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Ist das Molekiil unsymmetrische wie z.B. H,O fallen die Ladungsschwerpunkte
nicht zusammen, d.h. die Wirkungen von negativer und positiver Ladung kénnen
sich nicht gegenseitig autheben. Ein solches Molekiil ist nach auf3en hin elektrisch
geladen, es besitzt ein positives und ein negatives Ende. Ein solches Molekiil nennt
man Dipol. Das Molekiil Wasser ist ein Dipol, weil es erstens polare Bindungen ent-
hilt und weil diese zweitens nicht symmetrisch angeordnet sind, so dass sich ihre
Wirkungen gegenseitig nicht auftheben.

1.5.2.2 Auswirkungen der Wasserstoff-Briickenbindung

Die Eigenschaft des Wassers als Dipol ist in der Natur von grof3er Bedeutung. Polare
Losungsmittel wie Wasser 16sen Substanzen sehr gut, die ebenfalls Dipole wie z.B.
HF sind; aber auch ionische Verbindungen wie Kochsalz (NaCl) werden von Wasser
sehr gut gelost. Apolare Losungsmittel wie z.B. die organischen Losemittel Benzol
und Terpentin 16sen dagegen apolare Substanzen wie z.B. Fette oder andere orga-
nische Substanzen besonders gut.

Polare Stoffe wie H,O, NH, oder HF bilden sog. Wasserstoff-Briickenbindungen
aus und zeigen dadurch ganz erstaunliche physikalische Eigenschaften, die man
entsprechend der Stellung der Elemente im Periodensystem nicht erwarten wiirde.
Die Abbildung 1.49 zeigt die Molekiilanordnung in den Verbindungen Wasser, wiss-
rigem Ammoniak und Fluorwasserstoff.

Die grofien Elektronegativitidtsunterschiede zwischen den Atomen H und O bzw.
zwischen H und N oder H und F bewirken eine geometrische Ausrichtung der Mole-
kiile. Das partial positiv geladene Wasserstoffatom eines Wassermolekiils richtet sich
nach dem partial negativ geladenen Sauerstoffatom eines benachbarten Wassermole-
kiils aus. Dadurch entsteht ein Zusammenhalt zwischen zwei Wassermolekiilen, der
zwar nicht so fest ist, wie die chemische Bindung zwischen H und O im Wassermo-
lekiil, aber dennoch so stark ist, dass die beteiligten Wassermolekiile sich nicht mehr
frei im Raum bewegen kénnen. Dieser Zusammenhalt wird Wasserstoff-Briickenbin-
dung genannt, weil ein Wasserstoffatom die Briicke zwischen zwei elektronegativen
Atomen (O, N oder F) darstellt. Diese Wasserstoff-Briickenbindung kann grafisch
im Unterschied zu einer echten chemischen Bindung, die durch einen ,,Strich® sym-
bolisiert wird, durch ,,Punkte” dargestellt werden. Auf diese Weise entsteht eine
sog. Intermolekulare Bindung, also eine
Bindung zwischen zwei Molekiilen. l'll
Eine Wasserstoff-Briickenbindung ist 1, 5,... 4o, H=N [ ses H-O |
jedoch nicht wie in Abb. 1.49 dargestellt | ' '
nur auf zwei Molekiile begrenzt. Vielmehr
richten sich alle Molekiile einer Stoffpor-
tion aus Wasser, wissrigem Ammoniak ~ ~
oder Fluorwasserstoff in solchen geometri- H-F | see H-F |
schen Anordnungen aus und fiithren daher

Abb. 1.49 Wasserstoff-

zu signifikanten Verdnderungen von phy- Briickenbindungen in Wasser, wassrigem
sikalischen Eigenschaften der Stoffe. Ammoniak und Fluorwasserstoff.
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Trdagt man die Siedepunkte von homologen Wasserstoffverbindungen der
4. Hauptgruppe des PSE (CH » SiH,, GeH,, SnH4) gegen die molaren Massen der
jeweiligen Hydride auf, ordnen sich die Element-Wasserstoffverbindungen auf einer
Geraden (Abb. 1.50). Einen dhnlichen Verlauf sollte man erwarten, wenn man die
Siedepunkte von homologen Wasserstoff-Verbindungen der 6. Hauptgruppe des PSE
(H,0, H,S, H,Se, H,Te) gegen die molaren Massen der jeweiligen Hydride auftrigt.
Demzufolge sollte der Siedepunkt von Wasser bei ca. -70 °C liegen. Tatséchlich aber
betrédgt der Siedepunkt von Wasser +100 °C und ist damit um ca. 170 °C hoher als
beim Vergleich mit seinen homologen Wasserstoffverbindungen.

Ursache dieser massiven Abweichung im Siedepunkt des Wassers sind die beson-
ders starken Wasserstoff-Briickenbindungen, die die einzelnen Wassermolekiile
zusammenhalten und den Siedepunkt zu einer deutlich htheren Temperatur ver-
schiebt. Gébe es keine Wasserstoff-Briickenbindungen, konnte fliissiges Wasser auf
der Erde nicht existieren. Wasser ldge selbst im antarktischen Winter immer nur
gasformig vor. Ein Leben, wie wir es kennen, das auf fliissiges Wasser angewiesen
ist, hitte sich so auf der Erde nicht entwickeln konnen.

Wie der Siedepunkt von Wasser durch die Existenz von Wasserstoff-
Briickenbindungen beeinflusst wird, geschieht dies auch mit der Dichte von Was-
ser. Die Dichte der Fliissigkeit Wasser sollte vom Gefrierpunkt (0 °C) bis zum
Siedepunkt (100 °C) stetig abnehmen, da sich mit zunehmender Temperatur die
Wassermolekiile immer weiter voneinander entfernen und damit ein grofieres
Volumen einnehmen.

Dies ist ab einer Wassertemperatur von 4 °C auch tatsdchlich der Fall, nicht aber
im Temperaturintervall von 0 °C bis 4 °C - hier steigt die Dichte an. Es existiert also
ein Dichtemaximum bei 4 °C. Zudem ist die Dichte von Eis bei 0 °C mit 0,920 000 g/
cm? nochmals deutlich geringer als von Wasser bei 0 °C. Beim Ubergang eines Fest-
stoffes zur Fliissigkeit (Schmelzpunkt) wird fiir gewohnlich die Dichte geringer,
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Abb. 1.51 Dichteanomalie des Wassers.

aber nicht hoher. Dieser Effekt wird als Dichteanomalie des Wassers bezeichnet
(Abb. 1.51).

Da Eis iiber eine geringere Dichte als fliissiges Wasser verfiigt, schwimmt Eis auf
Wasser. Zudem sinktim Winter 4 °C kaltes Wasser immer auf die Sohle eines Gewis-
sers, da es die hochste Dichte besitzt. Somit gefriert im Winter jedes Gewdssers von
oben zu und die Sohle des Gewissers bleibt eisfrei, solange die Temperaturen nicht
iiber eine ldngere Zeit deutlich unter 0 °C liegen. Gébe es die Dichteanomalie des
Wassers nicht, wiirde jedes Gewisser von unten zufrieren und ein Uberleben von
Fischen und anderen Wasserlebewesen im Winter wire kaum maoglich.

1.5.3 lonenbindung

1.5.3.1 Allgemeines

Wie bereits im Kapitel ,,Ionisierungsenergie und Elektronenaffinitdt“ beschrieben,
kann es im Zuge der Reaktion von Natrium und Chlor zu einer Elektronenverla-
gerung kommen. Dabei wird das eine Valenzelektron des Na auf das Chloratom
iibertragen. Sowohl das entstandene Na*-Kation als auch das Cl--Anion erreichen
dabei einen energetisch giinstigen Zustand, da beide {iber eine Edelgas-Konfigura-
tion verfiigen.

Gleiches gilt fiir die Reaktion von Magnesium mit Sauerstoff. Die beiden Valenz-
elektronen des Magnesiums werden auf das Sauerstoff-Atom {ibertragen. Sowohl
das entstandene Mg**-Kation als auch das O*"-Anion erreichen dabei die energe-
tisch giinstigere Edelgas-Konfiguration (Abb. 1.52).

Nach der Reaktion besitzt jedes der beteiligten Ionen (Na*, Cl-, Mg**, O*") hin-
sichtlich der Valenzelektronen-Verteilung eine edelgasdhnliche Struktur (Elektro-
nenoktett).
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Na + eCl e — Na* + CI”
[N J
[ X) %0 °.
2 2-
Mg * .O. o Mg+ 0O Abb. 1.52 Elektroneniibertragung bei der

lonenbildung.

Im Zuge dieser Elektroneniibertragungen dndern sich zudem die Grofienverhilt-
nisse der neutralen Atome (Ausgangszustand) und der gebildeten Kationen bzw.
Anionen (Endzustand). Wihrend der Radius des Na-Atoms von 157 pm auf einen
Radius des Na*-Kations von 98 pm nach Abgabe des Valenzelektrons reduziert wird,
erhoht sich der Radius des Cl-Atoms von 99 pm auf einen Radius des C1"-Anions von
181 pm nach Aufnahme des zusitzlichen Valenzelektrons (Abb. 1.53).

Somit werden die Grofienverhiltnisse von neutralen Atomen zu Ionen, auch wenn
nur ein einziges Elektron libertragen wird, grundlegend gedndert.

Die Kationen und Anionen eines Stoffes wie NaCl verfiigen jeweils iiber ent-
gegengesetzte Ladungen (,,+“ und ,,-“). Damit werden zwischen den Kationen und
Anionen elektrostatische Anziehungskrifte wirksam (entgegengesetzte Ladungen
ziehen sich an). Diese Anziehungskréfte, die nach allen Raumrichtungen gleich
stark wirken, fithren dazu, dass sich die Kationen und Anionen des Stoffes in einer
regelméfligen Struktur ausrichten. Im festen Natriumchlorid (Kochsalz) ordnen sich

Li Li* F F-
(123) (68) (64) (133)
Na Na* Cl ClI-
(157) (98) (99) (181)
K K* Br Br-
(202) (133) (114) (196)
Rb Rb* | I
(216) (148) (133) (219)
Cs Cs*

(235) (167)

Abb. 1.53 Atom- und lonenradien (p.m) einiger Alkalielemente und Halogene.
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immer abwechselnd Kationen (Na*) und Anionen (Cl-) nebeneinander, so dass sich
die entgegengesetzten Ladungen wechselseitig ausgleichen konnen. Diese regelma-
ige Anordnung von Kationen und Anionen wird Gitter bzw. Ionengitter genannt.
Dieses Ionengitter bewirkt, dass ein Feststoff wie NaCl in Form von Kristallen
auftritt. Die Abbildungen 1.54 sowie 1.55 zeigen den Aufbau von NaCl-Kristallen,
wobei in der Abb. 1.54 die Abstinde der einzelnen Ionen absichtlich gestreckt wor-
den sind, damit die Regelméfligkeit des Aufbaus (Gittersymmetrie) besser erkannt
werden kann.

Die Abbildung 1.55 dagegen zeigt die stark vergroflerte wirklichkeitsgetreue
Anordnung der Ionen hinsichtlich ihrer Abstdnde im Kristallgitter.

Die dargestellte regelmifiige Anordnung der Ionen im NaCl-Gitter ist nur eine von
vielen Moglichkeiten, wie sich Kationen und Anionen in einem Kristall anordnen
konnen. Welche Symmetrie ein beliebiger Salzkristall tatsichlich einnimmt, hdngt
im Wesentlichen von den Grofienverhiltnissen der Kationen und Anionen in pm

L}
®

3t
4@{5

O Na*
A Q ClI- Abb. 1.54 Gittersymmetrie von

NaCL.

L

¢

Abb. 1.55 Richtige Darstellung von Gréfse und Abstanden im NaCl.
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aber auch von den Ladungsverhiltnissen (einfach geladen wie Na* oder zweifach
geladen wie Mg?*) ab.

Neben der hier gezeigten NaCl-Gitterstruktur existieren noch viele weitere teil-
weise vollstandig andere Gitterstrukturen, die i.d.R. nach einem prominenten Ver-
treter benannt werden. Solche Strukturen heiflen z.B. CaF -Gitter, CsCI-Gitter,
Zinkblende-Gitter (ZnS) oder Rutil-Gitter (TiO,). Solche Gitterstrukturen haben fiir
Mineralogen eine gewisse Bedeutung, sind aber im Umweltbereich weniger wichtig
und werden daher nicht weiter behandelt.

1.5.3.2 Gitterenergie und Hydratationsenergie
Die Bildung eines Salzes wie NaCl aus den Elementen kann man sich in drei Schrit-
ten zerlegt vorstellen:

Schritt 1: Tonisierung von Na
Na(g) — Na*(g) + e (g)

Die Ionisierungsenergie fiir diesen Vorgang betrigt +494 kJ/mol. Dieser
Energiebetrag trigt ein positives Vorzeichen, die Energie muss also aufgewendet
werden.

Schritt 2: Tonisierung von Cl
Cl(g) +e*(g) = Cl(g)
Die Elektronenaffinitét fiir diesen Vorgang betrigt -349 kJ/mol. Dieser Energie-

betrag trigt ein negatives Vorzeichen, die Energie wird also frei.
Summiert man die beiden Schritte 1 und 2 erhilt man die Gesamtreaktion

Na(g) + Cl(g) — Na*(g) + Cl~(g)
Die Energiebilanz dieser beiden Schritte betrigt daher

+494 kJ/mol + -349 kJ/mol = +145 kJ/mol.

Diese Energiebilanz ist positiv, d.h. es muss in Summe Energie hineingesteckt wer-
den, um ein Nat-Kation sowie ein Cl--Anion zu bilden.

Schritt 3: Bildung eines NaCl-Kristals aus dem Na*-Kation und dem Cl--Anion
Nat*(g) + Cl~(g) — NaCl(s)
Die Gitterenergie fiir diesen Vorgang betrédgt -787 kJ/mol. Dieser Energiebetrag

triagt ein negatives Vorzeichen, die Energie wird also frei.
Summiert man nun alle drei Einzelschritte erhilt man die Gesamtreaktion

Na(g) + Cl(g) — NaCl(s)
Die Energiebilanz dieser drei Schritte betrdagt daher
+145 kJ/mol + -787 kJ/mol = -642 kJ/mol

Diese Gesamtenergiebilanz ist negativ, d.h. es wird Energie frei, wenn gasformige
Natrium- und Chlor-Atome eine Ionenverbindung eingehen.
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Die Folgerung hieraus lautet: Ein Feststoff aus Na*- und Cl™-Ionen ist deutlich
energiedrmer als eine Ansammlung von Na- und Cl-Atomen.

Die zuvor berechnete Gitterenergie von -787 kJ/mol, die bei der Salzbildung frei
wird, muss mindestens durch die Hydratationsenergie aufgebracht werden, sofern
der gebildete Feststoff durch Wasser als Losungsmittel in Losung gebracht wer-
den soll.

Weil die Hydratationsenergie von Wasser wegen des starken Dipolmomentes sehr
hoch ist, {ibertrifft sie hdufig die Gitterenergie von Ionenkristallen und der Kristall
16st sich in Wasser (KC1).

Unloslich in Wasser sind dann solche Ionenverbindungen, deren Gitterenergie
grofier ist als die Hydratationsenergie (AgCl). Je kleiner die Ionen und umso hoher
deren Ladung, umso hoher ist auch die Gitterenergie (CaF, ist schwerldslicher als
CaCl,).

Beim Losevorgang eines Ionenkristalles in Wasser kann die Temperatur der
Losung gleichbleiben (NaCl), ansteigen (NaOH) oder auch abnehmen (NH,NO,).
Erkldrbar werden diese Erscheinungen durch die Thermodynamik und zwar durch
die freie Reaktionsenthalpie AG. Das zugrundeliegende Gibbs-Helmholz-Gesetz
(AG = AH - T- AS) wird spiter erldutert.

1.5.4 Metallbindung

Die meisten Metalle besitzen sehr hohe Schmelz- und Siedepunkte (z.B. Schmelz-
punkt von Wolfram 3410 °C, Siedepunkt von Wolfram 5930 °C) und leiten den elek-
trischen Strom sehr gut (besser als Ionenverbindungen).

Die Metallbindung tritt bei metallischen Elementen auf, die auf der linken Seite
oder in der Mitte des Periodensystems stehen, wie z.B. bei Natrium (Na), Alumi-
nium (Al), Eisen (Fe), Quecksilber (Hg), Kupfer (Cu) oder Platin (Pt). Solche Metall-
atome konnen eine stabile und energiearme Bindung untereinander nicht dadurch
erreichen, dass sie Elektronen von einem Atom auf ein anderes {ibertragen, weil
damit keines der beteiligten Teilchen eine stabile Edelgaskonfiguration (Oktett)
erreichen wiirde. Vielmehr werden zur Ausbildung der Metallbindung einfach
alle Valenzelektronen der beteiligten Atome freigesetzt. Damit erreichen alle ihrer
Valenzelektronen beraubte Atomriimpfe, die nunmehr formal den elektronischen
Aufbau wie Kationen besitzen, eine stabile Edelgaskonfiguration. Die freigesetzten
Valenzelektronen verteilen sich im Raum zwischen den Atomriimpfen und sor-
gen dafiir, dass das Gesamtsystem dennoch nach aufien elektrisch neutral bleibt.
Die gebildeten Atomriimpfe ordnen sich auf festen Gitterplitzen an, ihnlich wie in
einem Ionengitter.

Die sich zwischen den Atomriimpfen bewegenden Valenzelektronen halten mit
ihren Anziehungskriften auf die Atomriimpfe diese zusammen und bilden die
Metallbindung. Da die in den Raum zwischen den Atomriimpfen abgegebenen
Valenzelektronen frei beweglich sind, hat man diese sehr anschaulich ,,Elektronen-
gas” genannt (selbstverstdndlich handelt es sich hierbei nicht um ein Gas; der Begriff
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soll lediglich zum Ausdruck bringen, dass die Elektronen genauso frei beweglich
sind wie ein Gas, und damit jedes Valenzelektron des Metalls an jede beliebige
andere Stelle des Werkstoffes gelangen kann).

Diese freie Beweglichkeit des Elektronengases ist verantwortlich fiir die wichtigste
physikalische Eigenschaft aller Metalle — die sehr gute elektrische Leitfdhigkeit.
Eine weitere prominente Eigenschaft von Metallen kann ebenfalls mit dem Vor-
liegen der Metallbindung erkldrt werden: die Biegsamkeit und die Verformbarkeit.
Da in der Metallbindung die Atomriimpfe durch das frei bewegliche Elektronen-
gas zusammengehalten werden, konnen die Atomriimpfe auf ihren Gitterplidtzen
durch Ausiibung von Druck gegeneinander verschoben werden. Deswegen lassen
sich Metalle durch Himmern verformen. In Salzkristallen werden die Kationen
und Anionen durch elektrostatische Anziehungskrifte starr auf ihren Gitterplat-
zen gehalten. Ein gegenseitiges Verschieben von Teilchen auf den Gitterplédtzen ist
nicht moglich. Daher zerspringt ein Salzkristall in viele kleinere Kristalle, wenn er
mechanischen Kriften ausgesetzt wird

Die Metallatome eines metallischen Werkstoffes liegen dhnlich wie die Ionen in
einem Ionengitter in einem Metallgitter vor. Das in der Natur am h#ufigsten vor-
kommende Metallgitter ist die sog. Hexagonal dichteste Kugelpackung (hdp), in der
aus geometrischen Griinden eine maximal grof3e Zahl von kugelférmigen Gebil-
den innerhalb einer rdumlichen Anordnung unterzubringen ist. Von 72 Metallen,
deren Struktur bekannt ist, kristallisieren 30 Metalle in der hexagonal dichtesten
Kugelpackung. Beispiele von Metallen, die in diesem Strukturtyp kristallisie-
ren sind: Magnesium, Zink oder Cadmium (Abb. 1.56c). Weitere 16 Metalle (z.B.

