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Die Oxidationszahl

Definition:

Die Oxidationszahl gibt die Ladung eines Elementes an, die ein
Atom des Elements haben wilrde, wenn die Elekironen aller
Bindungen an diesem Atom dem jeweils stéirker elekironega-

tiveren Atom zugeordnet werden. | heterolytische Spaltung

Die Oxidationszahl ist alzo eine mit einem Vorzeichen versehene
(formale) Kenngrélle zur Charakterisierung eines Elements in einem
Molekiil.

Insbesondere beim Aufstellen von Redox-Gleichungen 1st die
Oxidationszahl sehr hilfreich.



Berechnung von Oxidationszahlen I.

Fegeln:

a) Die Oxidationszahl von Fluor ist immer -1

b) Die Oxidationszahl von Sauerstoff 15t - 2. Ausn.: Verb. mit
-0-0- F-0O-F.

¢} Die Oxidationszahl von Wasserstoff ist +1. Ausn: Verb. mit Ele-

menten der ersten und zweiten Hauptgruppe (Hydride: H'").

d) Die Summe der Oxidationszahlen von Atomen eines Molekiils 1st
Null.

e) Die Summe der Oxidationszahlen von Atomen eines Ions st gleich
der Ionen-Ladung.

Beispiele: H,CO;; H,PO,; SO,*"; Formaldehyd H,CO
+4 +5  +6 Null



Oxidationszahlen der Elemente und
deren Stellung im PSE

1. Maximale positive Oxidationszahl:

Die positive Oxidationszahl eines Elementes kann nicht gréfier sein als
dessen Gruppennummer. Beispiele: Alkalimetalle (HG 1): +1; Erdalka-
limetalle (HG 2): +2; Stickstoff (HG 5): +5; Chlor (HG 7): +7.

2. Maximale negative Oxidationszahl:

Die maximale negative Oxidationszahl eines Elementes ergibt sich
aus der Gruppennumm er minus 8. Beispiele: Halogene (HG 7): - 1;
Chalkogene (HG 6): -2; Stickstoff (HG 5): -3.

3) Als elekironegativstes Element kann Fluor keine positiven Oxi-
dationszahlen haben.

4) Wasserstoff kann in den Oxidationszahlen +1, 0 und - 1 aufireten.

5) Die meisten Elemente treten in mehreren Oxidationszahlen auf.



2. Das Zahlenverhaltnis, in dem
Reduktionsmittel und Oxidations-
Um Redox-Gleichungen zu formu- mittel miteinander reagieren, wird
lieren, geht manin drei Schritten vor: bestimmt, indem die Oxidations-
1. Reaktanden und Produkte, die an der zahl-Abnahme balanciert werden.

Reduktion und Oxidation beteiligt
sind, sind als erstes alle anzugeben;
fir sie werden die betreffenden
Oxidationszahlen ermittelt.

3. Die Summe der lonenladungen und
die Anzahl anderer Atome auf
beiden Seiten der Gleichung wird

ausgeglichen. Um die lonenladun-
gen in wdldriger Lésung auszuglei-
chen, dienen H™- und OH™-lonen.
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Oxidation: Oxidationszahl-Zunahme um +@)—
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Redoxgleichungen
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© 2 Na +Cl5 —» 2 NaCl &Hgf = - 410 kJM
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€ 2Na+2H0 —® 2 NaOH +Hjy aHgr = - 469 kJM
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€©4Fe+30; — 2 Fep03 4Hgf = - 822 kJM
I 2 e Y
O 2 Al + 2NaOH + 6H20 —#= 2 Na[Al(OH)4] + 3H2
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© Cu + 4HNO3; — Cu(NO3)2 +2N0O3 +2H20
| 2&'4

O zn + Fe2+ —m Zn2++ Fe

© HgO — Hg+ %203 AHgf = + 90,7 kM



2HNO,;+3Cu + 6H* -> 2NO +3 Cu?*+4 H,0

2MnO,+10Cl-+ 16 H* -> 2 Mn?* + 5 Cl, + 8 H,O

Komproportionierung: NH,NO; — N,O +2H,0
Disproportionierung: 2Cl10;- — ClO, + Cl- + O,



; 18 Siegener Zeitung

Zeitgeschehen

Das Element 111 heifit ,Roentgenium*

Bundesforschungsministerin wiirdigt Arbeit / Meisterleistung mit weltweiter Bedeutung

dpa Darmstadi. Das chemische Ele-
ment 111 ist gestern in Darmstadt offiziell

* auf den Namen ,Roentgenium® (Rg) ge-
tauft worden. Bundesforschungsministe-
rin Annette Schavan (CDU) wiirdigte die
Arbeit der Wissenschafiler und sprach
von einer Meisterleistung mit weltweiter

! Bedeutung. ,Sie haben eindrucksvoll ihre
internationale Spitzenposition in der
physikalischen Grundlagenforschung

