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Vorwort des Autors

DieProbleme der Energetik und deren Bedeutung fiir das Aufdecken von Gesetz-
méBigkeiten Gber den Verlauf chemischer Prozesse haben im Chemieunterricht
der Oberschule bisher noch ungeniigende Beachtung gefunden. Aus diesem
Grunde hat der Autor auch den Versuch unternommen, eine Methodik auszu-
arbeiten, in der der Hauptakzent auf der Vorhersage der Maglichkeit des Ver-
laufs chemischer Reaktionen und auf der Vermittiung dieser Problematik im
UnterrichtsprozeB liegt. Eine nicht minder wichtige Aufgabe war auch zu zeigen,
wie sich die Lésung dieses Problems durch das bewuBte Verstdndnis der Ab-
hdngigkeit grundlegender energetischer Parameter der Stoffe von ihrem inneren
Aufbau ergibt. In diesem Zusammenhang wird in diesem Buch besonders her-
vorgehoben, daB eine direkte Abhdngigkeit von der Elektronenstrukfur nur
den freien (isolierten) Atomen eigen ist. Bei dem Versuch, die Eigenschaften von
Elementen und von Verbindungen zu vergleichen, miissen unbedingt solche
Kennzeichen der Atom-,Verbdnde, wie zum Beispiel die Atomisierungs-
enthalpie, die Kristallgitterenergie und die Hydratisierungsenthalpie, berick-
sichtigt werden.

Es ist bekannt, daB die Weiterentwicklung des wissenschaftlich-theoretischen
Niveaus des Unterrichts die Erhdhung der wissenschaftlichen Qualifizierung
der Lehrer voraussetzt. Der Autor hielt es daher fir unumgdnglich, im ersten
Teil die theoretischen Grundlagen der Energetik darzulegen und ihre Anwen-
dung auf chemische Prozesse zu zeigen. Die Frage nach der Mdglichkeit des
Reaktionsverlaufs in einer gegebenen Richtung reflektiert bekanntlich die
Hauptaufgabe bei der Erforschung chemischer Erscheinungen. Daher werden
auch solche Begriffe der chemischen Thermodynamik in elementarer Form
erldutert, die das Reaktionsverhalten bestimmter Stoffe oder auch das inerte
Verhalten anderer Stoffe erkldren und die das Wesen der Reaktionsfdhigkeit
der Stoffe und den EinfluB verschiedener Faktoren auf deren Anderung ver-
stdndlich machen.

Der Abschnitt 11 des ersten Teils, der den Fragen der chemischen Thermo-
dynamik gewidmet ist, wurde gemeinsam mit W. A. Rabinowitsch und P. N.
Sokolow geschrieben.

Die Grundlagen der vom Autor ausgearbeiteten Methodik wurden in Vor-
lesungen am Leningrader Lehrerbildungsinstitut vorgetragen.

In einigen Leningrader Schulen wurde ein pddagogisches Experiment durch-
gefithrt, das auf einer schrittweisen Einfihrung der wichtigsten Begriffe zur
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Energetik im Unterricht und der Nutzung dieser Begriffe fiir eine problemhafte
Erarbeitung neuer Erkenntnisse beruhte. Dieses Experiment demonstrierte, daB
die Behandlung der quantitativen Seite der Energetik bei einer stufenweisen
Herleitung dieser Begriffe im Unterricht realisierbar ist. Beim Anwenden der
Begriffe in Form einer problemhaften Gestaltung des Unterrichts beschrénkte
man sich in der genannten Untersuchung auf die Behandlung der qualitativen
Interpretation, was natirlich durch die Neuartigkeit dieser Frage fiir die Praxis
des Chemieunterrichts in der Oberschule bedingt ist.

Der Autor ist den Lehrern zu tiefem Dank verpflichtet, die sich aktiv daran
beteiligten, die Anwendbarkeit der vorliegenden methodischen Konzeption in
der Unterrichtspraxis zu iiberpriifen.



Einfiihrung

Das vorliegende Buch vermittelt dem Leser einen umfassenden Einblick in die
fachlichen Grundlagen der Energetik chemischer Reaktionen sowie deren
didaktisch-methodischer Aufbereitung fiir die Behandlung im Chemieunterricht.
Der Verfasser greift eine Problematik auf, die fir die Grundlagenausbildung
im Fach Chemie und im Chemieunterricht der Sowjetunion und der Deutschen
Demokratischen Republik von Bedeutung ist. Das Betrachten der Energetik
chemischer Reaktionen férdert entscheidend das Verstdndnis fir das Wesen
der Chemie und erméglicht somit ein tieferes Eindringen in wesentliche Merk-
male der chemischen Reaktion. Ein solches Wesensmerkmal der chemischen
Reaktion bildet die Einheit von Stoff- und Energieumwandlung. Dabei kommt
es darauf an, von den beobachtbaren duBeren Erscheinungen energetischer
Verdnderungen und von Energieumwandlungen auf wesentliche innere, gesetz-
mdBige Zusammenhdnge im atomar-molekularen Bereich zu schlieBen be-
ziehungsweise — ausgehend von erkannten GesetzmdBigkeiten — theoretisch
begriindbare Voraussagen iiber die Energetik chemischer Reaktionen anzu-
stellen. Nicht zuletzt spielen Fragen der Energetik eine bedeutsame Rolle fir
die Volkswirtschaft. Es ist daher begriiBenswert, daf3 der Autor mit seinen
fachlichen und methodischen Hinweisen zur Behandlung von Grundlagen der
Energetik chemischer Reaktionen wertvolle und vielfdltige Anregungen fir
ein tiefgriindiges Herangehen an das systematische Erfassen und Begreifen der
chemischen Reaktion als zentrale Kategorie der Wissenschaft Chemie gibt.

Das Buch stellt einen Fundus sowjetischer Erfahrungen beim Behandeln wissen-
schaftlicher Grundlagen der Energetik chemischer Reaktionen im allgemein-
bildenden Unterricht dar. Es enthdlt keine detaillierten Vorschldge fir die
didaktisch-methodische Gestaltung einzelner Unterrichtsstunden. Aber jeder
Interessent — sei es ein Chemielehrer der allgemeinbildenden Oberschule oder
ein Lehrbeauftragter in der Lehrerweiterbildung oder vielleicht sogar ein
besonders interessierter Schiiler, der das Fach Chemie als Studienrichtung
wdhlen will — kann die Erlduterungen von Fakten, Begriffen, Gesetzen und
Theorien fiir das Gewinnen eines Uberblicks nutzen. Das Buch dient somit vor
allem als Informationsquelle und als wertvolles Mittel fir Anregungen im Prozefs
der schépferischen Arbeit bei der selbstindigen Aneignung und Weitervermitt-
lung von Wissen iber Grundlagen der Thermodynamik.

Ein besonderer Vorzug dieses Buches ist es, daB Informationen Uber die Ener-
getik chemischer Reaktionen mit grundsdtzlichen didaktisch-methodischen Er-
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lduterungen verbunden sind. Dabei wird besonders der Zysammenhang zwi-
schen Stoffeigenschaften und Struktur der Stoffe dargestellt, wobei die Ab-
héngigkeit der makroskopischen Eigenschaften der Stoffe von den zwischen
den Teilchen wirkenden Bindungsverhdltnissen bewuBt gemacht wird. Die
grundsdtzlichen Vorstellungen der Thermodynamik werden auf rationelle
Weise zur Erkldrung herangezogen. In dieser Einfihrung wird dabei auf
komplizierte mathematische Formulierungen und Ableitungen verzichtet. Der
Autor nuizt die Aussagen insbesondere des ersten Hauptsatzes der Thermo-
dynamik zur Anwendung auf chemische Reaktionen, um Unferrichtsstoff zur
Energetik zusammenzufassen.

Ein weiterer Vorzug des Buches ist, daB eine umfassende Vielfalt von Stoff-
umwandlungen sowohl unter dem Aspekt der Einheit von Aufspaltung und Neu-
ausbildung chemischer Bindungen als auch unter dem Gesichtspunkt einer
exakten energetischen Bilanzierung gut faBbar dargestellt wird. SchlieBlich
nimmt einen breiten Raum die Bestimmung der Verlaufsrichtung chemischer
Reaktionen ein, die als dialektische Einheit des Wirkens energetischer und
entropischer Zustandskomponenten an zahlreichen Reaktionsbeispielen gekenn-
zeichnet wird.

Manche Aussagen gehen auch iiber den Rahmen der sowjetischen Lehrplédne
hinaus. Sehr ausfihrlich werden das Berechnen von Energiebilanzen bei chemi-
schen Reaktionen und daraus ableitbare Folgerungen fir das Reaktionsgesche-
hen abgehandelt. Gerade dieser Teil dient zum Nachdenken ber eine weitere
wissenschaftliche Fundierung unseres Chemieunterrichts. Die erlduterten Zu-
sammenhdnge stellen eine echte Hilfe dar, auf der Basis einfacher GesetzméBig-
keiten von groBem Allgemeinheitsgrad die scheinbar unibersehbare Fille von
Einzelerscheinungen im Bereich der Chemie vom Aspekt der Energie und ihrer
Umwandlung her iiberschaubar zu machen.

Die methodischen Empfehlungen sind schépferisch zu nutzen und sollen den
Lehrern und Lehrbeauftragten in der Lehrerweiterbildung Anregungen fiir
das Durchdringen ihres Unterrichts mit Betrachtungen Uber die Energetik
chemischer Reaktionen geben. Gleichzeitig bilden sie Ansatzpunkte fir die
weitere Forschung auf dem Gebiet der Lehrplantheorie und der Methodik des
Chemieunterrichts in der Deutschen Demokratischen Republik.

Bei der Ubersetzung des Buches wurde eine Angleichung einzelner Begriffe
und Schreibweisen an die Terminologie in der Deutschen Demokratischen
Republik vorgenommen. Das betrifft beispielsweise die Vorzeichenregelung fiir
die Angabe der Reaktionswirme, die Schreibweise thermochemischer Gleichun-
gen und den konsequenten Bezug der Energetik auf molare GréBen beziehungs-
weise auf den Enthalpiebegriff. Zu beachten ist ferner, daB in der Ubersetzung
das Mol als Einheit der Stoffmenge verwendet wird, das heiBt, daB die Stoff-
mengen aller zdhlbaren Objekte, wie Atome, Molekile, lonen, Aquivalente,
Formeleinheiten und Formelumsdtze, in Mol angegeben werden.

Fir wertvolle Hinweise bei der Bearbeitung des Buches sei an dieser Stelle den
Herren Prof. Dr. R. Mitzner, Prof. Dr. K. Quitzsch und Dr. W. Felber herzlich
gedankt.
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Symbolverzeichnis

(Zersetzung in die Elemente)

Symbol Bedeutung Gebréduchliche Einheit
a Aktivitat mol - |71
A Fldche cm?
c Konzentration mol - 7%
Ci molare Wiarmekapazitét bei
konstantem Druck ki - K-t - mol™?
Cwv molare Wéarmekapazitdt bei
konstantem Volumen k) - K1 - mol-t
E Elektronenaffinitét eV
bezogen auf 1 mol kJ - mol—?
AE+ molare Aktivierungsenergie k) - mol-t
f freie Energie kJ
F molare freie Energie ki - mol=
g freie Enthalpie k)
G molare freie Enthalpie ki - mol-1
AgG molare freie Bildungsenthalpie kJ - mol—?
ARG molare freie Reaktionsenthalpie k) - mol—t
h Enthalpie 3]
H molare Enthalpie ki - mol—?
AnH molare Atomisierungsenthalpie kJ - mol—?
AgH molare Bildungsenthalpie k} - mol—?
(Bildung aus den Elementen)
ApggH molare Bildungsenthalpie der Bindung | ki - mol—!
(atomare Bildungsenthalpie)
ApH molare Dissoziationsenthalpie ki - mol-t
der Bindung
AnuH molare Hydratationsenthalpie kJ - mol—?
AH molare Lésungsenthalpie k) - mol-?
ArH molare Reaktionsenthalpie ki - mol—?
(AH) k) - mol—?
AsH molare Sublimationsenthalpie ki - mol™?
AvH molare Verdampfungsenthalpie k} - mol—?
AzH molare Zersetzungsenthalpie kJ - mol—?
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Untere Indizes
am A: Prozesse
an GréBen: Stoffe, Teilchen

Untere Indizes an Symbolen und Formeln:

® fest

(fn flussig

(9 gasformig

(aq) in wiBriger Ldsung (hydratisiert)

Symbol Bedeutung Gebréuchliche Einheit
1 lonisierungsenergie eV

bezogen auf 1 mol ki - mol—*
K Gleichgewichtskonstante
n Stoffmenge (Atome, Molekiile, lonen, mol

Elekironen, Aquivalente, Formel-

einheiten, Formelumsdtze)
Na AVOGADROsche Zahl 6,02 - 1023 - mol-
p Druck Pa; bar
q Reaktionswdrme kl
Q molare Reaktionswdrme k) - mol~t
r Kernabstand nm
R Allgemeine Gaskonstante 8,31 -] .K1.mol?
s Entropie J- K1 ki -K?
S molare Entropie J-K1-mol?;

k) - K1 - mol-?
AgS molare Reaktionstropie kJ - K-1 - mol™?
T Temperatur K
AT Temperaturdifferenz K
u innere Energie kl
U molare innere Energie kl - mol~t
AU Anderung der molaren inneren Energie | ki - mol-*
AgU molare Kristallgitterenergie k) - mol~
v Volumen I; ml
v molares Volumen | - mol-1
w Energie und Arbeit, allgemein kJ
w Energie und Arbeit bei molarem Umsatz | kJ - mol~*
Winax molare maximale Nutzarbeit ki - mol
Win thermodynamische Wahrscheinlichkeit | —
z wirksame Wertigkeit; Ladung eines lons| —
A Differenz -
b Temperatur °C
[ Bindungswinkel °(Grad)
a, B, 7,0 Stéchiometriefaktoren —
Obere Indizes an einer GroBe:
< Standardzustand 298 K,
101,3 k Pa =~ 0,1M Pa

%+ aktivierter Zustand -
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Theoretische Grundlagen
der Energetik
chemischer Reaktionen



1. Reaktionswdrme

Die Thermochemie ist ein Bestandteil der chemischen Thermodynamik, die
ihrerseits zur physikalischen Chemie gehért. Eine ihrer Hauptaufgaben ist die
Untersuchung des Energieaustauschs beim Ablauf chemischer Reaktionen.

Eine chemische Reaktion kann bei konstantem Druck ablaufen (z. B. in einem
offenen GefdB). In diesem Falle wird die ausgetauschte Energie als Reaktions-
wdrme bei konstantem Druck q(,) bezeichnet. In den Fillen, wo sich das Volumen
des Systems im Verlauf der chemischen Reaktion nicht dndert, wird die ausge-
tauschte Energie Reaktionswdrme bei konstantem Volumen gq(., genannt (z. B.
eine chemische Reaktion im Autoklaven). Das Wesen dieser Begriffe kann

man sich mit Hilfe des ersten Hauptsaizes der Thermodynamik leicht erkléren.

Danach wird die dem System zugefiihrte Wérme g auf die Erhéhung derinneren
Energie Au und auf die Verrichtung einer Arbeit w durch das System aufge-

teilt:

gelnsw

Unter der inneren Energie u eines gegebenen Systems! versteht man seinen
Gesamtvorrat an Energie. Hierzu zdhlt man die Energie der Translationsbewe-
gung der Teilchen (Molekiile, Atome, lonen), die Energie der innermolekularen
Schwingungen der Atome und atomarer Gruppen, die Bewegungsenergie der
Elektronen in den Atomen, die innernukleare Energie und andere Energie-
formen. Ausgenommen davon sind jedoch die kinetische Energie des Gesami-

systems und dessen potentielle Energie gegeniber der Erdanziehung.

Die innere Energie setzf sich aus der kinetischen und der potentiellen Energie

der Teilchen zusammen, aus denen der gegebene Stoff (oder das Stoffsystem)
besteht. Die innere kinetische Energie ist durch die ungerichtete Wérmebewe-
gung (Translation, Rotation, Schwingung) der Teilchen bedingt und steht in
direkiem Zusammenhang mit der Temperatur. In dem MaBe, wie die Tempera-
tur steigt, verstdrkt sich die Intensitdt dieser Bewegung. Die innere potentielle
Energie hdngt von der Wechselwirkung der Teilchen untereinander ab, das
heiBt von den Kréften der Anziehung und der AbstoBung.

Es ist gegenwirtig nicht méglich, den absoluten Betrag der inneren Energie
irgendeines Systems zu bestimmen. Es ist jedoch in den meisten Fdllen méglich,
die Anderung der inneren Energie Au im Verlauf eines Prozesses zu bestim-
men. Zur Beantwortung vieler Fragen, die durch die Thermodynamik unter-
sucht werden, erweist sich das bereits als v&llig ausreichend. Wenn im betrach-
teten ProzeB die innere Energie des Systems zunimmt, ist Au vereinbarungs-
gemdB positiv.

Im Ergebnis irgendeines Prozesses mége ein System aus dem Anfangszustand 1
in den Endzustand 2 ibergehen und dabei eine Arbeit w verrichten sowie aus
der Umgebung die Warme q aufnehmen. Dabei verringert sich die innere
Energie des Systems um den Betrag w und vergrdBert sich um den Betrag g,
so daB sie im Endzustand gleich

Uy=u+q+w

1 Als System bezeichnet man einen Stoff oder eine Menge miteinander in Wechselwirkung stehender Stoffe,
isoliert oder in Gedanken isoliert von dem sie umgebendem Medium.
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ist, wobei v; und u, die inneren Energien des Systems im Anfangs- bzw. im
Endzustand sind. Wenn man die Differenz v, — u, mit Au bezeichnet, kann
man die Gleichung in folgender Form schreiben:

Au=q+w oder g=Av—w

Diese Gleichungen stellen das Gesetz von der Erhaltung der Energie fir stoff-
umwandelnde Prozesse dar. Danach héngt die Anderung der inneren Energie
nicht von der Art und Weise der ProzeBfihrung ab, sondern ausschlieBlich
vom Anfangs- und vom Endzustand des Systems. Dagegen héngt die Verteilung
der Energie zwischen Wdrme und Arbeit von der Art der ProzeBfihrung ab
und kann unterschiedlich sein.

Wenn zum Beispiel wihrend des Prozesses keinerlei Arbeit verrichtet wird,
auch keine Expansionsarbeit gegen die Krdfte des duBeren Drucks, das heiBt,
wenn sich das Volumen des Systems nicht éndert, so ist Au = qy,), wobei g, die
Warme ist, die vom System bei konstantem Volumen aufgenommen wird.
Daraus folgt, daB bei chemischen Reaktionen, die bei konstantem Volumen
verlaufen, die Abgabe oder Aufnahme von Wéarme nur mit einer Anderung der
inneren Energie des Systems verbunden ist. Im Falle einer Erwdrmung eines
Stoffes bei konstantem Volumen wird die Anderung der inneren Energie durch
die Wérmekapazitét des Stoffes bestimmt:

Av = quy = Cyy - n-AT,

wobei C(,) die molare Warmekapazitdt des Stoffes bei konstantem Volumen,
n die Stoffmenge des Stoffes in Mol und AT die Differenz zwischen End- und
Anfangstemperatur ist.

In der Chemie trifft man am héufigsten auf isobare Prozesse, die bei konstantem
Druck verlaufen. Wenn man fiir diese Félle den Ausdruck w = —p Av! in die
Gleichung ¢ = Au — w einfiihrt, erhdlt man:

9w =Au+p-Av oder qu = (U, — uv)) + p(va — v,

Man kann diese Gleichung auch anders schreiben:

9 = (U2 — pvz) — (U + pvy)

Wenn man die Bezeichnung v + pv = h einfihrt, erhélt man

qe) = he — hy = Ah

Die GroBe h wird Enthalpie genannt (aus dem Griechischen: »erwdrmen*).
Diese thermodynamische Funktion ist definitionsgemdB gleich der Summe aus
der inneren Energie und des Produkts von Volumen und Druck. Wenn die Reaktions-
wirme bei konstantem Volumen durch die Anderung der inneren Energie des

Systems bestimmt wird, so ist sie unter diesen Bedingungen durch die Anderung
der Enthalpie des Systems bedingt, das heiBt

Ah = qep) -

Diese Gleichung macht die Bestimmung der Enthalpiednderung bei verschie-
denen Prozessen m&glich. So wird die Enthalpiednderung bei Erwérmung eines

* Die Arbeit w gegen die Krfte des duBeren Drucks ist gleich der Kraft F, multipliziert mit der Wegldnge As.
Die Kraft ist andererseits gleich dem Druck p, multipliziert mit der Flache A: F=p. A. Daraus folgt
w=p-A-As bzw. w = —p- Av. (Abgabe von Arbeit entspricht Zunahme an Volumen und umgekehrt.)
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Stoffes durch dessen Wadrmekapazitit bei konstantem Druck bestimmt:

Ah = q()= Cgy - n - AT,

wobei C(,) die molare Warmekapazitit des Stoffes bei konstantem Druck ist.
Bei einer Anderung des Aggregatzustandes und bei allotropen Ubergdngen des
Stoffes entspricht die Enthalpieénderung der Energiednderung der entspre-
chenden Umwandlung (Schmelzen, Sieden, Umwandlung von einer Modifika-
tion in die andere). Folglich ist die Enthalpiednderung bei einer chemischen Re-
aktion gleich der Reaktionswérme der bei konstantem Druck ablaufenden Reaktion.
Die Enthalpie charakterisiert wie die innere Energie den energetischen Zu-
stand des Stoffes. Sie unterscheidet sich jedoch von der inneren Energie durch
die Beriicksichtigung der Energie, die der abgegebenen oder aufgenommenen
Volumenarbeit entspricht. Sie wird ebenfalls durch den Zustand des Systems
bestimmt, unabhéngig davon, auf welchem Wege dieser Zustand erreicht wurde.
Bei Beteiligung von Gasen kann der Unterschied zwischen Au und Ah im Ver-
lauf des einen oder anderen Prozesses betréchtlich sein. Das ist dadurch be-
dingt, daB bei chemischen Prozessen, die unter konstantem Druck verlaufen,
die Volumendnderung in erster Linie mit der Anderung der Stoffmenge der
gasférmigen Stoffe verbunden ist. Das Produkt pv ist fur die Stoffmenge n gas-
férmiger Stoffe gleich:

pv = nRT

Wenn bei einer Reaktion die Stoffmenge n, gasférmiger Stoffe verbraucht und
die Stotfmenge n, gasférmiger Produkte gebildet werden, so ergibt sich

Ap-v)=(y—n)R-T=An-R-T.
Folglich ist
qepy=Ah=Av+ An-R-T oder qp=qw+An-R-T.

