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Wiederholung der letzten Vorlesungsstunde:

Massenwirkungsgesetz, Prinzip des kleinsten Zwangs, Loslichkeitsprodukt,

Themen heute: Sauren und Basen, Redoxreaktionen
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Saure-/Base-Definitionen
1) Arrhenius:
Eine Saure HA bildet in Wasser Hydronium-lonen H;O" und Basen Hydroxid-lonen
OH’
Beispiele: HCIl+ H,0 — CI + H;0"
NaOH — Na"+OH

2) Brgnstedt-Lowry:
Sauren sind Stoffe, die H'-lonen abspalten (Protonendonatoren) , Basen sind Stoffe,
die OH-lonen abspalten bzw. H*-lonen aufnehmen (Protonenakzeptoren).

Beispiele: HCI — CI + H* (Saure-Base-Paar |)
Saure konjugierte Base + Proton
H,O +H" — H3;0" (Saure-Base-Paar Il)

konjugierte Base + Proton — Séaure
Protolysereaktionen sind chemische Reaktionen, bei denen H'-lonen tbertragen
werden:
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Jede Saure als Protonendonator braucht einen Protonenakzeptor.

Gleiches gilt sinngemal fur Basen. Die Base A’, die durch eine Protonenabgabe aus der
Saure HA entstanden ist, wird als korrespondierende (oder konjugierte) Base der Saure HA
bezeichnet. Ebenso ist BH" die konjugierte Saure der Base B. Saure und Base in einer
Reaktion bilden zusammen ein Saure-Basen-Paar. Je leichter eine Saure ihr Proton abgibt
(je starker sie ist), umso schwacher ist folglich ihre konjugierte Base.

NH; + H,O == NH;*+OH  UND NH;* + OH == NH3 + H,0
Base Saure konj. kon. Saure Base konj. konj.
Saure Base Base Saure
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Saure 1
HCI
H,SO,
HSO,
NH,*
HCO;
H,O

konjugierte Base?2
H,O
H,O
H,O
H,O
H,O
H,O

LR T R

Saure2
H,O*
H,O*
H,O*
H,O*
H,O*
H,O*

konjugierte Base 1
Cl-

HSO,

SO,*

NH,

CO,%

OH-

Um beschreiben zu kbnnen, wie grol3 die Menge an gebildeten Hydroniumionen
Ist, bendtigt man das Massenwirkungsgesetz.

Organische Sauren, Aminosauren
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Auf Saue-Base-Reaktionen angewendet lautet das Massenwirkungsgesetz (z.B. fiir)
HCl + H,O Cl-+ H,0*
H,0" Jecr]
[HCl]«[H,0]

Da flr verdinnte Systeme die Konzentration des Wassers [H,O] als konstant
angesehen werden kann, gibt es fir jede Saure eine Saurekonstante (acidity
constant) (Stoffkonstante) K. :

CH,COOH(aq) + H,0O(l) —— CH,CO, (aq) +H,O0" (aq)

_a(H;0")ea(CH,CO, )

Ka
_ H,0" |e|CI] a(CH,COOH)
HCI] . .
NH," (aq) + H,O(l) —— NH;(aq) + H;0" (aq)
K — a(H,O0")ea(NH,)
) a(NH,")
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Werte fur K, fallen in den Bereich von K, = 5,6*10-1° (fir NH,*) bis 0.16 (fir HIO,),
daher werden haufig die dekadischen Logarithmen angegeben:
pKa = 'lg Ka

Starke Sauren liegen in wassriger Losung stark
(vollstandig) dissoziiert vor. Sie haben einen
pKgs <0 (z.B. HCI mit pKg = -7.0).

Schwache Sauren liegen in wassriger Losung
nur schwach (unvollstandig) dissoziiert vor. Sie
haben einen pKg >0

(z.B. Essigsaure mit pKg = 4.75).

