Chemieprifung Redox, Juni 2014

Klasse: 3nbc

Name:

Note:
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8.1. Oxidationszahlen

a) Gib bei den folgenden Verbindungen jeweils die Oxidationszahlen aller beteiligten Atome pro Molekiil an, die Struktur kann
(muss aber nicht) gezeichnet werden. (je 0.25 P, die beiden letzten je 0.5 P.., total 2.5 P.)
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b) Zeichne drei neutrale, unterschiedliche Molekiile, welche jeweils aus einem C sowie einer variablen Anzahl H und oder F
(Anzahl H resp. F pro C-Atom also beliebig sofern natiirlich die Oktettregel erfiillt ist) zusammengesetzt ist, andere Elemente sind
nicht erlaubt.
Bestimme in allen gezeichneten Molekiilen die Oxidationszahlen aller beteiligten Atome. (total 3 P.) +/
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c) Streiche im Text die falschen Worte (fett und kursiv hervorgehoben) eindeutig durch (!!), so dass die Aussagen wahr werden.
Falsche oder fehlende Korrekturen ergeben einen Abzug. (Total 1.5, pro Fehler -0.5 P.)

Hinweis: die Reaktion soll stattfinden

Das edlere / unedlere Metall 16st sich in Gegenwart der Anionen / Kationen  edlerer / unedler Metalle auf (wird reduziert /
oxidiert), wihrend sich die unedleren / edleren Kationen als Metall abscheiden (reduziert /oxidiert werden).

Dasllifiédlére Metall I6st sich in Gegenwart derKationen edlerel Metalle auf (wird GXidieft),
wdhrend snch dnegﬁlg#n Kationen al Metall abscheiden (@gp@rtwerden)
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8.2. Das Daniell-Element besteht aus einer Cu-Elektrode in einer CuSO,-Lsg. und einer Zn-Elektrode in einer ZnSO,4-Lsg, in
den folgenden Fragen wire diese Situation als Kurznotation mit: ,Cu/CuSO, und Zn/ZnSO,‘ angegeben. Beachte, dass die
Aufgaben al,a2 und a3 sowie b1 und b2 jeweils eine Einheit darstellen.

al) Notiere alle beteiligen Ionen dieses Daniell-Elemente (0.75 P.)
X% 7
o, 2

a2) Welche Spannung misst man theoretisch beim Daniell-Element? (0.5 P.)

-_— O, zc
G o-) S
a3) Weshalb weicht die gemessene Spannung beim Daniell-Element oftmals vom theoretischen Wert ab? G1b zwei Griinde an.
(1P.)
[<of
LS-c
b1) Welche Spannung hitte ein galvanisches Element aus Ag/AgNO; und Zn/ZnSO,? 2 Ly - '7!;
Die Konzentration der Lsungen sei jeweils 1 mol/l. (0.5 P.) B =

N2
Ag => Ag'+ €(+0,80 V) Ac. = /15 o.fe
Zn =>Zn**+2¢e(-0,76 V) 5 -

Potential-Differenzen beider Metalle zu Wasserstoff addiert: 1,56 V

b2) Durch welches Teilchen wird der Stromkreis geschlossen und von wo nach wo fliesst es? (1.0 P.)
SO, - Teilch C\I‘((
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Vergleich zum Daniell-Element? (0.75) g/ » { ({ 4 ? 7' + c

bk d‘(
0,46 Volt der Strom fliesst M{,ﬁ‘ﬂgﬁmﬁlchtung als beim émle ll-Element, da Ag edler ist als Cu |
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d) Zeichne ein SO,~ Teilchen (0.5 P.) ) @
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8.3.

8.4.

§

Gegeben sei die Autobatterie, Abbildung Skript Seite 9:

Blei- Blei(1V)-oxid Blei Blei(IV)-oxid Blei-  Strom- Blei(lV)-oxid
Anode Katode Katode quelle Anode

5
E

kein

Elektronenfluss
lektronenfluss

!Ef

pb+ pb2iel pL4 | b : PbZpp s
‘ el p et | 95 |Bleisulfat |  |Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat
* Schwefelsaure (20 %) Schwefelsaure (<20 %) s Schwefelséurei(ZO %)i
SNET/a
Entladen entladener Zustand Aufladen
Gesamtzellreaktion:
5 Entladen
Pb(s) + PbO,(s) + 4 H3O%(aq) +2 SO, (aq) —“T 2 PbSO4(s) + 6 H,0(l)
adaen

Eine Autobatterie hat tiblicherweise im geladenen Zustand 12 Volt. Wie wird diese Spannung errreicht? (1 P.)

