
 

3. Die chemische Reaktion 

Mengenangaben bei chemischen Reaktionen 

Mol � Avogadro-Konstante � Stoffmenge 

Ein Mol ist die Stoffmenge, in der so viele Teilchen enthalten sind, wie Atome in 
12 g des Kohlenstoffisotops 12C. Die Teilchen können Atome, Moleküle, Ionen, 
Elektronen oder Formeleinheiten sein. Die Teilchenzahl, die ein Mol eines jeden 
Stoffes enthält, beträgt 
 NA = 6,022 · 1023 mol–1. 
Sie wird als Avogadro-Konstante bezeichnet. Das Einheitenzeichen für das Mol ist 
mol. 
 
Masse = Stoffmenge · molare Masse 
a) Molekülmasse: (32,1 + 2 × 16,0) g mol–1 = 64,1 g mol–1 
Die Masse von 1 mol SO2 beträgt 1 mol × 64,1 g mol–1 = 64,1 g 
b) Formelmasse: (2 × 23,0 + 32,1 + 4 × 16,0) g mol–1 = 142,1 g mol–1 
1 mol Na2SO4 sind 142,1 g. 
Die Formelmasse ist zahlenmäßig gleich der molaren Masse in g mol–1. Oder anders 
ausgedrückt: Ein Mol eines Stoffes sind so viel Gramm, wie die Formelmasse an-
gibt. Die Formelmasse ist gleich der Summe der Atommassen der in der Formel 
enthaltenen Atome. Der Begriff Molekülmasse (Molekulargewicht) bezieht sich 
strenggenommen nur auf einen Stoff, der tatsächlich aus Molekülen aufgebaut ist, 
wie z. B. SO2. 
 

a) 120,3 g Ca sind 
–1

120,3 g = 3
40,1 g mol

 mol 

b) 120 g CaO sind 2,14 mol. 
c) 120 g MgO sind 2,98 mol. 
 
2 mol Fe verbinden sich mit 3 mol O: 111,6 g Fe verbinden sich also mit 48 g O. 

100 g Eisen verbinden sich folglich mit 48 g  100 g = 43 g
111,6 g

�  Sauerstoff. 

 
Es reagiert 1 mol H2 mit 1

2 mol O2, also 2 g H2 mit 16 g O2. 

Das Massenverhältnis ist 1 : 8. 
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a) 0,54 g H2O enthalten 0,06 g H, das sind 0,06 mol H. 
1,32 g CO2 enthalten 0,36 g C, das sind 0,03 mol C. 
Das Atomverhältnis von C zu H ist 1 : 2. Die allgemeine Formel lautet CnH2n. Es 
könnte sich um ein Alken (Olefin) wie C2H4 (Ethen) oder CH3–CH=CH2 (Propen), 
ein Polyolefin wie (CH2)n (Polyethylen) oder (-CH(CH3)–CH2-) (Polypropen), ein 
Cycloalkan wie C3H6 (Cyclopropan) oder C6H12 (Cyclohexan) handeln. 
b) Es genügt eine Angabe, da man die Masse des anderen Elements als Differenz 
zur Masse der verbrannten Verbindung erhält. 
Beispiel: 
Masse der Verbindung  – Masse des Wasserstoffs  = Masse des Kohlenstoffs 
 0,42 g – 0,06 g = 0,36 g 
 
2,24 g Fe sind 0,04 mol Fe. 
Der Sauerstoffgehalt des Eisenoxids beträgt 3,20 g – 2,24 g = 0,96 g, das sind 0,06 
mol O. 
Das Atomverhältnis Fe zu O beträgt 0,04 : 0,06 = 2 : 3. 
Die Formel lautet Fe2O3. 
 
Bei der Reaktion von einem Mol eines Stoffes A mit einem Mol eines Stoffes B 
nach der Reaktionsgleichung A + B " AB reagieren dieselben Teilchenzahlen von 
A und B miteinander. Im Gegensatz zur Mengenangabe in Gramm erhält man bei 
Verwendung von Stoffmengen sofort das Verhältnis der miteinander reagierenden 
Teilchen. 
 
Mol-/Formelmasse BCl3: 117,3 g/mol; LiAlH4: 37,9 g/mol; B2H6: 27,6 g/mol. 

a) 3,0 g BCl3 entsprechen 3,0 g 0,0256 mol
117,3 g/mol


 = 25,6 mmol.  

Es werden ¾ × 25,6 mmol = 19,2 mmol LiAlH4,  
entsprechend 19,2 mmol × 37,9 g/mol = 0,73 g LiAlH4 benötigt. 
b) Bei quantitativer Ausbeute sollten ½ × 25,6 mmol = 12,8 mmol B2H6, entspre-
chend 12,8 mmol × 27,6 g/mol = 0,35 g B2H6 entstehen  
c) 0,24 g / 0,35 g × 100% = 69% 
d) 3 4 2 6 44 BCl + 3 LiAlH 2 B H + 3 LiAlCl

0,73 g3,0 g 0,35 g
19,225,6 12,8
mmolmmol mmol

100%

�  

 
Formelmassen CuCl2 134,5 g/mol; KI 166,0 g/mol; CuI 190,4 g/mol.  

2,0 g CuI entsprechen 2,0 g 0,0105 mol
190,4 g/mol


  = 10,5 mmol. 
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Bei nur erwarteten 80% Ausbeute ist diese Stoffmenge für die Edukte mit 
1 1,25

0,8

 zu multiplizieren. Es müssen also 13,2 mmol CuCl2, entsprechend  

13,2 mmol × 134,5 g/mol = 1,77 g CuCl2 und 2 × 13,2 mmol = 26,4 mmol KI, ent-
sprechend 26,4 mmol × 166,0 g/mol = 4,38 g KI eingesetzt werden.  

1
2 22CuCl 2 KI CuI + 2 KCl + I

1,77 g 4,38 g 2,51 g
13,2 26,4 13,2
mmol mmol mmol

100%

� �  

 
Summenformel: C30H24FeN8O6, Formelmasse: 648,42 g/mol. 

%C = 30 12,011100%
648, 42
�  = 55,57; %H = 24 1,008100%

648,42
�  = 3,73;  

%N = 8 14,007100%
648,42
�  = 17,28. 

Zustandsänderungen, Gleichgewichte und Kinetik 

Gasgesetz � Partialdruck 

Gase verhalten sich ideal, wenn die Anziehungskräfte zwischen den Gasteilchen 
vernachlässigt werden können und wenn das Volumen der Gasteilchen vernachläs-
sigbar klein ist gegen das Volumen des Gasraums. 
Das ist der Fall, wenn wenige Teilchen pro Volumen vorhanden sind (geringer 
Druck) und wenn ihre Geschwindigkeit so groß ist, dass diese durch die Anzie-
hungskräfte praktisch nicht beeinflusst wird (hohe Temperatur). 
Die Tendenz, den idealen Zustand zu erreichen, ist also in den Fällen b), c) und e) 
gegeben. 
 
123 K sind –150 °C. 
Zwischen der absoluten Temperatur T in K und der Temperatur t in °C besteht die 
Beziehung T/K = 273,15 + t/°C. 
 
a) 4 K, –269 °C; b) 77 K, –196 °C. 
 
Die Zustandsgleichung für ideale Gase lautet 

p V = n R T 
1 1n R T 1 mol · 0,083  bar mol K  · 273 KV  = 22,4 

p 1,013 bar
 =  = l l

� �
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Alle Gase, die sich ideal verhalten, haben bei 0 °C und 1,013 bar dasselbe Molvo-
lumen von 22,4 l. Es heißt molares Normvolumen. 
In der Chemie sind eine Reihe von Größen auf einen Standarddruck bezogen. Die 
lange gebräuchlichste Druckeinheit war die Atmosphäre (atm). Als Standarddruck 
wurde 1 atm gewählt. Im SI (Système International d’Unités) sind die Einheiten des 
Drucks das Pascal und das Bar 
 
 1 Pa  =  1 Nm–2 
 1 bar  =  105 Pa 
 1 atm  =  1,013 bar 
 
Im SI beträgt der Standarddruck also 1,013 bar (vgl. Aufg. 3.31, 3.36 und 3.156). 
 
Wenn sich die Stoffmenge nicht ändert, kann man verschiedene Zustände einer 
beliebigen Gasmenge unmittelbar vergleichen: 
Aus p1V1 = n R T1 und p2V2 = n R T2 erhält man durch Division 

1 1 1

2 2 2

p V T= .
p V T

 

Da V1 = V2 ist, erhält man den Druck bei 100 °C nach 
p 373 K=  = 1,27

0,98 bar 293 K
 

p = 1,25 bar 
 
V = 1,27 l 
 
a) Die Zahl der Mole des Gases erhält man aus der Masse des Gases (m) dividiert 
durch die molare Masse (M). 

mn = 
M

 

Aus  
mp V = R T
M

 folgt 

m R TM = 
p V

 

1 1
10,229 g · 0,083  bar K  mol  · 373 KM =  = 28 g mol

0,5 bar · 0,5 
l

l

� �
�  

Die Molekülmasse beträgt 28 g/mol (vgl. Aufg. 3.2). 
b) Es könnte sich z. B. um N2, CO oder C2H4 (Ethen) handeln. 
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Gleiche Volumina verschiedener idealer Gase enthalten bei gleicher Temperatur 
und gleichem Druck dieselbe Anzahl von Teilchen (Avogadro'sches Gesetz). 
Danach ist im Gasgemisch das Verhältnis der Volumenanteile von H2 und N2 gleich 
dem Verhältnis der Stoffmengen von H2 und N2. 

2

2

H

N

n 70= 
n 30

  

Für die Partialdrücke gilt nach der Zustandsgleichung für ideale Gase 

2 2H Hp V = n R T   und 

2 2N Np V = n R T   

Daraus folgt 

2 2

2 2

H H

N N

p n 70= = 
p n 30

    

Die Summe der Partialdrücke ist gleich dem Gesamtdruck: 

2 2H Np +  p = 10 bar   

2Hp  = 7 bar  

2Np  = 3 bar  
 
Der Partialdruck von Argon beträgt 0,01 bar. 

Phasendiagramm � Dampfdruck � Kritischer Punkt 

a) p V = n R T geht über in 
p V = const. (Boyle-Mariotte'sches Gesetz) 

b) Aus  p V = const. folgt 
const.p = 

V
 

Diese Funktion wird durch eine Hyperbel wiedergegeben. Dafür gilt 
p1 V1 = p2 V2 = const. 
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c) und d) 

   
 
Mit steigender Temperatur wird die Konstante größer. Die eingezeichneten Kurven 
nennt man Isothermen. 
Bei kleinen Volumina und bei tiefen Temperaturen sind die Wechselwirkungen 
zwischen den Teilchen nicht mehr zu vernachlässigen. In diesem Bereich darf das 
ideale Gasgesetz nicht angewendet werden. Im schraffierten Bereich müssen die 
Isothermen daher einen anderen Verlauf haben. 
 
Beim Komprimieren steigt der Druck mit abnehmendem Volumen bis der Punkt K 
erreicht wird. Von K bis S nimmt das Volumen von VD auf VF ab, ohne dass dabei 
der Druck weiter steigt. Den Vorgang, der bei K einsetzt, nennt man Kondensation 
eines Gases (Verflüssigung). Bei S ist die Kondensation beendet. Weiteres Kom-
primieren bewirkt auch bei sehr starkem Druckanstieg nur eine äußerst geringe 
Volumenabnahme der Flüssigkeit (VD = Volumen des Dampfes, VF = Volumen der 
Flüssigkeit). 
  

3.22 
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Die drei Kurven geben die Beziehung zwischen Druck und Temperatur an, bei der 
sich immer zwei Phasen miteinander im Gleichgewicht befinden. Innerhalb der 
Gebiete I, II und III kann jeweils nur eine Phase existieren. 
b) Der Schnittpunkt der drei Gleichgewichtskurven heißt Tripelpunkt. Nur bei dem 
Druck und der Temperatur des Tripelpunktes sind alle drei Phasen miteinander im 
Gleichgewicht. Der Tripelpunkt des Wassers liegt bei 0,01 °C und 0,0061 bar. 
 
a) Der Tripelpunkt des CO2 muss oberhalb von 1 bar liegen. Er liegt bei 5,2 bar. 
b) CO2 kann nur bei Temperaturen unterhalb –57 °C sublimieren. Bei 1 bar muss 
festes CO2 (Trockeneis) demnach kälter als –57 °C sein. 
 

a) Wasserstoff und Sauerstoff sind permanente Gase, da die kritische Temperatur 
unterhalb der Raumtemperatur liegt. Sie lassen sich daher bei Raumtemperatur 
nicht verflüssigen. Propan und Butan liegen verflüssigt vor. 
b) Bei H2 und O2 nimmt der Druck kontinuierlich ab. Bei Propan und Butan bleibt 
der Druck solange konstant, bis die Flüssigkeit verbraucht ist, dann nimmt er 
schnell ab (wie beim Gasfeuerzeug). 
 
