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1 Chemie

1.1 Geschichte der Atommodelle

¢ DemokKrit (ca. 460 bis 370 v. Chr.): atomos, unteilbar (,Wasser -
Atom*“, ,Holz-Atom")



1 CHEMIE 3

Dalton (um 1800): Atome koénnen verbunden und getrennt
werden, empirische Messungen

Thomson (1897): ,Zwiebelmodell“

Rutherford (1903): Elektronen auf Bahnen, Vakuum in ,Liicken”,
Streuversuche

Bohr: Die Elektronen kreisen auf verschiedenen Energiestu-
fen (Schalen)

1.2 Das Orbitalmodell

Heisenberg (1901 bis 1986): ,Elektronen haben keine Bahnen - sie
bewegen sich bahnlos*

= Der Aufenthaltsbereich eines Elektrons ist nur statistisch fass-
bar.

Definition des Orbitals: Raum, in dem sich ein Elektron
mit 99% Wahrscheinlichkeit aufhalt.

Pauli-Prinzip
Keine zwei Elektronen eines Atoms stimmen in allen vier Quan-
tenzahlen miteinander tberein.

Aufbauregel
Die Orbitale werden ihrem Energieniveau entsprechend suk-
zessive besetzt.

Hundsche Regel
Energiereiche Orbitale werden zuerst mit einem Elektron be-
setzt.

1.2.1 Kastchenschreibweise der Elektronenkonfiguration

Die Kastchen werden nebeneinander geschrieben, ihrer Enegiestu-
fe entsprechend.

H
1s
[T]
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Beispiel: Mangan tritt in vielen verschiedenen Oxidationsstufen auf.

¢ Im alkalischen Milieu:

SO2~ +20H~ +2MnO; — SO* 4 Hy0 + 2MnO3~

* Im Neutralen:

2MnO; + 2H30" + 3505~ — 3H,0 + 2MnO, + 3505~

* Im Sauren:

2MnO; + 6H30" + 5503~ — 5503~ + 2Mn?* + 9H,0O
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1.3 Komplexverbindungen

Versuch: CuSO, wird in verschiedenen Losungsmitteln gelost.

Hypothese: Der Farbwechsel bei gesattigtem Kochsalz als Losungsmittel
beruht nicht auf einer Redoxreaktion oder einer Protolyse. Die Cu®*-
Ionen reagieren offenbar mit den Teilchen des Losungsmittels.

Versuch: Leitfahigkeitsmessung

Beobachtung: Die Losung wird griin. Die Stromstérke (als Maf3 der
Leitfahigkeit) sinkt.

Erklarung: Cu?>t + 4C1~ = [CuCly)*” (dabei ist Cu das Zentralatom
und Cl, sind die Liganden)

1.3.1 Bau und Benennung von Komplexen

[CuCly)*~
Koordinationszahl (KoZ): 4

Tetrachlorocuprat(Il)ion

[Fe (CN)g*
Hexacyanoferrat(Il)ion

K3 [Fe(CN)g4
Kaliumhexacyanoferrat(IIl)

Liz [AgFy)
Lithiumtetrafluoroargentat(l)

Na[Au(CN),]
Natriumdicyanoaurat(l)

(NH,), [Cd(SCN),]
Ammoniumtetrathiocyanatocadmat(II)

1.3.2 Die koordinierte Bindung

Eigenschaften von Liganden

H-N-H
e neutral: H -0 — H, |
H
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* Anionen: |C]

C=N|"

Sls-c=N

Alle Liganden besitzen mindestens ein freies Elektronenpaar.

Eigenschaften von Zentralatomen

e Immer Metallkationen: Fe3t, Fe?t, APt

¢ Haufig in ,ungiinstigen* Oxidationsstufen!
Beispiele:

[AL(OH),]”
10e™ + 8¢~ = 18e™ (Ar)

[Cu(CN),]™
28¢~ + 8¢~ = 36e~ (K1)

1.3.3 Anwendung und Bedeutung von Komplexen
Beispiele:

¢ Cyanidlaugerei
4Au+8NaCN + 2H,0 + Oy = 4Na [Au (CN),| +4NaOH

Danach wird Gold mit Zink reduziert: 2Na [Au (CN),] + Zn =
Nay [Zn (CN),] + 2Au

Problem: Cyanidhaltige Abfalle in grofen Mengen (hoch giftig)
e Farben von Textilfasern tiber Cr3*-Komplexe

* Medizin: ,Cis-Platin“ (Krebstherapeutikum)
felly NH; "
\ /
P>t

]/ \
|ICT|~ NH3
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1.4 Geschwindigkeit bei Reaktionen

Versuch
Salzsaure reagiert mit Magnesium

Erklirung
2HCI+ Mg — MgCly + Hy

Beobachtung
Das Mg-Pulver reagiert schneller mit der Salzsidure als die
M g-Spane.

Stoffumsatz .

Definition: Reaktionsgeschwindigkeit = =°77252%:

(Hier: Siehe Abbildung zu "Geschwindigkeit bei Reaktionen”.png)

1.4.1 Einflussgrofien auf die Reaktionsgeschwindigkeit

Abhéangigkeit vom Zerteilungsgrad

Versuch
Anderung des Zerteilungsgrades von Magnesium mit Salzsaure

Beoabachtung
Heftige Gasentwicklung (H,)

Ergebnis
Mg+ 2HCl — Hy + MgCl,
Red.: 2H;0" +2e~ — Hy + 2H50
Ok.: Mg — Mg*" + 2e~
= 2H30" + Mg — Mg*" + Hy + 2H50

Bei feinerer Verteilung wird die Oberflache des Feststoffes vergrof3ert.
Damit wachst die Zahl und somit die Konzentration der reaktions-
bereiten Teilchen an der Oberfldche. Die Reaktionsgeschwindigkeit
wird dadurch gesteigert.
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Anwendungen im Alltag
e Wirbelschichtverfahren

* Lunge

* Darm

Abhéangigkeit von der Temperatur

Versuch
Zwei Reagenzglaser, beide mit 0,1 molarer Thiosulfatlésung,
das eine erhitzt, das andere nicht

Beobachtung

* Triibung

¢ Zunahme der Reaktionsgeschwindigkeit bei steigender Tem-
peratur

Anzahl der Teilchen
mit einer bestimmten
Energie

T

T3

Kinetische Energie der Teilchen
Emin (Geschwindigkeit)

Beispiel: NOy + CO — NO + CO,

Ein erfolgreicher Zusammenstof} setzt eine Mindestenergie und die
richtige Orientierung der Teilchen voraus.