- Parallelschaltung, 6 * a zwei Volt, miindlich Unterrichtt

Wie unterscheidet sich optisch eine (vollstédndig) geladene Autobatterie von einer ungeladenen Autobatterie? (1 P.)

4

Es setzt sich Bleisulfat auf den Platten ab

Wieso steht beim entladener Zusatnd ,<20%°. (1 P.)

~ Siehe Reaktion, H2SO4 wird ja verbraucht

Lokalelement:
6)

a) Wenn man Aluminiumbleche, die der Witterung ausgesetzt (Wasser und Sauerstoff bei pH=7) sind, mit Kupfernieten
verbindet, so fallen die Nieten sehr bald heraus. Kurze Begriindung geben wieso dies so ist. (1 P.)

Es bildet sich ein Lokalelement, sobald noch ein Elektrolyt dazukommt, z.B.
saurer Regen. Das Aluminium, als das unedlere Metall 16st sich dabei auf

b) Weshalb iiberzieht sich ein Eisennagel mit Kupfer, wenn er in eine Kupfersulfatlosung eingetaucht wird? (1 P:)

. Kupfer ist edler als Eisen. Somit scheidet sich das edlere der Metalle, das Kupfer ab, wihre
unedlere, das Eisen aufgeldst wird.



8.5.

Rechnen.
Durch 50 ml einer Silbernitrat-Losung (AgNO;, Konzentration sei 0.5 mol/Liter) fliessen 3 Ampere in 10 Minuten. Man
beobachtet, wie sich festes Silber am Boden abscheidet.

a) Wie viel Mol Silber-Ionen sind total in der Losung vorhanden? (0.5 P.)

1000 ml ... 0.5 mol
SO0ml.ooooeiiiil, 0.025 mol

b) Wie viel Mol Elektronen werden hochstens benétigt, um alle Silberionen in festes Silber zu iiberfithren? 0.5P.)

lAgt+ + le ->Ag
Gleich viele Mole wie Ag+ vorhanden, dh. 0.025 mol

¢) Wie viel Gramm festes Silber kann man mit dieser Methode gewinnen (3 Ampeére in 10 Minuten)? (2 P.)

Hinweise: 1A=1C/s 1 Elektron hat eine Ladung von 1.602 :10™"° C 1 mol =6.022 :10* Teilchen
M(Ag) = 107.87 g/mol

Pro Sekunde 3 C .. das sind 3 C / 1.602E-19 = 1.8726E19 Elektronen 0.5P.
In 10 Min = 600 Sekunden fliessen also ... 600 * 1.8E19=1.1235 E 22 Elektronen 0.5P.
1 mol = 6.022 E23 Teilchen oder Elektronen

1.1235 E 22 Elektronen ............. =0.0186 mol 0.5P.
Also auch gleich viel Mol Ag+ 1sp. Ag

I mol Ag=107.87 g
0.0186 mol=................. =2.012¢g 0.5P.



Chemieprifung Redox IT, Mai 2013

Klasse: 3nc, Schwerpunkt
Name:

Note: .

Aufgaben zur Elektrolyse
m/M = (I-1)/(z'F) F=Nae
F: Faraday-Konstante = 96485 As

Na: Avogadro- Zahl, ,Mol
e: Elementarladung eines Elektons, 1.602:10% ¢



8.1. Die Aussage sollen eindeutig angekreuzt werden. ,Ja‘ heisst, dass die Aussage korrekt ist, ,nein’ heisst, dass die Aussage
falsch ist. Falsche / fehlende Antworten geben einen Abzug von 1 Punkt.. Total%;]z_._‘
(-] Y = s
2.8 Je — te «le Ja Nein

Gibt eine Substanz wihrend einer Redox-Reaktion Elektronen ab, so ...
... wird sie oxidiert b~ N - ]
. nennt man diese Substanz Kathode O %
. nimmt die Oxidationszahl (dieser Substanz) ab -
. nimmt die Masse (der betrachteten Substanz )zu a

Eine Substanz wird oxidiert, wenn sie Protonen abgibt
Eine Substanz wird oxidiert, wenn sie Elektronen abgibt

Scéi" & [0 /-

Je weiter oben in der Redoxtabelle ein Oxidationsmittel steht, desto starker ist es.
Ein starkes Oxidationsmittel hat eine geringe Tendenz, Elektronen aufzunehmen

5, el

S
O P?

