch
Brunnenbohrungen in große Verdunstungsbecken gefArdert und durch Sonnenein-
strahlung konzentriert. Dabei fallen Begleitsalze durch Vbers>ttigung aus, w>hrend
die Konzentration an Lithiumsalzen in der LAsung st>ndig zunimmt. Nach Erreichen
einer Konzentration von min. 0,5% Li+ wird durch Zugabe von Soda schwerlAsliches
Lithiumcarbonat ausgef>llt, das als Rohstoff f0r alle weiteren Lithiumprodukte
dient [1]. Alternativprozesse zur Direktgewinnung von reinem Lithiumchlorid sind
in j0ngster Zeit zur technischen Reife gebracht worden (Chemetall Foote: fraktio-
nierte Kristallisation, FMC: Feststoffadsorptionsprozess). Aus dem Lithiumcarbonat
wird Lithiumchlorid durch Umsetzung mit Salzs>ure hergestellt, wobei wegen der
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außerordentlichen Korrosivit>t des Lithiumchlorids Ger>te aus Spezialst>hlen oder
Nickel benutzt werden m0ssen. Beim Einengen der 0bers>ttigten LAsung, z.B. in ei-
nem Vakuumverdampfer, kristallisiert Lithiumchlorid aus, das von der Mutterlauge
getrennt und nach dem Trocknen feuchtigkeitsdicht verpackt wird.
An die Reinheit des zu elektrolysierenden Lithiumchlorids m0ssen hohe Anfor-

derungen gestellt werden, da von der Qualit>t des Lithiumchlorids die Leistung und
besonders die Lebensdauer der Zelle abh>ngen. Des weiteren werden f0r Anwen-
dungen in der Batterietechnik sowie der Legierungsherstellung besonders reine Me-
tallqualit>ten vorausgesetzt.

3.2.2

Gewinnung

Bei der elektrolytischen Gewinnung des Lithiums aus Lithiumchlorid verwendet
man als Elektrolyt eine Salzschmelze aus LiCl und KCl. Die Schmelztemperatur des
Eutektikums (44,3% LiCl, 55,7% KCl) betr>gt 352 PC. In der Praxis verwendet man
Salzgemische mit einem Lithiumchloridanteil von 45–55% und arbeitet bei Schmel-
zentemperaturen von 400–460 PC.
Das Lithium wird in Elektrolysezellen, die den modernen Downs-Zellen zur Her-

stellung von Natrium >hnlich sind, produziert. An den Kathoden der Lithiumzelle
abgeschiedenes Metall steigt infolge des Dichteunterschieds zwischen dem Lithium
und der Salzschmelze nach oben und wird unter Argonabdeckung aufgefangen.
Die heute 0blichen Elektrolysezellen werden mit Stromst>rken bis zu 41 kA betrie-
ben, wobei Leistungen bis zu 230 kg Lithium pro Tag erreicht werden. Die Zerset-
zungsspannung von Lithiumchlorid liegt bei 3,7 V, w>hrend die Zellenspannung 6–
6,8 V betr>gt. Weitere Betriebsdaten enth>lt Tabelle 5.
Lithium steht in Form gegossener Barren oder Zylinder zur Verf0gung und

kommt in Metallbeh>ltern – entweder benetzt mit einer ausreichenden Schicht aus
MineralAl oder unter Argon – zum Versand. Das Metall wird zum Teil f0r be-
stimmte Verwendungszwecke durch Extrudieren oder Walzen in die Form von Stan-
gen, Dr>hten, B>ndern oder Folien (bis herab zu 0,05 mm Dicke) gebracht. Bei die-
ser Verarbeitung muss zur Erhaltung einer nitrid- oder oxidfreien silbergl>nzenden
Oberfl>che bei sehr geringer Luftfeuchte oder unter Schutzgas gearbeitet werden.
Die handels0bliche technische Qualit>t enth>lt 99,4% Li und ca. 0,5% Na, w>hrend

Tab. 5 Betriebsdaten einer Lithium-Elektrolysezelle

Betriebstemperatur (PC) 420–450

Lebensdauer der Zellen (d) ca. 200

Zellenspannung (V) 5,8–6,8

Strombelastung (kA) bis zu 41

Stromausbeute (%) 85–94

Verbrauch elektrischer Energie (kWh/kg Li) 27,7–28,5
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f0r Batterieanwendungen ein min. 99,8%-iges Material mit <0,01% Na zum Ein-
satz kommt. Zur Legierungsherstellung sind Spezialqualit>ten, z. T. mit Alumi-
nium legiert, erh>ltlich.

3.3

Kalium

Ende der 1920er Jahre stellte die Degussa verh>ltnism>ßig reines Kalium in einer
Castner-Zelle her. Der Elektrolyt bestand aus etwa 66% KOH, 19% K2CO3 und
15% KCl. Sp>ter benutzte man ein tern>res Salzgemisch aus KCl und KF mit ei-
nigen Prozenten K2CO3. Die Schmelztemperatur des Salzgemischs lag bei 600 PC.
Die Versuche zur Herstellung des Kaliums durch Schmelzflusselektrolyse analog

dem Downs-Verfahren scheiterten u.a., weil sich Kalium im Elektrolyten lAst und
sich somit nicht in einfacher Weise abtrennen l>ßt. Weiterhin konnten Explosionen
dadurch eintreten, dass Kalium infolge seines im Vergleich zu Natrium hAheren
Dampfdrucks verdampfte oder Kaliumhyperoxid in der Zelle entstand, das explo-
sionsartig mit Kalium oder Verunreinigungen reagieren konnte. Ferner werden
auch die Grafitelektroden von Kalium angegriffen.
Die Hauptmenge des Kaliums wird heute nach dem von der Mine Safety Applian-

ces Co. in den 1950er Jahren eingef0hrten Verfahren durch Reduktion von Ka-
liumchlorid mit Natrium bei 870 PC hergestellt. Dabei entsteht zun>chst eine Na/
K-Legierung, die in einem zweiten Schritt fraktioniert destilliert wird. Das Verfah-
ren kann auch kontinuierlich betrieben werden. Dabei wird die fraktionierte Des-
tillation in die Anlage mit einbezogen (Abb. 5).
In einer F0llkArperkolonne wird Natriumdampf der 870 PC heißen Kaliumchlorid-

schmelze entgegengef0hrt, wobei einMetalldampfgemisch aus Natrium und Kalium
entsteht, das in der dar0berliegenden Zone fraktioniert wird. Das bei der Umsetzung
entstandene Natriumchlorid kann als Schmelze kontinuierlich abgezogen werden.
Die Anlage besteht aus vier Teilen: einem Ofen mit Heizrohren zum Verdampfen

des Natriums, einer Kolonne mit Raschig-Ringen aus rostfreiem Stahl mit der Reak-

Abb. 5 Kontinuierliche Herstellung von Kalium nach dem Verfahren der Mine Safety Appliances.
1 F�llk;rperkolonne, 2 Ofen, 3 Kondensator, 4 elektromagnetische Pumpe
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tions- und Verdampfungszone im unteren und der Destillationszone im oberen
Teil, einem Salzfluss- und -abzugssystem und einem Kondensationsteil. Alle Appa-
rateteile sind aus Edelstahl. W>hrend des Betriebs werden die Einsatzstoffe, ge-
schmolzenes Natrium und geschmolzenes Kaliumchlorid, kontinuierlich in die Ko-
lonne eingebracht. Das Natrium wird in den Heizrohren verdampft, steigt in der
Kolonne hoch und reagiert mit dem herabfließenden fl0ssigen Kaliumchlorid unter
Einstellung des Gleichgewichts

NaþKCl Ð Kþ NaCl ð11Þ

Die Kolonne wird unter Einleiten von Stickstoff bei leichtem Vberdruck betrieben.
Das R0ckflussverh>ltnis ist leicht 0ber eine elektromagnetische Pumpe regelbar, die
einen Teil des abdestillierten Kaliummetalls in die Kolonne zur0ckf0hrt. Das ge-
wonnene Kalium hat eine Reinheit von 99,5%. Durch entsprechende Einstellung
der Destillationsbedingungen kAnnen auch Na/K-Legierungen jeder gew0nschten
Zusammensetzung gewonnen werden. Das 99,5%-ige Kalium kann durch weitere
Rektifikation in einer Edelstahlkolonne auf eine Reinheit von 99,99% gebracht wer-
den [3].
In relativ kleinem Umfang wird noch das Griesheimer Verfahren durchgef0hrt.