ZEICHENBLOG.39PUNKT.DE

Je grofl3er der Wert von Kg-Wert um so starker dissoziiert eine Saure in Wasser.
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PKar | PKy | PKys
Essigsaure (CH;COOH) 4,75
Ammonium-lon (NH,*) 9,25
Kohlensaure (H,CO,) 6,37 |10,25
Phosphorsaure (H;PO,) 2,12 |7,21 12,67

Spezialfall Wasser: kann sowohl Saure als auch Base sein:

Autoprotolyse des Wassers
H,O OH~

o _0:—-0.
O, @,@H 0O,

H,0 H,0*
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Ein Spezialfall ist die Autoprotolyse des Wassers. Wasser dissoziiert in geringem
Masse zu H;0* und OH-.

H,O0+H,0—>H,0" + OH" (Autoprotolyse)
H,O0"+OH — 2H,0 (Neutralisation)

Die zu Wasser konjugierte Saure H;O* wird Hydronium-lon genannt (andere
Schreibweisen: H*, H* ).

Die zu Wasser konjugierte Base OH- heil3t Hydroxid-lon.

_ [H;0"J[OH ]
[H,01°

Gleichgewichtskonstante K
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Die Konzentration von Wasser kann hier wie auch in verdiinnten Losungen als
konstant angenommen werden. Man kann daher eine neue Konstante K,

definieren:

K, =K[H,0]* =[H,O"][OH"]| Ionenprodukt des Wasser

Der Wert betragt bei 25 °C: K, = 1014 M?
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Bestimmung z.B. durch Leitfahigkeitsmessungen an hochreinem Wasser!

In reinem Wasser sind pro Liter 10-” mol H,O*-lonen und 10" mol OH—lonen
vorhanden. Rein rechnerisch heildt das, dass in ca. 556 Millionen
Wassermolekilen genau ein H;O* und ein OH- lon zu finden ist. Angenommen
man mischt nach diesem Verhaltnis einen hebraischen Buchstaben mit 556
Millionen lateinischen Buchstaben.

Das vorliegende Skript (komplett) bis hierher enthélt ca. 112.000 Buchstaben
auf 254 Seiten. Legt man das Skript 4847 mal aneinander, was 1.231.072
Seiten entspricht, so wirde sich unter dieser Anzahl von Buchstaben genau
einmal der hebraische Buchstabe finden lassen. Die Anzahl der Hydroxid- und

Hydroniumionen in reinem Wasser ist also verschwindend klein.
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Relevanz?

Im menschlichen Blut findet man eine c¢(H,O*) von ca. 4,010 mol/L. Ein Anstieg
auf Gber 4.5*10® mol/l oder ein Abfall auf unter 3.5*10-8 mol/l hat lebensbedrohliche
Folgen fir den menschlichen Organismus. Kleine Effekte, grof3e Wirkung.

In wassrigen Systemen, die Sauren oder Basen enthalten, wird die

Gesamtkonzentration an H,O* -lonen durch den

pH-Wert

angegeben!
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Der pH-Wert ist der negative dekadische Logarithmus der
H;0"-lonenkonzentration.
pH = -1g (c(H;0%)
POH = -Ig (c(OHY))
pKw = pH + pOH

Limonade - - Apfelsaft
Speiseessig - ~ saurer Regen ~ Trinkmilch
Zitronensaft |+ saure Milch ~ reines Wasser
Magensaure - l -~ Kaffee ‘ i Backpulverlosung
Batteriesaure ] | ‘ r Seewasser - Waschmittelllosung
. . ‘ l Regen ‘ ‘ ~ Ammoniakwasser

'll l

pH 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 13 14

stark sauer schwach sauer neutral schwach alkalisch stark alkalisch
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mmmm)> \ersuch

Rotkohlindikator

 EEEE—

Trichter
zerschneiden W mit Filter-
papier

1 min. kochen D filtrieren

Natrium- : :
Stoff- | Natron- Amoniak | hydrogen- Leitungs- | Mineral- Dest. Apfelsaft
probe | lauge wasser | wasser | Wasser

carbonat
Farbe | Gelb Grun
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Aciditidtskonstanten in wiBiriger Losung bei 25 °C.

