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Entropie: Das Streben nach
Unordnung

- Fiir die Beftrachtung, ob eine Reaktion freiwillig
ablduft ist nicht nur die Enthalpie, sondern auch
Entropie entscheidend.

* Entropie Sist ein MaB fir die Unordung. Insgesamt
strebt die Entropie (= Unordnung) im Weltall einem
Maximum entgegen.

- Die Entropie einer perfekt kristallinen Substanz bei
T = 0 Kist null. Sist daher eine absolute Grofie...!

Gibbs-Helmholtz-Gleichung

* Ob eine Reaktion - spdtestens nach einer Aktivierung
- ablaufen kann, folgt aus der Gibbs Enthalpie & der
Reaktion:

A= AH- T-AS

& = Gibbs Enthalpie
H = Enthalpie

T= Temperatur

S = Entropie

- Die Beitrdge A6, AH und AS werden gemdB

AX = Z(Produkte) - Z(Edukte)
ermittelt.




Gibbs-Helmholtz-Gleichung

* Reaktionen, die freiwillig ablaufen, haben ein negatives
Vorzeichen von A 6.

=>A.6<0 Reaktion lduft ab (=> ist exergon).

+ Reaktionen, die nicht freiwillig ablaufen, haben ein positives
Vorzeichen von A.6.

=>A.6>0 Reaktion lduft nicht ab (=> ist endergon).

Auflosen von Salzen

MX., ) = M™ o)+ N Xqg)

Salz AH TA.S A6
[kJ mol'] | [kT mol1] | [kJ mol]
NaCl +3.6 +12.8 -9.2
AgF -20.3 -5.8 -145
NH,CI +15.1 +21.8 -6.7
MgCl, -155.0 290 | -126.0

=> Erst die Produktion von Entropie macht die Aufldsung von
NaCl und [NH,]ICI moglich..!




Aktivierungsenergie

Exergone Reaktion:

! |

Energie Energie

Ausgangsstoffe

Ausgangsstoffe
Endstoffe Endstoffe
Niedrige £, Hohe £,
a) Reaktionsweg —=— b) Reaktionsweg —=
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=> Nur exergone Reaktionen mit niedriger Aktivierungsenergie
werden freiwillig ablaufen.

Absenkung der Aktivierungsenergie
durch Katalysator

=> Der Katalysator wird bei der

| Aktivierungsenergie X X
Reaktion nicht verbraucht.

Energie | ger nichtkatalysierten
| Reaktion

=> Der Katalysator beeinfluBt
die G6W-Lage nicht.

=> Der Katalysator senkt die
Aktivierungsenergie.

| '
i
Aktivierungsenergie

der | katc erten

Ausgangsstoffe

Endstoffe

Reaktionsweq —=—

2 H,+0,— 2H,0; AG < 0, aber kinetisch gehemmt!
Katalysator senkt £, ab, so dass Reaktion bei RT ablduft.




Aktivierter Komplex

aktivierter Komplex

Potenzielle Energie
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Gleichgewichtsreaktionen

Reversible Reaktion:

c(AX)

A2(g) + Xz(g) =2 2AX(q)

Riickreaktion:

Vp = Vi

Gleichgewicht:

ki - c(Az) - c(Xz) = k; - €*(AX)

vy = k.- 2(AX)

(AX)  ky

c(A)-c(Xz) ki

c(A) oder ¢(X) Hinreaktion:

v = k- c(Ag) - c(X3)

Zeit ——




Boudouard-GGW
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Sduren und Basen

Verschiedene Konzepte




Lernziele Block 6

+ Wasser als Losungsmittel
- Struktur und Eigenschaften
+ Sduren und Basen
- Arrhenius
- Brensted
- Lewis
+ Sdure-Base-Gleichgewichte
- Autoprotolyse
- Schwache Elektrolyte
- Puffer
- Indikatoren

Wasser-Molekiil

Elektronenpaar: frei

nichtbindend

einsam

Gasphase: H,O
asphase: H, 5

096 & o

/O\ i
Elektronenpaar: bindend
\/ \ —

polarisierte Atombindung

5 H H?&+ | kovalente Bindung

Elektronenpaar-Abstofung
VSEPR-Modell

104°-Winkel erkldrt durch:  104° \

Lewis-Formel
Valenzstrich-Formel

Flissigkeit: (H,0),

Wasserstoffbriicken-Bindung —'— /O\
H - Briicken /f/ PN
90% ionisch ; 10% kovalent H

VA
/°\
H He




Mikrostruktur von Eis

. H H, R
o 176 pm ‘Q"
T 3 \H M&

=> H-Briickenbindungsenergie in Eis betrdgt etwa 20 kJ mol-L.

