2. Chemische Reaktion

2.1. Quantitative Beziehungen

Stdchiometrische Berechnungen
Beispiel: Wie viel Gramm Kohlenstoff werden zur Reduktion von 20 Gramm Bleioxid bendtigt?

1. Reaktionsgleichung richtig aufstellen: 2 PbO + C — 2Pb + CO,
2. Massenverhaltnisse (auf Stoffmenge

bezogen) angeben: 2:(207+16) g 12g

3. Beziehungen aufstellen (Dreisatz): 2:223g _ 129
20g X
12-20
=>X = 2'2239 = 0,538¢g
Konzentration: c=n/V Stoffmenge/Volumen [mol/m?] [CO,] = ¢(COy)




2.2 Chemische Thermodynamik

2.2.1 Reaktionsenthalpie

Energie = Fahigkeit Arbeit zu leisten

Jeder chemische Vorgang ist mit einem Energieumsatz verknUpft.
Nur Energiedifferenzen sind messbar.

= Definition eines Standardzustands: 25°C (298.15 K), 1.013 bar (=1atm = 1.013*10° Pa)

Messungen der Reaktionsenergien: Kalorimeter

Zunddraht

Thermo-
meter

isoliertes
Gefalk

Wasser

Bombe
@ || Proben-

\L i y behalter

T O O L L L

Kalorimeter (Schema) fiir Reaktionen bei konstantem Volumen (Sog. kalorimetrische Bombe) Die
Reaktion wird durch Ziindung (Heizspirale) ausgelost.

Betrachtung der inneren Energie U eines Systems:
Anderung der inneren Energie aufgrund von Warmeaustausch AQ und am System geleisteter Ar-

beit pAV (Expansion, Kompression)

AU = AQ + AW = AQ — pAV



Enthalpie H=U + pV
= AH = AQ + pAV + VAp — pAV = AQ + VAp

d.h. Messung bei p = const: AH = AQ (gemessener Wert Uber c,AT)
Messung bei V = const: AU = AQ
= Reaktionsenthalpie: ArH < 0 exotherm (Produkte energiedrmer, Energie wird
frei)
AgrH > 0: endotherm (Produkte energiereicher, Energie
muss dem System zugefihrt werden)
= Bildungsenthalpie: Stoffspezifische, energetische GréRRe zur Berechnung von

Reaktionsenthalpien

molare Standard-Bildungsenthalpie: AH;

e AH{ = 0 fiir alle Elemente in ihrer thermodynamisch stabilen Modifikation im Standardzu-

stand

e Berechnung von AHP fiir alle anderen Stoffe aus AgH

ArH = ¥ vi-AH{ (Produkte) - ¥ v; -AH{® (Edukte) (v; = stdchiometrische Verhaltniszahl)

/ Reaktanden A Produkt
Enthalpie H, Hy(g) + 50\2(9) Enthalpie Hy HI (g)
f AH=-285,9 k] H AH=+259K
H, \ H0 () H 7Hy (g) + 315 (s) /
Produkt 1 Reaktanden

Zur Festlegung des Vorzeichens der Standard-Bildungsenthalpie



CaO (s) — 6351 SO, (@ —296,9 H,O (@) —241.8

MgO (s) - 610,0 NO (g) 90,4 H,O M —286,0
Al,O, (s) —1669,8 NO, (g) 33.8 H,S (g) - 20,1
Fe,O; (s) - 8217 CO (@ —111 HCI (@) — 923
ZnO (s) — 3481 CO, (@ —393,5 HBr (g) — 36,2
PbO (s) - 220,1 SiO, (s) — 8782 HI (@) 25,9
CuO (s) — 138,1 NH, (@) — 45,6
Ag,O (s) - 212 CH, (@ - 74,9
CoCl, 6 H,0 (s) —2130,3 SOCI, 1 —206

CoCl, (s) —~ 328.7

1 Um den Aggregatzustand deutlich zum Ausdruck zu bringen, stellen wir hinter Symbole oder For-
meln die Abkirzungen (s) fir fest, (D far flissig und (g) fur gasférmig.

Molare Standard-Bildungsenthalpien [kJ/mol]
Y AH{(H,0) = AgH bei der Reaktion H, + 1/2 O, — H,O (was gemessen werden kann)

AHP(CO): C(s)+H,0 — CO +H;
0 bekannt ? 0

Beispiel: 4 NH3(g) + 5 Ox(g) — 4 NO(g) + 6 H,O(l)

AgH = 4AH®(NO)+6AH(H,0)(1)—4AH’(NH,) = [361,2-1716—(-182,4)] "—JI=—1172,4K—JI
mo mo

Satz von HeR: Die Reaktionsenthalpie AH? hangt nicht vom Weg, sondern nur von Anfangs- und

Endzustand ab. (gilt fur alle ZustandsgrofRen, H, S, G)

= Berechnung der Reaktionsenthalpie:

Beispiele: C+1/20,—-CO ArH = -111 kJd/mol
CO+1/20, — CO, AgH =-282,5kJ/mol
Summe: C+0,— CO, ArH =-393,5 kd/mol

Wassergas entsteht beim Uberleiten von Wasserdampf tiber gliihenden Koks:
C(s) + H,O(g) — CO + H;
ArH =-111 kd/mol + 0 - (- 241,8 kJ/mol) - 0 = +130,8 kJ/mol
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Reaktionsenthalpie der Umsetzung von Wasserdampf mit Kohle

AH{ ist temperaturabhiingig und nimmt mit der Temperatur zu.

