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Einige Vorbemerkungen:

Mit diesem Skriptum soll dem Schiiler ein knapp ge-
faBter AbriB der Allgemeinen Chemie als erste Grund-
lage fiir die theoretischen Aufgaben der Kurs- und
Landeswettbewerbe in die Hand gegeben werden.

Es wurde dabei vorausgesetzt, daB der Schﬁler'die
Kenntnisse aus der Chemie-Unterstufe mitbringt und
darliber hinaus so viel Interesse fiir Chemie aufbringt,
daB er eine Abrundung seiner Stoffkenntnisse in den
Lehrbiichern sucht.

Die Hilfe des Lehrers wird selbstverstidndlich immer

wieder vonndten sein.

Grundlegende Kapitel wurden sehr knapp gefaBt, in den
AHS-Blichern weniger vertretene Kapitel wurden z. T.
etwas ausfiihrlicher behandelt.

Dabei wurde manchmal bewuBt vereinfacht und auch Ab-
leitungen wurden meist vermieden, um den Rahmen des
Skriptums nicht zu sprengen; es wird auf die Literatur-
liste am Ende des Skriptums verwiesen. Das mathematische
Niveau wurde nicht allzu hoch angesetzt, um auch jilingeren
Schillern den Einstieg zu ermdglichen; mathematisch
schwierige Abhandlungen m8gen der individuellen Ein-
stellung und Betreuung sowie dem Vorbereitungskurs des
Bundeswettbewerbes vorbehalten bleiben. - |

Um Verbesserungsvorschldge und Fehler-Mitteilungen im
Hinblick auf eine Neuauflage bittet das Autorenteamn.
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Grundlagen der Stdchiometrie

(St6chiometrie = Mengenberechnungen)

Atommasse, Mol, Formel-Berechnungen

Atome sind chemisch nicht mehr weiter zerlegbare Teilchen. -
Gleichartige Atome (grob gesagt) bilden ein Element (Kurz-
bezeichnung: "Symbol"). In Molekiilen (kleine, chemisch
zerlegbare Teilchen) oder Gitterstrukturen miteinander
verbundene verschiedene Atome ergeben eine chemische Ver-
bindung (Kurzbezeichnung durch die "Formel").
Wegen der geringen Masse einzelner Atome verwendet man
eine eigene Atommasseneinheit "u". Die Gr&Be dieser Ein-
heit ist wie folgt definiert: 1 u = 1% der Masse eines
bestimmten Kohlenstoff-Atoms

(des Kohlenstoff- Atoms  %2C)
Atommassen kdnnen dem Periodensystem (PSE) entnommen
Werden. .
Den Umrechnungsfaktor zwischen der Atommasseneinheit und
Gramm bildet die Avogadro-Zahl (= Loschmidt-Zzahl)
N, ='6,022 . 102;’é |
1g=26,022. 10 u
Daraus ergibt sich, daB8 x Gramme eines Stoffes, dessen
Einzelteilchen die Masse x u hat, stets 6,022 . 1023
solcher Einzelteilchen enth&lt. Eine solche Stoffmenge
aus 6,022 . 1023

ob es sich um einen aus Molekiilen aufgebauten (meist

Stoff-Einheiten nennt man "1 mol", egal

leicht fliichtigen) Stoff oder um eine Gitter-Substanz

(z. B. ein Salz) handelt: Ein Mol eines Stoffes enthidlt
NA chemische Einheiten (das sind Atome oder Molekiile oder
charakteristische Gitterausschnitte) des betreffenden
Stoffes. Ein Mol eines reinen Stoffes ist soviele Gramm
des Stoffes, wie seine Formelmasse (z. B. Molekiilmasse)

in u angibt.

Am Beispiel des Gases Kohlendioxid:
Formel: COZ;
stoff- und zwei Sauerstoff-Atomen.

d. h. das Molekill besteht aus einem Kohlen-
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Molekiilmasse (ergibt sich aus der Summe der iiblicherweise
gerundeten Atommassen): 12 + 2.16 = 44 u
44
2
6,022 . 10
"1 mol Kohlendioxid" ist dementsprechend 44 g CO2 (be-

=23

oder in Gramm umgerechnet .......

3 = 7,3 . 10

stehend aus 1 mol C-Atome = 12 g und 2 mol O-Atome = 32 q)
oder man sagt, die molare Masse von Kohlendioxid ist

44 g . mol 1.

Aufzupéssen ist beispielsweise bei Sauerstoff:

"1 mol Sauerstoff" bezeichnet {iblicherweise nicht 1 mol
O-Atome sondern 1 mol zweiatomige Molekiile O2 (die Form, .
in der elementarer Sauerstoff in der Natur anzutreffen
ist) = 2.16 = 32 gq.

Am Beispiel von Aluminiumoxid (Korund):

Formel: A1203 (keine Molekililformel, sondern man spricht
von einer Formeleinheit); d. h. das Gitter eines Korund-
kristalles wird von Aluminium und Sauerstoff im Atomver-
hdltnis 2 : 3 aufgebaut.

Molare Masse: 2 . 27 + 3 . 16 = 102 g . mol ~ ! .
Zusatzfrage: Wieviel Prozent (Massenprozente) Aluminium
enthdlt reiner Korund?

1T mol A1,0, enthdlt 54 g Al, das sind 54 . 100
273 102

Umgekehrt kann aus den Prozentsdtzen der Elemente in einer

= 52, 94 % Al.

Verbindung eine Formel erstellt werden.

Beispiel: Die quantitative Analyse einer Verbindung ergibt
die Werte 40,0 % C, 6,67 % H, der Rest ist Sauverstoff

(d. h. 100 g der Verbindung bestehen aus 40 g C, 6,67 g H
‘und 53,33 g O0). Dieses Verh&dltnis kann man in "g" oder

auch in "u" (d. h. flir Einzelatome) auffassen. Durch Division
dieses Massenverhdltnisses durch die Einzelmassen der Atome
erhdlt man das Atomverh&ltnis:

40,00 | 6,67 . 53,33 _ ] ] _1 o
2 ¢ 1 : Te 3,33 : 6,67 : 3,33 =1 : 2 : 1

(ganze Zahlen erh&lt man meist durch Division durch die
kleinste Zahl) ‘

g9
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Die Formel k®&nnte also CHZO (das wdre Methanal) lauten,
kann aber ebenso ein Vielfaches davon sein:

C2H4O2 (Essigsédure), C3H603 (z. B. Milchs&dure), C6H1206
(z.B. Traubenzucker).

Zur Festlegung der Formel ist daher noch ein weiteres
Experiment, nimlich eine Molekiilmassenbestimmung notwendig:
Wenn die Molekilmasse beispielsweise 90 u betridgt, so er-
rechnet sich die Formel C3H603’ (In der organischen Chemie
spielt aber auch noch die r&umliche Anordnung der Atome =
Strukfur eine groBe Rolle!) Bei Gittersubstanzen sind

derartige Vielfache natilirlich sinnlos!

Grundgesetze - Reaktionsgleichungen - Umsatzberechnungen

Von den 3 chemischen Grundgesetzen seien die beiden ersten
genannt. |

1. Gesetz = Satz von der Erhaltung der Masse:

Bei einer chemischen Reaktion &ndert sich die Gesamtmasse
der beteiligten Stoffe nicht.

2. Gesetz = Gesetz der konstanten Massenverh&dltnisse:

Die Mengen der miteinander reagierenden Stoffe stehen in
einem flir die betreffende Reaktion charakteristischen und
konstanten Verh&dltnis.

Aufstellen einer Reaktionsgleichung:
Die chemische Gleichuhg gibt Ausgangstoffe (Reaktandern)
und Endstoffe (Produkte) an; sie hat aber auch eine quanti-
tative Aussage und bildet daher die Grundlage‘fﬁr Mengen-
berechnungen.
Beispiel: Beim "Rosten" von Eisen entsteht das Eisenoxid
Fe203. |
;i Fe t ... 0, —> ... Fe,0,
Links bzw. rechts des Pfeiles sollen gleiche Massen sein
(1. Gesetz). Zur Ermittlung der Koeffizienten (Zahlen vor
der Formel) hilft es oft, bei der kompliziertesten Formel
(beim Element mit dem hdchsten Index = tiefgestellteZahl)
das kleinste gemeinsame Vielfache festzustellen: im Bei-
spiel 3 . 2 bzw. 2 . 3 O.

4 Fe + 30, —> 2 Fe, O

2 2 73



Man stellt also eine Gleichung mit etwas Fingerspitzen-
gefiilhl auf, kann sich aber auch der Faktorenrechnung be-
dienen, die hier nur kurz angedeutet werden soll:

X Fe + y O2 _ z Fe203

Flir Fe gilt: 1Ix 2z
Fir O gilt: 2y = 3z

Wenn man x = 1 setzt, folgt daraus
z =y
und y = %

Durch Multiplikation mit 4 erh&dlt man die ganzen Zahlen

x =4, z =2 und y = 3.

Diese Methode wird meist erst bei komplizierten Gleichungen
verwendet.

Durch die vollstdndige Gleichung sind die Verh&dltnisse,

in denen die Stoffe miteinander reagieren festgelegt (2. Gesetz).
Flir die quantitative Betrachtung kann die Gleichung "atomar"

("4 Atome Eisen reagieren mit 3 Molekiilen Sauerstoff..... ")

oder in beliebigen Vielfachen davon (mol, kmol u. a.)

aufgefaBft werden. Fiir die praktische Arbeit im Labor ist

die Berechnung von>molaren Ans&tzen am gidngigsten. Obige
Gleichung bedeutet daher auch:

4 mol Fe (= 4 . 56= 224 g Fe) reagieren mit 3 mol O2

(=3 . 32 g) zu 2 mol Fe,0, (=2 . 160 g).

Das direkt aus der Gleichung ablesbare Teilchenverhdltnis
kann man also mit Hilfe des PSE in das Massenverhdltnis
der beteiligten Stoffe umwandeln.

Mittels SchluBrechnung oder Aufstellung einer Proportion
188t sich aus dem obigen Verh&dltnis jede beliebige Massen-—
berechnung durchfiihren.

z.B.: Wieviel Fe,O, entsteht bei der vollstdndigen Oxidation

273
von 100 g Fe ?
224 : 320 100 : x

X 143 g Fe,0,



Ubungsaufgaben:

1.

Wieviel ml (» cm3) 96 %ige Schwefelsdure H2804 (Dichte

Q = 1,84 g . cm ) sind notwendig, um 1 Liter einer

verdiinnten Schwefels&dure herzustellen, die 1 mol H.SO

2774

pro Liter enthalten so0ll?

Lésung: 55, 5 ml HZSO4

Geben Sie die Masse eines Sauerstoff-Molekiils in kg an.

3. Welches Eisenerz ist hochwertiger: Magnetit Fe304 oder
Himatit Fe203 ?

Losung: Magnetit mit 72,4 % Fe (Himatit: 70,0 % Fe)

4. Eine Verbindung (Gittersubstanz) enth&lt 68,4 % Cr und
31,6 % 0. Erstellen Sie die Formel.

5. Die quantitative Analyse einer Fliissigkeit ergab die
Werte 92,3 % C und 7,7 % H. Eine Molekiilmassenbestimmung
lieferte den Wert 78 u. Wie lautet die Formel?

L&sung: C6H6 (Benzol)

6. Wie lautet die Reaktionsgleichung fiir das Verbrennen
von Octan C8H18 (es entstehen 002 und HZO)?

7. Erstellen Sie die Gleichung fiir die Redox-Reaktion von
Aluminium mit Fe304 (Produkte sind Fe und Al 3)

Wieviel Aluminium wird fiir die Reduktion von 100 g Fe304
bendtigt?
Losung: 31 g Al _

8. Wieviel Tonnen SO2 entstehen beim ROsten von 10 t Pyrit?
(FeS2 wird mit Luft-Sauerstoff erhitzt und zu Fe203
und Schwefeldioxid 802 umgesetzt).

Lésung: 10,7 t 802

Gasgesetze

Allgemeines Gasgesetz

ZustandsgrdBen fiir gasfdrmige Substanzen (inkl. Einheit):

Volumen V ........ m

-2

Druck P eececcas Newton pro Quadratmeter (N . m ©) =

Pascal (Pa)

1 bar = 105 Pa

Alt: 1 atm (= 760 mm Hg oder Torr) =
1,01325 bar

(Fur Néherungsrechnuﬁgen gilt: 1 atm =

1 bar)



Temperatur t ...... C (0°c
Temperatur T ...... K (T

273,15 K)
273,15 + t)

Bei geniligend niedrigem Druck und bei hohen Temperaturen
(die vom Siedepunkt des Gases deutlich entfernt sind) kann
von einem idealen Gas gesprochen werden: Eigenvolumen der
Gasteilchen und Anziehungskrifte zwischen ihnen k&nnen
vernachldssigt werden. p, T und V zeigen dabei unter-
einander Beziehungen, die fiir alle idealen Gase gleich

sind.

1. Gesetz von Boyle-Mariotte:
Flir isotherme Vorgdnge (= bei konst. Temperatur) gilt
P . V = konst. oder Py - V1 =P, - V2

2. Gesetz von Gay-Lussac:
Fiir isobare Vorgidnge (= bei konst. Druck) gilt

1 ._2

T

bzw. wenn man von T1 = 0°¢ ausgeht: _ . _ V1 ) TZ
» Vs = 7273

(d.h. eine Temperatur&dnderung von 1° C bewirkt eine

Volumsé&nderung um — )

273
3. Analog gilt filir isochore Vorginge (= bei konst. Volumen)
Pi _ P
T T,

Aus obigen Gasgesetzen leitet sich die "Allgemeine Zustands-
gleichung fiir ideale Gase" ab:

p . V = nRT

n = Anzahl der Mole
Gaskonstante (Wert bei Verwendung der SI-Einheiten m3, Pa
und K : 8,3144 J . K | . mol™ ")

o
I

Damit in direktem Zusammenhang steht der Satz von Avogadro:
Gleiche Volumina verschiedener Gase enthalten (bei gleichem
Druck und gleicher Temperatur) gleich viel Molekiile.
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Von praktischem Interesse ist dabei das Molvolumen
(= N,
druck 1,013 bar (= "Normalbedingungen"): 22,4 Liter (Wert

Molekiile eines beliebigen Gases) bei 0° C und Luft-

‘aus der obigen Gasgleichung ermittelt; experimentelle Werte

der realen Gase liegen meist etwas niedriger).

Beispiel 1:

Eine bestimmte Menge des Edelgases Neon nimmt bei 100° ¢
ein Volumen von 200 ml ein. Ermitteln Sie das Volumen bei
gleiéhem Druck und 0° c.

LSsung: Isobare Volumsverminderung

v, . T
_ 2 _ 200 . 273 _
v, = = 373 = 146 ml

Beispiel 2:
Bei einer Reaktion entsteht Chlorgas (Clz). Bei einer
Temperatur von 24° C und einem Druck von 1,7 . 105 Pa

wurden 45 1 Cl2 gemessen. Wieviel Gramm Chlor sind entstanden?

Ldsung: p . V' = nRT Volumen in m3 einsetzen!
Anzahl‘der Mole n = Masse m
m molare Masse M
pV = M RT
o 5
_pv.™M_1,7 . 107 . 0,045 . 71 _
m RT 8,3144 . 297,15 = 220 g Cl,

Dalton-Gesetz der Partialdrucke

Der Gesamtdruck einer. Gasmischung ist gleich der Summe
aus den Partialdrucken der Komponenten. (Als Partialdruck einer
Komponente der Gasmischung bezeichnet man den Druck, den
diese Komponente austiiben wirde, wenn sie allein den Raum

einndhme, den das gesamte Gasgemisch einnimmt.)

Beispiel: Ein 200 ml Gef&dB enthielt Sauerstoff bei einem
Druck von 200 mbar und ein zweites GefdB8 von 300 ml Volumen
war mit Stickstoff mit einem Druck von 100 mbar gefilillt.

Beide GefdBe wurden so verbunden, daB jedes der beiden Gase
das Gesamtvolumen ausfiillen konnte. Welchen Partialdruck besa8

nun jedes der beiden Gase und welcher Gesamtdruck resultierte?
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Losung: Gesamtvolumen = 500 ml

_ V pnfas
P Poctiat = P Antang * Viesamt
_ 200 _
Pg, = 200 . £00 80 mbar
_ 300 _
pNz = 100 . 00 = 60 mbar

Gesamtdruck = 140 mbar

Grundlagen der Kinetik

Der vorangehende Abschnitt wurde nach den Gesetzen der
Thermodynamik behandelt ("Die Thermodynamik befaB8t sich
mit den Gesetzen, welche die makroskopisch feststellbaren
Gr6B8en der stofflichen Zustd@nde miteinander verbinden.").
Weitere Grundlagen der Thermodynamik werden in diesem
Skriptum noch abzuhandeln sein.

Die Erkl&rung flir diese Gasgesetze wird durch die
statistische Uberlegungen einbeziehende kinetische Gas-
theorie geliefert. Diese Theorie macht folgende Annahmen:
Gase setzen sich aus Einzelatomen oder Molekiilen zusammen,
die als Punktobjekte angesehen werden k&nnen. Ihre Abst&dnde
untereinander sind sehr grof3. Die Teilchen befinden sich im
Zustand stdndiger ungeordneter Bewegung. Sie stoBen gegen
die Wdnde des Behdlters und auch untereinander zusammen,
wobei diese StdBe elastisch sind, d. h. daB dabei keine
Energie verloren geht.

Erkldrung des Druckes durch die kinetische Gastheorie:

Der Druck ergibt sich aus der Imﬁulsénderung der auf die
GefdBwand stoBenden und zurilickprallenden Gasteilchen. Die
Definition flir den Druck lautet bekanntlich "Kraft pro
Fl&dcheneinheit", wobei die Kraft ja die Anderung des
Impulses mit der Zeit ist; wenn man sowohl die Kraft als
auch die Fl&dche mit der GrdBe "Ld&nge" multipliziert, ergibt
sich die Druck-Definition "Energie pro Volumen".

Aus der Anzahl der StdB8e und der Impulsdnderung l&B8t sich
(was hier nicht im Detail gezeigt werden soll) ableiten,
daB eine unmittelbare Beziehung zwischen der Temperatur

eines Gases und der Translationsenergie (kinet. Energie)

'E der Gasteilchen besteht. Es gilt dann fiir ein Mol eines



-]10-

Gases:

_mv™ _ 3
E==— =3RRI

Bezieht man sich nun auf ein Teilchen (indem man durch

NA dividiert) und fiihrt fiir den Quotienten R/NA die
Boltzmann'sche Konstante k ein, so erhidlt man

E = % kT , woraus erkennbar wird, daB Wirme eine Art von
Bewegung ist bzw. die Temperatur ein MaB8 fiir die Bewegung
der Molekiile ist.

Die Warmemenge, die zur Erwdrmung eines Stoffes_um 1° ¢
erforderlich ist, nennt man Warmekapazitdt. Wenn man sich
dabei auf 1 mol des Stoffes bezieht, so spricht man von
der"molaren Wdrmekapazit&dt". Molare Wirmekapazititen werden
meist flir konstanten Druck angegeben (GrtBenzeichen: Cp)

und kdnnen Tabellenwerken entnommen werden. Die zugefiihrte
Warme erhdht die Geschwindigkeit der Teilchen, also die
Translationsenergie; bei mehratomigen Gasmolekiilen wird auch
die Rotations- und Schwingungsenergie erhdht.

Beispiel:

Wie hoch muB die Temperatur von Argon sein, wenn die
mittlére Geschwindigkeit der Atome gleich'groB sein soll
wie die von Helium bei 300 K?
Losung: EXE 3 v . m

2=—2-RT T =

v soll bei beiden Gasen gleich sein, 3 R ist konstant. Da
Ar-Atome ( 40 u) eine um das Zehnfache grdBere Masse .
haben als He-Atome (4u), muB8 die Temperatur zehnmal so
hoch sein: 3000 K.

Ubungsaufgaben:

1. Berechnen Sie die Dichte (in g/l1l) von Kohlenmonoxid bei
20° C und Luftdruck (1,013 bar).
Lésung: 1,16 g/1

2. Um das Wievielfache ist die Dichte wvon 802 groBer als

die von CH4 ?

Losung: 4-fach
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_1.1_

In einem Behdlter befinden sich gleichzeitig Hy=, Ny-
und 02-Molekﬁle. In welchem Verh&ltnis zueinander stehen
die mittleren Geschwindigkeiten der Molekiile? (Wie

-Molekiile,
-1

groB ist die mittlere Geschwindigkeit der H,

~Molekiile 500 m . sec

wenn die Geschwindigkeit der O2

betrédgt ?) .
Lésung: 1 : 0,27 : 0,25 (2000 m . sec-1)

Die quantitative Analyse eines Gases ergab die Werte

‘86,0 % C und 20,0 % H. Bei Normalbedingungen wurde

auBerdem die Masse von 100 ml des Gases mit 0,134 g
ermittelt. Gesucht ist die Formel des Gases.
Lésung: CZHG

Im Gaswerk soll der Heizwert des erzeugten Gases be-
stimmt werden. Bei 18° C und einem Druck von 0,9 bar
werden 4,2 kJ . m_3 gemessen. Wie hoch ist der Heiz-
wert bei 0° C und 1,01 bar ?

L&sung: 5,02 kJ . mn3

Bei einer Bromierung mit Br2 wird vor der Reaktion eine
Temperatur von 90° C, ein Druck von 0,97 bar und ein
Volumen von 4,8 1 gemessen. Nach der Reaktion wird bei
104° C und gleichgebliebenem Druck ein Volumen von 2,1 1
gemessen. Wieviel g Brom wurden bei der Reaktion umge-
setzt? '

Losung: 14,3 g Br2

Die Analyse einer Aluminium-Zink-Legierung erfolgt durch
Versetzen einer gewogenen Probe mit iiberschiissiger
Salzsdure und Auffangen des entwickelten Wasserstoffs
iiber Wasser. Berechnen Sie, wieviel Prozent Al eine
Legierungsprobe enth&dlt, von der 0,220 g ein Gasvolumen
von 205 ml ergibt, gemessen liber Wasser von 297 K bei
einem Luftdruck von 984 mbar.

Beachte: Von Interesse ist natlirlich die trockene H,-
Menge, d. h. es muB der im Gasraum vorhandene Wasserdampf
beriicksichtigt werden. (Aus Tabellenwerken kann entommen
werden: Dampfdruck von Wasser bei 297 K = 30 mbar)
Loésung: 51, 4 & Al
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Ldsungen

Ein- und zweiphasige L&sungen

Begriff "Phase": Eine Phase ist ein Teil eines Systems, der
bis in molekulare Bereiche physikalisch homogen (auch noch
mikroskopisch einheitlich aussehend) aufgebaut ist.
Beispiele: Eis in Form von Schnee stellt eine Phase dar.

—— Eine Zuckerl8sung ist ebenfalls einphasig (eine aus

2 Komponenten bestehende Mischphase). Gibt man zu einer
Zuckerldsung mehr und mehr Zucker, so wird ab einer gewissen
(von der Temperatur abhdngigen) Konzentration die Losung
nicht mehr imstande sein, weiteren Zucker zu l&6sen: die
L8sung ist ges&dttigt. Kilhlt man eine heiB-gesdttigte Zucker-
18sung ab, so beginnt Zucker auszukristallisieren und es
entstehen eine feste reine Zuckerphase sowie als wéssrige
Phase eine Zuckerl&sung mit niedrigerem Zuckergehalt (in
diesem Gleichgewicht ist die Konzentration der Ldsung die
"I,slichkeit" von Zucker bei der betreffenden Temperatur);

das System besteht jetzt aus 2 Phasen, aber nach wie vor aus

2 Komponenten.-— Eine Mischung von Iod, Ether und Wasser
besteht aus 3 Komponenten bzw. 2 Phasen, weil Iod durch die
Losungsmittel geldst wird und Ether mit Wasser praktisch
nicht mischbar ist.

Verteilungsgesetz (von Nernst):

Zwischen 2 nicht mischbaren Fliissigkeiten verteilt sich ein
geléster Stoff so, daB das Verh&dltnis seiner Konzentration
in beiden L&sungen konstant ist. Fiir die Verteilung von Iod
zwischen Ether und Wasser hat diese Verteilungskonstante
(Verteilungskoeffizient) bei Raumtemperatur den Wert 200,
d. h.

Konzentration von Iod in Ether

K = - -
Konzentration von Iod in Wasser

= 200

Konzentrationsangaben von L&sungen

Die wichtigsten SI-Gehaltsangaben filir Mischphasen sind:
a) Die Massenkonzentration ?*:
Masse des geldsten Stoffes pro Volumen der Ldsung.

Einheit: meist g . 17'.
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b) Die Volumenkonzentration 6 (i{ibliche Angabe bei homogenen
Flissigkeitsgemischen):
Volumen der Komponente pro Volumen der LOsung. Einheit
-1
Z. Bo:ml . 1 .

Beispiel: 6 (Ethanol, in Wasser) = 200 ml . 171

(oder: 20

c) Die Stoffmengenkonzentration c¢ (wichtigste Gehaltsangabe
fiir den Chemiker):
Menge an geldstem Stoff pro Volumen der L&sung. Einheit:
mol . 1_1. (Gdngige, wen auch nicht korrekte Bezeichnung:
"Molarit&dt")
Beispiel: c (HZSO4) = 0,05 mol . 1
Umrechnung in Massenkonzentration:

§*(H,80,) = 0,05 . 98 =4,9g .1

-1

-1

d) die Molalit&t b:
Menge an geldstem Stoff pro Masse des L&sungsmittels.
Einheit: mol . kg .

H&ufig auch anzutreffen ist die Gehaltsangabe "Massen-
prozente": Masse an gelSstem Stoff pro 100 Masseeinheiten
der LOsung.

Beispiel: 20 g NaCl in 80 ml (~ g) H,0 geldst ergibt eine
20 %ige Kochsalz-L&sung.

Man beachte, daB alle obigen Angaben, auBer der Molalit&t,
sich auf die fertige L&sung beziehen. Das bedeutet, daf bei
Herstellung definierter L&sungen nicht eine bestimmte
Lésungsmittelmenge zum aufzulbsenden Stoff zugegeben wird,
sondern daB8 nach dem L&sen in einem Teil des Lésungémittels

erst auf das bestimmte Volumen aufgefiillt werden kann.

Verdiinnen von LOsungen:

Da dabei ja nichts "verloren" geht, gilt:

Volumen 1 . Konzentration 1 = Volumen 2 . Konzentration 2
Beispiel: In welchem MaB8 muB eine L&sung, die 40 g AgNO3
pro Liter enthdlt, verdinnt werden, um eine Konzentration
von 16 mg pro ml zu erhalten ?

1

Lésung: 16 mg . ml ' 2 16 g . 171

. Man bezieht sich am
zweckmiBigsten auf einen Liter:
1 .40 =x . 16

x = 2,5 d. h. jedes beliebige vorgelegte Volumen muB

auf das Zweieinhalbfache (Endvolumen der Lésung) verdiinnt
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werden.

Beispiel flir eine "Mischungskreuz":
Wieviel 98 %ige Schwefelsdure muB zu 2 kg 80 %iger Siure
zugesetzt werden, um 90 %ige Schwefelsdure zu erhalten ?

Konzentriertere Volumen (Masse) der

Ld&sung (c oder %) konzentrierteren LOsung

/

gewlinschte Konzentration
Verdiinntere Volumen (Masse) der
Losung (c oder %) verdiinnteren L&sung
bzw. Wasser (Wert = Null!)

Z = Volumen (Masse) der
fertigen LOsung
(Subtraktion in Pfeilrichtung)

98 10 Zu 10 Teilen 98 %ige Sdure bendtigt man
\\90*/2 8 Teile 80 %$iger S&ure.
7N 2 kg 80 %iger S&dure erfordern also
80 78 ‘
19 - 2 - 2,5 kg der 98 %igen Siure.

Kolligative Eigenschaften von L&sungen

Man versteht darunter Ph&nomene, die davon abhé&ngen,
wieviele Teilchen eines geléSten,nichtflﬁchtigen Stoffes

in der LOsung vorhanden sind, wobei die resultierenden

Eigenschaften der LOsung unabhdngig von der Art der geldsten

Teilchen sind.
a) Erniedrigung des Dampfdruckes:

Wenn ein nichtflliichtiger Stoff gelbst ist, werden seine
Teilchen einen Teil der Flissigkeitsoberfldche besetzen
und damit die Verdampfungsneigung des Ldsungsmittels ver-
mindern. Dabei gilt das Gesetz von RAOULT

Po - P _ n

Po n + an
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Darin bedeuten:

Po ccc-- Dampfdruck des reinen Ldsungsmittels

P ««... Dampfdruck der L&sung bei gleicher Temperatur
n ecee.. Anzahl Mole des geldsten Stoffes

s PR Anzahl Mole des LOsungsmittels

Das rechte Glied

—?ré}?r—- wird als Stoffmengenanteil (Molenbruch) bezeichnet.
Lm

Durch diese Gleichung er6ffnet sich die MSglichkeit einer

Molekiilmassenbestimmung nichtfliichtiger Stoffe. Da aber

Dampfdrucke experimentell nicht bequem erhiltlich sind, miBt

man lieber Auswirkungen der Dampfdruckerniedrigung:

b) SiedepunktserhShung ATS:

Siedepunkt = Temperatur, bei der der Dampfdruck der

Flissigkeit den Wert des AuBendruckes (z.B. Luftdruck 1,013 bar)
erreicht. Eine Dampfdruckerniedrigung durch Aufldsen eines
festen Stoffes muB daher eine Erh8hung des Siedepunktes zur
Folge haben. Diese Siedepunkterhdhung ist in verdiinnten
L&sungen also proportional der Zahl der gelSsten Molekiile

bzw. Mole in einer gegebenen Masse Losungsmittel (man bedient
sich-der Molalitdt b als Konzentrationsangabe).

ATS =~KS . b

K. eeeenn.. ebulloskopische Konstante (molale Siedepunktserh&hung
KS ist eine LOsungsmittelkonstante und unabhingig von der Art
des geldsten Stoffes, wenn man voraussetzt, daB8 dieser nicht
fllichtig und nicht in Ionen dissoziiert ist. Ks von Wasser

z. B. hat den Wert von 0,513 K.kg.mol—1. Wenn man also 1 mol
Rohrzucker (342 g) in 1000 g Wasser lést; siedet diese L&sung
bei 100,513O C (bei Normaldruck; Ks gilt aber auch fiir ab-

weichende Drucke).

c) Gefriepunktserniedrigung ATm;

Schmelzpunkt = Temperatur, bei der sich feste und fliissige
Phase im Gleichgewicht befinden. Die Dampfdruckerniedrigung
bewirkt indirekt die Gefrierpunktserniedrigung. Vereinfachte
Erkldrung: Wenn ein L&sungsmittel B mit festem B im Gleich-
gewicht steht und dann ein fester Stoff A in B geldst wird,
so kann nicht mehr jedes Molekiil, das auf festes B auftrifft,

auf ihm haften bleiben; dadurch wird die Tendenz von B auszu-
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kristallisieren vermindert.
ATm=Km.b
Km....... kryoskopische Konstante (molale Gefrierpunktser-
niedrigung)

ATm ist gr&Ber als AT?; Km von Wasser beispielsweise
hat den Wert 1,86 . K . kg . mol .