Beim Vergleich der GréBen gy und g wird deutlich, daB sich die Reaktions-
wirme bei konstantem Druck von der Reaktionswirme bei konstantem Volu-
men um den Betrag der Volumenarbeit unterscheidet. Bei Reaktionen, die in
kondensierten Phasen ablaufen, das heiBt, bei denen nur feste oder flissige
Stoffe beteiligt sind, ist der Unterschied zwischen q,) und g, und folglich auch
der zwischen Ah und Au unbedeutend und kann vernachldssigt werden.

Die meisten chemischen Reaktionen verlaufen bei konstantem Druck. Deshalb
gilt das Hauptinteresse auch den isobaren Prozessen. Es wurde bereits hervor-
gehoben, daB die Reaktionswérme in diesem Falle gleich der Enthalpiednderung
des Systems ist. In allgemeiner Form wird das gew&hnlich wie folgt ausgedriicki:

qpm) = Ah = 3 headzust. — X hanfangszust. »

wobei das Zeichen 3 die Summierung bedeutet. Die Reaktionswédrme bei kon-
stantem Druck und konstanter Temperatur ist gleich der Summe der Enthalpien
der Reaktionsprodukte abziiglich der Summe der Enthalpien der Ausgangs-
stoffe (unter Beriicksichtigung der Stéchiometriefakioren). Bei endothermen
Prozessen, die bekanntlich unter Energieaufnahme verlaufen, nimmt man eine
positive Enthalpieénderung an, das heiBt Ah > 0. Bei exothermen Prozessen,
die von einer Energieabgabe begleitet sind, nimmt man eine negative Enthalpie-
dnderung an, das heiBt Ah < 0. Seit einiger Zeit ist es Gblich, die Bezeichnung
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Ah und nicht q(;) zu benutzen, um bereits durch das Symbol Ah zu unterstreichen,
daB die Reaktionswirme durch die Verdnderung einer Eigenschaft des reagie-
renden Systems hervorgerufen wird. Deshalb spricht man gewdhnlich auch
nicht von der Reaktionswédrme, sondern von der Enthalpieénderung Ah. In
der chemischen Thermodynamik werden im allgemeinen die Enthalpieénde-
rungen auf ein Mol bezogen. Die entsprechenden GréBen sind dann durch
GroBbuchstaben zu kennzeichnen; ihre Einheiten sind jeweils kJ - mol-1. Eni-
sprechend lassen sich alle molaren GréBen von den nichtmolaren GréBen
unterscheiden. Im folgenden werden fast ausschlieBlich die molaren GréBen
verwendet, ohne stets den Zusatz ,,molar zu gebrauchen. Aus der Kennzeich-
nung der GréBe durch GroBbuchstaben und der auf ein Mol bezogenen Einheit
geht dieser Bezug eindeutig hervor. So bedeuten beispielsweise Q1) die molare
Reaktionswdrme bei konstantem Druck und konstanter Temperatur und AH
die molare Enthalpiednderung sowie AgH die molare Reaktionsenthalpie.
So betrdgt die Enthalpieéinderung bei der Reaktion zwischen 1 mol festem Zink
(65 g) und einer Lésung, die 1 mol Schwefelsdure (98 g) enthdlt, 152,4 kl (bei
T=298 K und p = 0,1 MPa). Gewshnlich wird das folgendermaBen formuliert:
Zn(r) + H2$O4(aq) — Zn504(ﬂq) + Hg(g): ARH6 = —152,4 k] - mol-2
Die Enthalpiednderung bei diesen Bedingungen wird Standardreaktionsenthalpie
AgH® genannt, wobei & das Symbol fir die Kennzeichnung der Bedingungen
des Standardzustandes (298 K und 0,1 MPa) ist. Es sei noch erwihnt, daB es nicht
méglich ist, den absoluten Betrag der Enthalpie, ebenso wie auch der inneren
Energie, abzuschdtzen. Fiir thermochemische Berechnungen und fiir die experi-
mentelle Bestimmung thermochemischer GréBen spielt das allerdings auch
keine wesentliche Rolle, weil dabei lediglich die Zustandsinderung des Sy-
stems inferessiert, das heiBt die Anderung von H (oder U). Bei endothermen
Prozessen wichst die Enthalpie des Systems; AH hat einen positiven Wert. Bei
exothermen Prozessen wird die Enthalpie des Systems kleiner; AH hat daher
einen negativen Wert.
In allen Fdllen (auBer in besonders hervorgehobenen) werden im folgenden
GréBen benutzt, die fiir Prozesse bei konstantem Druck berechnet oder experi-
mentell bestimmt wurden. Deshalb wird die Reaktionswérme bei diesen Pro-
zessen, die molare Reaktionsenthalpie, mit dem Symbol AgH (oder kurz: AH)
bezeichnet. Gleichungen chemischer Reaktionen, in denen auBer den beteiligten
Stoffen auch noch die Reaktionswérmen aufgefihrt sind, werden thermo-
chemische Gleichungen genannt. In thermochemischen Gleichungen wird aufer-
dem noch der Aggregatzustand der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte
angegeben.

2. Bildungsenthalpie chemischer Verbindungen

Die molare Standardbildungsenthalpie AsH= ist gleich der Reaktionsenthalpie der
Bildungsreaktion von 1 mol einer Verbindung aus den Elementen bei Standardbedin-
gungen (298 K und 0,1 MPa). Der unter diesen Bedingungen stabilste Zustand der
Stoffe wird Standardzustand genannt. Fir feste Stoffe ist dies die bestdndige poly-
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morphe Form bei Standardtemperatur (z. B. Graphit, rhombischer Schwefel).
Fiir Gase ist der Standardzustand der Zustand eines idealen Gases bei 0,1 MPa.
Fir geldste Stoffe nimmt man eine Konzentration — genauer eine Aktivitdt —
an, die durch die GréBe 1 mol - I-* angegeben wird. Der Lésung werden
Eigenschaften zugeschrieben, die fir eine unendliche Verdinnung charak-
teristisch sind.

Die Standardbildungsenthalpie des Kohlendioxids wird zum Beispiel folgender-
maBen angegeben: AsHS = —393,5 ki - mol-%. Das bedeutet, daB bei der
Bildung von 1 mol Kohlendioxid aus festem Graphit und gasférmigem Saver-
stoff unter Standardbedingungen (T=298 K und p = 0,1 MPa) die Enthalpie-

dnderung der Reaktion
Caraphit + Oz(g) = COsq)

—393,5 kJ betrdgt, das heiBt exotherm verlduft.

Die Bildungsenthalpien der Elemente im Standardzustand werden vereinba-
rungsgemdB gleich Null gesetzt. Das bedeutet natiirlich nicht, daB die Bildung
der Elemente aus einzelnen (isolierten) Atomen ohne Reaktionswérme verlduft.
Da die Bildungsenthalpie auf ein Mol der Verbindung bezogen wird, ist in
thermochemischen Gleichungen die Verwendung gebrochener Zahlen als Sté-
chiometriefaktoren véllig gerechtfertigt, zum Beispiel:

Cap + %oz(g)—>C00(n; AgH = —635,1 kJ - mol—2
2Aly + ;—02@) — Al,Os); AgH = —1675 kJ - mol-!

%Nz(g) + %02(9) — NO(q); AgH = 4+90,4 kJ - mol-

Wie aus der Definition des Begriffes folgt, ist die Bildungsenthalpie ein spezieller
Fall der Reaktionsenthalpie einer chemischen Reaktion, bei der als Ausgangs-
stoffe die Elemente in ihrer unter Standardbedingungen bestdandigen Form auf-
trefen. Die Bildungsenthalpie kann unmittelbar als Reaktionsenthalpie fir die
Bildung der betreffenden Verbindung aus den Elementen bestimmt werden. In
den Fdllen, bei denen die Bildungsreaktionen der Verbindungen aus den Ele-
menten nicht realisiert werden kdnnen, kommen verschiedene Berechnungs-
methoden zur Anwendung. Wenn man zum Beispiel die Reaktionsenthalpie
irgendeiner Reaktion, an der die betreffende Verbindung beteiligt ist, kennt, so
kann man deren Bildungsenthalpie berechnen, sofern die Bildungsenthalpie der
ibrigen Reaktionsteilnehmer bekannt sind. Derartige Beispiele sollen im weite-
ren behandelt werden.

Die molaren Standardbildungsenthalpien einiger Oxide sind in Tabelle 1 ange-
fihrt. So betrdgt die molare Standardbildungsenthalpie des flissigen Wassers

AsHS o = —285,8 ki - mol-1:

Hg(g) -+ %Ozm)—)HEO(ﬂ); AgH = —285,8 kJ - mol—1
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Tabelle 1 Molare Standardbildungsenthalpien einiger Oxide

Oxid Molare Standardbildungs- Oxid Molare Standardbildungs-
enthalpie enthalpie
AgH® in k) - mol-! AgHS in ki - mol-?
bezogen auf bezogen auf
Formeleinheit | Aquivalent Formeleinheit | Aquivalent
Li,O) — 598,3 299, PbOy) — 2178 —108,9
Na,Or) — 430,6 —215,3 TiOz(f) — 943,9 —235,9
KqO(f) — 363,2 —181,6 ZrOs(f) —1094,0 —273,5
Rb,O() — 359,2 1796 N;Os(g) 12,5 1,25
Cs,00) — 3554 77,7 NOz2(g) 33,9 84
CuO() — 1556 — 778 NO(g) 90,4 452
Cu,00) — 167,3 — 836 P,O10() —3096,0 —154,8
AgyOn) - 322 — 16,1 SO2(g) — 296,9 — 74,2
BeO(y) — 598,7 —299,3 SOs(9) — 3952 — 65,9
MgO(s) — 601,2 —300,6 SeOs(f) — 184,5 — 30,7
CaOs) — 635,1 —317,6 SeOs(f) — 230,5 — 57,6
SrOf) — 604,2 —302,1 TeOx2(1) — 3255 — 81,3
BaOs) — 556,6 —278,3 CrOs(f) — 594,5 — 991
RaO(1) — 543,9 —271,9 Cr,03() —1141,0 —190,1
ZnO1) — 3489 —174,5 H,O(q) — 24,8 —120,9
CdOy) — 256,2 —128,1 H,Oq1) — 2858 —142,9
HgOw — 904 — 452 H,0) —291,8 —145,9
B,Os(n) —1264,0 —210,6 Cl,0(9) 757 37,8
Al,Os1) —1675,0 —279.1 ClOg(g) 104,6 26,1
Sc,03(f) —1907,4 —317,9 Cl,07(q) 271,9 19,4
Y,03(1) —1862,4 —310,4 Cl,O7¢s1) 320,9 22,9
La,03(f) —1792,2 —298,7 J,05(1) — 183,2 — 183
CO2(g) — 393,5 — 98,3 MnOg) — 384,9 —192,4
CO) — 1105 — 552 MnOz(py — 5196 —259,8
SiO2(f) — 8786 —219,6 Fe,Os(f) — 8214 —136,9
GeOx(fy — 5397 1349 Fe,Os(n —117,7 —139,7
SnOg(f) — 580,8 —145,2 FeO) — 263,8 —131,9
SnO() — 286,0 —143,0 CoOgp) — 2389 —1194
PbOs(f) — 176,6 — 64,1 NiO(s) — 239,7 —119,8

AuBerdem ist in Tabelle 1 auch der Wert von AEHﬁo fir Wasserdampf ange-

geben. Diesen Wert erhdlt man, wenn man von ABHEO fir flissiges Wasser
seine Verdampfungsenthalpie unter Standardbedingungen

AvHHe,o = —44,0 k] - mol~1, abzieht:
ABHgo(g) = —285,8 kI - mol~t — (—44,0 kI - mol~1) = —241,8 kJ - mol~*
Die molare Standardbildungsenthalpie des Wasserdampfes betrdgt also

AgH® = —241,8 k) - mol-1. Dabei wird angenommen, daB der Wasserdampf
die Eigenschaften eines idealen Gases hat:

Hagg) + 1702(9) —H;0(); AgH =—241,8 kJ - mol—?
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In Tabelle 1 ist auch die molare Standardbildungsenthalpie des Wassers im
festen Zustand (Eis) angegeben:

AsHSom = —291,8 k) - mol-1.
Hagg) + %02(9) — H0; AgH = —291,82 ki - moi~?

An diesen Beispielen wird deutlich, daB die Enthalpiednderungen beim Uber-
gang von einem Aggregatzustand in den anderen, das heiBt die Enthalpie-
dnderungen von Phaseniibergdngen, gewdhnlich bedeutend geringer sind als
bei typischen chemischen Reaktionen.

Eine genaue Analyse der Tabelle 1 erlaubt die Ableitung einer Reihe von Gesetz-
maBigkeiten. So féllt in der Reihe der Oxide, die von den Elementen der I.
Hauptgruppe gebildet werden, der Wert der Bildungsenthalpie in der Richtung
vom Lithiumoxid zum Zasiumoxid. Der gréBte Betrag der Bildungsenthalpie
von Oxiden der Elemente der Il. Hauptgruppe wird vom Kalziumoxid er-
reicht. Beim Betrachten der Bildungsenthalpien der Oxide, die von den Ele-
menten der IV. Hauptgruppe gebildet werden, wird deutlich, daB der maxi-
male Wert beim Siliziumdioxid liegt. Das alles deutet auf eine Komplexitdt
der Effekte bei der Wechselwirkung der Stoffe hin. Bei der Erklérung der an-
gefilhrten Komplexitdt missen notwendigerweise viele Faktoren bericksichtigt
werden. Dazu kénnen der Aufbau und die GréBe der Atome der Elemente, die
die Ausgangsstoffe bilden, gerechnet werden, sowie die Natur und die Starke
der chemischen Bindung sowohl in den Ausgangsstoffen als auch in den
Reaktionsprodukien, der Typ des Kristallgitters usw.

Eine tiefere Analyse dieser GesetzmdBigkeiten |GBt den SchluB zu, daB die
Eigenschaften der Elemente nicht nur durch die Natur der sie bildenden Atome
eindeutig bestimmt werden kénnen, sondern daB sie noch von einer ganzen
Reihe weiterer Faktoren abhdngen. Zum Beispiel wird die Richtung der Reak-
tion

Meg) + Me”’Og) —Me'Oq + Meg

durch die GréBe der thermodynamischen Potentiale (7 S. 55) der betreffen-
den Oxide bestimmt. Bei gleichartigen Verbindungen (Verbindungen, die zu
einer Klasse gehéren und die in der Zusammensetzung und im Aufbau &hnlich
sind) stimmt jedoch die Enthalpieéinderung und die Tendenz der Anderung des
thermodynamischen Potentials Gberein (7 S. 135), wenn man von einigen sel-
tenen Ausnahmen absieht. Um zu entscheiden, ob eine chemische Reaktion
realisierbar ist oder nicht, ist es daher normalerweise ausreichend, die Werte
von AgH zu vergleichen. Wenn beispielsweise AgH von Kalziumoxid im absolu-
ten Betrag gréBer ist, als von Magnesiumoxid, Strontiumoxid, Bariumoxid, so
wird Kalzium die genannfen Oxide bis zu den entsprechenden Metallen redu-
zieren. Genauso kann man, sofern AgH fir Lithiumoxid dem Betrag nach
groBer ist als AgH fur die Oxide Na,0, K,0, Rb,0, Cs,0O, die Elemente Na-
trium, Kalium, Rubidium und Zasium aus ihren Oxiden durch Reduktion mit
Lithium darstellen. Am reakfionsfahigsten gegeniiber elementarem Sauerstoff
ist folglich das Metall, dessen Oxydation von der gréBten Reaktionswdrme be-
gleitet ist.
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In den Féllen, wo die Reakfionsféhigkeit von Metallen verglichen werden soll,
die eine unterschiedliche Oxydationsstufe in ihren Oxiden besitzen, ist es not-
wendig, die auf ein Mol Aquivalente des Oxids bezogene Bildungsenthalpie zu
vergleichen. Durch Vergleich dieser GroBen ist es auf diese Weise sofort még-
lich zu sagen, welches von zwei herausgegriffenen Metallen reaktionsfahiger
ist. So folgt aus Tabelle 1, daB die Bildungsenthalpie des Aluminiumoxids

AgH1 = —279,1 kJ - mol-1 betrdgt, hingegen ist die Bildungsenthal-
3 Al203()

pie des Kupfer(ll)-oxids AgH1 o™ —77,8 k) - mol-1. Die Differenz dieser
5 Cu

GroBen [—279,1 — (—77,8)] k) - mol~2 = —201,3 kJ - mol~1 ist gleich der Re-
aktionsenthalpie:

%-Ahg) + %CUO(” -—)—1—)\]203(() —+ %Cum; AH=—201,3kJ - mol™?

Der negative Wert der Reaktionsenthalpie bedeutet, daB das Aluminium das
Kupfer aus seinem Oxid verdrdngen kann, das heiBt, das Aluminium ist gegen-
Uber Sauverstoff ein reaktionsfdhigeres Metall als Kupfer. Der Gebrauch ther-
mochemischer GréBen erlaubt, derartige Vergleiche anzustellen, ohne jedes-
mal die Reaktionsgleichung aufzuschreiben und die Reaktionsenthalpie zu be-
rechnen. Denn es ist bekannt, daB die Stoffe immer in Mengen reagieren, die
den molaren Massen der Aquivalente proportional sind. Aus den Angaben der
Tabelle 1 folgt auch, daB Aluminium die Oxide der Metalle reduzieren kann,
deren absoluter Wert der Bildungsenthalpie (bezogen auf ein Mol Aquivalente
des Oxids) kleiner als —279,1 kl - mol-? ist. Wenn man dagegen von den
auf ein Mol Formeleinheiten bezogenen Werten ausgeht, so muB man jedesmal
die entsprechenden Reaktionsgleichungen aufstellen und die vor den Formeln
stehenden Stéchiometriefaktoren beriicksichtigen.

Ahnliche SchluBfolgerungen lassen sich auch beim Vergleich der Werte fiir die
molaren Bildungsenthalpien einiger Halogenide ziehen. Die Werte in der
Tabelle 2 zeigen zum Beispiel, daB die Bildungsenthalpie der Alkalimetall-
fluoride mit gréBer werdender Ordnungszahl des Alkalimetalls absinkt. Die
Wechselwirkung von Lithium mit Fluor ist demzufolge mit der gréBten frei-
werdenden Reaktfionswdrme verbunden. Unfer diesem Gesichtspunkt ist
Lithium bei der Reaktion mit elementarem Fluor von allen Alkalimetallen das
reaktionsfdhigste Element, ungeachtet der Tatsache, daB seine Ordnungszahl
die niedrigste innerhalb der Gruppe der Alkalimetalle ist.

Bei der Unfersuchung der Bildungsenthalpie von Chloriden, Bromiden und Jo-
diden beoabchtet man andere Verhdltnisse. So wird der Maximalwert der Bil-
dungsenthalpie der Chloride beim Kaliumchlorid erreicht. Bei den Bromiden
und Jodiden beobachtet man bei steigener Ordnungszahl des Alkalimetalls eine
gesetzmdBige Zunahme der negativen Werte der Bildungsenthalpie.