Hierbei wird ein trockenes Gemisch aus Kaliumfluorid und Calciumcarbid, das in
Kugelm0hlen unter CO2-Schutzgas fein gemahlen wurde, bei Temperaturen von
1000–1100 PC in Stahlbeh>ltern (Retorten), die sich in einem ausgemauerten Ofen
befinden, umgesetzt.

2 KFþ CaC2 �! 2 Kþ CaF2 þ 2 C ð12Þ

Das gasfArmige Kalium wird 0berdestilliert, in einem Eisenrohr kondensiert und
in einer Vorlage unter Paraffin aufgefangen. Das Verfahren ist einfach und si-
cher, erfordert nur verh>ltnism>ßig geringe Investitionskosten und gestattet, die
Mengen der chargenweise betriebenen Produktion dem jeweiligen Bedarf gut
anzupassen. Nachteilig ist, dass der Rohstoff Kaliumfluorid relativ teuer ist. Die
Reaktionsbeh>lter aus Stahl oder Chrom-Nickel-Stahl sind nur f0r wenige Char-
gen verwendbar.
Kalium wird, mit Petroleum oder ParaffinAl 0berschichtet, in Form kleiner Ku-

geln (4–5 g) oder zylindrischer Formst0cke in Zinnkannen geliefert. Aus sicher-
heitstechnischen Gr0nden sind die Zinnkannen in Kieselgur enthaltende Stahlbe-
h>lter verpackt. [hnlich erfolgt auch die Handhabung von K/Na-Legierungen, die
mit folgenden Zusammensetzungen erh>ltlich sind:
l 78% K, 22% Na (Smp. –11 PC, Sdp. ca. 785 PC, Dichte bei 100 PC 0,847 g/cm3)
l 56% K, 44% Na (Smp. 19 PC, Sdp. 825 PC, Dichte bei 100 PC 0,886 g/cm3)
Zur Reinheit des handels0blichen Kaliums vgl. [11].

3.4
Rubidium und Caesium

Ausgangsprodukt f0r die Gewinnung von Rubidium sind Alkalicarbonat-R0ck-
st>nde, die bei der Lithiumgewinnung aus Lepidolith anfallen, der bis zu 3,5%
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Rb2O enthalten kann. Der Durchschnittsgehalt liegt bei 0,5% Rb2O. Das bevorzugte
Ausgangsmaterial zur Gewinnung von Caesium ist der Pollucit, ein Caesium-Alu-
miniumsilicat (Cs[AlSi2O6]), dessen theoretischer Cs2O-Gehalt 45% betr>gt. Das na-
t0rliche Mineral enth>lt nur bis zu 35% Cs2O, da im Kristallgitter Cs teilweise
durch andere Ionen, wie z.B. Kalium- und Natriumionen ersetzt oder darin auch
Wasser enthalten ist. Die grAßten bisher erschlossenen Vorkommen liegen in Ka-
nada und S0dwestafrika. Daneben sind grAßere Vorkommen in den USA, in Schwe-
den und in Russland bekannt.
Das Lithiummineral Lepidolith enth>lt neben Rubidium geringe Mengen Cae-

sium. Bei der Aufarbeitung zu Lithiumcarbonat kAnnen Rubidium- und Caesium-
verbindungen als Nebenprodukte gewonnen werden. Zur Herstellung von Rubi-
dium wird aus den gemischten Alkalicarbonat-R0ckst>nden der Lithiumproduktion
zun>chst Rb2[SnCl6] oder Rb2Zn[Fe(CN)6] gewonnen. Aus dem Chlorostannat wird
durch Pyrolyse Rubidiumchlorid hergestellt, aus dem Cyanoferrat durch thermische
Oxidation Rubidiumcarbonat.
Allen Verfahren gemeinsam ist die schwierige Abtrennung von Rubidiumverbin-

dungen aus w>ssrigen LAsungen anderer Alkaliverbindungen, insbesondere denen
des Kaliums und Caesiums. Zur Darstellung reiner Rubidiumverbindungen wendet
man die fraktionierende Kristallisation der Alaune an. Hierbei wird so gearbeitet,
dass etwa die H>lfte des in heißem Wasser gelAsten Alauns bei 55 PC auskristalli-
siert. Diese Fraktion ist reich an Rubidium und Caesium. Durch Abk0hlen der Mut-
terlauge auf Raumtemperatur wird eine zweite Fraktion gewonnen, die rubidium-
arm ist und vorwiegend Kalium enth>lt. Nach einigen Kristallisationsvorg>ngen ist
der Rubidium-Caesiumalaun praktisch kaliumfrei. Rubidium und Caesium werden
0ber die sauren Tartrate getrennt. Nach diesem Verfahren lassen sich Rubidiumver-
bindungen mit Reinheiten von 99–99,9% gewinnen.
Zur Gewinnung reiner Caesiumsalze aus Pollucit finden verschiedene Verfahren

Anwendung. Der Aufschluss mit Flusss>ure ermAglicht die hAchste Ausbeute an
Caesium. Aus Gr0nden der Arbeitssicherheit werden jedoch die Aufschlussverfah-
ren mit Schwefels>ure, Bromwasserstoff oder Salzs>ure bevorzugt. Nach einem in
Kanada durchgef0hrten Verfahren wird der gemahlene Pollucit mit 35–40%-iger
Schwefels>ure bei 110 PC behandelt. Nach Filtration der unlAslichen R0ckst>nde
l>sst man den Caesiumalaun auskristallisieren. Dieser wird anschließend unter Zu-
schlag von 4% Kohle gerAstet. Die Zersetzungsprodukte werden mit Wasser ausge-
waschen. Mittels Ionenaustauscher wird das in der LAsung enthaltene Caesiumsul-
fat zu Caesiumchlorid umgesetzt, das nach Eindampfen der LAsung bei 260 PC ge-
trocknet wird.
Das wichtigste Verfahren zur Herstellung von Rubidiummetall ist die Reduktion

von Rubidiumchlorid, -hydroxid oder -carbonat mit Calcium, Lithium oder Magne-
sium. Sehr reines Rubidium erh>lt man durch thermische Zersetzung des Azids
oder Hydrids. Caesiummetall wird durch Reduktion von Caesiumchlorid mit Cal-
cium, Barium oder Lithium bei Temperaturen zwischen 700 und 800 PC im Va-
kuum hergestellt. Es kann auch durch Umsetzung von Caesiumhydroxid bzw. Cae-
siumcarbonat mit Magnesium und nachfolgender Vakuumdestillation hergestellt
werden.
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Caesium kann auch durch direkte Reduktion aus Pollucit hergestellt werden,
wenn ein geringer Gehalt an Verunreinigungen nicht stArt. Dazu wird das feinge-
pulverte, bei 900 PC getrocknete Material im Vakuum mit der dreifachen Menge Cal-
cium auf Temperaturen von 900 PC erhitzt. Das abdestillierende Caesium ist mit Ru-
bidium und Calcium verunreinigt, die Ausbeuten liegen bei 85% [12].
Rubidium und Caesium m0ssen wegen ihrer großen Affinit>t zu Sauerstoff und

Wasser unter Luftausschluss aufbewahrt werden. Sie kommen gewAhnlich in evaku-
ierten Ampullen in den Handel.