Beispiel: Eine L&sung enthdlt 1,500 g Glutamins&ure pro

100 g Wasser. Der Gefrierpunkt der L&sung wurde mit - 0,189o C
bestimmt.

Wie groB ist die molare Masse der Glutaminsidure ?

_ n (Menge geldster Stoff in mol)
Molalitat b m, ., (Masse des Lsgm. in kg)

m (Masse gelSster Stoff in g) -
M (molare Masse in g . mol-1T)

n =

Aus AT =K b folgt daher M = o T _ 1,86 . 1,5
oom m 7 m, - 6T 0,1 . 0,189
1

147,6 g . mol .

d) Osmotischer Druck 1T :
Osmose = Diffusion von LOsungsmittelmolekiilen durch eine
-semipermeable (= halbdurchldssige) Membran, dié Lésung und
reines LOsungsmittel trennt. Die Diffusion (der Konzentrations-
ausgleich) wird so lange vor sich gehen, bis sich durch das
Einstrdmen von L&sungsmittel (laufende Verdiinnung!) in die
L8sung der osmotische Druck aufgebaut hat. Die Osmose kommt
durch diesen Gegendruck zum Stillstand: es hat sich ein Gleich-
gewicht eingestellt.
Flir den osmotischen Druck gilt die Gleichung

M. V = nRT '
Man beachte die Ubereinstimmung von Gesetzen bei idealen
Gasen und verdiinnten LOsungen. Die Konstante R hat auch den

gleichen Wert wie die Gaskonstante.

Beispiel: 200 mg Cytochrom c wird bei 298 K in genug Wasser
aufgeldst, um 10 ml LSsung zu ergeben. Die molare Masse des
Cytochrom c betrigt 12400 g . mol !.
Wie hoch wird die den osmotischen Druck

aufbauende Wassersiule in nebenstehend

skizzierter Zelle seinf®

Losung:

200mg = 0,2 g = 1,61 . 10°° mol
xmpwmna< Cytochrom c
Membran
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-5
T = nST - 1,61 . 107 . 8314 . 298 _ 5449 p,

1. 1072
Aus der Physik ist bekannt, daB8 ein Druck von 1 bar eine

Wassersdule von 10,2 m H6he trdgt. Die errechneten 0,0399 bar
entsprechen daher einer Wassersdule mit der HOhe von
0,0399 . 10,2 = 0,41 m oder 41 cmn.

ﬁbungsaufgaben:

1. Ein Liter Wasser, der 2 g Iod enth&dlt, wird mit Kohlen-
stoffdisulfid (Schwefelkohlenstoff) 052 geschiittelt, bis
sich das Gleichgewicht zwischen den 2 Phasen eingestellt
hat. Wieviel Iod enthdlt die widssrige Phase nach ein-
maligem Ausschﬁtteln mit 100 ml C82 bzw. wieviel nach’
dreimaligem Ausschiitteln mit je 20 ml CSZ? (Der Ver-
teilungskoeffizient K von Iod in CSZ/HZO betrdgt 588.)
Ldsung: 0,033 g bzw. 0,00096 g (!) I2.

2. Sie mischen 100 ml Salzsdure HCl1l (c = 0,01 mol.l_T) und
200 ml Ethansdure CH,COOH (c= 0,01 mol.17 ')
die Konzentrationen der Stoffe in der Mischung?
Lésung: ¢ (HCl)= 0,0033 mol.1” |

‘ c (CH,COOH) = 0,0067 mol.l”

). Wie hoch sind

1

3. Es steht Ihnen eine KCl-Ldsung (¢ = 0,5 mol.1” ') zur
Verfiigung. Wieviel Milliliter davon entnehmen Sie, wenn
Sie fir eine Reaktion 0,035 mol bendtigen?

L&sung: 70 ml
1) 100 ml

her, indem

4. Sie stellen aus Schwefelsiure HZSO4 (c = 5 mol.1l"
Schwefelsdure der Konzentration ¢ = 0,4 mol.l_1
Sie die S&dure in Wasser einflieBen lassen. Wieviel ml
Sdure gieBen Sie zu wieviel ml Wasser?

Lé6sung: 8 ml HZSO4 zu 92 ml H20°

5. Bei 28° C hat reines Wasser einen Dampfdruck von 37,80 mbar.
Welchen Dampfdruck weist eine wdssrige L&sung von Rohr-
zucker auf, die 68 g C12H22011 in 1 Liter Wasser enthdlt?

Lésung: 37,66 mbar
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Kampfer ist flir Molekililmassenbestimmungen aufgrund seiner
hohen kryoskopischen Konstante (Km = 39,7 Kukg.mol_1) sehr
gut geeignet. Gesucht ist die molare Masse einer Verbindung,
von der 0,140 g gemischt mit 1,0 g Kampfer einen Schmelz-
punkt von 147,3O C ergeben. Der Schmelzpunkt reinen
Kampfers betrdgt 178,5o C. - Wie lautet die Formel dieser
aus C und H bestehenden Verbindung, wenn die Verbrennungs-
analyse folgende Werte liefert: 0,2 g der Probe verbrennen
zu 0,1011 g H20 und 0,6914 g C02?

Lésung: 178 g . mol |; Cy4H,o (2.B. Anthracen)

(Hinweis: Atommassen exakt einsetzen, nicht runden.)

Der osmotische Druck der LOsung eines Polyisobutens in
Benzol wurde bestimmt. Bei 298 K betrdgt die Steighdhe
2,4 mm, wenn 0,20 g des Kunststoffes in 100 ml L&sung
vorliegen. Die Dichte der L&sung betridgt 0,88 g . cm_3.
Berechnen Sie die mittlere molare Masse des Polyisobutens.

Losung: 2,4 . 10° g . mol !

In einer L&sung von 1,008 g Ethanol C,H-OH in 115,0 ml
Benzol liegt der Alkohol teilweise in Form von Doppel-
molekiilen vor, was auf eine Aneinanderlagerung (Assoziation)
aufgrund von H-Brlicken zurilickzufiihren ist. Bei einer
Molekililmassenbestimmung ergeben sich hiemit zu hohe Werte:
Reines Benzol hat den Schmelzpunkt S,OOOO C, die L&sung

den Wert 4,125° C. Die Dichte des Benzols ist 0, 87 g.cmf3,
seine kryoskopische Konstante Km = 5,10 K.kg.mol_1. Zu
berechnen ist der Assoziationsgrad « fiir Ethanol in

Benzol (bei obiger Temperatur), d. h. der Bruchteil der

Gesamtanzahl urspriinglich einfacher Molekiile C.,H_OH, die

275

im Gleichgewicht als Doppelmolekiile vorliegen.

Losung: Assoziationsgrad « = 0,433 (d. h. 43,3 % sind
assoziiert)
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4. ATOME - IONEN - MOLEKULE

Jede Materie, gleichgliltig ob wir sie in unserer Umwelt, den Pflanzen
und Tieren und auch in unserem eigenen Organismus finden, oder ob sie

im Weltall nachgewiesen wird, besteht aus den gleichen Bausteinen: den
massereichen Protonen und Neutronen und den fast masselosen Elektronen.
Diese drei ”"Elementarteilchen” k&nnen in vielen unterschiedlichen Anord-
nungen alle Materie aufbauen.

4,1, Bausteine der Atome

Atome sind die elektrisch neutralen Bausteine der Elemente. Die Atome
der verschiedenen Elemente unterscheiden sich vor allem in ihrer Masse,
die durch die Kernbausteine. Proton und Neutron bedingt ist, und in ihren

chemischen Eigenschaften, die von der Anordnung der den Kern umgebenden
Elektronen abhéngt.

Das Proton und das Neutron nennt man Nukleonen, da sie im Atomkern zu
finden sind. Der Atomkern ist daher nicht nur Tr&ger der Atommasse,
sondern, da das Proton elektrisch positiv geladen ist, besitzt er auch
selbst eine positive Ladung. Der Durchmesser eines Atomkerns ist auBer-
ordentlich klein und betrdgt etwa 107'5m.

Das Elektron ist der Baustein der Atomhiille, die den Kern wie eine locke-
re und leichte Wolke umgibt. Elektronen besitzen eine Masse, die etwa
nur 1/1836_stel der Protonenmasse betr#gt. Das Elektron ist jedoch elek-.
trisch negativ geladen, wobei die LadungsgrdBe gleich der des Protons
ist, aber das entgegengesetzte Vorzeichen hat. Deshalb sind Atome stets
elektrisch neutral. Ihr Durchmesser betrdgt etwa 10-10 m.

Nukleonen-Kernbausteine Hillenbaustein
Teilchen - Neutron Proton Elektron
keine Ladung eine positive Ladung eine negative Ladung

Ladung === -19 -1g
(in A s) +1,6021.10 A's - 1,6021.10 A's

-27 =27 -31
Masse (kgl) | 1,6748.10 1,6726.10 8,11.10
Masse (u) 1,0086 1,0077 _

Die Zahl der Protonen, d.h. die GrtBe der positiven Kernladung, bestimmt
die Art des Elementes. Da man die Elemente nach steigenden Atommassen
reihen kanns damit aber auch diese Reihung mit der Zunahme der Protonen-
zahl im Kern Ubereinstimmt( es gibt einige Ausnahmen! vgl. Isotope].
gibt die Protonenzahl die Stellung des Elementes in dieser Reihe an.

Man nennt sie daher auch Ordnungzahl.

Ordnungszahl = Protonenzahl Z = Kernladungszahl

Die Zahl der Neutronen kann bei gegebener Protonenzahl in gewissen Gren-
Zen onterschiedlich sein. Da die Neutronen fast die gleiche Masse wie

die Protonen besitzen, tragen sie ebenfalls entscheidend zur Atommasse
bei. Die Summe aus Protonen- und Neutronenzahl nennt man daher Massenzahl.

Massenzahl A = Protonenzahl Z 4 Neutronenzahl N

Isotope eine Elementes sind solche Atomsorten ein und desselben Elemen-
tes, die sich durch die Zahl der Neutronen unterscheiden. Daher haben
Isotope eines Elementes stets die gleiche Ordnungszahl bzw. Protonenzahl,
aber unterschiedliche Neutronenzahlen: Uberwiegt die Zahl der Neutronen,
so kann es bei solchen Elementen auch vorkommen, daB sie wegen der h&heren
Massenzahlen in der Reihung vertauscht zu finden sind, d.h. daB ein Atom
htherer Massezahl.und niedrigerer Ordnungzahl, vor einem Atom mit niedri-
gerer Massenzahl aber eben hdherer Ordnungszahl zu stehen kommt.
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Jedes Atom ist daher durch zwei wichtige Zahlen gekennzeichnet:

Ordnungszahl Z und Massenzahl A.

Wir nennen ein bestimmtes Atom auch ein Nuklid.Um es von anderen Atomsor-
ten zu unterscheiden wird folgende Schreibweise angewendet:
Symbol Beispiel: 1H 2H ?H Isotope des Wasser-

1 ! stoffs
drei Nuklide des Wasserstoffs

Massenzahl

Ordnungszahl

Die meisten Elemente sind Mischungen verschiedener Nuklide des betreffen-
den Elementes. Man nennt sie deshalb "Mischelemente”. Einige Elemente
findet man auch in der Natur nur als'Reinelementd, d.h. sie werden nur aus
einem einzigen Nuklid gebildet. Heute ist es aber auch m8glich, von allen
Elemente kiinstlich verschiedene Isotope zu erhalten.

Weil die meisten Elemente aus mehreren Isotopen gebildet werden, kann man
fUr das Element keine Massenzahl angeben.Hier bewdhrt sich die Angabe ei-
ner durchschnittlichen Masse. Dazu w&Zhlt man (aus historischen Griinden)
als Bezugselement den Kohlenstoff. 12 13 14
Kohlenstoffatome k&nnen folgende Nuklide sein: c . C und C. Das’
weitaus h&ufigste Nuklid ist mit 98,892% das mit ger Masgenzahl 15. Dieses
Nuklid wurde als Bezugsatom gewdhlt und es wurde damit die "atomare Massen-
einheit” u (=unit, engl. Einkeit) definiert:

Atomare Masseneinheit: 1 u = 1/12 des 1§c
1 u 1,6604.10 27 kg

Da nun Kohlenstoff aus den drei Nukliden mit den Massenzahlen 12, 13 und
14 besteht, hat das "durchschnittliche” C-Atom eine Masse von 12,01115 u,
wadhrend das C-Atom mit der Massenzahl A = 12, die Masse von 12,00000 u be-
sitzt. ’

Oblicherweise rechnet man nur mit den atomaren Masseneinheiten u, wenn man
Vergleiche oder Umsatzberechnungen durchfihren muB. Diese Massenangaben
sind bei verschiedenen Elementen auch nur mit unterschiedlicher Genauigkeit
bekannt, so daB bei einigen Angaben Uber 5 Dezimalstellen gesichert sind,
bei anderen aber nur - .. zwei oder drei.

Bei den Massenangaben in u wird die Zahl der Elektronen nicht weiter be-
ricksichtigt, da ihr Beitrag zur Atommasse verschwindend klein ist.

Im Gegensatz zu den Massenzahlen A, die immer nur ganzzahlig sein k&nnen,
sind die Atommassen bei verschiedenen Isotopen eines Elementes durchaus
nicht ganzzahlig. Dies ist darauf zurlickzufihren, daB die "freien” Ele-
mentarteilchen Proton und Neutron sich unter Abagbe einer so groBen Ener-
giemenge zum Atomkern "verbinden”, daB dieser Energiebetrag bereits sich
durch einen Masseverlust gemZB der Formel von Einstein E = m c2 (E =
Energie in J, m = Masse in kg, c = Lichtgeschwindigkeit in m/s) bemerkbar
macht:

Beispiel: Helium besitzt einen Atomkern aus 2 Protonen und 2 Neutronen
und deshalb hat der Heliumkern eine geringere Masse als zweil
freie Protonen und Neutronen!

Freie Elementarteilchen Gebundene Elementarteilchen
2 Peotonen: 2,01456 u 4 .
2 Neutronen: 2,01720 u gHe = 4,000280 u
4,03176 u
Ubungsbeispiele:
1. Bestimmen sie Zahl der Neutronen bei folgenden Nukliden: %gMg s ggFe l

2. Schreiben Sie die Formeln fir folgende Nuklidangaben: Calcium: A = 40,
Z = 20; Uran: A= 235, Z = 92. Wieviele Neutronen besitzen diese Atome?

28 1o und 11
Elektronen. Wie groB ist die Gesamtmasse des Natriumatoms? Wieviel Pro-

3. Natrium besteht aus einem Atomkern mit der Masse 3,8173.10
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zent macht die Elektronenmasse aus? Welche Atommasse in u besitzt das
Natriumatom?
4. Suchen Sie im Periodensystem diejenigen Elemente heraus, bei denen
die Reihung nach steigenden Atommassen durchbrochen ist! K&nnen
Sie formulieren, welche Angabe Uber ein Atom die Rei hung der Elemente

bestimmt?

4.2. Spektrum des H-Atoms - Seriengesetz

Die Aufkldrung der Struktur der Atomhille lieferte auch die ersten Hinwei-
se daflr, daB die chemischen Ei genschaften der Atome mit der Hillenstruk-
tur zusammenh&ngen. Das Wasserstoffatom mit Z = 1 besitzt auch nur ein
Elektron in seiner Atomhiille, daher war an diesem einfachsten Atom die
Cesetzm@Bigkeit der HUllenstruktur auch am leichtesten zu untersuchen.

Die - Tatsache , daB Licht, welches von Atomen ausgesendet wird, direkten
Zugang zur Erforschung der HUllenstruktur ermdglicht, wurde von Niels

Bohr erkannt. Aufgrund seiner Erkenntnisse konnte er auch das erste Atom-
modell entwerfen.Dieses von den Atomen ausgesendete Licht verwendet man
heute, um die Art der Atome in der "Spektralanalyse” zu bestimmen und im
Labor geben ja Flammenf&rbungen durchaus brauchbare analytische Ergebnisse.
Wird dieses Licht durch ein Spektroskop betrachtet, so f311t auf, daB
dieses bunte Licht der Flammenf&rbung aus vielen einzelnen Linien unter-
schiedlicher Farbe besteht. Untersucht man genau die Abstinde zwischen

den Linien beim Spektrum des glihenden Wasserstoffgases (z.B. aus einer
elektrischen Entladungsrthre), so 13Bt sich eine GesetzmiBigkeit finden.
iese Gesetzm&Bigkeit fand um etwa 1880 der Schweizer Balmer. Gedeutet
wurde sie vom D&nen Niels Bohr. Spdter fand man beim Wasserstoff auch im
nicht sichtbaren UV- und IR-Bereich (ultraviolett, infrarot) weitere Li-
nien. Diese Liniengruppen werden als ”"Serien” bezeichnet und folgen dem
Seriengesetz:

.;T = R{—;— -%) )\ Wellenl&nge des Lichts inm
n m R, = Rydbergkonstante 1;8967759- 40" m™

n,m ganze, positive Zahlen, wobei

gilt ngm

Die einzelnen Serien werden durch. die Zahl n charakterisiert:

n=1.... Lyman-Serie, liegt im UV . _
n =2 .... Balmerserie, liegt mit 4 Linien im sichtbaren Bereich, sonst UV
n =23 .... Paschen-Serie, liegt bereits im IR

Seit 1900 weiB man, daB Energie nur "portionenweise” von einem System auf
ein anderes Ubertragen werden kann (Max Planck, Quantentheorie). Dies
wird auch aus den Spektrallinien erkennbar, denn einer bestimmten Wellen-
lénge bzw. Frequenz f des Lichts entspricht eine ganz bestimmte Energie-
portion, n&mlich ein "Lichtguant” oder "Photon”:

c =) E=nhf ¢ = Lichtgeschwindigkeit = 3.10° m/s
h = Plancksches Wirkungsguantum =
-34
A = Wellenldnge, m 6,62.10 J s
f = Frequenz, s~ E = Energie des Lichtgquants , J

Da es nur ganz bestimmte Linien gibt, k&nnen diese Linien nur durch den’
Ubergang eines Elektrons in der Atomhiille von einem h8heren in einen nie-
drigeren Enrgiezustand abgegeben werden. Daraus wurde der SchluB. gezogen,
daB Elektronen innerhalb der Elektronenhiille nicht beliebig verteilt sein
k8nnen, sondern bestimmte ("diskrete”) Energiezustinde besetzen. Wird
einem Atom in Form von Licht Energie angeboten, so wdhlt es nur diejeni-
gen Wellenldngen bzw. Frequenzen aus und absorbiert (=verschluckt) sie,
die diesen Energiezust&nden entsprechen. So erh&lt man ein "Absorptions-
spektrum”, welches zid: dem "Emissionsspektrum” komplement&r ist.
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Ubungsbeispiele

. 14 -
1. Zeigen Sie, daB die Energie einer blauen Spektrallinie (f .= 65621.10 s 1)

griBer ist, als die einer roten (f = 4,2827.101% s~1)1

2. Berechnen Sie die Energien der ersten 2 Linien der Balmer-Serie in eV
(1 eV = 1,6.10718 )1

3. Welche Beobachtung macht man, wenn man die Linien flr hohe Zahlen von
m flr eine Serie berechnen will?

4.3. Elektronenkonfiguration und Periodensystem

Die Entdeckung der Energiezusté&nde in der Atomhiille des Wasserstoffatoms
veranlaBte Niels Bohr, das erste Atommodell zu entwerfen. Er nahm an, daB
die Elektronen gruppenweise auf konzentrischen Kugelschalen um den Atomkern
kreisen(1315). Da Atome mit hdheren Ordnungszahlen auch mehr Elektronen
besitzen, werden bei diesen Atomen sozusagen viele”Energiezustédnde” mit
Elektronen besetzt, wobei bestimmte Regeln eingehalten werden. Eine theo-
retische Begrindung fir diese Regeln konnte zu Beginn der Zwanziger Jahre
unseres Jahrhunderts vom Usterreicher Wolfgang Pauli gegeben werden. Wir
nennen diese Regeln das "Aufbauprinzip der Elektronenhille”. Zu seiner
Kennzeichnung werden die Zahlen n (vergleiche Seriengesetz!) als "Haupt-
guantenzahlen” bendtigt, die einen”Hauptenergiezustand” kennzeichnen. Zu-
s&tzlich benBtigt man die "Nebengquantenzahl” 1, die die Zahl der "Unter-
niveaus” des Hauptenergieniveaus angibt, die”magnetische Quantenzahl’m,
die magnetische Eigenschaften charakterisiert und die "Spinquantenzahl” s,
die die Eigenrotation des Elektrons kennzeichnet. Alle diese Quanten-
zahlen stehen miteinander in Zusammenhang, -as sich am besten durch ein
Strichschema erkennen 1&Bt:

Es gilt allgemein: beil gegebenem n ist 1 = n-1, n-2, n-3, n-3 bis n-n

bei gegebenem 1 ist m = ganzzahlig ven-+ ¢ bis =0 -
Beispiel: n__ . 1 m s ' Zahl der Elektronen
1 g——0 +1/2 -1/2 2 2 2
+1 /2 =-1/2 2
2 — 1 0 s1/2 -1/2 2 B
\\\\\\\\\ -1 +1/2  -1/2 2 8
0 0 /2 T-1/2 5 2
+2 +1/2 -1/2 2
+1 +1/2 -1/2 - 2 10
3 2 0 +1/2 -1/2 2
=1 /2 -1/2 2
=2 +1/2 -1/2 2
: + +1/2 -1/2 2
1<EEEEEEE;O ¥M/2 =172 2 5 | 18
~ L /2 -1/2 2 -
0 0 /2 -1/2 2 2

Diese Zahlenverteilung ist darauf zurlickzuflhren, daB die Elektronen so-

zusagen sich um ihre eigene Achse nur in zwei”Drehrichtungen”(Spinein-

stellungen) drehen k&nnen . Dadurch wird die Zahl der Elektronen fir einen

Energiezustand, der durch n, 1 und m gekennzeichnet ist,auf zweil beschrénkt.

Daraus folgt das "Pauli-Prinzip”: In einem Atom gibt es nur solche Elektro-

nen, die sich durch mindestens eine Quantenzahl unterscheiden. . Dies er-

kldrt auch die Besetzungsregeln der Atomhille:

1. Pauli-Prinzip: Ein Energiezustand kann nur mit zwei Elektronen besetzt

" sein, deren Spin antiparallel (=gegensinnig 1/2 und -1/2]
ist.

2. Prinzip vom Minimum der Energie: Im Grundzustand (= energiedrmster Zu-

stand) sind auch nur die niedrigsten Energieniveaus besetz
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3.Regel von Hund: Gibt es in der Atomhiille mehrere gleichartige Energieni-
veaus (Z.B. die drei m-Zustdnde zu 1 = 1), so werden sol-
che Niveaus zun&chst nur durch Elektronen mit parallelem
Spin besetzt.

Gedanklich kann der Aufbau der Elektronenhiille so durchgefihrt werden,
daB man der Reihe nach die einzelnen Energieniveaus nach den oben genann-
ten Regeln auffillt. Die Zahl der Elektronen wird durch die Kernladungs-
zahl = Protenenzahl = Ordnungszahl Z bestimmt.

EA </ Sli g

n=6 L6s Sp ] gg /
= e 5p L — c—— = e— ———// 4f
n= 5 | 55 Vil / /
4 las 4p ’ 3d
n= o X~ 02 3p //
n=3 3s
2p
n=2 |[2s -
n=1 1s : . '
Energiezustinde der Atombhiille (schematisch)
Zustande

Die Bezeichnung der Energiezustinde wird meist durch die aus der Spektros-
kopie stammenden Linienbezeichnung gewdhlt:

s-Zustand ...... sharp (= scharfe Linie)

p-Zustand ...... principal (= besonders wichtige Liniengruppe)

d-Zustand ...... diffuse (= unscharfe Linien)

Dabei entsprechen einer Hauptguantenzahl n je nach Gr&Re:

n =1 ein-s-Zustand; n= 2 ein s-, drei p-Zustdnde; n = 3 ein s-, drei p-
' finf d-Zusténde

Bereits bei der Bestimmung der Zahl der Elektronen, die maximal einer Haupt-
quantenzahl n zugeordnet werden k&nnen, sind die Zahlen 2, 8, 18....
aufgefallen. Sie stimmen mit jener Zahl von Elementendberein, die in den Pe-
rioden des "Periodensystems der Elemente” gefunden werden. Deshalb ist die
Anordnung der Elemente im Periodensystem eine Folge der Struktur der
AtomhUllen. Tatsdchlich wurde aber dieses Periodensystem schon etwa 50 Jahre
vor der Aufkldrung des Atombaus aufgefunden: Ordnet man die Elemente nach
steigenden Atommassen, so kehren nach Jeweils 8, 18 oder auch 25 Elementen
Solche wieder, die sich in ihren Ei genschaften an vorhergehende anschlieBen.
Dadurch erh3It man System aus Zeilen, den Perioden, und Spalten, den Grup-
pen. Dabei gilt(nehmen Sie das Periodensystem zur Hand und vergleichen Siel):

1.Periode ........ 2 Gruppen «»xes0. zZwel Elemente
2.Periode .,....... 8 Hauptgruppen ... acht Elemente (Hauptgruppenelemente)
3.Periode ........ B Hauptgruppen ....acht Elemente ( ” ” ")
4.Periode ........ 8 Hauptgruppen ....acht.Elemente ( ” " ")
10 Nebengruppen ....zehn Elemente (Nebengruppenelemente)
5. Periode ....... so wie 4.Periode
6.Periode ....... 8 Hauptgruppen
10 Nebengruppen
14 Lanthaniden
7.Periode ....... 8 Hauptgruppen, unvollst&ndig!
10 Nebengnuppen unvollstindig!
14 Actiniden

Die jeweils untereinander stehenden Elemente zeigen groBe Ahnlichkeiten

im chemischen Verhalten, da sie in ihren h&heren Energiezustinden jeweils
entsprechende Elektronenverteilungen besitzen. Diese Elektronenverteilungen
nennt man Elektronenkonfiguration. Sie kann leicht mit Hilfe der Ordnungs-
zahl (= Gesamtzahl der Elektronen!) der Besetzungsregeln der Atomhiille und
dem Periodensystem gefunden werden.

Dazu verwenden wir. Zusammenhdnge, die aus dem Strichschema von S.22 abzu-
leiten sind:
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Maximalzahl der Elektronen fir die Hauptguantenzahl n =Zn2:

20 = 2 (1+3+5+7 ....)
§ é 5 d % «....~Zusténde
; @ i é 5 .....Werte fir die Nebenguantenzahl 1
; 1 3 5 7 .....Anzahl der magnetischen Zusténde
é ..... thrsdnnesnaen Anzahl der Elektronen pro Zustand

Die Schreibweise fir Elektronenkonfigurationen verwendet die folgende

Symbolik:

1. die Hauptquantenzahl n wird mit groBen Zahlen angegeben

2. danach folgt der durch die Nebenguantenzahl gekennzeichnete Zustand
in der Schreibweise s,p,d,f usw.

3. die Anzahl der Elektronen, die sich in durch s,p,d,f... gekennzeichne-
ten Zustdnden befinden, wird als klein geschriebene Hochzahl zu Ss;Pssn
angegeben.

Beispiel: Wasserstoff: Z = 1, nur ein Elektron
/ Der niedrigste Energiezustand besitzt n = 1,

H : 1s 1 =0, m = 0; daher nur ein s-Zustand mit einem
— Elektron besetzt.

Sauerstoff : Z = 8, daher 8 Elektronen
fir n = 1 kann es nur 2 Elektronen geben
2522p4 fir n = 2 kann es maximal 8 Elektronen geben, daher
befinden sich in n = 1 zwei Elektronen, in n = 2
die restlichen sechs Elektronen, verteilt auf s-
und p-Zusténde :

0 : 1s?

Vergleicht man diese Elektronenkonfigurationen, so erkennt man, daB die
héchste der Hauptquantenzahlen die Periodenzahl angibt, in der das Element
steht und die Anzahl der Elektronen in den hichsten swipZusténden die = Haupt-
gruppennummer., ’
Vergleichen Sie: H steht in der ersten Periode, daher 1s C)

H steht in der ersten Hauptgruppe, daher 18>

0 steht in der zweiten Periode, daher 1822522p4
0O steht in der 6.Hauptgruppe, daher :
1572800

Ubungsbeispiele:

1. Suchen Sie im Periodensystem die Elemente, welche durch folgende Elek-
tronenkonfigurationen gekennzeichnet sind:
15%2s%2p%3s" ,  15%25%2p535%3p% 15%25%2p%35%3p5452

2. Geben Sie die Elektronenkonfiguration fir folgende Atome an: Ne, Ar,
N, P, Na,K, Welchen Zusammenhang kann man erkennen?

3. Formulieren Sie die Elektronenkonfigurationen flr alle Elemente der
3.Periodel!

4.4. lonisierungsenergie - Elektronenaffinitdt - Elektronegativitit

Spaltet man aus einem Atom ein oder mehrere Elektronen ab, so erhilt man
ein elektrisch positiv geladenes Ion . Da bei jeder Abspaltung eines
Elektrons aus dem elektrisch neutralen Atom Energie aufgewendet werden

muB , ist die ”"Ignisierungsenergie” EIO stets gréBer als Null, d.h. sie
bekommt ein positives Vorzeichen. Von-81len Elektronen eines Atoms lassen
sich diejenigen, die sich "weit auBen” befinden, also zur hd8chsten Haupt-
guantenzahl geh8ren am leichtesten abspalten. Deshalb haben innerhalb einer
Periode die Elemente der 1.Hauptgruppe, die nur s -Elektronen zur hdchsten
Hauptguantenzahl besitzen, auch die niedrigsten Ionisierungsenergign, wah-
rend die Elemente der 8.Hauptgruppe, mit den voll aufgefillten s®p -Elek-
tronen die hdchsten Ionisierungsenergien besitzen.Diese Elemente sind die
Edelgase, deren Reaktionstrigheit sogar den Gruppennamen bedingte-.