Die in Spraydosen verwendeten Treibgase müssen bei Raumtemperatur verflüssig-
bar sein. Nach einer Gasentnahme stellt sich durch Verdampfen der Flüssigkeit 
immer wieder der Gleichgewichtsdampfdruck ein. Bei permanenten Gasen könnte 
eine entsprechende Gasmenge nur bei sehr hohen Drücken in der Dose vorhanden 
sein. 

Reaktionsenthalpie � Satz von Heß � Standardbildungsenthalpie 

Die Reaktionsgleichung gibt an, in welchen Stoffmengenverhältnissen die Stoffe 
miteinander reagieren. Die Gleichung bedeutet also: 
1. Ein Wasserstoffmolekül verbindet sich mit einem Chlormolekül zu zwei Chlor-
wasserstoffmolekülen. 
2. Ein Mol H2 verbindet sich mit einem Mol Cl2 zu zwei Mol HCl. 
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a) � vor einer Größe, die sich auf eine chemische Reaktion bezieht, bedeutet die 
Änderung dieser Größe pro Formelumsatz. Formelumsatz heißt für dieses Beispiel 
die gesamte Umsetzung von 1 mol H2 mit 1 mol Cl2 zu 2 mol HCl. 
b) Bei jeder chemischen Reaktion wird Energie umgesetzt. �H ist die frei werdende 
oder aufgenommene Reaktionswärme pro Formelumsatz, wenn die Reaktion bei 
konstantem Druck abläuft. Man nennt diese Größe Reaktionsenthalpie. Auch wenn 
eine Reaktion unvollständig abläuft, bezieht sich �H immer auf den gesamten, 
durch die Gleichung angegebenen Umsatz, also auf die Differenz zwischen dem 
durch die Gleichung angegebenen Endzustand und Anfangszustand. 

c) 1 1
2 22 2H   Cl HCl+ �  �H = –92,5 kJ/mol 

Bei der Bildung von 1 mol HCl aus 1
2  mol H2 und 1

2  mol Cl2 werden 92,5 kJ abge-
geben. 
Im internationalen Einheitensystem SI werden die Reaktionswärmen in kJ angege-
ben, die vorher übliche Einheit war kcal. 
 1 kcal = 4,187 kJ 
 

   Beispiel 

Energie wird frei �H negativ exotherme Reak-
tion 

C + O2 � CO2  
�H = –394 kJ/mol 

Energie muss 
zugeführt werden 

�H positiv endotherme 
Reaktion 

N2 + O2 � 2 NO  
�H = +181 kJ/mol 

 
Die Angabe von Druck und Temperatur ist notwendig, weil �H druck- und tempe-
raturabhängig ist. 
 
a) Durch den Index ° werden Standardgrößen gekennzeichnet. 
Für Standardgrößen, wie z. B. die Standardreaktionsenthalpie �H°, wird festgelegt, 
dass alle Ausgangsstoffe und Endprodukte in Standardzuständen vorliegen sollen. 
Als Standardzustände wählt man bei Gasen den idealen Zustand, bei festen und 
flüssigen Stoffen den Zustand der reinen Phase, jeweils bei 1,013 bar Druck. Bei 
Elektrolytlösungen wählt man als Standardzustand eine Lösung der Konzentration  
1 mol/l. 
Die Aggregatzustände werden durch die Zusätze (s – „solid“, fest), (l – „liquid“, 
flüssig) und (g – „gaseous“, gasförmig) gekennzeichnet. Stoffe ohne Indizes liegen 
gasförmig vor. 

b) o
293H�  ist die Standardreaktionsenthalpie für 293 K. 

 
Bei dieser Reaktion ist der gasförmige Aggregatzustand bei 1,013 bar und 298 K 
der Standardzustand von H2O. Dieser Zustand ist für H2O zwar nicht realisierbar, 
kann aber rechnerisch erfasst werden. 
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�H ist nur vom Anfangs- und Endzustand abhängig und unabhängig davon, auf 
welchem Reaktionsweg der Endzustand erreicht wird. 
 

S + 3/2 O2

SO2 + 1/2 O2

SO3
Weg I

�H1 = –396 kJ/mol

�H3 = –99 kJ/mol�H2 = –297 kJ/mol

Weg II  
Nach dem Satz von Heß gilt: 

�HI = �HII 
�H1 = �H2 + �H3 
�H3 = –396 kJ/mol + 297 kJ/mol = –99 kJ/mol 

Einfacher erhält man das Ergebnis direkt aus den Reaktionsgleichungen. Zur Be-
rechnung der Reaktionsenthalpien kann man die chemischen Gleichungen wie ma-
thematische Gleichungen behandeln. 

3
2 3 12

2 2 2

S (s) + O = SO �H = –396 kJ/mol
S (s) + O = SO �H = –297 kJ/mol

 

Durch Subtraktion erhält man 

 
1

2 3 2 1 22 O = SO SO �H – H = –99 kJ/mol� �  

und hieraus durch Umformung die gewünschte Gleichung: 

 
1

2 2 3 3 1 22SO + O = SO H = �H – H� �  

 
�HI = �HII – �HIII 
�HI = –394 kJ/mol + 283 kJ/mol = –111 kJ/mol 
Für die Reaktion 1

22C (s) + O CO�  beträgt o
298H  = 111 kJ/mol.� �  

 
Die Standardbildungsenthalpie einer Verbindung ist die Enthalpie, die bei der Bil-
dung von 1 mol der Verbindung im Standardzustand aus den Elementen auftritt. 
Diese Bildungsenthalpie ist bezogen auf die bei 298 K und 1,013 bar stabile Modi-
fikation der Elemente. Als Reaktionstemperatur hat man die Standardtemperatur 
298 K festgelegt. 
 
Die Bildungsenthalpien sind stets auf 1 mol bezogen. Die stabilen Modifikationen 
bei 1,013 bar und 298 K sind bei den Elementen Sauerstoff und Wasserstoff die 
Moleküle O2 und H2 nicht aber die Atome O und H oder das Molekül O3. 
Aus b) erhält man den Wert für die Standardbildungsenthalpie von H2O (g): 

o
BH = 242 kJ/mol.� �  d) gibt die Standardbildungsenthalpie für H2O (l) an: 
o
BH = 286 kJ/mol.� �  
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Die bei 298 K und 1,013 bar stabile Modifikation von Kohlenstoff ist Graphit. Die 
Standardbildungsenthalpie von CO2 ist daher o

B 2H (CO ) = 394 kJ/mol� � . 
 

Diamant + O2
Graphit + O2

�HB° = –2 kJ/mol

�HB° = –394 kJ/mol�HB° = –396 kJ/mol
CO2  

 
a)  o1

2 B2 O O H (O) = 249 kJ/mol� � �    

b)  o o o
298 B BH = H (NO) H (O)� � � �   
o
298H = 90 kJ/mol 249 kJ/mol = 159 kJ/mol� � � �  

 
Während die Bildung von NO aus den Molekülen N2 und O2 eine endotheme Reak-
tion ist, ist die Bildung von NO aus N2 und Sauerstoffatomen eine exotherme Reak-
tion. 

Chemisches Gleichgewicht � Massenwirkungsgesetz (MWG) �  
Prinzip von Le Chatelier 

a) 1. Bei der Bildung von 1 mol SO3 muss sich 1 mol SO2 mit 1
2 mol O2 umsetzen. 

2. Die Reaktion ist exotherm. 

3. Bei vollständigem Umsatz von 1 mol SO2 mit 1
2 mol O2 zu SO3 bei 25 °C und 

1,013 bar werden 99 kJ frei. 
b) Nein, eine Reaktionsgleichung sagt nichts über die Vollständigkeit des Ablaufs 
einer Reaktion aus. 
 
Ein chemisches Gleichgewicht wird durch einen Doppelpfeil gekennzeichnet: 

1
2 2 32SO + O SO�  
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Die Aufgabe ist richtig gelöst, wenn Sie erkannt haben, dass die Abnahme von H2 
gleich der Abnahme von CO2 ist und dass eine entsprechende Menge an H2O und 
CO gebildet wird. 
 
a) 

 
 
Im Endzustand ist von allen vier Stoffen eine endliche Menge vorhanden. Dieser 
Zustand ist der Gleichgewichtszustand. Die Zusammensetzung im Gleichgewichts-
zustand hängt von der jeweiligen Reaktionstemperatur ab. 
 
b) 

 
 
Da die Reaktion bei derselben Temperatur wie unter a) abläuft, ist Ihre Antwort nur 
dann richtig, wenn Sie dieselbe Gleichgewichtszusammensetzung wie bei a) einge-
zeichnet haben. 
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c) 

 
 
Auch in diesem Fall muss sich derselbe Gleichgewichtszustand einstellen. Der 
Schnittpunkt der Kurven im Diagramm b) entspricht dem Anfangszustand in Auf-
gabe c). 
 
a) Die möglichen Konzentrationsverhältnisse der Reaktionsteilnehmer im Gleich-
gewicht sind durch das Massenwirkungsgesetz (MWG) festgelegt. Für die Reaktion 

H2 + CO2 � H2O (g) + CO 
lautet das MWG: 

2

2 2

[H O] [CO] = K
[H ] [CO ]

 

Die Konzentrationen werden in mol/l angegeben und durch eckige Klammern sym-
bolisiert. 
Für den Gleichgewichtszustand mit 1,5 mol/l H2O, 1,5 mol/l CO, 0,5 mol/l H2 und 
0,5 mol/l CO2 (vgl. Aufg. 3.43) erhält man: 

0,5 · 0,5K = = 0,11
1,5 · 1,5

 

Auf Grund des MWG gilt bei gleicher Temperatur für alle möglichen Gleichge-
wichtszustände K = 0,11. Für den Zustand mit 0,5 mol/l H2O, 0,5 mol/l CO, 3,5 
mol/l H2 und 1,5 mol/l CO2 erhält man: 

0,5 · 0,5 = 0,05
3,5 · 1,5

 

Das MWG ist nicht erfüllt, dieser Zustand kann also kein Gleichgewichtszustand 
sein. 
b) Wenn 0,7 mol CO entstanden sind, müssen außerdem 0,7 mol H2O, 1,3 mol CO2 
und 3,3 mol H2 vorhanden sein. 

0,7 · 0,7 = 0,11
3,3 · 1,3
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Das MWG ist erfüllt. Das Gleichgewicht ist erreicht. 
 

 
 

a) 
2

2
c2

2

[NO ] = K
[NO]  [O ]

 

b)  2
c

2

[H ] [CO] = K
[H O]

 

c)  
2

2
I

p
I

p = K
p

 

d) 
2

2
CO

p
CO

p
= K

p
 

Die Gleichgewichte a) und c) sind homogene Gleichgewichte, b) und d) sind hete-
rogene Gleichgewichte. 
Die Konzentrationen und Partialdrücke im MWG sind die Konzentrationen oder 
Partialdrücke, die sich im Gleichgewicht eingestellt haben. Die Konzentrationen 
werden in mol/l angegeben und durch eckige Klammern symbolisiert. Die Konzent-
rationen oder Partialdrücke werden multiplikativ verknüpft. Stöchiometrische Zah-
len treten daher als Exponenten auf. 
 
Beispiel: 

I2 � 2 I 
2

c
2 2

[I] [I] [I]K = =
[I ] [I ]
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Achten Sie darauf, dass im MWG die Konzentrationen der reagierenden Teilchen 
stehen. Sie müssen z. B. die Konzentration der I2-Moleküle von der Konzentration 
der I-Atome unterscheiden. 
Bei homogenen Gleichgewichten liegt nur eine Phase vor, z. B. die Gasphase oder 
eine flüssige Phase. Bei heterogenen Gleichgewichten treten mehrere Phasen auf. 
Bei heterogenen Gleichgewichten treten im MWG die Konzentrationen reiner fester 
Phasen, wie z. B. C, CaO, CaCO3, nicht auf. 
 

2 2

HI
p 1/2 1/2

I H

pK =
p p�

 

2 2

2
HI

p
I H

pK ' =
p p�

 
2

p pK ' = K  

Bei der Benutzung von Gleichgewichtskonstanten ist darauf zu achten, für welche 
Reaktionsgleichungen diese angegeben sind. 
 
a) 2

p p p p pK ' = K lg K ' = 2 lg K lg K ' = 33,4  

b) p p p p
p

1K '' = lg K '' = lg K lg K '' = 16, 7
K

� �   

Bei der Benutzung von Tabellen müssen Sie darauf achten, auf welcher Seite der 
Reaktionsgleichung die Reaktionsteilnehmer stehen. 
 