Siure HA A~ K, PK,

Todwasserstoff HI I 10t 11

Perchlorsiure HCIO, ClO; 10% -10

Bromwasserstoff HBr Br 10° -9

Chlorwasserstoff HCl Cl 10’ —7

Schwefelsdure H,SO, HSO; 10 -2

Hydronium-Ion H;07 H,0O 1 0.0
Schweflige Siure H,S0, HSO; 1.5 x 107 1.81
Hydrogensulfat-Ion HSO; SO 1.2 x 107 1.92
Phosphorsiure H,PO, H,PO; 7.5 x 107 2.12
Fluorwasserstoff HF F 3.5 x 10* 3.45
Pyridinium-Ion HCH,N" CH,N 5.6 x 10°° 5.25
Kohlensiure H,CO; HCO; 4.3 x 107 6.37
Schwefelwasserstoff H,S HS" 9.1 x 108 7.04
Ammonium-Ion NH} NH; 5.6 x 1071 9.25
Blauséure HCN CN- 4.9 x 1071 9.31
Hydrogencarbonat-Ion HCO:; CO% 4.8 x 1071 10.32
Hydrogenarsenat-Ion HAsO3" AsO7 3.0 x 10712 11.53
Hydrogensulfid-Ion HS" S* 1.1 x 10712 11.96
Hydrogenphosphat-Ton HPO% PO} 2.2 x 1078 12.67
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Puffersysteme

Puffer sind Losungen, die bei Zusatz von Sauren und Basen den pH-Wert
weitgehend konstant halten. Pufferlosungen enthalten immer ein schwaches
korrespondierendes Saure/Base-Paar, idealerweise im Konzentrationsverhaltnis
von 1:1.

Beispiel:

Mischung aus Essigsaure + Natriumacetat oder Ammoniak + Ammoniumchlorid

Berechnung der pH-Werte von Pufferldsungen mittels der Henderson-Hasselbach
Gleichung:

c(A)
c(HA)| "'

Puffersysteme spielen im menschlichen Blut eine sehr wichtige Rolle!

pH = pK, +1g

Vorlesung Allgemeine Chemie, Prof. Dr. Martin Kdckerling 248



UNIVERSITAT ROSTOCK

Redoxreaktionen

Carbon fixing
reactions

Photosynthese j ADP 4 i
@ o

PSII Cyt b,f ~ PSI ATP synthase

Photosynthese: Erster Schritt: Gewinnung chemischer Energie, gespeichert
in ADP
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Redoxreaktionen

Redoxreaktionen sind chemische Vorgange, bei denen Elektronen von einem
Reaktionspartner auf einen anderen Ubertragen werden. Dabei andern sich die
Oxidationszahlen!

2Mg + O — 2I\;Izgé Oxidation von Magnesium
S + O — +84(32 Oxidation von Schwefel
F+e3 + 62 + 3C — 2 Fe + 385 Reduktion von Eisenoxid
Cij 8 - H — Cu — I—+I1 b Reduktion von Kupferoxid
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Bei einer Oxidation werden Elektronen abgegeben:

0 +2
Mg - Mg~ + 2e
0

+4
S > Ss*

+ 4de

Bei einer Reduktion werden Elektronen aufgenommen:
+3 0
Fe** + 3¢ - Fe

+2 0
Cu®* + 2 — Cu

Eine Oxidation ist immer mit einer Reduktion verbunden und umgekehrt.
Man spricht dann von einer Redoxreaktion:

Oxidation N n _
Na . Na™ +e

Reduktion
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Vergleichbar zu Saure-Base-Paaren entstehen so korrespondierende Redoxpaare:

2 Na Oxidation N 2 Na+ +26_
Cl, +2e” Redukion 5 2 CI”
2Na + Cl, > 2 NacCl

Redoxreaktionen sind Elektronenltbergangsreaktionen:

Oxidation Elektronenabgabe Gibt ein Teilchen Elektronen ab, spricht man davon, dass es oxidiert
wird. (Bei der Oxidation werden Elektronen obdachlos.)