Elektronegativititswerte der Elemente

(Fett gedruckte Werte wurden mittels der Allred-Rochow-Formel berechnet; ku7siv gedruckte nach Pauling abgeschitzt und die restlichen

nach Mulliken berechnet)
I II I Iv 1 11 I 11 1L 11 Il It I v I 1t | P
H He
220
Li Be B C N (o] F - Ne
0,97 147 201 250 307 350 410
0,98 1,57 2,04 2,535 3,04 3,44 3,98
0,94 146 2,01 2,63 2,33 3,17 3.91
Na Mg Al Si P S Cl Ar
1,01 1,23 147 1,74 206 244 2383
0,93 1,31 1,61 1,90 2,19 2,58 3,16
0,93 1,32 1,81 244 1,81 2,41 3,00
K Ca Se Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
091 104 120 132 145 156 1,60 164 1,70 175 L75 166 L82 202 220 248 2,74
0,82 1,00 1,36 154 163 166 155 183 188 191 1,90 1,65 1,81 2,01 2,18 2,55 2,96
0,80 . 1,36 1,49 1,95 1,75 2,23 2,76
Rb Sr Y Zrr NXb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sh Te 1 Xe
0389 099 LI1 L22 123 130 1,36 142 145 135 1,42 1,46 1,49 1,72 1,82 2,01 2,21
082 095 122 133 2,16 2,28 2,20 1,93 1,69 1,78 1,96 2,05 2,66
1,36 1,4 1,80 1,65 2,10 2,56
Cs Ba * Hf~ Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn
0,86 0,97 1,23 133 140 146 152 155 144 142 144 184 155 167 176 1,9
0,79 0,89 2,36 220 2,28 2,54 2,00 2,04 2,33 2,02
Fr Ra L
0,86 0,97 :
*La Ce Pr NXd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Er Tm Yb Lu
1,08 1,06 107 107 1,07 107 Lol 11l 1lo. 1i0 110 111 111 106 Ll4
110 112 113 14 117 1,20 1,22 123 124 125 127
**Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Fm Md
1,00 L1I 114 122 122 122 ~1,2 (geschatzt)—— 5
138 136 1,28

Die romischen Zahlen der ersten Zeile geben die Oxidationsstufen an.

O ~ Oy U > W N

ierungsenthalpier einiger

, III, IV usw, sind ¢i

eben in ¥J/mol bei 298 X.

I it i1t

1,318
2,379 5,257
0, 525 7,305 11,822
C,906 1,763 14,8585
0,807 2,433 3,656
1,093 2,359 4,627
1,407 2,862 4,585
1,32C 3,395 5,307
1,687 3,381 6,057
2,087 3,95¢ 6,128
G,502 4,569 6,819
C,744 1,457 7,73S
0,584 1,823 2,751
C,7S3 1,583 3,238

ie 10, 20, 30,

v
21,013
25,033
5,229
7,482
7,475
8,414
9,376
9,955C

10,547
11,584
4,352

v

32,834
37,838
94452
10,996
11,029
12,184
13,356
13,635
14,837

16,0

\O
(69)

T
vI

47,285
53,274
13,333
15,171
15,245
16,515
18,001
18,384

18,791

64,368
71,343
17,874
20,006
20,121
21,710
23,302
23,259
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Atome k8nnen nicht nur Elektronen verlieren und so positive Ionen bilden,
sie k8nnen auch zus&tzliche Elektronen in ihre Hllle eingebaut erhalten.
In diesem Falle ist die HUlle st&rker negativ geladen als der Atomkern
positiv, deshalb entsteht ein-negativesIon. Um Elektronen in die Hille
zusdtzlich einzubauen ist meist ebenfalls Energie aufzuwenden, nur bei

den Atomen der 7.Hauptgruppe ist der Einbau eines Elektrons unter Ener-
gieabgabe mbglich.Die bei diesen Vorgéngen umgesetzte Energie nennt man
Elektronenaffinitdt.Sie wird als diejenige Energie definiert, die angibt
wie fest ein oder mehrere Elektronen in einem negativen Ion gebunden sind.
So besitzen die Elemente der 7. Hauptgruppe innerhalb einer Periode be-
sonders groBe Elektronenaffinit3ten. Die Edelgase (8.Hauptgruppe) nehmen
keine zusdtzlichen Elektronen in ihre Hille auf, da diese Elektronen be-
reits Energiezusté&nde der n3chst hdheren Quantenzahlen besetzen miiBten.
Uer dazu notwendige E rgieaufwand wird durch chemische Reaktionen nicht
mehr zur Verflgung gestellt.

Bildung von positiven Ionen Bildung von negativen Ionen =
Abgabe von Elektronen Aufnahme von Elektronen
S
Elon> 0 E.A.Z 0

Niedrige EIon : vor allem Metalle Niedrige E.A. 3.-6.Hauptgruppe
Hohe‘EIon : vor allem Nichtmetalle Hohe E.A. 7 .Hauptgruppe

' (Metalle bilden fast nie nega-

tive Ionen) o

Wenn sich unterschiedliche Atome zu Verbindungen vereinigen, so bestimmt
die GroBe der Ionisierungsenergie und der Elektronenaffinitt (E.A.), wie
sich die Elektronen zwischen den beiden verteilen. Deshalb hat es sich
als zweckmdBig. erwiesen, diese beiden Gr&Ren Zi eipem MaB fir die F&hig-
keit, Elektronen innerhalb eines Atomverbandgg"ﬂ%ﬁ"vereinigen. Auf diese
Weise gibt die Elektronegativitdt eines Elementes Auskunft (ber die Bin-
dungstypen zwischen zwel Atomen. Je hBher der E.NsWert eines Elementes
ist, desto fester bindet es Elektronen an sich, bzw. desto stirker werden
die Elektronen angezogen. Deshalb haben die Elemente der 7 .Hauptgruppe
Jjeweils die h&chsten, die Elemente der 1.Hauptgruppe jeweils die niedrig-
stn E.N.-Werte innerhalb einer Periode. Die E.N.-Werte spiegeln auch den
Metall- bzw. Nichtmetallcharakter der Elemente im Periodensystem wieder:
das Element mit dem ausgeprdgtesten Nichtmetallcharakter ist Fluor (2.Pe-
riode, 7.Hauptgruppe) mit einem E.N.-Wert = 4,1; das Element mit dem aus-
geprdgtesten Metallcharakter ist Casium (6.Periode, 1.Hauptgruppe) mit
einem E.N.-Wert = 0,86. Man kann feststellen, daB Elemente mit einem E.N.-
Wert > 2,2 Uberwiegend Nichtmetalleigenschaften, mit einem E.N.-Wertg£ 2,0
berwiegend Metallcharakter besitzen. Liegen die E.N.Werte dazwischen, so
halten sich Metall- und Nichtmetalleigenschaften etwa die Waage.

Verteilung der E.N.-Werte innerhalb des Periodensystems:

s-Block p-Block
1 2 3 4 5 6. 7 8 Hauptgruppe
1. 2 1 2 3 4 5 6. 7 8 Hauptgruppe
2 AN
BN
3. 2 < 2
)
4 2 D
4.
s 5. 2 Zunahme der Elektro.
" % u -
6 . Nichtmetalle < negativititswerte
- . s &
Periode N Periode t 2
Nebengruppenelemente / Nebengruppenelemente
d- und f-Block d- und f-Block

Abnahme der Elektro-
.M,e talle . negativitatswerte
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Ubungsbeispiele:

1. Versuchen Sie Aussagen lber Metall- bzw. Nichtmetalleigenschaften fir
folgende Elemente zu machen:

Sr, Ga, Te, Bi, Si, Ge, Rb

2. Versuchen Sie zu begriinden: &keitet man in Wasser asférmiges Fluor
ein, so bildet sich Fluorwasserstoff (HF) und elementarer Sauerstoff.

3. Wird in einer Wasserstoffatmosphire metallisches Lithium geschmolzen,
so bildet sich Lithiumhydrid, LiH. Diese Verbindung ist aus Ionen auf-
gebaut. Welches Ion ist das positive, welches das negative?

4.5. Ionenbindung - 'kovalente Bindung - metallische Bindung

Eine einfache Uberlegung zeigt,
erwartet werden k&nnen,
biniert werden:

daBB drei verschiedenartige Bindungstypen
wenn Atome miteinander zu einem Atomverband kom-

Atome mit niedrigen Atome mit hohen

E. N.-Werten E. N.-Werten
miteinander verbunden‘ iteinander verbunden miteinander verbunden ;
Metall-Bindung Ionen-Bindung Atom-Bindung

(metallische Bindung) (heteropolare Bindung) (kovalente Bindung)

Alle Bindungspartner ge-
ben leicht Elektronen ab,
diese werden nicht mehr
an einzelnen Atomen
festgehalten, sondern be-
wegen sich frei durch
den Teilchenverband:
Metalle sind elektrisch
leitfahig.

Ein Partner gibt Elektro-
nen ab, der andere
nimmt leicht Elektronen
auf: Elektronen werden
ausgetauscht. Es entste-
hen positive und negative
Ionen, die durch die
elektrischen Anziehungs-
krafte aneinander »ge-

Alle Bindungspartner
konnen Elektronen auf-
nehmen, daher werden
die vorhandenen Elek-
tronen »gemeinsam« in
Besitz genommen, daher
bleiben die Atome anein-
ander gebunden. So ent-
stehen Molekiile, neue,

bunden« werden. in sich abgeschlossene

Einheiten.

Diese Bindungstypen stellen jedoch nur die Grenztypen dar, da es ja Atom-
verbdnde gibt, bei denen die E.N.-Werte auch alle Ubergangsformen erlau- .
ben. So gibt es Metall-Nichtmetall-Verbindungen, die neben einem gewissen
ionischen Charakter auch Metallglanz zeigen, was auf einen Anteil an me-
tallischer Bindung schlieBen 13RBt. Beispiele daflr sind: FeS, PbsS.

1. Ionenbindung

Metallatome bilden die positiven Ionen, Nichtmetallatome die negativen
Ionen. Im festen Zustand zeigen diese Stoffe ein Kristallgitter, dabei sind
die einzelnen Gitterpunkte von Ionen besetzt, die nur um ihre Ruhelage
schwingen k&nnen, jedoch die Gitterpunkte nicht verlassen. Deshalb sind
Tonengitter nicht elektrisch leitfédhig, obwohl elektrische ladungstréger
vorhanden sind. L&st man den Kristallauf, z.B. in Wasser, oder bringt ihn
zum Schmelzen, so verlassen die Ionen die Gitterpunkte und k&8nnen sich in
der fllssigen Phase weitgehend unabhd&ngig voneinander bewegen. Deshalb

sind L8sungen und Schmelzen von Ionenverbindungen elektrisch leitfZhig.

De die Anziehungskr&fte zwischen den Ionen im festen Kristallverband sehr
groB sind, haben Ionenverbindungen auch hohe Schmelzpunkte.

Kennzeichen eines Ionengitters ist auch die Koordinationszahl, das ist die
Anzahl der unmittelbar n&chsten Nachbarn entgegengesetzter Ladung. Betrach-
tet man ein Kristallmodell von Kochsalz (Natriumchlorig), so erkennt man,
daB jedes Na¥ -Ion von 6 C1 -Ionen, aber auch jedes Cl -Ion von jeweills

8 Na¥ -Ionen umgeben ist. Damit ist aber kein Einzelion einem bestimmtem
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Bindungspartner zugeordnet. Die Formel NaCl fir Natriumchlorid gibt nur
das Zahlenverh&ltnis zwischen diesen beiden Ionenarten an. Deshalb nennt
man NaCl eine Formeleinheit. Filr Formeleinheiten muB das Gesetz der
Elektroneutralitdt gelten: Die Anzahl der positiven Ladungen muB gleich der
Anzahl der negativenZLadungen,sein. So gibt CaCly an, daB auf ein_doppelt
positiv geladenes Ca“" -Ion eben zwei einfach negativ geladene Cl -Ionen
kommen.
Die Anzahl der positiven Ladungen kann aus dem Periodensystem nur bei den
Metallen der Hauptgruppen abgelesen werden. Denn diese Atome geben bis
maximal 4 Elektronen ab, die sich in den h@chsten Energiezustdnden befinden.
Da diese Zahl mit der Hauptgruppennummer {ibereinstimmt, ist die hdchste
Ladungszahl gleich der Hauptgruppenzahl.
Beispiele:

1.Hgr. Na — Na*-l- 1 e- 4.Hgr. Sn —==p Sn4+~r 4e”
2.Hgr. Mg -——0 Mg2‘+2 e aber auch:
3.Hgr. Al =——p Al +38 © SN m— Sn2*v 2e

Bei den Elementen der 1. und 2.Hauptgruppe findet man nur s-Elektronen.
Diese k&nnen vollstandlg abgegeben werden. Bei den Elementen der 3.Haupt-
gruppe findet man zwei s-Elektronen und ein p-Elektron. Bei Aluminium
werden diese drei Elektronen abgegben, wobei das A13%-Ion entsteht. Aber
bei Gallium oder Thallium kann auch nur jeweils das p-Elektron abge-
spalten werden, daher gibt es hier auch Ga¥ - und T1" -Ionen. Ganz analog
verhalten sich Zinn und Blei. Diese Atome k8nnen die zwei p-Elektronen ab-
geben und dabei zweifach positiv geladene Ionen bilden, oder sowohl die
zwel p- als auch die zwei s-Elektronen.

Bei den Metallen der Zwischengruppen liegen die Dinge etwas komplizierter,
da sie wohl auch zwei s-Elektronen besitzen, aber auch anders geladene Io-
nen bilden kBnnen, weil die d-Elektronen der niedrlgeren Hauptquantenzahl
ebenfalls abgegeben werden kdnnen, wie z.B. Fe - und Fe -Ionen.

Die Anzahl der negativen Ladungen des Nichtmetallions kann ebenfalls aus
dem Periodensystem entnommen werden: sie ist gleich der Zahl, die die Haupt-
gruppennummer auf 8 ergdnzt. Dies ist die Folge der Aufnahme von zusdtzli-
chen p-Elektronen bis zur Maximalzal von p

5.Hauptgruppe: N + 3g ~—>p N3 (in Metallnitriden: Mg3NZJ

B8.Hauptgruppe 0 + 2e -—#-DZ (in Metalloxiden : Na20]

7.Hauptgruppe Cl+1e —» Cl (in Metallchloriden: NaCl)

Die Nichtmetallatome der 4. Hauptgruppe C und Si gehen k91ne Tonenverbin-
dung dieses einfachen Typs ein.

Neben den einfachen Nichtmetallionen glbt es auch komplexe Ionen, wie sie
z.B. in Sulfaten (SO, 2-) Carbonaten (C0.2-) oder Nitraten (NO, ) vorlie-
gen. In diesen zusammengesetzten Ionen werden die Nichtmetallatome durch
kovalente Bindung zusammengehalten. Die Anzahl der dabei zus&tzlich auf-
zunehmenden Elektronen 188t sich ebenfalls bestimmen (vgl. kovalente Bin-
dung, Molekllgeometrie)

Ubungsbeispiele:
1. Bestimme die Elektronenkonfiguration folgender Ionen: Caz* , Al
K¥' 5 F, s°7, P37, Mit welchen Edelgasen stimmt die Elektronenkonfi-

guration dabei Uberein? Was unterscheidet diese Ionen von Edelgasatomen?

2. Kombiniere die folgenden Ionen zu einfachen Ionenverbindungen: Na¥ , .

Ba’¥ , Ala* , C1, 02_, Br . Gib die Formeleinheiten der Verbinddgen

anl!

3. Welche Ladungen kdnnen Ionen der folgenden Elemente tragen: In, Sb,
Bi, Ra, Te, Br, S, Cs ?
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2. Kovalente Bindung

Besitzen die miteinander verbundenen Atome etwa gleich groBe E.N.-Werte,
so kann es keine Ionenbindung geben. Sind die Atome Nichtmetalle, so ha-
ben sie beide die Tendenz, Elektronen festzuhalten. Dies kann nur mehr
durch die Ausbildung gemeinsamer Elektronenhiillen erfolgen. Diese gemein-
samen Elektronenhillen werden jedoch nur von den Elektronen. mit der hdch-
sten Quantenzahl gebildet, den sog. "Valenzelektronen”. Dies sind bei den
Nichtmetallen die s- und die p-Elektronen, die denjenigen Energiezustand
besetzen, der durch die Periodennummer angegeben wird.

Beispiel: Cl: ’

2 2,5

2322p63s 3p Diese sieben Valenzelektronen k3nnen an der
Ausbildung einer kovalenten Bindung beteiligt
sein.

1s

Dies 1aBt sofort erkennen, daB fir die Nichtmetalle, die alle Hauptgruppen-
elemente sind, gerade soviele Valenzelektronen zur Verfligung stehen, wie
die Hauptgruppennummer angibt.

Um die kovalente Bindung wirklich exakt zu beschreiben, sind sehr aufwen-
dige mathematische Modelle notwendig. Daher begnigen wir uns hier zun&chst
mit einer einfachen Methode, die jedoch nur fir die Wasserstoffverbindun-
gen der Nichtmetalle richtig ist: das Lewis-Modell fir die bindenden Elek-
tronenpaare. Diese Modellvorstellung geht davon aus, daB offenbar eine

sog. "Edelgaskonfiguration”, d.h. die Elektronenanordnung sZ2p8 sehr stabil
und daher "bevorzugt” ist. Es wrden daher die Elektronengwischen zwei ge-
bundenen Atomen so verteilt, daB diese Anordnung mit 8 Elektronen fir das
Nichtmetallatom erreicht wird. Da jedoch das Wasserstoffatom in der 1.Perio-
de steht und daher maximal die Elektronenkonfiguration 1s2 erreichen kann,
isﬂes nur mit zwei Elektronen am Bindungspartner "gebunden”. Dies 1Bt

sich durch "Elektronenformeln” veranschaulichen, die Molekiile darstellen:

He ¥:§ ¢ — H . oder H-Eil
2 He +:0 —> H:0:H oder H—30 -H
Daraus erkennt man: jede kovalente Bindung ist durch ein gemeinsames Elek-
tronenpaar darstellbar und jeder "Valenz-Strich” steht flir dieses Elek-
tronenpaar. Neben diesen "bindenden” Elektronenpaaren gibt es auch "nicht-

bindende Elektronenpaare” . Diese konnen fur weitere Bindungen genutzt
werden, wie das Beispiel der Chlorverbindungen zeigen soll:

o
PE)

s’ Tkl
ee 010

HC1 | HC10 HC10,, - HC10, HClo,
Chlor- unter- :
wasser- chleorige chlorige Chlors&ure - Perchlorsédure
stoff S3ure S&ure |E?(
— BeFi-0 O-cL-O-H
- gu — —_5_ O-Cl-0-H 1o-CL=&
Ao ICL=O-H ICL-0O-H = ol
- = 101 =
- -0 ,® o} - 101
Ol + H _ =0 - - -9 ® - = . = ° ,©
\QO Lol +H®  101ClIoIT (®  igicliol e B
ol o oA

Da bei den 0O-h&ltigen Verbindungen das 0O-Atom stirker elektronegativ als
das Cl-Atom ist, nehmen sie die Elektronen des Cl-Atoms”in Anspruch”.Das
O-Atom, als Element der 6.Hauptgruppe "braucht” jeweils 2 Elektronen, um
die "Edelgaskonfiguration” zu erreichen, und diese stellen das Cl- und
das H-Atom zur Verfigung. So werden Molekiile gebildet.

Ubungsbeispiele:

1. Stellen Sie Elektronenformeln und Valenzstrichformeln fir die Folgehden

Moleklle auf: H2, HBr, NH3, CH4, PH3, HZS'

- 2
2. Eine Verbindung hat die Zusammensetzung CoHg. Wie kommt dies zustande,



-30-

3. Das C-Atom bildet im elementaren Zustand den Diamant. Hier sind alle
C-Atome durch kovalente Bindung gebunden, wobei zwischen je zwei C-
Atomen ein bindendes Elektronenpaar vorliegt. Wieviele C-Atome kann
unter diesen Bedingungen jeweils ein C-Atom binden?

3. Metallische Bindung

Wegen ihrer geringen Ionisierungsenergien und niedrigen E.N.-Werte (aus-
genommen die Edelmetalle!) kdnnen Metallatome ein Kristallgitter bilden,
bei dem sich Elektronen lber weite Bereiche fast ungehindert bewegen k&n-
nen. Diese Modellvorstellung Uber ein "Elektronengas” zwischen den posi-
tiv geladenen Metallionen, den "Atomrimpfen”, kann die gute elektrische
Leitfahigkeit der Metalle deuten. Auch der typische Metallglanz ist auf
dieses Elektronengas zurlckzuflhren. Flr Metalle ist auch ihre Verform-
barkeit im festen Zustand (z.B. Tiefziehen von Stahlblechen fir Autoka-
rosserien und das Eintreten von Blechsch&den bei UnfZllen) charakteri-
stisch. Dies kann dadurch gedeutet werden, daB auch im festen Zustand
zwischen den Metallatomen keine gerichteten Bindungskrifte auftreten und
die Gitterebenen Ubereinander hinweggleiten k&nnen. Dadurch werden Metall-
kristalle bei Einwirken &uBerer Kridfte verformbar. : :
In den seltensten F&llen ist ein Metallstiick ein gr8Berer Kristall, son-
dern nur mikrokristallin. So k&nnen auch diese kleinsten . Kristalle ge-
geneinander verschoben werden. Dabei k8nnen diese Verédnderungen in der
"Metalltextur” zum Brilichigwerden. fihren.

Metalle bilden untereinander I/ sehr selten "Verbindungen” bestimmter
stochiometrischer Zusammensetzung, aber sehr oft "lLegierungen”, die iber
weite Bereiche variabel in ihren Gehalten der Einzelbestandteile sind.
Diese besondere Eigenschaft der Metalle hat zwei Legierungstypen zu Fol-
ge: 1. Sind die Metallatome etwa gleich groB, so kdnnen im Metallgitter
die Atome einander ersetzen {=Substitutionslegierung); Beispiel: Silber
und Gold . 2. Ist der Unterschied in den Atomdurchmessern groB und kann
das eine Metallein Gitter mit grdBeren ZwischenrZumen ausbilden, so kann
in diese Hohlrédme (Zwischengitterpl&tze) das andere Metall eintreten. Da-
bei k&nnen sogar die Zwischengitterpldtze aufgeweitet werden (=Intersti-
tielle Legierungl). Solche Legierungen sind oft hart und sprdder als die
reinen Metalle

Zusammenfassung

Ionenbindung Kovalente Bindung Metallbindung

Elektronengas und

positive und Molekile als abge-

negative Ionen

schlossene Einheiten

positive Atomrimpfe

elektrisch Leit-
fdhig in der
Schmelze und in
L8sungen

keine elektrische
Leitfdhigkeit

glektrisch leit-
féhig im festen und
geschmolzenen Zustanc

Bindung durch
elektrische Anziehung
zwischen den Ionen
deshalb hohe Schmelz-
und Siedepunkte

Bindung durch
Elektronenpaare,
Fllchtigkeit hangt

von der Molekllgr&Be
und den meist geringen
Anziehungskrdften ab

Das Elektronengas
h&dlt die Atomrimpfe
an den Gitterplatzen,
sehr unterschiedli-
che Schmelzpunkte

Zusammensetzung
durch Elektro-
neutralit&tsprinzip
festgelegt

Zusammensetzung durch
Zahl der bindenden
Elektronenpaare fest-
gelegt

Legierungen, in weiter
Grenzen variabel

Metall-Nichtmetall-
Verbindungen

Nichtmetallverbindungen

selten Metall-Metall-
Verbindungen
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4.6. VSEPR-Modell flr die kovalente Bindung - Molekiilgeometrie

Bei Verbindungen der Zusammensetzung PCl., SF_., Cl0, oder gar den Edel-
gasverbindungen (z.B. XeF,) versagt das Eewismodell, nach welchem alle
Atome innerhalb eines Molekilils eine "Edelgasstruktur” erreichen. Des-
halb gibt es sehr unterschiedliche und auch mathematisch anspruchsvolle
Modellvorstellungen zur Deutung dieses Sachverhaltes.

Ein recht brauchbares Modell, das auch die rdumliche Struktur von Mole-

kilen ableiten 1&Bt, geht von folgenden Vorstellungen aus:

1. Zwischen zwei Atomen gibt es ein bindendes Elektronenpaar, wenn eine

. Einfachbindung vorliegt; bei Doppelbindungen gibt es zwei bindende
Elektronenpaare, bei Dreifachbindungen deren drei.

2. Jedes bindende, aber auch die nichtbindenden Elektronenpaare beanspru-
chen einen bestimmten Raum, das 0Orbital. Da bei bindenden Elektronen-
paaren die positiven Atomkerne der Bindungspartner auf die Elektronen
anziehend wirken, ist hier der Platzbedarf etwas ‘geninger als bei den
Orbitalen der nichtbindenden Elektronenpaare.

3. Alle Orbitale nehmen eine solche rdumliche Anordnung an, daB sie mdg-
lichst weit voneinander entfernt sind. Nur die Orbitale der Mehrfach-
bindungen bleiben zwischen den betreffenden Atomen.

4, Die Raumstruktur, d.h. die Molekillgeometrie wird allein durch die
abstoBenden Kr&fte zwischen den Orbitalen bewirkt.

5. Ist die Zahl der Valenzelektronen innerhalb eines Molekiils ungerade,
so wird ein Orbital nur von einem einzelnen Elektron besetzt, das jedoch
nicht bindend ist.

Dies Vorstellungen sollen an den folgenden Beispielen erldutert werden:

1. PClS, Phosphorpentachlorid: hier bindet ein P-Atom fUnf Cl-Atome.

Das P-Atom stellt 5 Valenzelektronen zur
Bindung zur Verflgung; Jjedes Cl-Atom hat
ein ungepaartes Elektron, das ebenfalls zur

1Ly Bindung leicht herangezogen werden kann. _
‘ Daher stehen insgesamt 5 e <+ 5e = 10 e
_ — Valenzelektronen zur Bindung zur Verflgung,
[Cl—P—cLi d.h. sie bilden 5 Elektronenpaare die .. auch
C/’ — 5 Orbitale besetzen. Diese sollen sich so
1<t . um das zentrale P-Atom verteilen, daB sie
cul mBglichst weit voneinander entfernt sind. Da-
[CL her bilden sie eine trigonele Bipyramide (=

eine Doppelpyramide Uber einem Dreieck).
2. SFS’ Schwefelhexafluorid: hier bindet ein S-Atom sechs F-Atome.

_ Das S-Atom stellt 6 Valenzelektronen zur Ver-
IF . / flgung, die 6 F-Atome je ein Elektron - Vgl.
E‘ ‘ _F ) : Cl in PC1_.!). Daher gibt es 12 Valenzelektro-
— S _F @ nen, die 8 Elektronenpaare bilden. Ihre Or-
lE/’ ‘ E bitale bilden die Struktur eines Oktaeders
- |EL aus (Doppelpyramide Uber einem Quadrat).
3. CO hier bindet ein C-Atom zwei O0-Atome. das C-

Atom stellt 4, jedes 0-Atom besitzt nur 6
Valenzelektronen. Daher fehlen dem O-Atom

2 Valenzelektronen auf die Edelgasschale,
diese kann das C-Atom liefern. Al%erdings

: bes&Be das C-Atom nur mehr die 1s“-Elektro-
O=c =0 O—@ C nen. Deshalb verteilen sich die Valenzelek-
- tronen des O0-Atoms so, daB eine Doppelbin-
dung zwischen den O-Atomen und dem C-Atom
entsteht. Aber die Orbitale missen
mdglichst weit voneinander entfernt sein, da-
her besitzt CO, eine lineare (=gestreckte)
Molekdlform.
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4. ClDZ, Chlordioxid : hier bindet ein Cl-Atom zwei O-Atome.

PDas Cl-Atom besitzt 7 Valenzelektronen, die zwei
O-Atome je 6 Valenzelektronen. Auf jeden Fall

S ist die Anzahl der Valenzelektronen ungerade, da-
C i her gibt es ein Valenzorbital, welches ein unge-

7« N\ C:{Qakx paartes Elektron enthilt und an keiner Bindung

I O beteiligt ist. Die Elektronenverteilung am Cl-
Atom fihrt dazu, daB an diesem Atom immer viey
Orbitale vorliegen. Daher muB die Anordnung einen
Tetraelerbilden. Das fUhrt dazu, daB das ClDZ-Mole-
kil tatsdchlich eine gewinkelte Struktur h&t.

S+ XeFy, Xenontetrefluorid: higr,bingsh gip:¥gitEoy.dufzA3eMEronen, ais 4

F-Atome je 7 Valenzelektronen. Dies gibt insge-
samt 8e”+ 28e” = 36 e . Von.diesen 36 Valenzelek-
tronen werden vén-4 F-Atomefgdie Bindung an das
Xe-Atom nur nur 4 Elektronen bendtigt. Daher gibt

= = es sicher 4 bindende Elektronenpaare, die 4 Or-
_E\~" "E‘ bitale besetzen. Weil die 4 F-Atome jedoch eine
- _ A N Edelgasschale mit insgesmt 8 Elektronen ausbil-
Lf _Ef den, bendtigt jedes F-Atom noch 3 nichtbindende

Elektronenpaare. Damit ergibt sich:

36 e = Be” + 4.B6e % 4e”

Diese 4 Elektronen bilden je zwei Elektronenpaare
die nur vom Xe-Atom ausgehen kBnnen. Daher ist

Xe im Zentrum eines Oktaeders gelegen. An den
Ecken des Quadrates liegen die vier F-Atome, die
zwel nichtbindenden Orbitale weisen in zwei gegen-
Uberliegende Oktaederecken.

In der folgenden Zusammenstellung Uber mBgliche Molekllstrukturen bedeutet
A = Zentralatom, X = gebundenes Atom (=Ligand), E = nichtbindende Elektro-
nenparre (oder Einzelelektron), deren Aufenthaltsbereich als dunkle "Elek-
tronenwolke” angedeutet ist.

Die Molekllzeometrie im VSEPR-Modell:
O——O0——0 linear

AX,

trigonal planar.

AX, AX,E

tetraedrisch

AX, AXE AXE,

trigonal
‘ bipyramidal
AX, AXE AX,E, AX.E,

'

O>§O oktaedrisch
AX, AXE AXE,

VSEPR = Valence-Shell-Electron-Pair-Repulsicn
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Nach den gleichen Vorstellungen lassen sich auch die Strukturen solcher
Ionen angeben, die nicht aus geladenen Einzelatomen, sondern aus Atomgrup-
pen gebildet werden. Die Ladung solcher Ionen wird auch hier wieder durch
die Zahl der abgegebenen oder aufgenommenen Elektronen verursacht. Diese -
Zahl kann in einfachen F&llen aus der Annahme erkldrt werden, daB eine
Edelgasstruktur erreicht wird, aber sie versagt dort, wo es sich um ein
Zentralatom aus den Zwischengruppen (d-Blockelemente) handelt.