Sigurd Hofmann, Leiter des Schwere Elemente Programms

demonstriert®, sagte die Politikerin bei
der Gesellschaft fiir Schwerionenfor-
schung (GSD, die Roentgenium 1994 mit
einem internationalen Forscherteam ent-
deckt hatte. 2003 wurde das Element, das
272-mal schwerer ist als Wasserstoff, offi-
ziell anerkannt. Ein Jahr spéter akzep-
tierte die Internationale Union fiir reine
und angewandte Chemie (IUPAC) den Na-
mensvorschlag der GSI. Die IUPAC

der Gesellschaft fiir Schwer-

1 tonenforschung (GSI, und Bundesforschungsministerin Annette Schavan (CDU) taufen

. das chemische Element 111 offiziell auf den

Namen ,Roentgenium" (Rg). Foto: dpa

bestimmt die Namen neuer Elemente. Mit
dem Namen ,Roentgenium® wird der Phy-
siker Wilhelm Conrad Réntgen geehrt, der
vor 111 Jahren am 8. November 1895 die
nach ihm benannten Réntgenstrahlen ent-
deckte. Diese Entdeckung sei wegberei-
tend fiir das Verstéindnis der Atome und
Atomkerne gewesen. Der Name Rontgen
solle nun weltweit bekannt werden, sagte
Walter F. Henning, wissenschaftlicher Ge-
schéftsfithrer der GSI. Die Rontgenstrah-
len seien nur im deutschsprachigen Raum
nach ihrem Entdecker benannt.

- ' Kernfusion aus Nickel und Bismut
. 'Das Element 111 entsteht durch eine

Kernfusion aus Nickel und Bismut, dem
schwersten nicht radioaktiven Element.
Es existiert im Labor nur wenige tau-
sendstel Sekunden. ,Bei der GSI haben
wir das Element seit 1994 erst sechsmal
produziert, im Riken-Institut in Japan
wurde es auch ein paar Mal nachgewie-
sen®, sagte GSI-Sprecher Ingo Peter. In-
zwischen hat die GSI selbst noch das Ele-
ment 112 entdeckt, und vor wenigen Wo-
chen erzeugite ein russisch-amerikani-
sches Forscherteam ein noch namenloses
Edelgas mit der Ordnungszahl 118.

Uber die chemische Zusammenset-
zung von Roentgenium ist noch nichts be-
kannt. Wissenschaftler versprechen sich
von der Entdeckung neue Erkenntnisse
fiir die Astrophysik. ,Es geht aber auch
um die generelle Frage, wie schwer Ele-
mente sein kénnen. Wenn wir das wissen,
lernen wir viel iiber die inneren Krifte
des Atomkerns, iiber das Innerste der
Materie®, sagte Peter.



Allgemeine Modellvorstellungen zur Beschreibung von
Sdure-Base-Reaktionen

1. Arrhenius-Sduren und -Basen (wdssrige Ldsungen)

2. Bronstedt-Sduren und -Basen (wdssrige und nicht-wdssrige Ldsungen)

3. Lewis-Sduren und -Basen (Losungen, Feststoffe, Gase)

4. (Pearson-Sduren und -Basen )




Arrhenius-Sduren und -Basen
(Svante August Arrhenius, 1879-1927)

Eine Sdure ist eine Substanz, die in Wasser unter Bildung von
H;O*-Ionen dissoziiert, z.B.:
HCl --> H* + Cl- (Dissoziation)

H,O + HCl --> H,0* + CI-

- Das Proton wird vom H-Cl| Molekil auf das Wassermolekiil
ubertragen. Es entsteht ein Oxonium-Ion (auch Hydronium-Ion),
Hs;O*, und ein Cl-Ion.



Arrhenius-Sduren und -Basen

SinngemdB das Gleiche gilt fiireine Arrhenius-Base (z.B. NaOH):
Hzo + NGOH —> 02H3- + NG"' (02H3)- = (OH- Hzo)
(Das OH- Ion tritt hier an die Stelle des H+)

- Jedes Ton in wdssriger Losung ist hydratisiert, d.h. es ist von
einer Hiille locker gebundener Wassermolekiile umgeben. Im
einfachsten Falle bildet sich aus H;0* und einem weiteren H,O-
Molekdil ein H5;O,* usw..



Bronstedt-Sduren und-Basen
J. N. Bronstedt (1879-1947)

Sduren: Verbindungen, die Protonen abgeben (Protonendonatoren).
Basen: Verbindungen, die Protonen aufnehmen (Protonenakzeptoren).