Die Oxidationszahl von Stickstoff nimmt zu bei folgenden Reaktionen:
NO;” = NO vV A el
— - S

N204 g NI3 ¢ I-V 'S - lt.l
NH; - NH," :

Natrium-Ionen haben dibe Oxidationszahl +1.
Im Molekiil H, hat Wasserstoff die Oxidationszahl +1. P i .
In Kohlendioxid hat das Kohlenstoffatom die Oxidationszahl +1I <& = C = e ,

Ph. 22 Za ke & o orcden”

- Cu*" vermag Zn zu reduzieren
Elektronen fliessen freiwillig vom Ag zum Zn*,

O
O
Cu?* vermag Zn zu oxidieren 12
Die Reaktion Cu +2 Ag" > Cu*" + 2 Ag lauft freiwillig ab. 14,
O

An der Anode findet die Oxidation statt : fed A cef
Grundlage fiir eine Batterie bildet eine erzwungene Redox-Reaktion.

etf s ‘-\‘}L

8.2. Begriinde, welche der beiden Reaktionen (,A oder B¢) freiwillig ablauft. Die Begriffe Bergab-Berg_auf-Reaktionen diirfen
NICHT verwendet werden, es soll mit der Aufnahmebereitschaft von Elektronen argumentiert werden. (1R)’
® A Cl,+2Br > Br, +2CI’
B: I, +2Br >Br,+2T Ay oS

BogrZad=g O3

5.2 Laut Tabellenbuch liegen folgende Standardpotentiale vor:

L, +2e 271 0,54V
Br,+2e —=—= 2Br 1,07V
Ch+2e =—=2CI 1,36 V.

Je gréRer das Standardpotential ist, desto gréRer ist die Tendenz zur Elektro-
nenaufnahme (reduziert zu werden, die oxidierende Wirkung). Deshalb 14uft die
erste Reaktion freiwillig ab, die zweite nicht.



8.3.  Oxidationszahlen
Gib bei den folgenden Verbindungen jeweils die Oxidationszahlen der einzelnen Elemente an:

(je 0.25 P, die beiden letzten je 0.5 P.., total w -
- | €)=/
503 MnOy4 NO; € M
/
VI AT VII -1 IV -
ST, 0 Mn"", O NY, 0 /\C\ ( <
¢S c.1y c.a¥§
O
ﬁ H 0.5 H c. S
C c b
WP N \ / E\ / H— y
o C ol \C/ _
- / \ H/ \—L
c ZS H H H
) H H
B, 6 H', 0", C bei CHs: -III, C bei CO: I B o' ¢t
Je 0.5 P. .... Wenn alles korrekt
0.25 P. 1 Fehler
0P. 2 und mehr Fehler.

b) Die nachfolgenden (neutralen!) Molekiile miissen jeweils aus einem C sowie H und oder F (Anzahl H resp. F pro C-Atom also

beliebig,) zusammengesetzt sein, andere Elemente sind nicht erlaubt.
Zeichne alle moglichen Molekiile und bestimme jeweils die Oxidationszahl des Kohlenstoffatoms m! —
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8.4. s :
a) Wenn man Aluminiumbleche, die der Witterung ausgesetzt (Wasser und Sauerstoff bei pH=7) sind, mit Kupfernieten
verbindet, so fallen die Nieten sehr bald heraus. Kurze Begriindung geben wieso dies so ist. (@1‘

Es bildet sich ein Lokalelement, sobald noch ein Elektrolyt dazukommt, z.B.
saurer Regen. Das Aluminium, als das unedlere Metall I6st sich dabei auf Va4
_,—_.-——-——‘—‘—’"’_“’—’H —————— e
CJQ ~en ‘(/ 72_ e~vui/f
b) Weshalb iiberzieht sich ein Eisennagel mit Kupfer, wenn er in eine Ku fersulfatiésung eingetaucht wird (1| ')i ﬁ:r'aa /
g pfer, p g eing (B " ol

Kupfer ist edler als Eisen. Somit scheidet sich das edlere der Metalle, das
Kupfer ab, wihrend das unedlere, das Eisen aufgelost wird.

; — 1€ A\ / & 4
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8.5. 59.8 g eines Gemisches aus Eisen(III)-oxid mit Kuper(Il)-oxid liefern bei der Reduktion mit Wasserstoff 9 g Wasser sowie

Eisen und Kupfer. s
a) Wie lautet die (ausgeglichene) Reaktionsgleichung?@:ﬁl’ﬁ

Fe203 + CuO + 2*H2 <-> 2*Fe + Cu + 2*H20
¢ G(ucfx“\( o?cx/ akals (Cce/{‘ (70,00( s eakS

b) Wieviel % Eisenoxid enthielt das Gemisch ursprﬁnglichi@‘g)‘

eI
i i
Fe203 + CuO + 2H2 <> 2*Fe + Cu + 2*H20
/—- .
Stoff M m n
H20 18 9 9/18=0.5
Fe203 159.69 39.922 0.25 mol i
CuO 79.545 19.88 0.25 mol ’

