1)
Def. nach Bronsted (1923)

Saure — Base - Eigenschaften bezogen auf Protoneniibergang (H)
Sauren: Protonendonatoren Basen: Protonenakzeptoren

- jede Saure entspricht eine best. Base, die durch Abgabe (eines) Protons aus ihr entstehen
kann - reversible protolyt. Systeme - heif3en korrespondierende Séure — Base — Paare

- stérkste Bronsted — Saure hat schwéchste korr. Base und umgekehrt.

- Saure — Base — Reaktionen (protolyt. Reakt.) ergeben sich immer durch zwei gekoppelte
Séaure — Basen — Paare.

- von Art des Ldsungsmittels unabhangig, sogar auf Gasphase anwendbar >
Voraussetzung: Protonen konnen ausgetauscht werden.

- Neutralsauren (HCI), Kationensauren (NH "), Anionensauren (HSO4 ), Ampholyte
(HSO, ) Base od. Saure

Bsp. Saure: H'-abgabe
HClI + H,O 47' HsO" + Cr Base: H'-aufnahme
Saure | Baiell Sirell Basel

HCI 4_' H* +CI H" + H,0 44_V H;O"
CH:COOH + HO0 —— ¥ H;O" +  CH3COO (AC)

Schwache Saure : H' ist gebunden

_ c(HsO+)c(AC-)

Saurekonstante: Ke
c(HAC)c(H-20)

cH20): n= % [mol/l]

Ko+ o(Hp0) = Ko = c(HsO+)c(AC-)
¢ ° c(HAC)

c(HsO+)c(OH-) .

Ke =
c3(H:0)

K¢+ (H20) = Ky= C(H30") » C(OH') = 10™* mol2/I2

Def. nach Lewis: (E paare werden abgegeben)



- Verlagerung der Elektronen eines Partners bei Bildung einer kovalenten Bindung -
Gegensatz zu Bronsteds A ustausch von Teilchen und Ausbildung von lonenbindungen.

- Sauren sind Stoffe, die zwischen Bildung einer Bindung befahigte nichtbesetzte Orbitale
haben.

- Basen zeichnen sich durch Existenz entsprechender besetzter Orbitale fur
V erbindungsbildung aus

Lewis— Sauren: - freie und gebundene Atome mit Oktetllicke (BF3,AlCk,SO3)

- alg. Atome und Verbindungen mit ungesattigter Koordination:
(FeBrg,TiCb,SbF& Mg+)

- Kationen zw. Bildung von Zentralatomen in einer Komplexverb.

- dass Verbindungen teilw. saure Eigenschaften (nach Brénsted) im Sinne einer
Freisetzung von Protonen bzw. Hydroniumionen zeigen, ist Resultat ihrer Reaktion mit

L 6sungsmittel
Lewis— Basen: - Molekile und Atome mit besetzten Orbitalen grofder réumlicher

Ausdehnung

- Anionen zw. Bildung von Zentralatomen in einer Komplexverb.

- Molekile mit Doppel- bzw. Dreifachbindung

Lewis Base — freies E-paar Lewis Saure — kann E aufnehmen
H H
H-Ni H* —» H-N'-H

H H

2)) pH —Wert — Berechnung

0,01 mol It HCI:

HCl + H0 U HsO" + cr

| » gleiche Konz. (vollst. Umsatz)
pH = - 1g c(H30")
- 0,01 mol/l (HCI) = 0,01 mol/l (HsO")
pH =2 pOH = 12
- 0,5 moal/l (HCl) = 0,5 mol/l (H;O")

pH =0,3 pOH = 13,7



> 0,4 mol/l (NaOH) = 0,4 mol/l (OH)

pH =04 pOH = 13,6

> 0,07 mol/l (KOH) = 0,07 mol/l (OH)

pH =12 pOH =128

> 0,05 mol/l (H,S04) = 0,05 mol/l (Hs0")

pH=1 pOH =13

- 0,025 mal/l (HCN) pKs = 9,25 (schwache Saure)

pH=1 pOH =13
HCN + H0 U HO" + CN°
K,= CHOCCN-) o(CN') = C(Hs0")
c(HCN)
Kg - CZ(H 30+) - 10_9725 - CZ(H 30+)
c(HCN) 0,025
2(H;0M =10%%. 0,025 pH=54 pOH = 8,6
- 0,1 mol/l NH; : pKg = 4,75 (analoge Berechnung)
pOH=29 pH=111
3)
a) schwéchste Saure (ohne gleichionige Zusdtze)
Bsp. Essigsdure
CH;COOH  + H.0 — HsO" +
K.= c(HsO+)c(CHsCOO-)
° ¢(CHsCOOH)
N&herung!