Beispiele:

1. 8042‘.:Ion: hier bindet das zentrale S-Atom 4 0O-Atome, das Ion hat zu-
sdtzlich 2 Elektronen aufgenommen. Das S-Atom und die 4 O-
Yol é:) Atome haben je 6 Valenzelektronen, d.h. es gibt insgesamt

| 5.6e” + 2e” = 32 e”. Zur Bindung von 4 O-Atomen werden
. je 2 Valenzelektronen ben8tigt, die 4 0-Atome haben aber
- //’S‘\‘éf noch je 3 nichtbindende Elektronenpaare: .daraus folgt, daB
\Q, \ g 4.2e” + 3.4e” + 2e” = 32e” verbraucht werden. Also muB das
Yoy, S-Atom im Mittelpunkt eines Tetraeders sitzen, an dessen

vier Eckpunkten die durch die bindenden Orbitale gehaltenen
O0-Atome sitzen.

2. 8032'-I0n: hier bindet ein C-Atom drei O-Atome und es sind insgesamt

— XN 4e”+ 3.6e”+ 2e” = 24e” vorhanden. Die drei O-Atome bend-
J A ‘/C; tigen wieder 3.8e” = 24e”, davon werden drei Elektronen-
\Q: r/ paare fdér die Bindung bendtigt. Daher hat das CDBZ"-Ion
é( «><«> eine ebene, trigonale (=dreieckige) Strukur.
e
3. NHZ -Ion: hier bindet ein N-Atom 4 H-Atome und ein Elektron wurde ab-
gegeben. Das N-Atom besitzt 5 Valenzelektronen, die vier H-
T ® Atome je eines. Daher gibt es insgesamt 5e + 4e” = 1e” = 8e~
N Diese 8 Valenzelektronen besetzen vier Orbitale, die tetra-
o H edrisch angeordnet sind.
Ubungsbeispiele:

4. Welche Molekllstruktur hat Wasser?

5. Ammoniak bildet Molekiile mit einer flachen Pyramidenstruktur. Wie kann
dies erkldrt werden?

6. Die Verbindung Ethin, (Acetylen) bildet lineare Moleklile. Was
flir eine Bindungsart mu% Zwischen den beiden C-Atomen vorliegen?

4.7. Die zwischenmolekularen Wechselwirkungen

Molekilverbindungen besitzen sehr unterschiedliche Schmelzpunkte und
Siedepunkte. Manche 1a=sen sich Uberhaupt nicht unzersetzt verdampfen
(z.B, Zucker, C,-H 1 » Auch ist die W&rmezufuhr, die eine Phasenum-
wandlung bewirken 5011 also das Schmelzen oder Verdampfen, flr ein Mol
einer solchen Substanz sehr unterschiedlich. Diese groRe Vielfalt im phy-
sikalischen Verhalten 1Bt sich aber auf zwei Faktoren zuriickfiihren:

1. die Molekllmasse und 2. die unterschiedlichan Anziehungskridfte zwischen
den Molekilen.

1.Molekilmasseiffteser EinfluB 1&Bt sich z.B. an den steigenden Siedepunk-
ten der HaWOcere leicht erkennen: Die Molekilstruktur ist bei den Halcge-
nen g181~haru1g, daher wird die ErhShung der Siedepunkte nur von der stei-
genden Moleklilmasse verursacht.

2. Zwischenmolekulare Kr&fte: Diese sind vor allem die Foclge der unter-
schiedlichen Elektronegativitd@t der miteinander verbundenden Atome, die zu
Verschiebungen de? Elektronenhllle und damit zur Polarisierung von Moleki-
ien fihrt. Dabel entstehen Dipolmolekile, die sich leicht aneirander la-
gern und zusatzllohe Energie erfordern, um voneinander getrennt zu werden.
UnooL&Te WLlOku e bilden nur solche Atome die gleich sind, also die zws i-

VT iN— L
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tomigen Moleklle von Nichtmetallen und solche Verbindungen, bei denen

ich die Verschiebungen der Elektronen ausgleichen, Um die Verschiebung
on Hillenelektronen zu charakterisisren, wird die physikalische Gr3Be

Dipolmeoment eingefiihrt:

P = gq.s ' p

"

Dipolmoment; g = elektrische Ladung

]

P~ Entfer 1 nkt=
p | S H—CI -5 s ntrernung der Ladungsschwerpunk

Das Dipolmoment p wird in A.s.m angegeben,

-30
aber meist mit einem Faktor 10" > weil ja

i der . . . . .
Eggﬁﬁm&mammmg die Moleklle so klein sind und die Elektro-

nenhiille nur geringfiligig verzerrt wird.

Dipolmolekiile Unpolare Molekiile

HCl | H,0 NH, CH.Cl | .CO, | CH. Ccl..
Dipolmoment p| -
(jo—*asm) | 3,44 | 6,17 4,97 6,24 0 0 0
I E L [ o
) P b
Richt . . P
vonp R \__> R R R B V \ 1 3
P |gf P Bl R Bl R B| B pY
~ ' 1
cl 4 ¢
Molekiil- H\ \ N o CI: C
- H—CI fo) N c = N
ri % =C= N |
geometrie H// H I!l H H/|_'|\H 0o=Cc=0 H/l-ll H cl il C:
‘ i i draedrisc
linear gewinkelt | pyramidenformig | tetraedisch linear tetraedrisch tedraedris

Bei den Wasserstoffverbindungen stark elektronegativer Elemente findet man
eine besondere. Art von Wechselwirkungen, die Wasserstoffbrickenbindung.

Da Wasserstoffatome einen kleinen E.N.-Wert besitzen, werden ihre Bindungs-
elektronen weitgehend zum stark elektronegativen Atom hin verschoben. So
kann es bei Ann&herung eines zweiten Molekiils dazu. kommen, daB das H-Atom
in dessen Elektronenhiille eintaucht. So bildet ein H-Atom eine "Bricke”
zwischen zwei Moleklilen. Diese Bindungsart von Molekiilen aneinander erfor-
dert h&heren Energieaufwand zu ihrer Trennung, daher sind Verbindungen mit
Wasserstoffbrickenbindungen schwerer fllichtig, als solche, bei denen nur
Dipolwechselwirkungen auftreten, Typische Beispiele sind Wasser und Fluor-
wasserstoff, der meist Molekililaggregate von 2 - 6 HF-Molekllen bildet.

‘ ° ” —F"'H“‘F'"H—F""’H‘F"‘H‘ ~F-H-F-H-F-H-F-H-

Melekd Lurode L ?:i\»,::}:\ lung der Elektronen st nccht ecn cle.cdw'%
Eine besondere Art von Molekiil- und sogar Atompolarisierung wird durch

des starke Anndhern von Teilchen bewirkt. Da die Elektronenhiille auch als
"schwingende Elektronenwolke” aufgefaBt werden kann, kommt es zu einem
"Gleichtakt” der Schwingungen, wobei sich die Teilchen anziehen. Zwar wech-
selt diese Polarisation sehr rasch, aber sie ist doch stark genug, um auch
Wasserstoffmolekiile oder gar Edelgasatome bei tiefen Temparaturen in den
festen oder fllUssigen Zustand Uberfiihren zu lassen. Diese sog. ”"London-
Disperionskridfte” treten prinzipiell bei allen Teilchen auf, aber sie sind
doch so schwach, daB sie durch die anderen Anziehungskrifte verdeckt wird.
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Ubungsbeispiele:
1. Von zweil Verbindungen A und B, die beide aus zwei unterschiedlichen

Atomen gebildet werden, sind folgende Daten bekannt:

kp °c AH, k3 mol”
A: - 67 - 17,6
B: -191° 6,0
Was kann man Uber die zwischenmolekularen Wechselwirkungen in A und B
aussagen?

2. Schwefelgasserstoff hat einen Kp = -62 °C, Selenwasserstoff hat einen
Kp = -2 "C. Bei Wasser ist der.Kp = 100 °C. Versuchen diesen Befund
zu deuten!

3. Zinn bildet zwei Chloride, SnCl, und SnCl,. Diese Verbindungen unter-

scheiden sich sehr stark in ihrén ElgenschaFten. Versuchen Sie anhand
der folgenden Daten, eine Erkldrung zu finden!

Fo °c | kp ©c | AH, kI mol™"
SACT, | 275 573 13
sncl, | -33 113 g

AuflB8sung der Ubungsaufgaben flr Abschnitt 4. Atome - Ionen - Molekiile
4.1,

29

1. Zahl der Neutronen: 12, 30 3. Masse von 11 e = 1,0021.10 kg
2. 4063 ; 235U .20 43 Gesamtmasse des Na-Atoms =
20 92— / ! -26
| 3,8183021.10 kes 23,00 u
4, Ar/K ;3 Te/I ; Co/Ni Elektronenmasse = 0,026%
Die Protonenzahl ist maBgebend.
4.2‘
1. E = h.f = 4,3831.10 1% 3 E_, =2,8351.1071° 3
blau rot
2. Balmer-Serie: 1/A = R/1/22 - 1/m2) ; m = 3 und 4 fir die ersten zwei
Linien. 6,56468.10°7 m; E = 3,0252.10-19 3 = 1,89 eV

1
Ay = 4,8627 1077 m; E = 4,0841.1071% 3 = 2,55 v
3. Die Absté&nde der Linien rlicken mit steigendem m n&her aneinander,
die Frequenzen und Energien steigen an, d.h. die Linien riicken im
kurzwelligen Bereich ndher aneinander.
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4,3.

1. 2t2+6+1 = 11 == Z = 11, daher Na ; oder: 38; *f=3.Periode, 1.Hgr.
2t2+6+2+4 = 16 =¢ Z = 16, daher S ; oder: 3s°3p = 3. " > B.Hgr.
2+2+6+2¢6+2 = 2047 = 20, daher Ca ; oder: 4s2 = 4, " , 2.Hgr.

2. Ne: 1322522p6; Ar: 1522822p83823p6; N: 1822322p3 3 P:1522522p63523p3

Na: 1812822p6381; K: 1522522p63823p84s1; BDie Elemente einer Hauptgruppe

haben die gleichen Elektronenzahlen zur h8chsten Quantenzahl n.

3. 15%25%2p%3s"; 15%26%2p%38%; 15%25%2p%3523p"; 1522522p83523p2,

1522322p63523p3; 1822322p63823p4; 1822522p63823p5; 1822522p63523p6.
4,4,

1. Typische Metalle sind: Sr, Rb; Nichtmetall ist Si; Elemente mit Uber-
wiegend Metallcharakter sind: Ga, Bi Ge; ein Element mit Uberwiegend
Nlchtmetallcharakter ist Te.

2. Fluor ist elektronegativer als SauerstoFF daher bindet es Wasserstoff
unter Energieabgabe aus dem Wasser: F2+-H20 —» 2 HF + 1/2 02
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3. Da Wasserstof? elektronecatlver als Li ist, muB die Verbindung LiH
aus *1* und H~ -Ionen bestehen.

4.5-
1. ca’t i 15%25%2p%35%3p% ;A1 18%25%2p% ;KT 15225%2p035%3p0
Fooo: 1522322p6; 82_: 1822522p63523p6; P3_ : 1322522p53523p6

Die positiven Metallionen haben die Elektronenkonfiguration des voran-
gehenden Edelgases, die negativen Nichtmetallionen die des Folgenden
Edelgases. Der Unterschied zwischen Ionen und Edelgasatomen lngt in
der Kernladung (Zahl der Protonen bzw. Ordnungszahl).

2. NaCl; Nfzo 3 N;E?; BaClgi Bal ;5 BaBr2 3 AlCl3 f A1203 f AlBr3.
-+~
3.-In : In wund In~ ; Sb: Sb und Sh 5 Bi: Bi3*£eine héhere Ladung wird
bei Bi nicht erreichtl!); Ra:.Ra2+- Te?™ Br~, g2, gg*

>

L) — H .‘H
1 e H-d,; H Bet , H-Brl g HiNGH H—l\;’.—H i H:iC kR H"C:'"
m H H o
HIPiH H-?-H ;oo HyStH 0 H-S
A H
«L{ H HoH
2. CHg c CiH H - ° ° H3. Im Diamantgitter bindet jedes C-
HoH [ " Atom vier andere und bildet so

eine tetraedrische Struktur.

4. In H,O0 gibt es eine tetraedrische Orbitalanordnung, daher ist das Mole-
kil gewinkelt und vom Typ AX2E2

5. NH, hat tetraedrische Orbitalanordnung, daher eine Pyramidenstruktur.
vom Typ AX3E.ADis Pyramide ist deshalb abgeflacht, da das nichtbindende
Orbital einen grdBeren Raum innerhalb des Tetraeders einnimmt als die
drei bindenden Orbitale.

6. Ethin muB eine C-C-Dreifachbindung besitzens H-C=c¢ —H

1. Den niedrigeren Siedepunkt und eine kleinere Verdampfungsenthalpie
hat die Verbindung B. Daher scheint die Dipolanziehung nur sehr schwach
zu sein und vorwiegend die London-Kr&fte wirken. B ist nur sehr wenig
poclar. Aufldsung: A = HBr und B = CO

2. Alle drei Verbindungen sind die Wasserstoffverbindungen der Elemente
der 6. Hauptgruppe. Bei H,0 werden Wasserstoffbrickenbindungen wirksam,
da O eine viel h&here Ele%tronegativitét als S und Se besitzt. Da die
Masse von HZSe gréBer als die von HZS ist, hat ste auch den h8heren
Siedepunkt &ls HZS'

3. SnCl, hat aufgrund der Daten bei Zimmertemperatur fllssigen Aggregat-
zustand. Daher scheint es sich bei dieser Verbindung um ein Molekill
mit kovalenten Bindungscharakter zu handeln. Da es auch sehr geringe
Verdampfungsenthalpie besitzt, muB es unpolar gebaut sein. Hingegen
ist SnCl2 eine Verbindung mit Ionencharakter.



5.

2.

-37-

Reaktionstypen

Spaltung von Bindungen — ionische und radikalische Reaktionen

Je nach Art der Bindungstrennung bzw. Art der Zwischenstoffe
unterscheidet man zwischen ionischen (= polaren) Reaktionen
und Radikalreaktionen.

Eine ionische Bindungsspaltung wird bei polaren Bindungen
auftreten. Bei einer solchen heterolytischen Spaltung verbleibt
das bindende Elektronenpaar beim elektronegativeren Atom.
Allgemein: A-B — A" 4+ [B”

‘Die derart entstandenen Ionen sind h3ufig nicht stabil und
werden "Kryptoionen" genannt. Sie reagieren leicht weiter,
wobei man die Reaktionsweise von A+, das einen elektronen-
reichen Reaktionspartner anstrebt, mit "elektrophil" bezeichnet,
wahrend IB , das mit "nucleophil” bezeichnet wird, zwar nicht
den Kern, aber eine positiv geladene (oder positiv polari-
sierte) Stelie sucht. LOsungsmittel kdnnen infolge Stabili-
sierung'der Kryptoionen durch Solvatation (= Umhiillung

mit LOsungsmittel-Molekiilen) die heterolytische Trennung
begﬁﬁstigen.

Radikalreaktionen kdnnen bei Atombindungen oder allenfalls
sehr schwach polaren Bindungen auftreten. Es erfolgt dabei
eine homolytische Spaltung, d. h. jedem der Bindungspartner
verbleibt ein einzelnes Elektron.

Allgemein: A-B — A+ + =B

Die Ausldsung der Reaktion ist mit Hilfe von UV-Licht

(z.B. bei der Spaltung von Cl2 oder von energiereichen
Substanzen wie z. B. Peroxiden m6glich. Die entstandenen
Teilchen mit einzelnen, ungepaarten Elektronen sind sehr

reaktiv; man nennt sie "Radikale".

Redox - Reaktionen

Die alte Definition, daB Reduktion und Oxidation mit Sauer-
stoff oder zumindest Wasserstoff zu tun haben, ist ersetzt
worden durch die Definition, daB8 es sich bei Redox-Reaktionen

um Elektroneniibertragungen handelt.
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Zur besseren Beurteilung dieser Reaktionen wurde der Begriff
"Oxidationszahl" (Oxidationsstufe), der den Begriff "Wertig-

keit" ersetzt, eingefiihrt:

a) In Ionenverbindungen entspricht die Oxidationszahl der
Ladung des Ions.

b) Fir mehr oder weniger polare Atombindungen gilt der
Formalismus, daB die Oxidationszahl eines Atoms die
Ladung angibt, die dieses Atom h3tte, wenn die Elektronen
jeder einzelnen Bindung des Atoms dem jeweils stidrker

.elektronegativen Element zugeordnet werden. Elektronen
zwischen Atomen des gleichen Elements werden nicht be-
riicksichtigt; besteht also ein Molekiil aus gleichen
Atomen, so haben diese die Oxidationszahl Null.

Die Oxidationszahl wird als rechter oberer Index in rémischen

Zahlen an das Elementsymbol geschrieben (reine Ionenladungen

in arabischen Ziffern). Zu ihrer leichteren Ermittlung kann

man sich folgender Regeln, deren Reihenfolge auch zu beriick-

sichtigen ist, bedienen:

1. alle Metalle ........ immer positiv
2. Bund Si ceveieaecenn positiv

3. F tiittectctncnacnnns -I

L - +I

5 T -ITI

6. Cl, Br, I ciceeeeeeeen -I

7. S, Se;, T tieennnnnnn -II

Die Summe der Oxidationszahlen einer neutralen Verbindung

mu8 Null sein, in einem Komplexion gleich dessen Ionenladung. '
Beispiel Lithiumhydrid: Dem PSE ist zu entnehmen, daB8 beide
Elemente die Oxidationszahl +I bevorzugen. In dieser Ver-
bindung ist Wasserstoff aber das elektronegativere Atom,

zieht also die Elektronen der Bindung an sich. Daher lautet

+I,-T

die Formel: Li (Regel 1 geht vor Regel 4).

4 .

zahlen muB -1 sein. 4 Sauerstoff-Atome ziehen 4 . 2 = 8

Elektronen an sich, daher hat Mn die Oxidationszahl VII :
Vii., -IT

(Mn""70, %)

Beispiel Permanganat-Ion MnO Die Summe der Oxidations-—



Anwendung der Oxidationszahlen bei Redox—-Reaktionen:

z.B. Reaktion von Natrium mit Chlor, Oxidationszahlen bereits
angeschrieben: 2 Na° + C12O —_ 2 Na+Cl-

Die Oxidationszahl des Na steigt von Null auf +I an, was
genausogut durch eine Reaktion des Na mit Sauerstoff (Abgabe
des Elektrons an Sauerstoff) mSglich gewesen widre: Natrium
wurde oxidiert; gleichzeitig muBte Chlor reduziert worden sein.

Oxidation = Elektronenabgabe (Oxidationszahl steigt =
wird positiver)

Reduktion = Elektronenaufnahme (Oxidationszahl sinkt =
wird negativer)

Definition fir
Oxidationsmittel: Mittel, das gerne Elektronen bindet.
Reduktionsmittel: Stoff, der gerne Elektronen abgibt.
(Eine'quantitative Betrachtung dieser Eigenschaften ist

einem spdteren Kapitel vorbehalten).

Beispiel fir Ermittlung, wer oxidiert bzw. wer reduziert wurde:

Cu + 4HNO3 —_ Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H20

Man schreibt die Oxidationszahlen an und stellt fest, bei
welchen Elementen sie sich &nderte.
: II I -II

cu® + 4HINVO3—II——9 cutt (v 3’11)2 + 2NIV02' + 2H0

Cu wurde also oxidiert, ein Teil des N reduziert.

Die Oxidationszahlen sind auch Hilfsmittel, um die Koeffi-
zienten einer Gleichung zu ermitteln.
Beispiel: Salpetersdure reagiert mit Schwefelwasserstoff zu
Stickstoffoxid, Schwefel und Wasser.
In einer halbfertigen Gleichung werden zunidchst die (sich
dndernden) Oxidationszahlen angeschrieben.

v -IT

HN'O, + H,S —5 nlo + 8° + H,0

Daraus ist ersichtlich, da8 N drei Elektronen aufnimmt, wdhrend
S zwei Elektronen abgibt. Mit 2 . 3 bzw. 3 . 2 Elektronen, die
N bzw. S austauschen, wird die Gleichung vermutlich aufgestellt
werden kdnnen:
2HNO3 + 3H28 —> 2NO + 38 + 4H20

(Oxidiert wird S, Oxidationsmittel ist Salpetersdure bzw. N)
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Eine andere Methode der Koeffizientenermittlung zerlegt

die Reaktion in eine Oxidations- bzw. Reduktionsgleichung,
wobei die Elektronen einzeln ausgewiesen werden.

Beispiel: Reaktion von Dichromat Crzog— mit Chloriden in
saurer L&sung zu Chlor und Chrom in der stabilen Oxidations-
stufe III.

Oxidation: Ccl —s Cl2

korrekt: 2 Ccl — C12 + 2e”
(Anzahl der Atome bzw. Anzahl der Ladungen muB8 links und
rechts gleich groB sein)

Reduktion: Crzog— + " (= Saure!)—favCr3+
(Offenbar entsteht bei dieser Reaktion auch Wasser)
korrekt: Crzog_ + 14H+ + 6e —> 2Cr3+ + 7H20

Wenn man nun die Oxidationsgleichung mit 3 multipliziert, um
auf ebenfalls 6 Elektronen zu kommen, und dann die beiden
Teilgleichungen vereinigt, erh#lt man:

2= 3+

+ -
Cr207 + 14H + 6Cl —> 2Cr + 3Cl2 + 7H20

Bei Bedarf kann man die Gleichung noch mit Gegenionen (z. B.

Kalium-Ionen und weitere Chlorid-Ionen)komplettieren.

Sdure - Base - Reaktionen

Bronsted - Definition:
Sdure = Substanz, die Protonen (= H+) abgeben kann.

Substanz, die Protonen einfangen kann.

Base
(Starke Sdure: gibt Protonen leicht und damit in Gleich-
gewichten praktisch vollst&ndig ab.)

Sdure und Base sind bei einer Protoneniibertragung
("Protolyse") offenbar immer gekoppelt.

Allgemein: HA + B == mus’ + A~

Saure1 Base2 Séure2 Base1
Sdure und Base mit gleichem Index bilden ein "S&ure-Base-Paar";
die Base1 ist die zur Séure1 "konjugierte" Base.
Da bei einer Protolyse zwei Basen (Base1 und Basez) um das
Proton konkurrieren und eine S&ure umso schwidcher ist, je
stdrker ihre konjugierte Base ist, liegt das Protolysen-

gieichgewicht stets auf der Seite der schwdcheren Sdure und Base.
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Mehrprotonige Sduren geben ihre Protonen stufenweise ab; die
Anionen jeder Stufe kdnnen prinzipiell Salze bilden.

Beispiele:
a) LOsen von HCl-Gas in Wasser:
HCl + H.O — H. 0T + c1

2 3
b) L&sen von NH3-Gas in Wasser:
+ —
H20 + NH3 = NH4 + OH

c) Reaktion der Gase Chlorwasserstoff und Ammoniak:
HCL + NH, — NHZ + c1”
d) Alkalische Reaktion einer Kaliumcyanid-Ldsung:

H)O + CN = HCN + OH

Anionen schwacher Siuren sind also starke Basen. - Wasser
kann sowohl als S&dure wie auch als Base fungieren: Wasser ist
ein Ampholyt.

Eine quantitative Betrachtung der St&drke von Siuren und Basen
ist dem Kapitel 7 vorbehalten.

Eine noch umfassendere Definition von Siure und Base stammt
von Lewis:

Substanz mit Elektronenpaar-Liicke

Sdure
Base = Elektronenpéar—Spender
Lewis-Basen sind auch Brdnsted-Basen; aber die typischen
Brdonsted-Sduren (z. B. HCl) sind nach Lewis keine Siuren -
allerdings kann man das Proton HY selbst als Lewis-Sdure
auffassen.
Allgemein: A + |B — A - B

S&ure Base
Beispiel: Aluminiumchlorid (kein Salz!) ist als starke Lewis-

Sdure in der Lage, aus Chlorverbindungen Chlor in Form von

Chlorid-Ionen (= Lewis-Base) zu entreiBen. -
fqll |c1]
JCl—a1i: o+ |c1]” — ||c1— a1— ]|
=N Licke = — —
Icli jci]

Komplex—-Reaktionen:

- Wie aus den vorangegangenen Definitionen ersichtlich, werden

bei sehr vielen chemischen Reaktionen - mit Ausnahme der
Radikalreaktionen - Teilchen von einem Reaktionspartner

(dem "Donator") auf einen anderen Reaktionspartner
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(den "Akzeptor") {bertragen.
Elektronendonator

Als Wiederholung: Reduktionsmittel

Oxidationsmittel = Elektronenakzeptor
Brdnsted-S&ure = Protonendonator
Brdnsted-Base = Protonenakzeptor

Lewis - S&dure Elektronenpaar-Donator

Lewis - Base Elektronenpaar-Akzeptor

Auch Komplexreaktionen kdnnen als Elektronenpaar-Donator-
Akzeptor-Reaktionen aufgefaBt werden. (Ein Komplex ist

eine Verbindung, in der ein Zentralatom oder Zentralion von
mehreren Atomen, Molekiilen oder Ionen, den sogenannten
"Liganden" in r&dumlich regelmdBiger Anordnung umgeben ist.
Die Anzahl der Liganden wird durch die Koordinationszahl
angegeben. )

Beispiel fiir einen Aguo-Komplex:

2+
cu®  + o0 —» [Cu(H20)4]

2

farblos blau = Tetraquokupfer (II)-ion
Die meisten Komplexreaktionen sind aber Ligandensubstitutionen
(Ligandenaustausch), z.B.:

[cu@,o) * + awm, —> [cum,),m,0)." + 4m0

UiHaPl 6l 3 R VA N 2
Diaquotetramminkupfer (II)-ion

(Bei dieser Formulierung der Komplexe wurden die beiden Wasser-
molekiile, die mit dem Zentralatom in grdB8erem Abstand ko-

ordiniert sind, ebenfalls angeschrieben.)

Die wichtigsten Stichworte zur Nomenklatur der Komplexe:

Das Zentralatom wird nach den Liganden genannt. Die Ko-
ordinationszahl wird meist durch griechische Zahlsilben an-
gegeben. Die Liganden werden in alphabetischer Reihenfolge
angefihrt. Anorganische und organische anionische Liganden
erhalten die Endung "-o" (Ausnahme: Ligand NH3 = "—-ammin").
Komplexe Anionen erhalten die Endung "-at", komplexe
Kationen und Neutralkomplexe erhalten keine Endungen. Die
Oxidationsstufe des Zentralatoms wird durch rdmische Ziffern
in Klammern angegeben. ‘ ‘
Beispiele: &hﬂH20)6] Cl3 Hexaquochrom (III)-chlorid

‘ K4 [Fe(CN)6] Kalium-hexacyanoferrat (II)
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Eine eingehende Diskussion der Theorie der Komplexe wiirde
iber den Rahmen dieses Skriptums hinausgehen. Der fiir die
MaBanalyse wichtige Komplexbildner EDTA wird im analytischen
Teil des Skriptums beschrieben.

Ubungsaufgaben:

1. Geben Sie die Oxidationszahlen der Elemente in folgenden

2=

Verbindungen bzw. Ionen an: SO SO3 R Mg3N2, HNO

K PtCl6, Cr,0

37 27
2 20571 Hy0,.
2. Stellen Sie die Gleichungen nachstehender Reaktionen
auf; geben Sie dabei an, wer reduziert und wer oxidiert
wurde, bzw. liberlegen Sie, wer als Oxidationsmittel oder
Reduktionsmittel bezeichnet werden kann.
a) Reaktion von Fe3+ mit Iodid—Ionen(I_)zu Iod[I2)und Fe
b) Reaktion wvon sog' (Sulfit) mit c1o; (Chlorat) zu ClOE
 (Chlorit) und soi'.
2+

c) Reaktion von MnOZ mit I~ in saurem Medium zu Mn und I

2+

d) Reaktion von Selen, Bromat(BrO3)und Wasser zu Selenlger 2
.SaureQH ,5e05) und Bromid (Br ).

e) Reaktion von Iod mit Chlorat in alkalischer Ldsung zu
' Todat (107)und chlorid.

f) Reaktion von Ammoniak mit Schwefels&dure.

3. In der Analytik werden Ammonium—Ionen(NHZ)dadurch nachge-
wiesen, daB man die Probe mit einer starken Lauge aufkocht
und priift, ob Ammoniak entweicht. Erstellen Sie die
Gleichung; bezeichnen Sie die Reaktanden (wer ist S&ure,
wer Base?); welchef Reaktionstyp liegt wvor? '

4. Geben Sie den Reaktionstyp hachstehender Reaktionen an und
bezeichnen Sie die Reaktanden. Versuchen Sie, bei Komplexen
auch den Namen anzugeben.

a) Cu0O + SO, — CuSO

3 4
pr—
b) 2NaCl + HZSO4 = 2HC1 + Na2804
+ 3+ +
c) Co(NH3)6 + 6H60 = CO(HZO)G + 6NH4
d) BF3 + NH3 = BF3NH3

3+ - 7 2-
e) Fe(H,0);" + 5F == [Fe(H,0)F] +  5H,0
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Energieumsatz bei chemischen Reaktionen

Die Enthalpie H

Wird einem Kdrper Wdrme zugefiihrt, so steigt seine "innere
Energie". Bei isobarer Erwdrmung eines Gases ist allerdings

zu berilicksichtigen, daB nicht die komplette Wdrmezufuhr zu
"innerer Energie" umgesetzt wird, sondern ein Teil der Wirme
dafiir verwendet werden muB, daB sich das Gas gegen den &uBeren
Druck (meist der Luftdruck) ausdehnen kann (= Volumsarbeit).
Die Enthalpie H setzt sich aus der "inneren Energie" plus A
der Volumsarbeit zusammen. -

Wenn bei einer chemischen Reaktion Gase entstehen, ist es

also korrekter, nicht einfach von der "Reaktionswirme" zu
sprechen, sondern die Enthalpiednderung AH zwischen Reaktanden
und Produkten anzugeben, weil diese Gr&B8e die Arbeit mit-
berilicksichtigt, die aufgewendet werden muB, um gegen den
AuBendruck Raum fiir die Gase zu schaffen.

Wird bei einer Reaktion Wirme frei (=exotherme Reaktion),
so nimmt die Enthalpie der beteiligten Stoff ab: AH ist
negativ. Wird bei einer Reaktion Wdrme aufgenommen (=endo-
therme Reaktion), so ist AH positiv.

Beispiel: 2H2(g) + Oz(g)-—e 2H20(g) AH = -486 kJ

1
oder H,(g) + 30,(g) — H,0(9) AH

-243 kJ.mol—1H20

Daraus ist ersichtlich, daB8 sich die AH-Angabe

auf die Mengen des "Formelumsatzes" bezieht.
Die Angabe, ob die beteiligten Stoffe gasfdrmig (g), fliissig (1)
oder fest (s) sind, ist von Bedeutung, weil in der Enthalpie-
differenz AH auch Schmelz- und Verdampfungswdrmen enthalten
sein k&nnen: ]

1 _ -
Hz(g) + 302(9)-—>H20(l) AH = -285 kJ.mol H20

Daraus kann entnommen werden, daf die Verdampfungs-
wdrme von Wasser 42 kJ pro mol betrigt.