.
AH(T) = H(T) + jcp(T)dT co(T): Warmekapazitat bei p = const, steigt monoton mit T
T,

ref

Prinzip vom Energieminimum: Systeme sind bestrebt, den energiearmsten Zustand anzuneh-

men

= fiur chemische Reaktionen: Minimierung von AgH

2.2.2 Reaktionsentropie

1. Es existieren auch endotherme Prozesse, die freiwillig ablaufen,
z. B. Schmelzen, Verdampfen, C(s) + HO(g) — CO(g) + Hx(g) T>1500°C: K>0
AgH = -111 kd/mol - 0 - (- 241,8 kd/mol) = +130,8 kJ/mol

2. Reaktionen sind umkehrbar (reversibel); es entsteht im Allgemeinen kein vollstandiger Umsatz.

= AH nicht alleinige Triebkraft fir den Ablauf einer Reaktion.

Entropie S: Mal} fUr die Anzahl an Mdglichkeiten, eine bestimmte Energiemenge auf die Teilchen

eines Systems zu verteilen.

2. Hauptsatz der TD: Die Entropie eines abgeschlossenen Systems kann im Verlauf von irrever-
siblen Prozessen nur groRer werden. Sie bleibt konstant, wenn reversible Zustandsanderungen

angenommen werden. AS =20



AS= (AQ)/T  [J/(mol-K)] ZustandsgroRe; molare Standardentropie S°

daT

c (T
S(T) = S(T P
(M = S(Te) + [~
Es gibt in der Natur selbstorganisierende Vorgange, bei denen die Entropie abnimmt. Synergetik
beschéftigt sich mit solchen Vorgangen in der Natur. Merkmale von Selbstorganisationsvorgangen:

) Sie treten auf in Systemen, die sich fernab vom thermodynamischen Gleichgewicht befin-
den.
@) Dieser Zustand fernab vom Gleichgewicht muf3 durch standige Energiezufuhr aufrecht er-

halten werden.

® Sie treten auf bei ,,nichtlinearen Systemen”.

Diese Vorgange stellen keinen Widerspruch zum 2. Hauptsatz der Thermodynamik dar, wonach
sich ein System ja hin zu groferer Unordnung entwickeln muss, d.h. grofere Entropie. Die
Aussage des 2. Hauptsatzes gilt ausdricklich flr abgeschlossene Systeme. Der Energieaustausch
mit der Umgebung macht solche Ordnungsvorgange maoglich.

Beispiel: Schafchenwolken

3. Hauptsatz der TD: lim S(T) =0

T— 0K



Reaktionsentropie AgS = v;-S°(Produkte) - ¥v; -S°(Edukte)

Beispiel: CO(g) + 2 O,(g) — COx(g)

ARS = 213,8 J/(molK) - (198 J/(mol+K) + % * 205 J/(mol+K)) = -86,7 J/(mol+K)
AgH = (- 393,5 kJ/mol) - (-111 kJ/mol) = -282,5 kJ/mol

= Was hat den grofieren Einfluss, AS oder AH?

Al 28,2 H,0 O 70,0 He 126, 1
C (Graphit) 5,7 H,0 (@) 188.9 Ne 146,2
Cu 33,3 CO (@) 198,0 H, 130,6
Fe 27,2 CO, (@ 213,8 F, 203.3
Hg 76 HF (g) 1738 Gl 223,0
Si 18,8 HCI (@) 186,9 Br, 152,3
AgCl 96,2 HBr (g) 198,7 l, (s) 116,7
CuO 43,5 HI (@) 206.,5 N, () 1912
Fe,O, 90,0 H,S (@ 205.,6 0, 205,0
Sio, 42,3 NO (g) 210,5
HgO 70 NO, () 240,5

NH, () 192,6
CoCl,. 6 H,0(s) 314,0
CoCly(s) 106,3
SOCLD 229,9
SO,(g) 2482

Standard-Entropien S° [J/(mol-K]

2.2.3 Freie Enthalpie G

Triebkrafte einer Reaktion sind sowohl Reaktionsenthalpie AgRH als auch Reaktionsentropie ArS.

Endotherme Reaktionen verlaufen nur dann freiwillig ab, wenn die Entropie stark zunimmt.

Exotherme Vorgange laufen freiwillig ab, wenn die Entropie zunimmt oder nicht wesentlich ab-

nimmt.
Freie Enthalpie G=H-TS entspricht ,nutzbarer Enthalpie”
= ARG = AgH - T-ARS Gibbs-Helmholtz- Gleichung



Chemische Reaktionen laufen dann spontan ab, d.h., sie kénnen Arbeit verrichten, wenn
ARG <0 ist.

ARG < 0: exergonisch: Die Reaktion lauft freiwillig (spontan) ab.
ARG = 0: System befindet sich im Gleichgewicht

ARG > 0: endergonisch: Die Reaktion lauft nicht freiwillig ab.

Beispiele:

Oxidation von CO (siehe oben): CO(g) + 72 O2(g) — CO2(9)
ARG = -282,5 kd/mol - (298K+(-86,7 J/(mol+K)) = -256,7 kJ/mol

Das Auflosen von Salzen in Wasser lauft oft auch dann noch ab, wenn Gesamtreaktion endotherm
(sog. ,Kaltemischungen®) ist. Das Auflosen des Kristallgitters erfordert Energie = Abkiihlung. Kri-
stallgitter ist aber hochgeordneter Zustand, dessen Auflésung mit einem groRen Entropie- Gewinn

einhergeht.

2.2.4 Chemisches Gleichgewicht

Versuch: NO,/N,O, — Gleichgewicht
3 Ampullen werden mit NO, (rotbraunes Gas) gefillt. Eine Ampulle wird erwarmt,
eine weitere mit Hilfe eines Eis/ Wassergemischs abgekuhlt, die dritte bleibt auf
Raumtemperatur. Man erkennt, dass die Farbe des Gases in der erwarmten Ampul-
le deutlich intensiver, die des Gases in der abgekihlten Ampulle deutlich blasser
wird.