> o

0

Kubisch-flachenzentriert (kfz): Kubisch-raumzentriert (kfz):  Hexagonal dichteste Packung (hdp):
Al, Ni, Pb, Au, Ag, Cu, Pt, y-Fe W, Mo, Cr, V, Ta, a-Fe, B-Ti 0-Ti, Mg, Zn, Cd

Abb. 1.56 Typische Gitterstrukturen von Metallen. Quelle: Wiley-VCH Grundlagen der
Konstruktionswerkstoffe fiir Studium und Praxis, Kapitel 1 Metallkunde, Seite 3, Abb. 1.2
(a-0).
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Wolfram, Molybddn oder Chrom) kristallisieren in der kubisch raumzentrierten
Kugelpackung (krz), die in Abb. 1.56b) gezeigt ist. Eine weitere mogliche Anord-
nung ist die kubisch dichteste Kugelpackung, die auch kubisch flachenzentriert
(kfz) genannt wird, in der insgesamt 14 Metalle (z.B. Aluminium, Nickel oder Blei)
kristallisieren (Abb. 1.56a). 12 Metalle besitzen andere, komplexere Strukturen, auf
die hier nicht weiter eingegangen wird.

Verstindnisfragen zum Kapitel 1.5 ,,Chemische Bindung"

1.

Welche zwei Krifte sind maf3geblich an der Ausbildung einer chemischen Bin-
dung beteiligt?

Formulieren Sie unter Beriicksichtigung der Stellung der beteiligten Atome im
PSE die Reaktionsgleichungen, die zur Bildung von Magnesiumchlorid (MgCl,)
aus Magnesium (Mg) und Chlor (CL,) sowie zur Bildung von Natriumoxid (Na,0)
aus Natrium (Na) und Sauerstoff (O,) fiihren.

Ist zu erwarten, dass das Salz Casiumfluorid (CsF) in einer &hnlichen Gittersym-
metrie vorliegen wird, wie das Salz Natriumchlorid (NaCl)? Beriicksichtigen Sie
bei Threr Antwort die Grofie der Ionenradien von Cs* und F~ (Abb. 1.53).
Weisen Sie durch Zeichnung der Elektronenstrukturen von Wasser (H,0),
Methan (CH,), Stickstoffmonoxid (NO) und Stickstoffdioxid (NO,) nach,
dass fiir die ersten beiden die Oktettregel gilt, fiir die letzten beiden aller-
dings nicht.

Zeichnen Sie die Elektronenstrukturen der Molekiile Ammoniak (NH,), Schwe-
felkohlenstoff (CS,), Lithiumbromid (LiBr) und Chloroform (CH,CI). Welche
dieser Molekiile sind Dipole?

Erkldren Sie, warum Metalle den elektrischen Strom besonders gut leiten,
warum sie eine hohe Dichte besitzen und warum sie verformbar sind.

Musterlosungen zu den Verstandnisfragen zum Kapitel 1.5
»Chemische Bindung*

1.

Krifte bei der Ausbildung der chemischen Bindung sind elektrostatische Anzie-
hungs- und AbstoBungskrifte

Reaktionsgleichungen zur Bildung von MgClL, und Na,O:

Mg + Cl, — MgCl,

4Na+ O, — 2Na,0

. Gittersymmetrie von CsF: Die Gittersymmetrie des CsF wird vollstindig anders

im Vergleich zur Gittersymmetrie des NaCl sein, da der Ionenradius des Cs* sehr
viel grofier als der Ionenradius des Na* ist und andererseits der Ionenradius des
F~ sehr viel kleiner als der Ionenradius des Cl- ist.
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4. Elektronenstrukturen H,0, CH,, NO und NO,:

H
VN N / N\
C IN=0 O=N=0
H H b7 . 7 N7
H
Das O-Atom Das C-Atom Das N-Atom Das N-Atom
ist von acht ist von acht ist von sieben ist von neun
Elektronen Elektronen Elektronen Elektronen
umgeben umgeben umgeben umgeben
5. Elektronenstrukturen NH,, CS , LiBr, CH,CL:
[C]
N
/ —_ C
7N s=c=s Li — Br /
H HI H N 4 ol TR B
H
Dipol Kein Dipol Dipol Dipol

6. Gute Stromleitung wegen hoher Beweglichkeit der Valenzelektronen im ,,Elek-
tronengas®; hohe Dichte wegen ,,platzsparender Anordnung im Metallgitter;
»Atomriimpfe* im Metallgitter lassen sich sehr leicht gegeneinander verschie-
ben.

1.6 Nomenklatur und Stochiometrie

Im folgenden Kapitel werden zunéchst einige grundlegende Hinweise zur Benen-
nung anorganischer Verbindungen gegeben. Anschlieflend werden einfache sto-
chiometrische Berechnungen vorgestellt.

1.6.1 Benennung chemischer Verbindungen

Lange bevor in der Chemie nach wissenschaftlichen Grundsitzen gearbeitet wurde
haben die Menschen bereits chemische Reaktionen durchgefiihrt, um die verschie-
densten Dinge des tdglichen Bedarfs herzustellen. Aus dieser Zeit haben sich teil-
weise auch bis heute Trivialnamen der verschiedenen chemischen Verbindungen
erhalten. Einige Beispiele sind in der Tab. 1.10 aufgezeigt.

In der Technik werden hiufig Sduren und Laugen fiir Stoffumsetzungen verwen-
det. Formeln und Namen der wichtigsten anorganischen Sduren und Laugen sind
der Tab. 1.11 zu entnehmen.

Bitte beachten, dass die wissrige Losung des Gases Ammoniak (NH,) Ammo-
niumhydroxid (NH,OH) ist, in der Umgangssprache aber die Verbindung Ammo-
niumhydroxid hdufig Ammoniak genannt wird.
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Tab. 1.10 Trivialnamen, Formeln und chemische Bezeichnungen.

Trivialname Formel Chemische Bezeichnung
Backpulver NaHCO, Natriumhydrogencarbonat
Borax Na,B,0,-10H,0 Natriumtetraborat-Decahydrat
Essig Ch,COOH Ethansdure

Gebrannter Kalk CaO Calciumoxid

Geloschter Kalk Ca(OH), Calciumhydroxid

Gips CaSO,-2H,0 Calciumsulfat-Dihydrat
Kochsalz, Steinsalz NacCl Natriumchlorid

Kreide, Kalkstein, Marmor ~ CaCO, Calciumcarbonat
Pottasche K,CO, Kaliumcarbonat

Pyrit FeS, Eisen(IT)sulfid

Quarz Sio, Siliciumdioxid

Salmiak NH,(aq) Ammoniaklgsung
Salpeter, Chilesalpeter KNO, Kaliumnitrat

Soda

Na,CO,-10H,0

Natriumcarbonat-Decahydrat

Tab. 1.11 Formeln und Namen anorganischer Sauren und Laugen.

Sdure Gebrauchlicher Name Lauge Gebrauchlicher Name
HCIO, Perchlorsdure NaOH Natriumhydroxid/Natronlauge
H_SO, Schwefelsdure KOH Kaliumhydroxid/Kalilauge
H,SO, Schweflige Sdure Mg(OH), Magnesiumhydroxid
HNO, Salpetersdure Ca(OH), Calciumhydroxid
H,CO, Kohlensdure Ba(OH), Bariumhydroxid
HCl Salzsdure NH, bzw. Ammoniak bzw.

NH,OH Ammoniumhydroxid
CH,COOH Essigsdure - -
H,PO, Phosphorsdure - -

Die Nomenklatur anorganischer Salze folgt einigen wenigen grundlegenden
Regeln. Die Namen von anorganischen Verbindungen aus zwei Elementen werden
aus den Namen der beiden enthaltenen Elemente gebildet, wobei der Name des elek-
tropositiveren Elementes zuerst genannt wird.

Daran wird der vom lateinischen Wortstamm abgeleitete Name des elektro-
negativeren Elementes mit der Endung -id versehen und an den Namen des
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elektropositiveren Elementes angefiigt. Die Verbindung aus Magnesium und Sauer-
stoff heifit demnach Magnesiumoxid (MgO).

Tabelle 1.12 zeigt die wichtigsten Bezeichnungen von elektronegativen Verbin-
dungsbestandteilen mit Beispielen. Die stochiometrischen Mengenverhiltnisse der
beiden Elemente werden im Namen mit griechischen Zahlwortern angegeben, wenn
mehrere Verbindungen der beiden Elemente existieren (z.B. Schwefeldioxid [SO, ]
und Schwefeltrioxid [SO,] oder Stickstoffmonoxid [NO] und Stickstoffdioxid [NO,]).

Bei Verbindungen aus Metall und Nichtmetall wird, falls dies zur Klarheit not-
wendig ist, die Wertigkeit des Metalls als romische Ziffern in Klammern gesetzt und

Tab. 1.12 Haufig vorkommende Anionen.

Anion Gebrauchlicher Name (Salz)  Zugehorige Saure bzw. Lauge
Clo,~ Perchlorat Perchlorsdure HCIO,
SO~ Sulfat Schwefelsdure H,SO,
HSO,~ Hydrogensulfat Schwefelsdure H,SO,
SO~ Sulfit Schweflige Sdure H,SO,
S,0.~ Thiosulfat Thioschwefelsdure H,S,0,
NO,~ Nitrat Salpetersdure HNO,
NO,~ Nitrit Salpetrige Sdure HNO,
CH,COO~  Acetat Essigsdure CH,COOH
C,0. Oxalat Oxalsdure H,.C,0,
PO~ Phosphat Phosphorsidure H,PO,
HPO > Monohydrogenphosphat Phosphorsdure H,PO,
H,PO,~ Dihydrogenphosphat Phosphorsdure H,PO,
OH~ Hydroxid Natronlauge NaOH
CO,” Carbonat Kohlensdure H,CO,
HCO,~ Hydrogencarbonat Kohlensdure H,CO,
CrO2- Chromat Chromsidure H,CrO,
MnO,~ Permanganat Permangansdure HMnO,
F- Fluorid Flusssdure HF

Cl- Chlorid Salzsdure HCI
o> Oxid Wasser H,0
S+ Sulfid Schwefelwasserstoff ~ H,S
HS- Hydrogensulfid Schwefelwasserstoff ~ H,S
N3- Nitrid Ammoniak NH,
P3- Phosphid Phosphorwasserstoff ~ PH,
C*+ Carbid Methan CH

4
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mit einem Bindestrich versehen. Beispiele: Mangan(III)-oxid [Mn,0,] und Man-
gan(IV)-oxid [MnO,] oder Eisen(II)-hydroxid [Fe(OH),] und Eisen(III)-hydroxid
[Fe(OH),].

Salze, die neben dem elektronegativen Element (z.B. S, N oder Cl) noch zusitz-
liche Sauerstoff-Atome enthalten, werden durch die Endung -it (weniger Sauerstoff)
oder -at (mehr Sauerstoff) kenntlich gemacht. Beispiele: Natriumsulfid [Na,S], Nat-
riumsulfit [Na,SO,], Natriumsulfat [Na,SO,] oder Natriumnitrid [Na,N], Natrium-
nitrit [NaNO,], Natriumnitrat [NaNO,] oder Natriumchlorid [NaCl], Natriumchlorit
[NaClO,], Natriumchlorat [NaClO,], Natriumperchlorat [NaCIO,].

Die Benennung von Komplexverbindung folgt einer eigenen Nomenklatur, in der
anionische, kationische und neutrale Komplexe unterschiedlich bezeichnet werden.

Die Komplexeinheit wird in eckigen Klammern geschrieben. Der Komplex
besteht aus einem Zentralatom M und den Liganden L. Als Liganden konnen
neutrale Molekiile, z.B. Wasser (H,0) oder Ammoniak (NH,), oder Anionen, z.B.
Chloridionen (Cl~) oder Hydroxidionen (OH"), an das Zentralatom M koordinieren
(= binden). Die Koordination erfolgt iiber ein freies Elektronenpaar des Liganden.
In Abbildung 1.57 ist der allgemeine Aufbau eines kationischen sowie eines anio-
nischen Komplexes dargestellt.

Die Bindung zwischen Zentralatom und Ligand wird als koordinative Bindung
bezeichnet und ist eine spezielle Form der kovalenten Bindung. Das Zentralatom
fungiert dabei als Lewis-Sidure (Elektronenpaarakzeptor) und der Ligand als
Lewis-Base (Elektronenpaardonator).

Bei kationischen Komplexen wird zunéchst der Ligand benannt mit ggf. Vorset-
zen des griechischen Zahlwortes zur Bezeichnung der Anzahl an Liganden, dann
folgt das Zentralatom mit Angabe der Ladung in romischen Zahlen, falls dies aus
Griinden der Eindeutigkeit notwendig ist und letztlich folgt die Benennung des Ani-
ons. Beispiel von kationischen Komplexen sind in Tab. 1.13 dargestellt.

Bei anionischen Komplexen wird zunéchst das Kation benannt, das die negative
Ladung des in eckigen Klammern stehenden Komplexes ausgleicht. Dann folgt der
Ligand mit vorangestellter griechischer Zahl und letztlich folgt das Zentralkation,
allerdings in der Benennungsform fiir ein Anion (hdufig wird hier der lateinische
Name verwendet). Tabelle 1.14 gibt einige Beispiele. Die Namen (alt) sind die Namen,

Kationischer Komplex Anionischer Komplex
M(L),A KIM(L)]

M = Zentralatom, zumeist positiv geladenes M = Zentralatom, zumeist positiv geladenes
Ubergangsmetall Ubergangsmetall

L = Ligand, neutrale Molekiile oder Anion L = Ligand, neutrale Molekule oder Anion

x = Ligandenanzahl x = Ligandenanzahl

A = Anion, welches die positive Ladung des A = Kation, welches die negative Ladung des
in eckigen Klammern stehenden in eckigen Klammern stehenden
Komplexes ausgleicht Komplexes ausgleicht

Abb. 1.57 Allgemeiner Aufbau eines Komplexes.
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Tab. 1.13 Benennung von kationischen Komplexen.

Formel Name

[Ag(NH,),|CI Diaminsilber(I)-chlorid
[Ag(NH,),|Br Diaminsilber(I)-bromid
[Fe(NO)|SO, Nitrosyleisen(II)-sulfat
[AI(H,0),]Cl, Hexaquaaluminium(III)-chlorid
[Co(NH,),]Cl, Hexammincobalt(I1I)-chlorid
[Co(NH,),|C], Hexammincobalt(II)-chlorid
[Pt(H,0),|Br, Hexaquaplatin(IV)-bromid

Tab. 1.14 Benennung von anionischen Komplexen.

Formel Name (alt) Name (neu)

Na[AIl(OH),]  Natriumtetrahydroxyaluminat(III) Natriumtetrahydroxidealuminat (III)

K,[Fe(CN),]  Kaliumhexacyanoferrat(IIT) Kaliumhexacyanidoferrat(IIT)
K,[Fe(CN),]  Kaliumhexacyanoferrat(II) Kaliumhexacyanidoferrat(II)
Na,[Ni(CN),] Natriumtetracyanonickelat(II) Natriumtetracyanidonickelat(IT)
K, [FeCl,] Kaliumhexachloroferrat(III) Kaliumhexachloridoferrat(III)
Na,[CoF,] Natriumhexafluorocobaltat(I1I) Natriumhexafluoridocobaltat(III)
K,[Cr(CN),]  Kaliumhexacyanochromat(III) Kaliumhexacyanidochromat(I1T)

die in der Praxis am haufigsten verwendet werden, die Namen (neu) sind die Namen,
die laut IUPAC-Regeln verwendet werden sollten.

1.6.2 Stochiometrie

Die Stochiometrie ist eines der grundlegendsten und einfachsten mathematischen
Hilfsmittel in der Chemie. Sie beruht auf dem Massenerhaltungssatz und beschaf-
tigt sich mit der Frage, welche quantitativen Informationen aus einer Reaktions-
gleichung gewonnen werden kénnen.

Bei den stochiometrischen Rechnungen geht es darum, die Menge an Ausgangs-
stoff, Edukt(en), zu berechnen, die bei einer chemischen Reaktion eingesetzt werden
muss. Die Berechnung lédsst sich natiirlich auch so umkehren, dass man bei Kennt-
nis der Menge an Edukt(en) die Menge an Produkt(en) bestimmen kann.

Die nachfolgenden Beispiele sollen die Intention der Stochiometrie verdeutlichen.

Frage: Wie viel mmol sind 8,4 g des Elementes N,?
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Antwort: 1 mol N, sind 2-14,01 g = 28,02 g. Mit Hilfe des sog. Dreisatzes ergibt sich
die Losung: Wenn 28,02 g N, genau 1 mol N, sind, dann ist 1 g N, genau 1/28,02 mol
N, und 8,4 g N, sind dann genau 1/28,02-8,4 = 0,3 mol = 300 mmol N,.

Frage: Wie viel mol sind in 1 kg Wasser enthalten?

Antwort: Molmasse von H,0 = 18 g/mol. Mit Hilfe des sog. Dreisatzes ergibt sich die
Losung: Wenn 18 g H,0 genau 1 mol sind, dann ist 1 g H,O genau 1/18 mol und
somit sind 1000 g H,O genau 1/18-1000 = 55,6 mol H,O.

Frage: 90 mmol eines einatomigen Elementes haben eine Masse von 0,36 g. Welche
relative Atommasse besitzt das Element? Um welches Element handelt es sich?

Antwort: Die grundlegende Gleichung, die den Zusammenhang zwischen Mol-
masse M [g/mol], Stoffmasse m [g] und Stoffmenge n [mol] herstellt, lautet: M[g/
mol] = (m(g])/(n[mol]).

Durch Einsetzen der gegebenen Zahlen fiir die Stoffmasse (0,36 g) und die Stoff-
menge (90 mmol = 0,09 mol) ergibt sich die Molmasse zu 0,36 g/0,09 mol = 4 g/mol.
Der Blick in das Periodensystem zeigt, dass es sich bei diesem Element nur um
Helium handeln kann, das eine Molmasse von 4 g/mol besitzt.