Reaktionsenthalpien sind additiv, d. h. man kann sie bei
Stufen-Reaktionen zusammenzdhlen. Nach dem Satz von HeB hingt
die Reaktionsenthalpie eines Vorganges nicht vom Weg ab. Daher
ist es beispielsweise mdglich, die Bildungsenthalpie von CO
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rechnerisch zu bestimmen (Messungen gelingen nicht, weil
bei der Reaktion zu CO immer ein wenig CO2 als Nebenprodukt
gebildet wird): Man miBt die Reaktionsenthalpien fiir

cC + 0, — co, AH = -394 kJ

2 coO + O2 — 2CO2 AH = -566 kJ
und berechnet AH fiir C + —;-02 — CO
aus der Tatsache, daB AH gleich groB8 ist, egal ob 1 mol C

direkt zu CO2 verbrannt wird oder Uber CO als Zwischenstufe.

-394 kJ
C > Coz
c —% 5 co ——283kJ co,
Man erhdlt AH. (CO) = -111 kJ.mol .

Die Bildungsenthalpie ‘AHf:
Die Bildungsenthalpie ‘AHf ist die bei der Bildung von 1 mol
einer Verbindung aus den Elementen freigesetzte (oder aufge-

nommene) Energie.
o

In Tabellenwerken sind die Standardbildungsenthalpien AHf

verzeichnet: Sie gelten fiir Reaktionen, bei denen die
Reaktiénspartner vor und nach der Reaktion im Standardzustand
(298.K und 1,013 bar) sind, wobei man willkiirlich die Enthal-
pien der Elemente im Standardzustand gleich Null setzt.

Bildungsenthalpien aus Tabellen k&nnen fiir die Berechnung von
Reaktionsenthalpien .AHR herangezogen werden. Allgemein gilt:

AHp = ZAHf (Produkte) - ZAHf (Reaktanden)
Beispiel: AH? von HF(g) = -271 kJ.mol
AHY von H,0(1) = -285 kJ.mol

Man berechne aus diesen Daten AHR der Reaktion

von H,0 mit Fye
H,0(1) + F,(g) —» 2HF(9) + 20,(9)
(-271) = (-285) = -257 kJ

AHR= 2.

Die Bindungsenthalpie:

Die Bindungsenthalpie ist die Enthalpiednderung fiir das L&sen
von 1 mol einer bestimmten Bindung. (Die Werte fiir das Losen
der Bindung eines zweiatomigen Molekiiles sind exakt, aber die
in verschiedenen Tabellenwerken aufgelisteten Werte fiir die
durchschnittlichen Bindungsenthalpien von Bindungen in

komplizierten Moleklilen kdnnen differieren.)
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Fiir Reaktionen gilt:
AH, = )} AH (gelSste Bindungen) - )AH (gebildete Bindungen)

Beispiel: Aus den Bindungsenthalpien soll die Reaktionsen-
thalpie der Reaktion CH,(g) — C(s) + 2H,(g) ermittelt werden.
Aus Tabellen entnimmt man (Werte fiir 298 K):
Bindungsenthalpie fiir C-C (Graphit) = 718 kJ pro mol Atome.
(Vergleiche: Die mittlere Bindungsenthalpie fiir organische
C-C-Bindungen betrdgt ca. 348 kJ pro mol Bindungen!)
Bindﬁngsenthalpie fir H-H = 218 kJ pro mol Atome.
Mittlere Bindungsenthalpie fiir C-H = 413 kJ pro mol Bindungen.
Ldsung: ‘AHR =4 . 413 -(718 + 4 . 218) = 62 kJ
(Der berechnete Wert stimmt mit dem aus Datensammlungen er-
sichtlichen AH%—Wert fﬁr CH4 nicht gut Ulberein. Grund: Die
Bindungsenergie des C-H im Methan liegt etwas hdher als bei
durchschnittlichen organischen Molekiilen.)
Die entscheidende Triebkraft chemischer Reéktionen dirfte
das Streben nach dem Energieminimum sein (vergleichbar einer
Kugel, die bestrebt ist, in eine tiefere Mulde zu rollen).
Daraus kOnnte maﬁ ableiten, daB alle exothermen Reaktionen
freiwillig verlaufen miissen, weil dabei ja die Produkte
geringere Energie haben als die Reaktanden. (Voraussetzung
ist freilich noch, daB die "Aktivierungsenergie" genannte
Startenergie bereitgestellt wird.
Beispiel: Papier muB zun&dchst angeziindet werden, damit
die Teilchen schnell genug sind, um so heftige Zusammenst&Be
zu bewirken, daB die Reaktion in Gang kommt -.sie lduft dann

freiwillig weiter.)

Exotherme Endotherme
Reaktion » Reaktion
Abnvg"; A Ehtrj.“t
Ak‘b 1 5=
Ak f/v(crw\]S - en; : ;u:
LX) erj H3
Reaktanden N
“AH== - Reaktanden AH=+

Produkie

- N

}?e_ak'tfon.fz;ej 2€&kt/~cnm'?:7




Endotherme Reaktionen hingegen sollten niemals freiwillig
verlaufen: Nun gibt es aber doch einige Reaktionen, die
endotherm sind und spontan vor sich gehen. So ist beispiels-
weise kristallines N205 instabil; es explodiert von selbst
unter Energieaufnahme (!):

N,04(s) —> 2NO,(g) + 20, (g) AHS = +110 kI
Offenbar muB es neben dem Streben nach geringerer Energie

(@)

noch eine zweite Triebkraft fiir chemische Reaktionen geben:

Die Entropie S

Zwel Definitionen:
a) Die Entropie ist ein MaB8 fiir die "Unordnung".
b) Die Entropie ist ein MaB8 fur die "Wahrscheinlichkeit".

Ein Beispiel: Wenn eine Kaffeetasse zu Boden fillt, so wird

das Resultat eine gr&Bere Anzahl von Scherben sein. Dieser -

Endzustand ist "ungeordnet" und von "hoher Wahrscheinlichkeit",

d. h. daB es sehr viele MOSglichkeiten fiir den Scherben-Zustand

gibt. Der Vorgang kann ohne weiteres vorkommen - hingegen ist

es hochst unwahrscheinlich, daB8 der umgekehrte Vorgang ein-

tritt, daB also die einzelnen Scherben sich wie bei einem

rlickwdrts laufenden Film ohne &uBeres Zutun wieder zu einer

unversehrten Tasse zusammensetzen.

Bezeichnen wir die Zahl der MOSglichkeiten mit W, so ist die

Entropie S nach Boltzmann proportional dem Logarithmus von W:
S =%k . 1nw (Boltzmann-Konstante k = §A)

Flir Molekiile in einem Gas gibt es zahllose Moglichkeiten,

aber flir einen perfekten Kristall gibt es am absoluten Null-

punkt (O K) (wenn seine Teilchen v&1llig in Ruhe sind) . nur

eine einzige M6glichkeit, wie sein Zustand aussehen kann. Dann

ist W gleich 1 und daher S = k . 1ln1 = O:

Die Entropie von Idealkristallen eines Elementes oder einer

Verbindung am absoluten Nullpunkt ist Null.

Wie die Standardentropie s® eines Elementes oder einer Ver-
bindung ermittelt werden kann, soll am Beispiel HC1 gezeigt
wérdéh: Es geht um die Frage, wieviel Energie aufgenommen
wird, wenn 1 mol HCl vom geordneten festen Zustand bei O K.



6.

3.

~48=

in den ungeordneten Zustand des Gases bei 298 K iibergeht.

Flir das Erwdrmen vom absoluten Nullpunkt bis zum Schmelzpunkt
sind 64 J.K | !
das Weitererwdrmen bis zum Siedepunkt 10 J, fiir das Verdampfen
86 J und schlieBlich fiir das Weitererwdrmen bis 298 K 14 J.
Bei 298 K und 1,013 bar ist daher die Entropie s® von HC1

187 3.K '.mol” .

Standardentropie-Werte sind aus Tabellenwerken erh#ltlich.

.mol notwendig, flir das Schmelzen 12,5 J, fiir

Aus diesen 1ld8t sich die Entropie&dnderung einer chem. Reaktion
(im Standardzustand) berechnen:

ZSSE = ZEnSO (Produkte) - ZEnSO (Reaktanden) (n= Anzahl
. der Mole)

Daraus folgt, daB die Standard-Bildungsentropie einer
Verbindung ist
438? = g° (Verbindung) - s© (Elemente)

Die Unordnung nimmt zu, wenn bei einer Reaktion aus Feststoffen
Fliissigkeiten oder Gase entstehen; sie nimmt auch zZu, wenn
aus kompliziert gebauten Teilchen einfachere Teilchen ent-
stehen: die Entropie nimmt zu; ASR'ist positiv.

Die Gleichung von Gibbs-Helmholtz

Aus bisher Gesagtem wird klar, warum eine spontane endotherme
Explosion wie bei N205 moglich ist: die bei der Explosion ent-
stehenden gasfdrmigen Produkte NO2 und O2 haben zusammen eine
wesentlich h&here Entropie als der feste Ausgangsstoff N205.

Offenbar ist bei dieser Reaktion die Zunahme der Unordnung so
stark, daB die Reaktion spontan l§uft, obwohl die Zunahme der

Enthalpie dagegen spricht.

Die Gleichung von Gibbs-Helmholtz verkniipft die Triebkrdfte
"Streben nach dem Energie-Minimum" und "Streben nach dem
Entropie-Maximum" und gibt durch die ZAnderung der "Gibbs-
Energie" ("Freie Enthalpie") AG an, ob die Reaktion frei-
willig l&uft oder nicht:

_A_f_R=AHR - T . ASR

Reaktionen mit negativem ZSGR nennt man "exergon": sie
laufen freiwillig ab und kOnnen Arbeit leisten. Eine Reaktion

.mit positivem AAGR nennt man "endergon": vom System muB Arbeit



aufgenommen werden, damit die Reaktion eintreten kann.

Aus der Gleichung und der Tatsache, daB ‘AHR—Werte die
Gr6B8enordnung kJ bzw. ASSR—Werte die GrdBenordnung J haben,
ist ersichtlich, daB8 meist zﬁHR bestimmt, in welche Richtung
die Reaktion lduft; JASR wird liblicherweise erst bei sehr
hohen Temperaturen zur entscheidenden Gr&Be.

Beispiel: Das Aufldsen eines Salzes in Wasser muB wohl als
chemischer Vorgang aufgefaBt werden. Der LOsungsvorgang ist
exotherm oder endotherm, je nachdem, wieviel Energie fiir die
ZerstOrung des Kristalls (Gitterenergie) notwendig ist bzw.
- wieviel Energie bei der Umhiillung der Ionen mit Wasser
(Hydratation) frei wird.
Beim Aufldsen von Ammoniumchlorid

NH,C1(s) 0 NHZ(aq) + Cl (aq)
kihlt sich die L&sung ab (= endotherm), weil die Gitterenergie
mit 638 kJ.mol-1 gréBer ist als die Hydratationsenergie mit
623 kJ.mol” ': AH® = +15 kJ.mol” "
Trotzdem 1&st sich NH4Cl von selbst, weil die molare Entropie

deutlich zunimmt:

s von NH,C1(§) = 957 . K | . mo1’
s° von NHj(ag) = 1133 . K ' . mo1”
s® von Cl-(aq) = 55 0. K_1 . mol.1

Aus diesen Angaben wird AS® und weiter AG® errechnet:
As® = 113 + 55 = 95 = + 73 J.K l.mol™ ' = 40,073 kJ.K~
AG® =+ 15 - 298 . 0,073 = - 6,7 kJ . mol |

Die Anderung der Gibbs-Energie AG° (gelesen: "Delta-G-Standard")

1 1

.mol

ist negativ: die Reaktion ist exergon.

Ubungsaufgaben:

1. Berechnen Sie unter'Benﬁtzung der Tabellen im Anhang
die Reaktionsenthalpien fiir
a) die Reduktion von 1 mol CuO mit H2 (L&sung: - 128 kJ)

b) die Reduktion von 1 mol Al O3 mit H, (LOsung: + 821 kJ)

2 2



2. Vergleichen Sie die Reaktionsenthalpien fiir die Ver-
brennung von 1 mol Methan CH4 errechnet aus

a) den molaren Bindungsenthalpien bei 298 K -1
(Losung: - 816 kJ.mol )

b) den Standardbildungsenthalpien (Lésung: - 802 kJ.molnl)
Bindungsenthalpien fiir das Sauerstoff-Molekiil: 495 kJ.mol
fiir C=0 in CO,: 803 kJ.mol !
fir C-H : 413 kJ.mo1™}
flir O-H : 463 kJ.mo1™!

3. Berechnen Sie AGg flir die Chlorknallgas-Reaktion (Synthese
von HC1l aus den Elementen).
Lésung: 4Gy = - 190 kJ (fiir 2 mol HC1)

Chemisches Gleichgewicht

Definition - Massenwirkungsgesetz - Prinzip von Le Chatelier

Jede. spontan (unter Abnahme der Gibbs-Energie) ablaufende
Reaktion strebt dem Gleichgewicht zu; ist dieses erreicht, ist
keine weitere Ver&nderung der Zusammensetiung des Reaktions-

gemisches feststellbar.

. . v
Bei der Reaktion A+ B " -+ D
Reaktanden 2 Produkte

bedeuten vy und v, die Geschwindigkeiten, mit der die
Reaktanden zu den Produkten reagieren bzw. umgekehrt. Bei der
Annahme, daB die Reaktion wirklich so, wie in der Gleichung
angegeben, abl&duft, besteht bei jedem ZusammenstoBf eines
Molekiils A mit einem Molekiil B eine gewisse Wahrscheinlichkeit,
dag Umsetzung zu C und D eintritt. Die Geschwindigkeit v, dieser
Reaktion ist daher der Anzahl der Zusammenst&fe von A und B
in der Zeiteinheit und damit auch den Stoffmengenkonzentrationen
c(A) und c(B) proportional.

v, = kl.c(A).c(B)
Der Proportionalitdtsfaktor vy wird als Geschwindigkeits-
konstante bezeichnet.
Durch die Bildung einer st&ndig gr&fer werdenden Anzahl der
Molekﬁle C und D steigt die Wahrscheinlichkeit des Zusammen-
stoBes dieser Molekilile, wobei es zur Rickbildung von A und B

kommen kann. (Umkehrbarkeit der chem. Reaktion)



Fiir die Geschwindigkeit der Gegenreaktion v, gilt analog:
vy = kz.c(C).(D)
Das chemische Gleichgewicht ist erreicht, wenn die Geschwindig-
keiten vy und v, gleich groB geworden sind:
1=V d.h. kl.c(A).c(B) = kz.c(C).c(D)
(Dynamisches Gleichgewicht: gleich viel Umsatz in beiden

v

Richtungen)

Der Quotient der Geschwindigkeitskonstanten
ky c(C) .c(D)
—_— = =K . p
k, c(a).c(s) c (Massenwirkungsgesetz MWG)

wird als Gleichgewichtskonstante Kc bezeichnet, der gesamté
Ausdruck als Massenwirkungsgesetz. (Der Index c¢ deutet an, dag
die Gleichgewichtskonstante durch die molaren Gleichgewichts-

konzentrationen ausgedriickt wird.)

Fir die allgemeine Gleichung

a(d) + b(B) = c(C) + d4d(D) lautet das MWG:
k= () .cd(D)
S &) .cPm)

Je grdéBer Kc ist, desto weiter auf der rechten Seite der

obigen Reaktionsgleichung liegt das Gleichgewicht.

Fiir Reaktionen zwischen gasfdrmigen Stoffen k&nnen die den
Konzentrationen proportionalen Partialdrucke p flir die
Formulierung der Gleichgewichtskonstante des MWG verwendet

werden: _ pc(C).pd(D)

P p2(a).pP(B)

KP .... = Partialdruck-Gleichgewichtskonstante

Der Zahlenwert einer Gleichgewichtskonstante ist temperatur-

X

abhdngig. Bei exothermen Reaktionen bewirkt TemperaturerhShung
eine Erniedrigung des Zahlenwertes, bei endothermen Reaktionen

eine Erh&hung.

Umrechnung von Kp in KC und umgekehrt:

K_ = K_(RT)4" K_ = e

P C o] (RT)An

An = Anderung der Molzahl von den Reaktanden zu den Produkten
R = 8,3144 J.K * 1 oder 0,083144 1.bar.Xx l.mol™! (K. sof€ ja

. . ) . . -4
T = Kelvin-Temperatur von der Konzentratisnseinfet mof- ¢
abstammen )

.mol”



Beispiel: Wie groB ist Kc fir die Reaktion
3H,(9) + N,(g) == 2NH,(q)
wenn bei 25°C der Literaturwert fiir K_ =

6,53.105 bar % ist?
Losung: An = -2 ; T = 298,15 K
K
R, = ———%EE = K_.(rRT) 4" =
(RT) P
-2
= 6,53.10°.(0,083144 . 298,15)2 = 4,0 .10° 1%.mol

Nur in- sehr verdinnten L&sungen sind die durch Konzentrationen
(Partialdrucke) formulierten Gleichgewichtskonstanten wirklich
konstant. In konzentrierteren LOsungen miissen an die Stelle von

c und p die Aktivit&dten a gesetzt werden:

_ a%(c).a%m)

K
a2 (a) .aP ()

a

Ky «eeee = thermodynamische Gleichgewichtskonstante
Die Aktivitdten stellen gewissermaBfen die thermodynamisch
wirksamen Konzentrationen (Partialdrucke) dar. Die Zahlénwerte
flir a miissen experimentell ermittelt werden (oder die
Aktivitdtskoeffizienten f sind aus Tabellenwerken zugdnglich) .

= =‘F
a f_.c (= £,.p)

a
Fir ¢ bzw. p — Null wird fafl.

Gibbs-Energie und Gleichgewichtskonstante

Im chemischen Gleichgewicht ist die Anderung der Gibbs-Energie
Null: AG =0
Wenn Reaktanden und Produkte im Standardzustand vorliegen
(c =1mol.1"Y; p= 1,013 bar; T = 298,15 K; R = 8,3144 J.mol.K"
ist die thermodynamische Gleichgewichtskonstante Ka geméB der
Gleichung _ égf

AGP = - RT.InK  bzw. K=e KT
mit der beim Ablauf der chemischen Reaktion auftretenden
Anderung von AG® verkniipft.
Bei Verwendung dekadischer Logarithmen:

| - Ve
AGS = - 2,303 RT.logk .bzw. K = 10 2r3©3 RT
Auf diese Weise lassen sich die Gleichgewichtskonstanten fiir

beliebige Reaktionen berechnen.

Beispiel: Es ist Kp fliir folgende Reaktion bei 25°C zu berechnen:

280, (g) + 0,(g9) = 2SO3(g) AGO = - 140,08 kJ



_53_
" -140080
Losung:  log K, = —3735378 3144.298,15

24
Kp 3,4.10

Prinzip von Le Chatelier und Braun:

In Worten: Wenn man auf ein System im Gleichgewicht einen Zwang
ausibt, &dndern sich die Gleichgewichtsbedingungen so, daB das
System dem Zwang ausweicht.
Beispiel: Bei der Ammoniak-Synthese
N, + 3H, = 2NH3 AHgg = - 92,5 kJ pro 2mol N,
haben Reaktanden und Produkt verschiedene Molzahlen Gas
(4 :2).
Druckerhdhung fiihrt zu einer Verschiebung zum Produkt (geringefel
Platzbedarf; damit wird dem &uBeren Zwang ausgewichen).
Temperaturerhdhung fihrt bei dieser exothermen Reaktion zu einer
Verschiebung zu den Reaktanden (Umkehr der Reaktion ist endo-
therm; durch Energieverbrauch wird dem Zwang ausgewichen).
Dementsprechend sind Reaktionen, bei denen keine Molzahlen-
verdnderungen von den Reaktanden zu den Produkten eintritt,

durch Druckverdnderung nicht beeinfluBbar.

Beispiel: Fiir das Gleichgewicht
PCls(g) = PCl;(g) + Cl,(9)
sind in einem gegebenen System die Gleichgewichtskonzentrationen
folgende: c(PClg) = 1 mol.1” ' und
c(PC13) = c(Clz) = 0,204 mol.1l

Welche neuen Gleichgewichtskonzentrationen stellen sich ein,

1

wenn der Druck auf die Hilfte verringert wird (bzw. das Volumen
verdoppelt wird) ?
K, = 4,16.10 “ mol.1”

Lésung: Unmittelbar nach der anfidnglichen Anderung wird jede

2 1

Konzentration halbiert. Wenn nach der Wiedereinstellung des

1

Gleichgewichtes x zus&dtzliche mol.l1” ~ an PCl5 dissoziiert sind,

dann haben sich x mol.l_1 PCl3 und x mol.l_l Cl2 gebildet. Die
neuen Gleichgewichtskonzentrationen sind daher (in mol.l—l):
PClS(g) = PC13(g) + Clz(g)

(0,5 - x) (0,102 + x) (0,102 + x)

c(PCl3).c(C12)

K=
c(PClS)
4 16.10-2 = (0,102 + x)?
reue (0,5 - x)
Erweiterung ergibt: x2 + 0,246x - 0,0104 =0

x = 0,0365
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Daher sind die neuen Gleichgewichtskonzentrationen:
c(PCly) = 0,464 mol.17}
c(PCl,) = 0,138 mol.1™}

Berechnung der Gleichgewichtskonstanten bei Verinderung der
Temperatur und konstantem Druck:

Wenn AHE als temperaturunabhingig angesehen werden kann, so
erhdlt man die van‘t Hoffsche Reaktionsisobare in ihrer
einfachsten Form. (Gilt fir Kp)

log f_g) = Al (T2 "~ )
Kl 2,303 R Tl . T2

Beispiel: Fiir die Reaktion
CO,(g) + Hy(g) & CO(g) + H,O0(g)

ist bei 700° ¢ K = 0,63. Wie groB ist K bei 800° C?

Flir den betrachteten Temperaturbereich ist der Mittelwert

fir AH = 3,35 . 10% J mo17L.
Losung: Tl = 973 K, Kl = 0,63, T2 = 1073 K, K2 =72
R = 8,3144 JK ! mo1”?!
log (2 - 3,35 . 10 ( 1073 - 973,
0,63’ T 2,303 —8,3144 ° ' 373 . 1073
log K, - (-0,201) = 0,168
log K, = - 0,033
K, = 0,93

Gasgleichgewichte — homogene und mit fester Phase

Die Gleichgewichtskonstante fiir Gasreaktionen ist sowohl
iber die Konzentrationen (Kc) als auch iber die Partialdrucke

(Kp) auszudriicken (siehe dazu Kap. 7.1.).

Bei heterogenen Gleichgewichten sind die Konzentrationen

der Feststoffe konstant. Daher sind diese Konzentrationswerte
bereits im Wert von Kc oder Kp enthalten und erscheinen

nicht im Ausdruck fiir die Gleichgewichtskonstante.

Damit ist Kc fiir die Reaktion CaCO3(s);e CaO(s) + Coz(g)
durch den Ausdruck K, = c(C02) gegeben. Die Gleichgewichts-
konzentration von CO2 Uber einer Mischung von Feststoffen

ist also bei gegebener Temperatur ein definierter Wert.

Fliir obige Reaktion kann auch Kp angegeben werden:
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Kp = p(COZ)

Damit ist der Gleichgewichts-Partialdruck von CO2 bei der
jeweiligen Temperatur genau definiert.

Fir die Reaktion

3 Fe(s) + 4H,0(g) = Fe 0,(s) + 4H, (g)

ergibt sich Kc bzw. Kp aus dem vorher Gesagten zu

4 4
K, = EZiEQL— bzw. K_ = Eziﬁel——
c*(H,0) P ptm,0

Protolysegleichgewichte und pH-Wert

Flir die Reaktion von S&uren und Basen ih widssrigen LOsungen
(Protolyse) kann das AusmaB8 der Protolyse durch das MWG und
somit durch die Protolysegleichgewichtskonstante KS bzw.

KB beschrieben werden. Da die Produkte einer Protolyse-
reaktion hydratisierte Ionen sind, ist der Protolysegrad
durch Leitféhigkeitsmessung bzw. Potentiometrische Messung
experimentell ermittelbar. Flr den Protolysegrad, aus dem
sich der Wert filir die Protolysegleichgewichtskonstante er-

rechnen 1l&Bt, gilt;

EL _ Konzentration der protolysierten Ionen
Konzentration der gelSsten Substanz

Beispiel: Berechnung einer (Protolyse)-Gleichgewichtskonstanten

Bei 25° C ist eine O,1mol.l-1—Lésung von Essigs&ure zu

1,34 % protolysiert. Wie groB ist Ks?

Losung: Die Essigsdure protolysiert nach folgender Gleichung:
CH,COOH + H,0 = CH,.COO + H,O'

ER 2 ~H3 3
c(H;07) = c(CH,C007)

c(H3O+) c(H3O+)
o = c(em,coom ¢ 970134 = 5o 1
+ - -1
c(H3O ) = ¢ (CH3COO ) = 0,00134 mol.1l

Die Konzentration an nicht protolysierter Essigsdure ist

dann c(CH3COOH nach der Protolyse) = ¢ (CH3COOH vor der Proto-

lyse) - c(HPYCH,C00T) = 0,1 - 0,00134 = 0,09866 mol.1 '
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Da die Konzentration an Wasser praktisch unveridndert
(konstant) bleibt, wird sie in die Protolysekonstante KS
mit einbezogen. KS =K. c(HZO)

Das Protolysengleichgewicht vereinfacht sich daher zu

c(H3O+) . ¢ (CH,C00")
Kg = < (CH ,CO0H)

(0,00134) . (0,00134)
(0,09866)

-5

= 1,81 . 10

Die Pfotolyse schwacher Basen ist ebenso wie die schwacher
Sduren unvollstdndig (oft nur wenige Prozent). Da Ammoniak
in verdiinnten wissrigen Ldsungen nur zu etwas 2 - 4 $
protolysiert, kann auch hier die Wasserkonzentration als
konstant betrachtet werden.

Flir folgendes Gleichgewicht

+ -
—
NH3 + HZO = NH4 + OH

ergibt sich daher folgende Protolysekonstante K
Fall BASEN-Konstante):

B (in diesem

c(NHZ) . c(oH)
Ky = c(NH,)

Die Sdurekonstante KS bzw. Basenkonstante KB wird oft
auch durch den negativen dekadischen Logarithmus-Wert
ausgedrickt. Diesen logarithmischen Wert bezeichnet

man als PKg oder pKB4Wert.

pKS= - log KS _ pKB = - log KB

Beispiel: Flir Essigsdure ist der KS—Wert: 1,8 . 165. Wie
groB ist der pKS—Wert flir Essigsdure?

L&sung: pKS =-log K = 4,74

s pKS(CH3COOH)
Da alle Gleichgewichtsreaktionen reversibel sind, ist die
Riick-Reaktion der Korrespondenten Base einer schwachen
Sdure durch einen KB (bzw. pKB)—Wert anzugeben.

pKS = pKB stehen in folgender Beziehung zueinander:

pKS + pKB = 14

Die Autoprotolyse von H20 und der pH-Wert

Wasser protolysiert in geringem AusmaB mit sich selbst
nach der Gleichung



-+ -
H20 + H20 = H3O + OH

Da sich auch hier trotz der Bildung (einer geringen Zahl)

von H3O+ und OH -Ionen die Wasserkonzentration nicht &ndert,
wird diese Konzentration (bzw. ihr Quadrat) in die Konstante
mit einbezogen. Man bezeichnet sie dann mit dem Index W und
nennt sie Ionenprodukt des Wassers oder Wasserkonstante-KW.

MWG flir die Wasser-Protolyse:

c(H3o+).c<0H‘>
K:

c(H,0) .c(H,0)
c2(H20) wird in die Konstante einbezogen

K, = c(H3O+).c(OH_)

Bei 25°% ist K = 1,0 . 1014 .
In reinem Wasser ist c(H3O+) = c(OH ) = x
2 _ -14 .
x- = 10
-7 -1
x =1,0 . 10 mol.1l

Der pH-Wert:

Die H3Of-Konzentration einer widssrigen LOsung 148t sich

bequém durch den pH-Wert ausdriicken.

-log c(H3O+)
pH = =
mol.1
c(#50") = 107P" = antilog (- pH)
Vereinfacht (unter Weglassung der Einheiten): pPH = - log c(H3ij
Flir eine neutrale L3sung ergibt sich daher:
c(H;0") = 1,0 . 1077 mo1.17]
pH = - log 1,0.10° 7 = =(= 7) = 7
Fiir die OH -Konzentration kann wegen der Verkniipfung von
c(H3O+) und c(OH ) {liber die Wasserkonstante ebenfalls der
pH-Wert angegeben werden.
pOH = - log c(OH )
pPH = 14 - pOH
Da eine wdssrige LOsung von NaOH zu 400% in Ionen vorliegt (= starke
Base) gilt: c(NaOH) = c(OH )

Beispiel: Gefragt ist der pH-Wert einer Natronlauge mit der
Konzentration ¢ = 0,01 mol.l‘1,
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1

Lésung: c(OH ) = 0,01 mol.1l™
pOH = 2°
pH = 12

Es existieren also auch in stark basischen L&sungen noch
H3O+-Ionen, deren geringe Konzentration durch den pH-Wert
ausgedriickt wird.

Ubersicht:

saure LOsung neutral

pH = 0 < oH = 7 bas. L&sung

pPH = 14

Bei starken S&duren ergibt sich die H3O+—Konzentration bzw. der
pH-Wert unmittelbar aus der eingesetzten Sdure-Konzentration.

Bei schwachen S&uren muB fir die Ermittlung des pH-Wertes die

Sdurekonstante bzw. der pKS-Wert einbezogen werden.

Beispiel:

Welcher pH-Wert stellt sich ein, wenn o,13 mol Eisessig

(= 100% Ethansdure) mit 672 ml Wasser reagieren?

: _ 20% _ -3
PKg (CH,COOH) = 4,75 ?(CH3COOH) = 1,0492 g.cm
-Lésung:
0,13 mol Eisessig sind 0,13 . 60 = 7,8 g
' . 7,8 _ . .
7,8 g sind T,0493 ~ 7,43 ml Eisessig

Damit ergibt sich ein Gesamtvolumen von 672 + 7,43 = 679,43 ml
Umrechnung auf 1 1 Volumen:

_ 0,13 . 1000
C(CH3COOH) = 679,43

1

= 0,19 mol.l

Da Essigsdure eine schwache Sdure ist, wird nur ein Anteil von
X mol.l-1 protolysiert. Die sich daraus ergebenden Gleich-

gewichtskonzentrationen werden unter die Reaktionsgleichung

geschrieben:
- CH ;COOH 4+ H,0 &= CH4C00 + H,0"
vor Reaktion: 0,19 mol.1 " const. - -
nach Reakt.: (0,19 - x) const. x mol.1” x mol.1”
Laut MWG gilt (KS aus pKS berechnet):
2
-5 _ X
1,78.107° = s——

Erweiterung ergédbe eine quadratische Gleichung. Es ist aber
folgende Vereinfachung erlaubt: Wenn von den Reaktanden (hier:

Essigs3dure) weniger als 5% protolysieren, wird (0,19 - x) = 0,19
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gesetzt. Diese Vereinfachung ist zul&dssig, da nur ein ver-
schwindend kleiner Anteil der Anfangskonzentration protolysiert,
die Anfangskonzentration damit praktisch konstant bleibt.