Die Beobachtung basiert darauf, dass das Gleichgewicht der Reaktion

(farblos) NO, S N,O, (rotbraun)

bei tiefer Temperatur auf der Seite des farblosen N,O,4, bei hoher Temperatur auf

der Seite des dunkel rotbraunen NO, liegt.



Beispiel:
2 HI(g) S Ha(g) + 12(9)

Bildung von HI Gleichgewicht ' Zerfall von HI
Hy+ L—=2HI Hyt 1, == 2HI Hy+ 1, <— 2HI
0 0,228 Mol 1, o
b 90 0,228 Mol H, |- 4307 2 Mol HI
ol I 1,544 Mol Hi
2 2
| H H HI i
Mol Mol
1 1
Hz, 12 H2, 12 Hz, Iz
0 0
Zeit —= Leit —-—TZeit

Die Konzentrationen von H,, |, und HI als Funktion der Zeit.

Die Reaktion kommt auferlich zum Stillstand, bevor die Edukte vollstandig verbraucht sind. Alle
am Gesamtvorgang beteiligten Stoffe sind in bestimmten Konzentrationen vorhanden. Es hat sich
ein Gleichgewicht zwischen Hin- und Rickreaktion eingestellt, dessen Lage nur von den Aus-

gangskonzentrationen (Atomzahlverhaltnissen) und der Temperatur abhangt.

Massenwirkungsgesetz: bestimmt das Verhaltnis der Konzentrationen im Gleichgewicht

aA+bB 5cC+dD (a, b, ¢, d) sind stéchiometrische Koeffizienten

[C] c . [D] d [Prod u kte] stochiometrische Koeffizienten
[A] a [B] b [Ed u kte] stdchiometrische Koeffizienten

Gleichgewichtskonstante: K =

Gleichgewichtsbedingung: ARG =0

Zusammenhang zwischen K und G:

ARG = AgH - T-ArS = AgH - ARQ = ARQ + VAp - ARQ = VAp

Wegen d(In P)/dP = 1/P = V/(VRT) — VAp = vRT - A(In P) gilt:
ARG = ARG - ARGy = - ARGy = VRT - In P/P, wegen ARG = 0. Da Py =1 bar:
-ARGo=VRT - In P*=RT - £ v;* In P* = RT- InK(T)



ARG = - RT InK bzw. K = exp(-ArRG/RT)

= K=K(T)

= Berechnung des Gleichgewichts aus Enthalpie und Entropie der beteiligten Stoffe

Folgerungen:
e Erhbhung der Konzentration eines Eduktes verschiebt das Gleichgewicht in Richtung Pro-
dukte.
A+BSC
K=[C]/{[A]- [BI}
1. [A] 1 — damit K = const. muss [C] 1 — da [A] mit [B] zu [C] reagiert — [B] |

2.[C]| —[A] |l und[B] | — Aund B missen verstarkt miteinander reagieren

e exotherme Reaktionen werden durch Temperaturerniedrigung,
ARG < 0 (Vereinfachende Annahme: ARrS sei O flir Reaktion)
Ky = exp(+| C4|/ T1) bei T4 bzw.
Ky = exp(+| Cz|/ T2) bei T..
Falls T4 < T, > K> K.

e endotherme Reaktionen werden durch Temperaturerh6hung gefordert.

Betrachte experimentelles Beispiel: N,O, S 2 NO,

e Druckerhdhung férdert Reaktionen mit Volumenabnahme

Bei gasférmigen Stoffen folgt wegen P-V=v-R - T: P =RT - v/V =const. - [C]

= Prinzip von Le Chatellier (,Prinzip des kleinsten Zwanges®): Wird auf ein System im Gleichge-
wicht ein Zwang ausgeulbt, z. B. durch Veranderung von Druck, Temperatur oder Zusammenset-

zung, dann weicht das System diesem Zwang aus.
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2.2.5 Das Loslichkeitsprodukt, Lp
AB(s) 5 A'(aq) + B'(aq)
im Gleichgewicht: [A*][B] = Konstant = Lp  [mol?/?]; temperaturabhéngig

ACl 10-10 CaCO,  48.10-° HgS
AgBr 5.10°1 BaCO, 5.10°° CuS
Agl 10-16 Cds
CaF,  3.4.10-1 AIOH), 10-33 PbS
PbCl,  1,7-10°5 Fe(OH), 10-38 ZnS

Fe(OH), 10-15 FeS
BaSO, 10-10 Ni(OH), 10-14 NiS
PbSO, 10-8 Mg(OH), 10-12

CalOH), 8.10-6

10—54
10—40
10-28
10—28
10~‘23
10—21
10-21

Loslichkeitsprodukte schwerldslicher Salze [(mol/l)2] bzw. [(mol/l)? bzw. [(mol/l)*]

Beispiel: Wasserloslichkeit von Marmor (CaCO3;) M(CaCO3) = 100 g/mol

Lp = 4,8:10° mol?/I” = [Ca®*][COs*] = [Ca?*'] = [COs%] = 7-10° mol/l = 7mg

2.2.6 Enthalpie und Entropie von Mischphasen, z.B. Losungen

Hvor Mischung = 2 Ni hi  # Hnach Mischung;  Svor Mischung = 2 Ni Si # Shach Mischung
(h;, si: molare Enthalpie bzw. Entropie, n: Stoffmenge)

aufgrund der Anderung zwischenmolekularer Krafte beim Mischvorgang.
Verdinnungsenthalpie: AH bei Zugabe von Losungsmittel