3.5

Calcium

Vor dem Zweiten Weltkrieg wurde Calcium haupts>chlich durch Schmelzflusselek-
trolyse von Calciumchlorid hergestellt. Heute ist das aluminothermische Verfahren
vorherrschend.
Bei der Schmelzflusselektrolyse nach Rathenau und Suter scheidet sich das Me-

tall an einer sogenannten Ber0hrungskathode ab. Da die Kathode lediglich die
Oberfl>che der Schmelze ber0hrt, erstarrt das abgeschiedene Metall schnell und
wird durch eine Schmelzkruste gegen Oxidation gesch0tzt. In Abh>ngigkeit von
der sich bildenden Calciummenge wird die Kathode langsam hAher gezogen, so
dass ein Calciumstab entsteht. Das Rathenau-Verfahren wurde von den Elektroche-
mischen Werken Bitterfeld in die Technik eingef0hrt. Dort wurden Zellen mit einer
Strombelastung von 0,9–2 kA betrieben. Eine grAßere 5 kA-Elektrolysezelle be-
stand aus einem rechteckigen, ausgemauerten Eisenkasten von etwa 1,5 m \
2,5 m Grundfl>che und einem FassungsvermAgen von 1000 kg Schmelze. Als
Elektrolyt diente ein sehr reines Gemisch aus 85% CaCl2 und 15% KCl (Schmelz-
punkt 650 PC). Die Zellenspannung betrug 25 V bei einer Zersetzungsspannung
des CaCl2 von 3,2 V. Der Energieverbrauch war mit 40–50 kWh/kg Ca sehr hoch.
Die Betriebszeit einer solchen Zelle betrug 3–5 Monate.
Von den thermochemischen Verfahren zur Herstellung von Calcium wird heute

praktisch ausschließlich die Hochtemperatur-Vakuumreduktion von Calciumoxid
mit Aluminium durchgef0hrt. Dieses aus Laboruntersuchungen bekannte Verfahren
wurde durch die New England Lime Co. (Connecticut) in den technischen Maßstab
0bertragen. EinGemisch aus feingemahlenem reinemCalciumoxid undAluminium-
pulver (5–20% Vberschuss) wird brikettiert. Die Briketts werden in hochtemperatur-
festen Retorten unter Vakuum von weniger als 0,1 mbar auf 1100–1200 PC erhitzt. In
dem außerhalb des Ofens befindlichen wassergek0hlten Teil der Retorte kondensiert
der Calciumdampf im Verlauf der sehr langsam ablaufenden, ca. 24 h dauernden Re-
aktion. Durch die laufende Entfernung des Calciums aus demGleichgewicht verl>uft
die Reaktion in der gew0nschten Richtung. Nach diesem Verfahren werden Calcium-
blAckemit einer Reinheit von 99% gewonnen. Das Verfahren ist sehr energieintensiv,
sowohl wegen der hohen Reaktionstemperaturen als auch wegen der Einsatzstoffe,
die ebenfalls in energieintensivenVerfahren gewonnenwerden.
Das erhaltene Calcium kann durch Vakuumdestillation gereinigt werden

(Abb. 6). Dabei wird unter Vakuum von weniger als 0,1 mbar bei Temperaturen von
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Abb. 6 Destillationsofen f�r Calcium.
1 Einsatz, 2 Retorte, 3 Kondensator, 4 Mantel, 5 W�rmeisolierung, 6 Elektroheizung

900–925 PC gearbeitet. Unter diesen Bedingungen destilliert Calcium in den Kon-
densationsteil 0ber. Die Destillation kann jedoch den Gehalt an fl0chtigen Verunrei-
nigungen, wie z.B. Magnesium, nicht reduzieren. Fl0chtige Alkalimetalle kAnnen
dagegen vom Calcium getrennt werden, indem man den Dampf 0ber Oxide wie
TiO2, ZrO2 oder Cr2O3 leitet, wobei sich die nicht fl0chtigen Oxide des Natriums
und des Kaliums bilden [8, 13].
Calcium wird in Form von Sp>nen und Granalien sowie in St0cken angeboten,

und zwar in drei Reinheitsgraden: 97%, 99,5% und 99,9% [14].

3.6

Strontium und Barium

W>hrend fr0her Strontianit, nat0rliches SrCO3, eine grAßere Bedeutung als Roh-
stoff f0r die Herstellung von Strontiumverbindungen hatte, wird derzeit nahezu
ausschließlich CAlestin, nat0rliches SrSO4, verarbeitet. Es dient nach Entfernung to-
niger Verunreinigungen und der quarzartigen Gangart als Ausgangsverbindung f0r
die Herstellung von SrCO3. CAlestin kann entweder durch Reduktion 0ber Stron-
tiumsulfid oder durch direkte Umsetzung mit Soda, bzw. Ammoniumcarbonat zu
Strontiumcarbonat verarbeitet werden.
Die Reduktion von fein gemahlenem Strontiumsulfat erfolgt bei 1100–1200 PC

mit Kohle im Drehrohrofen. Das dabei erhaltene Strontiumsulfid wird im Gegen-
strom mit heißem Wasser ausgelaugt. Nach Filtration wird aus der Lauge mit Koh-
lendioxid oder Soda das Carbonat gef>llt.
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SrSO4 þ 2 C �! SrSþ 2 CO2 ð13Þ

SrSþ CO2 þ H2O �! SrCO3 þ H2S ð14Þ

Bei der direkten Umsetzung von Strontiumsulfat mit Soda tr>gt man den fein ge-
mahlenen CAlestin in eine heiße SodalAsung ein. Das ausgef>llte Rohprodukt ist
unrein und muss in den meisten F>llen durch nochmaliges AuflAsen in S>ure, Neu-
tralisation und Filtration der erhaltenen LAsung und anschließende F>llung gerei-
nigt werden.
Ein alternativer Herstellungsprozess von SrCO3 ist wie folgt :

CaCO3 �! CaOþ CO2 ð15Þ

2 NH3 þ CO2 þ H2O �! ðNH4Þ2CO3 ð16Þ

SrSO4 þ ðNH4Þ2CO3 �! SrCO3 þ ðNH4Þ2SO4 ð17Þ

ðNH4ÞSO4 þ CaCO3 �! ðNH4Þ2CO3 þ CaSO4 ð18Þ

Das nach obigen Verfahren hergestellte SrCO3 wird wie bei der direkten Umsetzung
mit Soda durch AuflAsen in S>uren und anschließender F>llung gereinigt.
Aus Strontiumcarbonat kann durch mehrst0ndiges Erhitzen auf 1400–1500 PC

im elektrisch beheizten Vakuumofen Strontiumoxid gewonnen werden, welches
aluminothermisch zu Strontiummetall reduziert oder durch AuflAsen in Wasser zu
Strontiumhydroxid weiter verarbeitet werden kann.