Reduktion Elektronenaufnahme | Nimmt ein Teilchen Elektronen auf, so wird es reduziert.

Oxidationsmittel | Elektronenakzeptor | Stoffe, die andere Stoffe oxidieren bezeichnet man als
Oxidationsmittel. Da sie von den anderen Stoffen zwangslaufig
Elektronen aufnehmen, werden sie selbst reduziert.

Reduktionsmittel | Elektronendonator Stoffe, die andere Stoffe reduzieren, bezeichnet man als
Reduktionsmittel. Da sie zwangslaufig an die anderen Stoffe
Elektronen abgeben, werden sie selbst oxidiert.
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Beispiel einer Redoxreaktion:

Reaktion von Kupfer mit Salpetersaure:

0 +11
Oxidation: Cu — Cu*+2e  x3
+\ +|I

Reduktion: NO,"+4 H*+3e” — NO+2H,0 x2

Summe der abgegebenen Elektronen J

Summe der aufgenommenen Elektronen

3Cu+2NO, +8H" >3 Cu* +2NO+4H,0
3Cu+8HNO, —>3Cu(NO,), + 2NO + 4H,0
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Die Elemente und Verbindungen haben eine unterschiedlich hohe Tendenz
Elektronen abzugeben oder aufzunehmen (ein unterschiedlich hohes
Oxidations- bzw. Reduktionsvermdgen) (vergleichbar Saurestarke)

reduzierte Form = oxidierte Form +e-
A Na & Na* +1e Zunehmende
Tendenz der
= 2+ +2 -
Zn & zn € Elektronenauf-
Fe = Fe?* +2e nahme;
H, +2H,0 & 2H,0* +2e Zunehmende
oxidierende
%_un(;hmegde 21 =1, t2e Wirkung
endenz der
= 2+ -
Elektronenab- Cu = Cu t2e
gabe, Fe2t = Fe3t +1 e
zunehmende 2Br = Br, 106
reduzierende
Wirkung 2Cl = Cl, +2e v
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Die Oxidations-/Reduktionskraft wird durch elektrochemische Potentiale ausgedrickt, die relativ
zu dem Potential der Normal-\Wasserstoffelektrode (Pot. = 0 V) angegeben.

-0.76 V
=
H,— i Y
p(H,)=1.013 bar + S i
< Bl =y >
T=25°C
[H*(ag)]=1mol/l|
5
platinierte i ‘
Pt-Elektrode
a[Zn?*(aq)]=1
\ J \ [Zn**(aq)] =
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0.34V
€ v-";;va
H,— / \
p(H,)=1.013 bar = / N
& + <