39.922/59.8 =66.7%

86. Welche Masse Silber wird bei einer Elektrolyse abgeschieden, wenn ein Gleichstrom von 3.2 A acht Minuten durch eine
Silber(l)-nitratlosung fliesst@4 P&

511 Ausl= %,Q =n.z-Fundn= %erglbt sich :’p G/V-\S . @»acé‘
_-t M
m F .z DMO%)‘@J% _;; S P
b = 4A480s-107.87g. mol .08 3.~ —oy - .
0 mol - 9,65 - 10* . As - 1
m,=172g.

ohne Stromausbeute
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8.7. Ein Warfel der Kantenlange 10 cm soll in fiinf Stunden mit einer Kupferschicht der Dicke d = 0.030 mm elektrolytisch
iberzogen werden. Wie stark muss der Strom sein? Dichte Kuper = 8.96 g/cm3. 7 {

5.15 Gesucht: | . = o, e oc3n
Gegeben: a=10cm - 2}_/__. ~
t=5h=18000s s M o z
d=30pum 1 / 3
c=0,3294mg - C . ’ 6. T
pCu=18,96g-cm?> @qcrw LS/MS’ £ -(0.') 2-F
Aus m = ¢ - Q (1. FARADAY-Gesetz), Q = | - tund m = p - V wird ~ Sl SR S
_p-V - .5 B ce

I=272A. o Cg ]
T= =% A
- L3+ A

e SN}

T |=3,96g-6~3'102~10’acm3~0 — ﬁ
= ,',,/( cm® - 0,3294 mg - 18 000 s < ;?//*Sﬁ - (
|

8.8. Die Avogadro-Konstante I&sst sich auf vielen Wegen ermitteln. Einer ist die Elektrolyse. Aus einer Nickel(ll)-salzlésung
wurden in 20 Minuten 218.9 mg Nickel abgeschieden. Die Stromstarke betrug 0.6 A.Wie gross ist die Avogadro-Konstante

(berechnet!)?w
3 :

516 Ausl= % ;Q=n-z-F;n= 5 ,F =N, - e und Einbeziehung des Wirkungsgrades

ergibt sich: T = NA 'y
N, o=t M- 1
A e.z-m
- 0,68 A-1200s-58.7g-88.2
A mol-1,6-10" As-2.218,9-107 g- 100 P
N, = 6,022 - 10 mol”
Ohne Stromstérke, urspriinglich 88.2% von 0.68 A
AN ok
M & 2
f’
- ’
l, = = é ri__, * My e

1.3
G6.c2 ¥ (c



8.9. (je 1 Punkt, total8P.) &

a) Wieviel Kupfer scheidet sich ab, wenn ein Strom von 0.75 A 10 Minuten lang durch eine wéssrige CuSO4-L6sung geleitet wird.
b) Welches Volumen O (in Milliliter) wird unter Normalbedingungen erhalten?

c) Wie gross ist die Konzentration von HsO" in der Lésung, wenn das Volumen 250 ml betrage?

a) m/M=I*t/(z*F) m = [*t*M/(z*F) = 0.75 A * 600s * 63.5 g/mol /(2*
96485)=0.148 g '
b) Reaktionsgleichung : 6 H20 = O2 + 4 H30+ (+ 4e-)

n(02) = I*t/(z*F) = 0.75 A *600 /(4*96485) = 0.00116 mol a22.4
Liter =0.0261 Liter resp. 26 ml

¢) Laut Stéchio 4 * mehr H30+ als n(02), d.h =4%0.00116 = 0.00464 mol
¢=n/V=0.00464/0.25 = 0.01856 mol/l
(pH wire —log() = 1.73, nicht verlangt)



Chemiepriifung Redox, Mdrz 2013

Klasse: 3nc

Name:

Note: 31'{ 38

Gleichung von Nernst: 0.059 (c(0x)9]
E(M/M™) = E(M/MM™) » —— ‘g leRed ]
q

MW 5 Redoxpear
n = Anzehl dee libertragenen Elcktronan
c{Ox} = Konzentration der oxidierten Form
¢{Red) = Konzentration der reduzierten Form
aund b = Faktoren ous der Reckticnzgleichung

bie Konzentrationen reiner fester. Flissiger oder gosférmiger

Stoffe wird ols I mel U} Festoesetzy




8.1. Die Aussage sollen eindeutig angekreuzt werden. ,Ja‘ heisst, dass die Aussage korrekt ist, ,nein‘ heisst, dass die Aussage
falsch ist. Falsche / fehlende Antworten geben einen Abzug von 1 Punkt.. Total 4 P.