Im Folgenden ein weiteres Rechenbeispiel:

Kohlenstoff und Sauerstoff reagieren zu Kohlendioxid gemifi folgender
Reaktionsgleichung

C+0,-CO,

a) Wie viele Gramm CO, entstehen maximal aus 1,8 g Kohlenstoff?
— Dreisatz: aus 12 g C entstehen 44 g CO,, dann entstehen aus 1,8 g C maximal
6,68 COZ.

b) Wie viele mol CO, entstehen maximal aus 56 g Sauerstoff?
— Dreisatz: 32 g O, sind 1 mol, dann sind 56 g O, genau 1,75 mol.

©) Wie viel Gramm O, wird zur Herstellung von 581 g CO, benotigt?
— Dreisatz: 581 g CO, sind 13,2 mol sowie 1 mol O, sind 32 g, also bendtigt
man genau
13,2 mol - 32 g/mol = 422,5 g Sauerstoff.

d) Wie viel L sind das unter Normalbedingungen?
— Das Molvolumen eines Gases betriigt 22,41 1; 13,2 mol CO, nehmen daher genau
13,2 mol-22,41 1/mol = 295,8 1 ein.
Das am Hidufigsten bendtigte mathematische Werkzeug bei stochiometrischen
Rechenaufgaben ist der Dreisatz.

Bei einigen Aufgabentypen, z.B. bei pH-Wert-Berechnungen oder Aufgaben zur
Physikalischen Chemie (siehe spiter) bendtigt man auch Kenntnisse zum deka-
dischen Logarithmus (log) bzw. zum natiirlichen Logarithmus (In). Dann sind
Kenntnisse der Logarithmen-Rechenregeln von Vorteil. Im Bereich der Kinetik
und der Thermodynamik kann auch schon mal das Differenzieren oder Integrieren
notwendig werden. Anspruchsvollere mathematische Kenntnisse sind i.d.R. nicht
notwendig.
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Verstandnisfragen zum Kapitel 1.6 ,,Nomenklatur und
Stochiometrie”

1. Wie lauten die chemischen Formeln der Verbindungen Kaliumsulfid, Kalium-
sulfit, Kaliumsulfat?

2. Benennen Sie die Verbindung Lachgas (N,0) mit dem Nomenklaturnamen.

3. Benennen Sie den kationischen Komplex [Co(NH,),|CI..

4. Wie lautet die Formel des anionischen Komplexes Natriumtetracyanidonicke-
lat(1I)?

5. Sie sollen eine 3,5 mol/L Kochsalzldsung herstellen. Wieviel g NaCl miissen Sie
in 250 mL Wasser geben, um die geforderte Konzentration zu erhalten?

6. Zu 420 g Wasser werden 87 g Kaliumchlorid gegeben. Wie viel %ig ist diese
Losung?

Musterlosungen zu Verstandnisfragen zu Kapitel 1.6
,Nomenklatur und Stochiometrie*

K,S,K,SO,,K,SO,

Distickstoffmonoxid

Hexammincobalt(III)-chlorid

Na [Ni(CN),]

1 mol NaCl entspricht 59,44 g NaCl, dann entsprechen 3,5 mol NaCl 208,04 g.
Damit sind 3,5 mol NaCl in 250 mL 208,04 g:4=52,01 g NaCl. Es miissen also
52,01 g NaCl in 250 mL Wasser gelost werden.

6. 420g+ 87 g =507 g. 507 g entsprechen 100 %. 87 g entsprechen dann wie viel %?
Durch Dreisatz ergibt sich dann als Antwort 17,1 %. Die so hergestellte Losung
ist also 17,1 %ig.

ik whbpE

1.7 Chemisches Gleichgewicht

Im chemischen Gleichgewicht betrachtet man die Reaktion von Ausgangsstoffen
(Edukten) zu einem oder mehreren Endstoffen (Produkte). Bei chemischen Reak-
tionen liegen i.d.R. Edukte und Produkte in einem chemischen Gleichgewicht vor,
d.h. das Verhiltnis von Edukten zu Produkten entspricht je nach dufleren Rand-
bedingungen (z.B. Temperatur oder Druck) einem konstanten Zahlenverhilt-
nis, der sog. Gleichgewichtskonstanten. Dieses Gleichgewicht kann wie bei einer
Balkenwaage auf der rechten Seite liegen (es werden mehr Produkte gebildet, als
Edukte vorliegen, kenntlich gemacht dadurch, dass der Gleichgewichts-Doppel-
pfeil nach rechts ldnger ist, als der Pfeil in der Gegenrichtung) oder es liegt auf der
linken Seite (es werden weniger Produkte gebildet, als Edukte vorliegen, kennt-
lich gemacht dadurch, dass der Gleichgewichts-Doppelpfeil nach links ldnger ist,
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als der Pfeil in der Gegenrichtung). Die nachfolgende Reaktionsgleichung zeigt die
Schreibweise anhand des Haber-Bosch-Verfahrens zur Ammoniak-Synthese, einem
grofitechnischen Verfahren, das zu Beginn des 20. Jahrhunderts entwickelt wurde
und den Grundstein fiir die Synthese von Diingemitteln legte. Die Bedeutung des
Verfahrens fiir die Erndhrung der Weltbevolkerung erkennt man darin, dass die
Nobelstiftung dieses Verfahren mit insgesamt drei Nobelpreisen fiir Chemie aus-
gezeichnet hatte: Der Wissenschaftler Fritz Haber 1918 fiir die Erarbeitung der wis-
senschaftlichen Grundlagen, der Industriele Carl Bosch 1931 fiir die grofitechnische
Umsetzung des Verfahrens sowie der Wissenschaftler Gerhard Ertl 2007 fiir die
vollstindige theoretische Erkldrung des Mechanismus der Ammoniakbildung.

N, +3H, <> 2NH,

Der Doppelpfeil bedeutet, dass die Reaktion reversibel ist, d.h. NH, kann aus N, und
H, gebildet werden, kann aber auch in N, und H, zerfallen. In welcher Richtung der
Prozess ablduft, hingt von dufleren Bedingungen ab.

Ohne besondere Reaktionsbedingungen liegt das Gleichgewicht auf der linken
Seite, eine Ammoniakbildung aus den Elementen findet nur in einem unter-
geordneten Mafle statt. Allerdings kann dieses Gleichgewicht so beeinflusst
werden, dass das Gleichgewicht auf die rechte Seite verschoben wird und damit
die Ammoniak-Ausbeute erheblich gesteigert wird. Wie dies geschehen kann,
wird spéter erldutert, nachdem die Herleitung des sog. Massenwirkungsgesetz-
tes abgeschlossen ist.

1.7.1 Massenwirkungsgesetz von Guldberg und Waage

In einer reversiblen chemischen Reaktion stehen die Edukte A und B mit ihren
stochiometrischen Koeffizienten a und b in einem chemischen Gleichgewicht mit
den Produkten C und D mit ihren jeweiligen stochiometrischen Koeffizienten c
und d (Abb. 1.58).

aA +bB = ¢cC+dD
Vhin = Knin * [A]? * [B]° Vriiok = Krick * [CI°* [D]?
im Gleichgewicht gilt: Vi, = Vo und damit
Kpin ® [A]? ® [B]° = ke ® [CI° ® [D]° bzw. kpin/Krgek =[C1¢ ® [D]Y/[A]? » [B]P

Knin/Krick = K¢ = [C]° * [D]Y/[A]? « [B]?

ke = Gleichgewichtskonstante (konstanter Zahlenwert,
gleichgliltig, welche Ausgangskonzentrationen vorliegen)

Abb. 1.58 Herleitung des Massenwirkungsgesetzes.
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Die Geschwindigkeit v einer chemischen Reaktion ist proportional den Konzentra-
tionen der beteiligten Stoffe, weil die Haufigkeit von Zusammenstéf3en der Teilchen A
und B um so grofler ist, je hoher die Konzentrationen der Teilchen A und B sind. Befin-
det sich in einer Losung ein Teilchen A und ein Teilchen B, istv, =k, . -[A]'-[B]".
Befinden sich zwei Teilchen A und 3 Teilchen B in der Losung, gilt v, =k,. -[A]-[
Al-[B]-[B]-[B] =k, - [A]*-[BJ’. Bei der Berechnung der Gesamtwahrscheinlichkeit
der Zusammenstofle geht jedes einzelne Teilchen multiplikativ in die Rechnung ein.

Gibt es viele Zusammenstdfie von Teilchen ist die Reaktionsgeschwindigkeit hoch,
gibt es wenige Zusammenstdfie ist die Reaktionsgeschwindigkeit entsprechend
geringer. Der Proportionalitdtsfaktor k, der in dieser Gleichung auftaucht, ist ein
fiir jede chemische Reaktion konstanter Zahlenwert und wird auch Geschwindig-
keitskonstante genannt. Analoge Betrachtungen konnen fiir die Riickreaktion (Teil-
chen C und D stof3en zusammen und bilden die Teilchen A und B) angestellt werden.

Sobald die Reaktionsgeschwindigkeiten der Hin- und Riickreaktion gleich sind,
liegt ein chemisches Gleichgewicht vor und man kann damit auch die beiden Glei-
chungen der Hin- und Riickreaktion gleichsetzen, wodurch der Quotient k, /k . .
gebildet wird. Sowohl k. als auch k , sind konstante und reaktionsspezifische
Zahlenwerte. Damit ist auch der Quotient ein konstanter und reaktionsspezifischer
Zahlenwert, der K (Gleichgewichtskonstante) genannt wird. Gleichgewichtskon-
stanten der verschiedenen chemischen Reaktionen werden unter vergleichbaren
dufieren Randbedingungen (Temperatur und Druck) experimentell gemessen und
tabelliert. Der Index C in der Gleichgewichtskonstante K, gibt an, dass sich der Wert
auf die Konzentrationen der Edukte und Produkte im Gleichgewicht bezieht. Bei
Reaktionen in der Gasphase werden hédufig auch Gleichgewichtskonstanten mit dem
Index K, angegeben. Hier bezieht sich der Wert auf den Partialdruck der Edukte und
Produkte im Gleichgewicht. Die Werte von K, und K, einer chemischen Reaktion
sind unterschiedlich, konnen aber bei Bedarf ineinander umgerechnet werden.

Wendet man das Massenwirkungsgesetz auf die Reaktion zwischen Wasserstoff
und Stickstoff an, ergibt sich der nachfolgende Ausdruck.

N, + 3H, = 2NH,

K. = [NH,J*/([N,]-[H,]*) = 0,105 L?/mol*
Der Zahlenwert von K. ist also < 1. Das bedeutet, dass der Zihler des Quotienten
im Massenwirkungsgesetz kleiner ist als der Nenner, also liegen im Gleichgewicht

mehr Edukte vor, als Produkte, das Gleichgewicht liegt als auf der Edukt-Seite. Dies
kann man auch durch die Gréf3e des Doppelpfeiles kenntlich machen.

N, + 3H, < 2NH,

1.7.2 Beeinflussung des chemischen Gleichgewichtes

Die Lage eines chemischen Gleichgewichtes kann durch Anderung der Konzentra-
tionen der Reaktionspartner, durch Anderung des Druckes oder durch Anderung
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der Temperatur beeinflusst werden. Diese Gleichgewichtsbeeinflussung folgt dem
,Prinzip des kleinsten Zwanges* und wird auch Prinzip von Le Chatelier genannt.
Ubt man auf ein System, das sich im chemischen Gleichgewicht befindet, einen
Zwang durch Anderung der #ufleren Bedingungen (Konzentration, Druck oder
Temperatur) aus, so stellt sich infolge dieser Storung des Gleichgewichts ein neues
Gleichgewicht, dem Zwang ausweichend, ein.

Am Beispiel der Ammoniak-Synthese werden im Folgenden die Einfliisse von
Konzentration, Druck und Temperatur diskutiert.

1.7.2.1 Anderung der Konzentration

Aus der Tatsache, dass die Gleichgewichtskonstante K, immer einem konstanten
Zahlenwert entspricht und das Massenwirkungsgesetz als Quotient aus Produkten
und Edukten formuliert ist, folgt eine sehr wichtige Konsequenz. Erh6ht man den
Z&dhler im Quotienten (Produkte), muss auch der Nenner (Edukte) grof3er werden, da
ansonsten K, eben kein konstanter Zahlenwert mehr wiire. Genauso verhélt es sich,
wenn man den Zédhler im Quotienten (Produkte) erniedrigt, muss auch der Nenner
(Edukte) erniedrigt werden, damit K, weiterhin ein konstanter Zahlenwert ist.

In der praktischen Anwendung kann man dies ausnutzen, um z.B. die Ausbeute
an Ammoniak zu erhéhen, indem man die Konzentration an Stickstoff erhcht (weil
Stickstoff billiger als Wasserstoff ist) oder viel effizienter, indem man gebildeten
Ammoniak aus dem Gleichgewicht entzieht. Dieses Entziehen des Ammoniaks geht
quasi von selbst, da die Edukte Stickstoff und Wasserstoff gasférmig und schwer zu
verfliissigen sind, das Produkt Ammoniak aber leicht verfliissigt werden kann, und
als Fliissigkeit dem Gasgleichgewicht entzogen wird.

Die neue Gleichgewichtseinstellung durch Wasserstoffzugabe ist in der nachfol-
genden Abb. 1.59 dargestellt.

1 Hy-Zugabe
anfangliches neu eingestelltes
Gleichgewicht Gleichgewicht
<
3 Hp
IS
£
§ iy
<
c
[}
N
c
O
¥
N

Zeit in Minuten

Abb. 1.59 Konzentrations-/Zeitdiagramm der Ammoniak-Bildung.
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Die Zugabe von H, (Stérung des Gleichgewichts) fiihrt zur Neueinstellung des
Gleichgewichts und zwar zur Abnahme von N,, aber zur Zunahme von NH..

1.7.2.2 Anderung des Druckes

Aus dem Prinzip des kleinsten Zwanges folgt, dass eine Ausbeuteerh6hung durch
Druckerhthung zu erwarten ist, falls das Produktvolumen kleiner als das Eduktvo-
lumen ist. Durch Druckerhdhung weicht das System dorthin aus, wo das Gesamtvo-
lumen kleiner ist. Umgekehrt ist eine Ausbeuteerniedrigung durch Druckerh6hung
zu erwarten, falls das Produktvolumen gréfier als das Eduktvolumen ist. Ist das
Produktvolumen genauso groff wie das Eduktvolumen, kann das Gleichgewicht
durch Druckédnderung iiberhaupt nicht beeinflusst werden.

Einige Beispiele aus der Praxis:

1. N,+ 3H, = 2NH,
Eduktvolumen =1 mol N, + 3 mol H, = 4 mol, bei Molvolumen von 22,41 =ca. 901
Produktvolumen = 2 mol NH,, bei Molvolumen von 22,41 = ca. 451
Das bedeutet: Die Ammoniakausbeute wird durch Druckerhéhung
gesteigert.

2. C+CO,=2CO
Eduktvolumen = 1 mol CO, das Volumen des Feststoffes C kann gegeniiber
dem Volumen das Gases CO, vernachlédssigt werden, bei Molvolumen von
22,41=ca.221
Produktvolumen = 2 mol CO, bei Molvolumen von 22,41 =ca. 451
Das bedeutet: Die Kohlenmonoxidausbeute wird durch Druckerhéhung
vermindert.

3. H,+1,=2HI
Eduktvolumen =1 mol H, + 1 mol I, = 2 mol, bei Molvolumen von 22,41 =ca. 451
Produktvolumen = 2 mol HI, bei Molvolumen von 22,41 =ca. 451
Das bedeutet: Die Jodwasserstoffausbeute kann durch eine Druckéinde-
rung nicht verindert werden.

1.7.2.3 Anderung der Temperatur

Bei der Temperaturdnderungen in einem chemischen Gleichgewicht bestimmt die
sog. Wirmetonung (Warmefreisetzung = exotherme Reaktion bzw. Wirmeauf-
nahme = endotherme Reaktion), in welche Richtung das Gleichgewicht ausweicht.
Per Definition wird dem Enthalpiewert AH einer exothermen Reaktion ein negati-
ves Vorzeichen, dem Enthalpiewert AH einer endothermen Reaktion ein positives
Vorzeichen gegeben.

Wird bei einer Reaktion Wirme freigesetzt (exotherme Reaktion), liegt der klei-
nere Zwang bei niedriger Temperatur und eine Temperatursenkung fiihrt zu einer
Ausbeutesteigerung. Wird bei einer Reaktion Wirme verbraucht (endotherme Reak-
tion), liegt der kleinere Zwang bei hoher Temperatur und eine Temperaturerh6hung
fiihrt zu einer Ausbeutesteigerung.
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Einige Beispiele aus der Praxis:
Die Reaktion zwischen Stickstoff und Wasserstoff zu Ammoniak ist exotherm.
Dies kann man in der Reaktionsgleichung wie folgt kenntlich machen:

N,+3H,=2NH, AH=-92kJ/mol

Die Reaktion zwischen Kohlenstoff und Kohlendioxid zu Kohlenmonoxid ist endo-
therm. Dies kann man in der Reaktionsgleichung wie folgt kenntlich machen:

C+CO,=2CO  AH = +173kJ/mol

Daraus ergibt sich, dass die Ausbeute an Ammoniak hoher wird, wenn eine niedri-
gere Temperatur verwendet wird, und die Ausbeute an Kohlenmonoxid héher wird,
wenn eine hohere Temperatur verwendet wird.

1.7.3 Technische Umsetzung der Ammoniak-Synthese

Unter Beachtung der Auswirkungen des Prinzips von Le Chatelier wird eine techni-
sche Anlage zur Ammoniaksynthese entsprechend der Abb. 1.60 ausgefiihrt.

Gasformiger Wasserstoff und Stickstoff werden in den Reaktor auf der linken
Seite eingeleitet. Im Reaktor befindet sich ein Katalysator, der es ermoglicht, dass
die Reaktion bei ca. 450 °C ausgefiihrt werden kann.

Ohne Katalysator miisste bei deutlich hheren Temperaturen gearbeitet wer-
den. Dann wire die Herstellung von Ammoniak wesentlich teurer, da einerseits
der Energieverbrauch hoher und andererseits die Ausbeute an Ammoniak wesent-
lich geringer wire (eine exotherme Reaktion verlangt eine niedrigere Temperatur).

NHg+No+H, Wasserdampf
—> —
N2+H2 Hzo .
Vorwarmer Abhitzekessel
-
—>
T l Reaktor
Kataly- Kuhler
sator
450 °C
300 bar
Ammoniak
(flussig)
Ho+Ny
Komp-
ressor

Abb. 1.60 Ammoniak-Syntheseanlage.
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Tab. 1.15 Ammoniakausbeute in % in
Abhdngigkeit von Druck und Temperatur.

Temperatur
in °C Gesamtdruck in bar

200 300 400 500
400 38,2 47,2 54,2 59,8
450 27,0 354 42,3 48,2
500 18,6 25,7 31,8 37,3
600 8,7 12,7 16,7 20,5

Zudem befindet sich der Reaktor unter
einem hohen Druck (ca. 300 bar), da ein
hoher Druck die Ausbeute des Ammo-
niaks steigert (Geringeres Volumen des
Produktes im Vergleich zum Volumen
der Edukte).