4

Verwendung

4.1

Natrium und Kalium

Nur wenige chemische Stoffe werden in so weitgestreuten Anwendungsgebieten ein-
gesetzt wie Natrium. Als Chemikalie ist es wegen seiner außergewAhnlichen chemi-
schen Eigenschaften in vielen chemischen Prozessen unentbehrlich, als Metall findet
es wegen seiner besonderen physikalischen Eigenschaften vielf>ltige Anwendung.
Das 0ber lange Zeit wichtigste technische Anwendungsgebiet des Natriums war

die Herstellung von metallorganischen Verbindungen. Mehr als die H>lfte des er-
zeugten Natriums in den 1980er Jahren wurde f0r die Herstellung von Bleitetrame-
thyl und Bleitetraethyl (Antiklopfmittel f0r Vergaserkraftstoffe) verbraucht. Dabei
wird Natrium mit Blei zu einer Legierung verschmolzen, die dann mit Ethylchlorid,
Methylchlorid oder einer Mischung von beiden umgesetzt wird.

4 PbNaþ 4 C2H5Cl �! ðC2H5Þ4Pbþ 3 Pbþ 4 NaCl ð19Þ

Mit Einf0hrung des Autoabgaskatalysators und damit des bleifreien Benzins zuerst
in den USA Anfang der 1970er Jahre ging die Nachfrage nach Natrium langsam, ge-
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gen Ende der 1970er Jahre dann stark zur0ck. Seit 1990 befindet sich der Verbrauch
von Bleitetraethyl in den westlichen Industriestaaten, insbesondere in den USA und
Canada, auf marginalemNiveau. Zahlreiche Anlagen wurden stillgelegt. Weltweit be-
trachtet ist Bleitetraethyl jedoch auch heute noch die grAßte Anwendung f0r Nat-
riummetall, wenn auch mit weiter fallender Tendenz. Man rechnet mit R0ckg>n-
gen um 10–15% pro Jahr; der Einsatz von verbleitem Benzin ist 0berwiegend auf Ent-
wicklungsl>nder beschr>nkt, die auf kosteng0nstige Treibstoffe angewiesen sind.
Auch die Verwendung von Natrium als Reduktionsmittel f0r die Herstellung von

Titan aus Titantetrachlorid (Hunter-Verfahren) besitzt heute nicht mehr die selbe
technische Bedeutung wie in den 1980er Jahren, da zunehmend Magnesium als Re-
duktionsmittel eingesetzt wird (Kroll-Prozess, vgl. Titan, Bd. 6a, Abschn. 2.2).
Natriummetall ist daher heute mehr Spezialchemikalie als Commodity und wird

f0r eine Vielzahl von chemischen Produkten mit 0berwiegend kleiner Tonnage ver-
wendet. Neben den bereits erw>hnten Benzinadditiven sind dies:
l Natriumborhydrid
l Natriumamid
l Natriumazid
l Natriumcyanid
l Natriumalkoholate wie

– methoxid
– ethoxid
– tert-butoxid

l Herbizide und Insektizide
l Farbstoffe
l Gummimischungen
l Aroma- und Duftstoffe

Von diesen Anwendungen ist Natriumborhydrid (s. auch Borverbindungen, Bd. 3,
Abschn. 3.3) eine der wichtigsten. Dessen Anteil am Gesamtbedarf f0r Natriumme-
tall in den USA in HAhe von ca. 30000 t wird auf 35% gesch>tzt (vgl. Tab. 6, [15]).
Die Herstellung erfolgt durch Reaktion von Natrium mit Wasserstoff zu Natrium-

hydrid, das daraufhin mit Trimethylborat zu Natriumborhydrid umgesetzt wird.
Natriumborhydrid wird verwendet zur Herstellung von Natriumdithionit, das in der
Zellstoff- und Papierindustrie als reduzierendes Bleichmittel f0r Zeitungs- und
Hochglanzpapier eingesetzt wird. Auch Natriumborhydrid-LAsungen werden zur

Tab. 6 Gesch�tze Verwendung von Natriummetall in den USA. Gesamtbedarf (USA) f�r 1999 und
Folgejahre ca. 30 000 t/a [15].

Verwendung Anteil [%]

Natriumborhydrid 35

Produkte f0r die Landwirtschaft 25

Andere chemische Zwischenprodukte 10

Reduktion von Metallen 8

Verschiedenes 22
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Bleiche von Holzschliff f0r den Zeitungsdruck eingesetzt sowie um den Weißgrad
von Recyclingpapieren zu erhAhen. Natriumborhydrid dient dar0ber hinaus als spe-
zielles Reduktionsmittel zur Herstellung von Pharmazeutika und Feinchemikalien.
Verschiedene andere Anwendungen betreffen z.B. die Schwermetallentfernung aus
industriellen Abw>ssern, die chemische Reinigung und die K0penf>rbung von
Baumwolle und Mischgeweben.
Außer f0r die Titanherstellung wird Natriummetall auch als Reduktionsmittel f0r

Tantal, Zirconium und Hafnium eingesetzt. Andere Anwendungen im Bereich der
Metallerzeugung beinhalten die Siliciumherstellung, die Raffination von Blei, Silber
und Zink, die Zulegierung zu anderen Metallen, die Entzunderung von Stahl durch
Natriumhydrid und die Verwendung als F>nger f0r Verunreinigungen beim Er-
schmelzen von Metallen.
F0r eine Reihe hochselektiver organischer Reduktionsreaktionen unter milden Be-

dingungen wird Natrium als Reduktionsmittel verwendet. Es wird dar0ber hinaus f0r
viele weiteren Reaktionen in der organischen Chemie eingesetzt. Dabei geht es h>ufig
auch 0ber seine Folgeprodukte Natriumhydrid, Natriumamid und die Natriumalko-
holate in die Synthesen ein. Natriumhydrid, das bei etwa 300 PC aus den Elementen
hergestellt wird, wird f0r Reduktionsreaktionen und besonders f0r Kondensations-
reaktionen eingesetzt. Wichtig sind die Umsetzungen von Natriumhydrid mit Bor-
und Aluminiumverbindungen zur Herstellung komplexer Bor- und Aluminiumhy-
dride. Natriumaluminiumhydrid, NaAlH4 ist ein in Tetrahydrofuran lAsliches selek-
tives Reduktionsmittel f0r organische Verbindungen mit funktionellen Gruppen. Es
wird entweder aus den Elementen oder durch Umsetzung von NaHmit Aluminium-
halogeniden hergestellt. Natriumamid, NaNH2, das durch Reaktion von Natriummit
Ammoniak gewonnen wird, ist ein hochbasisches Kondensationsmittel f0r die Syn-
these organischer Feinchemikalien (Alkylierungen), die Indigosynthese nach Heu-
mann-Pfleger und zur Herstellung von Natriumazid f0r die Sprengstoffindustrie.
Weitere wichtige Natriumfolgeprodukte sind die Alkoholate, die f0r viele organische
Synthesen, vor allem in der pharmazeutischen Industrie, verwendetwerden.
Dar0ber hinaus besitzt Natriummetall wegen seiner besonderen physikalischen

Eigenschaften, vor allem der hohen W>rmeleitf>higkeit und hohen spezifischen
W>rmekapazit>t, dem niedrigen Schmelzpunkt und dem großen Temperaturbe-
reich der fl0ssigen Phase Bedeutung als W>rme0bertragungsfluid f0r Spezialan-
wendungen, z.B. in Kernreaktoren.
Weiterhin zu nennen ist die Natrium/Schwefel- und die Natrium/Nickelchlorid-