Gibt eine Substanz wihrend einer Redox-Reaktion Elektronen ab, so ...

... wird sie oxidiert Y - w O .
___..—nennt-man-diese Substanz-Kathode-— Ga —9 C\, S 2& O O
. nimmt die Oxidationszahl (dieser Substanz) ab o s
. nimmt die Masse (der betrachteten Substanz)zu O S
Eine Substanz wird oxidiert, wenn sie Protonen abgibt O .
Eine Substanz wird oxidiert, wenn sie Elektronen abgibt =N O
rechia
Je weiter oben in der Redoxtabelle ein Oxidationsmittel steht, desto stérker ist es. O ¥
Ein starkes Oxidationsmittel hat eine ge_ri.ngg Tendenz, Elektronen aufzunehmen O AR
sru-l?—
Die Oxidationszahl von Stickstoff nimmt zu bei folgenden Reaktionen -
NOy -NO oy~ o-—77;/" 24V S No . NEE O v
N MGy, MNtem 5 NE© - o B
i, - Ne, & i L B == o sa
O O

NeZ H265 o

Natrium-Ionen haben die Oxidationszahl +1.
Im Molekiil H, hat Wasserstoff die Oxidationszahl +1.
In Kohlendioxid hat das Kohlenstoffatom die Oxidationszahl + II

O O%

Cu®" vermag Zn zu reduzieren
[ Elektronen fliessen 'ﬁ"giv-v'iHTé vom Ag zum Zn*",
Cu** vermag Zn zu oxidieren
Die Reaktion Cu +2 Ag" = Cu*' +2 Ag lauft freiwillig ab.

An der Anode findet die Oxidation statt
Grundlage fiir eine Batterie bildet eine erzwungene Redox-Reaktion.

Dq\ WHOoOo

> o

l — 3 ?\‘\(A—\ 4§n—&(/: a'S('D.

8.2. Redoxreaktion, gleiche folgende Reaktionen aus (beinhaltet auch Beriicksichtigung der Ladung, je 1 P.)

a-H +b-Cr,0F +c-Cl'> d-Cr’* +e-Cl, +f- H,0 a= 14 b= = 6

d= 2., e= J f= ‘7,
os®: ¢/ . 2/i/7

a-MnO, +b-N,H; > ¢ -MnO,+d-N,+e-OH +f-H,0 = =~ b= (.8 c=

S
&= L5 = = 2
0.8 P : L/(/Z_/__ 2 [ e s
(23 ‘
5‘07“':5 e e)‘-d& /CQ/\C N\ -
a-OH +b-MnO, +c-Mn* > d-MnO, +e-H,0 B = .
4 —2 ’2 d: 5 B L gM 0.5
C(,qd\':s .- ‘-:f o ¥ Mortimer, p. 216,217,218

_ a=14, b=1. C=6. D=2. E=3. F=7
i) ;l,\o'..( *>R. ¢ a=2, b=1.5. C=2. D=1.5. E=2. F=2

f(-\ 2% . 3 . f’ ‘ \J a=4, b=2. C=3. D=5. E=2
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8.3.  Oxidationszahlen - L) ¢ En ! P by T
%L 1 Ly (e —
a) Gib bei den folgenden Verbindungen jeweils die Oxidationszahlen aller Atome an:
(je 0.25 P, die beiden letzten je 0.5 P.., total 2.5 P.) ¢
— ~ | LY ‘\_*
SO; MnO4 HCIO < F )«fz G
gl o MnV! o ‘ g c™ o FO NV o ==
> - > > > > o : | — ¢/
g Sl weoe'y - -
Sorcncn O~ne~‘;(/-» C P HY
/0N = Xy
it
o I r -
|| s AL i e A
C v G . _“ {
- H 3 H \ ATA [ = *(O\ i
20 T ¢ - e 5
~ :/-H( \ H,_ o
= R HS TN / H / \
=Y L
a oy I
H', 0", ¢’ H', 0™, C bei CHs: -III, C bei CO: 1I H', 0", c"
Je 0.5 P. .... Wenn alles korrekt
0.25 P. 1 Fehler
QP 2 und mehr Fehler.

| b) Die folgenden Molekiile miissen jeweils aus einem C sowie H und oder F (Anzahl H resp. F pro C-Atom also beliebig,)
zusammengesetzt sein, andere Elemente sind nicht erlaubt.
Zeichne alle mdglichen Molekiile und bestimme jeweils die Oxidationszahl des Kohlenstoffatoms (2.5 P.)