Lésungsenthalpie: AH bei Zugabe von zu |6sender Substanz

Sextra

Mischungsentropie: ASwischung = -R 2 Xi In X + A Xi = nilnges Molenbruch

11



2.3 Reaktionskinetik

Versuch: Landoltsche Zeitreaktion
In drei Becherglasern wird eine saure KlO3- Lésung, versetzt mit einigen Tropfen
Starkelésung, vorgelegt. In jedes der Becherglaser wird eine saure Hydrogensulfit-
Lésung zugegeben, wobei in jedes Becherglas eine andere Menge an Hydrogensul-
fit zugegeben wird.
Nach unterschiedlichen Zeiten beobachtet man in allen Becherglasern, wie die zu-
nachst farblose Losung schlagartig dunkelblau wird.
Erklarung:
Es laufen 2 Redoxreaktionen ab.
Das lodat reagiert mit dem Hydrogensulfit nach der Reaktionsgleichung
05 +6 H" + 3HSO3 — I'+ 3HSO, + 6 H”
Diese Reaktion lauft relativ langsam ab.
Ist das Hydrogensulfit verbraucht, reagiert das Uberschiissige lodat mit dem zuvor
gebildeten lodid nach der sehr schnell ablaufenden Reaktion
05 +6H " +61 — 31+ 3 H,0,
die beobachtete intensive Blaufarbung ist auf die Bildung des lodstarkekomplexes
zurtckzufuhren, die Zeit bis zum Auftreten der Blaufarbung hangt von der zugege-

benen Menge an Hydrogensulfit ab.

2.3.1 Zeitgesetze

A+B - C
dc] _ _dA] _ _dB]
at at dt

(= Anderung der Konzentration pro Zeiteinheit)

Reaktionsgeschwindigkeit o, =

abhangig von Konzentrationen und Temperatur; Zeitgesetz: funktionaler Zusammenhang.

12



T c(AX)
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) \ Tangente bei t = 20s

L | I ! | |
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Zeit ———— Zeitt|{s ——

Konzentrations-Zeit-Diagramm. Die Steigung einer Tangente ist die Momentangeschwindigkeit, die

Steigung einer Sekante ist die Durchschnittsgeschwindigkeit

Reaktion erster Ordnung: o, = Kk(T)-[A]
Reaktion zweiter Ordnung: o = Kk(T)-[A][B]

Verallgemeinerung: Reaktionsordnung (Summe aller Exponenten) wird experimentell bestimmt.

Elementarreaktion: Reaktion lauft molekular so ab, wie es die Reaktionsgleichung beschreibt.

z.B.2H,+ 0O, - 2 H,O keine Elementarreaktion; k- [Hz]a[Oz]b

®n,0

H+ OH — H,0 Elementarreaktion; k-[HI[OH]

®y,0

Temperaturabhangigkeit: k(T) = A-exp(-E./RT) Ea: Aktivierungsenergie (Arrhenius, 1889)

2.3.2 Mechanismus chemischer Reaktionen

Genauer molekularer Ablauf einer chemischen Reaktion = Elementarreaktionen

Aktiver Komplex: Kurzzeitiger Ubergangszustand wahrend des Ablaufs einer chemischen Reaktion

13



’ A + Kat—> AKat AKat + X —
AX + Kat

Potenzielle Energie ——
<—
P"m
Potenzielle Energie
I
=y
—]

Reaktionskoordinate — Reaktionskoordinate ——
unkatalysierte Reaktion katalysierte Reaktion

Energetischer Verlauf einer einstufigen Reaktion (links) und energetischer Verlauf einer zwei-

stufigen (katalysierten) Reaktion (rechts)

Radikalreaktionen: A:-B 5 A- + B-  Teilchen mit einzelnen ungepaarten Elektronen heillen Radi-
kale und sind sehr reaktiv (z. B. H-, -OH, -O-).

lonische Reaktionen: A:-B 5 A" + B
2.3.3 Katalyse
Katalysatoren verringern E,

Homogene Katalyse

H=C=0O C=0 c
0O—H . O—H - o—

Zersetzung von Ameisenséaure zu Wasser und Kohlenmonoxid ohne Katalysator (links) und unter

der Wirkung konzentrierter Saure als Katalysator (rechts)

14



Heterogene Katalyse: Reaktionspartner und Katalysator in verschiedenen Phasen (z. B. Gas/
Feststoff)

Au Au Au

(3
Au Au

Aktivierung von N,O-Molekulen an der Oberflache von Gold

Wichtige Anwendung der heterogenen Katalyse: Verfahren zur Reinigung der Abgase bei

der motorischen Verbrennung

Schadstoffe:

Hauptschadstoffe

Treibstoff Luft  Verbrennung
i CO5 + H,O + +
(KW) (0, Ny 2 + HyO + Ny + Op|+[CO |+|NOy | +| KW

99% 0,85% 0,08% 0,05%

Verbrennungsreaktionen im Ottomotor; Volumenanteile (schematische Darstellung)

15



Mdgliche Betriebsweisen des Motors:

stochiometrisch mager

Benzinmotor Dieselmotoren

Magermischmotoren

Dreiwegekatalysator RuRfilter

Speicherkatalysatoren
SCR-Katalysatoren

Reinigungsverfahren:

a) Dreiwegekatalysator

A Umwandlungsgrad in % Edelstahlgehause Elastische Lagerung des
ol l»Fenster co
80 |-
60
40 +
s fett mager
£ A
] | I L | i
0925 | 0975 || 1,025 | 1,075
0.95 1 .00 1 .05 : 2 Washcoat mit

Promotoren Katalysator
stéchiometrisch

Umwandlungsgrad der drei Hauptschadstoffe und A- Fenster (links) und Aufbau eines Abgaskata-

lysators (rechts)

16



b) Verringerung der Stickoxidemissionen in Kfz durch Abgasnachbehandlung:
Selektive Katalytische Reduktion (Selective Catalytic Reduction, SCR)

Dosierungssystem fur Reduktionsmittel
(,AdBlue®, 325 wt% Hamstofflosung)

Spray, Mischung, Verdampfung,
Thermolyse + Hydrolyse

(NH,),CO + H,0 = 2 NH, + CO, 8 NH; + 6 NO, > 7 N, + 12 H,0

Prinzip der Harnstoff-SCR zur Reduktion der Stickoxidemissionen in Kraftfahrzeugen, die mit
Diesel- oder mageren Ottomotoren betrieben werden