Diese Beispiele unterstreichen ein weiteres Mal die Ungerechifertigkeit von
bestimmten SchluBfolgerungen, wie sie in der Unterrichtspraxis haufig gezogen
werden. So wird beispielsweise bei der Betrachtung der Reaktionsféhigkeit der
Elemente dem Lithium sehr hdufig aufgrund seiner Stellung im Periodensystem
von vornherein die geringste Reaktionsfdhigkeit von allen Alkalimetallen
gegeniiber allen Halogenen zugeordnet. In Tabelle 3 sind die Werte der Bil-
dungsenthalpien der am héufigsten vorkommenden Hydroxide von Metallen
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Tabelle 3 Molare Standardbildungsenthalpie einiger Hydroxide

Hydroxid Molare Standard- Hydroxid Molare Standard-
bildungsenthalpie bildungsenthalpie
AgHS in k) - mol~1 AgHE in ki - mol—!
LiOH(5) —487,8 Al(OH)s3(5) —1276,1
NaOH(s —426,6 La(OH)3(p) —1409,0
KOHy) —425,9 Cr(OH)3(n — 987,4
RbOH) —423,0 Fe(OH)s(r) — 8410
CsOH(s) —406,5 H,SiOz(f) —1130,0
Be(OH)z) —904,1 HNOs31) — 1730
Mg(OH)z() —924,6 HPO3f) — 954,7
Ca(OH)z(f) —986,2 H3PO4() —1283,6
Sr(OH)z(s) —959,3 H,P,075) —2238,5
Ba(OH)z(s) —946,1 H,SO4(s1) — 811,3
Ra(OH)z(n) —949,4 H,SeOs(s) — 523,0
Cu(OH)z2(7) —444,0 H,SeO4(p) — 534,0
Zn(OH)z(s) —642,2 H,TeOs() — 612,9
Cd(OH)z(s) —563,5 HgTeOs(r) —1284,6
Pb(OH)z2(1) —514,6 HCIOus1) — 36,0
Mn(OH)z(r) —698,7 HIO3(5) — 230,1
Fe(OH)2(n) —5731 H;JO6(r) — 7614

und Nichimetallen angefihrt; Tabelle 4 enthdlt die Bildungsenthalpien von
Salzen saverstoffhaltiger Sduren. Es sei darauf verwiesen, daB die angefihrien
GréBen folgendermaBen zu verstehen sind: So bedeutet zum Beispiel der Wert
fir die Bildungsenthalpie von Kalziumhydroxids AgHS = —986,2 ki - mol™2,
daB die Enthalpiednderung einer hypothetisch angenommenen Reaktfion von

Tabelle & Molare Standardbildungsenthalpien einiger Salze von sauerstoffhaltigen Sduren

Salz Molare Standard- Salz Molare Standard-
bildungsenthalpie bildungsenthalpie
ABHS in kJ - mol? ABH®S in ki - mol™1

AgNOs() — 1207 Li,COs(5) —1215,9

BaCOs(s) —1202,0 LiNOs(f) — 482,3

Ba(NOg)2(f) — 991,6 Li,SOu(f) —1434,3

BaSOy(y) —1465,0 . MgCOs(f) —1096,2

CaCOs() —1206,0 NaC,H;O0z2() — 710,4

Ca(NO,)2(f) — 936,9 NaHCOs(f) — 947,4

Cay(PO)2(f) —4125,0 NaNOs) — 466,5

CaSOy(f) —1424,0 Na,COs(f) —1129,0

CaSiOs(f) —1631,7 Na,SOs(f) —1090,0

CdSOq(f) — 9259 Na,SO4(r) —1384,8

CuSOy(1) —m7a NaSiOs3(f) —1518,0

FeSOq(f) — 922,6 NagPOy(f) — 192,5

K,COsf) —1146,4 NiSO4() — 889,11

KClOs() — 39,2 PbSO4(f) — 9181

KNOg(s) — 492,7 SrSOu(f) —1444,0

K,SO3() —1433,4 ZnSO4(1) — 9782




40 g Kalziummetall, 32 g gasférmigem Saverstoff und 2 g gasférmigem Wasser-
stoff zu 74 g Kalziumhydroxid unter Freisetzung einer Energie von 986,2 kJ
betragen wiirde. Die Reaktionswdrme wiirde sich also auf den Verlauf der
folgenden hypothetischen Reaktionen beziehen:

Cag + Ozg) + Hzg) > Ca(OH)zy;  AgH = —986,2 ki - mol-?
Fir Schwefelséure beziehungsweise Kaliumchlorat wiirde man erhalten:
Ha) + S + 2 Oz(q) = H,SOsmy;  AsH = —811,3 ki - mol-1

1 3
K + 7 Clyg) + 7 Oz(g) = KClO34;  AsH = —391,2 kl - mol-?
Derartige Werte kénnen nur auf rechnerischem Wege erhalten werden.

Tabelle 5 Molare Standardbildungsenthalpien einiger Nichtmetallhydride

Verbindung Molare Standard- Verbindung Molare Standard-
bindungsenthalpie bildungsenthalpie
AgHS in ki - mol AgH€ in kJ - mol-1
HF(q) —268,6 NH3(q) —46,2
HCl(g) — 92,3 PHa(q) 9,6
HBr(g) — 359 AsHs3(q) 66,1
Hig) 259 SbHs(g) 149,2
HyS(g) — 20,2 CHy(q) —74,8
H,Se(g) 33,4 SiH4(g) 32,2
H,yTe(g) 96,2 GeHy(g) 83,7
SnHa(q) 162,7

In Tabelle 5 sind die Werte fiir die Bildungsenthalpie der Wasserstoffverbin-
dungen von Nichimetallen aufgefiihrt. Wie daraus zu ersehen ist, beobachtet
man in jeder Hauptgruppe des Periodensystems mit Zunahme der Ordnungs-
zahl des Elements eine gesetzmdBige Verédnderung der Bildungsenthalpie der
Wasserstoffverbindung und demzufolge eine gesetzmdBige Verringerung der
Reaktionsfdhigkeit der Nichtmetalle gegeniiber Wasserstoff.

3. Grundgesetze der Thermochemie

Die Berechnung der Reaktionswédrmen verschiedener chemischer Reaktionen
basiert auf zwei Grundgesetzen der Thermochemie. Das erste ist das Gesetz
von LAVOISIER und LAPLACE. Es besagt, daB die Energie, die bei der Zerset-
zung irgendeiner Verbindung in die Elemente aufgenommen (abgegeben) wird,
dem Betrage nach gleich ist der Energie, die bei der Bildung dieser Verbindung
aus den Elementen abgegeben (aufgenommen) wird. Wenn zum Beispiel die
Bildungsenthalpie des Quecksilberoxids AsH = —90,4 ki - mol-1 betrégt, so
ist die Zersetzung von 1 mol dieser Verbindung in die Elemente bei Standard-
bedingungen eine endotherme Reaktion:

HgO —Hgm + %02(,): AzH = +90,4 kI - mol-1
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Genauso wird fir die Zersetzung von 1 mol Methan in die Stoffe Graphit und
Wasserstoff bei Standardbedingungen AzH = +74,8 ki - mol-1 benétigt, das
bedeutet so viel Energie, die der molaren Bildungsenthalpie des Methans dem
Betrage nach gleich ist:

CHy(g) = Caraphit + 2 Ha(g); AzH = +74,8 ki - mol-1

Es scheint so, als ob von der GréBe der Bildungsenthalpie auf die Bestdndigkeit
einer Verbindung gegeniber der Zersetzung in die Elemente geschlossen wer-
den kann. Das ist jedoch nicht so, weil die Tendenz zur Zersetzung nicht nur
von der Energiednderung bei der Reaktion (im vorliegenden Fall von der Bil-
dungsenthalpie) abhéngt, sondern auch von einer Reihe anderer Faktoren, ins-
besondere vom Charakter der Entropiednderung im Verlauf der chemischen
Reaktion (* S.61). Aus diesem Grund gestattet die Gegeniiberstellung der
Bildungsenthalpien Riickschlisse auf die relative Bestdndigkeit der Verbindun-
gen gegeniiber der Zersetzung in die Elemente nur in den Fdllen, wo die Aus-
gangsstoffe vom gleichen Typ sind (zu einer Klasse gehdren), und wo sich dem-
zufolge die Entropiedinderungen wahrend der Reaktion nur geringfigig unter-
scheiden. Wenn diese Bedingung vorliegt, ist die Verbindung, deren Bildung
von einer gréBeren freiwerdenden Reaktionswédrme begleitet wird, die bestdn-
digere. So sinkt beispielsweise die thermische Bestéindigkeit in der Reihe Fluor-
wasserstoff — Chlorwasserstoff — Bromwasserstoff — Jodwasserstoff, was der
Anderung der Werte fiir die Bildungsenthalpien der Halogenwasserstoffe aus
den Elementen entspricht (Tab. 5, S. 24). Genauso ist Wasserdampf gegeniber
der Zersetzung weitaus bestdndiger als Schwefelwasserstoff. Ahnliche Gesetz-
mdBigkeiten kann man beim Vergleich der Wasserstoffverbindungen von Ele-
menten der V. Hauptgruppe des Periodensystems (NH,, PH,, AsH,, SbH;) be-
obachten.

Besonders deutlich sind diese GesetzmaBigkeiten in den Fillen, wo sich sowohl
die Ausgangsstoffe als auch die Reaktionsprodukte im gleichen Aggregatzu-
stand befinden.

Das Gesetz von LAVOISIER und LAPLACE ist ein Spezialfall des aligemeineren
Gesefzes von der Erhaltung der Energie.

Das zweite Grundgesetz der Thermochemie wurde von H. J. HESS entdeckt
und sagt aus, daB die Reaktionswdrme nur von der Art und dem Zustand der
Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukie abhdngt und nicht von dem Weg,
auf dem der Ubergang von den Ausgangsstoffen zu den Reakfionsprodukten
erfolgt. Der Inhalt dieses Gesétzes, das gleichfalls aus dem allgemeineren
Gesetz von der Erhaltung der Energie folgt, soll an einem Beispiel demonstriert
werden. Die Ausgangsstoffe seien Graphit und Sauerstoff, und als Reaktions-
produkt moge Kohlendioxid entstehen. Den Ubergang von den Ausgangsstoffen
zu den Reaktionsprodukten der Reaktion kann man sich auf zwei Wegen vor-
stellen (Abb. 1).2 Der erste Weg ist die unmittelbare Verbrennung des Graphits
im Saverstoff. Die Reaktionsenthalpie fiir die Bildung von 1 mol Kohlendioxid
betrdgt AH, = —393,5 kJ - mol-1. Der zweite Weg wird gedanklich in folgende
Stadien unterteilt:

*In den Energieschemas geben nach unten (oben) weisende Pfeile stets negative (positive) Energiednderungen
fur die gekennzeichneten Uberginge an.
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Reaktions-

entg‘;_llple | iGruphit * 02 (q)
AH,
i
COg) + 7%¢g)
AH,

AH,

Abb.1 Energieschema zum
€Oz (g) Gesetz von HESS am Beispiel
der Bildung von Kohlendioxid

a) die Verbrennung des Graphits im Saverstoff zu Kohlenmonoxid, wobei
Energie abgegeben wird, die der Bildungsenthalpie des Kohlenmonoxids AH,
entspricht;

b) die Verbrennung des gebildeten Kohlenmonoxids zu Kohlendioxid, wobei
ebenfalls eine bestimmte Energie AH; abgegeben wird.

Aus dem zugrundegelegten Schema folgt:
AH, = AH, + AH,
AH; = AH, — AH,

Diese Gleichungen sind ein mathematischer Ausdruck fiirr das HESSsche Gesetz.
Sie gestatten, die Reaktionsenthalpien und die Bildungsenthalpien von Verbin-
dungen zu berechnen, die auf experimentellem Wege schwer zugdnglich sind.
Zum Beispiel ist die Bildungsenthalpie des Kohlenmonoxids AH, experimentell
nicht bestimmbar. Trotzdem kann man die Bildungsenthalpie des Kohlenmon-
oxids berechnen, weil die Reaktionsenthalpie fir dessen Verbrennung experi-
mentell bestimmbar ist (AH = —283 kJ - mol2). Folglich ist

AH, = AH, — AH,
AH, = —393,5 kl - mol-t — (—283,0 kJ - mol-1) = —110,5 kl - mol~1

Eine allgemeine Formulierung des Geseizes von HESS lautet: Die Reaktions-
enthalpie (Reaktionswérme bei konstantem Druck) einer Reihe von aufeinander-
folgenden Reaktionen ist gleich der Reaktionsenthalpie einer beliebigen anderen
Reihe von Reaktionen, wenn die Ausgangsstoffe und die Reaktionsprodukte in
den beiden Fillen dieselben sind, im gleichen Zustand und unter gleichen Bedin-
gungen vorliegen.

Das HESSsche Gesetz ist eine Teilaussage des ersten Hauptsatzes der Thermo-
dynamik.

Die Kenntnis der Reaktionsenthalpie hat groBe Bedeutung fiir die Kennzeich-
nung der Energetik der chemischen Reaktfion. So gibt die molare Bildungs-
enthalpie die Reaktionsenthalpie fiir die Bildung von 1 mol einer Verbindung
aus den Elementen an. Fir entsprechend gelagerte Félle sind diese Begriffe
identisch. Beispielsweise ist die Bildungsenthalpie des Kohlendioxids auch an-
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dererseits gleich der Reaktionsenthalpie AgH (Reaktionswérme bei konstantem
Druck) fiir die Reaktion, die durch folgende Gleichung beschrieben wird:
Caraphit + Oz(g) > COx(q);  AgH = AgH = —393,5 kJ - mol-2

Das bedeutet jedoch keinesfalls, daB eine &hnliche Uberlegung auch fiir die
chemische Reaktion zwischen Kalziumoxid und Wasser méglich ist. In diesem
Fall handelt es sich ausschlieBlich um die Reakfionsenthalpie.

CaOy + 2 HyOy) — Ca(OH)z); AgH = —65,3 ki - mol-1

4. Berechnung von Reaktionsenthalpien

Ausgehend von den Grundgesetzen der Thermochemie kann man die Reak-
tionsenthalpien (Reaktionswérmen bei konstantem Druck) berechnen. Betrach-
ten wir zum Beispiel, wie man die Reaktiosnenthalpie fir die Reaktion zwischen
Magnesiumnitrid und Wasser berechnen kann, wenn die Bildungsenthalpien
sowohl der Ausgangsstoffe als auch der Reaktionsprodukte bekannt sind. Die
chemische Gleichung fiir diese Reaktion lautet:

MgaNg(() + 6 HZO(”) —3 Mg(OH)g(’) + 2 NHsg); ArH =? (1)
AgH: AgH: AgHs AgHa
Die Bildungsenthalpien der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte betra-
gen:
AgH; = —461,0k] - mol-;  AgH, = —285,8 kJ - mol-%;
AgH; = —924,6 k) - mol-1; AgHy, = —46,2 k) - mol-2. Rp——
Entsprechend dem Gesetz von LAVOISIER und LAPLACE ergeben si'Ei\?olgende
Gleichungen:
Mg3Nag) — 3 Mgg) + Nag); AgH, = —461,0 k! - mol—? )
6 H,O) — 6 Hag) 4 3 Og(); 6 AgH, = 6(—285,8) k) - mol*  (3)
3 Mg + 3 Hzg) + 3 Og(e) — 3 Mg(OH)zqp;
3 AgH; = 3(—924,6) k) - mol? (4)
3 Ha) + Nog) >2 NHsg); 2 AgH, = 2(—46,2) ki - mol-2 )
Nach dem HESSschen Geseiz hdngt die Reaktionswirme einer chemischen
Reaktion nicht vom Reaktionsweg ab, sondern ausschlieBlich vom Anfangs- und
Endzustand der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte. Durch Addition
der Gleichungen (2), (3), (4) und (5) erhélt man:
MgzNs + 6 H;Oy — 3 Mg(OH)z() + 2 NHag);
AgH = (3 AgH, + 2 AgH,) — (AsH; + 6 AsH,) (6)
Durch Vergleich der Gleichungen (1) und (6) erhdlt man
ArH = (3AsH; + 2AsH,) — (AeH, + 6 AsHy)
AgH = [3 (—924,6) + 2 (—46,2)] k) - mol=1 — [(—461,0) + 6 (—285,8)] k! - mol-1
AgH = —690,4 kJ - mol-?
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Es ergibt sich schlieBlich
MgaNg(f) + 6 Hzo(n) —3 Mg(oH)z(n +2 NH3(§,);
AgH = —690,4 ki - mol—?

Die Gleichung einer chemischen Reaktion in allgemeiner Form (unter Beriick-
sichtigung der Stochiometriefaktoren) lautet:

«AB + BCD —yAC + 6BD; AgH =?

Die Bildungsenthalpien der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte sollen
mit AgHag, AsHcp, AsHac und AgHep bezeichnet werden. Daraus folgt:

AgH = (y AgHac + 6 AgHgp) — (x AsHas + f AsHcp)

Die Reaktionsenthalpie einer chemischen Reaktion ist folglich gleich der Diffe-
renz zwischen den Bildungsenthalpien aller Reaktionsprodukte und den Bil-
dungsenthalpien aller Ausgangsstoffe.

Bei der Berechnung der Reaktionsenthalpien sind unbedingt die Stéchiometrie-
faktoren zu beachten, die vor den Formeln in der Reaktionsgleichung stehen.
Wenn Elemente an der Reaktion beteiligt sind oder im Ergebnis der Reaktion
entstehen, so vereinfacht sich die Berechnung der Reaktionsenthalpie betrdcht-
lich. Die Reaktionsgleichung sieht dann im allgemeinen Falle folgendermaBen
aus:

aAB+BC—-pAC+46B; AgH=?
Die Reaktionsenthalpie l&Bt sich nach folgender Gleichung berechnen:
ARH =Y AaHAc -— AsHAB

Die groBe Bedeutung des HESSschen Gesetzes besteht gerade darin, daB man
— ausgehend von einer verhdltnisméBig geringen Auswahl von Werten fir die
Bildungsenthalpie — die Méglichkeit erhdlt, die Reaktionsenthalpie fir eine
groBe Anzahl chemischer Reaktionen zu berechnen. Gegenwiirtig sind die Bil-
dungsenthalpien von vielen Tausend verschiedenen Stoffen bekannt. Dadurch
ist es méglich, auf dem Rechenwege (ohne die teueren und nicht immer zu-
gdnglichen direkten Messungen ausfiilhren zu miissen) Werte fir die Reaktions-
enthalpien von sehr vielen chemischen Reaktionen, die zwischen diesen Stoffen
ablaufen kénnen, zu erhalten.

Als Beispiel soll die Reaktionsenthalpie fiir die Reaktion zwischen Kalziumkarbid
und Wasser berechnet werden. Unter die Formeln der Stoffe schreibt man die
Werte ihrer Bildungsenthalpien:

CaCq(py + 2 HyO) — Ca(OH)z(y + CoHz(g)s ARH =1

—62,7 2(—285,8) —986,2 +226,7 ApgH in ki - mol™!
Entsprechend der oben formulierten Gleichung ergibt sich fir die Reaktions-
enthalpie:

AgH = [(—986,2 + 226,7) — (—62,7 + 2 (—285,8))] ki - mol—?
= —125,2 kJ - mol*

Die angefithrten GesetzmdBigkeiten gestatten oft auch die Berechnung der Bil-
dungsenthalpie von solchen Stoffen, bei denen die Anwendung experimenteller
Methoden mit groBen Schwierigkeifen verbunden ist. So soll zum Beispiel die
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Bildungsenthalpie von Kalziumhydroxid berechnet werden, wobei die Reak-
tionsenthalpie fir die Reaktion von Kalziumoxid mit Wasser und die Standard-
bildungsenthalpien von Kalziumoxid und Wasser bekannt sein sollen.

Die Reaktionsgleichung schreibt man folgendermaBen:

CaOy + H:O0u — Ca(OH)ey;  AgH = —65,3 kI - mol-
—635,1 —285,8 AgH =1 AgH in ki - mol™?

AgHcaoh)ygy = ArH + AsHcao, + AsHu.om

AgH =[—65,3 + (—635,1) + (—285,8)] k) - mol-1 = —986,2 k] - mol~?
Die Bildungsenthalpie des Kalziumhydroxids betrdgt

AgH = —986,2 kJ - mol~*.

Bei der Berechnung der Reaktionsenthalpien verschiedener Reaktionen wurden
die Standardbildungsenthalpien benutzt. Die dabei erhaltenen Werte bezogen
sich ebenfalls auf Standardbedingungen. Viele chemische Reaktionen verlaufen
jedoch bei hohen Temperaturen. Zur Berechnung der Reaktionsenthalpien
einer Reaktion unter diesen Bedingungen ist es daher notwendig, die Abhdngig-
keit dieser GréBen von der Temperatur zu kennen. Diese Abhdngigkeit wird
im allgemeinen durch das KIRCHHOFFsche Gesetz beschrieben, wonach die
VergroBerung der Reakfionswdrme bei einer Temperaturerhéhung um ein Grad
(Temperaturkoeffizient der Reaktionswédrme) gleich ist der Differenz zwischen der
Summe der molaren Wadrmekapazititen der Ausgangsstoffe und der Summe der
molaren Warmekapazititen der Reaktionsprodukte:

AQ AQ

AT = 2 Comusg. = X Cipmiproa. oder o = AC(p

Daraus folgt beispielsweise, daB die Reaktionswérme bei Erhdhung der Tem-
peratur nur dann unverdndert bleibt, wenn die molaren Wérmekapazitdten
der Ausgangsstoffe gleich denen der Reaktionsprodukte sind.