A (.‘ H NS « G

: o / J
== f =0= & = & ~—% /

-~ ./7 ".

e, A
_H 5 > 7
_ﬂ% —
= v
\ (
+ ~Ccc F = ~c- ¥
/\T o
— - ?
-+« :F _‘c_l/
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8.4. Das Daniell-Element besteht aus einer Cu-Elektrode in einer CuSO,-Lsg. und einer Zn-Elektrode in einer ZnSO4-Lsg, in

den folgenden Fragen wire diese Situation als Kurznotation mit: ,Cu/CuSO, und Zn/ZnSO,* angegeben B 2 b .l. e
a) Welche Spannung hat ein galvanisches Element aus Ag/AgNO; und Zn/ZnSO,?
Die Konzentration der Lésungen sei jeweils 1 mol/l. (0.5 P.)
Ag =>Ag'+e(+0,80 V) ZmSC?c
Zn =>7Zn*"+2¢e(-0,76 V)

Potential-Differenzen beider Metalle zu Wasserstoff addiert: 1,56 V 45 /UC_‘,
b) Durch welches Teilchen wird der Stromkreis geschlossen und von wo nach wo fliesst es? (1 0P) /[ n "’a‘b 020——\-_’)

SO, - Teilchen &orvy w{ a_) (

¢) Wodurch fliessen die Elektronen? Wieso? (0.5 P.)

Durch Draht, da Widerstand am kleinsten ist.

d) Zwei Halbzellen, gefiillt mit einer unterschiedlichen Konzentration an Silbernitrat (AgNOs), sind miteinander leitend
verbunden. Wie gross ist das gemessene Potential ...
- in Zelle 1, ¢(AgNOs) = 0.1 mol/l. (0.5 P.)

[Ag+]= 0,1 molL™
E1=0,80V+0,06V-log(0,1)=080V+0,06V-(-1)=080V-006V=074V

- in Zelle 2: c(AgNO;) =0.01 mol/l. (0.5 P.)

[Ag+]= 0,01 molL™!
E2=0,80V+0,06V-log(0,01)=0,80V+0,06V-(-2)=080V-012V=068V

*
- zwischen den beiden Zellen? (0.5 P:) uél’Q& Kc NE T Aé"'t—-(‘ < o [AS ] - A
Reo CL Y . {(q,[.

AE= |E1-E2| = |0,74V-0,68V| =006V

((G-a - A-\
e) Wie gross ist das gemessene Potential, wenn die Konzentratlon in Zelle_1 x mol/l und in Zelle_2 y mol/l wire. Vereinfache den
entstehenden Ausdruck so weit wie moglich. (0.5 P.)

AE= |EL-E2| = 0,80V +0,06 V- log (x) (0,80 V + 0,06 V - log (y)) | =
|0,80 V+0,06 V- log (x)-0,80 V- 0,06 V- log (y) | =

|0,06 V- log (x) - 0,06 V- log (y) | =

10,06 V- (log (x) - - log (y))| =

| 0,06 V - log (x/y)|

Ly
C\J — C-\.d e’ J £
f) Welches Potential hat ein galvanisches Element aus Cu/CuSO, und Ag/Ag,SO,? In welche Richtung fliesst der Stlom im

Vergleich zum Daniell-Element? (0.75) o 38 / " -J’O vV Aj — AS O é\

0,46 Volt der Strom fliesst i in dle andere Rlchtunc als beim Daniell-Element, da Ag edler ist als Cu. /"—\
s€ A-ode 3 of - o3k “Reoilny,
= o E5 L/

g) Zeichne ein SO,* sowie ein NO;™ Teilchen (0.5 P.)
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(5.5

a) Magnesium verbrennt mit Luftsauerstoff zu Magnesiumoxid. Notiere die ausgeglichene Reaktionsgleichung, bestimme alle
Oxidationszahlen und kennzeichne, was oxidiert resp. was reduziert wird(1.5 P.)

8.5. Diverse Reaktionen

2 Mg + 0, > 2 MgO — &. 5
Mg(0) O(0) Mg(+1I), O(-ID)

FS e) — F{S(E) — 25

wd oxddaaf « 2.5

S ("Il R
O[Lo/ \A‘._;—\ beo/’_\)_._,—)é B

b) Magnesium verbrennt auch in einer Kohlendioxid-Atmosphire. Bei der dabei stattfindenden Redoxreaktion entsteht nur Russ
und Magnesiumoxid. Notiere die ausgeglichene Reaktionsgleichung, bestimme alle Oxidationszahlen und kennzeichne, was

oxidiert resp. was reduziert wird. (1.5 P.) n:j S ﬂ “u
5 s o

\_/sto) qg_.‘o’.‘!bp

r o
a. 2 Mg+ COz2 > 2 MgO + C, - & wied cednia~)

2 Mgo + CIV()-II2 > 2 MgIIo-II +C0,

¢) Auch Magnesiumoxid reagiert mit Kohlendioxid, dabei bildet sich Magnesiumcarbonat (MgCO;).Notiere die ausgeglichene
Reaktionsgleichung, bestimme alle Oxidationszahlen und kennzeichne, was oxidiert resp. was reduziert wird (1.5 P.)

keine Anderung von Oxidationszahlen - keine Redoxreaktion

« e £+ BB —a s CC
J RS lere on/ed) !