Bei Erhohung der Temperatur wird die Anzahl der Teilchen, die die
Mindestenergie tiberschreiten, grof3er. Fiir den Reaktionserfolg von
Teilchen ist der Zusammenstof3 von Teilchen mit einer bestimmten,
fir das jeweilge Stoffsystem typischen, kinetischen Mindestenergie
erforderlich.

RGT-Regel: Bei einer Temperaturerhéhung um 10°C verdoppelt bis
verdreifacht sich die Reaktionsgeschwindigkeit (in einem Tempera-
turbereich von 0°C bis 40°C).
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Abhéangigkeit von der Konzentration

Versuch
Natriumthiosulfatlésungen (verschiedener Konzentration) mit
verdinnter Salzsaure

Beobachtung
Je hoher die Konzentration an Natriumthiosulfatlésung, desto
schneller erfolgt die Reaktion (Triibung).

Fazit: t ~ 1

Die Geschwindigkeit einer chemischen Reaktion ist proportional
dem Produkt der Konzentration der Ausgangsstoffe. Bei hoherer
Konzentration ist die Wahrscheinlichkeit, dass sich zwei Teilchen

treffen, grofer als bei nieder Konzentration (nach der Kollisions-
theorie).

(S5,03)*” +2H;0" — H,5,03 4+ 2H,0 | schnell
Hy5,03 — S+ 505+ H,O |langsam
88 — Sg
Gesamtreaktion:
(9203)°" 4+ 2H;07 — S+ SO, + 3H,0

Die langsamste Teilreaktion ist der geschwindigkeitsbestimmende
Schritt.

Massenwirkungsprodukt

-0
O
.\
o0 |oxe %,
—eo |0~ e
ZusammenstoR- 4 8 16

moglichkeiten

Beispiel: Hy+ 1, — 2HI = RG = (k’l cky = k’) . C(HQ) . C(IQ);

Die Geschwindigkeit einer chemischen Rekation ist proportional
dem Produkt der Konzentration der Ausgangsstoffe.
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Abhéangigkeit vom Druck
Versuch
Einleiten von C'O, in Wasser mit unterschiedlich hohem Druck

Beobachtung
Bromthymolblau wechselt Farbe von Blau nach Gelb.

Auswertung
Druck H>O

COy + HyO — HyCO3 — H30" + HCOy

Fazit: Druckerh6hung beschleunigt Reaktionen bei denen mindes-
tens ein gasférmiger Reaktionspartner beteiligt ist.

e 00 ‘
0® @ oo%
00%° @

Fazit: Die Reaktionsgeschwindigkeit ist dem Druck direkt propor-
tional, da eine Druckerhéhung eine Konzentrationserhéhung be-
wirkt.

Abhéangigkeit vom Katalysator

Versuch
Katalytische Zersetzung von Wasserstoffperoxid mit Platin

Beobachtung
Gasentwicklung

Auswertung
2H,0y 5 Oy + 2H,0

Versuch
Katalytische Zersetzung von Wasserstoffperoxid mit Braun-
stein (MnQO,)

Beobachtung
Glimmspanprobe fallt positiv aus, Gasentwicklung.
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Auswertung

2H,0, "% 0, + 2H,0

Heterogene Katalyse: Katalysator und reagierende Stoffe liegen in
verschiedenen Phasen vor (hier: fest/fltissig).

Versuch
Iodidkatalysierte Wasserstoffperoxidzersetzung

Beobachtung
Glimmspanprobe positiv

Auswertung
I-+H,O, — 10~ 4+ H50O
IO_+H202 — I_+H20+OQ
Gesamtreaktion:
2H202 e QHQO + 02

Homogene Katalyse: Der Katalysator gehort der gleichen Phase an
wie das Reaktionssystem (hier: fltissig/fllissig).

Fazit: Katalysatoren beschleunigen chemische Reaktionen durch
Herabsetzen der Aktivierungsenergie. Sie liegen nach der Reaktion
unverandert vor.

1. Diffusion der Reaktionspartner zur Katalysatoroberfldche

2. Adsorption der Molektle auf der Oberfldache

3. Reaktion auf der Oberflache:

Da bei den adsorbierten Sauerstoffmolekiilen die O-O-Bindung
geldst wird, kdnnen nun auftretende Wasserstoffmolektile mit
ihnen in Wechselwirkung treten. Unter Spaltung der H-H-
Bindung bilden sie mit den Sauerstoff-Molektilen Wasser-Molektile.

4. Desorption der Reaktionsprodukte von der Oberflache

5. Diffusion der Reaktionsprodukte von der Katalysatoroberflache
in die angrenzende Phase.
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Q0 A+B » AB

>

)

ohne Katalysator - ;
i ¥ Aktivierungsenergie
ohne Kat
mit Katalysator
Aktivierungsenergie
/ mit Kat
Ausgangsstoffe

I Reaktionsenergie

Endstoffe

A+B+K > AK+B —> AB+K

Reaktionsweg

1.5 Das chemische Gleichgewicht
1.5.1 Reversible Reaktionen

¢ Einleiten von C'O, in Kalkwasser:
Ca(OH),+ COy — CaCO3 | +H50
¢ Einleiten von C'O, in eine Kalksuspension:

CCLCOg + HQO + COQ — Ca (HCOg)Q

e Ca(HCO3), = CaCOs + HyO + CO;y

Ca(HCO;), = CaCOs + HyO + CO;y

Geschlossenes System: Hin- und Ruckreaktion einer umkehrbaren
Reaktion fiihren in einem geschlossenen System zu einem Gemisch
aller an der Reaktion beteiligten Stoffe.
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1.5.2 Das dynamische Gleichgewicht

50

40

P

job A A s

(@)

o+

o+ ------
o+

-

N

n—-te Hin— und Riickreaktion

Modellhafte allgemeine Gleichung fiir eine Gleichgewichtsreaktion
(A: Edukte, P: Produkte):

a+b = c+d
—— —~—
A B

Hin- und Ruckreaktion einer reversiblen Reaktion fitihren zu einem
Gleichgewichtszustand, in dem alle Reaktionspartner vorliegen.