Das MWG lautet: 

2

2 2

[H O] [CO] = 1
[H ] [CO ]

 

Auf Grund der Beziehung 
nc =
V

 erhält man das MWG in der Form: 

2

2 2

H O CO

H CO

n n
1

n n
�



�
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Stoffmengen (mol) des  
Ausgangszustandes 

Stoffmengen (mol) im  
Gleichgewichtszustand 

2

2

2

CO

H

CO

H O

ges.

n = 0
n = 1

n = 2

n = 1
n = 4

 
2

2

2

CO

H

CO

H O

ges.

n = x
n = 1 x

n = 2 x

n = 1 x
n = 4

�

�

�

 

 
Durch Einsetzen der Gleichgewichtsstoffmengen in das MWG erhält man 

 

(1 x) x = 1
(1 x) (2 x)

�
� �

  und x = 0,5 mol. 

Da das Reaktionsvolumen 100 l beträgt, sind die Gleichgewichtskonzentrationen in 
mol/l: 

[CO] = 0,005; [H2O] = 0,015; [H2] = 0,005; [CO2] = 0,015 
 
Die Gleichgewichtskonzentrationen in mol/l betragen: 

[CO] = 0,0025; [H2O] = 0,0225; [H2] = 0,0075; [CO2] = 0,0075 
 

2

2
I

p
I

pK =
p

 
2

2
I

c
I

cK =
c

 

Auf Grund des idealen Gasgesetzes gilt: 
np = R T = c R T
V

. 

Für die Partialdrücke von I und I2 gelten also die Beziehungen 
 pI = cI RT  und  

2 2I Ip = c R T  

2 2

2 2
I I

p
I I

(c R T) cK = = R T
c R T c

 

 Kp = Kc R T 
Kp ist nur dann gleich Kc, wenn keine Stoffmengenänderung der gasförmigen Kom-
ponenten auftritt. Ein Beispiel für eine Reaktion ohne Stoffmengenänderung ist die 
Reaktion I2 + H2 � 2 HI. 
 
Übt man auf ein System, das sich im Gleichgewicht befindet, durch Konzentra-
tions-, Druck- oder Temperaturänderung einen Zwang aus, so verschiebt sich die 
Gleichgewichtslage derart, dass sich ein neues Gleichgewicht einstellt, bei dem 
dieser Zwang vermindert ist. 
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Nach dem Prinzip von Le Chatelier verschiebt sich die Gleichgewichtslage mit 
steigendem Druck nach links. 
Dem Zwang durch Druckerhöhung wird durch Verminderung der Teilchenzahl im 
Gasraum ausgewichen. 
 
Durch Anwendung des MWG erhält man 

2

2
CO

p
CO

p
= K

p
 

Die Summe der Partialdrücke ist gleich dem Gesamtdruck. 

2CO COp  + p = p  

Die Kombination beider Gleichungen ergibt 
2
CO

CO
p

p
p  + = p

K
 

2
p p

CO p
K K

p = +  + p · K
2 4

�  

a) pCO = 1 bar, 
2COp  = 1 bar  

Bei 2 bar enthält das Gas im Gleichgewicht 50% CO und 50% CO2. 
b) pCO = 9,5 bar, 

2COp  = 90,5 bar  

Bei 100 bar enthält das Gas im Gleichgewicht 9,5% CO und 90,5% CO2. Die Rech-
nung bestätigt also das Prinzip von Le Chatelier, dass durch Erhöhung des Druckes 
das Gleichgewicht in Richtung der Seite kleinerer Stoffmengen der gasförmigen 
Stoffe verschoben wird. 
 
a) p2 = 1 bar 

    2CO pp  = K  

Auf Grund des MWG muss 
2COp  konstant bleiben, solange noch CaCO3 und CaO 

vorhanden sind. Der Druck des Kohlenstoffdioxids bleibt bei der Volumenverklei-
nerung dadurch konstant, dass sich gerade die Hälfte der ursprünglichen Menge 
CO2 mit CaO zu CaCO3 umsetzt. Das Gleichgewicht verschiebt sich also nach 
links. 
b) p2 = 2 bar 

    

2CO
p

CO

p
= K

p
 

Die Gleichgewichtslage dieser Reaktion wird durch Druckänderung nicht beein-
flusst, da bei der Reaktion die Stoffmengen der gasförmigen Stoffe konstant blei-
ben. Die Partialdrücke verdoppeln sich, also beträgt der Gesamtdruck 2 bar. 
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c) 1 bar < p2 < 2 bar 

    

2

2

CO H
p

H O

p p
 = K

p
�

 

Würde keine Reaktion eintreten, dann würden sich alle Partialdrücke verdoppeln, 
das MWG wäre nicht mehr erfüllt. Bei der Volumenverminderung muss daher H2 
mit CO zu H2O und C reagieren. Die Partialdrücke von H2 und CO nehmen daher 
weniger stark zu als der Partialdruck von H2O. Der Gesamtdruck liegt zwischen  
1 bar und 2 bar. Das Gleichgewicht ist druckabhängig und verschiebt sich mit stei-
gendem Druck nach links. 
 

 Verschiebung der Gleichgewichtslage bei 

Temperaturerhöhung Druckerhöhung 

Reaktion a nach rechts keine Verschiebung 

Reaktion b nach links nach rechts 
 
Dem Zwang der Temperaturerhöhung kann nur durch Wärmeverbrauch ausgewi-
chen werden. Daher verschiebt sich bei exothermen Reaktionen das Gleichgewicht 
in Richtung der Ausgangsprodukte, bei endothermen Reaktionen in Richtung der 
Endprodukte. Die Verschiebung der Gleichgewichtslage bei Temperaturänderungen 
ist auf die Temperaturabhängigkeit der Gleichgewichtskonstante zurückzuführen. 
 
a) nach rechts 
b) nach links 
 

a) 2 6
700 °C

W + 3 I WI
700 °C

�
�

����������������  

b) Durch Rücktransport von verdampftem Wolfram zum W-Glühfaden kann dessen 
Temperatur und damit die Lichtausbeute gesteigert werden.  
c) Chemische Transportreaktion. 
 
a) Reinstdarstellung von Ti, Zr, Hf, V und Ni (Mond-Verfahren). 
b) Ti + 2 I2 �  TiI4 
    Ni + 4 CO �  Ni(CO)4 
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Reaktionsgeschwindigkeit � Aktivierungsenergie � Katalyse 

a) falsch 
b) richtig 
Da bei höherer Temperatur Wasser gebildet wird, muss nach dem Prinzip von Le 
Chatelier bei tieferer Temperatur das Gleichgewicht noch weiter auf der rechten 
Seite liegen. Die Ursache dafür, dass sich H2 und O2 bei Raumtemperatur nicht 
umsetzen, ist also nicht die Gleichgewichtslage, sondern eine Reaktionshemmung. 
Reaktionshemmung bedeutet, dass die Reaktionsgeschwindigkeit sehr klein ist. 
 
Die Reaktionsgeschwindigkeit hängt im Wesentlichen ab 
– von der Temperatur, 
– der Größe der Aktivierungsenergie und 
– der Konzentration der Reaktionsteilnehmer. 
 
Die Ausgangsstoffe können nur miteinander reagieren, wenn sie zunächst in einen 
aktivierten Zwischenzustand übergehen. Um die Teilchen in diesen Zwischenzu-
stand zu bringen, ist ein bestimmter Energiebetrag, die Aktivierungsenergie, erfor-
derlich. Der aktivierte Zwischenzustand kann u. a. dadurch erreicht werden, dass 
die Teilchen mit einer bestimmten Mindestenergie zusammenstoßen. 
 

 
 
a) Durch Logarithmieren der Gleichung AE /RTv = A e�  erhält man 

A AE Elg v = lg A  lg e = lg A
RT 2,3 RT

� �  
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Bei konstanter Temperatur nimmt die Reaktionsgeschwindigkeit mit wachsender 
Aktivierungsenergie exponentiell ab. 
 

 
 
Bei konstanter Aktivierungsenergie nimmt die Reaktionsgeschwindigkeit mit stei-
gender Temperatur zu. Im (lg v)–1/T-Diagramm erhält man eine Gerade, aus deren 
Steigung sich EA ermitteln lässt. 
 
Je höher die Temperatur ist, umso mehr Teilchen besitzen die für die Reaktion er-
forderliche Mindestenergie und können den aktivierten Zwischenzustand erreichen 
(vgl. Aufg. 3.61). Die Reaktionsgeschwindigkeit wird also größer, wenn die Tem-
peratur erhöht wird. 
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Je kleiner die Aktivierungsenergie ist, umso geringer ist auch die für die Reaktion 
notwendige Mindestenergie der Teilchen. Da bei gegebener Temperatur mit ab-
nehmender Mindestenergie die Zahl der reaktionsfähigen Teilchen wächst, nimmt 
die Reaktionsgeschwindigkeit zu (vgl. Aufg. 3.62). 
 
a) Ein metastabiles System befindet sich nicht im Gleichgewicht. Das Gleichge-
wicht 2 NO �  N2 + O2 liegt bei Zimmertemperatur auf der rechten Seite. 
b) Die Aktivierungsenergie ist so groß, dass die Reaktion bei Zimmertemperatur 
nicht abläuft und daher NO als metastabile Verbindung existieren kann. 
Man muss aber beachten, dass der Begriff metastabil sich auf ein abgeschlossenes 
System bezieht. In Gegenwart von Sauerstoff z. B. reagiert NO bei Zimmertempe-
ratur sofort zu NO2. 
 
a) ist falsch. Ein Katalysator verschiebt ein Gleichgewicht nicht. 
b) ist falsch. Ein Katalysator liefert keine Energie. 
c) ist richtig. 
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a) und b) sind richtig. 
c) ist falsch. 
Durch einen Katalysator wird wie bei einer Temperaturerhöhung der Reaktionsab-
lauf beschleunigt. Im Gegensatz zur Temperaturerhöhung beeinflusst aber ein Kata-
lysator die Gleichgewichtslage nicht. 
 
a) Nein. 
b) Ja. 
c) Ja. 
d) Nein, nach dem Prinzip von Le Chatelier verringert sich die NH3-Konzentration. 
e) Ja, durch Erhöhung des Drucks erhöht sich auch die NH3-Konzentration. Beim 
Haber-Bosch-Verfahren verwendet man Drücke größer als 200 bar. 
 
 

 
 
Durch den Katalysator wird die Aktivierungsenergie erniedrigt. Die Wirkungsweise 
des Katalysators besteht darin, dass er den Mechanismus der Reaktion verändert. 
Die Reaktion läuft in Gegenwart des Katalysators über einen anderen aktivierten 
Zwischenzustand ab. Die Energie der Ausgangsstoffe und der Endstoffe muss in 
beiden Fällen jeweils dieselbe sein. 
Zusammengefasst ergibt sich folgender Sachverhalt: 
Durch Temperaturerhöhung wird den reagierenden Teilchen Energie zugeführt. 
Dadurch wird die Zahl der Teilchen, die die zur Reaktion notwendige Aktivie-
rungsenergie besitzen, vergrößert. Durch den Katalysator wird die Aktivierungs-
energie erniedrigt, dadurch haben bei gleichbleibender Temperatur mehr Teilchen 
die notwendige erniedrigte Aktivierungsenergie. Die Gleichgewichtslage wird 
durch den Katalysator nicht verändert. 
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1
2 2 32

3 2 4 2 2 7

2 2 7 2 2 4

a) SO + O SO
SO + H SO H S O
H S O + H O 2 H SO

�
�

�
 

SO3 wird in H2SO4 gelöst, da sich SO3 nur langsam in Wasser löst. 
 

2 5 2 2 4 3
1

2 4 2 2 52

b) V O + SO V O + SO

V O + O V O

�

�  
Der Katalysator verringert die Aktivierungsenergie der Oxidation von SO2, vergli-
chen mit der Oxidation mit O2. Der Katalysator ist bei 420–440 °C wirksam und bei 
dieser Temperatur sind 90% SO3 im Gleichgewicht vorhanden. 
 
An der Katalysatoroberfläche werden Gasmoleküle nicht nur physikalisch adsor-
biert, sondern es findet auch eine chemische Aktivierung statt. Dadurch wird die 
Aktivierungsenergie einer Reaktion herabgesetzt und die Reaktion beschleunigt. 
 
Der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist die dissoziative Adsorption (Chemi-
sorption) von N2. Es erfolgt dann eine stufenweise Reaktion von N-Atomen mit H-
Atomen der chemisorbierten H2-Moleküle. 
 
Durch unterschiedliche Katalysatoren entstehen aus gleichen Ausgangsstoffen un-
terschiedliche Reaktionsprodukte. 