Die Protoneniibertragungsreaktionen nennt man auch
Protolysereaktionen

Beispiel:

HA + B & A- + BH"*
Die Paare HA/A- und B/HB+ nennt man korrespondierende
Sdure/Base-Paare. Zur Verdeutlichung wird die oben beschriebene
Sdure/Base-Reaktion des Chlorwasserstoffs mit Wasser herangezogen:

HCl + H,0 < ClI- + H,0"

(Autoprotolyse des Wassers: H,O + H,O < OH-+ H,0%)



Supersduren (und -basen) nach Brénstedt:

Sduren, die stdrker sind als Schwefelsdure.

D.h. sie sind in der Lage ein Proton auf das Molekiil der
Schwefelsdure zu ibertragen, z.B.

Hclo, + H,S0, - H;S0,* + CLO,"

Fluoroschwefelsdure: eine der stdarksten
‘ I Supersduren.

S. (Mit Supersduren lassen sich
ungewdhnliche Reaktionen auch in der
O \ OH Organischen Chemie durchfiihren, z.B.

B Protonierung von Alkanen)



Lewis-Sduren und-Basen
G. N. Lewis (1875-1946)

Nach Lewis sind Sduren Molekiile, die Elektronenpaare aufnehmen
konnen (Elektronenpaarakzeptoren). Basen sind Verbindungen, die
Elektronenpaare abgeben (Elektronenpaardonatoren). Beispiel:

i i
F—]|3 + |1|\T—H —> F ]|3 ITT H
F H F H

L.-Sdure L.-Base L. Sdure-Base-Addukt



Das Massenwirkungsgesetz

Edukte < Produkte

A+BosC+D
(Konzen‘rr'aﬁonsangaben c in mol |-1)

c(C) - ¢(D)
----- -o= = K(p,T)

Das Produkt der Konzentrationen der Endstoffe (Produkte) dividiert

durch das Produkt der Konzentrationen der Ausgangsstoffe (Edukte) ist
eine temperatur- und druckabhdngige Konstante

Cato Maximilian Guldberg (1836-1902)
Peter Waage (1833-1900)




H Allgemeine Formulierung des
Massenwirkungsgesetzes

aA+bB 2 xX +2z/ (15.4)
c*(X) - ¢“(2) _ .
) B (15.5)
Beispiel:

4HCl{g) + O(g) = 2H,0(g) + 2Cl,(qg)

¢’ (H,0) - ¢*(Cly)
c*(HCL) - c(05y)

P—

(chem. Koeffizienten als Exponenten der jeweiligen Konzentrationen)



Saure-Base-Reaktionen des Wassers
Autoprotolyse: BO + HO == HO + OH

Als Ampholyt bezeichnet man einen Stoff, der sowohl als Séure wie
auch als Base reagieren kann (amphoter, grch. = beides).

MWG und Ionenprodukt des Wassers:

;0 c(OH) 1000 [g/1]
= —10 0)= = 55,5mol/l
B H(H,0) L L T
+ L -
= C’l}IED ) c(DH }= 1[]'1?:5 55,52 = 103,5
55,52

g K, = ¢(H;0") - ¢(OH) = 107" (23°C)
In neutraler Lsg.: c(H;0")=c¢(OH™) === c(H;0")=10"" mol/l



[H;O] und pH-Wert (Sorensen, 1909)

Jargon: “Der pH-Wert 1st der negative dekadische Logarithmus
der H;O" Konzentration”
pH = -logc(H;0") = -logc(H
Korrekt:
D+
pH = -log ct07)
c(H;0%)
c(H;O") = aktuelle Konzentration {x mol/ 1)
o(H;0") =

Standard-Konzentration {1 mol / 1)
(Logarithmen sind immer dimensionslos!)



Ionenkonzentrationen in Wasser

=107 [mol“/1*]

Wasser, H,O -log X p(X)-Werte
c(H" = 10" [mol/] -log 107 pH =7
(OH =107 [moll] | -log 107’ pOH = 7
K, =o() cOH) | | o pK, = pH + pOH

14
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saure-Base-Gleichgewichte 1V.

Wisserige Losungen von Sauren (S, HA) und Basen (B)

K, = e¢MHO0"Y - ¢(OH) = 10%(23°C)
pK, = pH + pOH = 14
Saure HA: HA + H,O T— HO" + A
Oxonium-Ion
Base B: HO + B — HB" + 0OH
z.B. B = NH, Hydroxid-
ILon

c(H;O") = o(OH") mgp-  gamre Losung

c(OH) = c(H:0M === hasische (alkalische) Lisung



saure-Base-Gleichgewichte V,

MWG, Saurekonstante K und Basenkonstante Kg

HA+H,0 T HO" + A HO0+B & HB +0H
| (0 ¢(A) | c(HBY) - ¢(OH')
R = c(HA) - ¢(HLO) K= ¢(B) - ¢(H,0)
c{H,0) = konst. (verd. Lsg.) c{H,O) = konst. {verd. Lsg.)
Ks=K; - ¢(H,0) K =K. - c(H;0)
c(H;0") - ¢(A7) ¢(HB") - «{OH')
Kg= Kg =
c(HA) c(B)