5 x2

-5 _ 3
1,78.10 = 5,19

mol.l—1

x = c(H0") = 1,84.10
pH = 2,74
Im Anhang befinden sich Formeln zur Berechnung des pH-Wertes

schwacher Sduren und schwacher Basen, die die oben durchge-
fiihrten Rechenoperationen beinhalten.

Die Messung von pH-Werten erfolgt potentiometrisch'oder mit
Hilfe von Indikatoren (Farbstoffe, die innerhalb eines bekannten
pH-Bereiches einen Farbumschlag zeigen).

Die Wirkung gleichioniger Zusdtze; Pufferldsungen:

Wird einer LOsung von Essigsdure Natriumacetat zugegeben, so

steigt der pH-Wert: c(H3O+) nimmt ab. Nach dem Prinzip von

Le Chatelier 148t sich dies erkldren. Das Gleichgewicht
CHCOOH + H,0 =2 CH,C00 + H0"

wird durch Zusatz von Acetat-Ionen aus dem Natriumacetat nach

links verschoben. Da Essigsdure (Ethansidure) und Natriumacetat

(Natriumethanat) das Acetat-Ion gemeinsam ist, spricht man von

gleichionigem Zusatz.

Mit Hilfe der Protolysekonstante (Sdurekonstante) der Essig-

sdure 148t sich der pH-Wert einer LOsung, der Acetat-Ionen

zugesetzt wurden, berechnen.

Beispiel: Wie hoch ist der pH-Wert einer L&sung von Essigsdure

(c = 0,1 mol.17"), die Natriumacetat (c = 0,15 mol.1 ') enthilt.

LOsung: Na-Acetat ist ein starker Elektrolyt. Daher ist in der
Lésung c(CH3COO-) = 0,15 mol.1” . Dagegen ist die Acetat-
Konzentration aus der Protolyse der Essigsdure so gering, daB
sie vernachldssigt werden kann. Wegen der geringen Protolyse
der Essigsdure wird auch deren Konzentration nach der Protolyse
gleich der Anfangskonzentration (= o,1 mol.l—1) gesetzt (siehe

Beispiel einer schwachen S&ure). Es ergibt sich daher

CH,COOH + H,0 = CH,CO0  + H3o+
0,1 mol.1”] const. 0,15 mo1.1" ! x
c(CH,C007) . ¢ (H,0)
Ks = c (CH,COOH)
1,78.107°> = —¥ = /15 x = 1,2.107° mol.1” pH = 4,92

o, 1
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Pufferldsungen sind in der Lage, einen in etwa konstanten

pH-Wert selbst nach Zusatz nicht zu groBer Mengen Sdure oder
Base aufrecht zu erhalten. Ein Puffer kann aus einer schwachen
Sdure und einem Salz dieser S&dure oder aus einer schwachen Base
und einem Salz dieser Base hergestellt werden (gleichioniger
Zusatz).

Die Wirkung eines Puffers 148t sich nach der Brdnsted-Theorie

erkldren. So neutralisiert ein Essigsdure-Acetat-Puffer

nach  CH;COOH + H,0 = CH,C00™ + H;0'  (Rickreaktion)
Sdure 1 Base 2 Base 1 Sdure 2

kléine Zusdtze von Hydroniumionen, da c(CH3COO-) relativ gro8 -

ist; OH -Ionen werden durch die relativ hohe c(CH3COOH)

neutralisiert. Dabei bleibt der pH-Wert relativ konstant, wenn

7%6 der

Pufferkonzentration bleibt. Das Konzentrationsverhdltnis von

die Menge zugesetzter Siure oder Base kleiner als

Sdure oder Base zu gleichionigem Zusatz soll filir wirkungsvolle

Pufferldsungen zwischen 1:10 und 10:1 liegen.

Fiir die Berechnung des pH-Wertes einer PufferlSsung wird die

Henderson-Hasselbach-Gleichung verwendet:

c(Salz)

s c(Salz)
c(Sdure)

PH = pKg + log c(Base)

bzw. pH = pKB + log

Beispiel: Welche Konzentrationen sollen angewandt werden, um

einen Cyansdure/Cyanat-Puffer mit dem pH-Wert 3,50 herzustellen?

a -4
Ks (mocn) = 1,2 . 10
Losung: _ c (OCN )
pH = pKg + 1og (Haem)
c(OCN ) _ _ _
log Sifoemy = 350 - 3,92 = 0,42
c(OCN ) _
c (HOCN) 0,38

Jede LOsung mit diesem Konzentrationsverhdltnis wird
einen pH von 3,50 aufweisen. Ist z.B. c(HOCN) =
0,52 mol.1” ', so muB c(OCN") = 0,20 mol.1” ' sein.

Mehrprotonige Sduren:

Beispiele sind Schwefelsdure (HZSO4), Phosphorsdure (H3PO4),
Arsensdure (H3ASO4), Kohlens&ure (H2C03) und Oxals&ure (H2C204).
Die'Protolyse erfolgt schrittweise. Jedem Schritt kann eine -
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Protolysekonstante zugeordnet werden.
Beispiel: Schwefelwasserstoffsdure ist zweiprotonig und

protolysiert daher in zwei Schritten. _ +
c(HS ).c(H30')

1. H.,S + H,0 = H.,O0 + HS~ K, =
2 2 3 1
c(HZS)
= e o c(s*7).c(m50")
2. HS + H,0 = H0 +5 K, = —
c(HS )
In der wissrigen Losung sind damit H,S, HS , H3O+ und OH

vorhanden. Bei mehrprotonigen S&duren ist immer die Protolyse
des 1.Schrittes viel weitergehend als die der Folgeschritte;

bei H,S: K, = 1,1.107/ und XK, = 1,0.107

1 aller ionmz

Beispiel: Die KonzentrationenYeiner L&sung von H,S (c =

0,1 mol.1” ") sollen berechnet werden. 2
Lésung: Da K1 sehr klein, ist die HZS-Menge, die protolysiert
im Vergleich zururspriinglichen st—Konzentration vernach-
ldssigbar. Ebenso werden die Konzentrationen von H3O+ und HS™
durch die 2. Protolyse nicht wesentlich gedndert.

Fiir die 1. Stufe gilt daher

c(H30+). c(HS ) 7 2
. -7 _ X
K, = 1,1 . 10 ".=
1 c(Hys) o.1
o + - -4 -1
X = c(H3O ) = c(HS ) = 1.0 . 10 mol.1l
Diese Konzentrationen gelten auch fliir die 2. Stufe:
+ 2= _
c(H30).c(87) 13 _ 1,0.10 %.x
K2 = — 1,0 . 10 = DY
c(HS ) 1,0.10
X = c(Sz—) = 1,0 . 10" B mo1.17]

Die Konzentration des sekunddren Ions ist immer gleich dem
numerischen Wert von K2, wenn in der Ldsung keine Ionen aus
anderen Elektrolyten vorhanden sind. Sind aber Ionen von
anderen Substanzen vorhénden, so kann dadurch das Gleichgewicht

verschoben und die Konzentrationen verdndert werden.

Fiir manche Berechnungen ist es sinnvoll, das Produkt der

Ausdriicke filir die Protolyseschritte zu bilden:

c(H30+).c(HS-)‘c(H3O+).c(Sz-) K

1°72

c (H,S) c(HS")
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2 + 2~
c (H3O ).c(S7 ) 7 13

21,0 210718 = 1,1 .107%0

=1,1 .10

c(HZS)

Beispiel: Wie grof ist c(Sz_) in einer verdinnten Salzsdure,
die bei pH = 3,0 mit st gesdttigt wurde? (S&dttigungskonzentra-
tion von H.S in Wasser ist o,1 mol.1” | bei 25°C)

2
s _ -3 -1
6sung: pH = 3,0, d.h. c(H30 ) = 1o mol.1

-20 (1,0 .10 32, c(s%7)
1,1 .10 -
o, 1
c(s®7y = 1,1 .10 ®no1.17"

(Vergleichen Sie diesen Wert mit dem des vorange-
gangenen Beispieles!)

Das LOslichkeitsprodukt

Die meisten Substanzen sind in Wasser wenigstens etwas 1l&slich.
Bringt man eine "unl&sliche" oder "wenig 1l6sliche" Substanz in
Wasser ein, so stellt sich ein Gleichgewicht ein, in dem die
Ldsungsgeschwindigkeit der Ionen aus der Substanz gleich der
Ausfdllungsgeschwindigkeit der Ionen aus der LOsung ist.

Beispiel: Zwischen festem AgCl und einer gesdttigten LOsung
von AgCl besteht folgendes Gleichgewicht

AgCl(s) = Ag (aq) + Cl  (aq)

("ag" deutet an, daB die Ionen hydratisiert vorliegen)
Die Gleichgewichtskonstante K' ist
c(Ag+).c(Cl_)

c(AgCl)

Da die Konzentration eines reinen Feststoffes in die Konstante

KI

ibernommen werden kann, gilt

KL(AgCl) = ¢c(Ag ).c(Cl )

K; wird "Loslichkeitsprodukt" genannt. .

KL ist temperaturabhdngig; Tabellenwerte werden meist flir 25°¢
angegeben.

Da die Ionenkonzentrationen bei wenig 16slichen Stoffen gering
sind, koénnen die Stoffmengenkonzentrationen c¢ fiir die Aktivit&ter

a eingesetzt werden.

Beispiel: Beil 25°C 18sen sich 0,00188 g AgCl in 1 1 Wasser.

Wie groB ist KL von AgCl?

‘Lésuhg: 0,00188 g AgCl entsprechen 1,31 .10 ° mol.1 "

Flir jedes geldste mol AgCl bildet sich 1 mol Ag+ und 1 mol Cl .
K. = c(agh).c(cl) = (1,31.1072)2 = 1,7 .1071° mo12.172



Fiir Salze, die pro Formeleinheit mehr als zwei Ionen bilden,
miissen die Konzentrationen auf die Potenz bezogen werden, die
aus den Koeffizienten der chemischen Gleichung hervorgeht.
z.B.: Mg(OH),(5) = Mg”" + 208"

R, = cMg2t) .c?(or")
Beispiel: Wie hoch ist in einer gesdttigten L&sung von CaF2
die Konzentration von Ca2+bzw. von F ? Wieviel g CaF2 16sen
sich in Too ml Wasser? K, = 3,9 . 1071 mo13.173
LSsung: Can(s)s=é Ca2+ +2F
X 2x
K = c(Ca2+).cz(F—)
3,9 .10 = x . (2x)?
x=2,%. 104 mo1.17"
c(ca®?) = 2,14 .107% mo1.17"
c(F) =4,27.10"% mo1.17"
m(CaFZ)
c(CaFZ) =
M(Can). VLm
_ -4 ‘ _ -3
m(Can) =2,1.10 . 78 . 0,1 =1,6 . 10 g

Fdllungen:

Das Produkt der Ionenkonzentrationen (in entsprechender Potenz)

wird als Ionenprodukt K_ der betreffenden Salzldsung be-

I
zeichnet. ’ .
Wenn KL = KI : LOsung ist gesdttigt (Gleichgewicht)
Wenn KL < KI : Losung ist Ubersdttigt (Niederschlag f&llt aus)
Belsplel erd sich in einer L&sung von Mg-Nitrat (c =
o, ool mol.l ) ein Nlederschlag von Mg(OH)2 bilden, wenn der
PH der Losung auf 9 erhSht wird? KL = 8,9 .10 12
Losung: Bei pH = 9 betrdgt c(OH ) = lO-'5 m.ol.l-1
_ 2+ 2 - _ -5,2 -13
KI = c(Mg” ).¢c“(0OH ) = 0,001 . (10 )" =1 . 10

K. > K; ; d.h. es bildet sich kein Niederschlag.

Die Zugabe gleichioniger Substanzen beeinfluBt auch die
Lislichkeitsgleichgewichte. Im Beispiel

BasO, (s) &= Ba’" + 502~
bewirkt der Zusatz von Sulfationen zu einer ges&dttigten Ldsung
von Bariumsulfat eine Verschiebung nach links. Das Produkt von

c(Ba ) c(SO ) ist eine Konstante; daher wird durch eine
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hdhere Konzentration des Sulfats die Konzentration von Ba2+

kleiner.

Beispiel: Bei 25°C ist die Ldslichkeit von BaSO
c = 3,9 . 107> mol.1”"
K. = 1,5. 1077
Wie groB ist die L&slichkeit wvon BaSO4 nach Zusatz

4

von 0,05 mol Na2804 pro Liter?
Losung: Die aus dem BaSO4 stammende Sulfat-Konzentration kann
vernachldssigt werden.
_ 2+ 2-
K; = c(Ba” ) .c(s0, )
K
c(Ba2+) - L
c(SO4 )
Die Ldslichkeit von BaSO4wurde gesenkt.

=3. 108 mo1.17"

Enthdlt eine Losung mehr als ein Ion, das mit einem anderen der
L8sung zugesetzten Ion einen Niederschlag bilden kann, so wird
das weniger l8sliche Salz zuerst ausfallen.

Beispiel: Eine Ldsung enthdlt Cl1~ (c = o,1 mol.1” ') und
cro;” (c = 0,1 mol.1”'). Wird bei der allmdhlichen
Zugabe von festem AgNO3zuerst AgCl oder AgZCrO4
ausfallen?

=1,7.10"10

= 1,9.10" 12

KL (age1) KL(Ag2Cro4)

Lésung: Ein Niederschlag beginnt auszufallen, wenn das ent-
sprechende Ionenprodukt gerade den K -Wert Uberschreitet. Daher
wird die Ag -Konzentration berechnet die gerade zur Ausfdllung
von AgCl bzw. Ag2Cr04,notwendlg ist.

_ + - o2+ 2
KL = ¢c(Ag ).c(Cl ) K, =c (Ag ).c(CrO4 )
-10 -12
+ _ 1,7.10 + _y 1,9.10
C(Ag ) - O,l C(Ag ) - 0,1
=1,7.10 %mo1.17" -6 1

= 4,4.10 mol.l

Ergebnis: Beim AgCl ist die Ag+—Konzentration, die zur Uber-
schreitung des Loslichkeitsproduktes fiihrt, geringer; daher
wird zuerst AgCl ausfallen.

Ubungsaufgaben:

1. Fir das Gleichgewicht H (g) + Iz(g)‘;=£ 2HI(g) betrdgt
bel 425°C der Wert fiir K = 54,8. Wie grof sind die

Konzentratlonen aller Stoffe im Gleichgewicht, wenn bei
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einer Temperatur von 425°¢ jeweils 1 mol von Hz(g), Iz(g) und

EI(g) in einen 1-Liter-Beh&dlter eingebracht werden? Wie grof

ist K bei 425°C 2

Losung: c(H,) = c(I,) = 0,319 mol.l”
C(HI) = 2,362 mol.1 "

1

2. Bei einer gegebenen Temperatur und einem Gesamtdruck von
1,013 bar liegen in der Gleichgewichtsmischung
N204 (g) = 2N02(9')

folgende Partialdrucke vor: o

Pyo. = 0,50¢§ bar;
= 00,5065 bar. :

- 274

Pro,

a) Wie groB ist Kp bei dieser Temperatur?

b) Wie groB8 sind die Partialdrucke der Komponenten in
einer Gleichgewichtsmischung, wenn der Gesamtdruck
bei konstanter Temperatur auf 2,026 bar erhdht wird?

Losung: a) Kp = 00,5065 bar

b) Pyn = O, 79 bar . o = 1,23 bar
NO2 N204
3. Bei 25° C betrigt K, = 5,6 . 101 par™! fir folgendes
Gleichgewicht:

2E)(g) + 0,(g) = 2F,0(g)
Berechnen Sie Kp bf? 100° C unter der Annahme, daB
AH = 46,1 kJ mol betrigt.
Losung: Kp = 2,3 . 10_'13 bar—1.

4. Bei 800 K betridgt Kp = 0,223 bar fiir das Gleichgewicht
CaCO3(s);=£ CaO(s) + COZ(g) -
Wie hoch ist die Konzentration von C02(g) in mol.1l °, die
bei dieser Temperatur mit festem Ca0 und CaCO., im Gleich-
gewicht steht?

L&sung: p(COZ) = 0,223 bar, c(COZ) = 3,35.10

3

3 1

mol.l

5. Berechnen Sie den pH-Wert im Beispiel einer schwachen
Sdure aus Kapitel 7.3. durch L3sen der quadratischen
Gleichung und stellen Sie diesen Wer£ dem Ergebnis der
vereinfachten Rechenmethode (pH = 2,74) gegeniiber.
Lésung: pPH = 2,74
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a) Wie groB sind die Konzentrationen von H O+, ocl und

HOCl in einer wéssrigen Ldsung von HOCl3(c = 0,2mo0l.1" 1
rKs= 7,49
b) Wie groB ist der Protolysegrad von HOCl in dieser
L&sung?
c) pH = ?
L&sung:
a) c(H;07) = c(0c17) = 8.10 ’mol.1”'; c(HOC1)=0,2mol.1”".

b) x =4 . 1074

c) pH = 4,1

Die Herstellung einer L&sung erfolgte durch Zugabe von
0,1 mol Natriumnitrit (NaNOZ) zu 100 ml salpetriger S&dure
HNO, (c = 0,035 mol.1”'). Das Endvolumen betrage
100 ml - pKs=3,14.
a) pH = ?
b) Protolysegrad fiir HNO,, in diestm Gemasch = ¢
Losung: a) pH = 4,6
b) X =0,072 2

2-

4 und

Wie hoch sind die Konzentrationen an H3O+, HSO-, SO

HZSO4 in einer L&sung von H2

ist der pH-Wert? (S&urekonstanten siehe Tabellen)
Losung:

— . + = -1
c(HZSO4) = 0; c(H3O ) = 0,31 mol.1l

; c(Hso:l)= 0,29mol.1"
c(SOz—) = 26‘ﬂf3mol.l-1; PH = 0,51.

2+
2
Loslichkeitsprodukt von Quecksilber (I)-carbonat betrigt

K, = 9,0 . 10~ 17
a) Berechnen Sie die Ldslichkeit in mol.l1 ! von Hg,CO

Die Formel des Quecksilber (I)-Ions ist Hg und das

3
b) Wie groB wiirde KL dieser Verbindung sein, wenn die

Formel des Quecksilber (I)-ions Hg+ lauten wiirde?

Losung: a) c(Hg,CO5) = 9,5 . 1072 mo1.17".
b) K -24

L = 3,4 . 10 .

a) Wirdsich ein Niederschlag von MnS bilden, wenn eine
L&6sung, deren Konzentration an Essigsdure und Mn2+

. Jjeweils ¢ = 0,1 mol.]._1 ist, mit H S gesdttigt wird?

2
(siche Seite 62)

1

so, (c =0,3 mol.11). Wie hoch

7



b) Wird MnS ausfallen, wenn die unter a) beschriebene
LSsung auch Natriumacetat der Konzentration c(CH3COONa) =
0,1 mol.1” | enth&lt?
(KL und K. -Werte siehe Tabelle)
Losung: A
a) K; = 6,3.10"7; es fallt kein Niederschlag aus.
b) X 13

S

1 = 3,6.107 7; Niederschlag fillt aus.



Elektrochemie

Elektrische Einheiten - Ohmsches Gesetz

a) Stromstdrke I (Ampere A)

b) Elektrische Ladung Q (Amperesekunde As oder Coulomb C)
c) Spannung U (Volt V)

d) Widerstand R (Ohm 1)

e) Leitfdhigkeit X (Siemens S) = —

R
f) Elektrische Arbeit W (Joule J oder Wattsekunde Ws) = Q.U
g) Elektrische Leistung P (Watt W oder Voltampere VA) = U.I

Ohmsches Gesetz : U=1I . R

Elektrolyse - Faraday-Gesetze

Die Elektrolyse ist eine Redox-Reaktion, bei der die Katode
(=) als "Reduktionsmittel" (sie entlddt die positiven Kationen)
und die Anode als "Oxidationsmittel" (sie entlddt die ’

negativen Anionen) fungiert.

Beispiel: Elektrolyse einer CuClz-Lésung

Katodische Reduktion:

ca®t + 207 —> cCu

Anodische Oxidation:

2¢1 —> ci, + 2e”

Die Faraday-Gesetze geben die Zusammenhdnge zwischen Stoff-
mengen, Stromstdrke und Zeit an; sie sollen durch konkrete
Beispiele erl&utert werden.

Um 1 mol einwertiger Ionen (z. B. Ag+) zu entladen, be-
nétigt man 6,022 . 10°3
der (negativen) Elementarladung (= 1,602 . 10

Elektronen. Da das Elektron Trdger
=19 as) ist,

handelt es sich dabei um die Ladungsmenge 6,022 . 1023

1,602 . 10™1% = 96485 as.mol”'. Diese Ladungsmenge von 1 mol
Elektronen wird 1 Faraday F genannt.

Um 1 mol zweiwertiger Ionen (z.B. Cu2+) zu entladen, bendtigt
man dementsprechend 192970 As, wenn man eine 100 %ige

Stromausbeute (= Wirkungsgrad) annimmt.
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Allgemein gilt:
Anzahl der Mole n =

Masse m - Stromstdrke I.Zeit t.Stromausbeute J
molare Masse M Ladungszahl z . Faradaykonstante F

Beispiel: Wieviel Cu wird aus einer CuSO4—Lbsung durch einen
Strom von 0,75 A in 20 min bei 80 %iger Stromausbeute abge-
schieden?

_I.t.y .M_0,75.20.60.0,8.63,5._
m = =7 "5 2 . 96485 = 0,237 g Cu

Bei Elektrolysen ist die Gibbs-Energie AG positiv: Die

Reaktion wird durch eine Spannungsquelle erzwungen. Welche
Stoffmenge bei einer Elektrolyse'entladen wird, ist eine

Frage von Stromstdrke und Zeit - ob ein Ton iiberhaupt ent-
laden wird, ist eine Frage der HOhe der Spannung. Die
Mindestspannung einer Elektrolyse ist aber nicht nur von
einfachen Eigenschaften der Ionen (z.B. wie edel ein Metall ist)
sondern noch von einer Reihe komplexer Eigenschaften und Be-
dingungen abhédngig; ihre Berechnung soll daher in diesem
Skriptum nicht n&her erliutert werden.

Galvanische Zellen - Spannungsreihe

Wenn man metallisches Zink in eine Kupfersalz-L®sung taucht,
so findet nach zn + cu?’t— zn%* + cu AG® = =212 kI.mol™ |
ein spontaner Elektronenaustausch statt.
Diese Reaktion kann in Form von zwei Teilgleichungen an-
geschrieben und auch experimentell durchgefiihrt werden:

Die Elektrode der linken

(»d' /VC, ‘ Halbzelle ist die Anode:

N negativer Pol, weil hier

Elektronen entstehen. Gleich-

zeitig wird Zink oxidiert.

Zn

E Cv Die Anode ist gegeniiber der
Znt*— E Cits Losung aber nicht negativ,

! weil die Elektronen ja iiber
:G‘SG’,,- . den metallischen Leiter zum
Cu abflieBen und gleich-

zeitig an ihr Zink-Ionen

' \—5an+
vaSOq - I.c'.vunq

entstehen.

Anode:. Oxidation | Katode: Reduktion

2+
u

Zn .—)Zn2+ + 2e C + 2e —> Cu
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Schreibweise flir die Zelle: Zn/Zn2+A/ Cu2+/Cu

Allgemein: Es wird mit der Anode begonnen; senkrechter Strich =
Phasengrenze; doppelter Strich = Diaphragma (=pordse Trennwand)
oder Salzbriicke.

Die Zellspannung ("Elektromotorische Kraft" EMK) E ist das
Potential der Katode minus dem Potential der Anode.

E=Erat ~ Ean

Fur Vergleichszwecke mi8t man die Spannung E® bei Standard-
bedingungen: Aktivit&t der Reaktionspartner = 1 bzw. Partial-
druck bei Gasen = 1,013 bar; Temperatur = 25° c.
Die Spannung ist ein MaB filir die maximale Arbeit, die die
Zelle zu leisten imstande ist; sie ist daher ein MaB fiir die
Abnahme der Gibbs-Energie AG der Zellreaktion. Es gilt:
AG® = - zFE® bzw. allgemein AG = -zFE
Der fiir das skizzierte "Daniell-Element" angegebene Wert fiir
AG® kann also aus der gemessenen Spannung E® = 1,10 V er-
rechnet werden:
6G° = - 2. 96485 . 1,1 = - 212267 J . mol |

Einzelpotentiale von Halbzellen sind nicht meBbar; nur elne
komplette galvanische Zelle baut eine meB8bare Spannung auf
Um doch Werte von Halbzellen-Potentialen angeben zu k&nnen,
benutzt man die "Standard-Wasserstoffelektrode", der man will-
kiirlich das Potential Null zuordnet, als Bezugselektrode. Man
miB8t daher gegen das Halbzellen-Potential von

H,(g) == 20" + 2e '
(Die H-Elektrode enthdlt Sdure mit der Aktivitdt 1; H2-Gas
von 1,013 bar umsplilt ein Pt-Blech.)
Eine Tabelle der so erhaltenen Standard-Elektrodenpotentiale
("Normalpotentiale") befindet sich im Anhang. In dieser
"Spahnungsreihe" werden die Metalle, aber auch Nichtmetalle
und andere Redox-Systeme, nach steigendem Standardpotential
geordnet. Ein negatives Standardpotential bedeutet bei
Metallen, daB das Metall freiwillig an Hydroniumionen (abge-
kirzt: H+) Elektronen abgibt: das Metall kann sich in S&dure
unter.Hz—Entwicklung auﬁlésen. Edlere Metalle sind durch
positive Normalpotentiale gekennzeichnet.
Aus der Spannungsreihe sind E°-Werte von Zellen leicht er-

hdltlich. Man zieht bloB das Anodenpotential vom Katoden-
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potential ab - sollte man dabei falsch zugeordnet haben, ergdbe
sich eine negative Spannung. Die Halbzellenpotentiale der
Tabelle sind auf 1 mol Elektronen bezogen und miissen daher
nicht mit der Zahl der ausgetauschten Elektronen multipliziert

werden.

Beispiel: Geben Sie das E® und AG° fiir die zelle
Ni/Ni%t //agt/ag an.

Lésung: E° = Egaﬁ - Egﬁ
Anode: Ni —s NiZt + 2&7 (Eg = - 0,25V
Katode: 23g" + 2e —>2Ag:EQ_ = + 0,80 V
Ni + 2ag7 — Ni%T + 2ag
E° = 0,80 - (-0,25) =+ 1,05 V
AG° = -2.96485.1,05 = -202618,5 J

Die angestellten Betrachtungen habén, wie am Beispiel der
H-Elektrode schon gezeigt, auch fir Gaselektroden Gliltigkeit,
sieAgelten aber auch flir Redoxreaktionen jeglicher Art, auch
wenn die Elektronen nicht in einem galvanischen Element,
sondern direkt zwischen den beteiligten Stoffen ausgetauscht
werden.

Standard-Potentiale aus Tabellen kénneh daher zur Ermittlung
von E® = galvanischer Zellen, zur Berechnung von AG®-Werten
bzw. nach AG® = - RT1nK auch zur Berechnung von Gleichge-
wichtskonstanten dienen. Sie k&nnen aber auch zur Vorhersage
des Ablaufes von Redox-Reaktionen verwendet werden. Werden

2 Halbzellen miteinaﬁder verbunden oder direkt in wdssriger
LOsung vereint, so wird diejenige mit dem héhefén Potential

als Oxidationsmittel gegeniiber der anderen wirken kdnnen.

Beispiel: Mnoz + 8H  + Se = M2t + 4H20' EC =+ 1,51V
Fe3+ + é_==£ Fe2+ EO = + 0,77 v
2+ 3+

d. h. Permanganat wird in saurer LOsung Fe zu Fe
oxidieren.
Derartige Vorhersagen sind allerdings nur zuldssig, wenn nicht

zu hohe Abweichungen von den Standardbedingungen auftreten.

Die Konzentrationsabhdngigkeit des Potentials

Wenn die Komponenten einer Zelle nicht im Standardzustand vor-
liegen, kann das Potential mit Hilfe der NERNST-Gleichung be-
rechnet werden:
= O - RT
E E = 1nkK
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Fur K wird der Bruch der Aktivitdten (Produkte durch Reaktanden)
eingesetzt; allerdings darf es dabei iiber die Richtung der
Reaktion keine Zweifel geben. Die Aktivitdt a stark ver-
dinnter Ldsungen kann ndherungsweise durch die Stoffmengen-
konzentration c angegeben werden. Fiir die Aktivit#t eines

Gases bezieht man sich auf 1,013 bar = Aktivitit 1, d. h.

man setzt den Partialdruck des Gases in atm (!) ein. Die
Aktivitdt einer reinen Festsubstanz ist 1.

Sollte die Richtung der Reaktion nicht eindeutig gesichert
sein, ist es glinstiger, fiir jede Halbzelle das Potential nach

zF a ox
einzeln zu berechnen und dann erst die Zellspannung zu er-
mitteln.
Beispiel:

Das Potential der Zelle
Zn/ZnsS0, (c = 0,01 mol.1" 1)/ HC1 (c = 0,2 mol.l_1)/C12

4 (1,013 bar)pt
bei 298 K ist zu berechnen. Die Aktivit&tskoeffizienten sollen
‘miteinbezogen werden:

Mittlerer Aktivitdtskoeffizient f fiir ZnSO4
(c = 0,01 mol.1” )= 0,39
Mittlerer Aktivitdtskoeffizient f fiir HC1
| (c = 0,2 mol.1" = 0,71

L&sung: .
Anode: 7n —> znt 4+ 2e
Katode: Cl2 + 28 —> 2C1° .
Gesamt: Zn + Cl2 —_ Zn2+ + 2C1°
E=Egg - E, .
_ [z0 _ RT, ag- _ [o__li? iz_]
- [Equ zFln asz] : LEAn ZFln ag
_ _ 8,3144 . 298. (0,2 . o,71)’] [_ _
= [1'36 > . 96485 1P 7 0,76
8,3144 . 298 1
2 . 96485 0,01 . 0,39
= 2,24V

(Man koénnte die Berechnung durch Zusammenziehen der Kon-

zentrationsglieder etwas verkiirzen.)