Es wurde bereits formuliert, daB die Reaktionsenthalpie einer chemischen Reak-
tion gleich der Differenz zwischen der Summe aller Bildungsenthalpien der
Reaktionsprodukie und der Summe aller Bildungsenthalpien der Ausgangs-
stoffe ist. Bei einer Temperaturerhhung wachsen nun gewdhnlich beide Glieder
der Differenz. Daher dndert sich die Reaktionswérme verhdltnismdBig wenig
mit der Temperatur; in erster Nédherung (besonders in einem kleinen Tempera-
turintervall) kann man sie als anndhernd konstant betrachten. Derartige Bei-
spiele lassen die Vermutung aufkommen, daB die Reaktionswdrme durch die
Maglichkeit des Reaktionsverlaufs in einer gegebenen Richtung bestimmt wird.
Je gréBer die freiwerdende Reaktionswérme, desto groBer ist offenbar das Be-
streben der Ausgangsstoffe, die Reaktionsprodukte zu bilden.

In der Tat wurde vor etwa hundert Jahren das BERTHELOT-THOMSENSsche
Prinzip formuliert, nach dem alle Prozesse in der Natur einem Energieminimum
zustreben. Diesem Prinzip zufolge kénnten nur exotherme Reaktionen freiwillig
verlaufen. Eine exotherme Reaktion zeugt von der Ausbildung festerer Bindun-
gen zwischen den Atomen, von der Vereinigung der Teilchen zu gréBeren Ge-
bilden, wobei das System in einen Zustand iibergeht, der einem minimalen
Energiewert entspricht. Allerdings ist bekannt, daB bei Erhdhung der Tempera-
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tur viele chemische Reaktionen freiwillig verlaufen, die im Gegensatz zu dem
angefihrten Prinzip nicht mit einer Abgabe, sondern mit einer Aufnahme von
Energie verbunden sind. Im Widerspruch zv diesem Prinzip steht auch die Tat-
sache, daB eine chemische Reaktion unter gegebenen Bedingungen unter Ab-
gabe von Energie verlduft, bei anderen Bedingungen jedoch in umgekehrter
Richtung, das heiBt unter Aufnahme von Energie, ablduft. Unter normalen Be-
dingungen kann man zum Beispiel die Bildung von Ammoniumchlorid aus
Ammoniak und Chlorwasserstoff beobachten. Dagegen wird bei héherer
Temperatur das Ammoniumchlorid zersetzt:

NH4CI({) - NH3(9) —+ HCI(S); AH = 176,6 k) - mol?

Die angefiihrten Beispiele zeigen, daB die Reaktionsenthalpie im allgemeinen
nicht als Kriterium fir das Beantworten der Frage nach der Richtung eines
chemischen Prozesses dienen kann. Wie im weiteren gezeigt wird (7 S. 113)
sind nur bei ausreichend niedrigen Temperaturen die exothermen Reaktionen
am wahrscheinlichsten, das heiBt, nur unter diesen Bedingungen kann man
sich nach dem BERTHELOT-THOMSENschen Prinzip richten. Die Frage nach
der Triebkraft! einer chemischen Reaktion oder, wie man manchmal sagt, nach
dem MaB der chemischen Affinitét ist im allgemeinen Fall nicht ausreichend zu
beantworten, wenn man nur den EinfluB des Fakiors beriicksichtigt, der das
Streben des Systems nach einem Minimum der Enthalpie widerspiegelt. Dazu
muB auch noch ein anderer Faktor (7 S. 55) beriicksichtigt werden, der die
Wdrmebewegung der Atome, Molekile und anderer Teilchen charakterisiert.
Diese Wdrmebewegung wirkt gegen die Anziehungskrdfte und verteilt alle
Teilchen Uber den gesamten Raum, wodurch sich die potentielle Energie erhéht
und die kinetische Energie erniedrigt.

5. Bildungsenthalpie und Dissoziationsenthalpie
chemischer Bindungen

Die Bildungsenthalpie von chemischen Bindungen AgggH spiegelt die Besonderhei-
ten der Strukfur und die vielféltigen Eigenschaften der Stoffe wider. Ihr Zahlen-
wert entspricht dem Energieaufwand, der zur Spaltung der chemischen Bindungen
zwischen den Atomen in den Molekiilen von 1 mol des gasformigen Stoffes bei Stan-
dardbedingungen aufgebracht werden muB. Die Spaltung von 1 mol Wasserstoff
(6,02 - 102 Molekile) in die freien Atome kann man folgendermaBen formu-

lieren:
Hag) —Hg) + Higys  AH = 436 ki - mol?

Die Enthalpiednderung bei diesem ProzeB betrdgt AH = 436 k) - mol~%. Durch

die Spaltung aller chemischen Bindungen bilden sich 2 - 6,02 - 102 freie Wasser-

stoffatome. Fiir die Spaltung eines Molekiils in zwei Atome werden insgesamt

436 - 10%J - mol—*

6,02 - 102 - mol~?

=7.24-10"1°J benstigt.

1 Die Triebkraft ist physikalisch gesehen keine Kraft, sondern eine Energiegrofe.
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Offensichtlich betrdgt die Enthalpiednderung beim umgekehrten ProzeB, das
heiBt bei der Bildung von 1 mol Wasserstoff aus den freien Atomen,
AH = —436 k) - mol:

H) + Hi) = Ha);  AagH = —436 ki - mol™?

Dieser Wert charakterisiert die Energieverringerung des Systems, die durch die
Bewegung der Elekironen im Bereich zwischen beiden Kernen des Molekils
im Vergleich zum atomaren Zustand, wo sich jedes Elektron im Feld nur eines
einzigen Kernes bewegt, eintritt.

Die Bildungsenthalpie der chemischen Bindung AsagH entspricht der Enthalpie-
énderung bei der Bildung von Molekilen aus einzelnen (isolierten) Atomen unter
Standardbedingungen. Daher gebraucht man auch héufig den Begriff atomare
Bildungsenthalpie, deren Wert gleich der Bildungsenthalpie der Bindung ist*.
Die Dissoziati thalpie einer chemischen Bindung ApH entspricht der Enthalpie-
dnderung bei der Spaltung der Bindung von Teilchen in einzelne (isolierte)
Atome beziehungsweise Molekilbruchstiicke unter Standardbedingungen. Alle
Zahlenwerte dieser GroBen beziehen sich auf T mol des Stoffes unter Standard-
bedingungen.

Durch die in den letzten Jahren erfolgte Entwicklung experimenteller Methoden
(besonders der massenspektroskopischen und kinetischen Methoden), aber auch
durch die Vervollkommnung theoretischer Berechnungen haben sich unsere
Kenntnisse Uber die Dissoziationsenthalpien chemischer Bindungen bedeutend
vermehrt (Tab. 19 und Tab. 20). le gréBer der Betrag der Dissoziationsenthal-
pie ist, desto fester ist die Bindung zwischen den Atomen in den Molekilen des
Ausgangsstoffes, das heiBt desto geringer ist gewhnlich ihre Reaktionsféhigkeit.
Wenn man zum Beispiel die molare Dissoziationsenthalpie von Fluormolekiilen
ApHe, = 159 k§ - mol~2 mit der von Stickstoffmolekilen ApHn, = 945,6 ki -
- mol-* vergleicht, kommt man zu dem SchluB, daB die geringe Reaktionsfdhig-
keit des Stickstoffs durch die festere Bindung zwischen den Atomen in den
Molekiilen dieses Stoffes bedingt ist.

Wenn die Energiewerte chemischer Bindungen in den Molekilen einiger Stoffe
bekannt sind, kénnen auch die entsprechenden GréBen fiir andere Stoffe be-
rechnet werden. Man verwendet dazu die bereits bekannten, auf dem HESS-
schen Gesetz basierenden thermochemischen Berechnungsmethoden. Betrach-
ten wir in diesem Zusammenhang die Berechnung der molaren Dissoziations-
enthalpie der Bindung in Chlorwasserstoffmolekilen. Die von uns gesuchte
GroBe ApHuci ist gleich der Enthalpiednderung der Reaktion

HClig) > He) + Clw;  AHy = AoHuai ™)

Fiir ihre Berechnung formuliert man folgende thermochemische Gleichungen:

1 1

o Haa>Hgi  AHp =5 Aok, @
1 1

TCIZ(Q, —Cl(g); AH; = TADHU: ’ @3)

T Die Bildungsenthalpie der Bindung ABdgH (atomare Bildungsenthalpie) darf nicht mit der Bildungsenthalpie
ABH einer Verbindung aus den Elementen, deren Teilchen Molekile sein kénnen, verwechselt werden.
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1 1
HC'(n)_>7H2(9) + 702(9); AH, = AzHuci = —AgHua (4)

Durch Addition der Gleichungen (2), (3) und (4) erhdlt man:
HCl > H) + Clg;  AH; = AH, + AH; + AH,

1 1
ApHua = —2‘ADHH, + —Z—ADch: — AgHual )

Durch Einsetzen der Zahlenwerte ergibt sich:
ApHucr = 218,0 kl - mol=2  T121,1 kJ - mol=* —(—92,3 ki - mol™?)

= 431,4 kl - mol™?
Der erhaltene Wert stellt die molare Dissoziationsenthalpie der H-Cl-Bindung
dar. Der negative Wert —431,4 k) - mol~! entspricht der molaren Bildungs-
enthalpie von Chlorwasserstoff aus den isolierten Atomen von Wasserstoff und
Chlor; anders ausgedriicki: er kennzeichnet die Enthalpiednderung des Pro-
Zesses:

Hg) + Clig) = HCl(g); AgagHuci = —431,4 k) - mol™*
Fiir die Berechnung der atomaren Bildungsenthalpie von Verbindungen kann
man auch Energieschematas benutzen (Abb. 2 und Abb. 3). Da die Dissoziations-
enthalpie einer chemischen Bindung dem Betrag nach gleich ist der Bildungs-
enthalpie dieser Bindung (der atomaren Bildungsenthalpie), aber ein entgegen-
gesetztes Vorzeichen hat, gilt:
ApH = —AgggH

Aus Abbildung 3 ist ersichtlich, daB
1 1
AgdgHno = — (7 ApHn, + —Z—ADHO, . ABHNO)

ABdgHNQ = —631,7 kJ - mol—2
N + O >NOg);  AsdgHno = —631,7 ki - mol—?

Enthalpie-
dnderung 400
_AH Hiqy + Cl,
inkJemol' b o @
300 A
+la 780 HClz
Hgt 7 Clacg)
200 :
1
- ApH,
wod T, e Bgaghhict
1 1
2z Hz(g) + TC['AQ) Abb. 2 Energieschema
0 1 zur Berechnung der
AgHuat Ritd halpie der Bindung
1004 — — —— ———— ! HCl(g) | (atomare Bildungsenthalpie)
B bei Chlorwasserstoff
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Enthalpie-
dnderung 4 Nig) * Oq)
AH T
in kJ-mol™" 700
TAH
600 2 200,
1
5004 Mo+ 20209
400- Apgglino
3004 1
7 Apfy,
200
Abb. 3 Energieschema NO(q)
zur Berechnung der 100 T
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(atomare Bildungsenthalpie) 2z Nz(g) +7% @ |
bei Stickstoffmonoxid 0

Das bedeutet, daB die Bildung von 1 mol Stickstoffmonoxid aus isolierten Stick-
stoff- und Sauerstoffatomen ein exothermer ProzeB ist, dessen Reaktions-
enthalpie AH = —631,7 kJ - mol~* betrdgt.

Andererseits verlduft die Bildung von Stickstoffmonoxid aus den Elementen
endotherm, was durch die betréchtliche Stabilitdt der Bindungen in den Aus-
gangsstoffen, den Stickstoff- und Saverstoffmolekilen, erkldrt werden kann:

1 1
o Ne@ + 5 Ose > NO;  AsHno = 90,4kl - mol-*

Wenn im Molekiil zwei oder mehr gleichartige Bindungen vorhanden sind,
muB man die Stabilitdt einer dieser Bindungen von dem mittleren Wert unter-
scheiden. So betriigt die molare Dissoziationsenthalpie der Bindung HO—H
in den Molekiilen des Wasserdampfes ApHuo—n = 493,8 kI - mol™%.

HEO(Q) — HO(Q) + H(g); ApH = 493,8 kJ - mol~1
Andererseits ist die molare Dissoziationsenthalpie aller Bindungen zahlenméBig
gleich der Enthalpiednderung bei der Reaktion

H0() — Hg) + Hie) + O

und betrdgt ApH = 921,8 ki - mol~%. Die Hdlfte davon, 460,9 ki - mol~2, ent-
spricht der mittleren molaren Dissoziationsenthalpie der H—O-Bindung im
Wasserdampf bei Standardbedingungen.

Mit experimentellen Methoden (Spekiroskopie, ElekironenstoBmethode) gelang
es, die molaren Dissoziationsenthalpien aller drei Bindungen in den Ammoniak-
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molekilen zv bestimmen. Die entsprechenden Werte der molaren Dissoziations-
enthalpien sind unter den Gleichungen angegeben:

NHs(g) = NHz(g) + Heg)
440,1 kJ - mol™*
NHzg) — NHg) + Heg)
384,9 k) - mol™*
NHg) — N + Hig)
348,4 kJ - mol™?

Fir Methanmolekille wurden auf experimentellem Wege folgende Werte be-
stimmt:
CHy) e CHsg + He

9 kJ - mol

CH3(9)65—> CH2(9) + He

1 kJ - mol

CHz(q) = CH(q) + H(g)
518,8 kl - mol™?

CHg) >C(g) + Hig)
347,2K) - mol™!

Diese Werte zeigen, daB die molare Enthalpieénderung bei der Vereinigung
des ersten Wasserstoffatoms mit dem Kohlenstoffatom AH = —347,2 kJ - mol-2
betrdgt, bei der Bindung des zweiten Atoms AH = —518,8 k] - mol-L, des
dritten Atoms AH = —365,1 kJ - mol~ und des vierten AH = —430,9 kl - mol~L.
Die Addition aller dieser GréBen ergibt den Wert fiir die atomare Bildungs-
enthalpie des Methans AgyggHcH, = —1662,0 ki - mol-2.

Den mittleren Wert fir jede Bindung erhdlt man, wenn man diese GroBe durch
die Anzahl der Bindungen teilt:

P 1662,0 ki - mol—?

ResgHen, = — ﬁL = —#155kl - mol-

Die Zahlenwerte der molaren Dissoziationsenthalpien der einzelnen Bindungen
werden mitunter in den Strukturformeln mit angegeben, zum Beispiel

T{lﬁj l']’.'ﬁ)l
nai/c\.ns,s so1 /N\ s01
H H H H

H 415,5

Die Beispiele zeigen, daB alle Bindungen in den betrachteten Molekiilen gleich-
wertig sind. Bei der sukzessiven Abspaltung von Wasserstoffatomen @ndert sich
die Struktur (geometrisch und elektronisch) des verbliebenen Restes und damit
auch die Abspaltungsenergie des folgenden Wasserstoffatoms. Dessen unge-
achtet ist die Summe dieser GréBen gleich der molaren Bildungsenthalpie der
Verbindung aus den freien (isolierten) Atomen.

Die quantitativen Angaben Gber die Bildungsenthalpie der Bindungen zwischen
den Atomen in den Molekiilen verschiedener Stoffe gestatten, viele Fragen, die
mit der Energetik chemischer Prozesse zusammenhdngen, zu beantworten.
So kann die molare Dissoziationsenthalpie der Bindung in zweiatomigen Mole-
kilen mit der Formel AB, zum Beispiel fir Chlorwasserstoffmolekile, auf
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folgende Weise berechnet werden (7 Abb. 2, S. 32)):
1 1
ApHuci = E‘ADHH, + ~2—Ar>Hc12 + (—AsHhc)
Daraus folgt !
1 1
AgHuci = —ApHua + (7 ApHu, + EADHCI,>

Wenn die Enthalpieénderung der Dissoziation von Molekiilen in die Atome
zahlenmdBig gleich der Enthalpiednderung der Molekilbildung aus den freien
Atomen ist, jedoch mit entgegengesetztem Vorzeichen, so gilt:

E 1
AgHucr = AsagHuer — T(ABdgHH, + AsdgHcr)

Im allgemeinen Fall erhdlt man die Enthalpiednderung einer Reaktfion ent=
sprechend der Gleichung

AB + CD —AC + BD
auf folgende Weise:
ArH = (AsagHac + AsdgHep) — (AsagHae + AsdgHcp)
Aus dieser Gleichung folgt, daB es zur Berechnung der Reaktionsenthalpie not-
wendig ist, von der Summe der Bildungsenthalpien der Bindungen in den
Molekiilen der Reaktionsprodukte die Summe der Bildungsenthalpien der
Bindungen in den Molekilen der Ausgangsstoffe abzuziehen.!
Diese allgemeine Beziehung gestattet die SchluBfolgerung, daB sich das Wesen
einer chemischen Reaktion auf das Aufspalten von Bindungen in den Ausgangs-
stoffen und das Ausbilden neuer Bindungen in den Reaktionsprodukten zuriick-
fohren 1dBt. Bei exothermen Prozessen sind demnach die Bindungen, die neu
gebildet werden, in den Reaktionsprodukten stirker (fester) als die in den
Ausgangsstoffen, die gespalten worden sind. Anders ausgedriickt: der Energie-
gewinn bei der Neuausbildung der Bindungen in den Reaktionsprodukten
Uberkompensiert den Energieaufwand beim Spalten der Bindungen in den
Ausgangsstoffen. Je geringer dem Betrage nach die Bildungsenthalpie (bzw.
Dissoziationsenthalpie) der Bindung in den Molekiilen eines gegebenen Stoffes
ist, desto groBer wird die Enthalpiednderung bei seiner Wechselwirkung mit
anderen Stoffen sein. Diese SchluBfolgerung setzt natiirlich das Betrachten
von Reaktionen gleichen Typs voraus.

6. Atomisierungsenthalipie

Unter der Atomisierungsenthalpie versteht man im allgemeinen die Enthalpiednderung
bei der Bildung einatomiger Gase aus den Elementen, die sich im Standardzustand
eines idealen Gases befinden.?

* Wenn in den Reaktionsgleichungen vor den Formeln Stéchiometriefaktoren aufireten, sind die Enthalpie-
werte mit den entspr Fakforen zu multiplizieren.
2 Die Atomisi halpie von Verbind ist bei Beach der iefaktoren und des
Vorzeichens zahlenmaBig gleich ihrer atomaren Bild halpie (Bild halpie der Bind
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Fir gasférmige Stoffe, die aus zweiatomigen Molekilen bestehen, kann die
Atomisierungsenthalpie nach folgender Formel berechnet werden:

1
ApH = TADH
So ergibt sich fir Wasserstoff
1
AnHy, = = AoHn,

= % - 436 kl - mol=1 = 218 kJ - mol—*

Das bedeutet, daB fir die Umwandlung von 1 g Wasserstoff (bei Standard-
bedingungen) in 6,02 - 10% isolierte Atome dieses Elements 218 kJ aufgewendet
werden missen.

Die Atomisierungsenthalpie des Stickstoffs betrdgt

945,6 k] - mol—1
AAIHN. = —2—

= 472,8 ki - mol—?
Fiir Stoffe im kondensierten Zustand, die in Form von X,-Molekilen verdampfen,
kann die Atomisierungsenthalpie wie folgt berechnet werden:

1
AmHx, = g (ApHx, ) + AvHx, )

So muB fiir die Berechnung der Atomisierungsenthalpie des Broms zum Wert
der Dissoziationsenthalpie 192,9 ki - mol-* der Wert der molaren Verdamp-
fungsenthalpie des flissigen Broms addiert werden, der bei Standardbedingun-
gen 30,9 kl - mol~? betrdgt. Die erhaltene Summe ist noch zu halbieren:

192,9 kJ - mol~* 4 30,9 ki - mol~*
2

Auf analoge Weise kann man auch die Atomisierungsenthalpie des Jods be-
rechnen, indem die molare Dissoziationsenthalpie der Bindung in den Molekiilen
(151 k) - mol~?) und die molare Sublimationsenthalpie des festen Jods (bei
Standardbedingungen 62,4 kJ - mol-Y) addiert werden. Die Atomisierungs-
enthalpie des Jods betrdgt somit AaH), = 106,7 ki - mol=2.

Fir Stoffe, die sich bei Standardbedingungen im kondensierten Zustand be-
finden und die in Form einatomiger Gase verdampfen, ist die Atomisierungs-
enthalpie gleich der Sublimationsenthalpie:

AnH = AsH

So wurde erst vor nicht allzulanger Zeit das Problem der Sublimationsenthalpie
des Graphits gel&st, das bis dahin nicht eindeutig gekldrt war. Durch experi-
mentelle Untersuchungen und unter Nutzung der Dissoziationsenthalpie des
Kohlenmonoxids sowie dessen Bildungsenthalpie war es mdglich, den gesuchten
Wert mit 715,4 kJ - mol~! zu ermitteln. Das bedeutet, daB der endotherme Pro-
zeB der Bildung von 6,02 - 102 isolierten Kohlenstoffatomen aus 12 g Graphit
bei Standardbedingungen entsprechend der folgenden Gleichung verlduft:

Caraphit = Catomer(g) AaH = 715,4 kJ - mol—2

= 111,9 kJ - mol?