Im dynamischen Gleichgewicht sind die Konzentration der Edukte
und Produkte konstant, da Hin- und Riuickreaktion (Bildung und
Zerfall der Molektile) gleich schnell verlaufen.

Im Gleichgewicht ist die Reaktionsgeschwindigkeit O.

Einfliisse auf das chemische Gleichgewicht

Konzentration

Versuch
Chromat/Dichromat-Gleichgewicht
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Auswertung
20707 + 2H307 = COry02~ + 3H,0

Die Erhohung (Erniedrigung) der Konzentration eines Reakti-
onspartners verschiebt das Gleichgewicht in die Richtung, in
die dieser verbraucht (gebildet) wird.

Temperatur
exotherm
Versuch: 2NO, = N,O, AH = F57XL (Stickstoffoxid, Di-

endotherm

stickstofftetraoxid)

Eine Temperaturerhohung (Temperaturerniedrigung) verschiebt
das Gleichgewicht in Richtung der endothermen (exothermen)
Teilreaktion.

Druck

Versuch
Isotherme Volumenanderung

Auswertung
COs(g) % COs(aq)
COQ(CLQ) + HQO(Z) = HQCOg
HQCO:), -+ HQO = H30+ + HCO;
[ABBILDUNG]

Eine Druckerhohung (isotherme Volumenverkleinerugn) ver-
schiebt ein Gleichgewicht in Richtung kleinerer, Druckernied-
rigung (isotherme Volumenvergrofserung) in Richtung grof3erer
Teilchenzahl.

Katalysator
Ein Katalysator setzt die Aktivierungsenergie herab. Dies be-
schleunigt die Einstellung des Gleichgewichts durch die gleichmafige
Forderung beider Teilreaktionen. Dabei verandert er die Lage
des Gleichgewichts nicht.

Das Prinzip von Le Chatelier (Prinzip des kleinsten Zwanges): Ubt
man auf ein im Gleichgewicht befindliches chemisches System Zwang
aus (Druck-, Volumen-, Konzentrations- oder Temperaturdanderung),
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so verschiebt sich das Gleichgewicht in die Richtung, in der die Fol-
gen des Zwanges verringert werden.

Chemische Systeme: [ABBILDUNG]

1.6 Das Massenwirkungsgesetz

A+B=C+D
RG = kyic(A)e(B) = kaoc(C)e(D)
kic(A)e(B) = kaoc(C)e(D)

k1 _ c(C)e(D) ki
b = B = b = e
_ c(C)e(D)
‘" c(A)e(B)
—
Q.
A+ B = 2C
_ (0)el0) __E(0)
Ke = 30eB) = @

Ein System im Gleichgewicht besitzt die Gleichgewichtskonstante
K.. Der Quotient ). aus dem Massenwirkungsprodukt der Produkt-
Seite und dem der Edukt-Seite hat bei konstanter Temperatur einen
konstanten Wert.

1.6.1 Anwendung im Labor

Versuch: Fe*t + 3SCN~ = Fe(SCN),

_ ¢(Fe(SCN),)
K. = c(Fe3+)03(SC§V*)

Da K. konstant bleibt, muss eine Erhohung der Konzentration der
Fe3T-lonen im Nenner des Massenwirkungsgesetzes eine Erhohung
der Konzentration der Eisenthiocyanat-lonen im Zdhler und eine
Erniedrigung der Konzentration der SC'N~-lonen nach sich ziehen.

Versuch: Chromat/Dichromat-Gleichgewicht:

QCTOE_ —+ 2H30+ = CTQO'?_ + 3HQO

_ ¢(Cre0%7)c3 (H20)
K. = 02(CrOiz)c2(H3O+)
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In verdiinnten wassrigen Losungen ist die Konzentration von Was-
ser praktisch konstant und wird deshalb bereits in den Wert von
K. aufgenommen.

o C(C’I'QOg_)
= K= c2(CrO3™)e2(H30)

Anwendungen in der Technik

Boudouard-Gleichgewicht:

51 Os+ CO* (s) =2 J(rj? O (Symproportionierung)

_ 2(C 2(C0o) _ kJ
MWG: K, = 5559~ = K. = S50 AHp = +1731%

Die Konzentration n eines Feststoffes lasst sich nicht angeben, und
wird deswegen als konstant angesehen. Ihr wird der einheitenlose
Wert 1 zugewiesen.

Berechnungen des konstanten X

1. Im Boudouard-Gleichgewicht liegen bei 7' = 700°C, 25% Vo-
lumenprozent an CO, vor. Das molare Volumen betragt V,, =
75— Berechne K..

K - A(CO) _ n2(CO)V _ V2COWnm _ (T5%)3VZ  _ (T5%)° 1
c C(COQ) - V%(COQ) T VEVV(CO2) T VyV25%V T 25% Var
0,032l
K.>1
Gleichgewicht liegt auf der Seite der Produkte
K. <1

Gleichgewicht liegt auf der Seite der Edukte
2. Berechne fir das lod-Wasserstoff-Gleichgewicht

a) das Volumen des Gases bei p = 20MPa und 7' = 500° und

b) die Gleichgewichtskonstante K. bei Vol.-%(HI) = 64%, Vol.-
%(Iod) = 23%, Vol.-%(Wasserstoff) = 13%.