¢) Verringerung der Stickoxidemissionen in Kfz durch Abgasnachbehandlung:

Speicherkatalysator

NO, &

Reduction

NO, at
catalyst entrance

Storage

NO, at
catalyst exit

Lean Rich Lean Time

0, €O, HC NO

NO,

CO,, H,0,

Magerphase (lean) = O, — Uberschuss Fettphase (rich) =O, — Mangel

17



d) Reduzierung der Partikelemissionen: Ruffilter

Keramische Filter aus Siliziumkarbid oder Kordierit sammeln die Partikel

Porous side Problem: Regenerierung der

Filter

Particulate

Exhaust fumes

- Oxidation des RuBes verlangt
2 600°C (wesentlich héher als
- > Abgastemperatur)

=> - Verwendung eines Katalysators,
aber ungenligender Kontakt

zwischen RuB und Katalysator

18



2.4 Saure/Basen-Reaktionen (Protolysen)

2.4.1 Allgemeines

Beispiele fir Sauren:

Salzsaure HCI
Schwefelsaure H,SO,
Salpetersaure HNO;3
Kohlenséaure H,CO;3

Beispiele fir Basen:

Atznatron NaOH
Atzkali KOH
Calciumhydroxid Ca(OH).
Aluminiumhydroxid  Al(OH);
Ammoniak NH;

Natriumcarbonat Na,COs;

Eine Saure ist eine Wasserstoffverbindung, die in einer wassrigen Losung unter Bildung von
H*(aq) dissoziiert, wobei die H*(aq) fur die sauren Eigenschaften der Losung verantwortlich sind.
Eine Base ist eine Hydroxidverbindung, die in wassriger Lésung unter Bildung von OH-lonen dis-

soziiert, wobei diese lonen fir die alkalische Reaktion der Lésung verantwortlich sind.

Saure + Base S Salz + H,O
HCI + NaOH s NaCl + H,O

19



2.4.2 Saure/Base - Begriff nach Brgnsted

Beispiel:
H H+
— / — /
Hal + (o s Jal” + |H=0O
\H \H
‘——‘ -—-‘ ‘--unn~ — ’—lln‘ +

! il “ ! \ !
e B W o 1 Be B, L&

1 sy 1 | 1 \ 1
\‘ ’ \ ’ \‘ ’ \ ..I
- rd ~ s - 4 LS s
- ” -~ L -~ Ll - 4

-y

Hydronium-lon (HsO") umgibt sich Uber Wasserstoffbriicken mit H,O-Molekiilen (HgO4")

Das HyO,*-lon

20



Beispiel flr eine Base: NH; +H,O SNH," + OH"

H H T+
| H | A =
H=NI  + 07 —  |H=N—H| + [\O\ }
| NH | H
H
Definition: Saure = Protonen- Donator

Base = Protonen- Akzeptor
Wasser verhalt sich gegeniber Sauren als Base und gegentiber Basen als Saure; es ist ein Am-
pholyt.
Aus einer Saure entsteht eine Base und umgekehrt:
Saureq + Base, S Baseq + Saure,
HCl + H,O SCI + HsO*
Saure/Base -Paare

Protolyse: Ubertragung von Protonen

Beispiel:
H;O" + CI'+ Na" + OH S H,O + H,O + Na® + CI
Sauer basisch (Saure)<>(Base) neutral

Protonenubertragungen sind umkehrbar (5)

Protonenabgabe
Saure < > Base + H* je starker eine Saure, desto
Protonenaufnahme schwacher ihre konjugierte Base
HA s A+H
HB s B +H"
Protolysegleichgewicht: Saure S Base + Proton

21



2.4.3 pH - Wert

H,O + H,O S H;0" + OH™ Autoprotolyse

_ % = Ky = [HsO'F[OH] lonenprodukt des Wassers
2

Kw temperaturabhangig Kw=10" mol?  pH =-log [Hs0"]

= saure Ldsungen: [H30"] > [OH] pH<7
= basische Lésungen: [H30"] < [OH] pH>7
= neutral [H30"] = [OH] pH=7

2.4.4 Starke von Sauren und Basen

HA + H,0 5 A+ H;0" B + H,0 5 HB* + OH"
_ [HB*]-[OH]

_ [AT]-H0'] _
° [HA] ° [B]

Saurekonstante pKs = - logKs Basenkonstante pKg = -logKs

pKs + pKg = 14 fur ein Saure/Basen-Paar
Beispiele:
il HCIO, ClOg i
HCI Cl—
H,SO, HSOy
H,O* H,0O
HNO, NO3
g HSO; SO3- E
E H,PO, H,PO; =
E [Fe(H20)6]3+ [Fe(H,0),OHI2+ %
) HAc* Ac~ o
= =
:§ H,CO, HCO3 G
‘é:) H,S HS- %
= H,PO; HPO3~ a2
= NH NH, 0
HCO3 CO%‘
HPQ2= PO3-
HS™ 5=
H,O OH~-
v OH~ 02- v
Saure Base