Batterie, die in Zusammenhang mit Elektrofahrzeugen diskutiert wurden. Beide
sind >hnlich aufgebaut und unterscheiden sich wesentlich von den bekannten Bat-
terietypen: die Betriebstemperatur liegt im Bereich von 300 PC und sie benutzen �-
Aluminiumoxid als keramischen Festelektrolyten, der Natriumionen leitet und f0r
Elektronen ein Isolator ist. Die Reaktanden Natrium und Schwefel bzw. Nickelchlo-
rid NiCl2 gemischt mit Natriumaluminiumchlorid NaAlCl4 liegen in geschlossenen
Gef>ßen getrennt durch den Festelektrolyten fl0ssig vor. Dem beim Entladen durch
den >ußeren Lastwiderstand fließenden Elektronenstrom entspricht ein durch den
Festelektrolyten fließender Natriumionenstrom von der Natriumseite zur Schwefel-
bzw. Nickelchloridseite, wo Natriumpolysulfid bzw. Natriumchlorid entstehen.
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Die Natrium/Schwefel-Batterie wurde von ABB entwickelt und in Flottenversu-
chen erprobt. Sp>ter hat ABB die Entwicklung jedoch eingestellt. Die Natrium/
Nickelchlorid-Batterie wurde von AEG bis zur Pilotfertigung entwickelt, ist jedoch
heute ebenfalls nicht kommerziell verf0gbar.
Der Gesamtverbrauch von Natriummetall weltweit wird auf kleiner 100000 t, Ten-

denz fallend, gesch>tzt. Die wichtigsten Hersteller sind DuPont in Niagara Falls
(USA) mit einer Kapazit>t von ca. 50000 t/a, M4taux Sp4ciaux in Pombli]re Saint-
Marcel (Frankreich), 27000 t/a und Mongolia Lantai Industrial Co. (Wuhai, Innere
Mongolei, China) mit 24000 t/a.
Kalium findet im Vergleich zu Natrium weniger vielf>ltige Anwendungen, da es

in den meisten F>llen durch das weniger gef>hrliche und billigere Natrium ersetzt
werden kann. Ein wichtiger Anwendungsbereich f0r Kalium sind allerdings Na/K-
Legierungen. Diese wirken im allgemeinen st>rker reduzierend als Natrium alleine
und sind billiger als das reine Kalium, weswegen sie steigende Bedeutung als Re-
duktions- bzw. Kondensationsmittel bei der Synthese organischer Verbindungen ge-
winnen. Infolge des niedrigen Schmelzpunktes und der guten W>rmeleitf>higkeit
werden die Legierungen auch als W>rme0bertragungsmedien benutzt. Weitere be-
deutende Anwendungen f0r Kaliummetall sind die Herstellung von Kaliumalko-
holaten und von Kaliumperoxid, das in Atemschutzger>ten eingesetzt wird. Der
grAßte Hersteller von Kaliummetall, nach Vbernahme der Firma Callery Chemical
in 2003, ist heute die BASF, Produktionsstandort ist Evans City, PA/USA.

4.2

Lithium und Lithiumverbindungen

Lithium findet weit mehr Anwendung in Form seiner Verbindungen als in elemen-
tarer Form. Der grAßte Teil des Lithiummetalls wird zur Herstellung von Organo-
lithiumverbindungen, vor allem der Butyllithium-Isomere verwendet. Die indust-
rielle Herstellung von Organolithiumverbindungen fußt auf einer von K. Ziegler
und H. Colonius entdeckten Umsetzung von Alkylhalogeniden mit feinverteiltem
Lithiummetall in einem organischen LAsemittel [16]:

RHalþ 2 Li �! RLiþ LiCl (23)

Hal ¼ Cl;Br

Lithiumorganyle unterscheiden sich von den analogen Verbindungen der anderen
Alkali- und Erdalkalimetalle durch ihre gute LAslichkeit und Stabilit>t in Kohlen-
wasserstoffen oder Ethern. Vber die Natur der chemischen Bindung C-Li gab es
langj>hrige Diskussionen bez0glich des kovalenten oder ionischen Anteils. Heute
geht man von 0berwiegend elektrostatischen Wechselwirkungen aus [17].

n- und sec-Butyllithium dienen als Initiatoren zur anionischen Polymerisation
konjugierter Diene wie Butadien, Isopren und Styrol. Die mit Butyllithium herge-
stellten Synthesekautschuke sind durch eine definierte Stereoregularit>t gekenn-
zeichnet (0berwiegend 1,4-cis-Produkte) und besitzen eine gezielt steuerbare, enge
Molekulargewichtsverteilung. Von besonderer Bedeutung sind Styrol-Butadien

26 1 Alkali- und Erdalkalimetalle



Blockcopolymere (»SBR«), die durch bestimmte Kupplungsmittel zu thermoplasti-
schen Elastomeren mit hoher Reiß- und Schlagfestigkeit verarbeitet werden kAn-
nen [18].

n-Butyllithium wie auch Hexyllithium werden weiterhin in der organischen
Synthese als starke Basen f0r Deprotonierungen sowie zum Lithium-Halogenaus-
tausch verwendet.
Eine geringere technische Bedeutung haben tert- und iso-Butyllithium sowie Me-

thyl-, Ethyl- und Phenyllithium erlangt, die jeweils zur Einf0hrung des Organo-
restes in organische und heteroelementorganische Verbindungen dienen [18a].
Daneben wird Lithiummetall (in nennenswerten Mengen) mit Wasserstoff zu Li-

thiumhydrid umgesetzt. Lithiumhydrid, vor allem aber komplexe Hydride wie Li-
thiumaluminiumhydrid, LiAlH4, und Lithiumborhydrid, LiBH4, finden Anwendung
als selektive Reduktionsmittel in der organischen Synthese [19].
Lithiumcarbonat, das Ausgangsprodukt f0r die Herstellung aller 0brigen Li-

thiumverbindungen, wird in der Glas-, Email- und Keramikindustrie als Flussmittel
eingesetzt. Es findet ebenfalls als Zusatz zum Schmelzelektrolyten f0r die Alumini-
umherstellung Verwendung, wobei es den Schmelzpunkt des Elektrolyten sowie
seine Dichte und Viskosit>t herabsetzt und die elektrische Leitf>higkeit um ca. 10%
erhAht. Dadurch ergeben sich eine niedrigere Temperatur der Schmelze, Energie-
einsparung und verringerte Fluoremissionen. Als Bestandteil von Zementmischun-
gen und Bauklebern bewirkt es eine beschleunigte Aush>rtung.
Von wachsender Bedeutung ist reines, vorzugsweise gemahlenes Lithiumcarbo-

nat als Lithiumquelle f0r die Herstellung von Lithiummetalloxiden, die als Katho-
denmassen f0r Lithiumionenbatterien dienen. F0r Anwendungen in der portablen
Elektronik hat Lithiumcobaltoxid, LiCoO2, eine 0berragende Bedeutung erlangt,
w>hrend zuk0nftig auch gemischte Lithium-Nickel/Cobaltoxide sowie Lithiumman-
ganspinell, LiMn2O4, eingesetzt werden kAnnten [20a]. Die hohe Hygroskopizit>t
des Lithiumchlorids wird in Gastrocknungsanlagen ausgenutzt. Der grAßte Teil des
hergestellten Lithiumchlorids wird jedoch f0r die Gewinnung von Lithium durch
Schmelzflusselektrolyse eingesetzt. Ferner findet es als Bestandteil von Flussmitteln
und Tauchb>dern f0r das Schweißen und LAten von Aluminium- und Leichtmetall-
legierungen Verwendung.
Lithiumhydroxid wird zur Herstellung von Schmierfetten verwendet. Etwa 40%