Unter diesen Bedingungen wird
weniger als die Hilfte des eingegebe-
nen Stickstoffs und des Wasserstoffs zu
Ammoniak umgesetzt. Diese Mischung
aus Stickstoff, Wasserstoff und Ammo-
niak wird sodann {iiber ein Gebldse in

den rechten, nicht mehr unter hohem Druck stehenden Teil der Anlage tiberfiihrt.
Die expandierenden Gase kiihlen sich ab. Wenn der Siedepunkt des Ammoniaks
unterschritten wird (ca. -34 °C), kondensiert der zuvor gasférmige Ammoniak.

Die Fliissigkeit wird als Produkt aus dem System entlassen. Dadurch wird das

Gleichgewicht in der Gasphase gestort und weitere Stickstoff- und Wasserstoffmo-
lekiile reagieren zu Ammoniak, der nun auch wieder auskondensiert wird. In der
Tabelle 1.15 kann man erkennen, wie sich Druck und Temperatur auf die Ammo-

niakausbeute auswirken.

Verstindnisfragen zum Kap. 1.7 ,,Chemisches Gleichgewicht®

1. Formulieren Sie das chemische Gleichgewicht fiir die Reaktion C + CO, — 2CO.
2. Begriinden Sie, warum die Iodwasserstoff-Ausbeute im Zuge der Reaktion
H, + I, —» 2HI durch Druckerhthung nicht veréndert werden kann.

3. Was geschieht bei einer chemischen Reaktion, deren Konzentrationen im

chemischen Gleichgewicht vorliegen, wenn die Konzentration eines Eduktes
erhoht wird?
4. Was geschieht bei einer chemischen Reaktion, deren Konzentrationen im che-
mischen Gleichgewicht vorliegen, wenn eines der Produkte kontinuierlich dem

Gleichgewicht entzogen wird?

5. Begriinden Sie, warum bei der Ammoniak-Synthese eine Ausbeuteerh6hung

durch Temperaturerh6hung nicht moglich ist.

Musterlosungen zu den Verstandnisfragen zum Kap. 1.7
~.Chemisches Gleichgewicht”

1. K

C

_ [co]+[co]
[C]+[CO,]

2. Die Iodwasserstoff-Ausbeute kann durch Druckerh6hung nicht verdndert wer-
den, weil Edukte und Produkte im gleichen Volumen vorliegen.
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3. Wenn die Konzentration eines Eduktes erhéht wird, wird der Nenner im Gleich-
gewicht vergrofiert und damit muss auch der Zdhler grofier werden, d.h. die
Konzentration des Produktes steigt ebenfalls.

4. Wenn eines der Produkte kontinuierlich dem Gleichgewicht entzogen wird, wird
dieses Produkt auch kontinuierlich nachgebildet und die Ausbeute steigt.

5. Bei der Ammoniak-Synthese findet bei Temperaturerhhung keine Steigerung
der Ammoniak-Ausbeute statt, weil die Reaktion exotherm (warmefreisetzend)
ist und damit das Gleichgewicht dem dufleren Zwang ausweicht.

1.8 Chemische Reaktionstypen

Chemische Reaktionen sind Prozesse, die von stofflichen Anderungen begleitet sind
und durch chemische Gleichungen versinnbildlicht werden kdnnen. Beispiele fiir
wichtige Stoffverdnderungen in Natur und Technik sind: Atmung, Assimilation,
Gérung, Verdauung, Rosten von Eisen, Metallveredelung, Kunststoffherstellung,
Schmelzen von Glas, Abfallverbrennung.

Bei den chemischen Reaktionstypen unterscheidet man in Sdure/Base-Reaktio-
nen, Losungs- und Fillungsreaktionen, Komplexbildungsreaktionen sowie Redox-
reaktionen. Additionsreaktionen, Substitutionsreaktionen und Eliminierungen
sind spezielle Reaktionstypen der organischen Chemie, die an dieser Stelle nicht
besprochen werden.

1.8.1 Sdure/Base-Reaktionen

Stoffe, die in wissriger Losung in geladene Teilchen (Kationen und Anionen) zer-
fallen, nennt man Elektrolyte, da diese den elektrischen Strom leiten. Den Vorgang
des Zerfalls nennt man elektrolytische Dissoziation. Beispiele von Elektrolyten sind
Sduren, Basen und Salze.

Siduren sind Stoffe, bei deren Dissoziation H*-Ionen entstehen; man erkennt die
Siduren daran, dass die entstandenen H*-Ionen einen Lackmus-Indikator rot farben
(Sdaure-Reaktion). Basen sind Stoffe, bei deren Dissoziation OH~-Ionen entstehen;
man erkennt die Basen daran, dass die entstandenen OH~-Ionen einen Lackmus-
Indikator blau fiarben (Base-Reaktion).

1.8.1.1 Saure/Base-Theorie von Arrhenius

Die historisch dltere Sdure/Base-Theorie des schwedischen Chemiker Svante Arrhe-
nius (1887) besagt, dass eine Sdure und eine Base miteinander reagieren und dabei
ein Salz plus Wasser bilden. In allgemeiner Form kann eine Sdure/Base-Reaktion
wie folgt geschrieben werden.

HA +BOH=AB+H,0

Das gebildete Salz setzt sich nach der Dissoziation von Sdure und Base zusammen
aus dem Anion der Sdure und dem Kation der Base.
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An dieser Stelle sollte nochmals unterschieden werden in starke und schwache
Sduren sowie in starke und schwache Basen. Starke Sduren und Basen zeigen eine
stark ausgeprigte Dissoziation beim Losen in Wasser, die Sduren und Basen sind
nahezu vollstidndig dissoziiert. Schwache Sduren und Basen werden beim Losen in
Wasser nur in einem geringen Ausmaf} dissoziiert. Da das Losen von Sduren und
Basen in Wasser Gleichgewichtsreaktionen sind, kann man den Vorgang in folgen-
der Weise schreiben.

_

Stark: HA H"+ A~

BOH < B*+ OH~
Schwach: HA == H* + A~
BOH == Bt + OH™

Bei starken Sduren und Basen liegt das Gleichgewicht auf der rechten Seite, bei
schwachen Sduren und Basen liegt das Gleichgewicht auf der linken Seite.

Reagiert eine starke Sdure mit einer starken Base, werden die grofien Mengen an
H*-Ionen und OH™-Ionen zu neutralem Wasser umgesetzt und die wissrige Losung
des gebildeten Salzes reagiert pH-neutral. Gleiches geschieht, wenn eine schwache
Sdure mit einer schwachen Base reagiert, die geringen Mengen an H*-Ionen und
OH™-Ionen werden zu neutralem Wasser umgesetzt und die wissrige Losung des
gebildeten Salzes reagiert pH-neutral.

Reagiert eine starke Sdure mit einer schwachen Base, bildet sich ebenfalls aus
H*-Ionen und OH™-Ionen neutrales Wasser, allerdings bleiben sehr viele H*-Ionen
ibrig, die mangels OH™-Ionen nicht zu Wasser reagieren konnen, die wissrige
Losung des gebildeten Salzes reagiert also sauer.

Reagiert eine starke Base mit einer schwachen Sdure, bildet sich ebenfalls aus
H*-Ionen und OH-Ionen neutrales Wasser, allerdings bleiben sehr viele OH™-Ionen
iibrig, die mangels H*-Ionen nicht zu Wasser reagieren kénnen, die wissrige Losung
des gebildeten Salzes reagiert also basisch.

Einige wichtige Beispiele aus der Praxis zeigt die Abb. 1.61.

HNO, + NaOH — NaNO; + H,O
starke Saure starke Base neutrales Salz

H,CO; + 2KOH = K3CO; + 2H,0
schwache Saure starke Base basisches Salz

st + 2NH4OH _— (NH4)2S + 2H20
schwache Saure  schwache Base neutrales Salz

HCI + NH,OH = NH,CI + H,O
starke Saure schwache Base saures Salz

Abb. 1.61 Beispiele von S3aure/Base-Reaktionen.
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Damit man als Umweltwissenschaftler mogliche Reaktionen von Sduren und
Basen einschidtzen kann, sollte man die wichtigsten schwachen und starken Sduren
und Basen kennen, die in Natur und Technik auftreten konnen.

1.8.1.2 Saure/Base-Theorie von Bronsted und Lowry
Die historisch neuere Sdure/Base-Theorie von Bronsted und Lowry aus dem
Jahr 1923 besagt:

Sduren sind Substanzen, die Protonen iibertragen (Protonendonatoren) und
Basen sind Substanzen, die Protonen aufnehmen (Protonenakzeptoren).

Eine solche Sdure/Base-Reaktion lduft z.B. ab zwischen Chlorwasserstoff (HCI)
und Wasser (H,0) geméfy Abb. 1.62.

HCI + H,O ——— Hz0* + CI-
Kation Anion

Séure Base Konjugierte Konjugierte
Saure Base

HCL und CI”ist ein konjugiertes Saure/Base-Paar.
H3;O* und H,O0 ist ebenfalls eine konjugiertes Saure/Base-Paar.

Abb. 1.62 Konjugierte Saure/Base-Paare bei HCl und H,0.

Ein weiteres Beispiel ist die Reaktion zwischen dem Ammonium-Ion (NH,*) und
Wasser (H,0) geméf3 Abb. 1.63.

NH,* + H,O —— HZ0* + NH;
Séure Base Konjugierte Konjugierte
Séaure Base

NH,* und NH; ist ein konjugiertes Saure/Base-Paar.
H3;O* und H,O ist ebenfalls eine konjugiertes Saure/Base-Paar.

Abb. 1.63 Konjugierte Saure/Base-Paare bei NH,” und H,0.

Je stdrker eine Sdure ist, umso schwicher ist ihre konjugierte Base. Je stidrker eine
Base ist, umso schwiicher ist ihre konjugierte Siure.

Die nachfolgende Abbildung 1.64 zeigt einige konjugierte Sdure/Base-Paare, die
nach der zunehmenden Sdure- bzw. Basenstédrke geordnet sind.
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Konjugierte Saure/Base-Paare

Séure Base
In wassriger Hel or
Lésung ~
lIstandi g eSO HSO,-
vollstandig s o
dissoziiert @ HNO, NO.  § %
H,0" H,0 g B
S 3
_ HSO, SO,2- 3 o
2 npo Hpo,. < M
€ 3 -4 PV © o
_ (9] ko)
HF F ch
Q R
= H,C0, Hoo, T_ %
k7] £ HS Hs™ S o
© S g 5
3 2 HPO- HPO &
2} 3] 2]
% 2] NH,+ NH,
S c HCO,- COp- E
% S HPO.- POs E
S o —
N 2 HS s E In wéssriger
5 = Lésung
m H7 - m . .
@ ° © vollstéandig
H, H protoniert

Abb. 1.64 Konjugierte Saure/Base-Paare.

1.8.1.3 Sdure/Base-Theorie von Lewis

Die Bronsted-Lowry-Theorie erfasst die Ubertragung eines H* bzw. H,0*-Ions von
einer Spezies auf eine andere. Die Sdure/Base-Definition des amerikanischen Che-
mikers G.N. Lewis ist jedoch viel umfassender (weil unabhéngig von der Existenz
des H*-Ion), so dass viele weitere Substanzen in Sduren oder Basen eingeteilt werden
kénnen. Lewis-Sduren sind Molekiile oder Ionen mit einem unbesetzten dufieren
Orbital (Elektronenliicke), das unter Ausbildung einer kovalenten Bindung ein Elek-
tronenpaar aufnehmen kann. Lewis-Sduren sind also Elektronenpaarakzepto-
ren. Lewis-Basen sind in der Lage, Elektronenpaare zur Verfiigung zu stellen, sie
wirken als Elektronenpaardonatoren.

Eine Verbindung, die nach Bronsted eine Base ist, ist auch im Lewis-Konzept
eine Base. Bei den Sduren umfasst die Lewis-Definition jedoch eine wesentlich
grofiere Klasse von Substanzen. Ein H*-Ion, das an ein einsames Elektronenpaar
einer Lewis-Base anlagern kann, ist also ein Elektronenakzeptor und deshalb eine
Lewis-Sdure.

Das O%-Ion ist eine Lewis-Base, da es ein H*-Ion (die Lewis-Sdure) in einer kova-
lenten Bindung koordiniert. Es stellt beide Elektronen fiir die neue Bindung zur
Verfiigung Abb. 1.65.

Wenn die Lewis-Base Ammoniak (NH,) in Wasser geldst wird, stellt das nicht-
bindende Elektronenpaar des Ammoniaks sein Elektronenpaar zur Aufnahme eines
H*-Ions zur Verfiigung (Abb. 1.66).
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- |o—H Abb. 1.65

) —> - E— Elektroneniibertragung am
lo—H I0—H  Beispiel des Oxid-lons.
H H
| | + Abb. 1.66
H—’i” H) H—'il—H Elektroneniibertragung
| - + - = am Beispiel des
Y UIQ—H O—H p

Ammoniak-Molekiils.

Zu den Lewis-Sduren sind folgende Teilchen zu zédhlen, die von der Brénsted-
Lowry-Theorie nicht erfasst werden:

a) Molekiile oder Atome mit unvollstindigem Elektronenoktett z.B. BF,.

b) Einfache Kationen bei der Komplexbildung z.B. Cu?*.

¢) Bildung von Metallcarbonyl-Verbindungen.

d) Verbindungen von Elementen, deren Valenzschale iiber das Elektronenoktett
hinaus aufgeweitet werden kénnen z.B. SnCl,.

e) Nichtmetalloxide, weil der Elektronenzug der Sauerstoffatome einen gewissen
Elektronenmangel am Nichtmetall verursacht z.B. SO, oder CO,,.

Die Abbildung 1.67 zeigt die vorgenannten Typen von Lewis-Sduren im Uberblick.
Teilchen wie BF,, Cu®*, Ni (elementar), SnCl, und CO, sind also Lewis-Siuren,
sofern ihnen geeignete Lewis-Basen zur Reaktion angeboten werden.
Nach Arrhenius und Bronsted ist eine Sdure eine Substanz, die H"-Ionen zur Ver-
fligung stellt. Nach Lewis ist das H*-Ion selbst die Sdure.

Lewis-Saure Lewis-Base Reaktionsprodukt  Reaktionstyp

H
L] Unvollstandi
B ges
BF3 + INH;  — F I|3 T H " Elektronenoktett
F H
Cut  + 4 |NH, — [Cu(NH3),J>* Komplexbildung
. ) Metallcarbonyl-
Ni + 4|cs0l — Ni(CO)4 Verbindung
_ Aufweitung des
| 2 ClI lg2—
SnCl,  + c - SnClg2 Elektronenoktetts
0-C=0 + |6|2‘ . COg2- Elektronenmangel

am Nichtmetall

) S

Abb. 1.67 Lewis-S3uren im Uberblick.
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1.8.1.4 Quantitative Betrachtung
Bisher war von starken und schwachen Sduren und Basen die Rede. Wie aber kann
man eine Skala festlegen, um die Stdrke einer Sdure oder einer Base zu bestimmen,
um dann mit Skalenwerten Sdure- und Basenstidrken miteinander zu vergleichen?
Eine solche Skala ist die pH-Wert-Skala, die sich ergibt, wenn man das Massenwir-
kungsgesetz auf die Sdure/Base-Reaktionen anwendet.

In einem ersten Schritt betrachtet man die sog. Eigendissoziation des Wassermo-
lekiils gemaf3 der nachfolgenden Reaktionsgleichung.

H,0 + H,0 == H,0* + OH"

Das Gleichgewicht liegt ganz tiberwiegend auf der linken Seite, d.h. nur ein ver-
schwindend geringer Teil der Wassermolekiile reagiert miteinander zu H,O* und
OH™. Die Gleichgewichtskonstante fiir diese Reaktion kann experimentell ermittelt
werden. Sie betrdgt K’ = 107*. Das Massenwirkungsgesetz kann daher wie folgt
formuliert werden.

' _ [H30+]-[0H-] _ - _14

W = “|H20)-[H20]

Im néchsten Schritt kann der Nenner dieses Bruches auf die Seite des K -Wertes
gebracht werden.

K, -[H,0]* = [H,0*]-[OH"] = 10

Die Wassermolekiile liegen in einem sehr grofien Uberschuss vor und kénnen im Ver-
gleich zu den Konzentrationen von H,O* und OH™ als konstant angesehen werden.
Daher kann man den konstanten Zahlenwert von [H,O]* in die Konstante K;” hin-
ein multiplizieren. Dadurch ergibt sich eine neue Konstante K, (K, =K’ - [H,0]?),
die als Ionenprodukt des Wassers bezeichnet wird.

Die grundlegende Gleichung fiir das Ionenprodukt des Wassers lautet also:

K, =[H,0*]-[OH ] =10
Der pH-Wert einer Losung ist nun wie folgt definiert:
pH = -log[H,0"],

also der pH-Wert ist der negative dekadische Logarithmus der H,O*-Ionenkonzen-
tration.

Der negative dekadische Logarithmus wird deswegen gebildet, weil das vorge-
nannte Ionenprodukt des Wassers ein sehr kleiner Zahlenwert ist und durch das
Logarithmieren der Zahlenwert handhabbarer wird. Bildet man aus einer Zahl den
negativ dekadischen Logarithmus, kann man dieser Zahl auch in einer Kurzschreib-
weise den Buchstaben ,,p“ voranstellen — deswegen pH-Wert. Das ,,p“ kommt aus
dem Lateinischen ,,potentia hydrogenii* und ist ein Maf fiir den sauren oder basi-
schen Charakter einer Losung.

In einer neutralen Losung gilt, dass die H,O*- und die OH"-Ionenkonzen-
tration gleich grof3 sind, also [H,0*] = [OH"]. Durch Einsetzen in das Ionen-
produkt ergibt sich: [H,0*]-[H,0*] = 107" bzw. [H,0*]*> = 107'*. Daraus
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folgt: [H;0"| = V10™* = 1077. Durch Logarithmieren und Multiplizieren mit -1
auf beiden Seiten ergibt sich: -log[H,0*] = -log10~" bzw. pH = +7.

Eine neutrale Losung hat also einen pH-Wert von 7.

In einer stark sauren Losung gilt [H,0*] > [OH"]. In einem Rechenbeispiel soll
angenommen werden, dass die H,O*-Ionenkonzentration 1 000 000-mal grofier
ist, als die OH -Ionenkonzentration. Dann gilt [H,0*] = 1 000 000-[OH"] bzw.
7000000 -[H30+] =|[OH"].

Eingesetzt in das Ionenprodukt ergibt sich folgender Zusammenhang:

[H;0%] - 1500000 - [H:O'1 = 1500000 - [H;0*]? = 107 und damit erhilt
man [H,0*]> = 10~* bzw. [H,0*] = 10~*. Durch Logarithmieren und Multiplizieren
mit -1 auf beiden Seiten ergibt sich:

-log[H,0*] = -log10~* bzw. pH = +4.

Eine saure Losung hat also einen pH-Wert kleiner 7, und dieser wird umso kleiner,
Jje hoher der Konzentrationsunterschied zwischen H,O* und OH~ wird.