) p1V1 _ p2Va
T>

m—mﬂ%_owl
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b) V = 0,321

0321 l
023mol __ mol
0321 0’72 l
0,73mol __ mol
0321 074 l

HI) — 064mol _ 2m_ol
)

5
I

1.6.2 Die grofitechnische Anwendung des Massenwirkungsge-
setzes

Haber-Bosch-Verfahren
3Hy(g) + Nag) = 2N H ) AHpr = —92,5k]

Optimierung der Reaktionsbedingungen:

* Hohe Konzentration der Ausgangsstoffe

* Temperaturerniedrigung, da Reaktion exotherm ist; Tempe-
ratur muss aber hoch genug sein, um genug Aktivierungs-
energie flr reaktionstragen Stickstoff aufzubringen, darf aber
nicht zu hoch sein, da sonst der Zerfall von Ammoniak begtinstigt
wird (400°C-500°C)

* Druckerhohung beguinstigt Hinreaktion (250bar-350bar) (Le
Chatelier)

* Ammoniak immer aus dem Gasgemisch entfernen (gut da Sie-
depunkte weit auseinander liegen)

¢ Verhaltnis: Wasserstoff ; Stickstoff =3 : 1

¢ Katalysator: Porose Eisenkorner, denen zur Aktivierung Oxide
von Calcium, Kalium und Aluminium zugesetzt werden

Grof3technische Verwirklichung:

¢ Synthesegas:
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Primérreformer

CHy+ H,O — CO+2H,  AHp =206
Sekundirreformer

CH;+0; — 2C0+4H,  AHp=-T715XL
Konvertierung

CO + Hy,O — COy + H, AHR:—LLlnkl—gl

* Kreisprozess:

Die Synthese wird im Kreislauf betrieben, der entstandene
Ammoniak wird durch Kuhlung abgetrennt, das Synthesegas
wird wieder in den Synthesereaktor zurtickgefiihrt.

Verwendung von Ammoniak:

* Sprengstoffe * Arzneimittel
¢ Diungemittel * Kunststoffe
¢ Farbstoffe * Salpetersdure

1.7 Protolyse-Gleichgewichte
1.7.1 Protolysereaktionen

Protonen-Donatoren
Teilchen, die bei einer Reaktion Protonen abgeben

Protonen-Akzeptoren
Teilchen, die bei einer Reaktion Protonen aufnehmen

Protolyse-Ubergang
H3P04 +0H = H2P04_ + H,0

Eine Saure und die aus ihr durch Abgabe eines Protons her-
vorgegangene Base bilden ein korrespondierendes Saure/Base-

Paar.
. Protonen-Abgabe .
Saure = Korrespondierende Base
Protonen-Aufnahme
Ampholyte
Teilchen, die je nach Reaktionspartner als Sdure oder Base
reagieren

Beispiel: H;O" «— H,O — OH~
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Protonen-Donatoren

19

¢ Neutralsauren: HCI, H,SOs, H,SO4, Hy,CO5, HyO, H3 POy

e Kationsduren: NH,, H;O"

* Anionsauren: H;PO,, HSO,, HSO5;, HCOg3

Protonen-Akzeptoren

* Neutralbasen: N Hs, H,O
e Anionbasen: OH-, SO3~, HSO;, PO}~

1.7.2 Autoprotolyse des Wassers
H20 + HQO = H30+ +OH~

Massenwirkungsgesetz

_ ¢(H30%)c(OH™)
K. = SCQ(HQO)

¢(H;0") = c(OH™) = 10772

V=1l
k,
0 =0,998%¢
T = 25°C
M =18-£
m = 0,998% - 11 = 998¢g
998
n = 13 gg = 55,5mol

mol
¢(H0) = 55,52
K.o=..=32-10"18
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Ionenprodukt des Wassers

. _ ¢(H301)c(OH™)
MWG: I, = {9 0r)
K. - A(Hy0) = ¢(H;07)c(OH™)
Ko,y = c(H;OV)e(OH™) = 10714 (22)? bei T = 25°C

Das Ionenprodukt K, des Wassers ist die Konstante aus dem Pro-
dukt der Konzentration der Oxonium-Ionen (H307") und der Hydroxid-
Ionen (OH™). Sie gilt nur in verdunnten wassrigen Losungen und
ist von der Temperatur abhdngig.

In neutralen Losungen
¢(HsO%) = (OH) = K,y = A(H;0%) = 10714 (mel)?
c(H;0%) = 10772
In sauren Losungen
¢(Hs0™) > 10772
¢(OH™) < 107 7mel
In alkalischen Losungen
¢(H;0T) < 1077t
c(OH™) > 1077

1.7.3 Der pH-Wert

Definition

pH = —lgc(H;07)

c(H;0") = 107pH ol
Entsprechend: pOH = —1gc¢(OH")
c(OH™) = 107 p0H =l

pH +pOH =14 bei T = 25°C

1.8 pH- und pOH-Wert starker Sauren und Basen

HCIl, HNOs, H,SO,, H3PO,, HClO,
HA+ H,O = flgO+ + A~

Bei einer starken Saure liegt das Gleichgewicht weit auf der Seite
der Produkte.
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1.8.1 Sé&ure- und Basenkonstante

Saurekonstante
HA+ HO = H30+ + A™

. c(H3OM)c(A7) _
MWG: c(IjA)c(HgO) = K.

K. - c¢(Hy0) = % = K, (Saurekonstante)
= pKs = —1g K

Je grofier K, desto starker ist die Saure. Je grofier pK,, desto
schwdicher ist die Saure.

Basenkonstante
A+ HO = HA+OK~

. __ ¢(HA)c(OH™)
MWG: K, = (A )e(IRO)

K. -c(H0) = K, = % (Basenkonstante)

= pK, = — 1g K,
Je grofier K, desto starker ist die Base. Je grof3er pK,, desto schwacher
ist die Base.

Fiir ein korrespondierendes Sidure/Base-Paar gilt

c He(A™ C c - — — mo
K, - K, = RCAA)  HAGCHD) — o(H;0%)e(OH ™) = K,, = 1071125

= pK, + pK, = pK,, = 14

Vorhersagen fiir Protolysereaktionen

Berechnung des pH-Werts von Sauren und Basen

a) Berechnung des pH-Werts einer ,starken“ Saure (pKs < 3,5)

Bei starken Sauren (analoges gilt flir Basen) verlaufen die Pro-
tolysen praktisch vollstandig.

CGZ(H3O+) = Co(HCl)
pH = —lgco(HCI) = —1g cgi(H30™)
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b) Berechnung des pH-Werts einer schwachen Saure (pKs > 3,5)

Die Protolyse verlauft nicht vollstandig.

HA+H20 = H30++A7

_ cai(A)eqi(H30T)
Ko = =i

CGZ(A_) = CGZ<H30+)
cai(HA) = co(HA)

. Cé (H30+)
Ky =~

ca(HsOV) = /K, - co(HA)
cai(HsOT) = [K, - co(HA)|?

pH = % [pKs —1gco(HA)]

Analog gilt fiir schwache Basen:
pOH = % [pKy —1g co(A7)]

Beispiele zur Berechnung:

e Ammoniak: ¢y(NH;) = 0,522
* Essigsdure: co(HAc) = 0,12
* Salzsaure: co(HCl) = 0,12

Sdure/Base-Indikatoren

Versuch: Blaukrautsaft zeigt in Abhéngigkeit des pH-Werts unter-
schiedliche Farben.