Saurekonstante Basenkonstante



Wichtige Sauren und Basen

SAuren Formel Kg pKg
Salzsénre HCl,, 10° -3
Essigsaure H-,CCOOH (HAc) 107 5
Ammonium-Ion NH," 107 9
Basen Formel Ky PE;g
Ammoniak NH;,, 107 5
Acetat H,COO™ (Ac™) 107 9




Einige wichtige Sduren und Basen

Sduren: Salpetersdure, Salpetrige Sdure, Phosphorsdure,
Phosphorige Sdure, Schwefelsdure, Schweflige Saure,
Schwefelwasserstoff, Borsdure, Kohlensdure, Kieselsdure,
Arsensdure, Fluorwasserstoff, Salzsdure, Hypochlorige
Sdure, Chlorige Sdure, Chlorsdure, Perchlorsdure, Todsdure

Basen (Laugen): Natronlauge, Kalilauge, ..Kalkmich",
Bariumhydroxid, Ammoniak, Strontiumhydroxid



Hintergrund

Radioéktive Strahlen — Unsiéhtbare Gefah.r*:’"'."

Reichweite | Abschirmung |

~ ;% Shpinen
[3 -Strahlen mahre :
Y -Strahlen ~ mehrere km

g

@,‘%;%»@w' e e
i hmmmMm%mmmﬁ'
ger
ganummeawm%=
;@@@‘@ e
:ﬂ% §§ﬁ°§ i &"%'@’x.ﬁ*

ggwﬁmﬂm@%w\% i
éwgkmsm o M%ﬁ.%ﬁ% o

G i =

wmgw %@w%&%@@w%%“f




Starke und Schwache Elektrolyte -Verdiinnungsgesetz

von Ostwald
Dissoziationsgrad o

NaCl (starker Elektrolyt): dissoziiert in Lésung vollstdndig: o = 1
HAc (schwacher Elektrolyt): dissoziiert in Losung unvollstdndig o « 1

HAc — Ac + H*

(1- o) ¢, : undissozierte Menge

W. Ostwald: 1853-1932 ZCoXACo — K
NP 1909: Katalyse ... (1 _ CZ) Co

Vereinfachung: (1-a) ~ 1 weil o « 1: a? = 1/C0 K

- 1/¢cy = Verdiinnung: Dissoziationsgrad o ist
proportional zur Verdiinnung (schwache Elektrolyte)




Stiarke von Sauren und Basen
Mallzahlen: KSIB'WEITE bzw. pKSIB'WEI'tE

pK; =-log Kg; pKp =-log Ky
Grolle Kgp: Starke Saure / Base und v. v.
Groller pKgy: Schwache S#ure / Base und v. v.
Siure / Base | pPEggp
stark = 1 =< 0 {negativ!)
mittel 1 bis 107% 0 bis 4,5
schwach = 107% = 4.5




pH-Wert-Berechnung 1.

HA+H,0 == H,0" + A

L CELOn- e N LGS
S c(HA) c(H;0)" = o(HA)

Die exakte Berechnung von ¢{H,O") bzw. des pH-Werts erfordert die
Kenntnis von:
1. K:-Wert

2. Saure-Konzentration c{HA)
3. Anionen-Konzentration c{A-)

Zur Berechnung konnen exakte und Naherungsverfahren benutzt werden.

pH-Berechnungen sind grundsatzlich nur aut der Basis der Konzen-
tratinnsangabe%mnl { ]l moéglich. Samtliche anderen Konzentirations-
bzw. Gehaltsangaben miissen umgerechnet werden!



pH-Wert-Berechnung IL

1. Starke S3ure/ Base
HA+H,O0 — H,O" + A
B+H,0O — HB" + OH
Niaherung: Reaktionen laufen vollstindig ab (Vollstindige Protolyse)

c(HY = c"(HA) » pH(Saure) = -log c(HA)
c¢(OH) = ¢"(B) ——u pOH(Base) = -logc"(B)
(pH + pOH = 14)

pH(Base) = 14 + logc"(B)

Beispiele: 0,1 molare HCI 0,01 molare NaOH
pH=1 pH=12



pH-Wert-Berechnung 111

Schwache Saure: Schwache Base:

HA+H,O — H + A B+H,0 == HB" + OH

Niherung: c(HA) = ¢"(HA) Niherung: ¢(B) = ¢"(B)
Stochiometriez: c(H)=c(A")  Stochiometrie: c(HB")= c(OH")

c(H") - c(A7) c(H") c(HB") - c(OH™) c¢*(OH")
B ma) T ama MPT oqm) | o®)
ol = N K- o(HA) (ol ) =K, - o(B)

pOHg = %2 [pKg - log ¢{B)]

H; =Y [pK:- 1 HA
pH; =2 [pKs - log ¢(HA)] pHp = 14 - Y [pKp - log c(B}]



pH-Wert-Berechnung 1V,

Beispiel Schwache Simre:

HAc+H.O & H" + Ac

Konz ¢ (HA)=10" mol/l
Siurekonst.: pE:(HAc)=35
Mit

pH; =2 [pKg - log c(HA)]
und

cfHA) = ¢"(HA)
folgt:

pH; =4[5 - log 107] =4

Beispiel Schwache Base:
NH;,, + H;O === NH; +OH"

¢"(NH;)= 107" mol/l
Basenkonst.: pEKg(INH;)=25

Konz:

Mit
pHp =14 - %2 [pKg - log ¢(B)]
und ]
¢(NH;) = ¢’ (NH;)
folgt:

pHp =14 -4 [5 - log 107]
=11



pH-Wert-Berechnung V.

Grenzen der verwendeten Gleichungen / Niherungen:

1) Mittelstarke Siuren: Weder die Niherungen fiir starke S/B
noch jene fiir schwache S/B gelten und
sind erlaubt fiir Berechnungen.

N

2) Verdiinnte Lsg.: Durch die Autoprotolyse des Wassers
(c < 107 molT) wird ¢(H;O") und ¢{OH") mitbestimmt.
(Bsp.: pH einer 107" m HC1?)

3) Konzentrierte Lsg.: Bildung von Ionenaggregaten; die Zahl
(c > 107 molT) unabhingig in der Lsg. befindlicher
“ Aldivititen” Teﬂch:&n ven.‘mgert sich 1111(.1 die Lsg.
erscheint geringer konzentriert



Konzentration und Aktivitat

Bedeutung

Akbdvitiat a: Wirksamer Teil der molaren Konzentration

a=1, - ¢[mol/]
f. = Aktivitits-Koeffizient

Fiir verdiinnte ("ideale”) Losungen gili: lmf =1 = 3=

c —=0
MWG bei hoher Konzentration: A+ B +—— AB
a(AB) f, - c(AB)

BT @) aB) T L-dA)-L-oB)



Puffersysteme 1.

Physiologische Reaktionshedingungen: pH-Konstanz ist eine
wesentliche Voranssetzung fiir das Ablanfen chemischer Reaktionen
im menschlichen Organismus.

Problem: Reaktionen “erzeugen™ oder ““verbrauchen™ Protonen!
Losung:

Puffersysteme

1) Puffersysteme halten den pH von Losungen bel Zugabe von Saure
oder Base ebenso wie beim Verdiinnen konstant.

2) Puffersysteme bestehen immer aus einer schwachen Siure und der
korrepondierenden Base ; Bsp.: HAc + Ac™ {(als NaAc)



Puffersysteme 1.

3) Wirkungsweise von Puffersystemen:
a) Putter plus starke Saure (HCI):
) P FHC: g 1 Ac — HAC
b) Pufter plus starke Base (NaOH):
OH + HAc —H,0 + Ac

4) pH-Werte von Puffersystemen:

c(H) - ¢{A) _ . c¢(HA)
Kq= o(HA) A C(HF}_KS (A7)
pH; = pKg + log -

c{HA)

(Henderson-Hasselbalch-(51.)



Puffersysteme III.

Biologisch relevante Puffersysteme

Pufterwirkung im “physiologischen™ Bereich von pH=6,9 bispH =74

SAure (5) korrespond. Base (B)
1) H,CO, HCO,"

Kohlensiure Hydrogencarbonat
2y HPO4 HPO,~

Dihydrogenphosphat ~ Hydrogenphosphat

Y NH, NH,

Ammoniumion Ammoniak



Puffersysteme 1V.

pH-Werte wichtiger Putfersysteme
pH=pKS + log {[Base] / [Saure])
1) Acetat/ Essigsaure
pK:(HAc) =4,75. Essel c¢(NaAc): c(HAc)=1:1.
pH=475+1og (1/1)=4,75
2) Ammoniak / Ammoniumchlorid
pKp(NH;) = 4,75 pKs(NH,") = 9,25
Es sei ¢ofNH;) : c(NH,H =1 : 1.
pH=925+1og(1/1)=9,25
3) “Phosphat-Puffer” (NaH,PO, / Na,HPO,)
pK(H.PO, )= 7,21. Es sei ¢(H,PO, )= c(HPO,")
pH=721+log(l1/1)=7,21



pH-Wert-Berechnung V.

pH-Anderung bei Siinrezugab e in ungepufferter und gepufferter Lsg

Ohne Puffer: Mit Puffer:

Gegeben: 1 Liter H,O {(pH="7) Gegeben: 1 [ Puffer Hac /Ac”

Zugabe: a) 0,1 mol HCl{g) o(HAc) =1 mol / €

b}].E D,,]. mol ]:_:[(j].Em1 C(AC_}:].IHDIJHE

Ergebnis: pKs(HAC)= 5

a) ¢(HCIl)= C(H-"} = (0,1mol/E pH = pK; + log{[Ac | [HAc])=5
pH=1 (ApH=86) Zugabe: 0,1 mol HCl(g)

by c(HC)=c(HN = 0,05mol /£ H + Ac HAc

(Verdiinnungseffekt !) o 0,1 +0,1
pH=1,30 (ApH = 5,70) Ergebnis:
c(H*) = 5 -10-2 mol/I pH=4,91  (ApH = 0,09)



Saure-Base-Titrationen 1.