AnHer, =
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Tabelle 6 Molare Standardbildungsenihalpien von Atomen aus den Elementen
(Atomisierungsenthalpien der Elemente)

Element Zustand Molare Standard-
Atomisierungsenthalpie
AAMHE in ki - molt
Wasserstoff H, (9) 218,0
Lithium Li (krist.) 158,9
Beryllium Be (krist.) 326,0
Bor B (krist.) 548,4
Kohlenstoff C (Graphit) 715,4
C (Diamant) 713,5
Stickstoff N, (9) 472,8
Sauerstoff 0, (9) 249,3
Fluor Fy (9) 79,5
Natrium Na (krist.) 108,8
Magnesium Mg (krist.) 147,7
Aluminium Al (krist.) 318,4
Silizium Si (krist.) 468,8
Phosphor P (krist., weiB) 317,7
Schwefel S (krist., rhombisch) 2731
Chlor Cl, (9) 121,2
Kalium K (krist.) 91,6
Kalzium Ca (krist.) 176,4
Chrom Cr (krist.) 3971
Mangan Mn (krist.) 278,8
Eisen Fe (krist.) 17,5
Kupfer Cu (krist.) 339,0
Zink Zn (krist.) 130,5
Borm Br (fl) 11,9
Rubidium Rb (krist.) 82,0
Strontium Sr (krist.) 163,4
Niob Nb (krist.) 742,0
Molybdén Mo (krist) 658,3
Silber Ag (krist.) 286,1
Kadmium Cd (krist.) 112,0
Zinn Sn (krist., weiB) 300,9
Antimon Sb (krist.) 262,5
Tellur Te (krist.) 194,4
Jod J (krist.) 106,7
Zasium' Gs (krist.) 78,0
Barium Ba (krist.) 195,2
Hafnium Hf (krist.) 702,2
Tantal Ta (krist.) 780,8
Wolfram W (krist.) 836,0
Rhenium Re (krist.) 776,0
Platin Pt (krist.) 563,4
Gold Au (krist.) 354,0
Quecksilber Hg (fl) 61,2
Blei Pb (krist.) 195,8
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Das heiBt aber gleichzeitig, daB die Bildung von 12 g Graphit aus 6,02 - 1028
isolierfen Kohlenstoffatomen ein exothermer ProzeB ist, der von einer Enthalpie-
dnderung AH = —715,4 k) + mol~* begleitet wird.

Ein so hoher Wert der Atomisierungsenthalpie des Graphits macht die verhdltnis-
méBig geringe Reakfionsféhigkeit dieses Elements verstdndlich. Der Grund
dafiir ist die hohe Stabilitét der chemischen Bindungen zwischen den Atomen
im Kristallgitter. .
In Tabelle 6 sind die Werte fir die Atomisierungsenthalpien verschiedener
Elemente angefihrt. Aus den Angaben folgt, daB nur bei wenigen von ihnen
die Bindungen zwischen den strukturbildenden Teilchen so fest oder noch fester
sind wie die beim Graphit. Zu diesen Stoffen gehéren Niob, Tantal, Wolfram
und Rhenium.

7. lonisierungsenergie der Atome

Als lonisierungsenergie wird die Energiednderung bei der Abtrennung eines Elektrons
vom Atom unter Bildung eines positiv geladenen lons bezeichnet:

E&)—)E&)-I—e_; 1>0
Die lonisierungsenergie ist eine der wichtigsten Eigenschaften des freien, nicht-
angeregten Atoms. lhr zahlenmdBiger Wert entspricht dem Energieaufwand,
der fir die Abtrennung eines Elektrons vom Atom und fir seine Entfernung auf
unendlichen Abstand aufgewendet werden muB.
Der Wert der lonisierungsenergie wird gewéhnlich in Elekironenvolt je 1 Atom
angegeben. So betrdgt die lonisierungsenergie des Wasserstoffatoms 13,59 eV.
Dieser Wert entspricht dem Energieaufwand, der fir das Abtrennen eines
Elekirons vom Wasserstoffatom bendtigt wird, das heiBt, er kennzeichnet die
Energetik des Prozesses:

H(g)——>H'('§) + e7; | =13,59 eV
Um diese Energiemenge in Kilojoule auszudriicken, ist zu beriicksichtigen, daB
1 eV 1,60 - 1022 k) entspricht. Durch Multiplikation dieser GréBe mit der Anzahl
der Atome in 1 mol Wasserstoffatomen (6,02 - 102%) erhalten wir:

1,60 - 1022 kJ - 6,02 - 102 - mol=1 = 96,32 kJ - mol~*; = 96,5 kl - mol~*

Die lonisierungsenergie bezogen auf1 mol Wasserstoffatome betrégt demzufolge
I = 13,59 - 96,5 kl - mol~1 = 1311,43 kJ - mol~™. '

Der Kernladungszahl Z des Atoms entsprechen Z Werte der lonisierungs-
energie. Bis auf den ersten beziehen sich alle diese Werte schon nicht mehr auf
das neutrale Atom, sondern auf die entsprechenden lonen (deren Zustand,
genau wie bei den Atomen, dem Zustand eines idealen Gases entspricht). Die

schrittweise lonisierung fihrt zur Bildung von einfach geladenen lonen, zwei-
fach geladenen lonen usw., wie aus dem folgenden Schema deutlich wird:

Ely —>Elo + €75 ;>0
Ey—Ef+ et >0
E5) — Ei) + e I;>0  usw.
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Der Zahlenwert der lonisierungsenergie I, é@ndert sich periodisch in Abhdngig-.
keit von der Ordnungszahl des Elements (Abb. 4).

Innerhalb jeder Periode wichst die lonisierungsenergie vom Wasserstoff zum
Helium, vom Lithium zum Neon, vom Natrium zum Argon und vom Kalium
zum Krypton. Beim Ubergang von Helium zu Lithium, von Neon zu Natrium
usw. beobachtet man einen scharfen Abfall der lonisierungsenergie, was durch
den Ubergang zu einem neuen Elektronenniveau bedingt ist, das energiereicher
und durch innere Elekironen abgeschirmt ist.

loni-
sierungs- e
energie
L 24 %
4 e
in eV 224
20
18
Ar
16
14
12 Rn
10 Ny Ix‘
n 7o P
8 J \‘
67 X Ry
b N g Rb Cs
T T T T T T T kgl
10 20 30 40 50 60 70 80 90
Kernladungszahl Z
Abb. 4 Anderung der lonisierungsenergie der Atome (I,) in Abhéngigkeit von der Ord| gs-

zahl der Elemente (Kernladungszahl Z)

Eine genaue Betrachtung der Werte fiir die ersten lonisierungsenergien inner-
halb einer Periode fishrt zu der SchluBfolgerung, daB ihre VergréBerung nicht
gleichmdBig erfolgt. So ist in der zweiten Periode die lonisierungsenergie des
Bors | = 8,30 eV etwas geringer als die des Berylliums | = 9,32 eV, und die
lonisierungsenergie des Sauerstoffs | = 13,61 eV ist geringer als die des Stick-
stoffs | = 14,55 eV. Dies ist eine Folge der Besonderheiten in der Elektronen-
struktur der Afome dieser Elemente. Die Elekironenkonfiguration des Berylliums
ist 152252 Beim Boratom befindet sich das ndchstfolgende Elekiron bereits
auf dem p-Niveau und ist daher weniger stark an den Kern gebunden als das
s-Elektron. Daher ist die erste lonisierungsenergie des Bors geringer als beim
Beryllium. In der GuBeren Schale des Stickstoffatoms befinden sich auf dem
p-Niveau drei ungepaarte Elektronen. Beim ndchsten Atom, dem Saverstoff-
atom, gelangt das vierte p-Elektron in ein p-Orbital, das bereits mit einem Elek-
tron besetzt ist. Zwei Elektronen, die sich in einem Orbital befinden, stoBen
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sich stdrker voneinander ab. Daher ist die Abtrennung eines Elektrons vom
Saverstoffatom leichter als vom Stickstoffatom.

Ahnliche Verhdltnisse kann man auch in der dritten Periode bei Ubergang vom
Magnesium | =7,64eV zum Aluminium | = 598 eV beziehungsweise vom
Phosphor | = 10,48 eV zum Schwefel | = 10,36 eV beobachten. In den néchst-
folgenden langen Perioden ist diese UngleichméBigkeit schon weniger aus-
geprdgt beziehungsweise gar nicht vorhanden, was offensichtlich mit dem
,»Einschub** der d- und f-Elektronen erkldrt werden kann. Die kleinsten loni-
sierungsenergien sind fir die Afome der Alkalimetalle charakteristisch: Lithium
I = 5,39 eV, Natrium | = 5,14 eV, Kalium | = 4,34 eV, Rubidium | = 4,18 eV
und Zdsium | = 3,89 eV. Das laBt sich durch die starke Abschirmung der Kern-
ladung durch die unter den duBeren Niveaus liegenden Niveaus der Edelgas-
konfigurationen erkldren. Die Verringerung der lonisierungsenergie der Atome
vom Lithium zum Zdsium ist durch den wachsenden Abstand des Elekirons vom
Kern, in dem MaBe, wie sich die Ausdehnung des Atoms vergréBert, bedingt.
Die lonisierungsenergie stellt ein spezifisches Merkmal des einzelnen Atoms
dar. Sie kann experimentell bestimmt werden (mit der ElekironenstoBmethode
oder durch Fotoionisation). Nur auf Grund der GréBe der lonisierungsenergien
kann man keine eindeutige Ableitungen iiber die Eigenschaften sowohl der
Elemente als auch der Verbindungen treffen. Dennoch begegnet man im Unter-
richt sehr haufig Versuchen, die Anderungen in den Eigenschaften der Elemente
lediglich aus den Charakteristiken der isolierten Atome, wie sie sich aus der
Stellung der betreffenden Elemente im Periodensystem ergeben, abzuleiten. Die
Folge eines derartigen mechanistischen Vorgehens ist die Annahme, daB zum
Beispiel die reduzierenden Eigenschaften der Alkalimetalle in der Richtung
vom Lithium zum Zdsium zunehmen, weil sich in dieser Richtung der Zahlen-
wert der lonisierungsenergie der Atome verringert (das Elektron &Bt sich zu-
nehmend leichter vom Atom abtrennen). Wie ungerechtifertigt eine derartige
Behauptung ist, 1aBt sich leicht an den Zahlenwerten fiir die Energetik der
Wechselwirkung dieser Elemente mit Fluor demonstrieren (Tab. 2, S. 22). Die
groBte Enthalpiednderung wird bei der Wechselwirkung von Fluor mit Lithium
und die kleinste mit Zdsium beobachtet. Dadurch wird eine Reaktion méglich,
die nach folgender Gleichung verlduft:

Li(() “+ CSF({) — L|F(¢) + CS(Q); AH = —85,3 k] - mol—1

Bei dem Vergleich der Wechselwirkung dieser Elemente mit Jod gelangt man
gleichzeitig zu der SchluBfolgerung, daB die freiwerdende Reaktionsenthalpie
bei der Jodidbildung in der Reihe vom Lithium zum Zdasium gréBer wird (Tab. 2,
S.22). Im Prinzip wird dadurch der Ablauf des folgenden Prozesses méglich:

CS({) + LiJ({) — CSJ(;) + Li(f); AH = —64,0 k] - mol—?

Bei der Charakterisierung dieser beiden Reaktionen gelangt man zu dem SchluB,
daB im ersten Fall das Lithium das reaktionsfihigere Reduktionsmittel ist und
im zweiten Fall das Zdsium.

Ahnlich ungerechtfertigte SchluBfolgerungen werden — in kategorischer Form
— auch hdufig beim Erkldren der GesetzméBigkeiten der elektrochemischen
Spannungsreihe gezogen. Dabei wird gewohnlich behauptet, daB das Metall
chemisch um so reaktionsféhiger ist, je leichter sich die Elektronen vom Atom
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abtrennen lassen. Um zu beweisen, wie falsch derartige SchluBfolgerungen sind,
lassen sich die Angaben der Tabelle 7 benutzen.

Die Werte der lonisierungsenergien, die fir die Umwandlung einiger isolierter
Atome in die lonen notwendig sind, bezieht man auf ein Aquivalent eines jeden
Elements. Die erhaltenen Werte sind in der letzten Spalte der Tabelle 7 ange-
fishrt.

Wenn man nur die Energiewerte fiir die Abtrennung der Elekironen von
den isolierten Atomen beachtet, so miBte sich nach den Angaben der Tabelle 7
die Reaktionsfdhigkeit in folgender Reihenfolge verringern:

Cs, Rb, K, Na, Li, Ag, Ba, Sr, Ca, Sn, Pb, Mg, Fe, (H), Zn, Cu, Al.
Das stimmt in keiner Weise mit der Reihenfolge der Metalle (Elemente) in der
elektrochemischen Spannungsreihe Giberein.

Tabelle 7 lonisierungsenergien der Atome

Reaktion lonisierungsenergie [ in eV
Iy Iy Iy je1 Atom | je
1 Aquivalent

H@g—H" + e 13,59 13,59 13,59
Li— Lit 4 e 539 539 5,39
Na — Na* + e~ 514 5,14 5,14
K— K" 4 e 4,34 4,34 4,34
Rb — Rb* + e~ 417 . 417 417
Cs— Cs* + e 3,89 3,89 3,89
Ag — Agt + e~ 7.57 7,57 7,57
Cu — Cu2* 4 2e~ 7,72 20,29 28,01 14,00
Mg — Mg2* + 2e~ 7,64 15,03 22,67 11,33
Ca — Ca?t + 2e~ 6,11 11,86 17,97 8,98
Sr— Sr2* 4 2e~ 5,69 11,03 16,73 8,36
Ba — Ba®" 4 2e” 521 10,00 15,21 7,60
Zn — Zn2* 4 2e~ 9,39 17,96 27,35 13,67
Al - AB* + 3e~ 5,98 18,82 28,44 53,24 17,74
Sn — Sn2* + 2e~ 7,34 14,62 22,03 11,01
Pb — Pb** 4 2e~ 7.4 15,03 22,45 11,22
Fe — Fe2* 4 2e~ 7,87 16,18 24,05 12,02

Diese und viele andere Beispiele unterstreichen, daB die Eigenschaften der
isolierten Atome nicht als einziges Kriterium fir die Eigenschaften der Elemente
dienen kénnen. Daher erfordert die Anwendung des Periodensystems zur Unter-
suchung der Eigenschaften von Elementen und Verbindungen ein dialektisches
Herangehen. Es ist notwendig, darauf hinzuweisen, daB nur die Eigenschaften
der isolierten Atome eine direkte Abhdngigkeit von der Elektronenstruktur der
Atome im Periodensystem zeigen. Um die Eigenschaften der Elemente und der
Verbindungen zu vergleichen, muB man die Gesamtheit der Atome beachten
und solche GréBen, wie die Atomisierungsenthalpie, die Kristallgitterenergie
und die Hydratationsenthalpie der lonen. Darauf wird spéter noch eingegangen
(A S. 46 undS. 51).
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8. Elektronenaffinitidt der Afome

Neben der lonisierungsenergie ist — vor allem fir die Atome der Elemente
mit der gréBten Elekironegativitdt — die Elektronenaffinitdt von besonderer
Bedeutung. Die Elektronendffinitdt ist die Energiednderung bei der Vereinigung
eines Elekirons mit dem Atom. Im Ergebnis dieses Prozesses bildet sich ein einfach
negativ geladenes lon:

Elp+ e —Egs E<O
Ahnlich wie die lonisierungsenergie wird auch die Elektronenaffinitét in Elek-
tronenvolt je 1 Atom (oder in ki - mol=) angegeben. Die experimentelle Be-

stimmung der Elekironenaffinitdt ist schwierig. Daher sind die meisten Werte
auf dem Rechenwege erhalten worden (Tab. 8).

Tabelle 8 Elekironendffinitdten von Atomen einiger Nichtmetalle

Elemente Elektronenaffinitét E in Elemente Elektronenaffinitét E in
eVje1Atom | ki- mol™? eVje1 Atom | ki.mol-1

H —0,74 —721 o —1,47 —142,0

F —3.58 —345,5 S —2,07 —199,6

cl —3,76 —362,8 N —0,05 — 48

Br —3,54 —341,6 (o —1,12 —108,0

J —3,29 —317,5

Die groBten negativen Werte fir die Elektronenaffinitdt besitzen die Halogen-
atome. Beim Ubergang vom Fluor zum Chlor wachst die Elektronenaffinitdt
etwas und féllt danach wieder langsam ab. Bemerkenswert ist, daB fir die
Atome solcher Elemente, wie Sauerstoff, Schwefel, Stickstoff und Phosphor, ein
negativer Wert nur fir die Vereinigung mit dem ersten Elektron charakteristisch
ist. So ist zum Beispiel die Aufnahme eines Elekirons durch ein Sauerstoffatom
ein exothermer ProzeB:

O + e —>0f); E=—142kl - mol—2

Die Anlagerung eines zweiten Elekirons ist, wie Berechnungen zeigen, ein
endothermer ProzeB, der einen Energieaufwand erfordert, dessen GroBe
796,7 ki - mol~1 entspricht. Folglich ist die Anlagerung von zwei Elektronen
an das Saverstoffatom ein endothermer ProzeB mit einer Aufnahme von
654,7 ki - mol~L. Daher kann das lon O, wie auch andere mehrfach negativ
geladene einfache lonen vom Typ $2-, N3=, C4~, nicht im freien Zustand existie-
ren. Das wird auch durch quantenmechanische Berechnungen bestétigt. Auch
in den Kristallen der verschiedenen Verbindungen existieren derartige lonen
kaum. Daher widersprechen alle Versuche, die Existenz von lonen in Ver-
bindungen wie ZnS, CuO, Al,O;, AIN usw. mit Hilfe von lonen-Formeln dar-
Zustellen, den wichtigsten Erkenntnissen der modernen Theorie von der Natur
der chemischen Bindung und vom Bau der Stoffe. Wiederum ist zu betonen,
daB die Elektronenaffinitdt ebenso wie auch die lonisierungsenergie eine spezifi-
sche Eigenschaft der isolierten Atome ist und keine Grundlage fiir eine eindeutige,
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nur auf dieser GréBe basierenden Behandlung der Eigenschaften von Elementen
und Verbindungen bietet.

Im Chemieunterricht wird zum Beispiel sehr héufig der Versuch gemacht, die
erhohte Reaktionsfahigkeit des Fluors mit der angeblich gréBten Elekironen-
affinitéit seiner Atome zu erklédren. Wie ungerechffertigt eine derartige Uber-
legung ist, zeigt eine Analyse der Werte von Tabelle 8 ( S. 42), wonach die
Elektronenaffinitit des Fluoratoms mit E = —3,58 eV kleiner als die des Chlor-
atoms mit E = —3,76 eV ist. Im Grunde genommen verhdlt es sich ganz anders.
Die groBen Enthalpiednderungen bei der Wechselwirkung des Fluors sind, wie
bereits erwdhnt, in hohem MaBe durch die geringe Dissoziationsenthalpie der
Bindung in den Molekiilen dieses Elements bedingt. Daher ist der Ubergang
von Fluormolekiilen zu negativ geladenen Fluorid-lonen stdrker exotherm als
der entsprechende ProzeB beim Chlor, weil der etwas gréBer exotherme Effekt
bei der Anlagerung eines Elektrons an das Atom beim Chlor stdrker durch den
héheren Wert der endothermen Bindungsspaltung bei den Molekiilen des Chlors
kompensiert wird.

Die Tabelle 9 vermittelt eine Vorstellung von der Energetik bei der Bildung
der Halogenid-Anionen. Als Ausgangszustand wurde fiir alle Halogene der
gasférmige Zustand (in Form der zweiatomigen Molekiile) gewdhlt. Die Pro-
dukte der Reaktion sind die elekirisch negativ geladenen Halogenid-lonen, die
sich ebenfalls im gasférmigen Zustand befinden.

Tabelle 9 Energetik der Bildung der Halogenid-I: aus zweil igen Molekiil
Reaktion ProzeB-Stadien Reaktionsenthalpie
1 AgH in ki « mol~
o Xa(g) — X(a) Atomisierung Elektronenaufnahme;
7 X2

Atomisierungsenthalpie | Elektronenaffinitét
AatH in k) - mol~1 Ein kJ - mol1

1
(AMHX, = ADHX,)

% F,— F~ +79,5 —345,5 —266,0
%cn2 —~crr +121,1 —362,8 —241,7
lzara - Br- +96,4 | 34 —52
2115 - +75,5 —317,5 —262,0

Der energetisch giinstigste ProzeB ist der Ubergang vom gasférmigen Fluor zu
Fluorid-lonen. Das ist jedoch nicht durch die groBe Elekironenaffinitét der
Atome dieses Elements bedingt, wie es gewdhnlich behauptet wird, sondern
durch den kleinen Wert der Dissoziationsenthalpie der Bindung in den Fluor-
molekilen. Der exotherme Effekt bei der Anionenbildung aus den Halogen-
molekilen wird offensichtlich in der Reihenfolge Fag) — Brag) — Ja(g) — Clag)
geringer.
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Dies 1aBt sich folgendermaBen erklédren:

Beim Kennzeichnen der Reaktionsfahigkeit des einen oder des anderen Stoffes
ist es notwendig, nicht nur die Parameter dieses Stoffes, sondern auch die des
»Partners* zu beriicksichtigen. In die gesamte Energiebilanz der Bildung der
Halogenid-lonen gehen auch solche GréBen ein wie die Atomisierungsenthalpie
der Metalle und die lonisierungsenergie ihrer Atome. SchlieBlich trdgt auch die
Bildungsenergie des Kristalls aus Halogenid-Anionen und Metall-Kationen zu
der Energetik dieses Prozesses bei. Das alles dndert die Sachlage grundlegend
und fihrt letztlich dahin, daB die freiwerdende Energie bei der Bildung von
lonenkristallen der Halogenide mit ein und demselben Kation aus den Elemen-
ten in der Richtung Fz(g) — Clg(g) — Bre(g) — Ja(g) abnimmt (7 Tab. 2, S. 22).