Versuch: Testen verschiedener Indikatoren

a) Wirkungsweise eines Indikators
HInd + HyO = H3O0" + Ind~

Saure/Base-Indikatoren sind Farbstoffe, die als schwache Saure
oder Base fungieren. Die Indikator-Saure (H Ind) und die kor-
respondierende Indikator-Base (/nd~) unterscheiden sich in
ihrer Phase. Der Farbumschlag wird durch eine Protolysere-
aktion verursacht.
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Protolysereaktionen

Salze starker Basen und starker Sauren reagieren in wassriger
Losgung neutral. Salze schwacher Basen und starker Sauren rea-
gieren in wassriger Losung sauer. Salze starker Basen und schwa-
cher Sduren reagieren in wassriger Losung basisch.

Puffersysteme

a) Definition
Puffersysteme sind Losungen schwacher Sduren (Basen) und
ihrer korrespondierenden Basen (Sduren). Sie dndern ihren
pH-Wert bei Zugame von H;O%"-lonen (OH~-lonen) nur wenig.

HA+HQO > H30++A_

b) Anwendung des Massenwirkungsgesetzes

_ ¢(H30%)e(A7) o c(HA)
Ks = Bc(fI—A) = C<H30+) = KSC(A_)

pH = pK, — 1g %44

Fur ein dquimolares Gemisch gilt: pH = pK;

(Henderson-Hasselbalch-Gleichung)

c) Biologische Bedeutung
Puffermischung des Bodens, Pufferung im Blut

Versuch
Titration einer schwachen Saure

Skizze
c(OH~) = 122 (Natronlauge)

co(HAc) = 0,12 (Essigsaure)

Berechnung des Start-pHs
pH = 5 [pK, —lgco(HAc)] = 2,87

Messwerttabelle /Graph
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Halbtitration —— Messergebnise

V(NaOH)/ml

[Halbdquivalenzpunkt bei V(NaOH) = 5ml, Aquivalenzpunkt
bei V(NaOH) = 10ml

Bei V(NaOH) = 0: n(HAc) = 0,01mol
Beim Halbaquivalenzpunkt: n(H Ac) = 0,005mol, n(Ac~) = 0,005mol
Beim Aquivalenzpunkt: n(HA) = Omol, n(Ac™) = 0,01mol]

HAc+ OH™ = HyO + Ac™

* pH am Halbdquivalenzpunkt:
n(HAc) =n(Ac™) = c¢(HAc) = c¢(Ac™) = pH = pK, = 4,74

* pH am Aquivalenzpunkt:
n(Ac™) = 0,01mol
pKy(Ac™) =9,26
V =0,111
pH =14 — pOH
pOH = 3§ [pK;, — g co(AcT)]
co(Ac™) = @

pH =14 — L pr—lg%] — 8,85
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1.9 Redox-Gleichgewichte

Versuch
Versuch: Verbrennung von Magnesium

Beobachtung
Verbrennt unter greller Lichterscheinung
Ox.: Mg — Mg*" + 2e~
Red.: O, + 4e~ — 20?~
Ges.: 2Mg + Oy — 2M gO

Merke: Oxidation ist Elektronenabgabe, Reduktion ist Elektronen-
aufnahme. Bei Redoxreaktionen erfolgt ein Elektronentibergang.

1.9.1 Die Redoxreihe der Metalle
,Edle” und ,,unedle” Metalle

Versuch
[M g-Band[heftig], Zn-Blech[langsam], C'u-Blech[gar nicht] mit
HCI)

Beobachtung
Nur die unedlen Metalle M g und Zn vermogen Oxonium-Ionen
zu reduzieren!
Ox.: Mg — Mg*" + 2e~
Red.: 2H30+ +2¢~ — Hy + 2H50
Ges.: Mg +2H;0" — Mg*" + Hy + 2H,0

Versuch
Eisennagel in Kupfersulfat-Losung

Beobachtung
Kupfer scheidet sich auf dem Eisennagel ab.

Ox.: Fe — Fe?t + 2e~
Red.: Cu?t +2e~ — Cu
Ges.: Fe+ Cu*t — Fe*t + Cu

Das unedlere Eisen vermag das edlere Kupfer! zu reduzieren.

leigentlich die Cu?*-lonen
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Versuch

Silbernitrat-Loésung auf Kupferblech

Beobachtung

26

Auf dem Kupfer scheidet sich ein schwarzer Belag ab (amorph

verteiltes Silber).

Ox.: Cu — Cu*t + 2e~

Red.: Agt +e~ — Ag |-2
Ges.: Cu+2AgT — Cu*T + 2Ag

Das unedlere Kupfer vermag das edlere Silber zu reduzieren.

ReduktionsvermogeStarkstes Re- Starkstes Oxida- | Oxidationsvermégen
der Metalle duktionsmittel tionsmittel der Metallionen
(stark) Mg — Mg%T +2e~ (schwach)

Zn — Zn2t + 2e™

Fe — Fe?t 4 2e~

Pb — Pb2t 4 2e~

Ho + 2H20 — 2H30% + 2e~

Cu — Cut + 2e~
(schwach) Ag — Agt +e™ (stark)

Merke: Jedes in der Redoxreihe hoher stehende Metall reduziert die
Ionen aller tiefer stehenden Metalle. Jedes in der Redoxreihe tiefer
stehende Metall-Kation oxidiert alle dartiber stehenden Metalle.

Welchen der folgenden Metall/Metallkationen-Kombinationen er-
geben eine Reaktion? Formuliere ggf. die Reaktionsgleichung.

e Phin Cu’t:

Ox.: Pb — Pb*t + 2¢~
Red.: Cu?*t +2¢~ — Cu
Ges.: Pb+ Cu*t — Pb*T +Cu

e Agin Fe?": Keine Reaktion
* [ein Mg?": Keine Reaktion
* Ag in HCI: Keine Reaktion

* Fein HCI:
F6+2H30+ — F62++H2+H20
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1.9.2 Ein galvanisches Element?