* HAc ist eine Abkurzung fiir die Formel der Essigsaure (H;CCOOHR). lhre konjugierte Base ist das
Acetat-lon (H;CCOO ).
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Séure Base pKs
HCIO, Perchlorsaure ClO;, —9
HCI Chlorwasserstoff Cl~ -6
H,SO, Schwefelsaure HSO, -3
HNO, Salpetersaure NO3 —1,32
H;O" Hydronium-lon H,O 013
HCIO, Chlorsaure ClOg 0
HSO; Hydrogensulfat-lon S0 1,92
H,SO, Schweflige Saure HSO3 1,96
H,PO, Phosporséaure H,PO7 1,96
[Fe(H,0)41%+ Hexaqua-Eisen (ID-lon [Fe(OH)X(H,0)J2* 2,2
HF Fluorwasserstoff F- 3,14
HCOOH Ameisensaure HCOO- 3,7
H,CCOOH Essigséaure H,CCOO~ 4,76
[AIH,O) 2 Hexaqua-Aluminium-lon [AICOHX(H,O) 12+ 4,9
(H,CO,) Kohlensaure HCO3; 6,46
H,S Schwefelwasserstoff HS~ 7,06
HSO; Hydrogensulfit-lon SO3%- 7.2
H,PO, Dihydrogenphosphat-lon HPOZ - T.21
HCIO Unterchlorige Séaure Clo~ 1.25
NHF Ammonium-lon NH, 9,21
HCN Blausaure CN- 9,4
[Zn(H,0)g%* Hexaqua-Zink-lon [Zn(OH)(H,O) ] * 9,66
HCO; Hydrogencarbonat-lon CO3%- 10,40
H,0, Wasserstoffperoxid HO3 11,62
HPO3%- Hydrogenphosphat-lon PO~ 12,32
HIS= Hydrogensulfid-lon e 12,9
H,O Wasser OH~ 14
OH- Hydroxid-lon 02- 24
Versuche: 1. Indikatorfarben

Wassrige Losungen von Indikatoren zeigen eine fur den jeweiligen Indikator charak-

teristische Farbe, die sich bei Zugabe von Sauren oder Basen deutlich andert.

2. verschiedene Saurekonzentrationen

Mit Hilfe der Indikatoren (oder aber mit Hilfe eines pH-Wert Messgerates) kann der
Einfluss der Konzentration von HCI auf den py- Wert sichtbar gemacht und mit
CH3;COOH verglichen werden.

3. Pufferwirkung

In Reagenzglasern werden Wasser und eine Phosphat- Pufferlésung vorgelegt.
Durch Zugabe von Saure oder aber Base beobachtet man im Fall des Wassers so-
fort den Farbumschlag des Indikators, im Fall der mit dem Phosphatpuffer versehe-
nen Lésung schlagt der Indikator erst nach Zugabe grofler Menge an Saure oder
Base um. Der pH-Wert der mit Phosphatpuffer versehenen Losung andert sich also

zunachst nicht.
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Titration einer
starken Saure

7020 30 40 50 60 70 80 90 100
Zugegebenes Volumen
MaOH-Lsung/mL

Titration einer
schwachen Saure

| N—
PufferlGsung

— R W BN B

1020 30 40 50 60 70 80 90 100
ngagehgneﬂ'ulumn
NaQH-Lésung/mlL

=
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2.6 Redoxreaktionen

2.6.1 Begriffe

H
/
2 H. +:O>—><O

H

2 Na- + ZO> — 2Na*+[O]>

Na- + -Cl| — Na* +|Cl[

Oxidation ist Elektronenentzug
Reduktion ist Elektronenzufuhr.

Ein Redoxvorgang ist eine Elektronenverschiebung.

Na + Cl s Na* + Cr
Reduktionsmittel Oxidationsmittel Oxidationsmittel Reduktionsmittel
Red1 OX2 OX1 Red2

Redoxpaar: Red - Ox + ne’

Redoxvorgang: Red; + Ox, — Ox4 + Red;

Oxidationszahl (OZ) gibt an, welche Ladung ein Element in einer Verbindung tragen wirde, wenn
alle am Aufbau dieser Verbindung beteiligten Elemente in Form von lonen vorlagen. Das bindende

Elektronenpaar zahlt zum elektronegativeren Element.

Beispiele:
+1 -1 +3 2
NaCl Al,O3

+1

einatomige lonen: OZ= Ladung Na*

+ 2

neutrale Molekile: Y0Z =0 H,O

+6 -2
Komplexion: YOZ = Ladung [SO.*

Regeln:

freie Elemente 0z=0

Metalle 0z>0

B, Si 0z>0

F 0z =-1

H OZ = +1

0] 0z=-2

3 +1 +1 -1 +1 +1+4 2
NH; NaH NaHCO;
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2.6.2 Redoxreaktionen - Beispiele

+1 -1

0 0
2Na+Cl,—2Na"+2CrI
(Na — Na® = Ox/ Cl — CI' = Red)
Oxidation: OZ nimmt zu (Na’ — Na*) Reduktion: OZ nimmt ab (ClL> - 2 CI)

Reduktion
+2 -2 0 0 +1 -2
CuO +H, — Cu + H,0
Oxidation

Oxidation
| '

0 +2 +2 0
Fe + Cu?*(aq) — Fe?*(aq) + Cu

Reduktion

Ein Reduktionsmittel (Red,) Ubertragt Elektronen nur auf Oxidationsmittel (Ox,), die starker sind

(leichter Elektronen binden) als sein konjugiertes Oxidationsmittel (Oxy).




2.6.3 Redoxpotential

Versuche:

1. Spannungsreihe

In 3 mit CuSO4-LAsung gefillte Porzellanschalen werden
a) ein Fe-Blech

b) ein Zn-Blech

c) ein Ag-Blech

hineingelegt.

Man beobachtet, dass sich im Fall

a) Cu abscheidet,

b) Cu abscheidet,

c) nichts verandert.

2. Cu/Fe-Element

In der unten abgebildeten Versuchsanordnung wird das Normalpotential des
Cu/Fe- Elements gemessen. Die in der Vorlesung verwendete Apparatur unter-
scheidet sich von der in der Abbildung lediglich dadurch, dass ein Fe- Stift in eine 1-
molare FeSO4- Losung eintaucht. Die am Voltmeter angezeigte Spannung ent-
spricht genau dem aus der Spannungsreihe (siehe unten) folgenden Wert von
0,75 V.