b) schwache Saure und ihr Salz (gleichioniger Zusatz)

Bsp.  Essigsdure plus Natriumacetat

K.= c(Hs0+)c(CH:CO0-) &~ Salzkonz.
s ¢(CHsCOOH) < Siurekonz.

107478 = c3(Hs0+)
0-9

@

CHsCOO (AC)

pH=39



1047 =AHOHA0-9 5 ) logarithmieren und mit =1 multiplizieren

(10-9

Ks = C(H30+)

pKs=pH =4,79 - wenig sauer, da MWG gilt
4.)

Redoxreaktion:

2 Telleaktionen: Oxidation (E Abgabe) Reduktion (E° Aufnahme)
# Oxidationsmittel sind Stoffe, die Elektronen aufnehmen und dabei reduziert werden!
# Reduktionsmittel sind Stoffe, die Elektronen abgeben und dabel oxidiert werden

Saure — Base — Reaktion: (Val.)

anderer Bindungsaufbau, keine vollsténdige Abgabe d. Elektronen

bei beiden Reaktionstypen: es laufen immer 2 Teilreaktionen ab!

Bsp.:

HCI + H,O 4” H3O"+CI CH3COOH + H,O < ’ HzO" +CH3COO
HCI 4>| H* +CI

HY + H>0 <7I H30+

- starke Sdure: vollstdndige Umsetzung > schwache Saure: nicht vollstandige Umsetzung
- = zu erkennen an der Saure(Base)-Konstante < <



5.) Normal bedingungen, ansonsten Nernstsche Gleichung anwenden wegen E° oder E

#Ag+Zrt":

#Zn+Ad':

#Ag"+ Fe*

#NO; + Cu'

# St + Fe

#Ag+ CU

Zn T 2  zZn*+2e (-076V); Ag <_’ Ag" + € (0,80V)

- keine Reaktion , dazZn + Ag"

Zn <« zZtt+2e
Tellvorgange
Ag'+e T <« Ad |2

Zn+2Ag + ?é-\ " Zn2++>fg +2Ag
Ag > Ag+e R TP Fefre; Fe ® Fe'+3e

NO + 6H,0 @ NOs +4H;0" + 3¢ (0,96V)
Cu' T & CP +e (015V)

3Cu"+ NO3 + 4 HzO" <7’ 3CU?* + NO + 6H,0

St + 26 —)_ Sn Fe & Fe?t + 2¢

Sn2++>2Q+Fe 4><Sn+Fe2++?é
Ag & Ag+€ -2
Cu < CP+2

cuwt +})é+ 2Ag P Cu+2Ag +?é;



6.

1) Berechnungen von Redoxpotentialen
NERNSTsche Gleichung: E=FE°+ ﬂln Coxform
zF CRedform

a) Hz + 2 HO :’ 2H:0" + 26

E - Eo + 01059 |g [OX]
n = [red
E=0+ 0’259 lg [H307]2

E=0,059 Ig [H30"]

pH=0 [H:01=10°=1  E=0,059Igl=0
pH = 10 [Hz0] = 10° E = 0,0591g101° =-0,59
b) MI?* +12H,0 ——» MnO4 + 8H;0O" + 5¢ E° =151V
_ 0,059, [MnOu-][HsO+]2
E=151+ g Ve
- 32
E=151+ 0,059 g [0S][10- 3 _ 151-027=124 inV
5 [0/]
F¢" «—PFe+e °=0,77V
3+
E=0,77+0,059 Ig [Fe>] _ 0,77 + 0,059 |gM= 0,77-0,04=0,73
[Fe2.] [0,8]

2)
DE = Eoxm — Eredm

DE=124V-0,73V ..