Gleichgewichte bei Säuren, Basen und Salzen 

Elektrolyte � Konzentration 

a) und b) richtig 
c) falsch 
Elektrolyte bilden in Lösungen oder Schmelzen bewegliche Ionen. Dazu ist das 
Anlegen eines elektrischen Feldes nicht erforderlich. Bei Anlegen eines elektri-
schen Feldes erfolgt Ionenleitung. Kristallisieren die Elektrolyte bereits im festen 
Zustand in Ionengittern, so nennt man sie echte Elektrolyte. Die Ionenleitung er-
folgt bei diesen Stoffen auch in der Schmelze. Polare Molekülverbindungen, die mit 
Wasser unter Bildung von Ionen reagieren, nennt man potentielle Elektrolyte. 
 
a) KCl, NaF 
b) NH3, HCl 
c) Zucker, Alkohol 
Nur die unter a) und b) genannten Stoffe bilden in wässriger Lösung Ionen. Bei 
Zucker und Alkohol liegen in der Lösung neutrale Moleküle vor. 
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+WasserKCl  K (aq) + Cl (aq)������  echter Elektrolyt 

+
 3 2 4

+
 2 3

NH + H O NH (aq) + OH (aq)

HCl + H O H O (aq) + Cl (aq)

�

�

��  
!

�  "
 potentielle Elektrolyte 

Die Ionen sind in wässriger Lösung hydratisiert. 
 

 
  Wassermoleküle sind Dipole:  
 
 
Die Wasserdipole lagern sich mit der negativen Seite an das  
Kation an. 

 
Die Konzentration ist die Stoffmenge, die in einem bestimmten Volumen vorhan-
den ist. Die übliche Einheit ist mol/l. 
Für die Konzentration eines Stoffes A benutzt man die beiden Schreibweisen cA 
oder [A]. 
Zur Vereinfachung der Schreibweise werden manchmal nur die Zahlenwerte der 
Konzentrationen angegeben, ihre Einheit ist dann immer mol/l. 
 
b) ist richtig, denn 58 g NaCl in 1 l Wasser gelöst, ergeben nicht genau 1 l Lösung. 
 
a) In 100 ml sind 0,01 mol NaCl enthalten. 
b) 0,01 mol · 58 g/mol = 0,58 g 
c) 0,58% NaCl 
Bei kleinen Konzentrationen ist die Masse von 1 l einer wässrigen Lösung nähe-
rungsweise 1 kg. 
 
Die Stoffmenge n in einem Lösungsvolumen ändert sich bei dessen Verdünnen 
nicht:        n1(vor Verdünnung) = n2(nach Verdünnung) 
 
Verdünnungsgesetz:    c1 V1 = c2 V2 
 
     0,5 mol/l · V1 = 0,03 mol/l · 1000 ml 
V1 = 60 ml der ursprünglichen Lösung werden mit einer Vollpipette entnommen, in 
einen 1 l Messkolben gegeben und bis zur Markierung aufgefüllt. 

Säuren � Basen 

Säuren sind Wasserstoffverbindungen, die in wässriger Lösung durch Dissoziation 
H+-Ionen bilden. Basen sind Hydroxide, die in wässriger Lösung durch Dissoziation 
OH–-Ionen bilden. 
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Säuren sind Stoffe, die Protonen abspalten können. Basen sind Stoffe, die Protonen 
anlagern können. 
Nach der Theorie von Brønsted steht eine Säure im Gleichgewicht mit ihrer konju-
gierten Base. 
 Säure �  konjugierte Base + Proton 
      S �  B + Proton 
 

Säure konjugierte Base 

HCN CN– 

HS– S2– 

4NH�  NH3 

H2O OH– 

H3O+ H2O 

4HSO�  2
4SO �  

H2SO4 4HSO�  

HF F– 
 
 

Säure konjugierte Base 

HCl Cl– 

3HCO�  2
3CO �  

H2SO4 4HSO�  

H3O+ H2O 

[Fe(H2O)6]3+ [Fe(OH)(H2O)5]2+ 
 
a) Anionensäuren: 4HSO�  

b) Anionenbasen:  OH–, 4HSO� , Cl–  

c) Neutralsäuren:  H2O, HCl 
d) Neutralbasen:   H2O, NH3 
 
Beispiele für Kationensäuren sind: H3O+, 4NH� , [Fe(H2O)6]3+ 
 
Bei chemischen Reaktionen treten freie Protonen nicht auf. Eine Säure kann daher 
nur dann Protonen abgeben, wenn gleichzeitig eine Base vorhanden ist, die die 
Protonen aufnimmt. 
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a) Säure 
b) Säure 
c) Base 
d) Säure 
e) Base 
 
H2O und 2 4H PO�  sind Ampholyte. 

Teilchen, die sowohl als Säure als auch als Base reagieren können, nennt man Am-
pholyte. 
 
a) S1 + B2 �  B1 + S2 

 HCl + H2O �  Cl– + H3O+ 

 H2S + H2O �  HS– + H3O+ 

 H2O + H2O �  OH– + H3O+ 

   4NH�
 + H2O �  NH3 + H3O+ 

 
b) Bei diesen Protolysereaktionen tritt immer das Säure-Base-Paar H3O+/H2O auf. 
 
a) B1 + S2 �   S1  +  B2 

 NH3 + H2O �  4NH�  +  OH– 

  
2
3CO �  + H2O �  3HCO�  +  OH– 

   CN– + H2O �   HCN +  OH– 

 S2– + H2O �   HS– +  OH– 
 
b) Bei diesen Protolysereaktionen tritt das Säure-Base-Paar H2O/OH– auf. 
 
Nach Arrhenius sind Säuren und Basen bestimmte Stoffklassen. Bei Brønsted sind 
Säuren und Basen nicht fixierte Stoffklassen, sondern sie sind durch ihre Funktion, 
Protonen abgeben oder aufnehmen zu können, charakterisiert. Dies zeigt sich z. B. 
darin, dass bestimmte Teilchen je nach Reaktionspartner sowohl als Säure als auch 
als Base reagieren können (H2O, 4HSO� ). 

Basen sind nach Arrhenius nur die Metallhydroxide. Nach Brønsted können auch 
Stoffe, die keine Hydroxidionen enthalten, als Basen fungieren (NH3, 2

3CO � ). 

Nach Arrhenius sind Säuren und Basen neutrale Stoffe. Nach Brønsted können auch 
Ionen Säuren und Basen sein ( 4NH� , S2–). 
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Stärke von Säuren und Basen � pKS-Wert � pH-Wert 

Die Reaktionsgleichung lautet: 
HF + H2O �  H3O+ + F– 

Die Anwendung des MWG ergibt: 
+

3

2

[H O ] [F ]
K

[HF] [H O]

�


   

In verdünnten wässrigen Lösungen wird im Vergleich zur Gesamtmenge des Was-
sers so wenig H2O umgesetzt, dass die Konzentration des Wassers praktisch kon-
stant bleibt. [H2O] kann daher in die Konstante einbezogen werden. In reinem Was-
ser ist [H2O] = 55,5 mol/l. 

+
3

S
[H O ] [F ]

K
[HF]

�


   

KS nennt man Säurekonstante. 
 
Der pKS-Wert ist der negative dekadische Logarithmus des numerischen Wertes der 
Säurekonstante. 
 pKS = –lg KS 

Der pKS-Wert von HF beträgt 3,15. 
 
Eine Säure ist umso stärker, je größer ihr KS-Wert und je kleiner ihr pKS-Wert ist. 
 

CN– + H2O �  HCN + OH– 

B
[HCN] [OH ] K

[CN ]

�

� 
   

Diese Massenwirkungskonstante wird Basenkonstante genannt. Eine Base ist umso 
stärker, je größer der KB-Wert und je kleiner der pKB-Wert ist. 
 

NH3 + H2O �  4NH�  + OH– 

4
B

3

[NH ] [OH ] K
[NH ]

� �


    

 
a) Man erhält das Ionenprodukt des Wassers durch Anwendung des MWG auf die 
Autoprotolyse des Wassers. 

2 H2O �  H3O+ + OH– 
[H3O+] [OH–] = K [H2O]2 
[H3O+] [OH–] = KW (Ionenprodukt des Wassers) 
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Die Konstante KW hat bei 25 °C den Wert 10–14 mol2/l2, sie wird mit steigender 
Temperatur etwas größer. 
 
b) Der pH-Wert ist der negative dekadische Logarithmus des Zahlenwertes der in 
mol/l angegebenen H3O+-Konzentration. 

pH = –lg 
+

3
1

[H O ]
1 mol l�
� 

� �� �� �

 

Der pH-Wert ist – wie der pK-Wert – ein dimensionsloser Zahlenwert. 
 
In reinem Wasser ist: 

[H3O+] = [OH–] 
[H3O+] = 10–7 mol/l 
pH = 7 

 
Für die Reaktion HCN + H2O �  H3O + + CN– gilt: 

3
S

[H O ] [CN ]
K

[HCN]

� �


  

Für die Reaktion CN– + H2O �  HCN + OH– gilt: 

B
[HCN] [OH ] K

[CN ]

�

� 
   

Durch Multiplikation beider Gleichungen erhält man 
KS · KB = [H3O+] [OH–] = 10–14 mol2/l2 

und daraus durch Logarithmieren: 
pKS + pKB = 14 

Diese Beziehung gilt für jedes Säure-Base-Paar. Es genügt also, für Säure-Base-
Paare nur die pKS-Werte zu tabellieren. 
Der pKB-Wert von CN– ist 14 – 9,2 = 4,8. 
 

Säure-
stärke 

Säure Base Basen-
stärke 

pKS pKB 

 

HCl Cl– 

   

H3O+ H2O 

CH3COOH CH3COO– 

 4NH�  NH3 

 3HCO�  2
3CO �  

H2O OH– 
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Je stärker eine Säure ist, umso schwächer ist die konjugierte Base und umgekehrt 
(vgl. Tab. 7 im Anhang). 
 
a) links 
b) links 
c) rechts 
d) rechts 
e) links 
f) rechts 
Bei einer Säure-Base-Reaktion liegt das Gleichgewicht immer auf der Seite der 
schwächeren Säure und der schwächeren Base. 

1 2 1 2S (stark) + B (stark) B (schwach) + S (schwach)�  

zunehmende
Säurestärke

zunehmende
Basenstärke

S1 B1

S2 B2

Proton

 
 
Ordnet man die Säure-Base-Paare wie in Aufg. 3.100, so gilt die Regel „links oben 
reagiert mit rechts unten“. 
 
a) Der Säurecharakter von hydratisierten Metallionen beruht darauf, dass H2O-
Moleküle der Hydrathülle Protonen abgeben können, weil diese vom positiv gela-
denen Zentralion „abgestoßen“ werden: 

[Al(H2O)6]3+ � [Al(H2O)5OH]2+ + Proton 
b) Die Säurestärke eines hydratisierten Metallions ist umso größer, je kleiner und 
höher geladen das Zentralion ist. 
 

K2CO3 basisch 2
3 2 3CO + H O HCO + OH� � ��  

KNO3 neutral  – 

Na2S basisch  S2– + H2O � HS– + OH– 

Al2(SO4)3 sauer  [Al(H2O)6]3+ + H2O � [Al(OH)(H2O)5)]2+ + H3O+ 
 
Als erster Schritt findet eine Dissoziation des Salzes unter gleichzeitiger Hydratati-
on der Ionen statt. Ob dann eine saure oder basische Reaktion erfolgt, hängt davon 
ab, wie stark die vorliegenden Ionen als Brønsted-Säuren bzw. Brønsted-Basen 
reagieren. Wenn für eine Säure pKS > 14 und für eine Base pKB > 14 ist, macht sich 
die saure oder basische Reaktion in wässriger Lösung nicht mehr bemerkbar, d. h., 
es findet praktisch keine Protolyse statt. 
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Beispiel: + 2–
2 3 3K CO 2 K + CO�  (Dissoziation) 

 2
3 2 3CO + H O HCO + OH� � ��  (Protolyse) 

Die extrem schwache Säure K+(aq) protolysiert nicht. 
 

sauer neutral basisch 

FeCl3 NaClO4 NaCN 

(NH4)2SO4 BaCl2 Na3PO4 

Berechnung von pH-Werten 

Die Konzentration der OH–-Ionen ist gleich der NaOH-Konzentration: [OH–] =  
10–2 mol/l. Aus dem Ionenprodukt des Wassers erhält man: 

+ W
3

K
[H O ] =

[OH ]�
 

14 2 2
+ 12

3 2
10 mol /l[H O ] = = 10 mol/l

10 mol/l

�
�

�   �  pH = 12 

 
pH = –lg cSäure 
Es handelt sich um eine HNO3-Lösung der Konzentration 10–3 mol/l. 
 
pH = 6,99 � 7 
In reinem Wasser ist [H3O+] = [OH–] = 10–7 mol/l. Eine 10–9 mol/l H2SO4-Lösung 
liefert dazu 2 · 10–9 mol/l H3O+. Die Menge ist im Vergleich zu 10–7 mol/l ver-
schwindend klein, so dass pH = –lg (10–7 + (2 · 10–9)) = 6,99 � 7. 
Diese Aufgabe zeigt, dass die Beziehung pH = –lg cSäure nur anwendbar ist, wenn 
cSäure > 10–7 mol/l ist.  
 
pH = 2,1 

+
3

S
[H O ] [F ]

= K
[HF]

�

   

Bei der Reaktion von einem Molekül HF mit einem Molekül H2O entstehen ein F–-
Ion und ein H3O+-Ion, also gilt: 

[H3O+] = [F–] 
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Durch Einsetzen in das MWG erhält man: 
+ +

3 3
S

Säure
+

3 S Säure

1
S Säure2

1
2

[H O ] [H O ]
 = K

c

[H O ] = K  · c

pH = (pK lg c )

pH = (3,2 lg 0,1)

�

�

 

Man sollte nicht vergessen, dass diese Formel eine Näherungsformel ist, die nur 
gilt, wenn [HF] � cSäure ist. Exakt gilt: 
[HF] = cSäure – [H3O+] 
Konzentration  Konzentration  Konzentration 
der HF-Moleküle  der HF-Moleküle  der protolysierten 
im Gleichgewicht  vor der Protolyse  HF-Moleküle 
Die Anwendbarkeit von Näherungsformeln wird in Aufg. 3.112 näher behandelt. 
 