Ox, E,=-0.41V

| '

0 42 +2 0
Fe + Cu?*(aq) — Fe?*(aq) + Cu E, = (-(-0.41)+0.34)V = 0.75 V

Red, E, = 0.34 V

3. Normalwasserstoffelektrode

In der eben verwendeten Versuchsanordnung wird der in die FeSO,- Lésung einge-
tauchte Fe- Stift durch die unten abgebildete Normal- Wasserstoffelektrode ersetzt.
Diese Elektrode besteht aus einem von H, bei Umgebungsdruck umspiilten Pt-
Blech, das in eine Saure mit [H'] = 1 mol/l eintaucht. Nach kurzer Zeit wird am Volt-

meter das Normalpotential von Cu (0,34 V) abgelesen.

Messung des Elektronenlibergangs durch Messung eines Stromes, wenn beide Teilvorgange ort-

lich getrennt werden.

Spannung (Potentialdifferenz) zwischen Elektroden ist messbar.
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'
S
el /_fﬁ A
n L -
1M2ZnSO, | ' Y H, == KCI-___
% : : 1 MCuso, T Lsg. 2
Stromschltssel (Heber) |~ | = e :_',, =
mit KCI-Lésung gefillt Pt-Blech — || |- Lt
g Bgso _ —
Diaphragma (Tonstift)—— |_| | Hy-Gas — 5 =] Hcl
= = ag+ =1 moll
\ I - H

Messung der Spannung bzw. Stromstarke zwischen zwei Metallelektroden.
Die Halbzellen sind mit einem Stromschlissel leitend miteinander verbunden. (links)
Wasserstoffelektrode (rechts)
Am Zinkblech: Zn**-lonen gehen in Lésung (Anode)
Kupferelektrode: Entladung von Cu**-lonen (Kathode)
Elektronen wandern Uber den Draht (das Amperemeter), in den Stromschlissel (gesattigte KCI-
Lésung) wandern Zn?*-lonen, aus dem Stromschliissel treten K*- lonen in die CuSQO4-Lbsung Uber,
da diese an lonen verarmt.
Spannung (Potentialdifferenz) zwischen den Elektroden messbar.
Hier: Zn- Elektrode negativer Pol (Elektronen wandern von hier zum Kupferblech (0.8 V bei 1M-L6-
sung)
Galvanische Zelle = Kombination zweier Halbzellen (Stromquelle)
Aufstellen einer Spannungsreihe (Redoxreihe) mittels Normalwasserstoffelektrode (Pt, von H, un-
ter Atmospharendruck umspiilt, in Lésung mit pH=0 oder [Hz0"] = 1M).
2H,O0+H, 52H;0"+2¢.
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Reduzierte Form = Oxidierte Form +ze” Standardpotential

E°inV

Li =LiT + e~ —3,04
K =K e ol ~in —2.92
Ba = Ba?t +2e” —2.,90
Ca = e +2e” —2,87
Na = Na+t + e~ -2
Mg = Mg?+ 28 -236
Al — AL +3e” —1,68
Mn = Mn2+ +2e —1,19
Zn = Fn*t +2e” —0,76
Cr s +3e~ —0,74
§2- =85 +2e~ —0,48
Fe — Pelt +2e” —041
Cd =EdRY +2e~ —0,40
Co = Co*t +2e” —0,28
Sn =X St +2e~ —0,14
Pb = Pb2+ +2e” —=0,13
Fe = Fe?+ +3e- —0,036
H- + 2H,0 = 2H,0* +2e~ 0
Sn2+ = Spt+ +2e” +0,15
Cut = Cu*t + e~ +0,15
SO, + 6 H,0 = SO;” +4H;0" +2e- +0,17
Cu — 6 s +2e” +0,34
Cu =Cut + e~ +0,52
21 =1 +2e” +0,54
HgOg + ZHQO = Og + 2H30+ +2e” +0,68
Fe? = Fe?t + e~ +0.77
Ag = Ag' + e~ +0,80
Hg = Hg?" +2e” +0,85
NO + 6 H,0 = NO; +4H;0" +3e~ +0,96
2Br- = B, +2e +1,07
6 H,0 = 0, + 4H;0" +de- +123
208+ +21H,0 = Cr,0¢ +14H,0" +6e +1,33
2€1° = CL +2e~ +1,36
Pb2+ + 6 H,0 = PbO; +4H;0" +2e~ +1,46
Au = Ap3t +3e +1,50
Mn2* +12H,0 = MnO, +8H;0" +5e” +1,51
3H,0 + O, = 03+ 2H,0* +2e- +2,07
2F- =F +2e- 4987

Das Standardpotenzial E° ist das gegeniiber einer Normalwasserstoffelektrode gemessene Poten-
tial eines Redoxpaares im Standardzustand (25°C, 1 atm, Konz. aller Reaktanden 1mol/l).

Das Normalpotential des Gleichgewichts

Red S Ox+ze

hangt von den Konzentrationen von Red und Ox ab:

RT,[0x]

zF [Red]

F = Faraday-Konstante = Na-e = 9,648*10* C/mol = [As/mol]

Nernst'sche Gleichung
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2.7 Elektrochemie

2.7.1 Primarbatterien

Zink-Kohle-Batterie (Le Clanché-Zelle)

Anode (-) Zinkblech Zn — Zn*" + 2e”

Kathode (+) Braunstein/Graphitstift (MnO,) 2 MnO, +2 H,O +2 e — 2 MnO(OH) + 2 OH’
Zn + 2 MnO; + 2 NH4Cl — 2 MnO(OH) + [Zn(NH3),]CI

+ Dichtmasse

MnO./Graphit/
Elektrolyt

Kohlestift

Zinkbecher

Papierseparator

iiﬁi’._’* LR LN

rassssssssnsns

i MnO,/Graphit/

Elektrolyt

r L R RN

Zinkpulver/Elektrolyt
Stahlmantel

Separator

Metallableiter

-I.'-lll

Dichtmasse

i

Handelsubliche Zink/Kohlebatterien (links) und Aufbau der Leclanché (rechts oben) und der