Neutralisation: Reaktion diquivalenter Mengen von Sund B
Aquivalente Mengen liegen vor, wenn

die Stoffmenge der H™-Ionen aus der Siure Protolyse

der Stoffmenge der OH -Ionen aus der Basen-Protolyse
entsprichi.

Aquivalenzpunkt: Punkt der Reaktion jiquivalenter Mengen S
und B ( angezeigt durch 5-/B-Indikatoren)

H' + CI + Na" + OH = Na" + CI° + HO
Saure Base Salz-Lsg. Wasser




saure-Base-Titrationen 111

Aussehen der Titrationskurve HCI + NaOH

Beispiel einer Titration
einer starken Saure mit
einer starken Base

c(HCl)=1mol /1

N: Neutral-Punkt, pH =7
(= Aquivalenzpunkt )

Grolier pH-Sprung
am Aquivalenzpunkt!

T T T
0.0 0.5 1.0 1.5 2.0

Titrationsgrad [T]



Saure-Base-Titrationen 1V.

1. Aussehen der Titrattionskurve HAc + NaOH

Beispiel einer Titration
einer schwachen Saure
mit emer starken Basge

¢"{HAc)=1mol /1
K(HAc)=107
Kp(Ac)=10""

1
.o 0.4 1.0 1.4 2.0
Titrat onsgrad [T]



Saure- Base-Indikatoren (Auswahl)

Umschlagshereich
Indikator pH Farbwechsel
Methylrot 4.4 -6,2 ro0 - gelb
Lackmus 50-8,0 rot - Dblauviolett
Phenolphthalein 8.4-10 farblos - pink




pH-Werte wdssriger Salzldsungen

Salz Sédure Base pH
NaCl stark stark = 7
NH,CI stark schwach < 7
NaAc schwach stark = 7
NH,Ac schwach schwach = 7
Hydrolyse:

Salze starker Siuren mit schwachen Basen reagieren sauer.
Salze starker Basen mit schwachen Siuren reagieren basisch.




Wasserharte L

Die Wasserhiirte ist ein Mal} fiir die Menge an gelésten héherwer-
tigen (** > 1) Kationen (hauptsichlich Ca** und Mg™* als Hydrogen-
carbonat HCO;™ bzw. Sulfat SO,47).

Man unterscheidet die Gesamthiirte (Ca?" und Mg?") von der Kalk-
Hiirte (nur Ca®") und der Carbonat Hiirte (Gehalt an HCO;")

Die Malleinheit fiir die Wasserhiirte ist das Grad deutscher Harte (°dH)

1°H =10,0mg CaO /Liter
1°dH =7,18 mg MgO /Liter

Bereiche der Wasserhiirte:

sehr weich: 1°dH {Gotha); mittelhart: 16°dH (Miinchen); sehr hart:
37°dH (Wiirzburg);

temporare Hdrte: Hydrogencarbonat (durch Kochen zu beseitigen)
permanente Hdrte: CaSO, ( durch Kochen nicht zu beseitigen)



Grundlagen der Elektrochemie Spannungsreihe der Metalle

In welcher Richtung laufen Redoxreaktionen bevorzugt ab ?

Zn-Stab in CuSO,-Ldsung:
Zn geht in Losung Cu wird

abgeschieden.
Triebkraft ?

Salzbriicke
KNOs(aq)

ZnS0O,

_

E

-

CuS0O,

Halbzelle 1

Halbzelle 2

Zn + CuSO, — ZnSO, + Cu
Zn + Cu?* — Zn?* + Cu

Potentialgefdlle: es gehen mehr Zn2*
in Lésung als Cu?* d.h. der Zn-Stab
lddt sich gegeniiber dem Cu-Stab
negativ auf (— Spannung).

Potential einer Halbzelle ist nicht
messbar !