Sollten in der Gleichung noch weitere Ionen, Z.B. H3O+ (H+),
vorkommen, so sind diese ebenfalls in die Nernst-Gleichung

einzubeziehen. Daraus ergibt sich beispielsweise fiir die nach



der Gleichung
Mno,” + 8HT + 5e” &= Mn*t + 4H,0 EC =+ 1,51V

zu berechnende Oxidationskraft des Permanganats ein starker

2+

EinfluB8 der S&durekonzentration, da diese ja mit der achten
Potenz in die Nernst-Gleichung eingeht:

a
E=EO—B-T'ln—M—"-Z:-———
zF

8
aMno"- . a H+

Konzentrationszellen (Konzentrationsketten):

Infolge der Konzentrationsabhdngigkeit des Zellénpotentials
kann man eine Zelle auch aus zweili gleichartigen Halbzellen
aufbauen, die sich nur in ihrer Ionenkonzentration unter-—
scheiden. Die Zellspannung ergibt sich dann aus dem Aktivi-
tatsverhdltnis - das Standardpotential f&llt ja heraus.

E=- 2 &

zF a,

Elektroden zweiter Art:

Bei Metallelektroden, die das Metall auch in einem schwer-
16slichen Salz enthalten, bestimmen die Anionen das Poténtial.
Beispiel: Es ist das Potential der Zelle

Pt/H211,O13 bar)H+(a = 1)// AgC1l/KCl1 (a = 1)/Ag zu bestimmen.
Lésung: Das Potential der Standard-H-Elektrode ist Null, daher
genligt die Berechnung der Katodenreaktion Ag+ + e — Ag.

aAﬁi ergibt sich aus dem L8slichkeitsprodukt (Tabelle):

1,6 . 10°10
aA3+ = 1
1
O RT. 2Aaq 8,3144 . 298
E =E, - =—=1n — = 0,80 - X 1n -
ket ZF " Apes 96485 1.6 . 10 10

Elektroden zweiter Art eignen sich wegen ihrer Potential-
konstanz als Bezugselektroden. Mit Hilfe derartiger An-
ordnungen ist es aber auch mdglich, liber eine Potentialmessung
unbekannte LOslichkeitsprodukte oder - falls das Metallion
durch einen Komplexbildner in seiner Konzentration erniedrigt

wurde - Komplexstabilitdtskonstanten zu bestimmen.

Ubungsaufgaben:

1. Wie lange dauert es, bis beili einer Elektrolyse von A1203
(geldst in geschmolzenem Kryolith) mit 100 OO0 A und 4,2 V



T4

bei einer Stromausbeute von 86 % 1 kg Aluminium abge-
schieden wird? Wie teuer ist 1 kg Al, wenn der Preis fiir

1 kWh 0,75 S betr&dgt? (Die Al-Abscheidung soll die einzige
Katodenreaktion sein.) |

Lésung: 2,08 min; 10,91 S

Ein Strom von 5 A flieB8t 30 min und scheidet an der Katode
3,048 g eines Metalles ab. Um welches Metall diirfte es sich
dabei handeln? (1OOA%ige Stromausbeute angenommen)

Losung: Zink

' Berechnen Sie das Potential und AG® der Zelle

casca®ty agt/ag.

Losung: EC = 1,20 v; Ccd + 2Ag+-—aer2+ + 2 Ag AGP = -231,6 ki

Berechnen Sie das Potential von Permanganat in einer L&sung,
die Permanganat und Mn2+ mit jeweils der Aktivitdt 1 ent-
hdlt und bei 25° C einen pH-Wert von 2 aufweist.

Lésung: E = 1,32 V

Berechnen Sie das Potential der Zelle
cu/cu®® (a = 0,01) // cu®t(a = 0,10) /cu bei 25° c.
L&sung: E = 0,03 V

Berechnen Sie das Potential einer Chlorknallgaskette
Pt/H2(0,1O13 bar)HCl(c = 0,1 mol.l—1)/C12(O,1O13 bar) /Pt.
Die Salzs&dure ist der Elektrolyt filir beide Elektroden.
Mittlerer Aktivitdtskoeffizient £ fiir HCl(c = 0,1 mol.1 ) =

| 0,80 (25° C).
Losung: E = 1,43 V

2+ ist bei 25° C im Gleichgewicht vorhanden, wenn

Wieviel Cu
fein verteiltes Nickel mit einer L&sung von CuSO4
(c = 0,05 mol . 1_1) reagiert hat?

2+ -22 mol . 1

Ldsung: ¢ (Cu”’) = 2,6 . 10 =1

Ermitteln Sie die Komplexstabilititskonstante (bei 25° C =

298,15 K) fir den nach der Gleichung Ag® + 2s20§‘ N

Ag(8203)g- entstehenden Komplex aus dem Potential E = 0,72 V

der Konzentrationskette Ag/Ag+(a1)A’ Ag+(a2)/Ag; a, stellt
sich ein, wenn man zu AgNO3 (c = 0,01 mol.l_1) soviel
Natriumthiosulfat zugibt, daB a (szog') = 0,25 mol.1"1;

a, = 0,01 mol.l_1. (Hohe Rechengenauigkeit erforderlich)

2
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Ldsung: a, = 6,752 . 10 '° mol.1l”

K = 2,37 . 1013

(Zwischenergebnis)

Kernchemie

Zerfallsreihen

Die Atomkerne enthalten einfach positive Protonen p und
neutrale Neutronen n. Diese Teilchen werden als "Nukleonen"
bezeichnet. Ein bestimmter Atomkern ("Nuklid") ist durch die
Angabe der Zahl seiner Protonen bzw. Neutronen definiert
(von Kernisomeren abgesehen).

Bezeichnungen und Abkiirzungen:

Z eeeen Protonenzahl (=Ordnungszahl = Kernladungszahl)
N ..... Neutronenzahl
A ..... Nukleonenzahl ..... A=2Z+ N
Schreibweise flir Nuklide:
Avag . s
z.B. .3 Li d. h. dieser Lithium-Kern besteht
Z aus 3 Protonen und 4. Neutronen.

Dementsprechend lautet die Schreibweise fiir Protonen,

Neutronen, Elektronen, Positronen:

1 1 0 - 0 +

1Pr o —qe = . je =8
Isotope sind Nuklide gleicher Protonen- aber verschiedener
Neutronenzahl. '

Instabile Kerne zeigen Zerfallsreaktionen, deren Resultat
letztlich stabile Kerne sind. Die entstandenen Zerfalls-
produkte haben geringere Masse als die zerfallenen Kerne:
Diese Massendifferenz wird nach der Einstein-Gleichung E = mc

in kinetische Energie der Teilchen und energiereiche
r»-Strahlung umgesetzt.

Bei Gleichungen fiir Kernreaktionen werden Ver&dnderungen
in der Elektronenhiille nicht berilicksichtigt.

Alpha-Zerfall:
Nuklide mit einem Zuviel an Protonen stabilisieren sich durch

Emission von & -Teilchen (= He-Kerne).

2
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238 234 Th + t'He

Beispiel: 92 U 90 2

Der neue Kern hat also eine um 4 verminderte Nukleonenzahl
( Masse) und um 2 verminderte Protonenzahl.

Beta -Zerfall:

Nuklide mit zu hoher Neutronenanzahl stoB8en Elektronen ab,

die aber nicht aus der Elektronenhiille sondern von einer Kern-
reaktion stammen: Ein Neutron wird in ein Proton und ein
Elektron, das abgeschleudert wird, umgewandelt. Dadurch steigt
die Kernladungszahl um 1 wdhrend die Masse etwa gleichbleibt.
Die UberschuBenergie wird zum Teil von einem ebenfalls emit-
tierten Antineutrino V aufgenommen.

234 234 o =
90Th —_ Pa + e + V¥V

Beispiel: 91 -1

Beta+—Zerfall: '
Nuklide mit Neutronendefizit wandeln Protonen in Neutronen,
Positronen und Neutrinos um. Das Positron als Antiteilchen

zerstrahlt bei Kollision mit einem Elektron zu J —Strahlung.

Beispiel: 120 —_ 13N + ?e + 0y

K-Elektroneneinfang:
Der Kern f&dngt ein Elektron (meist aus der K-Schale) ein,
wobel dieses Elektron ein Proton in ein Neutron umwandelt.

Beispiel: ZBe + _?e K-Einfang | gLiA

Zu Zerfallsreihen kommt es deshalb, weil die bei den oben
genannten Reaktionen entstehenden Nuklide meist ebenfalls
instabil sind und sich daher so lange weitere Zerfdlle an-
schlieBen, bis schlieBlich ein stabiles Nuklid den Endpunkt
der Reihe darstellt. Bei den in der Natur auftretenden Zer-
fallsreihen werden nur o - und /f—Zerféille beobachtet.
Beispiel fiir eine kurze (zweistufige) Zerfallsreihe eines
kiinstlichen Nuklids:

* +
30S f3 3OP A 3OSi

16 15 14



~78-

9. 2. Die Geschwindigkeit des radioaktiven Zerfalls

Zerfallsgeschwindigkeiten gehorchen einem Gesetz erster Ordnung
(Kap. 10.2.) und sind temperaturunabhingig. Die Zerfallsge-
schwindigkeiten h&dngen daher nur von der Menge des gerade
vorhandenen radioaktiven Materials ab.

Die Abnahme der Anzahl der radioaktiven Atome (= Zahl der
zerfallenden Atome) AN innerhalb eines Zeitintervalles At
ist proportional der Anzahl der vorhandenen Atome:

- f%% = AN A....."Zerfallskonstante"
Korrekter wdre es, diese Gleichung in der Differentialform
anzuschreiben:

dN _

E—,\N

Wenn man dann eine Integration durchfiihrt (was hier nicht
im Detail gezeigt werden soll) erhilt man
1n % = - A\t oder N =.N_ . e~At ,

© .
wobei N die Anzahl der Atome der Muttersubstanz ist, die sich
nach einer Zeit t in einer Probe befinden, die urspriinglich
No Atome enthielt. . .
Eine weitere nilitzliche Konstante fiir ein Radionuklid ist seine
Halbwertszeit T : es ist dies die Zeit, in der die Atome in
einer Probe (deren Masse beliebig groB ist) durch radio-
aktiven Zerfall auf die H&lfte der urspriinglichen Anzahl
reduziert werden.
Die Relation zw1schen Zerfallskonstante und Halbwertzelt

No
erhdlt man, indem man 5 flir N einsetzt:

N - AT

=2 = N . e

2 o
Wenn man NO aus der Gleichung kiirzt und den Logarithmus
bildet, so erh&lt man T - _171\12_

Beispiel: Wieviel einer Probe von 0,01 g S?Co ist nach einem
Jahr noch vorhanden? (T = 5,27 a)

in2 _ 0,693 -1

Losung: A= ¥ = 5.7 = 0,132 a
1n§ = - At =0,132 . 1
(o]
% = 0,876
(@]

d. h. es sind noch 0,00876 g vorhanden
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Die Strahlungsmenge, die von einer Quelle in der Zeiteinheit

‘ausgeht, wird "Aktivitdt" A genannt.

- -GN _
A=-E= AN

Aktivitdten werden in "Zerf&dlle pro Sekunde" dps oder in
Curie (Ci) angegeben.

17¢i=3,7 . 1010

dps

Beispiel: Wieviel 12ch-Atome sind in einer Probe mit der Akti-
vitdst A =2 . 107/ ci = 7,4 . 10° dps vorhanden? (T= 16 s)
A = AN
7,4 . 10° = 0,0433 N
N =1,71 . 10° Atome
Kernreaktionen

Durch BeschuB8 von Nukliden mit energiereichen Teilchen lassen
sich zahlreiche Nuklide kiinstlich herstellen.

Beispiel: Beschu8 von N mit X-Teilchen

14, 4 17 1
7N+2He-—-ﬁ58 1

Eine derartige Reaktion, bei der durch &-BeschuB

o + H

neben dem neuen Nuklid ein Proton entsteht, be-
zeichnet man als («,p)-Reaktion.
GroBe Energiemengen werden bei der Kernspaltung frei, wenn
schwere Kerne durch NeutronenbeschuB zu mittelschweren Kernen
und mehreren Neutronen (die durch erneute Spaltungen eine

Kettenreaktion ausl&sen) zerfalien.

Beispiel: 235 1 93 140 1
92U + On ) 36Kr + 56Ba + 3 on

Noch grdB8ere Energiemengen treten bei der Kernfusion auf,
wenn leichte Kerne zu schweren Kernen verschmelzen.

Beispiel: fH + ?H _ gHe



Diese Energien entstehen aus dem Masseverlust Am wihrend
der Kernreaktion nach E = Am . c2.
1 g Masseverlust entspricht dabei

0,001 kg . (3. 10%m. s H2 =9 . 1013 5.

Die fir Kernreaktionen gdngige Energieeinheit ist die Einheit

2

"Elektronenvolt" eV. (1 eV ist die Energie, die ein Elektron
erhdlt, wenn es die Spannung 1 V durchlduft.)
Umrechnung: 1T ev=1e . 1V

=1,6.10 P a.1v=1,6.113

1 Megaelektronenvolt MeV = 106 ev

Beispiel: Die Kernbindungsenergie (Bindungsenergie eines. Atoms)
ergibt sich aus dem Massendefekt der Kernentstehung aus
seinen Nukleonen (und Elektronen).

??Cl-Atom ergibt sich aus der

Der Massendefekt bei einem
Differenz der Masse eines Cl-Atoms und der Summe der Massen
von 17 Protonen, 18 Neutronen und 17 Elektronen:

17 Protonen + 17 Elektronen
1

(d. h. 17 1H—Atome) =17 . 1,007825 = 17,13302 u
18 Neutronen = 18 . 1,008665 = 18,15597 u
' 2 = 35,28899 u
Masse von ?§c1 = 34,96885 u
Am = 0,32014 u
Diese Masse entspricht der Energie
4,8 . 10711 g. (1u ..... 1,5 . 10”197,
In MeV ausgedriickt: -11
4,8 . 10
: —55 eV = 300 MeV
1,6 . 10

Flir Vergleichszwecke liber die Stabilitdt des Kerns bezieht

man sich auf ein Nukleon:

Bindungsenergie pro Nukleon = é%% = 8,57 MeVv
Ubungsaufgaben:
226

1. 88Ra zerfdllt in einer Zerfallsreihe mit den aufeinander-

folgenden Zerfillen K, &, «,A 87, x,(3 8" &.

Welches ist das entstehende stabile Nuklid?

L&sung: 2gng
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Wieviel Prozent des bei der Entstehung der Erde vor-
handenen 232Th (T =1,4 . 1O1Oa) sind heute noch vor-
handen? (Erdalter: 4,5 . 109 a)

Losung: 80 %

Das Curie Ci wurde urspriinglich als die Aktivitit von
1g 226Ra (T = 1,622 . 103 a) eingefiihrt. Berechnen Sie
das tatsdchliche Gewicht, das einem Curie &Hquivalent ist
L&sung: 1,025g Ra hat eine Aktivitdt von 1 Ci.

'In der Atmosph&dre entsteht durch eine (n, p) Reaktion

aus 14N radioaktives C02. Das enthaltene 14C ist ein
A -Strahler (T = 5570 a). Durch Aufnahme des radio-
aktiven CO2 entsteht in allen Lebewesen ein Gleichge-
wicht an 14C/C, das durch Nahrungsaufnahme und Aus-

scheidung aufrecht erhalten wird. Durch Abnahme des
14

C-Gehaltes hat "tote" Materie eine geringere Aktivit&t
als Lebewesen.

Fir 1 g C aus dem Holz eines frisch geschlagenen Baumes
mift man die Zdhlrate 12,24 dpm (Zerfille pro min.).

Ein Holzsarg zeigt die Aktivit&dt 10,66 dpm pro g C;
schitzen Sie sein Alter!

Schreiben Sie auch die Gleichungen fiir obige Kernzprozesse
an.

Loésung: 1§N + ;n -_ 14C + 1H

6 1
Beim [ -Zerfall entsteht wieder Ty,

Alter des Sarges: 1100 a.

Berechnen Sie die Energie, die frei wird, wenn 1 mol gHe

(M = 4,002604 g) durch Fusion von Neutronen und Wasser-
stoffatomen entsteht. Geben Sie diese Energie in Joule
und in kWh an.

Lésung: 2,73 . 1012

J bzw. 7,59 . 105 kWh

Reaktionskinetik

Voraussetzung filir eine chemische Reaktion sind ZusammenstdBe

von Reaktandenmolekiilen. Ob dabei neue Produktmolekiile in

einer meBbaren Zeit gebildet werden, ist von mehreren
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Faktoren abhé&ngig.

— Die Wahrscheinlichkeit von ZusammenstdBen steigt mit der
Teilchenzahl. Ebenfalls mit der Teilchenzahl steigt die
Wahrscheinlichkeit, daB die ZusammenstdB8e in der richtigen
rdumlichen Orientierung der Molekiile zueinander erfolgt.
Die Reaktionsgeschwindigkeit (RG) ist daher konzentrations-
abhédngig. '

- Zur Uberwindung der gegenseitigen AbstoBfung der Elektronen-
hiillen miissen die stoBenden Molekiile geniigend kinetische

Energie besitzen. Damit ist die RG temperaturabhidngigqg.

- Heterogene Reaktionen finden an Oberflichen bzw. Phasen-
grenzen statt. Hier die RG abhingig von der GrdB8e der
Oberflidche bzw. dem Durchmischen der Phasen.

Reaktionsgeschwindigkeit (RG) und Geschwindigkeitskonstanten

Der mathematische Ausdruck einer chemischen Reaktion ist

die Geschwindigkeitsgleichung, in der RG und Konzentrationem der
Partner in Beziehung gebracht sind. Da sich im Verlauf einer
Reaktion die Konzentrationen laufend ver&ndern, muB die

Geschwindigkeitsgleichung eigentlich iiber den . Differential-

qguotienten formuliert werden:

%% =V S iieeeen v = Reaktionsgeschwindigkeit

Hdufig laufen chemische Reaktionen nach einem Mehrstufen-

mechanismus ab, in dem jeder Teilschritt eine definierte

Geschwindigkeit besitzt, die von den jeweiligen Konzentrationen

der Reaktionspartner und/oder der Zwischenprodukte abh&ngt.

In einer solchen Reaktion muB die RG der Gesamtreaktion

experimentell ermittelt werden.

Nur in Einstufenprozessen (was experimentell festgestellt

werden muB) kann die RG aus der chemischen Gleichung abge-

leitet werden. Folgende Einstufenreaktion sei angenommen:
A,(g) + B,(9) — 2 AB(9)

Durch Verdoppelung der Teilchenzahl (= Konzentration) von

A2 wird die Anzahl der A2-B2—Zusammenst68e und somit die

RG verdoppelt.

Wird..die Konzentration von A2 konstant gehalten und die von

B2 verdoppelt, beobachtet man denselben Effekt. Verdoppelung
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der Konzentration von A2 und B2 erhdht die RG um den
Faktor vier, d. h. die Reaktionsgeschwindigkeit ist dem

Produkt der Konzentrationen von A2 und B2 proportional

v =k . c(A2) . c(B2)

Allgemein ausgedriickt gilt filir v einer Einstufenreaktion
(oder fiir v einer Stufe einer Mehrstufenreaktion)
a(A) + b@®B) cic.. —> Produkte

, v =k . c%@a) . cb(B) ceeee
Dies ist eine Aussage des Massenwirkungsgesetzes (siehe
Kap. 7. 1.)
Bei Gasreaktionen ist die Teilchenzahl>dem Partialdruck p
proportional; v kann in diesem Fall auch iiber die Partial-
drucke formuliert werden:

v =k .p3a) . p2@B) ....
Die Proportionalitdtskonstante k wird Geschwindigkeits-

konstante genannt und stellt ein MaB fiir die RG bei gegebener

Temperatur dar.

Reaktionsordnung

Die éxperimentell bestimmbare Reaktionsordnung beschreibt,
wie die Reaktionsgeschwindigkeit von den Potenzen der
Konzentrationen der geschwindigkeitsbestimmenden Reaktions-
partner abhdngt.

Eine Reaktion erster Ordnung liegt vor, wenn die RG der

ersten Potenz eines Ausgangsstoffes oder den Wurzeln_der
Konzentrationen zweier Reaktanden proportional ist.
v=k . c(d) oder v=k.ct@a) .ct@®

d. h. die Summe der Konzentrations-Potenzen der Reaktanden
legt die Ordnung der Gesamtreaktion fest.
Radioaktive Zeéffllsreaktionen oder viele Zerfallsreaktionen
in der Gasphaseferster Ordnung.
Beispiel: Flir die Zersetzung von N205-Dampf

2 N)Og(g) == 4 NOJ(g) + 0,(g)

wurde experimentell folgendes Geschwindigkeitsgesetz

ermittelt:

v=%k. c(N205)
Welche Reaktionsordnung liegt vor?

'Lésung: Eine Zersetzungsreaktion erster Ordnung.
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(Béachte, da8 die Ordnung einer Reaktion eine nur experi-
mentell bestimmbare GrdB8e ist, fiir die es v6llig gleichgliltig
ist, in welcher Form die Reaktionsgleichung angeschrieben
wird.

Wohl kann das Massenwirkungsgesetz (siehe Kap. 7.1.) allein
aus den Reaktionsgleichungen abgeleitet werden, filr
Reaktionsgeschwindigkeiten bzw. deren Ordnung ist dies leider
nur in Einstufenprozessen der Fall).

Beispiele fiir Reaktionsordnungen:

Reaktion Geschwin- - Summe der Po- Ordnung
digkeits~ tenzen der
- gleichung geschwindig-
keitsbestim-
menden Kon-
zentrationen
N2044-+ 2NO v = k.c(N204) 1 erste
2N02Cl—4 2N02+Cl2 v = k.c(NOZCl) 1 erste
2NO2 ——>2NO+O2 v = k.cz(Noz) 2 zweite
CH3CHO-—*CH4+CO v = k.cz(CH3CHO) 2 zweite
2N0+0, — 2N, v = k.cz(NO);c(Oz) 3 dritte

Beispiel: Bei 25° C wurden fiir die Reaktion
§,027 + 217 = 2 502 + 1
278 A 4 2

in drei Experimenten folgende Daten bestimmt:

Experi- Ausgangs- "Ausgangs- Anfangsgeschwindigkeit =
ment konzen- konzen- Konzentrationszug?hme 1.
: tration tration Ac(IZ) (mol.1l min )

c(s,027) c(17)
2 8_1 -1
(mol.1l ) (mol.1 ')
1 1,0.10% 1,0.102% o0,65. 10°°
2 2,0.10°% 1,0.10% 1,3 . 10°°
3 1,0.10% 2,0.102% 1,3 . 1076

Wie lautet die Geschwindigkeitsgleichung und wie groB8 ist k?
Lésung: Vergleich von Experiment 1 und 2 zeigt, daB sich die.
Geschwindigkeit verdoppelt, wenn c (Szog_) verdoppelt wird.
Vergleich von Experiment 4 und 3 zeigt, daB die Verdoppelung
der ¢ (I) die gleiche Wirkung auf die Reaktionsgeschwindig-



...85;

keit hat.

Die Reaktion ist daher erster Ordnung in Bezug auf szog’
sowie I , aber zweiter Ordnung in Bezug auf die Gesamt-
reaktion.

- 2-
v = k.c(8208

) . c(I); k = 0,65 mol.1"! min_ 1.

10. 3. Aktivierungsenergie - Katalyse - Arrhenius-Gleichung

Sowohl bei exothermen wie bei endothermen Reaktionen nimmt
die RG jeder Reaktion mit steigender Temperatur zu.
Hauptsé&dchlich wird dabei der Anteil erfolgreicher Zusammen-
stbBe vergrbBert, bei dem die reagierenden Molekiile einen
Ubergangszustand (aktivierten Komplex) bilden.

Flir eine hypothetische Reaktion 148t sich dies folgender-
maBen darstellen:

A, + B, = ! i = 2 AB
BB

DieABindungsanordnung des aktivierten Komplexes ist instabiler
als die der Ausgangs— und Endstoffe. Er stellt damit einen
Zustand relativ hoher Gibbs-Energie dar, wie das folgende
Energiediagramm zeigt:

aktivierter Komplex

A)_B& —

AtB,

Reaktand;an » \

-ZAB

m!‘_..__- s - — Produkte

Ea = Aktivierungsenergie (genauer: Gibbs-Aktivierungsenergie)

E'a = Aktivierungsenergie der Riickreaktion
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Im vorne abgebildeten Energiediagramm ist auch der
Reaktionsverlauf den ein Katalysator bewirkt, dargestellt.
Katalysatoren sind Stoffe, die im allgemeinen die Akti-

vierungsenergiebarriere einer Reaktion erniedrigen, d. h. die
Reaktion beschleunigen, ohne selbst verbraucht zu werden.

Da ein Katalysator Hin- und Rickreaktion gleichermaBen
beschleunigt (E'a wird ebenfalls erniedrigt), hat der
Katalysator keinen EinfluB auf den Gleichgewichtszustand.
Ebenso bleibt, wie in der Abbildung ersichtlich, AH®
unbeeinfluBt. Man k&nnte damit sagen, daB durch einen Kataly-
sator eine spontane, aber langsame Reaktion den Gleichge-
wichtszustand schneller erreichen kann.

Schon friher wurde die Temperaturabhdngigkeit der Ge-
schwindigkeitskonstanten k erwidhnt. Mathematisch 1i8t sie
sich ausdrilicken durch die

Arrhenius—-Gleichung Ea

k=2a.¢e RT
A ist eine fiir die untersuchte Reaktion charakteristische
"Konstante
e =-Basis des natilirlichen Logarithmus (2,7183)
E = Aktivierungsehergie (in J.mo1™ 1)
R=8,3144J . K| . mol™ |
T = absolute Temperatur

B
a

Der Term e RT gibt jenen Bruchteil von zusammenstofenden
Moleklilen an, der einen grSB8eren Energieinhalt als Ea hat.
Bei Verwendung des natlirlichen Logarithmus ergibt sich fiir
die Arrhenius-Gleichung

E

lInk = 1nA - §% oder mit dekadischen Logarithmen
' E
2,303 logk = 2,303 loga - §%
Ea
log k = log A - §7§5§—§T—

Beispiel: Fir die Reaktion
2N205(g);=e 4N02(g) + Oz(g)

013 A 1

ist. A =4,3 . 1 s und E_ = 103,414 kJ . mol .

Wie groB ist k bei 300 K?
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L&sung:

E -1
logk = 1092 - 3—3=—m = log(4,3.10' H)g.103814 - I mol _ _

’ 2,303.8,3144 J.K 'mol-300
logk = 13,63 - 1221048 = - 4,40

5 -1

k=4,0. 10 ° s

Da die Arrhenius-Gleichung in der Form

Ea

2,303 RT
der Hauptform einer Geradengleichung entspricht (y = ax+b),

logk = - + logA

entsteht beim Auftragen von log k gegen % eine Gerade

E , .
mit der Steigung - §—§%§—§ und einem Ordinatenabschnitt

14
log A. Demnach kann bei experimenteller Bestimmung von k
bei verschiedenen Temperaturen Ea und A auch graphisch er-

mittelt werden.

Beispiel: Die Geschwindigkeitskonstante der Gleichung
2NOC1 (g) == 2NO(g) + Clz(g)
betrdgt bei 300 Kk, = 2,8 . 10 tmol”'s™' und
: bei 400 K k, = 7,0 . 1071 1 . mo17's™'. wie gros
ist die Aktivierungsenergie der Reaktion?

Ermitteln Sie sie rechnerisch und graphisch.

Losung: Ea
logk, = logh - 5—53 RT,
E
= -3 ; .
logk1l = loga 37303 RT1 Subtraktion ergibt:
Ea Eq
logk, - logk; = 553 RT, ~ 2,303 T, oder
log k2 _ Ea (T2 - T1)
k1 2,303R T,] . T2
Durch Aufl&sen nach Ea erhdlt man
T T k
17 . 72 2
E. = 2,303 R ( /= ) . log (=)
a T2 T1 k4
Daraus folgt:
-1
' 300 . 400 7,0 . 10
E_ = 2,303 . 8,314 . Z—————————) . log t—v>——
00 - 3 v -5
a 00 : 2,8 . 10
E_ = 23000 . log (2,5 . 10%) = 23000 . 4,39

E, = 100000 J . mol”
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graphisch: Tl - 0,0033
1
fog k
A J 1 = 0,0025
% T2
|43
N logk, = - 4,5528
logk, = = 0, 1549
..5 P
Al -
i 0,0053
. v .
0,004 9002 0,003 0,004 6,005 o,;os o
gung = 3 = 25,0053 2, 303R

E_ = 5283 . 2,303 . 8,314 = 101000 J . mol”"

10. 4. Enzymkinetik - Grundlagen

Nach der Theorie von Michaelis und Menten laufen enzy-
matische Reaktionen so ab, daB aus dem Enzym (E) und dem

Substrat (S) ein intermedidrer Enzym/Substrat-Komplex (ES)

gebildet wird,

K,

E+8 &— ES —_—

k-1

~[-
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(Enzym = biochemischer Katalysator, Substrat = Stoff der die
Enzymreaktion eingeht)
Dieser Enzym-Substrat-Komplex zerfillt weiter, wobei Produkte
gebildet werden und das Enzym regeneriert wird:

k2

eeee ES —m P1 + P2 + E

Michealis und Menten setzen voraus, daf bei dieser zweiten
Reaktion das Gleichgewicht sehr weit rechts bei den Produkten
liegt (die Reaktion also praktisch irreversibel ist) und
dieser zweite Schritt geschwindigkeitsbestimmend ist, d. h.
wesentlich langsamer abliuft, als die Bildung des ES-Komplexes
(was beides fiir den GroBteil der enzymatischén Reaktionen
zutrifft).
Damit wird die Geschwindigkeit der Gesamtreaktion, die
man direkt messen kann, der Konzentration des Enzym-Substrat-
Komplexes proportional ‘

v = k2 . c(ES) k2 = Geschwindigkeitskonstante

des Zerfalls von ES

Enzymreaktionen werden so untersucht, daB die Substratkonzen-
trationen kontinuierlich gesteigert werden, bis der UberschuB
an Substrat so groB geworden ist, daB praktisch alles Enzym
als Enzym-Substratkomplex vorliegt. Damit erreicht auch die
Reaktionsgeschwindigkeit ihren maximalen Wert (Vm ).

ax
Folgende Darstellung soll das verdeutlichen:

Reaktions -
geschwindigkeit
i
vmll
Substratkonzentration -
k4 Ky
Wenn in der Reaktionsfolge E +S — ES —> P + E

k

-1
die Umwandlung von ES in P + E sehr viel langsamer verl&duft

alé die beiden anderen Prozesse,kann fiir die Reaktion



E+s — ES
k
-1
angenommen werden, daB sie sich im Gleichgewicht befindet.
Das bedeutet, daB die Geschwindigkeit der Bildung von ES
praktisch gleich der des Zerfalls von ES sein wird.
k., . c(E) . c(sS) = k_, . c(ES)

1 1
oder umgeformt:

k .
L -1 _ c.(E).c(s) s e
Km = k1 = ~G(ES) _ Km = Michaelis Konstante.
k:—1
Dieser Quotient = Km ist ein Ma8 fiir den Zerfall

1
(= Riickreaktion) des Enzym-Substrat-Komplexes. Da fiir die

Geschwindigkeit der Gesamtreaktion aber die Stabilitit des
ES-Komplexes ausschlaggebend ist, bedeutet grofes Km

eine geringe Konzentration von ES im GReichgwicht und daher eine
kleine Gesamtgeschwindigkeit.