 Konzentration 10–1 mol/l 10–3 mol/l 

a) pH-Wert 3 4 

b) Protolysegrad � 0,01 0,1 

 
Bei hundertfacher Verdünnung nimmt die H3O+-Konzentration der Essigsäure nur 
auf 1

10  ab, da gleichzeitig der Protolysegrad von 1% auf 10% anwächst. 

a) Der pH-Wert wird nach der Gleichung 1
S Säure2pH = (pK lg c )�  berechnet (s. 

Aufg. 3.108). 

b) Konzentration protolysierter SäuremoleküleProtolysegrad = 
Konzentration der Säuremoleküle vor der Protolyse

   

 
+

3

Säure

[H O ]
� = 

c
   

Durch Einsetzen der Näherungsformel +
3 S Säure[H O ] = K  · c  (s. Aufg. 3.108) 

erhält man: 

 S

Säure

K
� = 

c
   

Man beachte, dass auch diese Gleichung eine Näherung ist. 
 
pH = 10,6 
KCN dissoziiert vollständig in K+ und CN–. K+(aq) protolysiert nicht, braucht also 
nicht berücksichtigt zu werden. CN– ist eine Brønsted-Base und reagiert nach  
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CN– + H2O �  HCN + OH– 
Da aus jedem mit H2O reagierenden CN– ein HCN und ein OH– entstehen, ist 
[HCN] = [OH–]. Mit Hilfe des MWG erhält man: 

2

B
[OH ][HCN] [OH ]= = K

[CN ] [CN ]

� �

� �  

B[OH ] = K [CN ]� �  

Da nur wenig CN–-Ionen mit H2O reagieren, kann man für die Gleichgewichtskon-
zentration [CN–] die Gesamtkonzentration an gelöstem KCN setzen. 

 B Base[OH ] = K c� �  

 1
B Base2pOH = (pK lg c )�  

Mit den Werten cBase = 10–2 mol/l und pKB = 14 – pKS = 4,8 erhält man: 

 1
2pOH = (4,8 2) = 3,4�  

 pH = 14 – pOH = 10,6 
 
a) 1

2pH = (3,75 + 0,15) = 1,95  

b) 1
2pOH = (6,8 + 3) = 4,9  

 pH = 9,1 
 
Nach der Näherungsformel erhält man pH = 4,6. 
Dieses Ergebnis muss jedoch falsch sein, da selbst bei vollständiger Protolyse der 
pH-Wert nicht kleiner als 6 werden kann. Sie sehen also, dass man diese Formel 
nicht kritiklos anwenden darf. Man muss sich bei Näherungsformeln über die Gren-
zen der Anwendbarkeit im Klaren sein. 
 
Anwendbarkeit von Näherungsformeln zur pH-Berechnung. 
Für eine exakte Berechnung des pH-Wertes muss man die Gleichung 

 
+ 2

3
S+

Säure 3

[H O ]
= K

c [H O ]�
  

lösen. Sie folgt aus dem MWG 

 
+

3
S

[H O ] [A ]
= K

[HA]

�

  

unter Berücksichtigung der Beziehungen [H3O+] = [A–] und  
[HA] = cSäure – [H3O+]. Da diese Berechnung umständlich ist, benutzt man Nähe-
rungsgleichungen. Die Näherungsgleichung I 
  pH = –lg cSäure  (I) 
 

3.111 

3.112 



216  Lösungen – 3. Die chemische Reaktion 

gilt für den Fall praktisch vollständiger Protolyse. Mit I kann man ohne großen 
Fehler rechnen, wenn die Bedingung  
  cSäure � KS 
gilt. In diesem Bereich ist der Protolysegrad 
  � � 0,62 
Die Näherungsgleichung II 

 1
S Säure2pH = (pK lg c )�   (II) 

gilt für den Fall, dass wenige Säuremoleküle protolysieren: 
 [HA] � cSäure 
Mit II kann man dann rechnen, wenn die Bedingung 
 cSäure � KS 
erfüllt ist; hier ist � � 0,62. 
Die Näherungsgleichungen I und II werden identisch, wenn 
 cSäure = KS 
ist. Der Protolysegrad beträgt dann gerade � = 0,62. Der Fehler der Näherungsbe-
rechnung ist an diesem Punkt am größten. Da aber auch dann nur ein um 0,2 pH-
Einheiten zu kleiner Wert berechnet wird, ist eine exakte Berechnung nur notwen-
dig, wenn man sehr genaue pH-Werte braucht. 
Bei der Anwendung der Näherungsgleichungen ist also nicht nur der pKS-Wert, 
sondern auch die Konzentration der Säure zu beachten. 
Zur Berechnung des pH-Wertes einer HF-Lösung der Konzentration 10–6 mol/l 
muss die Näherungsgleichung I benutzt werden, da pKS = 3,2 ist. Man erhält 

 pH = 6 
Diese HF-Lösung hat einen Protolysegrad von annähernd 1. Die Näherung II kann 
also auf keinen Fall richtig sein. 
 
pH = 10 
Für die pOH-Berechnung von Basen gelten analoge Näherungsgleichungen wie für 
die pH-Berechnung von Säuren. 
Im Bereich cBase � KB gilt: 
  pOH = –lg cBase 
Im Bereich cBase � KB gilt: 

1
B Base2pOH = (pK lg c )�  

Für 3
4PO �  ist pKB = 1,7. Man muss also mit der ersten Näherungsgleichung rechnen 

pOH = 4 und pH = 10. 
Mit der zweiten Näherungsgleichung erhielte man die falschen Werte 

pOH = 2,85 und pH = 11,15. 
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Pufferlösungen � Indikatoren 

Der pH-Wert nimmt zu, da das Gleichgewicht 
HAc + H2O �  H3O+ + Ac– 

durch Zugabe von Ac– nach links verschoben wird (HAc = CH3COOH, Ac– = 
CH3COO–). 
 
Der pH-Wert nimmt ab. Das Gleichgewicht 

NH3 + H2O �  4NH�  + OH– 

wird durch Erhöhung der 4NH� -Konzentration nach links verschoben. 
 
pH = 4,8  

Aus dem MWG 3
S

[H O ] [Ac ]
K

[HAc]

� �


  

erhält man +
3 S

[HAc][H O ] =  K  · 
[Ac ]�

 

und S
[Ac ]pH = pK  + lg 
[HAc]

�
 

Für [Ac–] = [HAc] ist pH = pKS. 
 
a) Pufferlösungen werden zur Konstanthaltung von pH-Werten benutzt. 
Bei Zugabe kleiner Mengen Säure oder Base ändert sich der pH-Wert einer Puffer-
lösung nur geringfügig. 
b) Pufferlösungen bestehen aus einem Gemisch einer Säure und ihrer konjugierten 
Base. Beide dürfen nur unvollständig protolysieren. 
 
a) Ein Acetatpuffer besteht aus einem Gemisch von Essigsäure und Natriumacetat. 
b) H3O+-Ionen reagieren mit Acetationen unter Bildung von Essigsäuremolekülen. 

H3O+ + Ac– � HAc + H2O 
OH–-Ionen reagieren mit Essigsäuremolekülen unter Bildung von Acetationen. 

HAc + OH– � Ac– + H2O 
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a) Den pH-Wert erhält man nach S
[Ac ]pH = pK  + lg 
[HAc]

�
 (vgl. Aufg. 3.116). 

[Ac ]
[HAc]

�
 pH 

[Ac ] · 100%
[Ac ] + [HAc]

�

�
 

0,01 3 1,0 

0,1 4 9,1 

1,0 5 50,0 

10,0 6 90,9 

100,0 7 99,0 
 
Die im Diagramm eingezeichnete Kurve wird als Pufferkurve bezeichnet. 
 

 
 

c) Die beste Pufferwirkung hat ein Acetatpuffer bei pH = pKS = 5, [Ac ] 1
[HAc]

�

 . 

Sowohl bei Zugabe von H3O+- als auch von OH–-Ionen ändert sich bei diesem pH-

Wert das Verhaltnis [Ac ]
[HAc]

�
 und damit der pH-Wert am wenigsten. 

d) Bei einer Essigsäure der Konzentration 0,1 mol/l ist pH = 3 und das Verhältnis 
[Ac ] 0,01
[HAc]

�

  (vgl. Aufg. 3.109). 

 
Geeignet ist das Puffergemisch NH3 / 4NH� . Es puffert am besten bei pH = pKS = 
9,2. 
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Man muss Natriumacetat und Essigsäure im Verhältnis 4 : 1 mischen. 

S

0,6

[Ac ]lg  =  pH pK
[HAc]

[Ac ]lg  =  5,35 4,75 = 0,6
[HAc]

[Ac ]  =  10  = 4
[HAc]

�

�

�

�

�  

 
Der pH-Wert ändert sich von 4,75 auf 4,74. 
Durch Zugabe der Säure läuft die Reaktion 

Ac– + H3O+ �  HAc + H2O 
praktisch vollständig nach rechts ab. Dadurch wächst [HAc] um denselben Betrag 
um den [Ac–] abnimmt. Die Zugabe von 1 ml der HCl-Lösung zu einem Liter ent-
spricht einer Zunahme der H3O+-Konzentration um 10–3 mol/l. 

S
[Ac ]pH = pK  + lg 
[HAc]

�
 

Vor der Zugabe ist 
pH = pKS = 4,75 

Nach der Zugabe ist 
0,1 0,001pH = 4,75 + lg  = 4,74
0,1 + 0,001

�  

Durch Zugabe von 1 ml NaOH-Lösung der Konzentration 1 mol/l würde sich der 
pH-Wert auf 4,76 erhöhen. 
 

Lösung pH-Wert vor dem Zusatz pH-Wert nach dem Zusatz 

a) 5,00 3,00 

b) 9,00 3,00 

c) 4,75 4,66 

d) 4,75 4,74 
 
Das Ergebnis c) erhält man nach 

0,01 0,001pH = 4,75 + lg  = 4,66
0,01 + 0,001

�  

Verglichen mit den Lösungen a) und b) hat sich bei den Pufferlösungen c) und d) 
der pH-Wert nur unwesentlich geändert. Die Pufferwirkung der konzentrierten Lö-
sung ist besser. 
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In wässrigen Lösungen existiert das pH-abhängige Gleichgewicht 
Ind– + H3O+ �  HInd + H2O 
Farbe 1    Farbe 2   
Indikatorbase    Indikatorsäure   
 
Bei Änderung des pH-Wertes ändert sich das Konzentrationsverhältnis  
[HInd]/[Ind–] und damit die Farbe. 
 
a) Der pH-Bereich, in dem sich die Farbe des Indikators sichtbar ändert, nennt man 
den Umschlagbereich. 
b) Durch Anwendung des MWG auf die Reaktion 

HInd + H2O �  H3O+ + Ind– 
erhält man: 

S
[Ind ]pH = pK  + lg 
[HInd]

�
 

Das Auge nimmt im Wesentlichen nur die Farbe der Indikatorbase Ind– bzw. der 
Indikatorsäure HInd wahr, wenn das Verhältnis [Ind–] zu [HInd] größer als 10 oder 
kleiner als 0,1 ist. In dem dazwischen liegenden Bereich, der dem Bereich pH = 
pKS ± 1 entspricht, treten Mischfarben auf. 
 
Man verwendet immer nur so geringe Indikatormengen, dass sie den pH-Wert der 
zu messenden Lösung praktisch nicht beeinflussen. 