-
. ;6 tu 1
1'5 =
(v
gLl L _
O"'.'.L

d) Wieso sollte fiir die Herstellung einer sauren Manganationen-Lésung (MnO4-) nicht Salzséure (HCI) verwendet werden? (1 P.)

Es entsteht gemdss Redoxtabelle das Clz-Gas.



0.059 . [c(Ox)%]
ntHy- ge n+y 4 3
YE(M/M )= ES(M/M™) n ) [e(Red)P] / y A 9)

S —

8.6. Chlorid-Ionen konnen durch Permanganationen (MnOy)- und geniigend tiefem pH zu Cl, und Manganionen umgewandelt
werden (vergleiche auch besprochene Aufgabe im Unterricht: Mn?" + 12 H,0 > MnO,+ 8H;0").

a) Wie hoch muss der pH-Wert mindestens sein, so dass diese Reaktion nicht eintritt. Antwort in geschriebenen Worten. (1 P.)

Muss so hoch sein, dass ,gerade‘ keine Bergabreaktion mehr stattfinden kann, d.h.
das Potential fiir MnOy4- muss gleich dem Potential von CI-/Cl; sein

b) Die Konzentration der Mangan- sowie Permanganat-Losung sei jeweils 1.0 mol/l. Wie hoch muss der pH-Wert mindestens sein,
so dass diese Reaktion gerade nicht eintritt (Berechnung verlangt!). (1.5 P.)

E =136 =E" + 0.059/5*log(c(Ox)/c(Red))

=1.51 + 0.059/5*log(c(Ox)/c(Red))
=151 + 0.059/5*log(c(MnO,)*c} (H;0") / c(Mn**)*c*(H,0))

= 1.51+0.059/5 * log(1 * ¢*(H;0") /1 * 1) bis hierhin 1 Punkt
Auflosen nach H;0" = 0.0257 1 Punkt
pH = -10g(0.0257) = ca. 1.5889 1 Punkt

¢) Gleiche Aufgabenstellung wie bei b), die Konzentration sei aber ...
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8.7. Oxidationszahlen (a2P.,b1P.c1P) wle

Streiche im Text die falschen Worte (fett und kursiv hervorgehoben) eindeutig
durch (1), so dass die Aussagen wahr werden. Falsche oder fehlende Korrekturen
erge.t:_en einen Abzug' (;05 P) Der Kohlenstoff ist hier das Mittel, das die Reduktion des Kupfers
pU ——y CU ermaglicht, indem es den Sauerstoff von diesem iibernimmt, wobei
(v es selbst oxidiert wird.
Es ist das Reduktionsmittel. Umgekehrt ist das Kupferoxid der

C() Folgende Reaktion sei vorgeben: Stoff, der an den Kohlenstoff Sauerstoff abgibt, diesen also
e

° +Iv {~- L8 oxidiert;dabei selbst reduziert-wird. Es ist das Oxidationsmittel.
Beide Teilreaktionen, die Oxidation und die Reduktion, verlaufen
2Cu0 + C =2 2Cu + (CO2 gleichzeitig. Man spricht von Redoxreaktionen.
-0 55 C. http://braunsunterricht.de.tl/Redoxreaktionen-Teil-1.htm

Der Kohlenstoff ist hier das Mittel, das die Reduktion / Oxidation des Kupfers
ermdglicht, indem es den Sauerstoff von diesem libernimmt, wobei es selbst
reduziert /oxidiert wird. Es ist das Reduktionsmittel / Oxidationsmittel.
Umgekehrt ist das Kupferoxid der Stoff, der an den Kohlenstoff Sauerstoff
abgibt, diesen also reduziert / oxidiert, dabei selbst reduziert / oxidiert wird.
Es ist das Reduktionsmittel / Oxidationsmittel.