Die Maximalgeschwindigkeit (Vmax) ist fir eine bestimmte
Enzymreaktion dann erreicht, wenn das Enzym mit Substrat
gesdttigt ist, also praktisch vollstdndig als ES-Komplex
vorliegt.

)

Wenn man nun die Gesamtmenge des Enzyms mit Et (= Etotal

bezeichnet, dann ist

Vmax = k2 . c(E

t)
Andererseits ist c(E) = C(Et) - ¢(ES). (D. h. von der

urspriinglich eingesetzten Menge Enzym ist praktisch nichts

mehr vorhanden; die hier betrachtete Enzymmenge stammt aus
dem Zerfall von Enzym-Substrat-Komplex, der ja geschwindig-
keitsbestimmend ist.)

In die Gleichung der Michaelis-Konstanten eingesetzt ergibt

das
(¢ - c®s)) . c(s)
= K
c (ES) m
bzw. umgeformt
: c(Et) . c(8)
c(ES) = Km + c(8)

Duréh Einsetzen in v = k2 . ¢ (ES) ergibt sich
ky « c(BL) . c(8)
km + c(8)

Vv =



oder, da Viax = k2 . c(Et)
Vmax c(S)
v = - (Michaelis-Menten-Gleichung)
Km + c(S)

In dieser Gleichung sind auBer Km nur noch leicht meBbare
GrdB8en enthalten:

Die bei der jeweiligen Substratkonzentration gemessene
Reaktionsgeschwindigkeit v, und die bei Sittigung erreichte

Maximalgeschwindigkeit v . Man kann durch solche Messungen

Km ermitteln, bzw. wenn E:Xund vmax‘bekannt sind, v fir die
entsprechende Substratkonzentration berechnen."

Die Auswertung des MeBergebnisses kann auch graphisch mit
dem Lineweaver-Burk-Diagramm erfolgen, wenn der Reziprokwert

der Michaelis-Menten-Gleichung verwendet wird:

v Vmax ° c(s) v Vmax c(S) Vmax

wobei letzterer Ausdruck der Hauptform einer Geraden-
gleichung (y = ax + b) entspricht.

W Steigung=Kp, /Vingx

s UVnx
7
Ve

7
7
Z

/Ky, 0 ' Ye(s)
Auftragung nach Lineweaver und Burk

Durch eine solche Auftragung der Messung der Geschwindig-
keiten bei verschiedenen Substratkonzentrationen lassen
sich vmaX und Km aus den Koordinantenabschnitten ermitteln.
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Ubungsaufgaben:

1) Die Geschwindigkeitsgleichung fiir folgende Reaktion -
2NO (g) + 2H2(g)-——+ N2(g) + 2H20(g)

ist f4r NO(g) zweiter Ordnung, fir Hz(g) erster Ordnung.

a) Geben Sie eine Gleichung an, die die Geschwindigkeit
der N2(g)-Zunahme ausdriickt.

b) Welche Einheiten besitzt k, wenn die Konzentrationen
in mol . 171 angegeben sind.

c) Welche Dimension besitzt k, wenn die Konzentrationen
in bar ausgedriickt werden

d) Geben Sie eine Gleichung an, die die Geschwindigkeit
der Abnahme von NO(g) ausdriickt. Besitzt k in dieser
Gleichung den gleichen numerischen Wert wie k in
der Gleichung von a) ?

Losung: a) v(N,) = k1cz(NO) . c(Hy)
A b) 12 . m_ol-2 . s7]
c) bar | . 57! .
. ! _ 2 . :
d) v(NO) = k2 . c7(NO) . C(dz) k2 = 2 k1

2) Folgende Daten gelten filir den Zerfall von Phosphan bei 950 K.
4 PH3(9) —> P,(9) + 6H,(9)

Experiment Anfangsdruck von Anfdngliche Zunahme des
PH3(g) Gesamtdrucks
0,122 bar 0,00334 bar . s_1
2 0,162 bar 0,00446 bar . s |

a) Von welcher Ordnung ist diese Reaktion?
b) Wie groB ist die Geschwindigkeitskonstante?

V1
log(37)
" . _ 2 _ log (0,75) _
Losung: a) n = —_—_5?_ Tog (0,757 1 (erster Ordnung)
l —
og(pz)

b) k = 00275 s~

3) Fiir die Reaktion
cszBr(g)———e C2H4(g) + HBr(g)

betrdgt bei 650 K die Geschwindigkeitskonstante

k1‘= 2,0 . 10-53—1 und die Aktivierungsenergie



E_ = 225,5 kJ . mol .

Bei welcher Temperatur betrigt die Geschwindigkeitskon-

stante k2 =6,0 . 10—55-1?

L8sung: T2 = 667 K

Bei 400 K ist eine bestimmte Reaktion in 1,50 Minuten

zu 50 % abgelaufen. Bei 430 K ist dieselbe Reaktion

bereits in 0,5 Minuten abgelaufen. Berechnen Sie die

Aktivierungsenergie der Reaktion.

LOosung: Die Reaktion wird bei 430 K dreimal schneller,

d. h.
k2

log (k
]

= log 3 = 0,477 E_=5,22. 103

Wie groB ist die Aktivierungsenergie einer Reaktion,

deren Geschwindigkeit sich bei TemperaturerhShung von
300 K auf 310 K verdoppelt?

LESsung:.Ea = 5,36 . 104 J

Eine enzymétische Reaktion zeige die folgenden Parameter:

'v = 1000,umol Substratumsatz/min . mg Protein

max
( umol mg-1 . min—1)

4 =1

K_=5.1 "mol . 1

m
Berechnen Sie v filir die folgenden Substratkonzentrationen
a) 2. 10 4 mo1 . 17"
b) 5. 10 4 mo1 . 177

Lésung: a) 286 umol . mg—1 . min-1

b) 670 umol . mg~ | . min '

Im folgenden sind die Geschwindigkeiten zweier enzy-
matischer Reaktionen bei den jeweiligen Substrat-
Konzentrationen aufgelistet:

a) b)
c(s) _ 1 16 . R
(mmol.1l 1) c(S) -1 vy in) vz(mln)
~imol '.1) '
1,0 1000 0,043 0,024
0,5 20090 0,018 0,028
0,25 4000 0,025 0,035
0,167 6000 0,033 0,043
0,125 8000 0,040 0,050



Tragen Sie die Werte der zwei Reaktionen in einem

Koordinatensystem auf und bestimmen Sie aus den Dia-

grammen Km und Via

L6sung: a) v =
© g ) max

b) Vmax =

% beider Reaktionen.

100;

50;

K
m

K
m

3,8 . 164 mo1 . 17

4 =1

1,9 . 10 " mol . 1
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Grundlegende Konstanten

Avogadro-Konstante N
Faraday-Konstante F

Elementarladung e

Ruhemasse des Elektrons me

Ruhemasse des Protons mp

Ruhemasse des Neutrons mn

Lichtgeschwindigkeit c

Planck-Konstante h

Molare Gaskonstante R
Boltzmann-Konstante k

Thermodynamische Daten einiger anorganischer Verbindungen

23
1

6,022045 . 10%3mo1”"
96485 As.mol”
1,6022 . 10~ 19 as
9,109534 . 107371 kg
1,6726485 . 1027 kg
1,6749543 . 10727 kg
2,997925 . 108 ms”!
6,626176 . 10 3% gJs
8,31441 J.mol™ .g" "

1,38066 . 10°23 7.5~ 1

A1203

C (Diamant)

- C (Graphit)

CH
(0]
CO2
012
CuO

4

HC1
HF
H,0(g)
H,0(1)

(@]
éle

kJ . mol |

-1676
2

0

=75
=111
=393

=157

=92
=271
-242
=285
-188
-814

-46
90
33

143

=297

SO

J.K V.mo1”!

51
2

6
186
198
214
223
43
131
187
174
70
189
109
157
192
192
211
240
205
239
32
248



3.

pKS-Werte einiger S&uren (pK_ =

B

Ameisensdure HCOOH 3,74
Benzoesdure C6H5COOH 4, 20
Blausdure HCN 9,22
Chlorige S&ure HCE()2 1,94
Essigsédure CH,COOH 4,76
Fluorwasserstoff HF 3,17
Hypochlorige S&ure HC1O 7,54
Kohlensdure HZCO3 I. 6,35
Ir.10,33
Oxalsdure H2C204 I. 1,25
IT. 4,29
Phosphorsédure H3PO4 I. 2,13
IT. 7,20
III.12,36
Salpetrige S&dure HNO2 3,14
Schwefelige S&ure HZSO3 I. 1,90
Ir. 7,20
Schwefelsdure stO4 I. <O
S IT. 1,99
Schwefelwasserstoff HZS I. 7,02
' IT1.12,98

pKB-Werte einiger Basen (pKS = 14 -
Ammoniak NH3 4,76
Anilin C6H5_NH2 9,39
Hydrazin N2H4 6,06
Methylamin CH3NH2 3,41

Pyridin CSHSN 8,82

- PKg)

PKp)
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5. L&slichkeitsprodukte (bei 25° C)
AgBr 5,0 . 10013 cus 8,0 . 10737
AgCN 1,6 . 1014 Fe (OH) 1,8 . 1071°
AgCNS 1,0 . 10”12 Fe (OH) , 6,0 . 10738
AgCl 1,6 . 10719 Fes 4,0 . 10719
AgI 8,5 . 107" ugs 1,6 . 10724
Ag,S 5,5 . 10 °] Mg (OH) , 8,9 . 10”12
Al (OH) , 5,0 . 10:53 MnS 7,0 . 10:;6
Baso, 1,5 . 10 PbCl, 1,6 . 10
cac,0, 1,3 . 10_2 PbS 7,0 . 10:29
ca (OH) 1,3 1070 ppso, 1,3 . 10_22
caso, 2,4 . 107 s 2,5 . 10
cds 1,0 . 10

6. Redox-Potentiale: Eo/V
Lit/ni Lit o+ e” = 1i -3,04
a13t/a1 a1t 4 3e = a1 -1,66
2n°% /70 zn®t + 26" = 2n -0,76
ca®t/ca ca’t + 267 = ca -0, 40
Ni%t/Ni Nit 4 2¢7 = Ni -0,25
Pt/H.*/H2 2H + 287 = H, 0
Cu2+/Cu Cu2+ + 2e° = Cu +0, 35
Pt/Iz/I- I, +2 = 21 +0, 54
Pt/Fe T /Fe®t  Fedt & o = Felt +0, 77
aAgt/ag AgT + e = Ag +0, 80
Pt/C12{C1_2+ c12_ + Ze; = 251' ) +1,36
Pt/MnO, /Mn Mno, + 8H' + S =1n®* + 4m0 +1,51
Pt/ /F F, + 2e = 2F +2,87



7. Einige wichtige Formeln

Allgemeine Gasgleichung
Gibbs-Helmholtz-Gleichung
Beziehung zw. AG und K

van't Hoff-Gleichung
Beziehung zw. AG und E
Nernst-Gleichung

PH einer schwachen Siure

PH einer schwachen Base

pVv
AG
AG

log (_K_Z)

AG

PH

pPH

PH eines Salzes aus schwacher

Sdure und starker Base

-

PH

PH eines Salzes aus schwacher

Base und starker Sdure

pH
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Zusatzaufgaben zu Kapitel 1 (Stochiometrie):

1. Geben Sie iur nachstehende Substanzmengen die jeweilige Masse
an:
1 Molekil Schwefeldioxid, 2 Molekiile Wasser bzw. 2 mol Wasser,
3 mol Sauerstoff, 1 mol Stickstoff, 5 mol Kochsalz.

2. Wieviel Molekiile sind in 100 g Wasserstoff enthalten?
Losung: 3%1023

3. Berechnen Sie die Masse (in Gramm) von 1024 Wasser-Molekiilen.
Losung: 30 g

4. Erstellen Sie die Gleichung fir die Verbrennung von Schwefel-
wasserstoff H;S (es entstehen Schwefeldioxid und Wasser).

5. Erstellen Sie die Gleichung fiur die Herstellung von Silicium
(Quarz Si0, wird mit Aluminium reduziert, als Nebenprodukt
fallt Al20s5) an. Berechnen Sie auch, wieviel Aluminium man fir
die Herstellung von 1 kg Silicium bendtigt.

Losung: 1,288 kg Al



Zusatzaufgaben zu Kapitel 2 (Gasgesetze):

1.

Berechnen Sie das Volumen von 10 g Propan CsHs bei 25°C und
0,95 bar.

Berechnen Sie auch die Anzahl der Propan-Molekiile im 1! ml des
Gases.

Losung: 5,93 1 ; 2,3%10!'° Molekiile

Ein Gasgemisch besteht aus 50 Volumsprozent Methan CH,, 40
Volumsprozent Ethan C,He und 10 Volumsprozent Kohlendioxid.
Berechnen Sie den Partialdruck der drei Komponenten bei einem
Gesamtdruck von 980 mbar.

Berechnen Sie auch, wieviel g Methan in 1 Liter des Gemisches
bei 20°C enthalten sind.

Losung: 0,32 g

Kaliumchlorat KCl0s zerfdllt beim Erhitzen in Gegenwart von
Braunstein als Katalysator in Kaliumchlorid KCl und Sauer-
stoff. :

Wieviel Kaliumchlorat ist zur Herstellung von 10 Liter
Sauerstoff (bei Normalbedingungen) erforderlich?

Losung: 36,5 g KCI10;

Methan kann man in recht reiner Form durch Zersetzung von
Aluminiumcarbid Al,Cs mit Wasser. erhalten (Nebenprodukt =
Aluminiumhydroxid).

Wieviel Carbid ist zur Herstellung von 1 m® Methan von 20°C
und 1013 mbar anzuwenden, wenn die Ausbeute 92% betragt?
Losung: 2,17 kg Al,Cs

Trockene Luft enth&lt 21 Volumsprozent Sauerstoff, 78 % Stick-
stoff und 1 % Argon. Die weiteren Gase ktnnen vernachlidssigt
werden.

Berechnen Sie die Masse von 1 Liter Luft bei 20°C und

980 mbar.

Lésung: 1,16 g/l



Zusatzaufgaben zu Kapitel 3 (LOsungen):

1.

Wie gehen Sie vor, wenn Sie 500 ml einer Kochsalzlosung mit der
Konzentration ¢ = 0,1 mol.1-! herstellen sollen? ’

Berechnen Sie die Massenkonzentration und die Massenprozente
einer Salpetersd@ure der Stoffmengenkonzentration ¢ = 2 mol.1-:
(Dichte d = 1,07 g/ml).

Losung: 11,8%

Aus 35%iger Salzsz@ure und Wasser sollen 2 Liter 10%ige Salz-
sdure hergestellt werden. Berechnen Sie die benttigten Mengen.
Losung: 0,57 | HCl und 1,43 1| H.O

lod 16st sich in Ether 200 Mal besser als in Wasser.

a) Wieviel lod bleibt in der wdBrigen Phase zuriick, wenn 30 ml
einer wdBrigen Ldsung von 2 mg Iod mit 30 mi Ether ausge-
schiittelt werden?

Losung: 0,00895 mg

b) Wieviel lod wirde im Wasser zurlickbleiben, wenn man nur mit
15 ml Ether ausschiittelt?

Losung: 0,0198 mg

c) Wieviel Iod bleibt im Wasser, wenn man noch ein zweites Mal
mit 15 ml Ether ausschiittelt?

Losung: 0,000196 mg



Zusatzaufgaben zu Kapitel 4 (Atome-lonen-Molekiile):

1. Berechnen Sie die Grenzwellenlange (kurzwelligste Linie) der
Baimer-Serie und geben Sie die zugehtrige "Farbe™" an.
Losung: 365 nm

2. Eine Spektrallinie der Lyman-Serie hat die Wellenzahl 103000
cm-*'. Welchem Ubergang entspricht das?
Losung: Von 4 auf 1.

3. Ordnen Sie nach steigender Energie:
3s, 2p, 4f, 3d, 3p, 4s, 4p, 4d

4. Lassen Sie sich von lhrem Lehrer zeigen, wie man das Energie-
niveauschema eines Atoms (mit Elektronen in Form von Pfeilen)
zeichnet. - Skizzieren Sie das Energieniveauschema von
Schwefel. o

5. Wieviel Energiezustzdnde sind fiur die Hauptquantenzahl 4
moglich?

6. Welche Aussage ist richtig:
Halogene haben niedrige Ionisierungsenergie / mittlere
Elektronegativitat / geringe Elektronegativitat / hohe
Elektronenaffinitat / niedrige Elektronenaffinitat.

7. Geben Sie die Art der chemischen Bindung (lonenbindung / stark
polare Atombindung / schwach polare Atombindung / Atombindung
/ Metallbindung) an:
Aluminiumchlorid, Kohlendisulfid (= Schwefelkohlenstoff),
Bronze, Bromwasserstoff, Calciumfluorid (= FluBspat).

8. Kreuzen Sie an, auf welche Bindungsart (Bindungsarten)
folgende Aussagen zutreffen (A=Atombindung, I=Ionenbindung,
M=Metal lbindung):

Die aufbauenden Elemente sind Nichtmetalle.

Die aufbauenden Elemente sind Metall und Nichtmetall.
Die aufbauenden Elemente sind Edelgase. ‘
Der Stoff ist salzartig.

Die Elemente erreichen Edelgaskonfiguration.

Die feste Substanz leitet den elektr. Strom.

Die waBrige LOsung des Stoffes ist stromleitend.

Der Stoff ist eine gasfdrmige Substanz.

Die Bindung enth&dlt elektropositive Atome.

Die Elektronendichte zwischen den Atomen ist hoch.

[eNeNoRoRoNeRoNe NN N2
leNeNeleoNeoNoNeoNeoNeNo R
COO0OO0OO0OO0OO0O0OD0OO0O X

9. Zeichnen Sie von nachstehenden Substanzen die Valenzstrich-
formeln und geben Sie dazu an, welche Molekiilgestalten
vorliegen (oder ob es sich um eine Gittersubstanz handelt):
CCly, SClz, Lithiumoxid, Schwefeldioxid, BCls, SF.,, PCls,
PCls.

Geben Sie weiters an, welche Substanzen aus Dipolmolekilen
bestehen. '



Zusatzaufgaben zu Kapitel 5 (Reaktionstypen):

1.

Geben Sie die Oxidationszahlen der Elemente in folgenden
Verbindungen bzw. Ionen an:
Dz, UFz, BBI‘q-, 8302, W;zi)z;“‘, FESDq, LiAIHa.

Losen Sie folgende Redoxgleichungen:

Mn(NDs Yo + Hz0, + NHs _— MnO: + NHas NOs

Pb0; + Hz0z + H,S0, —> PbS0s + D0, + H,0O

KzCI‘O4 + KI + Hz SDQ _— Kz 804 + Iz + CI‘z ‘.504 )3 + Hzo
KMnO, + (COOH):; + Hz80, ——=> K250, + MnS0s + CO; + Hz0
KMnO, + C:HsOH + H2S80, —> K:S0, + MnS0Os + CHsCHO + H.0O

Schreiben Sie die Formeln folgender Komplexe an:
Kalium-hexacyanoferrat(IIl), '
Natrium-tetrachloroaluminat(IIl),
Kalium-tetrafluorooxochromat(V),
Kalium-hexafluoroniccolat(lV),
Pentamminchlorocobalt(IIl)-chlorid,
Pentaquohydroxocaluminium(IlIIl)-bromid.



Zusatzaufgaben zu Kapitel 6 (Energieumsatz bei Reaktionen):

1.

Ermitteln Sie das AHg fiir die Reaktion von Quarz mit Aluminium.
AH;° (Si0,) = -911 kJ/mol
AH;° (Al,03) = -1676 kJ/mol

Ein Liter eines gasfdrmigen Kohlenwasserstoffes (KW) benttigt
3 Liter Sauerstoff fur seine vollstandige Verbrennung, wobei
neben Wasser noch 2 Liter Kohlendioxid gebildet werden. Alle
Volumsangaben gelten fir Normalbedingungen.

a) Ermitteln Sie die Formel des Kohlenwasserstoffes.

b) Berechnen Sie die Reaktionsenthalpie AHgx dieser Reaktion aus
folgenden Werten:

AH¢° (H20) = -285 kJ/mol
AH:° (CO2) = -383 kJ/mol
AHs°e (KW) = 52 kJ/mol

Losung: -1408 kJ

c) Errechnen Sie die Gibbs-Energie (bei 25°C) aus

S (KW) . = 220 J/mol.K
S (H20) = 70 J/mol.K
S (CBz» = 214 J/mol.K
S (0z2) = 205 J/mol.K

Losung: -1328 KJ

Ein Benzintestmotor mit einem Wirkungsgrad von 28% wird mit
n-Octan (CeH;e) betrieben. Er gibt eine Leistung von 30 kW
ab.

Folgende Daten bekannt:

Dichte d (Octan) = 0,688 kg/dm®

Bildungsenthalpie AH:{° (Octan) = -208 kJ/mol
Verdampfungsenthalpie AH,° (Octan) = 42 kJ/mol
AHs;° (H20) = -285 kJ/mol

AH;° (CO.> = -383 kJ/mol

a) Berechnen Sie die Verbrennungswdrmen AHg® in kJ/mol fir
flissiges bzw. fir gasformiges n-0ctan.
Losung: -5501 kJ/mol fir flussiges Octan

b) Wie lange ldauft der Motor mit 2,5 Liter n-0Octan?
Losung: 13 min :



Zusatzaufgaben zu Kapitel 7 (Chemisches Gleichgewicht):

FUr die groBtechnische Gewinnung von Wasserstoff spielt die
Umsetzung von CO mit Wasserdampf zu CO. eine Rolle. Wenn man
ein Mol CO mit einem Mol Wasserdampf mischt, sind nach Ein-
stellung des Gleichgewichtes nur mehr 40% der Ausgangsstoffe
vorhanden.
a) Berechnen Sie die Gleichgewichtskonstante K.
Losung: 2,25
b) Berechnen Sie, welche Stoffmengen im Gleichgewicht vor-
liegen, wenn man 1 mol CO mit 3 mol Wasserdamptf umsetzt.
Losung: 2,15 mol Wasserdampf

Berechnen Sie folgende pH-Werte:
HC! (¢ = 0,2 mol/1l)

H.S50, (¢ = 0,2 mol/1)

CHsCOOH (¢ = 0,2 mol/1)

NaOH (¢ = 0,5 mol/1)

NH; (¢ = 0,02 mol/1)
KCN (¢ = 0,5 mol/1l)
NH4Cl (¢ = 0,02 mol/1)

Berechnen Sie den pH-Wert einef Mischung, die 0,5 mol/1l an
Natriumacetat und 0,3 mol/]l an Essigs3daure enthdlt.

Welches Konzentrationsverhdltnis sollte ein Ameisensdure/
Formiat-Puffer zeigen, damit er den gleichen pH-Wert wie eine
Essigsdure. der Konzentration ¢ = 0,001 mol/] aufweist?
(Formiate sind Salze der Ameisensiure)

Losung: 1,38:1 (Salz:Saure)



Zusatzaufgaben zu Kapitel 8 (Elektrochemie):

Ein Dynamo liefert 15 A bei einer Spannung von 120 V.

a) Geben Sie die Leistung des Dynamo in kW an.

b) Welche Arbeit liefert der Dynamo in 2 Stunden?
Losung: 3,6 kWh

In eine Zinksalz-Losung taucht ein Eisendraht von 0,8 m
Ldnge und 5 mm Durchmesser ein. Er wird 40 Minuten lang von
einem Strom der Stidrke 2 A durchflossen.

Wie dick ist der Belag von Zink auf dem Draht, wenn eine
Ausbeute von 92% erreicht wird?

Dichte d von Zink: 7140 kg/ms

L&sung: 0,017 mm

Wie lange muB bei 18°C und 100 kPa ein Strom von 2,5 A durch
verdunnte Schwefelszure geleitet werden, um 2,5 Liter
Knallgas zu erhalten?

Losung: 88 min 13 s

Kann Fe®* beim Vorliegen von Einheitskonzentrationen Cl- zu
Cl. oxidieren?

Welche (theoretischen!) Konzentrationsverhdltnisse miften in
den Halbelementen zumindest vorliegen, damit sich bei einem
Zn/Zn2*//Cu?* /Cu-Element die Elektronen nicht vom Zink zum
Kupfer, sondern in umgekehrter Richtung bewegen? (25°C)
Losung: Cu?* : Zn2* =1 : 3,5%10%7



Zusatzaufgaben zu Kapitel 9 (Kernchemie):

1.

Berechnen Sie, wieviel Gramm Iod-131 eine Probe mit der
Aktivitat A = 640 Bg enthzlt.

(Halbwertszeit T von !3t] = 8,04 d)

Losung: 1,39%10-3 ¢

1 g C aus frischem Holz hat die Aktivitat A = 735 dph
(Zerfsdlle pro Stunde). 1 g C aus einer alten Schiffsplanke
zeigt die Aktivitdt A = 560 dph; berechnen Sie das Alter.
(Halbwertszeit T von !3C = 5570 a)

Losung: 2185 a

a) Ein Pra@parat des Uran-Nuklids 258U pmit der Masse 0,45 g hat
eine Aktivitat von 5580 Becquerel.

b) 238y zerf&allt nach dem Schema: «, <, o, B, B (die
Zerfallsreihe geht noch weiter und endet bei 2°4Pp).

¢) Uranerze enthalten aufgrund des radioaktiven Zerfalls je
nach Alter eine gewisse Bleimenge. Die Bleimenge ist nur von
der Halb-wertszeit des Urans abhingig, da die Zwischenprodukte
wesentlich schneller zerfallen. Die Analyse des afrikanischen
Mongoro-Erzes ergibt ein Massenverhzltnis von m(U) : m(Pb) =

1 : 0,0926.

a) Berechnen Sie die Zerfallskonstante und die Halbwertszeit
von 238(,

Losung: 1,55%10-!° a-! bzw. 4,48%10° a : )
b) Ermitteln Sie die Zerfallsprodukte von 238U nach obigem .
Schema.

Losung: 5. Zwischenstufe = 22¢Ra

c) Wie alt ist die Lagerstidtte des Mongoro-Erzes?

Losung: 6,57%108 a

In der Natur vorkommendes Kalium setzt sich aus den zwei
stabilen Nukliden 3°K und *!'K sowie dem radiocaktiven Nuklid
49K (T = 1,29%107 a; Hzaufigkeit = 00,0118 Atomprozent)
zusammen. Beim Zerfall von 4°K werden %°Ca (in 89% der
Zerfdlle) bzw. *°Ar (in 11% der Zerfalle) gebildet.

a) Schreiben Sie die Zerfallsgleichungen an.

b) Durch Messung des in einem K-haltigen Gestein einge-
schlossenen Ar kann das Alter des Gesteins bestimmt
werden. Berechnen Sie das Molverhzltnis %°Ar/%°K bzw.
4°Ar/K in einem vor 700 Millionen Jahren erstarrten
Gestein.

Losung: 00,0502 : 1 bzw. 5,92%10-¢ : 1



Zusatzaufgaben zu Kapitel 10 (Kinetik):

Zur Berechnung von Reaktionen 1. Ordnung konnen Sie auf die
Gleichungen zurickgreifen, die Sie fir radioaktive Zerfdlle

kennengelernt haben (z.B. In—g = -kt) .
Fir Reaktionen O. Ordnung gilt: c = ¢, - kt
Fir Reaktionen 2. Ordnung gilt: < = %; + kt

Fuir eine graphische Ermittlung der Reaktionsordnung gilt:
Wenn ¢ gegen t aufgetragen eine Gerade ergibt Reaktion 0. Ordnung;
Wenn Inc gegen t aufgetragen eine Gerade ergibt Reaktion 1. Ordnung;

Wenn. %— gegen t aufgetragen eine Gerade ergibt Reaktion 2. Ordnung.

1. Die Reaktion 2N:0s —> 4NO: + 0 wurde mit einer Anfangs-
konzentration ¢, = 0,03 mol/1l untersucht. Nach 30, 60 bzw.
90 Minuten wurden N:0s-Konzentrationen von 0,0235, 00,0184
bzw. 0,0144 mol/]l gemessen.
a) Berechnen Sie die Geschwindigkeitskonstante k.
(Hinweis fur faule Leute, die nicht zuerst die Reaktionsordnung
graphisch ermitteln wollen: Wenn Sie die richtige Reaktionsordnung
"erraten"”, erhalten Sie fiir alle MeBzeiten das gleiche k.)
Losung: 8,15%10-% min~?
b) Nach welcher Zeit haben sich S0% des N.0Os zersetzt?
Losung: Nach 4 h 43 min.

2. Die Halbwertszeit einer Reaktion 1. Ordnung betrdgt 0,3 s.
a) Berechnen Sie die Geschwindigkeitskonstante k.
, Losung: 2,31 s-!
b) Nach welcher Zeit sind 95% der Ausgangssubstanz verbraucht?
Losung: Nach 1,3 s. '

3. Bei der Zefsetzung von NOCl1(g) zu NO und Cl, bei 200°C wurden
nachstehende MeBwerte erhalten. Die Reaktionsordnung ist
(graphisch) zu ermitteln.

t/s c(NOCl)/mol.1"?
0 0,0250

200 0, 0202

400 00,0168

700 00,0136

800 00,0120

4, Dimethylether zerfallt beim Erwdrmen nach der Gleichung
CHs-G-CHsy — CH; + C0O + Hz , d.h. der Druck mu8 infolge
der Zunahme der Molzahlen steigen.
Ermitteln Sie aus den nachstehenden MeRBwerten die Reaktions-
ordnung und die Geschwindigkeitskonstante k. (Hinweis: Zun&chst
muBl der jeweilige Partialdruck des Ethers berechnet werden.)
Losung: 1. Ordnung; 0,97 h-t.

t/h p/kPa
0 60,0
0,5 106, 1
0,7 119,2
1,0 134,7

5. Fir die Dimerisation von Butadien ermittelte man folgende
Geschwindigkeitskonstanten:
k; (bei 240°C) = 0,751 s-!
k. (bei 267°C) = 2,434 s~!
Berechnen Sie die Aktivierungsenergie dieser Reaktion.
(Hinweis: Stellen Sie zunzdchst zwei Arrhenius-Gleichungen auf
und eliminieren Sie dann die Konstante A.)
Lgosung: 100,3 kJ/mol



	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	