Voltmeter

( lonenbricke Y
o i

Zinksulfat-Losung
\ J

Daniell-Element:

Cu/Cu*t Zn/Zn?**

Cu — Cu’t +2e % Zn — Zn*t +2e7°
+Zink-Halbzelle* ~LKupfer-Halbzelle*
Oxidation Reduktion

—-Pol +-Pol

Merke: Werden zwei Halbzellen miteinander kombiniert, so ent-
steht ein galvanisches Element. Bei gleichen Konzentrationen tiberwiegt
beim ,unedleren” Element die Oxidation (=Elektronendonator) und
beim ,edleren” Element die Reduktion (=Elektronenakzeptor).

2Bild von Wikipedia®
4‘umgekehrte Reaktion auch, nur sehr schwach
Sumgekehrte Reaktion auch, nur sehr schwach



1 CHEMIE 28

1.9.3 Die Spannungsreihe

Das Redoxpotential eines Metalls kann in Relation zum Redoxpo-
tential eines zweiten Metalls gemessen werden.

e Standard-Halbzellen: ¢(M*") = 12!
* Leerlaufspannung (stromfrei)
| Cu/Cu*t | Zn/Zn**

0,4V 1,5V
n/a 1,1V

Ag/AgT
Cu/Cu?*

Das Standardpotential

Da Redox-Potentiale nur relativ gemessen werden kénnen, wurde
als Bezugspunkt (Nullpunkt) die Standard-Wasserstoff-Halbzelle gewahlt,
deren Standardpotential per Definition EY(H,/H30%) = 0V betragt.

[Siehe auch Abbildung auf Zettel]

Beispiele:

e M: Kupfer

Hy+2H,0 — 2H307 +2e~ (Minus-Pol) || Cu + Cu*" +2¢~ (Plus-
Pol)®

— Standardpotential £°(Cu/Cu?T) = 40,35V

e M: Zink

Hy +2H,0 « 2H30" 4+ 2¢~ (Plus-Pol) || Zn — Zn?' + 2¢~ (Minus-
Pol)”

— Standardpotential £°(Zn/Zn*") = —0,76V

Merke: Mit Hilfe der Standardpotentiale kann man (unter Stan-
dardbedingungen) die Spannung jedes beliebigen galvanischen Ele-
ments berechnet werden.

U°® = E°(Akzeptorhalbzelle) — E°(Donatorhalbzelle)

6Jeweils Reaktion auch in andere Richtung, nur sehr schwach
“Jeweils Reaktion auch in andere Richtung, nur sehr schwach
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Beispiel: U(Zn||Cu) = E°(Cu/Cu*t)—E°(Zn/Zn*") = 40,35V —(—0,76V) =
111V

Uberlegung: Zn ,l6st* sich in verdinnter Salzsdure, Cu hingegen
nicht! Warum?

Vermutung: ,Zn" besitzt ein negativeres, ,Cu" ein positiveres Stan-
dardpotential als das System H,/H;0".

Hypothetische Gleichungen:

* /n -+ 2H30+ — H2 —+ Zn2+ -+ QHQO
Donator/Ox.: Zn — Zn*" + 2e~ E%Zn/Zn?*") = —0,76V
Akzeptor/Red.: 2H30" + 2e~ — 2H,0 + Hy E°(Hy/H307) =
ov

U°(H,||Zn) = OV — (—0,76V) = 0,76V
e Cu—+2H;0" — Hy + Cu?t +2H50
Donator/Ox.: Cu — Cu®T + 2¢~ E°(Cu/Cu?t) = 0,35V

Akzeptor/Red.: 2H30" + 2¢~ — 2H,0 + Hy E°(H,/H307) =
ov

U°(H,||Cu) = 0V — 0,35V = —0,35V

1.9.4 Die nutzbare Energie AG

Die Spannung eines galvanischen Elements muss einen positiven
Wert besitzen, damit die Reaktion spontan ablauft.

AG =-UzQ
AG in =

Freie (nutzbare) Energie

Zahl der ubertragenen Elektronen
Q = 96485-%

mol

Ladungsmenge

* AG < 0 = Energie wird abgegeben, exergonisch

* AG > 0 = Energie wird aufgenommen, endergonisch



1 CHEMIE 30

Beispiele:

* Das Daniell-Element liefert elektrische Energie. Berechne AG.
Zn + Cu*t — Zn*T + Cu
z=2
U%(Zn||Cu) = E°(Cu/Cu®T) — E°(Zn/Zn*T) = 0,35V — (—0,76V) =
1,11V
AG = —1,11V - 2- 964855 = —214-

mol

* Welches galvanische Element liefert mehr freie Energie pro
Metall? (Li||F~) oder (Cal|F~)?

- 2Li+ Fy — 2Li*t 4+ 2F~
z=2
U(Li||F~) = E°(F~/F,)— E°(Li/Lit) = 2,87V +3,04V = 591V
AG = —U°(Li||[F7)2Q = —5,91V - 2- 96485-% = —1140 kL
- Ca+ Fy, — Ca*t +2F~
z=2
U(Cal||F~) = E°(F~/F) — E°(Ca/Ca*") = 2,87V + 2,87V =
5,74V
AG = -U%Ca||F~)2Q = 5,74V - 2 - 96485-S = —1108-=L,

= (Cal|F™) liefert mehr freie Energie pro Metall®.

* Cu lauft an feuchter Luft allméahlich an, Gold dagegen bleibt
glanzend. Erklare!

- Ox.: Cu — Cu*t 4 2e~

Red.: 205 + 4H50 +2¢~ — 80OH~

Cu+ 205 +4H,0 — Cu*t +80H~

U(Cu||OH™) = E(OH™ /O,) — E°(Cu/Cu?T) = 0,47V

AG = —-UzQ = —U(Cul|OH™) - 2- 96485-% = —91 kL
- Ox.: 2Au — 2Au3t + 6e~

Red.: 609 + 12H50 + 6~ — 160 H~

2Au 4+ 609 + 12H,0 — 2Au3 + 160H~

U(Au||OH™) = E(OH™/O,) — E°(Au/Au?t) = —0,59V
AG = -UzQ = —U(Au||OH) - 2- 964852 = 1141

8Da 2Li « 1Ca
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1.9.5 Das Redox-Potential - Einfluss der Konzentration auf £°

Versuch
Cul|Cu-System

Beobachtung
Nach dem Zutropfen von N H; verfarbt sich die linke Halbzelle
tiefblau. Es tritt eine Spannung von ca. 0,1V auf.