Demzufolge hat eine basische Losung einen pH-Wert grofier 7, und dieser wird
umso grofier, je hther der Konzentrationsunterschied zwischen OH™ und H,O* wird.

Den pH-Wert einer Lésung kann man ndherungsweise durch Indikatoren bestim-
men. Indikatoren sind schwache organische Sduren, bei denen sich die freie Sdure
und das Sdureanion in der Farbe unterscheiden. Diese Indikatoren gibt man entwe-
der als Fliissigkeit in die Losung, deren pH-Wert man bestimmen will, oder man gibt
einen Tropfen der Losung auf einen Papierstreifen, der mit der Indikatorsubstanz
beschichtet ist. Der einfachste aber auch relativ ungenaue Indikator ist Lackmus.
Ist die Testlosung sauer, firbt sich der Lackmus-Indikator rot, ist die Testlosung
basisch, farbt sich der Lackmus-Indikator blau.

Genauere Indikatoren sind z.B. Phenolphthalein oder Methylrot: Die freie Sdure
des Phenolphthaleins ist farblos, wihrend die Farbe des Sdureanions rot ist. Der
Umschlagsbereich dieses Indikators liegt bei einem pH-Wert von 8-10. Die freie
Sdure des Indikators Methylrot ist rot, wihrend die Farbe des Sdureanions gelb ist.

Der Umschlagsbereich von Methylrot liegt bei einem pH-Wert von 4-6. Es gibt
eine Vielzahl solcher Indikatoren, die alle einen definierten Umschlagsbereich von
einem oder zwei pH-Einheiten anzeigen. Universalindikatorpapier ist mit einer
Mischung verschiedener Indikatoren getrankt. Diese Mischung ist so gewihlt, dass
sich je nach pH-Wert in der Losung unterschiedliche Farben auf dem Indikator-
papier zeigen (pH 0-2: Farbe Rot, pH 3-4: Farbe Orange, pH 5-6: Farbe Gelb, pH
7-8; Farbe Griin, pH 9-10: Farbe Blau).

Die nachfolgende Tabelle 1.16 zeigt die pH-Werte einiger fliissiger Materialien.

Weiterhin gibt es einen mathematischen Zusammenhang zwischen einer Sdure
und ihrer konjugierten Base bzw. zwischen einer Base und ihrer konjugierten Siure.

Das nachfolgende Beispiel soll dies zeigen.

Fiir eine Sdure (z.B. HCI) in Wasser gilt das Massenwirkungsgesetz

HCl+ H,0 = H,0" + Cl-

und damit
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Tab. 1.16 pH-Werte von Flussigkeiten.

Material pH-Wert
Batteriesdure (verd. H,SO,) <1
Magensaft 1,2-3,0
Zitronensaft 2,4
Cola 2,5
Orangensaft 3,2
Wein 3,0-4,0
Bier 4,5-5,0
Kaffee und Tee 5,0-5,5
Regenwasser 5,6
Mineralwasser 6,0
Milch 6,5
Reines Wasser 7,0
Blut 7,4
Meerwasser 7,5-8,4
Seife 9,0-10,0
Bleichmittel 12,5
Natronlauge 13,5-14,0
r_ [H;0*] - [C1] ..
S = Tnapmo; und Ky=K [H,0], da Wasser im grofien Uberschuss vorliegt
und damit als konstant angesehen werden kann. Im Gleichgewicht gilt also:
K = [H;0%] « [CI]
[HCI]

Ebenso gilt fiir eine Base (Cl~ aus dem konjugierten Sdure/Base-Paar HC1/Cl1)

Cl- + H,0 = HCl + OH~

und damit
/ _ [HCI] « [OH] , . .. .
B = o 1m0l und K, =K_’-[H,0], da Wasser im grofien Uberschuss vorliegt

und damit als konstant angesehen werden kann. Im Gleichgewicht gilt also:

K, = el - [on]
[ci

Multipliziert man nun K, mit K, ergibt sich folgender Zusammenhang:

H;0%] « [C]] [HC]] « [OH
Ks+Kp = [ [H]Cl][ I :Cl][ I = [H;0%] « [OH], da sich sowohl HCI als auch

Cl- herauskiirzen.
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Daraus folgt:
KK, =K, =10"

In einem letzten Schritt wird aus Praktikabilitdtsgriinden aus den K-, K- und
K, -Werten der negativ dekadische Logarithmus gebildet, weil die vorgenannten
Gleichgewichtskonstanten i.d.R. sehr kleine Zahlenwerte sind und durch das Log-
arithmieren die Zahlenwerte handhabbarer werden. Man kann also das ,,p“ nicht
nur der Konzentration an H,0* als Rechenanweisung voranstellen, sondern auch
einer Gleichgewichtskonstante K oder K.

-logK, = pK, oder -logK, = pK oder -logK = pK,.

Ersetzt man nun die K-Werte durch den negativ dekadischen Logarithmus, lautet
die vorherige Gleichung K - K, =K

-log(K¢-K,) =-logK, =pK,, =14
Es gilt weiterhin (Logarithmen-Rechenregel):
log(K-K)) = -logK, - logK,
und damit:

pK, + pk, =pK, =14

1.8.1.5 pH-Wert-Berechnungen
Nachfolgend wird gezeigt, wie pH-Wert-Berechnungen durchgefiihrt werden kon-
nen.

a) pH-Wert einer starken Sdure oder einer starken Base

Eine starke Sdure HA (z.B. HCI, HNO, oder H,SO,) dissoziiert nahezu vollstin-
dig, das Gleichgewicht liegt weit auf der rechten Seite (Ndherung).

_

HAT H*+ A~

Aus einem Teilchen HA entsteht somit genau ein Teilchen H* bzw. H,O*. Damit
kann aus der grundlegenden Definition des pH-Wertes dieser direkt aus der Kon-
zentration der starken Sdure berechnet werden.

Definition einer Sdure: pH = -log H,O*

z.B. 0,2 mol/L HCl entspricht 0,2 mol/L H,0* und damit pH = -log0,2 = 0,70.

Eine starke Base BOH (z.B. NaOH, KOH) dissoziiert nahezu vollstindig, das
Gleichgewicht liegt weit auf der rechten Seite (Ndherung).

BOH~ B*+ OH~

Aus einem Teilchen BOH entsteht somit genau ein Teilchen OH~. Damit kann
aus der grundlegenden Definition des pOH-Wertes dieser direkt aus der Konzen-
tration der starken Base berechnet werden.

Definition einer Base: pOH = -log OH~

z.B. 0,05 mol/L NaOH entspricht 0,05 mol/L OH~ und damit pOH = 1,30.
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pH=14-pOH =14-1,30 =12,7
b) pH-Wert einer schwachen Siure oder einer schwachen Base

Eine schwache Sdure HA (z.B. CH,COOH) dissoziiert nur unvollstdndig, das
Gleichgewicht liegt nicht auf der rechten Seite, sondern eher links.

HASH"+ A

Es entstehen zwar genauso viele Teilchen H* wie A-, aber nicht alle HA disso-
ziieren liberhaupt. Das Ausmaf der Dissoziation wird von der Sdurekonstante
bestimmt (chemisches Gleichgewicht).

K = ([H*]-[A])/([HA]) damit gilt: [H*] = [A~], weil immer genauso viele Teil-
chen H* wie A~ entstehen. Es gilt auch [HA] = [HA ] = Konzentration der undis-
soziierten Sdure.

Die letztgenannte Gleichsetzung ist natiirlich nicht korrekt, da die Ausgangs-
konzentration HA  immer geringfiigig grofSer ist, als die Konzentration von HA
im Gleichgewicht. Dieser sehr geringe Fehler kann aber getrost vernachlissigt
werden.

Mit diesen Annahmen kann nun formuliert werden:

[H'] = K- [HA,].

Dies entspricht nun: [H*] = V(K o [HAD
mit pH = -log[H*] gilt dann:

pH = -log(V(K- [HA,]) = 1/2- (pK, - log[HA,]),
da - logK, = pK,

Rechenbeispiel: Wie hoch ist der pH-Wert von 0,002 mol/L CH,COOH, wenn der
pK-Wert von Essigsédure 4,75 ist?

pH = 1/2-(4,75 + 2,70) = 3,73

Eine schwache Base BOH (z.B. NH,OH) dissoziiert nur unvollstindig, das
Gleichgewicht liegt nicht auf der rechten Seite, sondern eher links.

BOH “—=B* + OH~

Es entstehen zwar genauso viele Teilchen B* wie OH, aber nicht alle BOH dis-
soziieren iiberhaupt. Das Ausmaf} der Dissoziation wird von der Basenkonstante
bestimmt (chemisches Gleichgewicht).

K, = ([B*]-[OH"])/(|[BOH]) damit gilt: [B*] = [OH~], weil immer genauso viele
Teilchen B* wie OH™ gebildet werden. Es gilt auch [BOH] = [BOH, | = Konzentration
der undissoziierten Base.

Die letztgenannte Gleichsetzung ist natiirlich nicht korrekt, da die Ausgangskon-
zentration BOH  immer geringfligig grofier ist, als die Konzentration von BOH im
Gleichgewicht. Dieser sehr geringe Fehler kann aber getrost vernachldssigt werden.

Mit diesen Annahmen kann nun formuliert werden: [OH"|* = K- [BOH,]. Dies
entspricht nun:
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[OH-] = V(K- [BOH,])

mit pOH = -log[OH"] gilt dann: pOH = —log(\/(KB-[BOHO]) = 1/2«(pK, -
log[BOH, ]),

da -logK, = pK, und damit
pH =14 - pOH = 14 - 1/2- (pK, - log[BOH,])

Rechenbeispiel: Wie hoch ist der pH-Wert von 0,05 mol/L NH,OH, wenn der pK -
Wert von Ammoniumhydroxid 4,76 ist?

pH =14 - 1/2-(4,76 + 1,30) = 10,97

Die Tabelle 1.17 zeigt K- und pK -Werte einiger wichtiger konjugierter Sdure/Base-
Paare.

Tab. 1.17 Einige wichtige konjugierte Saure/Base-Paare.

Sdure Base pK K

S S
HCIO, clo, -10 1-10°
HCl cl- 7 1-107
HNO, NO,- 1,37 2,34-10"
H,PO, H,PO," +2,12 7,5-107
CH,COOH CH,COO~ +4,75 1,78-10°
H,CO, HCO,~ +6,35 4,47-1077
NH,* NH, +924  575-107"

Mithilfe der K- und pK.-Werte kann man mit einer Faustregel abschétzen, ob
eine Sdure stark oder schwach ist.

Eine Sdure ist eine starke Sdure, wenn der pK-Wert < 3 ist, eine Sdure ist eine
schwache Séure, wenn der pK_-Wert > 3 ist. Der pK -Wert von 3 entspricht einem
K-Wert von 0,001.

1.8.1.6 Mehrprotonige Sauren

Mehrprotonige Séuren (z.B. H,PO,) geben zuniéchst nur ein Proton ab. Die dadurch
entstandene konjugierte Base kann daraufthin ein weiteres Proton abgeben, und
zwar solange, bis kein weiteres abspaltbares Proton mehr verfiigbar ist.

H,PO,+H,0 - HPO,~+HO" K =7510°  pK =212
H,PO,” + H,0 - HPO,” + H,O* K ,=62-10"  pK =721
HPO2 +H,0 - PO +HO* K,=21-10""  pK =127

Bei einer mehrprotonigen Sdure wird das erste Proton i.d.R. nahezu vollstindig
abgespalten, die Abspaltung weiterer Protonen lduft dann in geringerem Maf3e ab.
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H,PO, ist eine mittelstarke Sdure, H,PO," ist eine schwache Sdure, HPO 42‘ ist
eine sehr schwache Siure.
Eine weitere mehrprotonige Sdure ist Schwefelsdure.

H,SO, + H,0 - HSO,” + H,0* K =1-10* pK,=-3
HSO,” +H,0 » SO,* + H,O* K ,=11-10" pK, = +1,96

H_SO, ist eine starke Sdure, HSO,~ ist ebenfalls eine starke Sdure.

1.8.1.7 Pufferlosungen

Gibt man eine schwache Sdure mit ihrer konjugierten Base in ungefihr gleichen
Anteilen zusammen, entsteht eine Pufferlosung, z.B. die schwache Siure NH,CI
und die konjugierte Base NH,OH bilden eine basische Pufferlosung.

Gibt man eine schwache Base mit ihrer konjugierten Sdure in ungefidhr gleichen
Anteilen zusammen, entsteht eine Pufferlosung, z.B. die schwache Base CH,COONa
und die konjugierte Siure CH,COOH bilden eine saure Pufferldsung.

Eine starke Sdure mit ihrer konjugierten Base sowie eine starke Base mit ihrer
konjugierten Sdure bilden keine Pufferlosungen.

Eine Pufferlosung ist in der Lage, zugegebene Sdure oder Base zu neutralisieren,
ohne dass sich der pH-Wert der Mischung wesentlich dndert. Daher spielen Puffer-
16sungen in Natur und Technik eine herausragende Rolle, da durch sie der pH-Wert
im Wesentlichen konstant gehalten werden kann.

In der basischen Pufferlésung NH,Cl/NH,OH werden eintretende OH-Ionen
durch folgende Reaktion neutralisiert:

NH,Cl + OH- — NH,OH + CI-

Gelangen H*-Ionen in die Losung, 1duft die folgende Neutralisation ab:
NH,OH + H* — NH,* + H,0

In der sauren Pufferldsung CH,COONa/CH,COOH werden eintretende OH -Ionen
durch folgende Reaktion neutralisiert:

CH,COOH + OH- — CH,COO~ + H,0

Gelangen H*-Ionen in die Losung, 1duft die folgende Neutralisation ab:

CH,COONa + H* - CH,COOH + Na*

In allen Fillen kann ein Puffergemisch sowohl iiberschiissiges OH, als auch H*
»,binden®. Je nach Konzentrationen der beteiligten Sduren/konjugierte Basen-
Paare bzw. Basen/konjugierte Sduren-Paare stellt sich ein nahezu konstanter pH-
Wert ein.

Beispiele fiir natiirlich vorkommende Puffersysteme sind:

Blut (enthilt eine Mischung aus H,CO,/HCO,~ sowie H,PO,/HPO,"): pH = 7,4
Urin (enthilt unterschiedliche organische Sduren und Salze): pH=6
Meerwasser (enthilt unterschiedliche Puffersysteme): pH=38
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Die sich in einem Puffersystem einstellenden pH-Werte kénnen mit Hilfe der Hen-
derson-Hasselbalchen-Gleichung berechnet werden. Die Herleitung dieser Glei-
chung ist im Folgenden gezeigt:

Aus dem Protolysegleichgewicht fiir schwache Elektrolyte folgt

HA+H,0=H,0"+ A"
Damit gilt fiir die Sdurekonstante K:
K, = ([H,0*]-[A])/([HA]) entspricht [H,0*] = K- ([HA])/([A]) und damit

-log([H,0%]) = -log(K- ([HA])/([A"])) entspricht pH = pK - log(([HA])/
([A7])) bzw.

pH = pK; + log(([A"D/([HA])

Die Gleichung zeigt, dass der pH-Wert eines Puffers weitgehend unabhingig von
seiner Gesamtkonzentration ist, solange das Konzentrationsverhiltnis Salz/Sdure
konstant bleibt, d.h. bei Verdiinnung der Pufferlgsung tritt keine wesentliche Ande-
rung des pH-Wertes ein. Die Henderson-Hasselbalch-Gleichung ermdoglicht die
Ermittlung des pK -Wertes. Werden gleiche Konzentrationen an Salz und Sidure
gewihlt, gilt pH = pK,, d.h. der pK_-Wert ldsst sich dann durch eine pH-Messung
direkt bestimmen. Man mischt also die schwache Sidure und ihre konjugierte Base
bzw. die schwache Base und ihre konjugierte Sdure im Verhiltnis 1:1 und misst den
sich einstellenden pH-Wert. Der gemessene pH-Wert entspricht dann direkt dem
pK-Wert des Puffersystems.

Im Pufferschwerpunkt gilt: Die Konzentration der schwachen Séure ist gleich der
Konzentration der konjugierten Base.

Fiir den Puffer NH,CI/NH,OH gilt:

[NH,OH] )

H = pK + [ (
p pKg + log INH,]

[NH,OH]
Im Pufferschwerpunkt gilt: [NH,OH] = [NH,*] und damit: W =1
Daraus folgt: pH = pK; + logl und pH = pK = 9,24
d.h.: Der Pufferschwerpunkt liegt bei pH = 9,24.
Fiir den Puffer NaAz/HAz gilt:

_ [Az]
pH = pKg + log<[HAZ])

im Pufferschwerpunkt gilt: [Az~] = [HAz] und damit: % =
Daraus folgt: pH = pK, + logl und pH = pK_ = 4,75

d.h.: Der Pufferschwerpunkt liegt bei pH = 4,75.

1.8.2 Losungs- und Fallungsreaktionen

Bringt man einen aus Ionen zusammengesetzten Elektrolyten wie Kochsalz in Was-
ser, beginnen die Wassermolekiile das Kristallgitter aufzuldsen, indem die Dipole
Wasser in den Kristallverband eindringen, sowohl die Kationen (Na*) als auch die
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Anionen (CI7) mit der jeweils entgegengesetzt geladenen Dipolseite umhiillen und
damit den Feststoff auflésen (Losungsreaktion). Diesen Vorgang nennt man Solva-
tation (Auflosen) bzw. wenn man das in unserer Welt wichtigste Losemittel nimlich
Wasser betrachtet, nennt man den Vorgang Hydratation. Der umgekehrte Vorgang,
nidmlich das Zusammentreten von Kationen und Anionen in einer Lésung zu einer
regelméfigen Anordnung in Form eines Ionengitters und damit zur Bildung eines
Feststoffes in einer Losung, ist ebenfalls moglich (Féallungsreaktion).

Losungs- und Fillungsreaktionen hdngen damit zusammen, wie fest die Kationen
und Anionen eines Elektrolyten im Ionengitter zusammenhalten und ob oder wie
leicht es den Wassermolekiilen gelingt, sich als Dipol in das Ionengitter hinein zu
dridngen, um sowohl Kationen als auch Anionen mit einer Hydrathiille zu umgeben.

Der Vorgang der Hydratation des NaCl-Kristals ist in Abb. 1.68 gezeigt.

Die Dipolmolekiile H,O umbhiillen das positiv geladene Na*-Kation mit ihrem
negativen Ende bzw. das negativ geladene Cl™-Anion mit ihrem positiven Ende.

Abb. 1.68 Hydratation des NaCl-Kristalls.
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Daher ist der Elektrolyt NaCl in Wasser leicht 16slich. Viele andere Metallchloride
(z.B. KCI, MgCl,, CaCl,) sind ebenfalls in Wasser leichtlslich.