Die abnehmende Reaktionsfahigkeit der Halogene in der Richtung vom Fluor
zum Jod |dBt sich im allgemeinen an Hand von Austauschreaktionen in waBriger
Lésung nachweisen. Hierbei wird normalerweise die Rolle des Lésungsmittels,
das mit den Halogenid-Anionen hydratisierte lonen bildet, nicht gebihrend
bericksichtigt. Die Energetik des Hydratationsprozesses der Anionen trdagt zur
Gesamtenergiebilanz des Prozesses bei (7 S.51). So kommt es, daB unter
diesen Bedingungen die Abnahme der Reaktionsféhigkeit der Halogene mit
steigender Ordnungszahl bei diesen Elementen iibereinstimmt.

9. Kristallgitterenergie

Eine groBe Bedeutung fur die Eigenschaften kristalliner Stoffe und insbesondere
der ionischen Kristalle hat die Kristallgitterenergie. Sie entspricht dem Energie-
aufwand, der notwendig ist, um die den Kristall bildenden lonen auf einen unendlichen
Abstand voneinander zu entfernen. Diese GréBe AgU wird in Kilojoule je Mol
angegeben.

Die molare Bildungsenergie des Kristalls aus den freien lonen (im gasférmigen
Zuystand) ist gleich der molaren Kristallgitterenergie, allerdings mit entgegen-
gesetztem Vorzeichen. Der Wert der Kristallgitterenergie kann sowohl aus
experimentellen Angaben ermittelt als auch theoretisch berechnet werden. Bei
der Berechnung aus experimentellen Angaben wird der BORN-HABERsche
KreisprozeB benutzt. Dieser KreisprozeB soll am Beispiel des Natriumchlorids
dargestellt werden (Abb. 5).

In diesem KreisprozeB vollzieht man einen gedanklichen Ubergang vom festen
Natrium und gasférmigen Chlor (linker Teil des Schemas) zum kristallinen
Natriumchlorid (rechter Teil des Schemas) auf zwei Wegen.

Der erste Weg besteht aus folgenden Etappen:

a) Umwandlung des festen Natriums in isolierte gasférmige Atome: Die Ener-
getik dieses endothermen Prozesses entspricht der Enthalpiednderung bei der
Atomisierung AaHna(y = 108,8 ki - mol-1.

b) Umwandlung der isolierten Natriumatome in lonen: Die Enthalpiednderung
dieses endothermen Prozesses betrégt AjHna = 496,0 ki - mol-2.
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c) Spaliung der Bindung zwischen den Atomen in den Chlormolekilen: Die
Bindungsspaltung erfordert eine Energie, die der halben Dissoziationsenthalpie

entspricht: %ADHC.E =121,1 kJ - mol™%.

d) Anlagerung von Elekironen an die isolierten Chloratome: Hierbei wird die
Elektronendffinitdt AgHc) = —362,8 kJ - mol~* freigesetzt.

€) Vereinigung der gasférmigen Natrium- und Chlorid-lonen unter Bildung
des Natriumchloridkristalls: Die Enthalpiednderung bei diesem ProzeB ist ent-
gegengesetzt gleich der Kristallgitterenergie AgU, die zur Aufspaltung des
Kristallgitters erforderlich ist: :

AcUnaci = —AsHaitter (Nac)
——— m e
| Nag, | Nag) Na(q) _L
|
I : rN_ Cl o
1 a I
! I L (f)_'
1 |
Abb. 5 Schema zum 1 1c,, o pcee Cl —d—p c- _ej
BORN-HABERschen LI 8 e
KreisprozeB

Der zweite Weg besteht in der direkten Bildung des kristallinen Natrium-
chlorids aus festem Natrium und gasférmigem Chlor:

Nag + %02(9) —>NaClgristy;  AeHnacr = —410,9 ki - mol~?

Da in beiden betrachteten Varianten des Prozesses Anfangs- und Endzustand
identisch sind, ist — in Ubereinstimmung mit dem HESSschen Gesetz — die
Energiebilanz des ersten Weges gleich der des zweiten, das heiBt der Enthalpie-
dnderung bei der Bildung von Natriumchlorid aus den Elementen. Infolgedessen
gilt: ’

1
AgHnact = AaHNa + AHNG + —Z'ADHCI; + AeHci + AsHaitter(Nac)
und
- 1
AgHaiter(Nach) = ABHnact — AatHna — AiHNa — —Z-ADHm, — AeHa
Da AcUnaci = —AsHaitter(Nacy) ist, erhdlt man:

1
AcUnact = —AsHnact + AatHna + AiHna + iADHCI, + AeHa
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Alle im rechten Teil dieser Gleichung stehenden GréBen kénnen gemessen
werden. Nach dem Einsetzen ihrer Werte erhdlt man:

AgUnaci = (410,9 + 108,8 + 496,0 + 121,1 — 362,8) kJ - mol—2

AgUNeci = 774 k] - mol—?

Der erhaltene Wert (Tab. 10) ist nahe dem theoretisch berechneten. Von allen
GréBen, die in die Gleichung fiir die Berechnung der Kristallgitterenergie
eingehen, ist die Elektronenaffinitdt am schwierigsten zu bestimmen. Daher
wurde der BORN-HABERsche KreisprozeB frisher nicht zur Berechnung der
Kristallgitterenergie, sondern fir die Bestimmung der Elektronenaffinitdten
benutzt. Die Entwicklung der experimentellen Methoden zur Bestimmung der
Elektronendffinitét zeigte, daB diese, aus theoretischen Werten fiir AcU gefunde-
nen Zahlenwerte den experimentell bestimmten recht nahe kommen.

Tabelle 10 Molare Standard-Kristallgitierenergien einiger Stoffe

Molare Standard-Kristallgitterenergie AGU< der Stoffe in kJ - mol—!

F- Cl- Br- - OH-
Li+ 1024 842 802 748 854
Na* 909 774 74 694 884
K+ 805 703 677 637 790
Rb* 774 ' 678 654 618 766
Cs* 732 646 625 592 720

Die Gleichung zur Berechnung der Kristallgitterenergie zeigt, daB der ProzeB
der Bildung eines lonenkristalls nicht nur von der lonisierungsenergie des Me-
tallatoms und der Elektronenaffinitdt des nichtmetallischen Elements beeinfluBt
wird, sondern daB ihn auch eine Vielzahl von Eigenschaften sowohl der als
Ausgangsstoffe eingesetzten Elemente als auch der sich bildenden Verbindungen
entscheidend mitbestimmt.

So verstdrkensichzum Beispiel die reduzierenden Eigenschaften der Alkalimetalle
gegeniiber Fluor vom Zésium zum Lithium, ungeachtet der kleiner werdenden
lonisierungsenergie der Atome, in der Richtung vom Lithium zum Zdsium.
Aus den Zahlenwerten geht hervor, daB der entscheidende Beitrag zur Energie-
bilanz des Gesamtprozesses durch eine GréBe geliefert wird, die die Energetik
der Vereinigung der lonen zum Kristall charakterisiert (Wert der Kristall-
gitterenergie mit entgegengesetztem Vorzeichen). Die Atomisierungsenthalpie
des Lithiums ist um 50,1 kJ - mol~2 gréBer als die des Natriums. Die lonisie-
‘rungsenergie der Lithiumatome Ubertrifft den entsprechenden Wert fir Na-
trium um 20,5 kJ - mol~2. Folglich erfordert der Ubergang vom elementaren
Zustand zu positiv geladenen lonen beim Natrium 70,6 kJ - mol~* weniger als
beim Lithium. Andererseits werden bei der Vereinigung der lonen von Lithium
und Fluor zum lonenkristall 1024 kJ - mol-2 freigesetzt, was der Enthalpiednde-
rung bei der Bildung des Natriumfluoridkristalls aus den entsprechenden lonen
um 115 ki - mol~* ibertrifft. Die Differenz 115 kJ - mol~* — 70,6 k - mol-1 =
= 44,4 k) - mol~1 entspricht fast der Differenz zwischen den Reaktionsenthal-
pien, die bei den Reaktionen dieser Metalle mit Fluor freigesetzt werden:

616,7 kJ - mol— — 570,3 k) - mol~! = 46,4 kJ - mol—*
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10. Hydratationsenthalpie der lonen

Im Chemieunterricht der Oberschule werden viele Prozesse behandelt, die in
Lésungen, und zwar vor allem in wéBrigen Losungen, ablaufen. Die Beteili-
gung des Lésungsmittels spielt fir die Energetik des Prozesses eine Rolle und
verdndert die Energiebilanz im Vergleich zu den Fdllen, bei denen die Reaktion
in Abwesenheit von Wasser verléguft. Diese Erscheinung soll hier nicht ausfihr-
lich untersucht werden, sondern es sollen nur einige Fragen beriihrt werden,
die mit dem Lésungsverhalten von Elektrolyten verbunden sind. Es ist allgemein
bekannt, daB die Elekirolyte bei der Wechselwirkung mit Wasser hydratisierte
lonen bilden. Die Bindung des lons mit der Hydrathille ist héufig so fest, daB
sie daher bei der Betrachtung von Prozessen, die in Elektrolytlésungen ver-
laufen, nicht vernachlédssigt werden kann.

Unter der summarischen molaren Hydratationsenthalpie der Kationen und Anionen
eines Elektrolyten versteht man die Enthalpiednderung, die beim Auflésen von 1 mol
dieses Elektrolyten in einer unendlich groBen Menge Wasser (ideale Verdiinnung)
unter Standardbedingungen auftritt, abziglich des Betrages der Kristallgitterenergie
des Elektrolyten.

Zur llustration mége ein Schema eines thermochemischen Kreisprozesses fir
das Lésen eines lonenkristalls im Wasser dienen.

MeAn(;, —— Me¥ (g) +  AnT(q)

Abb. 6 Schema zur lb
Energetik des Léseprozesses
eines lonenkristalls =

Me™, + An
in Wasser (aq) (aq)

Der ProzeB besteht aus folgenden Etappen (Abb. 6):

a) endotherme Spaltung des lonenkristalls und Bildung der in unendlicher
Entfernung voneinander befindlichen lonen: Die Enthalpiednderung dieses Pro-
zesses ist zahlenmdBig gleich der Kristallgitterenergie AgU;

b) exotherme Wechselwirkung der lonen (Kationen und Anionen) mit den
Wassermolekiilen unter Bildung hydratisierter lonen in der Lésung: Die Enthal-
piednderung bei diesem Schritt enispricht der summarischen Hydratations-
enthalpie der Kationen und der Anionen AyH. Der exotherme Effekt dieser
Wechselwirkung muB den Energieaufwand fir die Zerstérung des Gitters und
fir die Trennung der lonen auf unendlich groBe Entfernung voneinander kom-
pensieren;

c) direkte Lésung des Kristalls im Wasser, wobei man deren Enthalpiednderung
A(H auf der Grundlage experimentell ermittelter kalorimetrischer Werte be-
stimmen kann.

Aufgrund des Gesetzes von der Erhaltung der Energie ergibt sich:

ALH = AyH + AgU
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Die Differenz der Enthalpieéinderungen AH fiir die Etappen (c) und (a) ergibt
die Gesamtenthalpie der Hydratisierung der Kationen und der Anionen:

AyH = AlH — AgU

Die Aufldsung kann man daher als ein ProzeB betrachten, bei dem die Wasser-
molekiile aus dem Kristall lonen herauslésen, mit denen sie Hydratkomplexe
bilden und dabei die Wechselwirkung zwischen den lonen im Salzkristall Gber-
winden. Wenn die Hydratationsenthalpie dem Betrag nach gréBer als die
Kristallgitterenergie ist, so wird das Salz gelst. So betragen die Kristallgitter-
energie des Lithiumchlorids AgUiici =842 k) - mol~* und die Hydratations-
enthalpie AuHLit /g, der lonen, die den Kristall bilden, AuH = —882,8 ki -
- mol-1. Die Summe dieser Werte [(—882,8 + 842,0) kJ - mol~] entspricht der
Lésungsenthalpie AiH = —41 kJ - mol~1 und erklért den exothermen Verlauf
der Auflésung von Lithiumchlorid. Das heiBt, in diesem Fall wird bei der Bildung
der hydratisierten lonen eine gréBere Energie frei, als bei der Spaltung aller
Bindungen zwischen den lonen im Salzkristall aufgewendet werden muB. Bei
der Auflésung von Kaliumchlorid, dessen Kristallgitterenergie AgUkai =
= 703 kJ - mol-? betrdgt, ergibt sich ein etwas anderes Bild. Die Summe der
Hydratationsenthalpien der lonen des Kaliums und des Chlors ist gleich AuH =
= —690 k) - mol=. Aus der Summe dieser Werte ergibt sich die Lésungs-
enthalpie ALH = 13 kJ - mol-%. Das bedeutet, daB der LésungsprozeB des Ka-
liumchlorids im Wasser unter Energieaufnahme (endotherm) verlduft. Der feh-
lende Betrag bei der Hydratationsenthalpie wird auf Kosten der kinetischen
Energie (Energie der Widrmebewegung) kompensiert. Die Kristallgitterenergie
des Natriumchlorids ist mit AgUnaci = 774 k) - mol=1 nahezu gleich dem sum-
marischen Betrag der Hydratationsenthalpie der lonen des Natriums und des
Chlors, und die Lésungsenthalpie ist daher praktisch gleich Null.

Nun soll die Kristallgitterenergie des Silberchlorids mit der Hydratationsenthal-
pie der lonen (des Silbers und des Chlors) verglichen werden. Die erste GroBe
ist AgUagci = 903 kJ - mol-2, hingegen betrdgt die zweite AyH = —841 ki -
-mol=1. Fir den endothermen ProzeB der Bindungsspaltung ist folglich eine
weitaus gréBere Energie erforderlich, als sie durch die exotherme Hydratisie-
rung der lonen kompensiert werden kénnte [903 k) - mol~! — 841 kJ - mol~* =
= 62kl - mol-1].

In den Fdllen, wo die Kristallgitterenergie dem Betrage nach sehr viel gréBer
als die Hydratationsenthalpie der lonen ist, kommt es praktisch zu keiner Auf-
16sung des Elektrolyten.

Die Gleichung, die die Beziehung zwischen Kristallgitterenergie ind der Hy-
dratationsenthalpie der lonen wiedergibt (AuH = ALH — AgH), gestattet, die
Summe der Hydratationsenthalpien beider lonen des Elektrolyten zu berechnen.
Um die Hydratationsenthalpie jedes einzelnen lons zu bestimmen, muB man
diese GréBe in ihre Bestandteile zerlegen. Das ist eine verhélinismdBig schwie-
rige Aufgabe, deren Lésung auf einigen Annahmen beruht. So hat zum Beispiel
K. P. MISTSCHENKO vorgeschlagen, die Hydratationsenthalpie der Zdsium-
lonen und der Jodid-lonen gleichzusetzen, weil diese lonen eine isoelekiro-
nische Struktur aufweisen (sie enthalten dieselbe Elekironenanzahl).

Die nach der Gleichung (7 S. 48) berechnete summarische Hydratationsenthal-
pie des Zdsiumjodids betrdgt AyH = —560,6 kJ - mol-*. Durch Halbierung
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dieses Wertes erhalten wir die Hydratationsenthalpie fiir jede lonenart (Cs*
und J-) mit AyH = —280,3 kJ - mol~%. Damit wurde es méglich, die Hydrata-
tionsenthalpie auch der anderen lonenarten in unendlich verdinnten Lésungen
zu berechnen (Tab. 11).

Tabelle 11  Molare Standard-Hyd i halpien der lonen in unendlich verdiinnien Lésungen
lonen Molare Standard- lonen Molare Standard-
Hydratationsenthalpie Hydratationsenthalpie
AHHS in ki « mol—? AHHS in ki « mol?
Ag* — 489,5 Na* — 4226
AR+ —4707,0 Ni2+ —2136,0
Ba2* —1338,9 Pb2* —1514,6
Ca?t —1615,1 Rb*+ — 3138
Cd2+ —1836,8 Sr2+ —1476,9
Cs* — 280,3 Zn2t —2075,3
Cu?* —2129,6 Br- — 317,9
Fe2+ —1952,9 co3~ —1389,1
H+ —1108,7 CI- — 3514
Hg** —1850,3 F= — 485,3
K+ — 338,9 - — 280,3
Li+ — 5314 NO3 — 309,6
Mg+ —1953,9 OH- — 5104
NH{ — 326,3 SO~ —1108,7

Es wird also deutlich, daB die Hydratationsenthalpie einer einzelnen lonenart
(z. B. bestimmter Kationen) dem Betrag nach gleich der Enthalpiednderung bei
der Bildung chemischer Bindungen dieser lonen mit den Wassermolekiilen ist.
Das kann man durch folgende Gleichung ausdriicken:

ME(ZQT + oo H,O(m — Mezt . aq

Infolge der Anziehungskrdafte zwischen den Dipolen der Wassermolekiile und
den lonen verléuft dieser ProzeB immer exotherm. Man muB allerdings beach-
ten, daB all diese Uberlegungen nur fiir sehr verdinnte Lésungen gelten. Bei
Losungen mittlerer und hoher Konzentration kommt zur Wechselwirkung der
lonen mit dem Losungsmittel noch ihre Wechselwirkung untereinander hinzu,
da sich um ein gegebenes lon eine Sphdre aus lonen mit entgegengesetzter
Ladung bildet. In konzentrierteren Losungen bilden sich Assoziate aus hydrati-
sierten lonen: lonenpaare, terndre Gebilde usw. Daher wird die Energetik von
Hydratisierungsprozessen gewdhnlich zum Vergleich analoger chemischer
Reaktionen herangezogen. Die Zahlenwerte werden auf den Standardzustand
bezogen. Fiir Elektrolytlésungen wird als Standardzustand eine Lésung mit der
Aktivitdt @ = 1 mol - I"* gewdhlt, wobei der Elektrolyt vollsténdig dissoziiert
ist und eine Wechselwirkung zwischen den lonen in der Lésung nicht auftritt.

Das Beachten der Hydratisierung hat fir die Erkldrung des Wesens vieler che-
mischer Reaktionen eine groBe Bedeutung. In wdBriger Lésung befinden sich
lonen immer im hydratisiertey Zustand. Die Eigenschaften hydratisierter lonen
unterscheiden sich grundlegend von den Eigenschaften der lonen im Gaszustand
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sowie auch von den Eigenschaften der betreffenden lonen in Kristallen. So ist
zum Beispiel wasserfreies Kupfer(ll)-sulfat farblos, dagegen ist seine wiBrige
Lssung von blaver Farbe (Farbe der hydratisierten Kupfer(ll)-lonen). Die Hydra-
tationsenthalpie liegt in der GréBenordnung der Enthalpiednderungen gewdhn-
licher chemischer Reaktionen. Die Hydratisierung veréndert die chemischen
Eigenschaften vieler Stoffe in Lésung im Vergleich zu deren Wechselwirkungen
in Abwesenheit von Ldsungsmitteln. So reagiert Chlor (und auch Brom) in
Abwesenheit von Wasser mit Schwefelwasserstoff und oxydiert ihn bis zum
Schwefel:

Clag) + HyS(g) =2 HCl(g) + Sins ArH = —164,4 k] - mol~

Brg(g) + st(g) -2 HBI’(Q) “+ S((); AgH = —81,9 k) - mol—?