Wasserstoffnormalelektrode als Referenzelektrode fiir die
Definition der Spannungsreihe

platinierte
Platin-Elektrode H,(g)

<

p(H,) = 1000 hPa

a(H"(aq)) =1 ©

. 4

Aus "Allgemeine und Anorganische Chemie" (Binnewies, Jackel, Willner, Rayner-Canham), erschienen bei Spekirum
Akademischer Verlag, Heidelberg; © 2004 Elsevier GmbH Miinchen. Abbildung11-04 jpg



Spannungsreihe der Metalle

WValtmeter

Zinkhalbzelle Standard-\Wasserstoff-

halbzelle

*—
Elektronen

;Juil:l-u_Lﬂm-ungan sind normalerweise farblos



Li(s) = Li'(aq) + ¢ -3,04
K(s) = K'(aq) + e -2,92
Ca(s) = Ca?*'(aq) + 2e” -287
Na(s) == Na‘(aq) + e -2.71
Mg(s) = Mg*(aq) + 2¢” -236
Al(s) = AP"(aq) + 3e” -186
Mn(s)=—= Mn<'(aq) + 2e” -1,18
Zn(s) = Zn?*'(aq) + 2e” -076
Cr(s) = Cr¥'(aq) + 2e¢ -074
Fe(s) = Fe?*(aq) + 2¢™ -0,41]
Cd(s) = Cd?*'(aq) + 2e¢ -0,40
Co(s) = Co<'(aq) + 2e” -0,28
Ni(s) = Ni**(aq) + 2e~ -0,23
Sn(s) = Sn?*'(aq) + 2e” -0,14
Phi(s) —= th*(aq} + 2¢” =013
Cu(s) = Cu“*(aq) + 2Z¢ +0,35
Ag(s) = Ag*(aq) + e +0,80
Hg(l) = Hg¥(aq) + 2e~ +0,85
Pt(s) = Pi**(aq) + 2e” +1,20
Au(s) = Au*'(aq) + 3¢ +1.4]

Die Spannungsreihe der Metalle: Standard-Redoxpotentiale (E°) in V

1/2H, —» H*+e" 0.0V



Regeln:

1. Je negativer das Redoxpotential desto stdrker die
reduzierende Wirkung des reduzierten Teilchens.

2. Je positiver das Redoxpotential desto stdrker die
oxidierende Wirkung des oxidierten Teilchens.

z.B.: Fe/Fe?*: -0,41 V Cu/Cu?+: +0,35 V

also: Cu?* oxidiert Fe oder Fe reduziert Cu?*



Die Ner

nstsche Gleichung: Abhangigkeit des

Redoxpotentials von der Konzentration

0 RT1 [OX]
ZF  [Red]

E=E

E%: Normalpotential oder Standardpotential
R: 8,314 JKImol1, T: Temp. in K, F: 96487 C mol1

Z:

Anzahl der ausgetauschten Elektronen

Falls [Ox] und [Red] =1 mol I'1 > E = EO°

Walther H. Nernst
1864 - 1961
NP 1920

umgeformt, eingesetzt und vereinfacht

O O 059 1 [OX] allgemein.:

Massenwirkungsgesetz

E=E

Z Red]

Beachte: Ig[*]" = n Ig [*]




reduzierende Wirkung nimmt ab

LiEB + e

Ke =+ ee
CaZEB + 2 ee
Na® TR
Mg26 § 9ig¥
Zn26 +ODSER

S FUICe?
Feze + 12 e6

2 H3oe ¥ paes
Cu2€B + ee
Cu2€B Mpae?
0, 2 G
12 + 2 e
Fe3EB ar ee
Croie + 8 Hy0%
cl, % e
Mnoj  + 8 1,00
o + 2 Hy0®
0x

(oxidierte Form)

= 2WHE O

—— DS @

e ) HZO o+
= 2 B0 =
(reduzierte

Li

Ca
Na
Mg
Zn
2e
Ee
H
Cu

Cu

Fe

Cr3$

Mn2®

Red

Form)

=3,03
-2,92
-2,76
=-2,71
-2,40
-0,76
-0, 51
-0, 44
[0.00] ®
@, 15/
0,55
+0,40%*
+0,58
+0), 75
+1,30
+1 ;36
hils, 5O

+1,90

Normal-
potential

P e

oxidierende Wirkung nimmt zu




z.B. CrO,2-/Cr3*: +1,30V  S/52-: -0,51 V
CrO,2- + 8H,0* + 3e- — 12H,0 + Cr3*

352~ + 2€r0O,%- + 16H;0* — 24H,0 + 2Cr3* + 350 (aber ?)

pH-Abhdngigkeit von Redoxgleichgewichten:
z.B. CrO,2-/Cr3*, MnO,!-/Mn?*



Sauerstoff als Oxidationsmittel in Abhdngigkeit vom pH

alkalisch: 2 OH- — 3 O, + H,0 + 2e- EC = +0,40
Vv
sauer: H,0 > 3 O, + 2e- EC=+123V

(d.h. O, hat im sauren Bereich eine stdrker oxidierende
Wirkung als im alkalischen)