Beide Teilreaktionen, die Oxidation und die Reduktion, verlaufen gleichzeitig.
Man spricht von Redoxreaktionen / Sdure-Base-Reaktion.

b) Spannungsreihe (Hilfe .. .die Reaktion soll stattfinden’)

Das edlere / unedlere Metall l6st sich in Gegenwart der Anionen / Kationen
edlerer / unedler Metalle auf (wird reduziert / oxidiert), wahrend sich die
unedleren / edleren Kationen al Metall abscheiden (reduziert /oxidiert werden).

Das unedlere Metall 15st sich in Gegenwart der Kationen edlerer Metalle auf (wird oxidiert),
widhrend sich die edleren Kationen al Metall abscheiden (reduziert werden).

c) Redoxreaktionen, Spannungsreihe

Schwache /Starke Reduktionsmittel stehen oben links, schwache / starke
Oxidationsmittel unten links / rechts. Starke Reduktionsmittel haben eine
kleine /grosse Tendenz Elektronen abzugeben. Bei Bergaufreaktionen liegt das
Gleichgewicht links / rechts, bei Bergabreaktionen links / rechts.

Starke Reduktionsmittel stehen oben links, starke Oxidationsmittel unten rechts. Starke Reduktionsmittel haben
eine grosse Tendenz Elektronen abzugeben Bei Bergaufreaktionen liegt das 66 links, bei Bergabreaktionen rechts.



© 0.059 [c(Ox)4]
h+y - pe HE)i |
2.0 E(M/MT™) = ES(M/MT™) + — [c(Red)P]

8.8.  Nernst, Stochiometrie etc. (ABI, p. 190)
Als Energiespeicher fiir den Elektromotor werden Nickel-Metallhydrid-Akkumulatoren (NiMH-Akku) verwendet, die bei

Benzinbetrieb vom Generator des Fahrzeugs aufgeladen werden konnen.
Ladevorginge: Ni** > Ni** +¢ (E° (Ni**+ e- > Ni*")+0.49 V, nicht in Tabelle!)
2H,0+ 2¢ > H,+2OH

al) Welche Spannung wird beim Entladen des NiMH-Akkus gemessen (Standardbedingungen)? (1 P.)

—_—

Tabelle Reduktion angegeben ...

Umgekehrte Vorgédnge zum Ladevorgang beachten!:

Ni 3+ e- > Ni2+ Reduktion, Eo=+0.49V

H2 + OH- - H20 +e Oxidation,  Eo=+0.83V (in Tabelle Reduktion=-0.83 V angegeben)

Ezelle=EOreod+EOox=0.49 + 0.83 =131V

a2) Die Spannung eines handelsiiblichen NiMH-Akkus betrégt 1.2V. Erkldre wie diese Spannung nur durch die Anderung der
Konzentrationen der Ni**-Ionen gegeniiber der Konzentrationen der Ni**-Ionen erreicht werden konnte (urspriinglich jeweils
gleiche Konzentration). Die Antwort nicht berechnen sondern nur in Worten erkléren. Stelle dafiir die Nernstsche Gleichung auf.
(Wenn al) nicht berechnet werden konnte so verwende fiir die Berechnung 1.4 V) (1.5 P.)

E=E0+0.059/1 *log(ox/red)= E0+0.059/1 *log(Ni3+/Ni2+)= 131 +?=120V
d.h. der Wert mit log muss negativ sein, d.h. konz. Erhéhung der Konz von Ni2+ und
Abnahme der Konz von Ni3+

b) Fahrzeuge mit Hybridantrieb fahren mit vermindertem Benzinverbrauch. So betrégt der durchschnittliche Verbrauch fiir ein
Hybridmodell 4.8 Liter Benzin pro 100 km, wihrend ein normaler Verbrennungsmotor 7.2 Liter Benzin pro 100 km bendétigt.

Annahme: Benzin = Octan = CgH,3, Dichte = 0.703 kg per Liter.
b1) Formuliere die Verbrennungsreaktion des Octans. Annahme: vollstandige Verbrgrinung. (0.5 P.)
b2) Berechne die Masse an Kohlenstoffdioxid, die m mHybridfahrzeug gepgenitber-einem-ret enzinmodell bei einer

A it eine
Jahresfahrleistung von 15000 km jedes Jahr einspart. (2 P.)

g

a) 1*C8H18 +25/2 *02 - 8*CO2 + 9* H20 05
b) Unterschied von 2.4 Liter a 0.703 kg = 1.6872 kg

auf 100 km

Stoff M (g/mol) m (g) n (mol)
C8H18 114 1687.2 14.8
CcO2 44 5209.6 8*14.8=118.4

Auf 15000 km ... Faktor (15°000/100) = 150 mal mehr
Also 150%5209.6 = 781440 g = ca. 781 kg