Die Sulfate der Alkalielemente Na und K sind ebenfalls leichtl6slich, die der
Erdalkalielemente Ca und Ba jedoch schwerldslich. Gibt man in eine klare Losung
von Natriumsulfat (Na,SO,) einige Tropfen einer ebenfalls klaren Losung von Cal-
ciumchlorid (CaCl,), bildet sich sofort ein weiler Niederschlag aus CaSO,, der sich
am Boden des Reaktionsgefifies absetzt. Die in der Na,SO,-Losung leicht 16slichen
SO,*"-Anionen treffen in der CaCl,-Lésung auf Ca**-Kationen und bilden sofort ein
relativ stabiles Ionengitter, in dem die beteiligten Ionen (Ca** und SO,*") nur noch
sehr schlecht durch die Dipolmolekiile des Wassers hydratisiert werden. Folglich
bildet sich ein Niederschlag aus CaSO,, der sich durch Abfiltrieren von der {iber-
stehenden Losung aus NaCl abtrennen ldsst (Abb. 1.69).

In schwerldslichen Salzen (z.B. CaSO,) sind die Gitterkréfte zwischen Ca** und
SO,*” so grof3, der Zusammenhalt der Ionen damit so stark, dass die Dipolwirkung
des H,O-Molekiils nicht ausreicht, einzelne Ionen aus dem Verband heraus zu
brechen.

Eine einfache Merkregel ist hilfreich fiir die Beurteilung, ob ein Salz im Losungs-
mittel Wasser leicht oder schwerloslich ist: Gut 16slich sind Salze der Hauptgrup-
penelemente dann, wenn sie iiberwiegend einfach geladene Ionen enthalten, da in
solchen Kristallen die Gitterkréfte nicht besonders grof3 sind (z.B. NaCl, KBr, CaCl,,
Mg[NO,],). Schwerldslich sind Salze dann, wenn sie {iberwiegend mehrfach gela-
dene Ionen enthalten, da in solchen Kristallen die hohe Ladung starke Gitterkrifte
verursacht (z.B. CaSO,, MgCO,, AIPO,).

Aus der Kenntnis der unterschiedlichen Elektrolytloslichkeiten kénnen sowohl
qualitative als auch quantitative Bestimmungsmoglichkeiten entwickelt werden, die
in der Analytischen Chemie von grof3er Bedeutung sind.

Féllung und Wiederauflosung von Salzen kénnen auch unter Zuhilfenahme des
Massenwirkungsgesetzes mathematisch behandelt werden. Am Beispiel der Féallung
von Ba** mit SO,*~ sowie der Wiederauflésung von BaSO, soll dies im Folgenden
erldutert werden.

Fillung:

Ba’**(aq.) + SO, (ag) = BaSO,(s)
K, =[BasO,]/([Ba**]-[SO *])
Wiederauflosung:

BaSO,(s) “ = Ba**(aq.) + SO,*"(aq.)
K, = ([Ba**]-[SO,"])/[BaSO,]

Nast4 + CaCI2 —> CaSO4 + 2NaCl

4
weiBer Niederschlag

Abb. 1.69 Fallung von CaSO, aus Na,SO, und CaCl,.
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Féllung und Wiederauflosung sind entgegengesetzt, laufen aber gleichzeitig und in
schnellem Wechsel ab. Es liegt also ein dynamisches Gleichgewicht vor.

Ublicherweise wird zur quantitativen Beschreibung des Losungs-/Fillungsvor-
ganges nur der Lésungsvorgang betrachtet, also:

BaSO,(s) “ = Ba**(aq.) + SO,"(aq.) K, =([Ba?*]-[SO,*"])/[BaSO,]

[BaSO,] ist eine feste Phase in der wissrigen Phase, ist also in groffem Uberschuss
vorhanden und damit nahezu konstant. Um die nachfolgende Berechnung zu ver-
einfachen, kann daher [BaSO,] = 1 gesetzt werden, ohne dass man einen erheb-
lichen Fehler begeht. Damit vereinfacht sich die Gleichung zu:

K, = [Ba*]-[SO 2.

Die Konstante K| wird Loslichkeitsprodukt genannt. Der konstante Zahlenwert fiir
diese Reaktion betrigt 1,1-107".

Damit lautet die Gleichung: K, = [Ba**]-[SO,*"] =1,1-107".

Nachfolgend seien einige Rechenaufgaben dargestellt, die die Anwendung des
Massenwirkungsgesetztes auf Fillungs- und Losungsvorgéinge zeigen.

Aufgabe: Wie grof3 ist die molare Loslichkeit (mol/L) von BaSO, in Wasser

Lésung: K =[Ba**]-[SO,*]=1,1-107"°

Es gilt zwangsldufig [Ba**] = [SO,*"], da immer nur genauso viele Teilchen Ba**
wie SO,*~ entstehen kdnnen, wenn ein Teilchen BaSO, in Losung geht.

Daraus folgt: - K, =[Ba*']*=[SO,> [*=1,1-10"""d.h.: [Ba*'] = \/KL =103

Da nur genauso viel Ba** vorhanden sein kann, wie BaSO, in Losung geht, 16sen
sich in 1 Liter Wasser 10~° mol BaSO,.

Damit betrigt die Loslichkeit von BaSO, in Wasser 1,05-10~> mol/L.

Aufgabe: Wie grof3 ist die molare Loslichkeit (mol/L) von Ca,(PO,), in Wasser,
wenn das Loslichkeitsprodukt von Calciumphosphat 2-1072° betrégt?

Losung: Geht 1 mol Ca,(PO,), in Losung, werden 3 mol Ca*" sowie 2 mol
PO >~ gebildet (wegen des Massenwirkungsgesetzes).

Ca(PO), 3Ca*+2P0j> K, =[Ca*[-[PO]?=2-10"%

4

[Ca**] =3xmolund [PO*"]=2xmol,d.h. K =(3x)*-(2x) =27x*-4x*=108x°=2-107%

4

Auflésung nach x ergibt: x = 7,1-1077 mol/L
Damit betrégt die Loslichkeit von Ca (PO,), in Wasser 7,1-10~7 mol/L.

1.8.3 Komplexbildungsreaktionen

Eine Komplexbildungsreaktion ist eine chemische Reaktion bei der ein Metall-Kat-
ion mit Molekiilen oder Ionen reagiert, die als Lewis-Basen ihre freien Elektro-
nenpaare zur Bildung einer koordinativen Bindung mit dem Kation zur Verfiigung
stellen.

Ein Beispiel hierfiir ist die Komplexierung von Ag* (eine Lewis-Sdure) mit NH,
(eine Lewis-Base).
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Ag* +2NH, = [Ag(NH,),]* K, =1,7-10

Die Konstante K, wird Komplexbildungskonstante genannt. Da diese > 1 ist, liegt
das Gleichgewicht sehr weit auf der rechten Seite.
Weitere Beispiele von Komplexbildungsreaktionen sind:

Ni?* + 6NH, = [Ni(NH)) ]** K, =5,5-10°

Cr** + 40H = [Cr(OH),]~ K, =38,0-10*

Fe’* + 6CN- = [Fe(CN) ]*~ K, =1,0-10%
Es gibt viele verschiedene Arten von Komplexverbindungen. Einige Beispiele zeigt
die folgende Aufstellung:

Oxokomplexe: KMnO, oder Na,CrO,

Hydroxokomlexe: Na[Al(OH),] oder K, [Fe(OH) ]

Chlorokomplexe: K,[FeCl, ] oder Na,[TiCl ]

Cyanokomplexe: Na [Ni(CN),] oder K, [Fe(CN),]

Aquakomplexe: [Fe(H,0)|Cl, oder [Co(H,0),|Cl,

Amminkomplexe: [Co(NH,),]CI, oder [Cu(NH,),|Cl,
Hiaufig sind Komplexbildungsreaktionen mit Féallungsreaktionen gekoppelt. Ein
Beispiel ist die Fallung von schwerloslichem AgCl. Wenn auf diesen Niederschlag
verdiinnte Ammoniak-Losung gegeben wird, 16st sich der Niederschlag unter
Komplexbildung wieder auf. Diesen Vorgang kann man mit den nachfolgenden

Reaktionsgleichungen und dem dazugehdrigen Loslichkeitsprodukt K, bzw. der
Komplexbildungskonstante K darstellen.

1. AgClI < Ag*+CI K .=1,0107"

2. Agt+ 2NH; <= [Ag(NH,).]* Kc=1,7+107

I AgCl + 2NHy <= [Ag(NH,),]"*+ CIF  Kg=K*Ky
Kg=1073

Die Gesamtgleichgewichtskonstante K, ist < 1, d.h. die Auflésung von AgCl
in Ammoniak sollte eigentlich nicht ablaufen, wenn man allein die jeweiligen
Gleichgewichtskonstanten betrachtet. Allerdings werden gemif dem Prinzip von
Le Chatelier die sehr geringe Menge an Ag*-Kationen sukzessive durch NH, aus
dem Gleichgewicht Nr. 1 entfernt, und damit gehen immer mehr Ag*-Kationen in
Losung. Diese wiederum werden dann durch NH, komplexiert.

Das Gleichgewicht wird somit nach rechts verschoben und immer mehr AgCl geht
als Diamminsilberchlorid in Losung. Diese Komplexierung von AgCl durch NH, ist
eine wichtige Nachweisreaktion fiir Chlorid-Anionen.
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1.8.3.1 Koordinationslehre

Der Schweizer Chemiker Alfred Werner entwickelte 1898 eine Theorie der chemi-
schen Bindung bei Komplexverbindungen, die sog. Koordinationslehre, fiir die er
1913 den Nobelpreis in Chemie zuerkannt bekam.

Die Werner’sche Theorie besagt, dass ein Metallion nicht nur eine charakteris-
tische Ladung (Hauptvalenz), sondern zugleich eine bestimmte Koordinationszahl
(Nebenvalenz) besitzt. Die Nebenvalenz gibt an, wie viele Liganden in der Koor-
dinationssphdre des Metallions gebunden sind. Metalle besitzen charakteristische
und konstante Koordinationszahlen (vollkommen unabhéngig von der Hauptvalenz
des Ions).

Zur damaligen Zeit war die hochste existierende Koordinationszahl = 6. Dies
fiihrt zu einer oktaedrischen Anordnung der Liganden. Die Nebenvalenzen sind
also rdumlich gerichtet.

Haupt- und Nebenvalenzen basieren also auf unterschiedlichen Bindungstypen.
In der Hauptvalenz findet sich die Ionenbindung, in der Nebenvalenz die Komplex-
bindung.

Werner konnte seine Theorie durch Experimente beweisen: Zu der damaligen
Zeit waren zwei verschiedene Kobalt-Verbindungen bekannt, die damals wie folgt
geschrieben wurden - CoCl,-6NH, [1] sowie CoCl,-5NH, [2]. In der Verbindung
[1] sind alle drei Cl~-Teilchen mit AgNO, als AgCl ausfillbar. In der Verbindung [2]
sind nur zwei Cl~-Teilchen mit AgNO, als AgCl ausfillbar. Dieses unterschiedliche
Verhalten muss durch die Struktur der beiden Verbindungen erkldrbar sein. Heute
weifl man, dass in der Verbindung [2] eines der Cl--Anionen fester gebunden ist,
als die beiden anderen Cl~-Anionen und daher mit AgNO, nicht als AgCl gefillt
werden kann. Daher werden diese beiden Verbindungen heute wie folgt geschrie-
ben: [Co(NH,),|Cl, [1] sowie [Co(NH,).CI|CL, [2]. In [1] sind alle drei Chlorid-Anio-
nen in der Hauptvalenz, in [2] sind zwei Chlorid-Anion in der Hauptvalenz, aber ein
Chlorid-Anion in der Nebenvalenz. Das komplex gebundene Anion in der Neben-
valenz kann nicht mit AgNO, als AgCl ausgefillt werden.

Einen weiteren Beweis fiir die Werner’sche Koordinationslehre stellen 7 Platin-
Komplexe dar, die in Abb. 1.70 beschrieben sind.

Frihere Formulierung Molare Leitfahigkeit Anzahl der lonen Heutige Formulierung
PtCl,*6NH, 523 5 [Pt(NH,)e]* +4CI-
PtCl,*5NH, 404 4 [Pt(NH,)sCI** + 3CI-
PtCl,*4NH, 229 3 [Pt(NH,),Cl,]** +2CI-
PtCl,*3NH; 97 2 [Pt(NHg),Clo]* + CI-
PtCl,*2NH, 0 0 [Pt(NH,),Cl,]
PtCl,sNH,*KClI 109 2 K* + [Pt(NH,)Clg]
PtCl,*2KClI 256 3 2K* + [PtCIg]*

Abb. 1.70 Experimenteller Beweis der Koordinationslehre anhand von Platin-Komplexen.
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Die molare elektrische Leitfdhigkeit in einer Losung ist abhéngig von der Anzahl
der Ionen in dieser Losung. Sind viele Ionen vorhanden, ist die molare Leitfdhigkeit
hoch, sind wenig Ionen vorhanden, ist die molare Leitfdhigkeit gering. Die gemes-
senen molaren Leitfihigkeiten der Platin-Komplexe in Abb. 1.70 stimmt ebenfalls
sehr gut iberein mit den heutigen Formulierungen dieser Komplexe.

1.8.3.2 Kristallfeldtheorie

Ein Komplex kann als Lewis-Sdure/Base-Paar aufgefasst werden, da die Liganden je
ein bindendes Elektronenpaar zur Verfiigung stellen. Am Beispiel des Hexammin-
cobalt(ITI)-Komplexes ([Co(NH,),]**, sieche Abb. 1.71) sei dies beschrieben:

Die Elektronenstruktur des Co** lautet [Ar]3d®. 12 hinzukommende Elektronen
(6-2) aus den 6 Ammoniak-Liganden fiihrt schliefilich zu der Elektronenkonfigu-
ration [Ar] 3d'°4s?4p®. Es wird also die sehr stabile Elektronenkonfiguration des
nédchsten Edelgases Krypton erreicht. Da allerdings alle
6 Ammoniak-Molekiile in gleicher Art und Weise an das NH, 3+
Co-Zentrum gebunden sind, muss eine Hybridisierung HaN |/NH3
(Gleichschaltung) aller hinzukommenden Elektronen erfol- Co
gen. Bei der Hybridisierung geht es um das Verschmelzen H3N/ | h NHz
von verschiedenen Orbitalen in einem Atom, um sich dann
besser mit einem anderen Atom binden zu kénnen. Die  ,, 14 24 psimliche
Hybridorbitale ermoglichen es dem Molekiil dann, einen  Struktur des
energetisch giinstigeren Zustand anzunehmen. Die hier —Komplexes
eintretende Hybridisierung erfolgt bei zwei 3d-, einem [CoNH,)J*"
4s- und drei 4p-Orbitalen. Es entstehen sechs oktaedrisch

gerichtete d’sp*-Hybrid-Atomorbitale, was zu einer sehr 2+

stabilen Komplexbindung fiihrt, da schliefilich ein Edelgas- HaN u/ NH;

zustand erreicht wird. Der entstandene Kobalt-Komplex ist 7 \NH
. . o HsN 3

diamagnetisch, da ausschlieflich gepaarte Elektronen (1))

vorliegen.

Abb. 1.72 Raumliche
Ein anderes Beispiel ist der Tetramminkupfer(I)-Kom-  Stryktur des

plex [Cu(NH,),]** den die Abb. 1.72 zeigt. Komplexes

Die Elektronenstruktur des Cu?* lautet [Ar]3d°. 8 hinzu- [CuNH,) I
kommende Elektronen (4 -2) aus den 4 Ammoniak-Ligan-
den fiihrt schliefilich zu der Elektronenkonfiguration [Ar] 3d'°4s?4p°. Daher wird
in diesem Komplex die Edelgasstruktur des Kryptons nicht erreicht, es fehlt ein
Elektron. Der Tetramminkupfer(II)-Komplex ist also weniger stabil als der Hexam-
minkobalt(III)-Komplex. Dennoch sind alle 4 Ammoniak-Molekiile in gleicher Art
und Weise an das Cu-Zentrum gebunden, eine Hybridisierung aller hinzukommen-
den Elektronen muss erfolgen.

Es erfolgt eine Hybridisierung von einem 3d-, einem 4s- sowie zwei 4p-Orbitalen,
d.h. es entstehen vier planar-quadratisch gerichtete dsp?-Hybrid-Orbitale und damit
ein planar-quadratischer Komplex. Der entstandene Komplex ist paramagnetisch,
weil ein ungepaartes Elektron (1) vorliegt.
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Diamagnetismus Paramagnetismus Ferromagnetismus

Abb. 1.73 Spineinstellungen von paramagnetischen und ferromagnetischen Stoffen.

Paramagnetismus liegt immer dann vor, wenn sich die magnetischen Momente
der einzelnen Elektronen nicht gegenseitig aufheben (das ist bei einem ungepaarten
Elektron immer der Fall) und der Komplex wird von einem dufieren Magnetfeld
angezogen.

Diamagnetismus liegt immer dann vor, wenn sich die magnetischen Momente der
einzelnen Elektronen gegenseitig durch die Spinpaarung (Spinquantenzahl s = +1/2
und s = -1/2) autheben. Diamagnetische Stoffe werden von einem dufieren Magnet-
feld abgestofien.

Ferromagnetismus liegt vor, wenn ungepaarte Elektronen wie beim Paramagne-
tismus magnetische Zentren bilden, alle diese Zentren sich aber gegenseitig beein-
flussen und sich gemeinsam ausrichten. Beispiele fiir Ferromagnetismus sind Eisen,
Cobalt und Nickel.

Die Abbildung 1.73 zeigt die Spineinstellungen von paramagnetischen und ferro-
magnetischen Stoffen schematisch.

Die Elektronenspins eines diamagnetischen Stoffes gleichen sich gegenseitig aus
und das magnetische Moment eines solchen Stoffes ist Null. Die Grofie des para-
magnetischen Momentes ist proportional der Zahl der ungepaarten Elektronen in
einem Komplex. Daher kann die Bestimmung der paramagnetischen Momente
(bzw. des Diamagnetismus) dazu dienen, die Struktur von Komplexverbindungen
aufzukléren.

Das elektrische Feld der Liganden in einem Komplex spaltet die d-Orbitale des
Metall-Tons energetisch auf. Aus diesem Verhalten resultiert der Name Kristallfeld-
aufspaltung. Die Abbildung 1.74 zeigt diese energetische Aufspaltung der Orbitale.

Die Stédrke dieser Aufspaltung hingt vom elektrischen Feld der Liganden ab,
die sich um das Zentralion anlagern. Das Anion Chlorid fiihrt zu einer gerin-
gen energetischen Aufspaltung, ein neutraler Ligand wie H,O fiihrt zu einer
mittleren energetischen Aufspaltung und das Anion Cyanid fiihrt zu einer star-
ken energetischen Aufspaltung. Man kann die mdglichen Liganden eines Komple-
xes gemif der Stirke der Aufspaltung der d-Orbitale ordnen und erhilt dann die
sog. Spektrochemische Reihe (Tab. 1.18). Der Name resultiert daher, dass man die
Stirke der Aufspaltung mit Hilfe eines Spektrometers messen kann.