Löslichkeitsprodukt � Aktivität 

a)  
4

2+ 2
4 BaSO[Ba ] [SO ] = L�  

b)  
2

2+ 2
CaF[Ca ] [F ] = L�  

Das Löslichkeitsprodukt L ist eine von der Temperatur abhängige Konstante. Die 
Zahlenwerte der Löslichkeitsprodukte sind für 25 °C tabelliert. (Vgl. Tabelle 8 im 
Anhang.) 
 

4

2+ 2 2 4 2 2 6 2 2
4 CaSO[Ca ] [SO ] = 10 ·10 mol /l = 10 mol /l < L� � � �  

Die Lösung ist also ungesättigt. 
 
In dieser CaF2-Lösung ist [Ca2+] = 10–4 mol/l und [F–] = 2 · 10–4 mol/l, da 
[F–] = 2 [Ca2+]. Die Konzentration der F–-Ionen ist doppelt so groß wie die der 
Ca2+-Ionen. 

2

2+ 2 4 4 2 3 3 12 3 3
CaF[Ca ][F ] = 10 ·(2 · 10 ) mol /l = 4 ·10 mol /l < L� � � �  

Die Lösung ist noch ungesättigt und kann also hergestellt werden. 
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2

3 3 2 3 3 6 3 3
BaFL = 9 · 10 ·(2 · 9 · 10 ) mol /l = 2,9 · 10  mol /l� � �  

 
In 100 ml dieser NaCl-Lösung lösen sich 10–8 mol AgCl. 
Für die Reaktion AgCl �  Ag+ + Cl– gilt im Gleichgewicht: 

[Ag+] [Cl–] = 10–10 mol2/l2 
Da NaCl vollständig dissoziiert, ist [Cl–] = 10–3 mol/l. [Ag+] kann daher maximal 
10–7 mol/l betragen. In einem Liter lösen sich demnach 10–7 mol AgCl. 
 
a)  [Ag+] = [Cl–] 

[Ag+] [Cl–] = [Ag+]2 = 10–10 mol2/l2 
[Ag+] = 10–5 mol/l  

Die Löslichkeit von AgCl beträgt 10–5 mol/l. 

b)  + 2
4[Ag ] = 2 [CrO ]�  

+ 2 2 2 3 12 3 3
4 4[Ag ]  [CrO ] = 4 [CrO ]  = 4 · 10  mol /l� � �  

2 4
4[CrO ] = 10  mol/l� �  und 4[Ag ] = 2 · 10  mol/l� �  

Die Löslichkeit von Ag2CrO4 beträgt 10–4 mol/l. 
c) Ag2CrO4 ist besser löslich als AgCl. 
Beim Vergleich von Löslichkeitsprodukten muss man die stöchiometrische Zu-
sammensetzung beachten. 
 
Zuerst fällt CaSO4 aus. 
Es liegt gerade eine gesättigte CaSO4-Lösung vor. Die BaSO4-Lösung ist noch un-
tersättigt. Beim Verdunsten muss daher zuerst CaSO4 ausfallen, obwohl BaSO4 
schwerer löslich ist. 
 
c) ist richtig. 
Um voraussagen zu können, welche Verbindung zuerst ausfällt, müssen die Kon-
zentrationen der in der Lösung vorliegenden Ionen bekannt sein. Nur wenn die 
Löslichkeitsprodukte sehr unterschiedlich sind, ist eine Voraussage ohne Angabe 
der Konzentrationen möglich. 
 
b) ist richtig. 
Im Unterschied zur vorhergehenden Aufgabe sind die Löslichkeitsprodukte hier 
sehr unterschiedlich. Auch bei sehr kleinen Hg2+-Konzentrationen fällt zuerst HgS 
aus. 
 
Bei Erhöhung der H3O+-Konzentration muss sich das Gleichgewicht II nach rechts 
verschieben, die S2–-Konzentration nimmt ab. Dadurch wird auch das Gleichge-
wicht I nach rechts verschoben, die Konzentration von Pb2+ muss zunehmen. 

3.130 

3.131 

3.132 

3.133 

3.134 

3.135 

3.136 



222  Lösungen – 3. Die chemische Reaktion 

Bei Zugabe von genügend Säure löst sich PbS auf. Ob sich ein schwerlösliches 
Sulfid bei Zugabe von Säure auflöst oder nicht, hängt 1. von der Größe des Lös-
lichkeitsproduktes und 2. von der H3O+-Konzentration ab. 
 

H2S + H2O �  H3O+ + HS– 
HS– + H2O �  H3O+ + S2– 
Zn2+ + S2– �  ZnS 

In saurer Lösung nimmt die Konzentration von S2– so weit ab, dass das Löslich-
keitsprodukt von ZnS nicht überschritten wird. 
 
a) Konzentrationen dürfen im MWG nur bei idealen Lösungen verwendet werden. 
Ideale Lösungen sind sehr verdünnte Lösungen, in denen keine Wechselwirkungen 
zwischen den gelösten Teilchen auftreten. Bei konzentrierten Lösungen können 
diese Wechselwirkungskräfte nicht mehr vernachlässigt werden. 
b) Die Wechselwirkung der Teilchen wird durch den Aktivitätskoeffizienten f be-
rücksichtigt, mit dem die Konzentrationen zu multiplizieren sind. Die Aktivität  
a = f · c ist die „wirksame Konzentration“, die ins MWG eingesetzt wird. Für ideale 
Lösungen ist f = 1, d. h., in diesem Fall ist die Aktivität gleich der Konzentration. 
 
In einer konzentrierten KNO3-Lösung sind die Wechselwirkungen zwischen den 
gelösten Teilchen nicht mehr zu vernachlässigen. Der Aktivitätskoeffizient der 
Ionen wird kleiner als eins. Da das Produkt der Aktivitäten 

2 + 2 +
2 2+ 2 2

Pb Cl Pb Cla  · a = f [Pb ] · f [Cl ]  = L� �
�   

eine Konstante ist, müssen die Konzentrationen im Gleichgewicht zunehmen, wenn 
die Aktivitätskoeffizienten kleiner werden. 

Redoxvorgänge 

Oxidation � Reduktion � Redoxgleichungen 

Oxidation ist Elektronenabgabe, dabei wird die Oxidationszahl erhöht: 
 A �  An+ + n e� 
Reduktion ist Elektronenaufnahme, dabei wird die Oxidationszahl erniedrigt: 
 B + m e– �  Bm– 

 
a), d) und e) sind Oxidationsvorgänge, 
b) und c) sind Reduktionsvorgänge. 
Es treten vier Redoxpaare auf. Bei c) und e) handelt es sich um dasselbe Redoxpaar: 

Reduktion3+ 2+
Oxidation

Fe  + e   Fe� ��������������  
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Für ein Redoxpaar gilt allgemein: 
Oxidierte Form + Elektronen �  Reduzierte Form 

 
Oxidierte Form Reduzierte Form 

Cu+ Cu 

Cu2+ Cu+ 

Cl2 Cl– 

Al3+ Al 

Cu2+ Cu 
 
Beachten Sie, dass Cu+ sowohl oxidierte Form als auch reduzierte Form sein kann. 
 
Formulierung von Redoxsystemen 
Etwas kompliziertere Redoxsysteme lassen sich nach folgendem Schema, das am 
Beispiel 2 2

4 3SO /SO� �  erläutert sei, aufstellen: 

1. Ermittlung der Oxidationszahlen. 

 
+6 +4

2 2
4 3SO SO� ��  

2. Aus der Differenz der Oxidationszahlen erhält man die Zahl auftretender Elekt-
ronen. 

 
+6 +4

2 2
4 3SO + 2 e SO� � ��  

3. Prüfung der Ladungsbilanz (Elektroneutralitätsbedingung): 
Die Ladungssumme muss auf beiden Seiten gleich sein. Die Differenz kann für 
Reaktionen in wässriger Lösung durch Hinzuschreiben von H3O+ oder OH– ausge-
glichen werden. 

 
2 + 2
4 3 3SO +  2 e + 2 H O SO� � ��  

oder 

 
2 2
4 3SO + 2 e SO + 2 OH� � � ��  

4. Prüfung der Stoffbilanz: Auf beiden Seiten muss für jede Atomsorte die gleiche 
Anzahl an Atomen vorhanden sein. 

 
2 + 2
4 3 3 2SO + 2 e + 2 H O SO + 3 H O� � ��  

oder 

 
2 2
4 2 3SO + 2 e + H O SO + 2 OH� � � ��  
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Für Reaktionen in einer Carbonatschmelze muss man die Ladungsbilanz durch 
2
3CO �  ausgleichen. 

Ladungsbilanz 2 2 2
4 3 3SO + 2 e SO + CO� � � ��  

Stoffbilanz 2 2 2
4 2 3 3SO + 2 e + CO SO + CO� � � ��  

 

a) 
+5 +2

+
3 3 2HNO  + 3 H O  + 3 e NO + 5 H O� �  

b) 
+6 +3

2
4 2 3CrO  + 4 H O + 3 e Cr(OH)  + 5 OH� � ��  

c) 
+7

+ 2+
4 3 2MnO  + 8 H O  + 5 e Mn + 12 H O� � �  

 

a) 
+6

2 + 3+
2 7 3 2Cr O  + 14 H O  + 6 e 2 Cr  + 21 H O� � �  

b) 
0 2 2

2 2O  + 2 H O  + 4 e 4 OH
� �

� ��  

Wenn die Gleichung von rechts nach links abläuft, werden zwei der vier OH–-Ionen 
zu O2 oxidiert, die anderen beiden werden zum Ladungsausgleich benötigt. 

c) 
6 3

2 2
4 2 2 3 32 Cr O  + 5 CO  + 6 e Cr O  + 5 CO

� �
� � ��  

 

a) 
+6

2 2+ 2
4 2 3MnO + 4 CO  + 4 e Mn + 4 CO� � ��  

b) 
+4

+ 2+
2 3 2PbO  + 4 H O  + 2 e Pb + 6 H O� �  

c) 
0 2 1 2

2 2 2 2O  + 2 H O  + 2 e H O  + 2 OH
� � �

� ��  

d) 
+1 0 +1

+
3 2 22 H O  + 2 e H + 2 H O� �  

 
Bei chemischen Reaktionen treten freie Elektronen nicht auf. Die Oxidation (Re-
duktion) eines Stoffes kann nur dann erfolgen, wenn gleichzeitig ein anderer Stoff 
reduziert (oxidiert) wird. 
 
Reaktionen mit gekoppelter Oxidation und Reduktion nennt man Redoxreaktionen. 
An einer Redoxreaktion sind immer zwei Redoxpaare beteiligt. 
 
Aufstellen von Redoxgleichungen 

Beispiel: 2+
3Cu + NO Cu + NO� �   

Redoxpaar 1:  Cu �  Cu2+ + 2 e�- × 3 
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Redoxpaar 2: +
3 3 2NO  + 3 e  + 4 H O NO + 6 H O� � �  × 2 

Redoxpaar 1 muss mit drei, Redoxpaar 2 mit zwei multipliziert werden, damit in 
der Redoxgleichung keine Elektronen auftreten. Die Redoxgleichung erhält man 
dann durch Addition beider Gleichungen. 

Redoxgleichung:  + 2+
3 3 23 Cu + 2 NO  + 8 H O 3 Cu  + 2 NO + 12 H O� �  

Man kann auch folgendermaßen verfahren: 
1. Man schreibt die Zahlen der pro Redoxpaar ausgetauschten Elektronen auf: 
 2 

 
5 2

2+
3Cu + NO Cu + NO

� �
� �   

 3 
2. Man multipliziert die beiden Redoxpaare wie oben angegeben: 

 
2+

33 Cu + 2 NO 3 Cu  + 2 NO� �  
3. Ladungsbilanz und 
4. Stoffbilanz 
werden wie bei der Formulierung von Redoxsystemen ausgeglichen. 
 