der heute in Kraftwagen und Landmaschinen benutzten Fette enthalten Lithium-
stearate. Diese Fette behalten eine ausreichende Viskosit>t bei Arbeitstemperaturen
bis zu 200 PC und sind andererseits praktisch wasserunlAslich.
Lithiumnitrat bildet mit Kaliumnitrat ein niedrig schmelzendes Eutektikum und

wird als solches unter den Markennamen SabalithTM f0r die Salzbadvulkanisation
von Gummimischungen verwendet.
In der Metallurgie wird elementares Lithium zur Raffination von Metallschmel-

zen benutzt, um zu desoxidieren, zu entschwefeln, zu entkohlen und zu entgasen.
Ein geringer Zusatz von 0,005% Lithium f0hrt beim Kupferguss zur Kornverfeine-
rung und zur ErhAhung der elektrischen Leitf>higkeit. In Lithium-Aluminium-Le-
gierungen f0hrt ein Anteil von 3% Lithium zu einer erheblichen Verbesserung von
Materialeigenschaften wie Zugfestigkeit, Elastizit>t und Erm0dungsfestigkeit im
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Vergleich zu anderen Aluminiumlegierungen. Im Flugzeugbau ist vor allem die Ge-
wichtsersparnis von ca. 10%, die entsprechend mehr Nutzlast oder weniger Treib-
stoffverbrauch mit sich bringt, von Bedeutung.
Wegen seines hohen elektrochemischen [quivalents und seines niedrigen elek-

trochemischen Potentials findet Lithiummetall in neuerer Zeit zunehmendes Inter-
esse als LAsungsanode in elektrochemischen Stromquellen hoher Energiedichte.
Als Kathoden f0r solche, nicht wiederaufladbaren Batterien finden Braunstein,
MnO2, Thionylchlorid, SO2Cl2, sowie Kohlenstoffmonofluorid, (CF)x Verwendung.
Wiederaufladbare Lithiumbatterien mit Metallanode sowie speziellen Polymerelek-
trolyten befinden sich am Beginn der Kommerzialisierung. Dagegen haben wieder-
aufladbare Batterien, bei denen das Lithiummetall der Anode durch Kohlenstoff mit
grafitischer Struktur ersetzt ist (s. Abb. 7), einen beispiellosen Markterfolg erlebt.
Die wegen ihrer Li-Metallfreiheit als »Lithiumionenbatterien« bezeichneten Akku-
mulatoren wurden von der Firma Sony Anfang der 1990er Jahre f0r Anwendungen
im Bereich portabler Elektronik markteingef0hrt. Heute besitzen sie f0r diese An-
wendungen eine dominierende Bedeutung und haben die Konkurrenzsysteme
Nickel-Cadmium und Nickel-Metallhydrid weit abgeh>ngt. Es wird erwartet, dass
Lithiumionenbatterien zuk0nftig auch f0r elektrisch und hybrid-elektrisch getrie-
bene Straßenfahrzeuge Verwendung finden werden [20, 21].
Lithiumionenbatterien weisen Insertionsmaterialien als elektrochemisch aktive

Komponenten auf. Neben der erw>hnten Graphitanode sind dies Lithiummetall-
oxide, z.B. LiCoO2, LiMn2O4, LiFePO4, die kathodisch geschaltet sind (die genannte
Polarit>t gilt f0r den Entladevorgang). Je nach Kathodenmaterial liegt die Zellspan-
nung zwischen etwa 2,5 und 4 V. Dieser Wert liegt 0ber der Zersetzungsspannung
von Wasser, weshalb w>ssrige Elektrolyte nicht einsetzbar sind. Vielmehr werden
im allgemeinen LAsungen bestimmter fluorierter Lithiumsalze wie LiPF6, LiBF4

Abb. 7 Funktionsprinzip einer Lithiumionenbatterie.
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oder LiN(SO2CF3)2 in polaren organischen LAsemitteln, h>ufig Mischungen zykli-
scher und offenkettiger Kohlens>ureester, verwendet [22]. Als Ersatz f0r giftige und
sicherheitstechnisch bedenkliche Produkte werden Lithiumchelatoborate, z.B. Li-
thium-bis(oxalato)borat (»LiBOB«) untersucht [23].
Eine Schl0sselstellung kommt Lithium und seinen Verbindungen ferner als Tri-

tiumquelle bzw. als W>rme0bertragungsmedium bei dem in Entwicklung befind-
lichen Fusionsreaktor zu [1].

4.3
Rubidium und Caesium

Elementares Rubidium wird nur in geringem Umfang f0r spezielle Zwecke verwen-
det, z.B. in Magnetometern und Quecksilberschaltern (Rb-Amalgam) sowie als Get-
termaterial in VakuumrAhren.
Rubidiumverbindungen finden Verwendung in der Medizin, f0r FestkArperlaser,

Leuchtstoffe (Rb-Aluminat), Molekularsiebe zur Wasserstoffadsorption, zur Glas-
h>rtung durch Ionenaustausch und als Elektrolytbestandteil f0r Brennstoffzellen.
Silberrubidiumiodid, RbAg4I5, besitzt eine hohe Ionenleitf>higkeit, die es als Fest-
elektrolyt f0r Prim>r- und Sekund>relemente und als elektrographisches Bildauf-
zeichnungsmaterial geeignet macht.
Elementares Caesium wird bis heute nicht in großen Mengen verwendet. Haupt-

einsatzgebiet ist die Verwendung als Frequenzstandard in Atomuhren. Im interna-
tionalen Einheitensystem SI ist eine Sekunde definiert als das 9192631770-fache
der Periodendauer der dem Vbergang zwischen den beiden Hyperfeinstruktur-
niveaus des Grundzustandes von Atomen des Nuklids 133Cs entsprechenden Strah-
lung. Da zur Generierung dieser Referenzfrequenz geringste Mengen Caesium aus-
reichen, erkl>rt sich der begrenzte Umfang des Marktes von wenigen Kilogramm
pro Jahr.
Kommerziell verf0gbare Verbindungen von Caesium umfassen Caesiumhy-

droxid, -sulfat, -nitrat, -carbonat, -formiat sowie die Halogenide. Die Produkte sind
in Reinheiten bis zu 99,999% erh>ltlich und finden vielf>ltige Anwendungen in in-
dustriellem Maßstab.
Aufgrund seiner starken Emission im Nahinfrarot-Bereich wird Caesiumnitrat

als Oxidationsmittel in Leuchtraketen (»Flares«) einerseits zur strategischen Ge-
fechtsfeldbeleuchtung und andererseits zur Abwehr w>rmegesteuerter Raketen ein-
gesetzt [24].
Große Mengen von Caesiumformiat werden als Bohr- und Komplettierungsfl0s-

sigkeiten f0r Hochtemperatur/Hochdruck-Bohrungen zur Offshore ErdAl- und Erd-
gasfArderung eingesetzt. Diese Anwendung profitiert von der Nichttoxizit>t des Cae-
siumformiats. Weitere Vorteile sind die hohe Dichte (bis 2,3 g/ml), die Hochtempe-
raturstabilit>t und Nichtkorrosivit>t sowie die Tatsache, dass beim Einsatz im
Bohrloch auf Feststoffadditive verzichtet werden kann [25, 26].
Caesiumaluminiumfluorid ist ein wichtiger Bestandteil in Flussmitteln f0r das