Der spontane Verlauf dieser exothermen Reaktionen kann im Experiment leicht
beobachtet werden, wenn man in einem Standzylinder Schwefelwasserstoff mit
Chlor und in einem anderen Schwefelwasserstoff mit Bromdampf mischt. Da-
gegen zeigt Jod eine derartige Reaktion nicht, weil unter anderem die entspre-
chende Reaktion endotherm verlduft:

Jz(g) + HZS(Q) =2 Hj(g) + S((); ArH = 49,7 kJ - mol?
Wenn man jedoch zu einer Schwefelwasserstofflésung Jodwasser hinzugibt,
kann man eine Eintribung infolge Schwefelbildung beobachten, weil hierbei
die folgende exotherme Reaktion spontan verlduft:

H2S(qq) + ]g(aq) —Sm + 2 H(qq) +2 ](_qq); AgH = —73,3 k) - mol—?
Der Verlauf dieser Reaktion in der angegebenen Richtung ist durch die groBe
Hydratationsenthalpie der Wasserstoff-lonen und der Jodid-lonen bedingt, die
sich nur in waBriger Lésung bilden kénnen und in Abwesenheit von Wasser
nicht entstehen.
Die groBe Hydratationsenthalpie der Wasserstoff-lonen trdgt wesentlich zu
ihrem Verhalten in wéBriger Lésung bei. Man kann sich vorstellen, daB die
Hydratisierung dieser lonen in folgenden Etappen verlduft:
a) Hydratisierung der gasférmigen Wasserstoff-lonen (Protonen) durch Was-
sermolekiile unter Bildung von Hydronium-lonen:

H{) + H.O@) —HO&);  AH = —670,1 kl - mol~*
Diese GréBe erhielt die Bezeichnung Protonenaffinitit (Affinitdt des Wassers
gegeniiber Protonen):
b) nachfolgende Hydratisierung der gebildeten Hydronium-lonen durch Was-
ser:

H O + oo HyO@y —>H;0* -aq;  AH = —438,6 kl - mol™?
Die Addition dieser beiden Werte ergibt die Hydratationsenthalpie von Protonen.
Sie entspricht der Enthalpiednderung des Prozesses:

H{;) + oo H,O) —H;O* - aq?; AH = —1108,7 k] - mol~*
Den EinfluB der Hydratisierung auf die Reaktionsféhigkeit der Stoffe kann man
an einer Vielzah! von Beispielen demonstrieren. In Tabelle 9, Seite 43, wurden
die Energiewerte fir den Ubergang der Halogene vom elementaren Zustand
zu den negativ geladenen lonen angegeben. Diese Tabelle wird durch die Hy-

— i 24 =
1 Hydratisierfe lonen werden im weiteren wie folgt bezeichnet: H{aq). K(aq) Ba(aq), NO3(ag) usw-
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Tabelle 12  Energiewerte fiir die Bildung hydratisierter Halogenid-Anionen aus Molekilen

Reaktion Energiewerte in kJ - mol—1
Atomisierungs- | Elektronen- Hydratations- | Summe
enthalpie affinitat enthalpie
1 -
2 Fa(g) — F(aq) + 79,5 —345,5 —485,3 —751,3
1
7 Clz(g) — Cl{aq) +121,1 —362,8 —351,4 —593,1
1
5 Bra(g) = Br{aq) + 96,4 —341,6 —317,9 —563,1
1 -
0 J2(g) = Jaq) + 75,5 —317,5 —280,3 —522,3

dratationsenthalpien der negativ geladenen Halogenid-lonen vervollstdndigt.
Im Ergebnis erhdlt man die Energiewerte fir die Umwandlung der Halogen-
molekile in ihre hydratisierten lonen (Tab. 12).

Die letzte Spalte in der Tabelle 12 macht deutlich, daB fir die Halogene der
Ubergang vom elementaren Zustand zu hydratisierten lonen energetisch we-
sentlich vorteilhafter ist als der Ubergang zu nichthydratisierten negativ gela-
denen lonen (f Tab. 9, S. 43). Der energetisch giinstigste ProzeB ist, ebenso wie
in Abwesenheit von Wasser, die Bildung von Fluorid-Anionen. Die Werte in
Tabelle 12 zeigen allerdings auch, daB in abnehmender Reihenfolge der frei-
werdenden Energie bei diesen Ubergdngen das Chlor das nach dem Fluor
ndchste Element ist. Bedingt ist dies durch die bedeutend gréBere freiwerdende
Energie bei der Hydratisierung der Chlorid-Anionen im Vergleich zu der der
Bromid-Anionen und Jodid-Anionen. Insgesamt ergibt sich, daB die Reaktions-
fahigkeit der Halogene bei Reaktionen in wéBrigen Lésungen in der Reihe
Fagg) — Cla(g) — Bra) — Ja(g) abféllt.

1. Uber die Méglichkeit des Reaktionsablaufs
in einer bestimmten Richtung

11.1. Fakioren, die die Richtung einer chemischen Reaktion
bestimmen

Exotherme Reaktionen verlaufen bei nicht zu hohen Temperaturen meist spon-
tan. So verlduft die Bildung von Wasserdampf bei niedrigen und maBig erh&h-
ten Temperaturen praktisch vollstdndig in der einen Richtung:*

Hz(g) + -12—02(9) —)HZO(Q); AH = —241,8 k] - mol—?

1 Die Reaktionsgeschwindigkeit ist bei normalen Bedingungen duBerst gering. In Gegenwart eines Katalysators,
zum Beispiel Plati verlduft diese ktion jedoch mit groBer Geschwindigkeit.
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Bei hohen Temperaturen beginnt diese Reaktion jedoch in die entgegengesetzte
Richtung zu verlaufen: Wasser wird in Wasserstoff und Sauerstoff zerlegt. In
jedem Fall kann im Ergebnis der Reaktion ein stabiles chemisches Gleichgewicht
erreicht werden, wobei jedoch die Lage dieses Gleichgewichts unter unter-
schiedlichen Bedingungen verschieden ist.

Es ergeben sich folgende Fragen:

Worin liegt der Grund fir eine bestimmte Richtung chemischer Prozesse?
Welche Fakioren bestimmen die Lage des chemischen Gleichgewichts?

Es ist bekannt, daB in mechanischen Systemen das Gleichgewicht dem Minimum
der potentiellen Energie des Systems entspricht. So rollt eine Kugel auf einer
geneigten Oberflédche freiwillig aus der Lage a abwdrts (Abb. 7). Dabei geht
die potentielle Energie zundchst in die kinetische Energie der Bewegung der
Kugel insgesamt Gber und dann in die Bewegungsenergie der Molekiile. In
den Lagen b und c befindet sich die Kugel im Gleichgewicht. Allerdings ist die
Lage c bestdndiger, weil sie einer niedrigeren potentiellen Energie der Kugel
entspricht.

Abb.7 Kugel, die freiwillig
aus der Lage a
in die Lage b oder c rollt

Die Annahme liegt nahe, daB auch chemische Prozesse freiwillig in Richtung
der Verminderung der inneren Energie (bzw. Enthalpie) des Systems ablaufen,
das heiBt in der Richtung, die einem negativen Wert der Reaktionswdrme ent-
spricht. Der Versuch, die Richtung chemischer Prozesse lediglich durch das
Streben nach dem Minimum der inneren Energie (bzw. Enthalpie) zu erkldren,
fihrt jedoch zu Widerspriichen mit den Tatsachen. So verlaufen endotherme
Losungsprozesse vieler Salze und einige endotherme Reaktionen bereits bei
gewdhnlichen Temperaturen freiwillig. Mit Erhhung der Temperatur verlaufen
immer mehr Reaktionen freiwillig in der endothermen Richtung. Als Beispiel
fir derartige Reaktionen kann die thermische Zersetzung des Wassers in die
Elemente oder die bei hohen Temperaturen ablaufende Synthese des Stick-
monoxids dienen:

17 Nz + %02(9) —NOg);  AH =904kl - mol™*

Mehr noch, das Prinzip, daB alle Prozesse zum Minimum der inneren Energie
(bzw. Enthalpie) streben, schlieBt die Moglichkeit einer Rickreaktion aus. Der-
artige Reaktionen existieren jedoch. Es gibt auch unter den mechanischen Sy-
stemen solche, deren Verhalten nicht nur durch das Streben der Prozesse zum
Energieminimum erklédrt werden kann. Das sind zum Beispiel Systeme, die aus
sehr vielen Teilchen bestehen. So verteilen sich die Molekile, aus denen die
Luft besteht, in Form einer kilometerdicken Atmosphdre um die Erde. Sie
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fallen nicht auf die Erdoberfléche, obwohl das Minimum der potentiellen
Energie eines jeden Molekiils seiner niedrigsten Lage entspricht. Chemische
Systeme bestehen ebenfalls aus einer sehr groBen Anzahl von Teilchen. Daher
ist es nicht verwunderlich, daB die Situation hier analog ist. Das Streben zum
Minimum der inneren Energie (bzw. Enthalpie) ist nicht der einzige Fakior, der
das Verhalten dieser Systeme bestimmt.

Um eine Vorstellung Gber den zweiten Fakior zu erlangen, der auf die Reak-
tionsrichtung wirkt, soll ein freiwillig verlaufender ProzeB ohne Reaktions-
wdrme betrachtet werden. Als Beispiel fir einen derartigen ProzeB kann die
Ausdehnung eines verdiinnten idealen Gases dienen.

Abb. 8 Freiwillig ver-
laufender ProzeB ohne
energetische Verdnderung:
Im Teil A befindet sich
verdiinntes Gas

der Teil B ist evakuiert;
links — geschlossener Hahn,
rechts — gedffneter Hahn

Im Teil A eines GefdBes befindet sich das verdiinnte Gas (Abb. 8). In einem
solchen Gas ist der mittlere Abstand zwischen den Molekiilen groB. Unter
diesen Bedingungen hdngt die innere Energie des Gases nicht von seinem Ver-
dinnungsgrad ab. Der Teil B des GefdBes enthdlt kein Gas. Wenn man nun den
Hahn, der beide Teile des GefdBes verbindet, &ffnet, verteilt sich das Gas
spontan Uber das ganze GefdB. Die innere Energie des Gases dndert sich dabei
nicht, und trotzdem verlduft gerade die Ausdehnung des Gases freiwillig. Da-
gegen erfolgt der umgekehrte ProzeB, die freiwillige Kompression des Gases,
nicht. Ein derartiger Verlauf des Prozesses |&Bt sich begriinden. Zundchst wird
ein System mit geringer Teilchenanzahl betrachtet. Im GefdB mégen sich zum
Beispiel nur insgesamt zwei Molekiile befinden, die mit den Zahlen 1 und 2
bezeichnet werden. Die gleichmdBige Verteilung des Gases zwischen beiden
GefdBteilen, entsprechend einem bestimmten Makrozustand?! des Gases, kann
durch zwei Mikrozustdnde realisiert werden:

A B
1 2
2 1

Der Makrozustand, bei dem das gesamte Gas in einem der GefdBteile konzen-
triert ist (z. B. im Teil A), wird durch einen einzigen Mikrozustand realisiert:

A B

12 —

1 Der Makrozustand ist der Zustand eines Stoffes, der durch bestimmte Parameter seiner makroskopischen
Eigenschaften (Temperatur, Druck, Volumen usw.) charakterisiert wird. Der Mikrozustand ist der Zustand
eines Stoffes, der durch einen bestimmten Zustand jedes einzelnen Teilchens (des Molekiils, des Atoms) bestimmt
wird. Ein und derselbe Makrozustand kann einer groBen Anzahl verschiedener Mikrozustdnde entsprechen.
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Offensichtlich ist der jeweilige Makrozustand des Systems um so wahrschein-
licher, je mehr Mikrozustdnde zu seiner Realisierung beitragen. Im betrachte-
ten Fall (zwei Molekiile) ist die gleichméBige Verteilung des Gases im GefdB
doppelt so wahrscheinlich wie der Aufenthalt des gesamten Gases im GefdB-
teil A

Im GefdB m&gen sich nun vier Molekile befinden. Der Aufenthalt des gesamten
Gases im GefdBteil A entspricht nach wie vor einem einzigen Mikrozustand:

A B

1,2,3,4 -

Andererseits wird die gleichmdBige Verteilung des Gases zwischen beiden Ge-
fdaBteilen nun durch sechs verschiedene Mikrozustdnde realisiert:

A B
1,2 3,4
1,3 2,4
1,4 2,3
2,3 1,4
2,4 1,3
3,4 1,2

Die Wahrscheinlichkeit einer gleichméaBigen Verteilung der Gasmolekile Uber
das gesamte GefdBvolumen ist folglich bedeutend gréBer als die Wahrschein-
lichkeit des Ubergangs der Gasmolekiile in ein GefdBteil.

Wenn sich nun im GefdB sechs Molekile befinden, so ist ihr Ubergang in
eines der GefdBteile (d. h. die freiwillige Kompression des Gases bis zur Halfte
des von ihm urspriinglich eingenommenen Volumens) ebenso wie vorher durch
nur einen Mikrozustand bestimmt. Der gleichmdBigen Verteilung des Gases
zwischen beiden GeféBteilen entsprechen aber bereits 20 mogliche Kombina-
tionen der Molekile, das heiBt 20 verschiedene Mikrozustdnde:

A B A B A B A B

1,2,3 4,5,6 1,3,5 2,4,6 2,3,4 1,5,6 2,56 1,3,4
1,2,4 3,56 1,3,6 2,4,5 2,3,5 1,4,6 3,4,5 1,2,6
1,2,5 3,4,6 1,4,5 2,3,6 2,3,6 1,4,5 3,4,6 1,2,5
1,2,6 3,4,5 1,4,6 2,3,5 2,4,5 1,3,6 3,56 1,2,4
1,3,4 2,56 1,56 2,3,4 2,4,6 1,3,5 4,5,6 1,2,3

Mit wachsender Anzahl der Molekiile wéchst demzufolge die Wahrscheinlich-
keit einer ungeordneten, gleichméBigen Verteilung des Gases im GefdB sehr
schnell an, so daB die freiwillige Kompression des Gases immer unwahr-
scheinlicher wird. Wenn man nun bedenkt, daB eine makroskopisch wahr-
nehmbare Gasmenge eine riesige Anzahl von Molekiilen enthiilt, wird deutlich,
daB die freiwillige Kompression des Gases ein in der Realitdt unméglicher Pro-
zeB ist. Das heiBt der umgekehrte ProzeB wird freiwillig ablaufen: die Ent-
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spannung des Gases, die zu einer gleichmdBigen ungeordneten Verteilung der
Gasmolekiile Gber das gesamte GefdBvolumen fihrt.

Die betrachtete Ausdehnung eines Gases ist ein Beispiel fur das Prinzip, dem-
zufolge spontane Prozesse in Richtung des Zustandes mit der gréBten Wahrschein-
lichkeit ablaufen, das heiBt in Richtung des Zustandes, der einer maximalen
Unordnung der Teilchenverteilung entspricht. Die Richtung, in der eine chemi-
sche Reaktion freiwillig verlduft, wird durch das Zusammenwirken zweier Fakforen
bestimmt: der Tendenz des Systems, in den Zustand mit der geringsten inneren
Energie (bzw. Enthalpie) iiberzugehen, und zum anderen, den wahrscheinlichsten
Zustand zu erreichen.

So veranlaBt in dem angefishrten Beispiel die Tendenz zum Erreichen der mini-
malen potentiellen Energie die die Luft bildenden Molekile, auf die Erdober-
fldche zu fallen; dagegen veranlaBt die Tendenz zum Erreichen eines Zustandes
mit der maximalen Wahrscheinlichkeit die Molekile, sich ungeordnet im
Raum zu verteilen. Im Ergebnis entsteht eine gewisse Gleichgewichtsverteilung
der Molekiile, die durch eine hohe Konzentration an der Erdoberfldche und
durch immer stidrkere Verdiinnung bei gréBer werdender Entfernung von der
Erde gekennzeichnet ist.

Im System Salz/Wasser entspricht das Minimum der inneren Energie in den
meisten Fllen dem kristallinen Zustand des Salzes. Der wahrscheinlichste Zu-
stand wird jedoch bei einer ungeordneten Verteilung des Salzes im flissigen
Wasser erreicht. Im Ergebnis der gemeinsamen Wirkung dieser beiden Fak-
toren stellt sich ein Gleichgewicht ein, das der Konzentration der gesdttigten
Salzldsung entspricht.

GemdB dem Prinzip, daB Prozesse in Richtung des Minimums an innerer Energie
(bzw. Enthalpie) verlaufen, streben die Atome danach, sich bei chemischen
Reaktionen zu solchen Molekiilen oder Aggregaten zu vereinigen, deren Bil-
dung mit einer Energieabgabe verbunden ist (Bildungsreaktionen). Infolge des
anderen Prinzips, des Strebens zum Zustand mit der groBten Wahrscheinlich-
keit, verlaufen solche Reaktionen, bei denen die Anzahl der Teilchen (Zerfalls-
reaktionen) beziehungsweise die Anzahl der Atomzusténde wdchst; in beiden
Fdllen wichst die Anzahl der Mikrozustdnde des Systems und folglich auch die
Wabhrscheinlichkeit seines Makrozustandes.

Das erste Prinzip wirkt bei allen Temperaturen gleichmdBig, das zweite wirkt
um so stérker, je hher die Temperatur ist. Deshalb wirkt bei tiefen Tempera-
turen praktisch nur das Prinzip des Strebens nach dem Minimum an innerer
Energie (bzw. Enthalpie); die Reaktion verlduft freiwillig exotherm. Mit stei-
gender Temperatur verschiebt sich das Gleichgewicht von chemischen Syste-
men immer mehr auf die Seite der Zerfallsreaktionen beziehungsweise der
VergréBerung der Anzahl der Atomzusténde. Dabei entspricht jeder Tempera-
tur ein Gleichgewicht, das durch ein bestimmtes Konzentrationsverhdltnis der
Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte charakferisiert ist. Die Richtung
des Reaktionsablaufs wird durch die Tendenz zur Annéherung an dieses Gleich-
gewicht bestimmt.

Beide betrachteten Faktoren kann man, genauso wie das Ergebnis ihrer ge-
meinsamen Wirkung, quantitativ ausdriicken. Die dazu erforderlichen charak-
teristischen Parameter werden als thermodynamische Zustandsfunktionen oder
thermodynamische Potentiale bezeichnet.
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Bezieht man die Betrachtung auf konstantes Volumen, so ergibt sich als ther-
modynamische Zustandsfunktion die freie Energie f, die die mathematische Ver-
knipfung von innerer Energie v, Entropie s und absoluter Temperatur T dar-
stellt. Bei konstantem Druck gilt als thermodynamische Zustandsfunktion die
freie Enthalpie g, die sich aus der Enthalpie h, der Entropie s und der absoluten
Temperatur T mathematisch zusammensetzt. Im folgenden werden die Verhdl-
nisse bei konstantem Druck betrachtet.

11.2.  Entropie und freie Enthalpie

| Der Makrozustand eines Systems ist umso wahrscheinlicher, je mehr Mikro-

‘zustﬁnde an seiner Bildung beteiligt sind. Die Anzahl der Mikrozustinde, die
1dem jeweiligen Makrozustand des Systems entsprechen, ist sehr groB. Das
hdngt damit zusammen, daB bei Temperaturen des Normzustandes die Lage
der Teilchen des Stoffes und ihre Bewegungsgeschwindigkeit auBerordentlich
vielfdltig sind. Es ist deshalb vorteilhaft, den Zustand eines Systems nicht durch
die Wahrscheinlichkeit der Realisierung eines gegebenen Makrozustands selbst

| zu charakterisieren, sondern durch eine GréBe, die dem natirlichen Logarith-

mus dieser Wahrscheinlichkeit proportional ist. Diese GroBe erhielt die Be-
zeichnung Enfropie. .
Die Entropie s ist mit der Anzahl gleichwahrscheinlicher mikroskopischer Zu-
stinde (thermodynamische Wahrscheinlichkeit Wiy) verknipft, durch die ein
gegebener makroskopischer Zustand eines Systems realisiert werden kann:

s=k-In W,

wobei k die auf die Teilchenanzahl bezogene Gaskonstante k = Niisf und R
A

die universelle Gaskonstante und Na die AVOGARDOsche Zahl bedeuten.

Daraus folgt:

s='\'}—A-|n W,h=%lg Win

Die geringste Entropie besitzt ein ideal gebauter kristalliner Stoff am absoluten
Nullpunkt. Die Entropie eines Kristalls, dessen Struktur einige UnregelmaBig-
keiten aufweist, ist etwas gréBer als Null, weil die Abweichung vom idealen
Zustand nicht nur auf eine einzige Art realisiert werden kann. Beim Erwérmen
eines Stoffes steigt die Entropie stets an, weil die Bewegungsintensitit der Teil-
chen wdchst; damit werden auch die Méglichkeiten ihrer gegenseitigen An-
ordnung zahlreicher. Sie wéchst weiterhin beim Ubergang eines Stoffes vom

kristallinen Zustand in den flissigen und besonders beim Ubergang vom fliis-
sigen Zustand in den gasférmigen. Bei chemischen Reaktionen dndert sich die|
Entropie besonders stark bei den Reaktionen, die mit einer Verdnderung der
Anzahl der Gasmolekile einhergehen: Bei einer VergroBerung der Anzahl de
Gasmolekiile wachst sie, bei einer Verringerung féllt sie. Diese Befrachiungen
beziehen sich auf abgeschlossene Systeme. Wie die innere Energie und die
Enthalpie hdngt die Entropie nur vom Zustand des Systems ab. Doch im Unter-
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schied zu den ersten beiden Funktionen ist die Entropiednderung infolge von
Temperaturdnderungen von der Art der ProzeBfilhrung abhdngig, das heiBt
von seiner Geschwindigkeit.

Aus dem 1. Hauptsatz der Thermodynamik (7 S.14) geht hervor, daB des
Verhaltnis zwischen Wérme und Arbeit verschieden sein kann. Nur die Summe
zwischen diesen GréBen, die gleich der Anderung der inneren Energie des
Systems ist, hdngt nicht von der Art der Reaktionsfiihrung im abgeschlossenen
System ab. Bei einer schnellen Ausfilhrung des Prozesses ist die Arbeit gering;
dagegen wird sie bei langsamer Ausfihrung groBer. Bei einem unendlich
langsamen ProzeB, der in unendlich kleinen Schritten von einem Gleichgewicht
zu dem ndchsten, unendlich nahe gelegenen, verlduft, erlangt die Arbeit ihre
maximal méglichen Wert. Eine derartige ProzeBfihrung bezeichnet man als
thermodynamisch reversibel oder einfach als reversibel®. Bei reversibler ProzeB-
fihrung ist die Entropiednderung ds in einem abgeschlossenen System bei jedem
unendlich kleinen Schritt durch folgende Gleichung mit der vom System aufge-
nommenen Wdrme dq und der Temperatur, bei der der ProzeB verléuft, ver-
bunden?2

ds = $ oder fir molare GréBen dS = #2 .