 1 

a) 
0 +5 +2

+ +
3 3 23 Ag + NO + 4 H O 3 Ag + NO + 6 H O� �   

 3 
 5 

b) 
7

2 + 2+ 3
4 3 2MnO + 5 Fe + 8 H O Mn + 5 Fe +12 H O

�
� � ��   

 1 
 3 

c) 
7 1 4 0

4 2 2 2 2 22 MnO + 3 H O 2 MnO + 3 O + 2 OH + 2 H O
� � �

� ��   

 2 
 
 6 

d) 
+3 5 6 3

2 2
2 3 3 3 4 2 2Cr O + 3 NO + 2 CO 2 CrO + 3 NO + 2 CO

� � �
� � � ��   

 2 
 
a) 2+ + 3+

3 3 23 Fe  + NO  + 4 H O 3 Fe  + NO + 6 H O� �  

b) 22 + 3+
2 7 2 3 4 2Cr O  + 3 SO  + 2 H O 2 Cr  + 3 SO  + 3 H O�� �  
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c)  Mn2+ + H2O2 + 2 OH– " MnO2 + 2 H2O 

d) 2 2
2 3 3 3 4 2 2Mn O  + 3 NO  + 2 CO 2 MnO  + 3 NO  + 2 CO� �� ��  

 

Spannungsreihe � Nernst'sche Gleichung 

 
 Oxidierte 

Form 
Reduzierte 
Form 

E° (V)  

Na+ Na –2,71 wachsendes  
Reduktions- 

vermögen der 
reduzierten Form 

Zn2+ Zn –0,76 

2 H3O+ 2 H2O + H2   0 

Fe3+ Fe2+ +0,77 

Ag+ Ag +0,80 
wachsendes 
Oxidations-

vermögen der 
oxidierten Form 

3NO�  + 4 H3O+ 6 H2O + NO +0,96 

Cl2 2 Cl– +1,36 

4MnO�+ 8 H3O+ 12 H2O + Mn2+ +1,51 
 
Die Anordnung von Redoxsystemen nach ihrem Standardpotential nennt man 
Spannungsreihe. 
Die Standardpotentiale sind ein Maß für das Redoxverhalten eines Redoxsystems in 
wässriger Lösung. Je positiver das Standardpotential ist, umso stärker ist die oxidie-
rende Wirkung der oxidierten Form, je negativer das Standardpotential ist, umso 
stärker ist die reduzierende Wirkung der reduzierten Form. 
 
Folgende Reaktionen können ablaufen: 
a) Zn + 2 Ag+ � Zn2+ + 2 Ag 
c) Cl2 + 2 Fe2+ � 2 Cl– + 2 Fe3+ 
d) 2 Na + 2 H3O+ � 2 Na+ + H2 + 2 H2O 
h) Cu + 2 Fe3+ � Cu2+ + 2 Fe2+ 
 
Es ist natürlich klar, dass überhaupt nur eine „reduzierte Form“ eines Redoxpaares 
und eine „oxidierte Form“ eines anderen Redoxpaares miteinander reagieren kön-
nen. Daher findet in den Fällen b), f) und g) keine Reaktion statt. 
 
Die reduzierte Form eines Redoxpaares kann nur dann Elektronen an die oxidierte 
Form eines anderen Redoxpaares abgeben, wenn Letzteres ein positiveres Potential 
hat. 
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Ordnet man die Paare so wie in Aufg. 3.149, dann gilt die Regel „rechts oben rea-
giert mit links unten“. 

Zn2+ Zn

Ag+ Ag

Ox. Form Red. Form

Elektronen

 
 
In den Fällen e) und i) kann daher ebenfalls keine Reaktion ablaufen. 
 
Es können sich nur solche Metalle lösen, die ein negativeres Potential als das Paar 
H2/H3O+ besitzen, also z. B. Na und Zn, nicht aber Ag. 
Einige unedle Metalle lösen sich nicht in Säuren. Die Ursache wird in der Aufg. 
3.193 behandelt. 
 
Nach der Regel „rechts oben reagiert mit links unten“ sind drei Reaktionen mög-
lich: 
 Sn2+ + 2 Fe3+ � Sn4+ + 2 Fe2+ 

2+ + 3+ 2+
4 3 25 Fe  + MnO  + 8 H O 5 Fe  + Mn  + 12 H O� �  

2+ + 4+ 2+
4 3 25 Sn  + 2 MnO  + 16 H O 5 Sn  + 2 Mn  + 24 H O� �  

 

4MnO�  reagiert mit Sn2+ (vgl. Aufg. 3.152). 

Auf Grund der Standardpotentiale kann 4MnO�  sowohl mit Fe2+ als auch mit Sn2+ 
reagieren, es reagiert aber zuerst mit dem stärkeren Reduktionsmittel Sn2+. Erst 
nach vollständiger Oxidation von Sn2+ wird auch Fe2+ oxidiert. 
 
Es gibt drei Kombinationen. 
1. Sn2+, Sn4+, Fe2+ 
2. Sn4+, Fe2+, Fe3+ 
3. Sn4+, Fe3+, 4MnO�  
 
R = 8,314 J mol–1 K–1 (J = V A s). F = 96 500 C mol–1 (C = A s). Ein Faraday ist die 
Ladungsmenge von 1 mol Elektronen. Der Umrechnungsfaktor von ln in lg ist 2,30. 
Für die Temperatur wird die Standardtemperatur 25 °C (T = 298 K) gewählt. 
 

1 1

1
RT [Ox] 8,314 J mol  K  · 298 K [Ox] [Ox]ln  =  2,30 lg  = 0,059 V lg 
F [Red] [Red] [Red]96500 C mol

� �

�  

Die Nernst’sche Gleichung in der Form 
0,059 V [Ox]E = E° + lg 

z [Red]
 

gilt also nur für die Temperatur 25 °C. 
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a) 
3+

2+
0,059 V [Fe ]E = 0,77 V +  lg 

l [Fe ]
 

Bei diesem Redoxsystem tritt ein Elektron auf: z = 1. Für [Fe3+] und [Fe2+] sind die 
numerischen Werte der Konzentrationen einzusetzen. 
b) E = 0,80 V + 0,059 V lg [Ag+] 
Konzentrationen reiner fester Phasen treten in den Nernst'schen Gleichungen nicht 
auf. 
c)  E = –2,71 V + 0,059 V lg [Na+] 

d) 2+0,059 VE = 0,76 V + lg [Zn ]
2

�  

e) 2Cl
2

p0,059 VE = 1,36 V +  lg 
2 [Cl ]�  

Wie bei der Schreibweise des MWG erscheinen die stöchiometrischen Faktoren als 
Exponenten der Konzentrationen. Treten in einem Redoxsystem Gase auf, so ist in 
die Nernst'sche Gleichung der Partialdruck der Gase einzusetzen. Da das Standard-
potential für den Standarddruck p° = 1 atm festgelegt ist, muss in die Nernst'sche 
Gleichung der auf 1 atm bezogene Partialdruck eingesetzt werden. Im SI wird der 
Druck in bar angegeben (vgl. Aufg. 3.15). Der Standarddruck beträgt 1,013 bar, in 
die Nernst'sche Gleichung wird der auf 1,013 bar bezogene Partialdruck eingesetzt. 
Beispiel: 

2Clp = 0,5 atm = 0,5065 bar  

  

2

2

Cl
o
Cl

p 0,5 atm 0,5065 bar= =  = 0,5
1 atm 1,013 barp

 

In die Nernst'sche Gleichung wird der Zahlenwert 0,5 eingesetzt. 

f) 
2

+ 2
3

H

[H O ]0,059 VE =  lg 
2 p

 

Da H2O im großen Überschuss vorhanden ist, ist [H2O] praktisch konstant und im 
Zahlenwert des Standardpotentials enthalten. 

g) 
+ 4

3 3

NO

[NO ] [H O ]0,059 VE = 0,96 V +  lg 
3 p

�

 

Wie beim MWG werden die Konzentrationen multiplikativ verknüpft. 

h) 
+ 8

4 3
2+

[MnO ] [H O ]0,059 VE = 1,51 V +  lg 
5 [Mn ]

�
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a) 
0,059 VE = 0,76 V +  lg 1

2
�  = –0,76 V 

b) –20,059 VE = 0,76 V +  lg 10
2

�  = –0,82 V  

Bei der Konzentration [Zn2+] = 1 mol/l hat E gerade die Größe des Standardpotenti-
als, da das konzentrationsabhängige Glied der Nernst'schen Gleichung null ist. 
 
f), g) und h) 
Alle Redoxsysteme, bei denen H3O+-Ionen an der Reaktion beteiligt sind, besitzen 
ein pH-abhängiges Redoxpotential. 
 

+ 8
o 3 4

2+
[H O ]  [MnO ]0,059 VE = E  +  lg 

5 [Mn ]

�

 
+ 8

3
0,059 VE = 1,51 V +  lg [H O ]

5

  

0,059 VE = 1,51 V  8 ·  pH
5

�  

a) E = 0,85 V 
b) E = 1,04 V 
c) E = 1,51 V 
In saurer Lösung wirkt 4MnO�  stärker oxidierend als in neutraler Lösung. 
 
a) Bei pH = 0 nach rechts. 
b) Bei pH = 5 nach links. 
Das Redoxpotential des Redoxpaares Cl2/Cl– beträgt 

2Clo
2

2

p0,059 VE = E  +  lg 
2 [Cl ]
0,059 V 1E = 1,36 V +  lg = 1,42 V

2 10

�

�  

 

Es ist nicht pH-abhängig. 

Das Potential des Redoxpaares 2+
4MnO /Mn�  ist bei pH = 0 positiver (E = 1,51 V) 

und bei pH = 5 negativer (E = 1,04 V) als das Potential des Redoxpaares Cl2/Cl–  
(E = 1,42 V). 
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Die Reaktionsrichtung ergibt sich aus der Regel „rechts oben reagiert mit links 
unten“. 

Cl–Cl2

Mn2+MnO4
–Cl–Cl2

Mn2+MnO4
–

pH = 0 pH = 5

Elektronen
Elektronen

 
 

Galvanische Elemente 

a) ist richtig. 
b) Die Kombination zweier Redoxpaare ist zwar eine notwendige, aber nicht hinrei-
chende Bedingung für ein galvanisches Element. Die Besonderheit eines galvani-
schen Elements ist, dass die beiden Redoxvorgänge räumlich getrennt ablaufen. 
 
a) Die Zinkelektrode kann im Reaktionsraum I nur mit Zn2+-Ionen ein Redoxpaar 
bilden. Entsprechend ist im Reaktionsraum II das Paar Cu2+/Cu vorhanden. 

b)  o 2+
I Zn

0,059 VE = E + lg [Zn ]
2

  

     o 2+
II Cu

0,059 VE = E + lg [Cu ]
2

 

c) I  Zn � Zn2+ + 2 e– 
 II  Cu2+ + 2 e– � Cu 
Gesamtreaktion: Zn + Cu2+ � Zn2+ + Cu 
Die Reaktionsrichtung wird durch die Potentiale der beiden Redoxpaare bestimmt. 

Zn2+ Zn

Cu2+ Cu

Ox. Form Red. Form E° (V)

–0,76

+0,34
Elektronen

 
 
d) Da an der Zinkelektrode die Reaktion Zn � Zn2+ + 2 e– abläuft, entsteht dort ein 
Elektronenüberschuss. Die Elektronen fließen zur Kupferelektrode, die Kupfer-
elektrode ist also der positive Pol. 
e) Im Raum I entsteht durch die Reaktion Zn � Zn2+ + 2 e– in der Lösung ein 
Überschuss an positiven Ladungen. Im Raum II entsteht durch die Reaktion  
Cu2+ + 2 e– � Cu in der Lösung ein Mangel an positiven Ladungen. Diese La-
dungsdifferenz kann dadurch ausgeglichen werden, dass ein Anionenstrom durch 
die Salzbrücke vom Raum II nach Raum I fließt. 
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a) und d) sind richtig. 
Durch Stromentnahme sinkt die Spannung. Die EMK kann also nur stromlos ge-
messen werden. 
 

 
 
Nach Konvention: EMK, �E = EII – EI 

Spannung = Potential rechte Elektrode – Potential linke Elektrode 

o 2+ o 2+
Cu Zn

0,059 V 0,059 V�E = E + lg [Cu ] E lg [Zn ]
2 2

� �   

2+
o o
Cu Zn 2+

0,059 V [Cu ]�E = E E + lg
2 [Zn ]

�   

0,059 V 0,1�E = 0,34 V ( 0,76 V) + lg = 1,10 V
2 0,1

� �   

Wenn [Cu2+] = [Zn2+], ist die EMK gleich der Differenz der Standardpotentiale. 
 