Ausschnitt aus der Struktur von Eis ( H,0),

"+ blau: O-Atome
grau: H-Atome
diinne Linien: H-Briicken

Vergleiche: Struktur von Diamant; Struktur von Tridymit (Siliciumdioxid)




Dichteanomalie von Wasser:
Wasser erreicht bei 4°C ein Dichtemaximum.
=> Eis schwimmt auf Wasser.

Flissiges Wasser Hexagonales Eis
Dichte: 1.0 Dichter gepackt Dichte: 0.92 Enthdlt Licken

Hexagonale Struktur von Eis findet sich in Eiskristallen




Phasendiagramm von H,O (Druck-Temperatur-Diagramm)

T: Tripelpunkt
K K: kritischer Punkt
S: Siedepunkt

Kurve TK: Dampfdruckkurve
Kurve BT: Schmelzkurve
Dampf Kurve AT: Sublimationskurve

Besonderheit des Wassers:

7001 100 374 * Smp. sinkt mit steigendem p

0,0025 + Stoff dehnt sich beim

Temperatur [°C —> Gefrieren aus 62

Flﬁssigkéit G: Schmelzpunkt (Gefrierpunkt)

Eigendissoziation des Wassers

2 H,0 —  H,0" + OH

[H:0"] [OH]
[H207

MWG — Koo =

—
[H,0] = konstant mmp  [H,O] ‘K, = KW = [H,0"] [OH']
2
/' =10 10 Mol
lonenprodukt des Wassers ‘ 1?
o - 2 _ -14 Mol? °C K H
[H,O0] = [OH] = [H,O]" = 10 = PKw P
[H;,0] = [H']=10 7 Mol 0 14.89 7.45
. 1 18 14.13 7.07
-log[H] = pH =7 25 14.00 7.00
. 100 12.13 6.07
analog: -log[OH 1=pOH =7 400 22
gleichzeitig starke
D : ’ pH n pOH =p KW = 14 Saure und Base
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Zur hohen elektrischen Leitfdhigkeit von saurem Wasser
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Rascher Wechsel von kovalenten Bindungen und von
Wasserstoffbriicken-Bindungen (punktiert)

Die postive Ladung wird zur negativen Elektrode hin angezogen (a-c)

Sduren und Basen
Arrhenius (1886) :

Sdure = Protonendonator
Base = Hydroxidionen-Donator

Bronsted (1923) / Lowry (1923)

Sdure = Protonen-Donator Base = Protonen-Akzeptor

HBE = B + H

Sdure Base Proton
korrespondierendes (konjugiertes) Sdure-Base-Paar

Stets wechselwirken zwei Sdure-Base-Paare:

HAc + H,0 = H;O + AC
Sdure 1 Base 2 Sdure 2 Base 1
NH, + H,0 = NH + OH

Base 1 Sdure 2 Sdure 1 Base 2




T 14.3 Einige Sduren in wassriger Losung

einprotonige Sduren mehrprotonige Sduren

stark
HCl Salzsaure H,S04  Schwefelsdure
HBr Bromwasserstoffsdure (nur die erste
HI lodwasserstoffséure Dissoziation
HCIO; Chlorsdure ist stark)
HClO, Perchlorsaure
HNO; Salpetersdure

schwach
HOCL* Hypochlorige Saure H,S Schwefelwasser-

stoffsaure

HCIO3 Chlorige Saure H,503  Schweflige Séure
HNO3 Salpetrige Sdure H,CO;  Kohlensdure
CH;CO,H Essigsdure HsPO,  Phosphorsdure
H3BO3 Borsdure** (mittelstark in der

ersten Dissoziation)

.~Ampholyte”
.Amphotere” Stoffe kénnen sowohl als Sdure als auch als Base reagieren
Ampholyt Sdure - Base - Paar
H,O H,0" H,O0
H,0 OH
HSO4_ H2504 HSO4_
Anion- Hso, S0,°
Sduren
HPO,* H,PO, HPO,*
HPO,* PO,*