LAten von Aluminiumbauteilen mit hohem Magnesiumanteil. Diese Bauteile wer-
den in der Automobilindustrie in W>rmetauschern von Klimaanlagen eingesetzt.
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Ein Vorteil von Caesiumaluminiumfluorid gegen0ber konventionellen Flussmitteln
(KAlF4) ist der um etwa 100 PC niedrigere Schmelzbereich.
Hochreines Caesiumiodid wird in der Medizintechnik aufgrund seiner Szintilla-

tionseigenschaften eingesetzt. In RAntgendetektoren werden eingehende RAntgen-
strahlen mit hoher Ortsgenauigkeit in einer Schicht bestehend aus parallel aus-
gerichteten Caesiumiodid-Kristallnadeln in sichtbares Licht umgewandelt. Die
Lichtsignale werden von Photodioden, die den sp>teren Pixeln entsprechen, in digi-
tale Signale umgewandelt und auf einem Bildschirm ausgegeben.
In der organischen Synthese werden Salze wie Caesiumcarbonat oder Caesium-

fluorid als Basen eingesetzt. Im Vergleich zu den analogen Alkalisalzen kAnnen
h>ufig hAhere Ausbeuten unter milderen Bedingungen und nach k0rzeren Reak-
tionszeiten gewonnen werden.
Die Salze Caesiumnitrat, Caesiumhydroxid oder Caesiumsulfat werden als Pro-

motoren in verschiedenen industriellen Katalysatorsystemen eingesetzt. Zu derartig
katalysierten Prozessen z>hlen zum Beispiel die Schwefels>ure- [27, 28], die Ammo-
niak- sowie die Polyolsynthese.

4.4

Calcium

Calcium wird als Reduktionsmittel bei der Herstellung von Beryllium, Chrom, Zir-
konium, Thorium, Vanadium und Uran verwendet. Ferner wird es als Raffinations-
mittel f0r Stahl, Aluminium und andere Metalle eingesetzt. Wegen seiner hohen Af-
finit>t zu Sauerstoff, Schwefel und anderen stArenden Verunreinigungen findet es
in Form von Ca/Al-, Ca/Si-, Ca/Mn/Si-, Ca/Ti/Si- und Ca/Si-Mehrstofflegierungen
in der Metallurgie Verwendung (vgl. Stahlveredler, Bd. 6a).
Calcium wird auch als Desoxidationsmittel zur Kupferraffination verwendet, um

eine hohe Leitf>higkeit des Kupfers zu erzielen. Zur Bleiraffination nach dem Kroll-
Betterton-Verfahren wird Calcium entweder allein oder mit Magnesium zur Entfer-
nung von Bismut verwendet. Als Legierungszusatz zu aush>rtbaren Pb-Legierungen,
die f0r Kabelh0llen, Batterieplatten und >hnliche Zwecke benutzt werden, spielt Cal-
cium eine wichtige Rolle. Es wird auch zum Trocknen von Alkoholen, Aminen und
Wlen, zur Raffination und Entschwefelung von ErdAl, als Hilfsmittel bei der Synthese
organischer Produkte und zur Reinigung von Edelgasen verwendet [29].

4.5

Strontium, Barium und ihre Verbindungen

Strontiummetall hat nur geringe technische Bedeutung. Es findet Verwendung bei
der Veredelung von Leichtmetalllegierungen, zum H>rten von Blei und zur Herstel-
lung von Spezialst>hlen. Ferner verwendet man Strontium zur Herstellung von
Blei-Strontium-Legierungen, von Platten f0r Automobilbatterien und zur Modifizie-
rung der Struktur von eutektischen Aluminium-Siliciumlegierungen.
Die wichtigste Strontiumverbindung ist Strontiumcarbonat. Da Strontiumverbin-

dungen die Eigenschaft haben, RAntgenstrahlen zu absorbieren, wird SrCO3 f0r die
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Herstellung strahlungssicherer Bildschirme in FarbfernsehrAhren eingesetzt. In
Kombination mit BaCO3 wird SrCO3 bei der Fertigung des Frontglases der Bild-
rAhre verwendet, w>hrend im Trichterglas Bleioxid zur Absorption der RAntgen-
strahlung eingesetzt wird. Ein weiteres Anwendungsgebiet von Strontiumcarbonat
ist die Herstellung von Hartferriten, die u. a. f0r Kleinmotoren in der Automobil-
industrie Verwendung finden. Bei der elektrolytischen Zinkraffination dient das
Strontiumcarbonat zur Entfernung von Bleiverunreinigungen aus dem Elektroly-
ten. Strontiumchromat wird aus Strontiumcarbonat hergestellt und als Korrosions-
schutzpigment in der Farben- und Lackindustrie eingesetzt. Der Einsatz von Stron-
tiumcarbonat in Glasuren und Spezialgl>sern gewinnt zunehmend an Bedeutung.
Strontiumnitrat wird in Feuerwerkss>tzen verwendet und ist Bestandteil von Signal-
raketen (rote Flammenf>rbung). Geringe Mengen an besonders reinem Strontium-
sulfid finden in der Kosmetik oder als Leuchtstoff Verwendung.
Reines Bariummetall wird vorwiegend in ElektronenrAhren als Gettermaterial so-

wie zur Aktivierung von Elektroden benutzt. Es kann auch als Desoxidationsmittel
zur Herstellung hochreiner Metalle, z.B. Kupfer, verwendet werden.
Vergleichbar mit Strontiumcarbonat hat die kohlensaure Verbindung des Ba-

riums die grAßte technische Bedeutung, wobei die Hauptanwendung ebenfalls die
Herstellung von Frontgl>sern in FarbfernsehrAhren ist. BaCO3 wird auch hier zur
Absorption der Kathodenstrahlung eingesetzt. Aufgrund der geringen LAslichkeit
von Bariumsulfat wird BaCO3 zur chemischen Bindung von Sulfaten bzw. zur Ent-
fernung von lAslichen Sulfaten verwendet. Als grAßte Anwendung zur Fixierung
von lAslichen Sulfaten ist die Herstellung von Tonziegeln und keramischen Produk-
ten zu nennen, wodurch Ausbl0hungen, bedingt durch lAsliche Sulfate im Tonroh-
stoff verhindert werden (vergl. Keramik, Bd. 8). Bariumcarbonat dient auch zur F>l-
lung von Sulfationen aus Salzsolen f0r die Chloralkalielektrolyse, Rohphosphor-
s>ure, Weins>ure und sulfathaltigen Abw>ssern. Der Zusatz von BaCO3 in Glasuren
erhAht die H>rte und die Auslaugbest>ndigkeit der Glasuren. Weitere Verwen-
dungsgebiete sind die Emailherstellung, Elektrokeramik (Bariumtitanat) und die
Magnetkeramik (Bariumferrite).
Nat0rliches Bariumsulfat wird in großem Umfang bei ErdAlbohrungen zur Her-

stellung eines Bohrschlammes hoher Dichte eingesetzt. Vber Bariumsulfid oder
BaCO3 synthetisch hergestelltes Bariumsulfat (Blanc fixe) dient als F0llstoff in der
Farben-Lack- und Druckfarbenindustrie. Es findet weiterhin Einsatz als Streichpig-
ment zur Veredelung von Papieroberfl>chen sowie als F0llstoff in Klebstoffen,
Kunststoffen und der Gummiindustrie. Ein weiteres Beispiel f0r die Anwendung
von chemisch gef>lltem Bariumsulfat ist der Zusatz in Bleiakkumulatoren, wo
Blanc fixe als Kristallisationskeim dient. Sonderqualit>ten von Blanc fixe werden in
der Medizin als RAntgenkontrastmittel verwendet.
Bariumsulfid tritt meistens als Zwischenprodukt bei der Herstellung von Barium-

sulfat, Lithopone und Bariumcarbonat auf. Bariumchlorid dient als Ausgangspro-
dukt zur Herstellung spezieller Bariumverbindungen. Bariumnitrat und Barium-
chlorat werden in FeuerwerkskArpern zur Erzielung gr0ner Flammenf>rbungen
verwendet. Bariumhydroxid wie auch Bariumoxid dienen als Grundstoffe zur Her-
stellung von organischen Bariumverbindungen, z.B. Wladditive [30, 31].
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5
Sicherheit und Umweltschutz