Anwendung der Nernstschen Gleichung

Lage von Redoxgleichgewichten und Berechnung der
Gleichgewichtskonstanten

Zn > Zn?*+2e- E0=-0,76 V
Cu— Cu?t+2e EO=+0,34V
Cu?*+Zn —» Cu + Zn?*

Wie grof} ist AE? und welche Bedeutung hat dieser Wert?
Gleichgewichtsbedingung:
E.=E

cu zn-

2+ 24+
Cu
I | 0.76V 0,059V le [Zn” " ]
[Cu] - 2 [ZNn]

2+ 2+
AE =41 = 0,059V (lg[Zn ]_lg[Cu ])
2 [ZNn] [Cu]
0,059V . [Zn**Ix[Cu 0,059
_ (lg[ Ix[ ]) _

2 [Zn]x[Cu®™]

0,059V

+ 0,34V + lg

VigK

2.2
—=1gK =373 = 10373
0.059 g d.h. K=10



Bedeutung der Elektrochemie fiir die Praxis

- Rosten von Eisen (Modell: Tropfenkorrosion)
- Batterien, Akkus, Brennstoffzellen

- Technische Elektrolysen:

- Raffination von Edelmetallen (Ag, Au, Cu)

- Chloralkalielektrolyse (Cl,, H,, NaOH)

- alle technischen Prozesse, die mit Redoxreaktionen
verbunden sind (z.B. Hochofenprozef,
Schwefelsdureherstellung nach dem
Kontaktverfahren u.a.



Grundprinzip einer Elektrolyse
(erzwungene Redoxreaktion)

+I-

Anode Kathode

44— Anionen

Katinnen/' /




positiver Pol @

Polkappe

L
L

=~

Graphitstab -

Braumstet/Graphit-Gemisch — s,

Ammoniumchlorid-Paste f "
Kaliumhydroxid-Paste :
Stahlgehéuse
ionendurchléssige el s
Trennschicht P
Zinkbecher P
Kontaktnagel o

©

Bodenkappe :
negativer Pol @

Aus "Allgemeine und Anorganische Chemie" (Binnewies, Jackel, Willner, Rayner-Canham), erschienen bei Spekitrum
Akademischer Verlag, Heidelberg; © 2004 Elsevier GmbH Minchen. Abbildung11-11.jpg



isolierende PVC-Scheibe

positive Elektrode:

Nickel(I11)-
Sicherheits- | oxidhydroxid
aen negative
Pluspol Elektrode:

Legierung mit
Metallhydrid

“Minuspol

Aus "Allgemeine und Anorganische Chemie" (Binnewies, Jackel, Willner, Rayner-Canham), erschienen bei Spekirum
Akademischer Verlag, Heidelberg: @ 2004 Elsevier GmbH Miunchen. Abbildung11-12_jpg



,Passivierung" und ,Uberspannung” bei Redoxreaktionen
und anderen elektrochemischen Prozessen

Passivierung: Bildung einer fiir Ionen aus der Ldsung
undurchdringlichen Deckschicht (z.B. losen sich einige
unedle Metalle wie Fe oder Cr wegen Bildung einer
passivierenden Oxidhaut nicht in konz. HNO,).

Uberspannung: An bestimmten Elektrodenoberfldchen
erfolgt manchmal bei Elektrolysen keine Abscheidung
etwa von H, obwohl dies nach Lage des Redoxpotentials
der Fall sein miisste (z.B. Amalgamverfahren der
Chloralkalielektrolyse)



Technische Elektrolysen:
Chloralkaliglektrolyse (Diaphragmaverfahren)

NaCl Cl,-Gas

a)

b)

Abb. 11.11. Diaphragma-Verfahren
a) Schema

b) Prinzip der Diaphragma-Zelle (vertikaler Schnitt)

a Metallanode b Stahlnetzkathode, als flacher Hohlkorper ausgebildet c¢ Diaphragma
d Anolytraum e Katholytraum

Der Elektrodenabstand ist in Wirklichkeit viel kiirzer: das Diaphragma und die Anode berihren
sich beinahe



Technische Elektrolyse:

Chloralkalielektrolyse (Amalgamverfahren)
11.8 Die Elektrolyse 431

Reinsole Chlor Abb. 11.12. Quecksilber-Verfahren
D a) Schematische Darstellung
verarmte b) Elektrolysezelle fur das
Sole Quecksilberverfahren
«— C|2 A )I:\node
Na™ ?_ Na-
v Cl Amalgam
NaHg _ —»
a) I 9
Cl, ©
Reinsole T T ]
-_-—-_—bNNV\/ —— verarmte Sole
Anode it 1 =4 I H,
’ — 50-proz. NaOH
= Na-Amalgam
Quecksilber <+—H,0

b) Graphitkontakt



Chloralkalielektrolyse (Quecksilberverfahren)

Salz Rucksole
—_— Chlor
Wasserstoff ?
2 -
(3] T Rucksole
und
Chlor
Wasser L Reinsole Wasser
S =
Quecksilher‘ MM
7 7777777,
HH
7 A

P O

Abb.4.4 Amalgamverfahren Amalgam
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