Neutralisation : H,0* + OH = 2H,0




Stdrke von Brgnsted-Sduren HA

KHA
+ ;
HA + H,0O — H;O" + A

_ [HOT[A] H.Ol = - [HO'[A]
MWG = Ky = ™ K H:01= K T

[H,0] in verd. Lésung = konstant J pKg= . log Kg
([H,0] = 55 mol I'1)

HA Ks pKg
HClo, 10" -10
H,SO, 10? -2
H,CO, 43x107 6.37
H,S 9.3x108 7.04
NH,* 5.6 x 1010 9.25
H,0 10-14 14

Potentialreihe: ,, Protochemisches Potential “

( spater: , elektrochemisches Potential “ —,, Redox-Potential “)

Klassifizierung von Bregnsted-
Sduren

Die Stdrke von Sduren: Klassifizierung nach dem pK-Wert.

PK, Sdurestdrke PK, Sdurestdrke
<-35 iiberaus starke Sduren 3.5 < pK < 10.5 schwache Sduren
-35<pK < -1 sehr starke Sduren 105« pK <175 sehr schwache Sduren
-l<pK < +15 starke Sduren 17.5 < pK, iiberaus schwache Sduren
15<pK <35 mittelstarke Sduren
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Protochemisches Potential

Sdure pK.  Sdure pK.
HClO, -10  HF +3.2
HCl -7 HOAc +4.75
H,S0, -3 [AI(OH,), I +5.0
H,PO,* = P(OH),* -3 CO,+H,0 +6.35
HCIO, -2.7 [Fe(OH,) > +6.7
HNO, -14  H,S +7.0
H,0" 0 Hclo +7.5
H,SO; (= H,0 + SO,) +19 [Zn(OH,),]* +9.0
HSO, +20 H,0 +15.7
HPO, +2.1 NH,; +23
[Fe(OH,), 13 +25 H, +39

AG = -nRTAIN(K,) = 5.23-ApK, [in kJ mol-']

Protochemisches Potential

z.B. fiir die Reaktion von NH,*Cl- mit NaOH:

NH,*Cl- + Na*OH- — NH; + H,0 + Nacl
AG = -nRTAIn(K;) = 5.23-ApK; [in kJ mol-]

=> ApK,=9.25-15.7 = -6.25
=> A6 =5.23(-6.25) = -32.7 kJ mol!
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Bell'sche Regel

Sauerstoffsduren: (0=), E(-OH),
pK.= 8 - 5m

=>m=0 pKS:S; m:lpks:3 m:ZPKS:-Z

m=0 pK.=? m=1 pK.=? m=2 pK.=?

CIOH 75 Hclo, 19 ClO,(OH)  -2.7

Te(OH), 77 IO(OH), 16/83 SO,(OH), -30/20

As(OH), 9.2 SO(OH), 18/72 Se0,(OH), -3.0/17

Si(OH), 9.5 SeO(OH), 2.6/83 NO,(OH)  -14
TeO(OH), 25/77  pk-Wert der 2. Stufe etwa 5
NO(OH) 33 und der der 3. Stufe etwa 10
PO(OH), 2.2 /7.2 /123 Einheiten kleiner als pK;
ASO(OH), 22/69/115

Warum gilt die Bell'sche Regel...?

* Proton immer an O gebunden

« Anzahl der mesomeren Grenzstrukturen fir selbes m
immer gleich, z.B. H,SO,

=>m = 2, d.h. drei Grenzformen im Anion [HSO,]~
ber die die Ladung delokalisiert ist.

0 o 0
P G
= N
o“ [ Do o o 070

HO HO HO
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Kationsduren

Nomenklatur von Sduren

Sdure pK.  Sdure pK.
HClO, -10 HF +3.2
HCl -7 HOAc +4.75
H,SO, - [AI(OH,), > +5.0
H,PO,* = P(OH),* -3 CO,+H,0 +6.35
HCIO, -2.7 [Fe(OH,) J** +6.7
HNO, -14  H,S +7.0
H,0* 0 Hclo +7.5
H,SO; (= H,O + SO,) +19 [Zn(OH,),]* +9.0
HPO, +21 NH; +23
[Fe(OH,), I3 +25 H, +39

Neutralsduren

Frohes Fest und einen Guten

Rutsch ins Neue Jahr...!

Viel Erfolg im EFK...!
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