Erklarung
Cu?*-Ionen reagieren mit N H;
Cu*t + NHs — [Cu (N Hs), (Hy0),]**
= Abnahme von ¢(Cu*") in der linken Halbzelle

= Anderung des Redox-Potentials dieser Halbzelle

Links | Rechts

Cu — Cu’t + 2e~ Cu +— Cut +2¢7°
Minus-Pol Plus-Pol
Oxidation Reduktion

Nach dem Prinzip von Le Chatelier begtinstigt die Abnahme
von ¢(Cu?") die Reaktion, bei der die Cu?"-Ionen gebildet wer-
den. Die Halbzelle mit der verdunnteren Losung bildet nun
den Minus-Pol dieser sogenannten Konzentrationskette.

Messung der Konzentrationsabhingigkeit des Redoxpotentials

Versuch: Konzentrationskette mit Ag/Ag*-Halbzellen, Strombricke
(NH,NO;-Losung), jeweils Ag-Elektroden, AgNO;-Losung

C1 ‘ Ca ‘ U z_; ‘ lg z_;
1! 0,12t 58mV 10 1
11l 0,012l 98mV 100 2

Die Spannung steigt linear, proportional zu lIg o. Genauere Mes-
sungen ergeben folgenden Zusammenhang:
U =0,009V -Ig ¢

Versuch: Konzentrationsabhéngigkeit bei Cu/Cu**-Konzentrationskette
(Literaturwerte)

9Jeweils Reaktion auch in andere Richtung, nur sehr schwach



1 CHEMIE 32
C1 Co U g—; lg 2—2
1! 0,12t 30mV 10 1
110l 0,012l 60mV 100 2
102l 0,001 90mV 1000 3

U = 0,030V -lg &

Die Nernstsche Gleichung
E = E°+ %V g {c(Me*t)}

* Berechne die Spannung einer Konzentrationskette

C1(Al3+) = O,].mTOl
co(AIFT) = 0,001
Ey = —1,66V+ 2N 1501=—1,68V

3

Ey = —1,66V + 2% 190,001 = —1,72V

U=FEy—Ep=F —FE,=0,04V

Zwei Zink-Halbzellen

¢1(Zn*T) = 0,012
o (Zn*T) = 22l

B, = —0,799V
By = —0,754V

U=FE,— Ep=007V

Ein galvanisches Element wird gebildet aus einer Pb/Pb*"-
Halbelle und einer Sn/Sn?*-Halbzelle. Berechne die Spannung
unter Standardbedingungen. Gib an, wie sich die Konzentra-
tionen dndern, wenn ein Verbraucher in den Stromkreis ein-
geschaltet wird. Berechne [unter der Annahme gleicher Volu-
mina], bei welcher Konzentration die Spannung 0V erreicht
werden wurde.

E(Pb/Pb*) = —0,13V
E(Sn/Sn**) = —0,14V

U = E, — Ep = E(Pb/Pb**) — E(Sn/Sn*") = 0,01V

Die Konzentration von Sn2*-Ionen wird zunehmen.!°

10XXX
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U = E°(Pb/ Pb** )+ 25N 1g o( PY*)—[E°(Sn/Sn?*) + L2 1g o(Sn?h)] =
0\

c(Sn?T) + o(PY*T) = 22
c(P*T) = 0,632

pH-Abhéangigkeit von Redoxreaktionen

Versuch
MnOj reagiert mit Halogenidsalzlosungen

Beobachtung
Farbumschlag bei der Reaktion mit K/, keine sichtbare Reak-
tion bei KCI

Red.: MnOy + 8H30" + 5e~ = Mn?' + 12H,0 (Das Gleichgewicht ist
pH-abhingig.)
co(MnOy) = c(Mn**)!!

c(MnOjy ) (Hs0™)

L —\ . 0059V _
= E(Mn*"/MnOy) = E°(Mn*" /MnOy ) + *==1g (M) —

1,50V + 2% 1g #(H30F) = 1,50V — 0,0944V - pH 2

Bis ca. pH = 1.5 kénnen Cl-lonen von MnO_4*- oxidiert werden

E(Mn"2+/MnO _47-) ——
2/1A

E/V

S JEE—— A T |
0 35 ofi 10.5 14

1Da diese beiden nur in die erste statt in die achte Potenz gehoben werden.
12 cox
CRed
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Exakte Werte:

* Reaktion mit lod: pH = 10,2
* Reaktion mit Chlor: pH = 1,48

* Reaktion mit Brom: pH = 4,34

1.9.6 Der Bleiakkumulator - ein Sekundarelement

Versuch: Aufladevorgang
Zwei mit Bleisulfat tiberzogene Bleiplatten werden in Schwe-
felsdure getaucht und mit einer Gleichstromquelle verbunden
(U = 2,3V).

[Bild: Gefafs mit Schwefelsaure, zwei Bleiplatten, Verbindung
mit einer Stromquelle, am Pluspol: PbSO, — PbO, und 2¢~, am
Minuspol: PbSO, — Pbund 2¢~, jeweils Losung von PbSO, im
Wasser, Nebenreaktion: H,O — H;0™]

+2 +4
Anode (4-Pol): Pb SO, + 6HyO —Pb Oy + 2¢~ + SO?™ + 4H50*
Vereinfacht: Pv>" — Pb** + 2¢~

+2 0
Kathode (—-Pol): Pb SO, + 2e~ —Pb +S03~
Vereinfacht: Pb** + 2¢~ — Pb
Versuch: Entladevorgang

Die mit PbO, bzw. Pb verbundenen Platten werden uber ein
Voltmeter verbunden.

[Bild: Gefafs mit Schwefelsaure, zwei Bleiplatten, Verbindung
mit einem Voltmeter, am Pluspol (braun): 2¢e~ — PbOy — PbSOy,
SO?" zur Platte rein, am Minuspol (grau): Pb — 2¢~ und PbSO,

Beobachtung: Es liegt eine Spannung von ~ 2,1V an.
Anodenreaktion beim Entladen:

PbOy + 2¢~ + SO +4H50" — PbSO, +6H,O Ey = +1,169V
Pb* +2e~ — Pb*+

Kathodenreaktion beim Entladen:

Pb+ SO;” — PbSO4 +2e~  Ey = —0,36V

Pb — PV*T + 2e~
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Merke: Der Bleiakkumulator ist ein sogenanntes Sekundarelement,
d.h. die ablaufenden Prozesse sind reversibel. Im Gegensatz dazu
sind die stromliefernden Prozesse beim Leclanché irreversibel. Es
ist ein Primarelement.