An der Kupferelektrode müssen sich genauso viele Ionen abscheiden, wie an der 
Zinkelektrode in Lösung gehen. 
a) [Zn2+] = 0,1 + 0,09 
    [Cu2+] = 0,1 – 0,09 

0,059 V 0,01�E = 0,34 V ( 0,76 V) + lg = 1,10 V 0,04 V = 1,06 V
2 0,19

� � �   

b) [Zn2+] = 0,1 + 0,0999 
    [Cu2+] = 0,1 – 0,0999 

0,059 V 0,0001�E = 0,34 V ( 0,76 V) + lg = 1,10 V 0,10 V = 1,00 V
2 0,1999

� � �   

Bei einem galvanischen Element nimmt beim Betrieb die EMK ab (Ausnahmen 
sind galvanische Elemente mit Elektroden 2. Art; vgl. Aufg. 3.169). 
Die Abnahme der EMK durch Konzentrationsänderung darf nicht verwechselt wer-
den mit dem Abfall der Spannung bei Stromentnahme. 
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2+
o o
Cu Zn 2+

0,059 V [Cu ]�E = E E + lg = 0
2 [Zn ]

�   
2+ 2+

2+ 2+
[Cu ] [Zn ]lg = lg
[Zn ] [Cu ]

� 

�� �

� �
 

o o2+
Cu Zn

2+
2 (E E )[Zn ] 2 (0,34 + 0,76) Vlg = = = 37

0,059 V 0,059 V[Cu ]
�

  

2+
37

2+
[Zn ] = 10
[Cu ]

  

Die Redoxreaktion Zn + Cu2+ � Zn2+ + Cu läuft vollständig nach rechts ab. Sie 
lässt sich durch Änderung der Konzentrationsverhältnisse nicht umkehren. Nur bei 
einem nicht realisierbaren Verhältnis [Zn2+] / [Cu2+] > 1037 wäre das Potential 
Cu2+/Cu negativer als das Potential Zn2+/Zn. 
 
a) 

 
 
b) 2 H3O+ + 2 e– �  H2 + 2 H2O 

c) 
2

+ 2
3

H

[H O ]0,059 VE = 0 V + lg
2 p

  

d) E = –0,059 pH 
    pH = 7; E = –0,41 V 
    pH = 0; E = 0 V 
 
a) 25 °C 
b) [H3O+] = 1 mol/l; pH = 0 
c) 

2Hp = 1,013 bar   

d) E = E° = 0 V 
Die Standardpotentiale aller Redoxpaare sind Relativwerte, bezogen auf die Stan-
dardwasserstoffelektrode, deren Standardpotential willkürlich null gesetzt wurde. 
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a) o + o +
Ag I Ag IIE = E + 0,059 V lg [Ag ] E 0,059 V lg [Ag ]� � �   

+
I

+
II

[Ag ]�E = 0,059 V lg
[Ag ]

  

1

5
10�E = 0,059 V lg = 0,236 V
10

�

�
  

b) Wenn die Cl–-Konzentration größer als 10–5 mol/l ist, wird das Löslichkeitspro-
dukt L überschritten. Es fällt AgCl aus, die Ag+-Konzentration nimmt ab. Dadurch 
wird die Potentialdifferenz vergrößert. 

c) o +
AgE = E + 0,059 V lg [Ag ]�   

[Ag+] [Cl–] = L 
o
Ag

LE = E + 0,059 V lg
[Cl ]��   

Das Potential dieser Elektrode ist also nicht mehr durch die Ag+-Konzentration, 
sondern durch die Cl–-Konzentration bestimmt. Man nennt solch eine Elektrode 
eine Elektrode 2. Art. 

o + o
Ag I Ag

LE = E + 0,059 V lg [Ag ] E 0,059 V lg
[Cl ]�� � �   

+
I[Ag ]E = 0,059 V lg + 0,059 V lg [Cl ]

L
��   

E = 0,53V + 0,059 V lg [Cl ]��   
 
Nur Sekundärelemente sind wiederaufladbar. 
 
Negative Elektrode: Entladung2

4 4Ladung
Pb + SO PbSO + 2 e� ���������������   

Positive Elektrode: Entladung2 +
2 4 3 4 2Ladung

PbO + SO + 4 H O + 2 e PbSO + 6 H O� � ��������������   

Gesamtreaktion:  Entladung2 +
2 4 3 4 2Ladung

Pb + PbO + 2 SO + 4 H O 2 PbSO + 6 H O� ��������������   

 Entladung
2 2 4 4 2Ladung

Pb + PbO + 2 H SO 2 PbSO + 2 H O��������������  

 
Das nicht vollständig zu entsorgende toxische Cadmium wird durch das nicht toxi-
sche Metallhydrid ersetzt.  
 
In Brennstoffzellen wird elektrochemisch ein gasförmiger Brennstoff (z. B. Wasser-
stoff, Erdgas) mit Sauerstoff (Luft) umgesetzt und damit Gleichspannungsenergie 
erzeugt. 
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Negative Elektrode: H2 � 2 H+ + 2 e–  

Positive Elektrode: 1
2 O2 + 2 e– � O2–  

Gesamtreaktion: H2 + 1
2 O2 � H2O  

Elektrolyse � Äquivalent � Überspannung 

c) und d) sind richtig. 
a) Selbst bei höchstmöglicher Zn2+-Konzentration kann die Reaktion nicht nach 
links ablaufen; dies wäre nur bei einem Verhältnis [Zn2+] / [Cu2+] > 1037 möglich 
(vgl. Aufg. 3.166). 
b) Mit einer Wechselspannung würde sich die Reaktionsrichtung dauernd umkeh-
ren. 
c) und d) 
Durch Anlegen einer Gleichspannung kann die Reaktion nur dann umgekehrt wer-
den, wenn der negative Pol am Zn und der positive Pol am Cu liegt. Diesen Vor-
gang nennt man Elektrolyse. 
 
a) Da jedes Zn2+-Ion 2 Elektronen bei der Abscheidung aufnehmen muss, benötigt 
man 2 mol Elektronen. 
b) Man nennt diese Einheit ein Faraday. 
1 Faraday = 96 500 Coulomb mol–1 = 26,8 Ah mol–1. 
 
a) + 3+ 21 1

3 2Au , Au , O �  

b) 197 g Au (1 mol Au) 

  67,5 g Au 1
3( mol Au)   

  8 g O2 1
24( mol O )   

Ein Äquivalent ist der Bruchteil 
1
z*

 eines Teilchens. z* heißt Äquivalentzahl. Ein 

Ionenäquivalent ist der Bruchteil eines Ions, der gerade eine positive oder eine ne-
gative Ladung besitzt. Für z. B. Mg2+, Fe3+, 2

4SO �  sind die Ionenäquivalente
2+ 3+ 21 1 1

42 3 2Mg , Fe , SO � . Durch 1 Faraday wird gerade die molare Masse eines Io-
nenäquivalents abgeschieden. 
 
a) 107,9 g Ag  (1 mol Ag) 

b)  31,75 g Cu  1
2( mol Cu)   

c)  63,5 g Cu  (1 mol Cu) 

d)   8,67 g Cr  1
6( mol Cr)   
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a) Zur Abscheidung der molaren Masse des Ionenäquivalents von Al3+, das sind 9 g, 
benötigt man 26,8 Ah. Für 1 kg sind 2 980 Ah erforderlich. 
b) Energie = Spannung × Stromstärke × Zeit 
Zur Abscheidung von 1 kg Al braucht man 20,86 kWh. Sie kosten 2,09 EUR. 
 
a)  1 mol Fe3+ 

b) 1
45 mol MnO�   

c) 21
2 76 mol Cr O �   

d) 1
22 mol I   

 
Ein Redoxäquivalent ist der Bruchteil eines Teilchens, der bei Redoxreaktionen  
1 Elektron aufnimmt oder abgibt. Beim Redoxsystem 2+

4MnO / Mn�  ist für 4MnO�  
das Redoxäquivalent 1

45 MnO .�  Beträgt die Konzentration von 4MnO�  1 mol/l, dann 
beträgt die Äquivalentkonzentration 5 mol/l. 
Bei gleichen Äquivalentkonzentrationen werden die gleichen Konzentrationen an 
Elektronen übetragen. 
 
a) 0,1 mol 
b) 0,1 mol 
c) 0,05 mol 
 
a) Cu � Cu2+ + 2 e– 
    Zn2+ + 2 e– � Zn 
b) Die Elektronen fließen von der Kupferelektrode zum Pluspol der Spannungsquel-
le und vom Minuspol der Spannungsquelle zur Zinkelektrode. 
c) Cu + Zn2+ � Cu2+ + Zn 
Durch Zufuhr elektrischer Arbeit wird eine Umkehrung des freiwillig ablaufenden 
galvanischen Prozesses erzwungen. 
d) Die Umkehrung des Elektronenflusses kann nur erzwungen werden, wenn die 
angelegte Spannung größer ist als die EMK, die das entsprechende galvanische 
Element besitzt. (vgl. Aufg. 3.164.) 
Die Mindestspannung, die überschritten werden muss, damit eine Elektrolyse erfol-
gen kann, nennt man Zersetzungsspannung. 
Die Zersetzungsspannung ist bei den gegebenen Konzentrationen gleich der Diffe-
renz der Standardpotentiale, also 1,10 Volt. 
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Man muss den negativen Pol der Spannungsquelle an den negativen Pol des galva-
nischen Elements legen. Das Aufladen eines galvanischen Elements ist eine Elekt-
rolyse. 
 
In der Elektrochemie nennt man die Elektrode, an der eine Oxidation stattfindet, 
Anode und die Elektrode, an der eine Reduktion stattfindet, Kathode. Beim Wie-
deraufladen eines galvanischen Elements vertauschen sich also Anode und Katho-
de, nicht aber Pluspol und Minuspol. 
 
a) Kathodenreaktion: 

2 H3O+ + 2 e– � H2 + 2 H2O 
Anodenreaktion: 

2 Cl– � Cl2 + 2 e– 

b) 2

2 2

Clo
2Cl /Cl Cl /Cl

p0,059 VE = E + lg
2 [Cl ]

� � �
 
 

     +
3 2

2

+ 2
3

H O /H
H

[H O ]0,059 VE = lg
2 p  

 

Die Gase H2 und Cl2 können nur dann aus der Lösung austreten, wenn der Druck 
1,013 bar erreicht hat. Für die Zersetzungsspannung gilt also 

2Hp =1,013 bar,  

2Clp =1,013 bar  (vgl. Aufg. 3.156). Für [H3O+] = 1 mol/l und [Cl–] = 1 mol/l erhält 
man: 

 +
2 3 2 2

o
Cl /Cl H O /H Cl /ClE = E E = E =1,36 V� �� �   

Die Zersetzungsspannung ist in diesem Fall gleich dem Standardpotential des Re-
doxpaares Cl2/Cl–. 
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Auf Grund der Standardpotentiale hätte sich an Stelle von Cl2 eigentlich O2 ab-
scheiden müssen. Wegen der Überspannung von Sauerstoff scheidet sich Chlor ab 
(vgl. Aufg. 3.192.). 
 

2 2

o
3 2Cl /Cl Cl /Cl

0,059 V 1E = E + lg
2 (10 )

� � �
  

+ +
3 2 3 2

3 2
o

H O /H H O /H
0,059 V (10 )E = E + lg

2 1

�
  

+
2 3 2Cl /Cl H O /HE = E E� �  

 E = 1,72 V 
 
Zuerst wird das edlere Metall Silber abgeschieden, dann das Kupfer. 
An der Kathode werden zuerst die Stoffe mit dem jeweils positivsten Potential re-
duziert. 
 
Zuerst werden die I–-Ionen, dann die Br–-Ionen entladen. 
An der Anode werden zuerst die Stoffe mit dem jeweils negativsten Redoxpotential 
oxidiert. 
 
An der Kathode werden nicht Na+-Ionen, sondern H3O+-Ionen entladen, es entwi-
ckelt sich Wasserstoff. Das Redoxsystem H3O+/H2 hat ein positiveres Potential als 
das Redoxsystem Na+/Na. 

o
NaE = 2,7 V;�  bei pH = 7 ist +

3 2H O /HE = 0,41 V�  (vgl. Aufg. 3.167). 

 
Es scheidet sich zuerst Kupfer, dann Wasserstoff ab. Aluminium kann nicht durch 
Elektrolyse wässriger Lösungen hergestellt werden. 
 
In vielen Fällen ist die Zersetzungsspannung größer als die Differenz der Elektro-
denpotentiale (�E). Man bezeichnet diese Spannungserhöhung als Überspannung. 
Zersetzungsspannung = Differenz der Elektrodenpotentiale + Überspannung 
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Die Aussagen b), d) und e) treffen zu. 
Für die Abscheidung von Wasserstoff ist die Überspannung groß an Hg, Pb und Zn. 
An platiniertem Platin ist sie für Wasserstoff null. Für die Abscheidung von Sauer-
stoff ist die Überspannung an Platin groß. 
 
a) Auf Grund des Standardpotentials von –0,76 Volt müsste sich Zink in H2SO4-
Lösung lösen: Zn + 2 H3O+ � Zn2+ + H2 + 2 H2O 
Die große Überspannung, die für die Abscheidung von Wasserstoff an Zink erfor-
derlich ist, verhindert die Auflösung. 
b) Kupfer kann auf Grund des positiven Standardpotentials durch H3O+ nicht oxi-
diert werden. 
c) Wenn [Pb2+] = 1 mol/l ist, müsste sich bei pH < 2 Wasserstoff entwickeln. 
Diese Reaktion findet jedoch wegen der Überspannung nicht statt. An der Anode 
müsste sich auf Grund der Standardpotentiale Sauerstoff entwickeln. Auch diese 
Reaktion läuft wegen der Überspannung nicht ab. Nur das Vorhandensein der Über-
spannung ermöglicht das Aufladen eines Bleiakkus. 
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