Am Beispiel zweier verschiedener Co**-Komplexe (d®-Konfiguration) soll der Ein-
fluss der Aufspaltung durch die Liganden demonstriert werden (Abb. 1.75).
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Liganden und
A Metallion getrennt

. . — Aufspaltung der &uBBeren
Elektrostatische ; ;
y d-Orbitale im

Anziehung N oktaedrischen Feld

AbstoBung zwischen d-Elektronen
und Elektronen der Liganden

'

Liganden komplex an
Metallion gebunden

|A L|

Energie

Abb. 1.74 Energetische Aufspaltung der d-Orbitale durch die Liganden.

Tab. 1.18 Spektrochemische Reihe der Liganden.

Schwaches Feld Starkes Feld

I- Br- SCN- CI- F- OH~ H,0 NH CN- CcoO

3

Fluorid-Anionen, die nur ein schwaches Feld erzeugen, fiihren zu einer geringen
Aufspaltung der d-Energieniveaus. Es verbleiben 4 ungepaarte Elektronen, da die
notwendige Energie zur Spinumkehr grofier ist, als die Energiedifferenz Al. Man
nennt einen solche Verbindung High-spin-Komplex. [CoF |*~ ist daher paramagne-
tisch.

|:|:| — dy2_y2 d,2

Energie

[CoFg]® ist [Co(NHg)g]* ist
High-spin- Low-spin-
Komplex Komplex

Abb. 1.75 Energetische Aufspaltung bei schwachem und bei starkem Feld.
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Die Ammoniak-Liganden, die ein starkes Feld erzeugen, fiihren zu einer starken
Aufspaltung der d-Energieniveaus. Es verbleibt kein ungepaartes Elektron, da die not-
wendige Energie zur Spinumkehr kleiner ist, als die Energiedifferenz A2. Man nennt
eine solche Verbindung Low-spin-Komplex. [Co(NH,) J** ist daher diamagnetisch.

Die Grofie von Al bzw. A2 beeinflusst nicht nur die magnetischen Eigenschaften,
sondern auch die Farbe von Komplexverbindungen.

Bei der Farbe von Komplexverbindungen gelten einige allgemeine Grundsitze:

« Absorbiert ein Korper alles Licht, welches auf ihn fillt, erscheint er schwarz.
« Absorbiert ein Korper iiberhaupt kein sichtbares Licht, erscheint er weif3.

« Absorbiert ein Korper nur orangefarbenes Licht, erscheint er blau.

« Absorbiert ein Korper nur griines Licht, erscheint er rot.

« Absorbiert ein Korper nur gelbes Licht, erscheint er violett.

Wir nehmen also eine Komplexverbindung in der Komplementérfarbe wahr, die zur
Anregung eines Elektrons auf ein hoheres Energieniveau absorbiert wird. Damit hat
die Grofie der Aufspaltung der Energieniveaus durch das Ligandenfeld einen sehr
grofien Einfluss auf die Farbe der Komplexverbindung.

Die Absorption von sichtbarem Licht ist mit Elektronenanregungen auf ein hohe-
res Orbitalniveau verbunden.

[Co(NH,), J** besitzt einen sehr grofien Unterschied der Niveaus dxz_yz/dZZ sowie
dxy/dyz/dxz, da es sich um einen Low-spin-Komplex handelt, d.h. bei Anregung wird
Strahlung hoher Energie (blau) absorbiert. Die Komplexverbindung ist orange.

[CoF, ]~ besitzt einen sehr kleinen Unterschied der Niveaus dx2_y2/dZ2 sowie dxy/
dyz/dxz, da es sich um einen High-spin-Komplex handelt, d.h. bei Anregung wird
Strahlung niedriger Energie (rot) absorbiert. Die Komplexverbindung ist griin.

Somit lassen sich auch die Farben von Metallkomplexen mit unterschiedlichen
Liganden iiber die spektrochemische Reihe (F~ < H,0 < NH, < CN") erklédren.

Die Farben anderer Komplexverbindungen (z.B. Cr3*-Komplexe) sind ebenfalls
konsistent mit den zuvor beschriebenen Erkldrungen (Abb. 1.76).

A

Energie

[1]

|:DIID

T 0 N 2 O

[CrFgl® [Cr(H0)gI** [Cr(NHg)eI** [Cr(CN)g]*
grin violett gelb gelb

Abb. 1.76 Farben von Cr**-Komplexen in Abhangigkeit der Ligandenfeld-Aufspaltungen.
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Energie

1)

—
BT 1]  stom [T 1]
Ti(H,0)g]** Ti(H,0)gl**
Grundzustand angeregter Zustand

Abb. 1.77 Anregung eines Elektrons durch sichtbare Strahlung am Beispiel [Ti(H,0),]*".

Die Abbildung 1.77 zeigt schematisch am Beispiel [Ti(H,0),]**, wie die durch
Absorption elektromagnetischer Strahlung ein Elektron angeregt wird.

Elementares Titan besitzt die Elektronenkonfiguration [Ar]4s?3d%. Die Elektro-
nenkonfiguration von Ti** lautet [Ar]3d'. Die Komplexverbindung [Ti(H,0),]** ist
orange, weil griines Licht der Wellenldnge 510 nm absorbiert wird.

1.8.4 Redoxreaktionen

Der franzosische Chemiker Antoine Laurent de Lavoisier verdffentlichte 1774 eine
Arbeit, in der er die alte Phlogiston-Theorie der Alchemisten widerlegte. Gemif
dieser Theorie sind nur solche Materialien brennbar, die den Stoff ,,Phlogiston®
enthalten, der ihnen wéhrend der Verbrennung entzogen wird. Nach dieser
Theorie miisste ein Stoff nach der Verbrennung leichter sein als vorher. Lavoisier
erkannte, dass bei der Verbrennung eines Stoffes dieser mit Sauerstoff reagiert,
der Stoff ist also tatsédchlich nach der Verbrennung schwerer als vorher. Lavoisier
definierte die Oxidation als einen Vorgang ist, bei dem sich ein Stoff mit Sauer-
stoff verbindet.

Spiter wurde die Oxidation als Sauerstoffaufnahme oder als Wasserstoffabgabe
definiert. Demzufolge war die Reduktion die Sauerstoffabgabe oder die Wasserstoff-
aufnahme.

Mit diesen historischen Definitionen konnte aber die Reaktion zwischen elemen-
tarem Natrium und elementarem Chlor, die auch eine Oxidation des Natriums dar-
stellt, nicht erklart werden.

2Na + Cl2 — 2NaCl

Die Grundlagen fiir die Betrachtung von Oxidation und Reduktion auf Teilchen-
ebene legte 1897 Joseph John Thomson mit der Entdeckung des Elektrons. Diese
Entdeckung hatte auch Auswirkungen auf die Vorstellung von Atomen: Laut
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dem Thomsonschen Atommodell bestehen Atome aus einer gleichméflig ver-
teilten positiven Ladung, in die die Elektronen als negative Ladungen eingebet-
tet sind.

Heute wird die Oxidation als Abgabe von Elektronen und die Reduktion als Auf-
nahme von Elektronen verstanden. Da freie Elektronen nicht existieren konnen,
muss jede Oxidation zwangsweise auch mit einer Reduktion verkniipft sein. Ein
solches ,,Reaktionspaar® wird Redoxreaktion genannt.

Moderne Definitionen von Oxidation und Reduktion lauten wie folgt:

Oxidation ist die Elektronenabgabe bzw. die Zunahme der Oxidationszahl.

Reduktion ist die Elektronenaufnahme bzw. die Abnahme der Oxidationszahl.

Oxidationsmittel ist ein Stoff, dessen Oxidationszahl im Verlauf einer Redoxreak-
tion abnimmt (Erkldrung des Begriffes Oxidationszahl erfolgt spéter).

Reduktionsmittel ist ein Stoff, dessen Oxidationszahl im Verlauf einer Redoxreak-
tion zunimmt.

Am Beispiel der Reaktion zwischen Natrium und Chlor sei dies beschrieben.

Oxidation: Na — Na* + e~ (Abgabe eines Elektrons)
Reduktion: Cl + e~ — Cl- (Aufnahme eines Elektrons)

Da in der Natur freie Chloratome nicht vorkommen, sondern das Chlor nur diato-
mar (Chlormolekiil) vorliegt, muss die gesamte Reduktionsgleichung mit dem Fak-
tor 2 multipliziert werden:

Reduktion: Cl, + 2e~ — 2Cl. Da fiir diese Reduktion 2 Elektronen benotigt wer-
den, muss auch die Oxidationsgleichung mit dem Faktor 2 multipliziert werden,
damit sich in der Gesamtgleichung (Redox) alle Elektronen herauskiirzen, weil
freie Elektronen nicht existent sind:

Oxidation: 2Na — 2Na* + 2e~

Redox: 2Na + Cl, — 2Na* + 2Cl~ — 2NaCl

Die Redoxreaktion ergibt sich durch Addition der beiden Teilgleichungen, wobei
sich die Elektronen herauskiirzen miissen, da diese nicht frei existent sind.
Am Beispiel der Oxidation von Na durch Cl, kann man wie folgt schreiben:

Oxidation: 2Na — 2Na* + 2e~
Na ist das Reduktionsmittel, Na* ist das Oxidationsmittel.
Reduktion: Cl, + 2e~ — 2CI~

Cl, ist das Oxidationsmittel, CI~ ist das Reduktionsmittel.
Oder allgemein:
Red — n-e” + Ox"* (Korrespondierendes Redoxpaar)

Man kann also Na/Na* sowie Cl/Cl~ als korrespondierende Redoxpaare betrachten.
1.8.4.1 Oxidationszahlen

Oxidationszahlen sind ein wichtiges Hilfsmittel, um Gleichungen von Redoxreak-
tionen aufzustellen. Oxidationszahlen sind die fiktiven Ionenladungen, die sich
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ergeben, wenn die Elektronenpaare von kovalenten Bindungen ganz dem jeweils
elektronegativeren Atom einer Bindung zugewiesen werden.

Bei der Ermittlung von Oxidationszahlen von Verbindungen oder Ionen gelten die
folgenden Regeln strikt in der angegebenen Reihenfolge:

1. Im elementaren Zustand haben alle Stoffe die Oxidationszahl 0.

2. Bei einatomigen Ionen ist die Oxidationszahl gleich der Ionenwertigkeit.

3. In einer kovalenten Bindung werden die Elektronen dem elektronegativeren
Partner zugeordnet.

Alle Metalle haben positive Oxidationszahlen, ebenso Si und B.

Fluorid hat die Oxidationszahl -1.

Wasserstoff hat die Oxidationszahl +1.

Sauerstoff hat die Oxidationszahl -2.

Halogene haben die Oxidationszahl -1.

® NS TR

Es folgen nun einige Beispiele, die zeigen sollen, wie diese Regeln angewendet wer-
den:

Na* hat die Oxidationszahl +1, Ca** hat die Oxidationszahl +2, Cl~ hat die Oxi-
dationszahl -1, O%~ hat die Oxidationszahl -2, Sq hat die Oxidationszahl 0, K hat die
Oxidationszahl 0.

In neutralen Molekiilen oder Salzen muss die Summe aller Oxidationszahlen gleich
Null sein. Demzufolge hat der Wasserstoff im Molekiil HBr die Oxidationszahl +1 und
Brom die Oxidationszahl -1. Im Molekiil H,O hat der Wasserstoff die Oxidationszahl
+1 (ist aber zweimal vorhanden!) und der Sauerstoff hat die Oxidationszahl -2. In
der Verbindung HNO, hat der Wasserstoff die Oxidationszahl +1, der Sauerstoff die
Oxidationszahl -2 und folglich der Stickstoff die Oxidationszahl +5. Im Salz KMnO,
hat Kalium die Oxidationszahl +1, Sauerstoff die Oxidationszahl -2 und demzufolge
besitzt Mangan die Oxidationszahl +7.

In komplizierten zusammengesetzten Ionen ist die Summe der Oxidationszahlen
gleich der Ionenladung. Demzufolge ist in SO >~ die Oxidationszahl fiir Sauerstoff -2
und fiir Schwefel +6. In SO, ist folglich die Oxidationszahl fiir Sauerstoff -2, aber
fiir Schwefel +4. In H,PO,~ hat der Wasserstoff die Oxidationszahl +1, der Sauer-
stoff die Oxidationszahl -2 und demzufolge der Phosphor die Oxidationszahl +5.

Fiir diese einfachen Regeln gibt es allerdings einige wenige Besonderheiten. In
der Verbindung NaAlH, (Natriumaluminiumhydrid) miissen die Oxidationszahlen
von Na und Al mit +1 und +3 positiv sein, da Na und Al Metalle sind (Merksatz
mit der Nummer 3 kommt vor dem Merksatz mit der Nummer 5 und hat damit Vor-
rang). Demzufolge muss der Wasserstoff in dieser Verbindung die Oxidationszahl -1
besitzen. In allen Hydriden besitzt der Wasserstoff die Oxidationszahl -1.

In der Verbindung OF, (Sauerstofffluorid) hat Fluor die Oxidationszahl -1, weil
gemdf3 der obigen tabellarischen Auflistung der Merksitze Fluorid mit der Num-
mer 4 vor Sauerstoff mit der Nummer 6 steht. Demzufolge muss dann Sauerstoff in
dieser Verbindung die Oxidationszahl +2 besitzen.

In der Verbindung H,0, (Wasserstoffperoxid) hat der Wasserstoff die Oxidations-
zahl +1 (Wasserstoff steht in der obigen Auflistung mit der Nummer 5 vor Sauerstoff
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mit der Nummer 6 und hat damit Vorrang.) Demzufolge muss der Sauerstoff in
dieser Verbindung die Oxidationszahl -1 besitzen. In allen Peroxiden besitzt der
Sauerstoff die Oxidationszahl -1.

1.8.4.2 Aufstellen von Redoxreaktionen
Wenn man einige grundlegende Regeln beriicksichtigt, kann man zielsicher jede
beliebige Redoxreaktion mit den richtigen stochiometrischen Faktoren aufstellen.

1. Schreiben Sie zunédchst Edukt und Produkt von Oxidations- und Reduktions-
reaktion auf.

2. Versehen Sie jedes wesentliche Edukt und Produkt mit der Oxidationszahl.

3. Schreiben Sie zunichst die Reduktionsreaktion auf und gleichen Sie diese Teil-
gleichung in drei Schritten (Elektronentibergang, Ladungsausgleich, Atomaus-
gleich) aus.

4. Schreiben Sie dann die Oxidationsgleichung auf und gleichen Sie diese Teil-
gleichung in drei Schritten (Elektroneniibergang, Ladungsausgleich, Atomaus-
gleich) aus.

5. Addieren Sie Reduktionsteilgleichung und Oxidationsteilgleichung zur Gesamt-
gleichung (Redox).

6. Kiirzen Sie, sofern moglich, gleiche Teilchen auf der Edukt- und Produktseite.
Sofern an dieser Stelle auf der Edukt- oder Produktseite Elektronen iibrigbleiben,
haben Sie einen Fehler gemacht.

7. Sofern Sie den Ladungsausgleich mit H* und nicht mit H,O* durchgefiihrt haben
(was durchaus empfohlen wird, um die Gleichungen iibersichtlich zu halten),
miissen Sie letztendlich auf beiden Seiten der Gesamtgleichung so viele Wasser-
molekiile addieren, wie H*-Ionen enthalten sind, damit Sie H*, welches nicht
existent ist, in H O* umwandeln konnen.

Am Beispiel der Reduktion von KMnO, durch FeSO, in saurem Milieu zu MnSO,
und Fe,(SO,), soll das Aufstellen der korrekten Redoxgleichung gezeigt werden.
Hiaufig werden bei Redoxgleichungen Kationen und Anionen, die am Geschehen
nicht beteiligt sind, der Einfachheit halber weggelassen. Im vorliegenden Fall ist dies
bei den K*-Kationen des KMnO, sowie bei den SO,*"-Anionen des FeSO, der Fall.
1. Reduktion: MnO,” — Mn?**
Oxidation: Fe** — Fe**
2. Oxidationszahl von Mn im MnO,~ = +7, Oxidationszahl von Mn in Mn*t = +2
Oxidationszahl von Fe?* = +2, Oxidationszahl von Fe3* = +3
3. Reduktionsteilgleichung: MnO,~ — Mn?**
a) Elektroneniibergang: Es miissen fiinf Elektronen aufgenommen werden, um
von der Oxidationszahl +7 auf +2 zu kommen, also
MnO,~ + 5¢~ — Mn**
b) Ladungsausgleich: Es gibt sechs negative Ladungen auf der linken Seite, aber
zwei positive Ladungen auf der rechten Seite. Um den Ladungsausgleich her-
beizufiihren, muss man acht positive Ladungen auf der rechten Seite in Form
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von H* addieren. Das ist gerechtfertigt, da die Reaktion im sauren Milieu
abliduft, also
MnO,” + 5e~ + 8H* - Mn**

¢) Atomausgleich: Durch den Ladungsausgleich stimmen nunmehr die Atome
links und rechts nicht mehr iiberein. Auf der linken Seite gibt es vier Sauer-
stoffatome und acht Wasserstoffatome, auf der rechten Seite tauchen diese
gar nicht auf, konnen aber auf der rechten Seite durch vier Wassermolekiile
erginzt werden.

MnO," + 5e” + 8H* — Mn** + 4H,0
Nachdem die Reduktionsgleichung in den Schritten Elektroneniibergang,
Ladungsausgleich und Atomausgleich angepasst wurde, miissen die gleichen
Schritte auf die Oxidationsgleichung angewendet werden.

4. Oxidationsgleichung: Fe** — Fe’*

a) Elektroneniibergang: Es muss ein Elektron abgegeben werden, um von der
Oxidationszahl +2 auf +3 zu kommen, also
Fe** — 5Fe’* + e~

b) Ladungsausgleich: Es gibt zwei positive Ladungen auf der linken Seite und
zwei positive Ladungen auf der rechten Seite. Es muss also nichts weiter ver-
anlasst werden.

¢) Atomausgleich: Ein Atomausgleich ist nicht mehr notwendig, da es ein Eisen-
atom auf der linken Seite und ein Eisenatom auf der rechten Seite gibt.

d) Nunmehr konnte die Reduktionsgleichung und die Oxidationsgleichung
addiert werden. Allerdings stimmt die Anzahl der Elektronen in beiden
Teilgleichungen nicht {iberein, wodurch nach der Addition freie Elektronen
ibrigbleiben wiirden. Freie Elektronen konnen nicht existieren. Daher muss
die Oxidationsgleichung mit der Zahl 5 multipliziert werden, damit in bei-
den Teilgleichungen Elektronengleichheit vorliegt. Die Oxidationsgleichung
lautet daher: 5Fe** — 5Fe**5e™

5. Gesamtgleichung (Redoxgleichung): Die Addition von Reduktionsgleichung und

Oxidationsgleichung fiihrt zur folgenden Gesamtgleichung:

MnO, 5e™ + 8H* + 5Fe’* — Mn**4H,0 + 5Fe** + 5e~

Die fiinf Elektronen konnen nunmehr herausgekiirzt werden und die Gesamt-

gleichung lautet damit:

MnO," + 5Fe?* + 8H* — Mn?* + 5Fe** + 4H,0

6. Zur Plausibilitdtskontrolle kann abschlieflend nochmals die Korrektheit von

Ladungsausgleich und Atomausgleich tiberpriift werden. Auf der linken Seite

gibt es 17 positive Ladungen, ebenso auf der rechten Seite. Auf der linken Seite

ein Manganatom, vier Sauerstoffatome, fiinf Eisenatome und acht Wasserstoff-
atome, genauso wie auf der rechten Seite. Wenn an dieser Stelle keine Gleichheit
von Ladungen und Atomen herrscht, wurde vorher ein Fehler gemacht.