1.9.7 Ionenkonkurrenz um die Entladung

Skizze
[U-Rohr mit wassriger Losung von Nay,SO,, Elektronen aus
platinisiertem Platin]

C(NCLQSO4) = 1mTol

Beobachtung
Gasentwicklung ab ca. 1,9V

Betrachtung der denkbaren Redox-Reaktionen:

Reduktion 1
Nat +e~ — Na E°=—-271V

Eap = E+ Eg = —2,71V 40,0059V - 1g 2 + 0V = —2,69V
Reduktion 2

2H30++2€7 —>H2+2HQO EO =0V

Eap = 0V + 29N 1 2 (H307) + (—0,05V) = —0,46V
Oxidation 1

2507 — S,0; +2e~ E°= 4201V

EAb == E() = +2,01V
Oxidation 2

40H~ — 2Hy0 + Oy + 4e~  E° = +0,40V

By = +0,40V + %50 . 1g -l 4 0,64V = 41,45V

Merke: Es findet stets die Reaktion mit dem am wenigsten negati-
ven Abscheidungspotential und die Oxidation mit dem an wenigs-
ten positiven Abscheidungspotential statt.

[Diagramm hier]



1 CHEMIE 36

1.10 Hausaufgaben
1.10.1 1. Hausaufgabe

Lithiumtetrafluoroargentat(l), Na[Au (CN),|, Ammoniumtetrathio-
cyanocadmat(III)

Siehe Chemie/Komplexverbindungen.

1.10.2 2. Hausaufgabe

Redoxrekation
MnO; + SO3™ ,—* Mn?* 4 SO~

Red.: MnO4_ + be” + 8H30+ — Mn?* + 12H20 | -2
Ox.: SO3™ 4+ 3H,O — SO3™ 4 2¢~ +2H;0*" |5
Ges.: 2MnO; + 6H30T + 5503 — 2Mn>** + 9H,0 + 5507

1.10.3 3. Hausaufgabe

Selbstgestellte Aufgabe

Li[|S?7) = E%(S/S*") — E°(Li/Li*) = 2,56V

E°(Ag/Ag"T) — E°(Zn/Zn*T) = 1,56V

Znl||Au) = E°(Au/Au*t) — E%(Zn/Zn*T) = 2,17V

U( )
U%(Znl|Ag)
U )
U(

Ag||Au) = E(Au/Au") — E(Ag/Ag™) = 0,61V

1.10.4 4. Hausaufgabe

Graph zur Wertetabelle
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1.1
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1.11.1 Formelsammlung zur 1. Schulaufgabe

Stoffmenge: [n] = mol

mol
1

Temperatur: [9] =°C, [T] =K

Konzentration: [c] =

Molare Masse: [M]| = [my] = ==

mol

Molares Volumen: [V/] = -

mol

Vi bei Normalbedingungen: Vj, = 22,4-L
p-V=n-R-T(R=83145—%)

c(A) = 24

Vges
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o P1Vi _ p2Vo

T Ty

1.11.2 Formelsammlung zur 2. Schulaufgabe (Fietz-powered)

Protolysereaktionen

* JIonenprodukt des Wassers: Kyw = ¢(H;0T)c¢(OH™) = 10*14%12

* Saurekonstante: K, =

* Basenkonstante: K =

* pK = —lg K
pKy = —1g Ky,

* K- Ky, =pKs +pK, = 14

* Bei starken Sauren (pK; < 3,5): pH = —lgco(HA)
Bei schwachen Sauren (pK; > 3,5): pH = 1 [pK, — lg co(HA)]
Analog bei Basen

c(HA)
(A7)

¢ Puffersystem-pH: pH = pK,—lg (Henderson-Hasselbalch-

Gleichung)

Am Halbdquivalenzpunkt: dquimolare Mengen (¢(HA) = ¢(A7)),
Pufferwirkung optimal

¢ Hyperventilation: Normalerweise hat man immer CO, im Blut,
was das Blut saurer macht. Atmet man nun zu schnell zu viel
aus, geht das CO, weg und das Blut wird zu alkalisch. Abhilfe:
Tute tiber Kopf, damit atmet man sein eigenes CO, wieder ein
und gut ist.

Redoxreaktion

e Edle‘ Elemente werden selbst reduziert, sind also Oxidati-
onsmittel, und haben ein positiveres (grofieres) E° (Beispiel:
Ag/Ag™)
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,Unedle* Elemente werden selbst oxidiert, sind also Redukti-
onsmittel, und haben ein negativeres (kleineres) E° (Beispiel:
Zn/7Zn*")

e Galvanisches Element: Zwei Halbzellen, elektrisch leitend ver-
bunden

* Daniell-Element: Zn/Zn*"//Cu/Cu®**
¢ Standardpotential: Hy + 2H,0 = 2H30" + 2¢~
* U = E(Akzeptor-Halbzelle = Reduktions-Halbzelle)— F(Donator-Halbzelle = Oxid

* U > 0: Reaktion lauft spontan ab
U < 0: Reaktion lauft nicht spontan ab

* Nutzbare Energie: [AG] = [-UzQ = —U296485-%.] = -1

mol
* AG < 0: Exergonische Reaktion
AG > 0: Endergonische Reaktion

N 0,059V = ¢(Oxidierte Ionen)

* E=E"
c(Reduzierte Ionen)

lg

o U=0059V -1g L
C2
* pH-Abhéngigkeit dann, wenn in der Endform H;0*/OH™-Ionen
dabei sind
5o g0 0,059V
z

pH

* Zersetzungsspannung: (Theoretische) Spannung fiir die Elek-
trolyse

¢ Abscheidungsspannung: Die wirklich benétigte Spannung, Fap, =
EZersetz + Ef]ber

» Uberspannung: Die zusitzliche Spannung, die in der Realitét
bei Reaktionen mit Gaspartnern nétig ist
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