Die Alkalimetalle sowie die Erdalkalimetalle kAnnen sicher gehandhabt werden,
wenn sie unter inerter Atmosph>re oder in inerten Fl0ssigkeiten aufbewahrt und
verarbeitet werden. Beim Umgang mit Alkali- und Erdalkalimetallen stellt vor allem
die unkontrollierte Umsetzung mit S>uren, Wasser, niedrig siedenden Alkoholen
und organischen Halogenverbindungen eine Gefahrenquelle dar. Diese Stoffe sind
daher bei Transport, Lagerung und Verarbeitung von Alkali- und Erdalkalimetallen
fernzuhalten.
Zur LAschung der brennenden Metalle sind die speziell f0r Metallbr>nde (Brand-

klasse D) entwickelten und zugelassenen LAschpulver der Klasse PU, aber im allge-
meinen (Ausnahme: Lithium) auch trockener Sand, Zement, trockenes Kochsalz
und wasserfreie Soda geeignet. F0r reine Natriumfl>chenbr>nde ist ein spezieller
Bl>hgrafit als LAschmittel empfehlenswert. Nicht verwendet werden d0rfen Feuer-
lAscher, die Schaum und Halogenkohlenwasserstoffe (z.B. Tetrachlorkohlenstoff)
oder CO2 als LAschmittel enthalten. F0r die Brandbek>mpfung im Falle Lithium-
metall scheiden oxidbasierte LAschmittel wie Sand, Kalksteinmehl oder Zement
aus, d.h. es sind PulverlAscher mit trockenem Kochsalz zu verwenden.
Ein besonders strenger Brandschutz muss bei der Verarbeitung von Alkali- und

Erdalkalimetallen in Gegenwart leicht entflammbarer LAsemittel eingehalten wer-
den, da zu der Brandgefahr durch das Metall die weitaus hAhere Gef>hrdung durch
Entz0ndung des LAsemittels oder seiner D>mpfe kommt.
Die Verbrennung der Alkali- und Erdalkalimetalle verl>uft unter erheblicher

Rauchentwicklung. Die hierbei gebildeten Aerosole enthalten feinste Partikel aus
Alkali/Erdalkalioxiden bzw. -carbonaten, die sich nur schwer auswaschen oder fil-
trieren lassen. F0r ihre Entfernung sind daher Brink-Filter oder eine Aerosolab-
scheidung durch Zentrifugalagglomeration erforderlich. Bei normaler Luftfeuchte
oxidieren die Alkali- bzw. Erdalkalimetalle an der Oberfl>che mehr oder minder
rasch zu Oxiden und/oder Hydroxiden (Lithium wird zun>chst nitridiert), die ihrer-
seits mit dem Kohlendioxid der Luft weiterreagieren. Die stark alkalischen Stoffe
d0rfen nicht mit dem menschlichen KArper in Ber0hrung kommen. Besonders ge-
f>hrdet sind Schleimh>ute und Augen wegen der starken Ver>tzungsgefahr. Daher
sind beim Umgang mit diesen Metallen stets Schutzbrille, Handschuhe und
Schutzkleidung zu tragen. In besonderen F>llen ist ein zus>tzlicher Gesichtsschild
erforderlich. Die Schutzkleidung muss aus flammhemmendem Gewebe (FPT =
fire-proof textile) hergestellt sein.

6

Verpackung und Versand

Die Alkali- und Erdalkalimetalle sind wie auch deren Hydride (z.B. Lithiumhydrid,
Lithiumaluminiumhydrid) in die Gefahrgutklasse 4.3 mit dem Gef>hrlichkeits-
merkmal Verpackungsgruppe I eingestuft (GGVSE[ADR/RID], IMDG-Code, IATA-
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DGR). Sie d0rfen nur in speziellen nach UN-Vorschriften gepr0ften und zugelasse-
nen Verpackungen verschickt werden. Es gelten f0r den Transport 0ber See be-
stimmte Stauvorschriften auf den Schiffen. Der Transport im Frachtraum von Pas-
sagiermaschinen ist untersagt. Die Mengen, die pro Packst0ck von diesen Stoffen
im Frachtflugzeug mitgef0hrt werden d0rfen, sind sehr begrenzt.
Lithiumalkyle werden in die Gefahrgutklasse 4.2 mit der Nebengefahr 4.3 ein-

gestuft. Auch f0r diesen Verbindungstyp gilt das st>rkste Gef>hrlichkeitsmerkmal
Verpackungsgruppe I, d.h. es d0rfen nur bestimmte gepr0fte und zugelassene
Verpackungen eingesetzt werden. F0r Lithiumalkyle gelten ab einer zu transportie-
renden Menge von 1000 kg in Tanks mit einem Inhalt von mehr als 3000 l Trans-
portbeschr>nkungen auf der Straße. Lithiumalkyle sollen ab einer bestimmten
Menge – wenn irgend mAglich – mit der Eisenbahn befArdert werden. Ist ein Trans-
port auf der Schiene nicht zu realisieren, so muss eine Fahrwegsgenehmigung
erwirkt werden, d.h. es wird eine bestimmte Fahrroute festgelegt, die unbedingt
einzuhalten ist. F0r den Seetransport sind auf den Schiffen vorgeschriebene Stau-
vorschriften einzuhalten. Das Material darf nur an Deck geladen werden. Der Flug-
zeugtransport ist f0r Lithiumalkyle g>nzlich untersagt.
Auch Lithiumzellen und -batterien sind Gefahrg0ter. Sie sind eingestuft in

Klasse 9 mit dem Gef>hrlichkeitsmerkmal Verpackungsgruppe II. Sie m0ssen in ge-
pr0fter und zugelassener Verpackung verschickt werden. Sowohl f0r Lithiumpri-
m>rbatterien wie auch Lithiumionenbatterien existiert eine große Anzahl an Son-
dervorschriften. Auch wenn die Lithiumbatterien oder -zellen in Ausr0stungsgegen-
st>nde eingebaut sind, sind diese Gegenst>nde Gefahrg0ter der Klasse 9 mit dem
Gef>hrlichkeitsmerkmal Verpackungsgruppe II.
Von den gebr>uchlichsten anorganischen Alkalimetallsalzen sind nur einige wie

die Nitrate, Hydroxide und Fluoride als Gefahrgut eingestuft. Diejenigen Salze, die
als Gefahrgut deklariert sind, m0ssen in gepr0fter und zugelassener Verpackung
versandt werden.
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