7. Dieunter 5. Aufgestellt Redoxgleichung ist dem Grunde nach bereits richtig. Aller-

dings existieren in einer Lésung keine freien H*-Ionen. Diese liegen real als H,0"-

Ionen vor. Diesen ,,Schonheitsfehler” kann man einfach beheben, indem man in
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der Gesamtgleichung auf beiden Seiten so viele H O-Molekiile addiert, wie H*-
Ionen in der Gleichung vorkommen. Die perfekte Redoxgleichung lautet daher:
MnO,~ + 5Fe?* + 8H,0* — Mn?* + 5Fe** + 12H,0

Selbstverstdandlich kann man bereits vorher unter 3b) den Ladungsausgleich nicht
mit H*-Tonen, sondern gleich mit H,O*-Ionen durchfiihren. Diese Vorgehensweise
wird aber nicht empfohlen, da hierdurch das korrekte Aufstellen der Gleichungen
verkompliziert und damit fehleranfilliger wird.

8. Abschlielende Bemerkungen: Liuft eine Reaktion nicht in saurer, sondern in
alkalischer Losung ab, erfolgt der Ladungsausgleich nicht durch H*-Ionen, son-
dern durch OH-Ionen. Diese miissen auf diejenige Seite der Reaktionsgleichung
geschrieben werden, dass man damit den Ladungsausgleich herbeifiihren kann.
Treten in der Gesamtgleichung neben den Elektronen auch andere Atome oder
Ionen auf beiden Seiten auf, muss auch hier soweit gekiirzt werden, dass diese
Atome oder Ionen nur noch auf einer Seite stehen bleiben.

Treten auf einer Seite der Gesamtgleichung sowohl H*-, als auch OH-Ionen auf,
miissen daraus H,O-Molekiile gebildet werden. Sofern dann auch auf der ande-
ren Seite H,O-Molekiile auftreten, muss auch hier entsprechend gekiirzt werden.

Das korrekte Aufstellen von Redoxgleichungen kann mit Hilfe der nachfolgenden
zwei weiteren Beispiele eingelibt werden.

Oxidation von Iodid mit Arsenat(V) in saurem Milieu
AsO~ — AsO}~ (Reduktion)

21- -1 (Oxidation)

Red.: AsO~ + 2H" + 2e~ - AsO~ + H,O

Oxid.: 21" = L, + 2e~

Ges.: AsO~ +2I" + 2H* - AsO - + 1, + H,0

Oxidation von Bromid mit MnO,~ im alkalischen Milieu
MnO,” - MnO, (Reduktion)

Br- — BrO,~ (Oxidation)
Red.: 2MnO,~ + 4H,0 + 6e~ — 2MnO, + 8OH"~
Oxid.: Br~ + 60H™ — BrO,” + 6e~ + 3H,0

Ges.: 2MnO,” + Br~ + H,0 — 2MnO, + BrO,” + 20H~

Weitere Beispiele zum Uben sind: I,/SO, — HI/H,SO, oder Cr,0,2/Cl~ —» Cr**/Cl,

Verstandnisfragen zum Kap. 1.8 ,,Chemische Reaktionstypen®

1. Definieren Sie die Begriffe Sduren und Basen. Nennen Sie jeweils zwei Sduren
und zwei Basen.

2. Wie reagiert Schwefelsdure [H,SO,] mit Calciumhydroxid [Ca(OH),]? Formulieren
Sie die Reaktionsgleichung.

3. Definieren Sie den Begriff Hydratation.
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Die Elemente Natrium (Na) und Chlor (Cl,) reagieren miteinander in einem
Redoxprozess und bilden das Salz Natriumchlorid (NaCl). Formulieren Sie die
Reaktionsgleichung.

Welche der nachfolgenden vier Reaktionen ist eine Sdure/Base-Reaktion, wel-
che eine Féllungsreaktion, welche eine Redoxreaktion, welche eine Komplex-
bildungsreaktion?

4Fe + 30, — 2Fe O,

CH,COOH + NH,0OH — CH,COONH, + H,0

BaCl, + K,SO, — BaSO, + 2KCl

CoCl, + 6NH, — [Co(NH,),|Cl,

Musterlosungen zu den Verstandnisfragen zum Kap. 1.8
~Chemische Reaktionstypen®

1.

Sduren sind Stoffe, die bei der Dissoziation in H*-Ionen zerfallen. Beispiele sind:
Salzséure (HCI) und Essigsdure (CH,COOH).

Basen sind Stoffe, die bei der Dissoziation in OH™-Ionen zerfallen. Beispiele sind:
Natronlauge (NaOH) und Ammoniumhydroxid (NH,OH).

H, SO, + Ca(OH), — CaSO, + 2H,0

. Hydratation: Auflésevorgang einer festen Ionenverbindung in Wasser, indem

das Dipolmolekiil Wasser die Kationen und Anionen der Ionenverbindung ent-
sprechend der Ladungsverhéltnisse umbhiillt und damit den Ionenkristall auflost.
Redoxgleichung der Reaktion von Na und Cl,: 2Na + Cl, — 2NaCl

Die Reaktion 4Fe + 30, — 2Fe, O, ist eine Redoxreaktion

Die Reaktion CH,COOH + NH,OH — CH,COONH, + H,0 ist eine Sdure/Base-
Reaktion.

Die Reaktion BaCl, + K,SO, — BaSO, + 2KCl ist eine Féllungsreaktion.

Die Reaktion CoCl, + 6NH, — [Co(NH,) ]Cl, ist eine Komplexbildungsreaktion.

Klausuraufgaben zum Kap. 1 ,Allgemeine Chemie"

1.

Ergidnzen Sie die Summenformeln bzw. die Namen der nachfolgenden Verbin-
dungen.

Perchlorsiure: ; Ammoniumsulfat:
Eisen(III)-sulfat: ; Natriumcarbonat:
Magnesiumchlorid: ; Kaliumhydroxid:
SO, ; Si0,:
NaH,PO,:

Ba(NO,),:
Na[Al(OH),|:
Tetraminkupfer(II)-sulfat:
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2. Wieviele Protonen, Elektronen und Neutronen sind in folgenden elektrisch neu-

10.

11.

12.

tralen bzw. geladenen Isotopen enthalten?

Isotop Anzahl Protonen  Anzahl Elektronen Anzahl Neutronen

56

ke - B -
27 3+ — - —
Al

16()2— _ _ _
°0

. Welches Symbol hat das Element, welches aus 44 Protonen und 57 Neutronen

zusammengesetzt ist und wie grof3 ist die Massenzahl dieses Elementes?

Elementsymbol: ; Massenzahl:
. a) Mit wie vielen Elektronen sind die folgenden Orbitale voll besetzt?
d-Orbital: ; s-Orbital: ; p-Orbital: ; f~Orbital: ;

b) Welches Element ist hier dargestellt? 1s22s?2p°3s?3p®4s23d3:

. Rechnen Sie die nachfolgenden Zahlenwerte um:

25,4 nm ist mm; 65,9 gist kg; 38 mg/kgist %.

. Welchen pH-Wert besitzt eine 2 - 10~° mol/L KOH-Losung (starke Base)?

Welchen pH-Wert besitzt eine 20 mmol/L HCOOH (Ameisensidure)? HCOOH
ist eine schwache Sdure mit einem K, = 2,0- 104,
Wie viel Mol sind jeweils 10 g der nachfolgenden Verbindungen?

MgNH, PO,: mol
Ba(OH),: mol
CaC,0,-H,0: mol
[Co(NH,),]CL: mol

Sterling-Silber besteht aus 92,5 % Silber und 7,5 % Kupfer. Wie viele Silber-
Atome kommen auf ein Kupfer-Atom?

Eine Cr,0_*-Losung oxidiert Cl~ in saurer Losung zu Cl, und wird dabei zu
Cr** umgewandelt. Formulieren Sie die Redoxgleichung.

a) Oxidation:

b) Reduktion:

Gesamtgleichung:

Welche der nachfolgenden Reaktionsgleichungen ist eine Disproportionierung,
welche eine Komproportionierung, welche keines von beiden?

a) 2H,S + SO, —» 2H,0 + 3S
b) NH, + HNO, - NH,NO,
© H,0,-2H,0+0,

Bei der sog. Spaltgasreaktion wird Methan und Wasserdampf zu Kohlenmono-
xid und Wasserstoff nach folgender Reaktionsgleichung umgesetzt:
CH,+H,0 = CO + 3H, AH = 206 kJ/mol

Wie kann im Hinblick auf Temperatur, Druck und Konzentration die Lage des
Gleichgewichtes nach Le Chatelier beeinflusst werden. Begriinden Sie IThre Aus-
sage.

Temperatur:
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Druck:
Konzentration:

13. Die molare Loslichkeit von CrF, betréigt 1,28 - 107> mol/L. Berechnen Sie daraus
das Loslichkeitsprodukt von CrF,.

14. Erginzen Sie die fehlenden Zahlen und Buchstaben bei den nachfolgenden
radioaktiven Zerfallsreaktionen aus der Uran/Radium-Reihe.

IZIBi L] 20 [JO

Po > __Pb
L] 84 ]

15. Die Elektronenkonfigurationen von Schwefel lautet: 1s*2s*2p®3s?3p*. Welche
Elektronenkonfiguration besitzt Schwefel in den folgenden 3 Verbindungen
(bitte die Elektronegativitit der einzelnen Elemente beachten)?

H,S:
H,SO,: ;
H,SO.: ;

16. PbO, oxidiert Mn** zu MnO,~ und wird dabei in PbO umgewandelt. Formulie-
ren Sie die Redoxgleichung.
a) Oxidation:

b) Reduktion:
Gesamtgleichung:

17. Ordnen Sie die folgenden Elemente nach abnehmendem Atomradius: Alumi-

nium (Al), Calcium (Ca), Cisium (Cs), Kohlenstoff ©, Fluor (F), Strontium (Sr).

18. Wie reagiert HCI mit H,O sowie AgNO, und wie reagiert H,S mit O,? Formu-
lieren Sie alle drei Reaktionsgleichungen. Um welche Reaktionstypen handelt
es sich jeweils?

HCI+H,O - ; Reaktionstyp:
HCI + AgNO, - ; Reaktionstyp:
2H.S+ O, - ; Reaktionstyp:

19. Wie grof3 ist der pH-Wert einer 10 mmol/L Hypochlorigen Sdure (HCI0)? HCIO
ist eine schwache Sdure mit dem K -Wert von 3,1- 1073,

20. Welcher Zusammenhang besteht zwischen dem pK _-Wert von Essigsdure (4,76)
und dem pK -Wert von Acetat (9,24)? Bitte Begriindung angeben.

Musterlosungen zu den Klausuraufgaben zum Kap. 1
~Allgemeine Chemie*

1. Ergédnzen Sie die Summenformeln bzw. die Namen der nachfolgenden Verbin-
dungen.
Perchlorsidure: ___HCIO, ; Ammoniumsulfat: (NH),SO,___;
Eisen(III)-sulfat: ___Fe (SO,), ; Natriumcarbonat: Na,CO,
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10.

; Kaliumhydroxid: KOH ;

Magnesiumchlorid: MgCl,

SO,: ___Schwefeltrioxid ; Si0,: Siliciumdioxid ;
NaH_,PO,: Natriumdihydrogenphosphat

Ba(NO,),: Bariumnitrat

Na[AI(OH),[: Natriumtetrahydroxoaluminat

Tetraminkupfer(I)-sulfat: _[Cu(NH,),|SO, ;
Wie viele Protonen, Elektronen und Neutronen sind in folgenden elektrisch neu-
tralen bzw. geladenen Isotopen enthalten?

Isotop Anzahl Protonen  Anzahl Elektronen  Anzahl Neutronen

5Fe 26 26 30
AP 13 10 14
1902 8 10 8

. Welches Symbol hat das Element, welches aus 44 Protonen und 57 Neutronen

zusammengesetzt ist und wie grof3 ist die Massenzahl dieses Elementes?
Elementsymbol: Ru ; Massenzahl: 101

. a) Mit wie vielen Elektronen sind die folgenden Orbitale voll besetzt?

d-Orbital: __10___;s-Orbital: __ 2 ; p-Orbital: __ 6 ; f-Orbital: 14 ;

b) Welches Element ist hier dargestellt? 1s*2s22p°3s?3p®4s23d*: Vanadium____

. Rechnen Sie die nachfolgenden Zahlenwerte um:

25,4nmist__ 25400 mm; 65,9 gist__0,0659__kg; 38 mg/kgist___0,38_ %

. Welchen pH-Wert besitzt eine 2-10~° mol/L KOH-Losung (starke Base)?

pOH =-log2-10° =4,7; pH = 14 - pOH = 14-4,7=9,3

. Welchen pH-Wert besitzt eine 20 mmol/L HCOOH (Ameisensidure)? HCOOH

ist eine schwache Sdure mit einem K, = 2,0-107*.
¢ =20 mmol/L = 0,02 mol/L; pH = 1/2 (pK, - logc) = 2,70

. Wie viel Mol sind jeweils 10 g der nachfolgenden Verbindungen?

MgNH,PO,: 0,073 mol
Ba(OH),: _ 0,058 mol
CaC,0,°H,0: __0,068 mol
[Co(NH,),]CL: _ 0,037 mol

Sterling-Silber besteht aus 92,5 % Silber und 7,5 % Kupfer. Wie viele Silber-
Atome kommen auf ein Kupfer-Atom?
100 g enthalten 92,5 g Ag und 7,5 g Cu;
92,5/107,9 = 0,857 mol Ag und 7,5/63,54 = 0,118 mol Cu; 0,857/0,118 = 7,26
Auf1 Cu-Atom kommen ca. 7 Ag-Atome
Eine Cr,0.*"-Losung oxidiert Cl~ in saurer Losung zu CI, und wird dabei zu
Cr** umgewandelt. Formulieren Sie die Redoxgleichung.
a) Oxidation: 6Cl~ — 3Cl, + 6e~
b) Reduktion: Cr,0*" + 6e” + 14H* — 2Cr** + 7H,0
Gesamtgleichung: Cr,0.*~ + 6Cl~ + 14H* — 2Cr** + 3Cl, + 7H,0
besser Cr,0.* + 6Cl~ + 14H,0* — 2Cr** + 3CL, + 21H,0




11.

12.

13.

14.

15.

16.

17.

18.
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Die Reaktionsgleichung a) 2H,S + SO, — 2H,0 + 3S ist eine Komproportionie-
rung.

Die Reaktionsgleichung b) NH, + HNO, — NH,NO, ist weder eine Disproportio-
nierung, noch eine Komproportionierung.

Die Reaktionsgleichung ¢) H,0, — 2H,0 + O, ist eine Disproportionierung.

Bei der sog. Spaltgasreaktion wird Methan und Wasserdampf zu Kohlenmono-
xid und Wasserstoff nach folgender Reaktionsgleichung umgesetzt:
CH,+H,0=CO+3H, AH =206 kJ/mol

Wie kann im Hinblick auf Temperatur, Druck und Konzentration die Lage des
Gleichgewichtes nach Le Chatelier beeinflusst werden. Begriinden Sie Ihre Aus-
sage.

Temperatur: Ausbeuteerhthung durch Temperaturerhhung, da die Reaktion
endotherm ist.

Druck: Ausbeuteerh6hung durch Druckerniedrigung, da das Produktvolumen
grofier als das Eduktvolumen ist.

Konzentration: Ausbeuteerhhung durch Entziehen von z.B. CO aus dem Gleich-
gewicht (z.B. durch Adsorption als Ni(CO), oder Ausfrieren).

Die molare Loslichkeit von CrF, betrdgt 1,28 - 10~ mol/L. Berechnen Sie daraus
das Loslichkeitsprodukt von CrF..

CrF, — Cr** + 3F; K| = [Cr**]-[F]; [Cr**] = x mol und [F~]| = 3x mol;

K, =x-(3x) = 27x' mitx = 1,28-10% K, = 27(1,28-107%)* = 7,25- 107",
Ergédnzen Sie die fehlenden Zahlen und Buchstaben bei den nachfolgenden
radioaktiven Zerfallsreaktionen aus der Uran/Radium-Reihe.

210 Bj B 210 pg = 206 ph

Die Elektronenkonfigurationen von Schwefel lautet: 1s*2s?2p®3s?3p*. Welche
Elektronenkonfiguration besitzt Schwefel in den folgenden 3 Verbindungen
(bitte die Elektronegativitét der einzelnen Elemente beachten)?

HS:_ 1s*252p®3s?3p°

HSO,;:_ _1s2s2p® ;

H,SO,: ___1s°25°2p°3s? ;

PbO, oxidiert Mn** zu MnO,~ und wird dabei in PbO umgewandelt. Formulie-
ren Sie die Redoxgleichung.

a) Oxidation: 2Mn?** + 8H,0 — 2MnO,~ + 10e~ + 16H*

b) Reduktion: 5PbO, + 10e~ + 10H* — 5PbO + 5H,0

Gesamtgleichung: 2Mn** + 5PbO, + 3H,0 — 2MnO,~ + 5PbO + 6H*

Besser: 2Mn** + 5PbO, + 9H,0 — 2MnO,~ + 5PbO + 6H,0*

Ordnen Sie die folgenden Elemente nach abnehmendem Atomradius: Alumi-
nium (Al), Calcium (Ca), Cidsium (Cs), Kohlenstoff (C), Fluor (F), Strontium
(Sr).
_Cs_; _Sr_;

Wie reagiert HCI mit H,O sowie AgNO, und wie reagiert H,S mit O,? Formu-
lieren Sie alle drei Reaktionsgleichungen. Um welche Reaktionstypen handelt
es sich jeweils?

Ca_; _Al; C_; _F

) —_—~_ L
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HClI+H,O0O - H,O*+Cl- ; Reaktionstyp: Sdure/Base-Reaktion
HCI + AgNO, — AgCl] + HNO, ; Reaktionstyp: Fallungsreaktion
2HS+0, — 2S+2H0 ; Reaktionstyp: Redoxreaktion

19. Wie grof3 ist der pH-Wert einer 10 mmol/L Hypochlorigen Sdure (HC10)? HCIO

ist eine schwache Siure mit dem K -Wert von 3,1- 1078,
¢ =10 mmol/L = 0,01 mol/L; pK, = 7,51
pH = 1/2 (pK| - logc) = 4,75

20. Welcher Zusammenhang besteht zwischen dem pK -Wert von Essigsdure (4,76)

und dem pK -Wert von Acetat (9,24)? Bitte Begriindung angeben.
pK + pK, = 4,76 + 9,24 = 14, da Essigsdure und Acetat ein korrespondierendes
Sdure/Base-Paar bildet.