T=25°C

[H*(aq)]=1mol/l

_|
|
I
1

|~ bF

platinierte
Pt-Elektrode

\ a[Cu?+(aq)]=1

4
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Zn A 4 4 Zn =—= Zn""+2¢"
156V :
- 1 0.76V
i 110V Sullinn
- 1 . ulllinie —
H, — H, == 2H +2e
P 0.34V i
CLI ; B Y E ,l—CU '-..—Cu2++2e_
; 0.80V
; i 046V
Ag Y Y ¥ _Ag =—=Ag'+e
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Red. Form = Ox.Form| +*+ze |Standardpotiential |
saure Loésung (ay” = 1) EjinV ©
Li == Li* +1e —3.04 | 2
K == k* +1e -2.93 | @
l Ca = Ca?t +2e -2.84 Le)
| Na == Na* +1e —2.71 Ik
| Mg = Mg2* +2e -2.36 A=
| Al == AR+ +3e -1.68 HS
Mn = Mn2+ +2e -1.18
| | Zn == zZn2* +2e -0.76 |
| cr T crtt +3e -074 ||
| | Fe = Fe2* +2¢ -0.44 |
| cd = cd?* +2¢ - 0.40 |
| | Co = Co2¢+ +2e -0.28 |
| sn = sn2* +2¢e -0.14 |
| | Pb = Pb2* +2¢e” -0.13 | "
| Fe = Fed* +3e -0.04 |
| | H, ¥ 2 H* +2e 0.000 |
1 | Sn = sn4* +4e 015 | |
a Cu =" cu? +2e 034 | |
% | Cu = cut +1e” 0.52 |
5 || Fe2* = Fed+ +1e 0.77
3 || Ag = Ag* +1e 0.80
% || Hg = Hg2* +2e 0.86 ,
o | Pd = Pd?* +2e 0.92
~ | Pt = pt2+ $2e 1.19
| Au = Aud+ +3e 1.50 J
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Reduzierte Form == Oxidierte Form +ze | Standardpotential
saure Losung (ax” = 1) EoinV
YIS N +2e —0.48
| H;PO; + H;0 == H3;PO, + 2 H* +2e - 0.28
| | Hy+Hy0 == 05+ 2 H;0* +2¢e 0
| | SOz +6H0 ==8042 + 4 H30* +2e 0.17
|| || 21 == |, +2e 0.54
| | HEDE + H20 -— 02 + 2 H3D+ +2e 0.68
| | NO+6H,0 == NO3 +4 H30* +3e 0.96 ||
| | 2Br ==Bn, +2e .07
§| | 6HyO = 0, +4H;0* +4e 1.23 |
Q. || 2er+21 10 == Crp07 # 14 H50° | 6 e 133 |
o || 2CrK = cl +2e 1.36 |
Q || Pb2Z* +6H0 ¥ PbO, +4 H30* t2e 1.46
® || Mn*+4H,0 = MnOs +8H" +5 e 1.51
2 | 3Hy0 + 0y = 03 +2H30* +2e 2.07
L | _
= +2e 2.87

| 2F T F,
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verdiinnte Salzlésung konzentrierte Salzlésung

Red =——Ox+ne
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E, = Standardpotential des
Redoxpaares

n = Zahl der pro Formelumsatz
ausgetauschten Elektronen

R=8.314J - K-1- mol-’
F =96490 C - mol-"

Walther Hermann Nernst

T = Temperatur in Kelvin
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Elektrische Spannungsquellen: Batterien

Zn(s) — Zn**(aq)+2¢e”

Cu®*(agq)+2e” — Cu (s)

Kupfersulfat- Zinksulfat-
Losung - — Losung
- Diaphragma

Galvanisches Element: Zn (s) | Zn?* (aq) || Cu?* (aq) | Cu (s)
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Der Blei-Akku
Pb + SO, —— PbSO, e
PbO,, +SO,#+4H"+2e —— PbSO,+2H,0
Entladen
——= 2PbS0Oy, +2H,0

Pb + PbO, + 2H,SO, aden

Entladungsvorgang
Entladungsvorgang Ladevorgang
~ PbO;

Ladevorgang \
e !

Pb-Anode

Vorlesung Allgemeine Chemie, Prof. Dr. Martin Kéckerling

263



	Foliennummer 1
	Foliennummer 2
	Foliennummer 3
	Foliennummer 4
	Foliennummer 5
	Foliennummer 6
	Foliennummer 7
	Foliennummer 8
	Foliennummer 9
	Foliennummer 10
	Foliennummer 11
	Foliennummer 12
	Foliennummer 13
	Foliennummer 14
	Foliennummer 15
	Foliennummer 16
	Foliennummer 17
	Foliennummer 18
	Foliennummer 19
	Foliennummer 20
	Foliennummer 21
	Foliennummer 22
	Foliennummer 23
	Foliennummer 24
	Foliennummer 25
	Foliennummer 26
	Foliennummer 27
	Foliennummer 28
	Foliennummer 29
	Foliennummer 30