Alkali/Mangan-Zelle (rechts unten)

Alkali-Mangan-Batterie
(-) Zn+4 OH — [Zn(OH),J* + 2 e
(+) MnO; + 2 H,0O + 2 e — Mn(OH), + 2 OH"
+Folge- und Nebenreaktionen
Vorteil gegenuber der Zink/Kohle-Batterie: H,O wird verbraucht (ist trocken)
Heute wieder aufladbar; E=1.5V
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2.7.2 Sekundarbatterien (Akkumulatoren)

»2Aufladen” der Batterie durch Stromumkehr maoglich.
Bleiakku (Autobatterie)

Hartbleigitter mit
/ feinverteiltem PbO,

/ Separator

Hartbleigitter mit
feinverteiltem Pb

H 1
tH
Bleiakkumulator (nach Pauling)
,Entladen®/ ,Aufladen®: A(-) Pb+ S0, 5 PbSO,+2¢€
(hin) (zurtck) K(+) PbO,+ S0,> +4H;0"+2e S PbSO, + 6 H,0

Nickel-Cadmium-Akku: (NiCd)
(-)Cd+20H S Cd(OH), + 2 €
(+) 2 NiOOH + 2 H,0 +2 e 5 2 Ni(OH), + 2 OH

Nickel-Metallhydrid-Akku (NiMH)

(-)2 MH + 2 OH 5 2M + 2 H,0 + 2¢" E=1,32V
(+) 2 NIOOH + 2 H,0 + 2 & 5 2 Ni(OH), + 2 OH'

M=La sNdo Ni» 5C02 4Sio 1
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Lithium-lonen-Akkumulator(sehr hohe Energiedichte)

Seperator

Schema eines Li-lonen-Akkumulators
Anode (-): LixCh SnC+xLi"+xe

Kathode (+): LinxMnyO4 + x Li* + x € S Li,Mn,04
Li sehr reaktiv (= Probleme bei Laptops)

Reaktionsgeschwindigkeit stark temperaturabhéngig: Uberhitzung muss vermieden werden.
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2.7.3 Brennstoffzellen

direkte Umwandlung chemischer in elektrische Energie, kontinuierlich

PEM-Brennstoffzelle (PEM-BZ bzw. engl.: PEMFC Fuel Cell)
Catalyst Catalyst
Oxygen
from
Air
,,.ﬁdmm Exhaust

!l.ctric:l Current

Schema einer PEM-Brennstoffzelle

Polymerelektrolyt, z. B. Protonenaustauschmembran (Proton Exchange Membrane)

Elektroden: Pt/C Ladungstrager: H;O" (H")

Anode: 2H,+4H,0 - 4H,0"+4¢
Kathode: 0,+4H;0"+4e —6H,0
Gesamtreakt.: 2 H, + O, —» 2 H,0O T=80-120° (CO-Vergiftung madglich)
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SOFC Solid-Oxide Fuel Cell (Festoxid-BZ)

Elektrolyt: Oxid (YSZ)
Anode: Ni/'YSZ 2H, +20* 5 2H,0+4 e
Kathode: Ni/Oxid O,+4e —»20%
2H;+ 0, —> 2H,0
Betriebstemperatur: 800°C  (keine CO-Vergiftung madglich, daher kann der Brennstoff auch Koh-

lenwasserstoffe (HC = hydrocarbons im Bild) oder CO enthalten)

Interconnect

frovy

Interconnect
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2.7.4 Elektrolyse

Versuch: Kupfer-Elektrolyse
Die Versuchsanordnung entspricht der unten abgebildeten Elektrolyse von Na,SO,,
jedoch wird eine CuCl,- Lésung verwendet. Nach einiger Zeit erkennt man, dass an

der als Kathode geschalteten Messingelektrode Cu abgeschieden wird (Farbe).

Elektrolyte: Stoffe, die den elektrischen Strom durch Wanderung von lonen leiten.
Elektrolyse: Redoxreaktionen unter Einwirkung des elektrischen Stroms; zwangsweise Umkehrung

von Vorgangen, die in einer Galvanischen Zelle freiwillig ablaufen.

€| Gleichstrom-
quelle

e
N Y
- +

3 o)
O (0)
o Nat o
€ ——
0 S0; 9
—_—
s o)

O % o}
\ H,0 /
Kathode Anode
2e” + ZHzo = 2H20 —> Oz(g)
H>(g) + 20H~ + 4Ht + 4o~

Elektrolyse einer Na,SO4-L6sung.
Faradaysche Gesetze:
1. abgeschiedene Stoffmenge proportional zur Ladung
2. abgeschiedene Masse proportional zum Atomgewicht

M-It Q

mabgeschieden = z.F n = z.F
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Beispiele:

Elektrolytische Raffination

Cu und Elemente
mit hdéherem Nor-
malpotential  wer-
den abgeschieden,
Elemente mit gerin-
gerem  Normalpo-
tential bleiben in
der Lésung

Gleichstrom-
quelle

Cu?* Gl

H,0 \

2e~ + Cu2*— Cu(s)

Cu(s)—Cu?* + 2e~

Cu und Elemente mit
geringerem Normal-
potential gehen in
Lésung, Elemente
mit gréRerem Nor-
malpotential fallen
als Anodenschlamm
aus

Schema der elektrolytischen Raffination von Kupfer. An der Kathode setzt sich das reine Kupfer

an. Der Anodenschlamm wird zur Gewinnung von Edelmetallen weiterverarbeitet.

Herstellung galvanischer Uberziige (Versilbern, Vernickeln, Verchromen)

Anodische Oxidation

elektrolytische Gewinnung (Cl,, H»)
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