Bei einer irreversiblen Filhrung des Prozesses, das heiBt bei seiner Realisierung
mit endlicher Geschwindigkeit, ist die Entropiednderung bei jedem beliebig
kleinen Schritt gréBer als der rechte Teil der obigen Gleichung:

dS>d—.l;C-l~

In vielen Féllen kann man sich unter experimentellen Bedingungen dem rever-
siblen ProzeB mit groBer Genauigkeit ndhern. Einige Reaktionen kénnen im
Laboratorium praktisch reversibel gefihrt werden: Redoxreaktionen in einer
elektrochemischen Kette, das Schmelzen von Festkdrpern, das Verdampfen von
Flissigkeiten. Wenn der ProzeB reversibel und bei konstanter Temperatur ge-
fihrt wird (isotherm), so ist die Entropiednderung im abgeschlossenen System
durch die Gleichung

Q
AS = T
mit der aufgenommenen Wérme verknipft, wobei Q die bei dem isothermen
reversiblen ProzeB durch das System aufgenommene Warme und T die abso-
lute Temperatur ist. Mit Hilfe dieser Gleichung kann man zum Beispiel die
molare Entropieénderung beim Schmelzen oder Verdampfen der Stoffe bestim-
men.
Die molare Entropie wird gew&hnlich in Joule je Grad Kelvin und Mol (J - K-1 -
- mol-1) angegeben.

* Die thermodynamische Reversibilitét als Art der ProzeBfihrung ist nicht mit der Umkehrbarkeit chemischer
Reaktionen zu verwechseln. Man versteht unter thermody ischer Reversibi eine ProzeBfiihrung, die
umkehrbar im thermodynamischen Sinne ist, das heiBt, bei der eine Vorzeichendnderung der Energie-Aus-
tauschformea méglich ist.

* Das Zeichen d vor einer GréBe bezeichnet ihre unendlich kleine Anderung.
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Es gibt nun auch solche thermodynamischen Funkfionen, die den EinfluB von
beiden genannten Faktoren (Streben nach einem Minimum an innerer Energie
beziehungsweise Enthalpie und Streben nach einem Maximum an Unordnung,
ausgedriickt durch das Erreichen eines Zustandes mit der gréBten Wahrschein-
lichkeit) auf die Richtung der freiwillig ablaufenden Reakfionen widerspiegeln.
Das Vorzeichen der Anderung einer derartigen Funktion bei der jeweiligen
Reaktion kann als Kriterium fur die Méglichkeit eines freiwilligen Ablaufs
dienen. Fir Reaktionen bei konstantem Druck ist diese Funktion die freie
Enthalpie g.

Die freie Enthalpie ist mit der Enthalpie, der Entropie und der Temperatur durch
folgende Beziehung verknipft:

g=h — T-soder fir molare GréBen G=H —T-S.

Wenn die Reaktion bei konstantem Druck und konstanter Temperatur verlduft,
spricht man von einem isotherm-isobaren ProzeB und die Anderung der freien
Enthalpie bei dieser Reaktion betrdgt:

Ag = Ah — T-As oder fir molare GréBen AG = AH — T-AS

Bei reversibler und isothermer ProzeBfihrung ist die Anderung der molaren
freien Enthalpie AG auBerdem bei enigegengesetziem Vorzeichen zahlenmadBig
gleich der maximalen Nutzarbeit, die durch das System in dem betreffenden ProzeB
geleistet wird:

AG = —Wpax

Als maximale Nutzarbeit wird die gesamte Arbeit bezeichnet, die im Verlauf
eines Prozesses vom Reaktionssystem geleistet werden kann, abziglich der
Arbeit zur VolumenvergréBerung p - AV. Es l&Bt sich zeigen, daB die Anderung
der freien Enthalpie bei einer chemischen Reaktion

oA+ B+ ...—>pC+ 6D+ ...,

die bei konstantem Druck und konstanter Temperatur verléuft, mit der Gleich-
gewichiskonstanten K der Reaktion durch die Gleichung

[Cl; [D3 )
AG=23R-T(l 0 —1IgK
(o' s —

verknipft ist, wobei die eckigen Klammern mit dem Index 0 die Anfangskonzen-
trationen der Ausgangsstoffe und die Endkonzentrationen der Reakiionspro-
dukte kennzeichnen. Diese Gleichung zeigt, daB das Vorzeichen von AG als
Kriterium dafir dienen kann, in welche Richtung die betreffende Reaktion frei-
willig verlaufen kann. Wenn der Bruch im logarithmischen Ausdruck kleiner
als die Gleichgewichtskonstante ist, das heiBt, wenn die Konzentrationen der
Ausgangsstoffe gréBer und die der Reaktionsprodukte kleiner als die Gleichge-
wichtskonzentrationen sind, so kann die Reaktion nur in die durch den Reak-
tionspfeil gekennzeichneten Richtung der Reaktionsprodukte freiwillig ver-
laufen. Da

[C1; [P}
D CT
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ist der gesamte rechte Teil der obigen Gleichung und folglich auch die Anderung
der freien Enthalpie AG negativ. Bei einem entgegengesetzten Verhdltnis der
Konzentrationen von Ausgangsstoffen und Reaktionsprodukten kann der ProzeB
freiwillig nur in die umgekehrte Richtung verlaufen, und AG wird positiv. Im
Falle der Identitdt (die Konzentrationen der reagierenden Stoffe entsprechen
dann den Gleichgewichiskonzentrationen)

[y oY

(AT [BF

befindet sich das System schlieBlich im Gleichgewicht, und AG ist gleich Null,
das heiBt, es erfolgt keine Anderung der freien Enthalpie.

Reaktionen bei konstantem Druck verlaufen also freiwillig in die Richtung, die zur
Abnahme der freien Enthalpie des Reaktionssystems filhren. Da die Anderung der
freien Enthalpie AG bei entgegengesetztem Vorzeichen zahlenmdBig gleich der
maximalen Nutzarbeit des Prozesses ist, kann man das erhaltene Ergebnis
auch wie folgt formulieren: Freiwillig kénnen nur solche Reaktionen verlaufen,
bei denen auf Kosten ihrer Energie Nuizarbeit geleistet werden kann.

Fiir eine grobe Abschédtzung der Richtung, in die die betreffende Reaktion bei
tiefen und bei hohen Temperaturen verlaufen kann, werden Néherungsglei-
chungen fiir die freie Enthalpie benutzt. Bei tiefen Temperaturen ist die GréBe T
klein, und der absolute Wert des Produktes T -AS ist ebenfalls klein. Bei
Reaktionen mit einer groBen Reaktionsenthalpie ist die GréBe AH in diesen
Féllen wesentlich gréBer als das Produkt T - AS, das heiBt |AH| > [T - AS|. In
der Gleichung

AG=AH—-T-AS
kann man das zweite Glied vernachléssigen und erhdlt
AG=~AH.

Bei geniigend hohen Temperaturen (groBer Wert fir T) gilt die umgekehrte
Beziehung: |AH| < |T - AS|. Jetzt 1&Bt sich das erste Glied in dem Ausdruck fir
die freie Enthalpie vernachldssigen, und man erhélt: AG = —T - AS.

Diese Ndherungsgleichungen zeigen, daB bei niedrigen Temperaturen das Vor-
zeichen der Enthalpiednderung der Reaktion in erster Né&herung als Kriterium
fir die Richtung des freiwilligen Reaktionsverlaufs dienen kann; bei hohen
Temperaturen ist es das Vorzeichen der Entropiednderung. Das bedeutet: Bei
tiefen Temperaturen kénnen exotherme Reaktionen freiwillig verlaufen und
bei hohen Temperaturen solche Reaktionen, die mit einer EntropievergréBe-
rung verbunden sind.

Ergédnzend ist zu bemerken, daB ein negativer Wert fir die Anderung der
freien Enthalpie AG der betreffenden Reaktion nur auf die Méglichkeit ihres
Verlaufs hinweist. Tatséchlich wird hierbei oft keine Reaktion beobachtet, weil
ihre Geschwindigkeit sehr gering ist. Ungeachtet dessen, daB die Bedingung
AG < 0 erfullt ist, tritt dann praktisch keine Wechselwirkung ein. Um die
Geschwindigkeit der Reaktion zu erh&hen, ist ein Katalysator notwendig. Eine
derartige Situation ist besonders bei tiefen Temperaturen verbreitet. Fir prak-
tisch wichtige Reaktionen gelingt es nicht immer, einen ausreichend effektiven
Katalysator zu finden. In diesen Féllen muB das System erwdrmt werden, auch
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wenn sich durch die Erwdrmung die Ausbeute an Reaktionsprodukten verringert.
Bei 1000 °C und héher verlaufen die meisten Reaktionen schnell, so daB unter
diesen Bedingungen Katalysatoren gewshnlich nicht notwendig sind.

11.3.  Standardwerte thermodynamischer Funktionen

Die Anderung der freien Enthalpie bei einer Reaktion héngt von der Tempera-
tur, der Art und der Konzentration der vorliegenden und sich bildenden Stoffe
ab. Um AG fiir verschiedene Reaktionen schnell vergleichen zu kénnen, bedient
man sich gewdhnlich der Standardkonzentration der Stoffe (der reine Zustand
fir isolierte Stoffe, eine Konzentration von 1 mol - I-1 fiir Lsungen und einen
Partialdruck von 0,1 MPa fiir Gase). Diese Bedingungen werden Standardbedin-
gungen genannt und die stabilste Form des Zustandes des Stoffes bei Standard-
bedingungen Standardzustand.

Die thermodynamischen GréBen oder Funktionen eines Stoffes in seinem
Standardzustand werden StandardgréBen genannt. Die Anderung thermodynami-
scher Funktionen bei Reaktionen, in deren Verlauf sich die im Standardzustand
befindlichen Ausgangsstoffe in die Reaktionsprodukte, die sich ebenfalls im
Standardzustand befinden, umwandeln, wird Standard-Zustandsdnderung der
entsprechenden GréBen genannt. Zur Bezeichnung der StandardgréBen sowie
ihrer Anderungen wird wiederum der Index € verwendet (7 S. 17).

Wenn sich Ausgangsstoffe und Reaktionsprodukte im Standardzustand befinden,
vereinfacht sich die Gleichung, die die Anderung der freien Enthalpie der
Reaktion mit der Gleichgewichtskonstanten verknipft:

AG=23R-T (Ig [CEIDI _ | K)

AT [BS
Bei Standardbedingungen ist [A]3 [B]5 ... = [C]; [D] ... = 1 und folglich
5
QLB

ITAL B -

Hieraus folgt AGS = —2,3R - Tlg K, oder bei Beriicksichtigung von R =
=831J K- mol?

AGS = —831)-K1-mol*-T-23IgK=—19,1J . K- .mol1-TlIgK
AGS = —0,0191 kJ - K1 - mol1 - TIg K

Diese Gleichung gibt uns die Méglichkeit, bei bekanntem AGS die Gleich-
gewichtskonstante zu berechnen, oder aus der experimentell gefundenen
Gleichgewichtskonstante AGS der Reaktion zu bestimmen.

Sie giltfir jede beliebige Temperatur, wird aber am héufigsten fiir 25 °C (298 K),
der Standardtemperatur, angewandt.

AGS = —0,0191 - 298 Ig Kogs ki - mol~1  oder
AGE = —5,69 Ig Kags ki - mol—2
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Bei der Berechnung der Enthalpieéinderung und der Anderung der freien
Enthalpie unter Standardbedingungen benutzt man gewdhnlich Standardbildungs-
enthalpien und freie Standardbildungsenthalpien der Stoffe. Diese GréBen AgHS
und AgGS beziehen sich auf die Bildungsreaktionen der betreffenden Ver-
bindung aus den Elementen unter Standardbedingungen.

Tabelle 13 Molare freie Standardbildungsenthalpien und molare Standardbildungsentropien eini-
ger Verbindungen

Verbindung Molare freie Standard- Molare Standard-
bildungsenthalpie - bildungsentropie
ABGS in kJ - mol~1 ApSS inJ . K1. mol?
AgCl(y —109,7 96,1
Ag;O(f) —10,8 121,7
Al(OH)3(s) —1179,5 83,8
Al,O3(f) —1578,0 50,9
BaOy) —528,0 70,3
Ba(OH)z2(n) —886,2 103,8
CHy(g) —50,6 186,2
COyq) —137,3 197,4
COz(g) —394,4 213,6
CaOf) —604,2 39,7
Ca(OH)z(1) —898,1 83,4
Cr(OH)s(f) —900,9 80,5
CryO3(f) —1047,0 81,1
CuOyy) —127,0 42,6
Cu(OH)2(s) —359,8 70,2
FeOs) —245,9 58,8
FeCls(f) —302,0 1194
Fe(OH)s(s) —694,6 96,6
Fe,Os(r) —751,0 89,9
HF(g) —270,7 173,5
HCl(g) —95,3 186,7
HBr(g) —53,1 1984
Hlg) +1,3 206,3
H;O(9) —228,6 188,7
HyO¢1) —237,2 69,9
HsS(g) —33,0 205,6
KOHy) —372,3 59,4
MgOys) —569,4 26,9
Mg(OH)2¢) —834,7 63,1
NHs(g) —16,4 192,5
NH,Clip —204,0 94,5
NO() +86,7 210,6
NOz(g) +51,8 2604
NaOH, —376,7 64,2
NiOx) —216,0 38,1
PbO(s) —188,3 67,4
SOgz(g) —300,0 248,1
SO3(g) —370,2 256,2
SiOz2() —805,0 43,2
ZnOf) —318,0 43,5
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Tabelle 14 Molare Standard pien fir einige El )

Element Molare Standardentropie Element Molare Standardentropie
' $SinJ.K1. mol1 §SinJ. K. mol?
Ag(n 807 Jo5) 116,7
Al 28,3 Jo(g) 260,6
Ba(s) 64,9 K 64,3
Br(qg) 174,9 Ligs) | 28,0
Bra(f) 152,3 Mg(f) 32,5
Bra(g) 245,3 Nz(g) 191,5
Cbiamant 2,4 Na(p) 51,4
CGraphit 57 Ni) 29,8
Ca(f) 4,6 O(g) 160,9
Cl(g) 165,1 Oz2(g) 205,0
Cla(g) 223,0 Os(g) 238,8
Cugp) 33,3 Pweis 44,3
F(g) 158,6 Prot 22,8
Fa(g) 202,9 Pa(g) 218,1
Feq) 27,1 Pbyr) 64,9
H(g) 14,6 Srhomb. 38
Hz(g) 130,6 S2(g) 227,7
Hgy 76,1 Sif) 18,7
| o) 180,7 Zn(p) 41,6

In Ubereinstimmung mit dem HESSschen Gesetz ist die Standardreaktionsenthalpie
ARH®S gleich der Summe der Standardbildungsenthalpien der Reaktionsprodukte ab-
zuglich der Summe der Standardbildungsenthalpien der Ausgangsstoffe. Ganz analog
ist die freie Sfandardreaktwnsenfhalp:e ARGS gleich der Summe der freien Standard-
bildungsenthalpien der Reakhonsprodukte abziiglich der Summe der freien Standard-

A u.,v der

In Tabelle 13 sind die Werte for dle molaren freien SiundurdblldungsenihuIplen
und fir die molaren Standardbildungsentropien einiger Verbindungen an-
gegeben. Tabelle 14 enthdlt die Werte fir die molaren Standardentropien
einiger Elemente.

11.4.  Chemisch-thermodynamische Berechnungen

Als Beispiel soll die Berechnung der freien Standardreaktionsenthalpie ArGS
fir die Reduktion des Eisens aus seinem Oxid durch Aluminium betrachtet
werden. Die Standardenthalpieénderung betrdgt in diesem Fall

AgHS = —853,7 ki - mol-1.
Fiir diese Reaktion kann folgende thermochemische Reaktionsgleichung formu-
liert werden:

Fe203(') +2 AI({) -2 Fe(g) + Alzoa(q); ARHS = —853,7 kJ - mol-?

1 Fur die Elemente wird AGS gleich Null gesetzt (genau wie auch die Standardbi ie der El
gleich Null ist).
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Bei tiefen Temperaturen kann das Vorzeichen der Enthalpiednderung in erster
Néherung als Kriterium fiir die Reaktionsrichtung dienen. Der fir die betrach-
tete Reaktion erhaltene negative Wert fiir die Enthalpieéinderung AgH weist auf
die Méglichkeit ihres freiwilligen Verlaufs bei ausreichend tiefen Temperaturen
hin. Dabei gestattet der groBe Betrag von AgHS mit groBer Wahrscheinlichkeit
die Voraussage, daB diese Reaktion in der Richtung des Reaktionspfeiles ver-
laufen kann, sofern sich die Bedingungen nicht allzusehr von den Standard-
bedingungen unterscheiden.

Fir die Berechnung von ARG< der Reaktion findet man in Tabelle 13 die molare
freie Standardbildungsenthalpie von Eisen(lll)-oxid AsGR.0,= —751,0 ki - mol-2

und von Aluminiumoxid AsGiro, = —1578,0 kI - mol-* und erhdilt:
AGS = [—1578,0 — (—751,0)] kJ - mol-1 = —827 kI - mol-1.

Der negative Wert fir ARGS bestdtigt die auf der Grundlage von AgHS der
Reaktion gezogene SchluBfolgerung. Die Ahnlichkeit der fir AgHS und ARGE
gefundenen Werte hingt vor allem damit zusammen, daB sich die Anzahl der
Molekiile gasformiger Stoffe im Verlauf der betrachteten Reaktion nicht dndert
(in unserem Beispiel sind weder die Ausgangsstoffe noch die Reaktionsprodukte
gasférmig). Wenn sich die Anzahl der Molekiile gasférmiger Stoffe dndert,
kann sich die Entropie des Systems betréchtlich verdndern (beim Ubergang in
den gasférmigen Zustand wachst die molekulare Unordnung stark an). In-
folgedessen konnen die Werte fir AgH und ArGS sich nicht nur im Befrag
merklich voneinander unterscheiden, sondern sogar verschiedene Vorzeichen
haben. Daher darf in diesen Fdllen das Vorzeichen von AgH nicht als Kriterium
firr die Bestimmung der Richtung des freiwilligen Verlaufs der Reaktion dienen.
Der groBe Betrag fir ARG fiir die betrachtete Reaktion erlaubt mit ausreichen-
der Sicherheit die Voraussage, daB diese Reaktion nicht nur bei Standard-
temperatur, sondern auch bei anderen Temperaturen in Richtung des Reaktions-
pfeiles verlaufen kann. Bei kleinen Betrédgen fiir AsGS und bei Reaktionen, die
mit einer Anderung der Anzahl der Gasmolekiile einhergehen, kénnen der-
artige SchluBfolgerungen nicht gezogen werden, da in diesen Féllen die Ab-
hdngigkeit von AgGS von der Temperatur bekannt sein muB.

Nun sollen die Werte von AgHE und ARGE fiir die Reduktionsreaktion des
Blei(ll)-oxids mit Kohlenstoff berechnet werden:

2 PbOy + Cy =2 Pbyy + COse).

Die Werte von AgH fiir Blei(ll)-oxid und Kohlendioxid betragen ArHSo =

= —217,8 k] - mol~! beziehungsweise ARHg, = —393,5 kJ - mol-1. Fir AgHS
der Reaktion ergibt sich:

ARHQ = [—393,5 — 2(—217,8)] kl - mol~* = 42,1 kJ - mol~%.

Der erhaltene Wert fiir AgH< ist positiv, aber von kleinem Betrag. Daher kann
er selbst bei niedrigen Temperaturen nicht als Kriterium fiir die Richtung des
Reaktionsverlaufs dienen, zumal sich im vorliegenden Fall im Verlauf der
Reaktion die Anzahl der Gasmolekiile &ndert. Zur Berechnung von ARGS der
Reaktion entnimmt man Tabelle 13 die freien Standardbildungsenthalpien AsGS
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von Blei(ll)-oxid ABGQQ = —188,3 k) - mol~! und Kohlendioxid Acheo, =
= —394,4 kJ - mol~ und erhélt durch Differenzbildung

ARGE = [—394,4 — 2(—188,3)] kJ - mol~1 = —17,8 kJ - mol*

Der Wert fir AiGS ist dem Betrag nach ebenfalls klein, aber negativ. Das
bedeutet, daB bei Standardtemperatur der Reaktionsverlauf in Richtung des
Reaktionspfeiles méglich ist.

Die unterschiedlichen Vorzeichen der Standardreaktionsenthalpie AgHE und
der freien Standardreaktionsenthalpie ARG lassen sich durch die Zunahme
der Anzahl der Gasmolekiile wihrend der Reaktion und die damit verbundene
Entropiezunahme erkléren. Aus diesem Grunde ist auch der freiwillige Verlauf
dieser endothermen Redoxreaktion insbesondere bei erhohten Temperaturen
moglich. .

Zum SchluB soll erkldrt werden, ob Kohlenstoff mit Wasserdampf nach der
Gleichung

Cin + H:O) — COq) + Hzgy

reagieren kann. Mit Hilfe von AgH© fiir Kohlenmonoxid ABHceo = —110,5 kJ .
- mol-! und fiir Wasserdampf AgHu,0(q) = —241,8 ki - mol~! kann man ArHO
der Reaktion berechnen:

AgHS = [—110,5 — (—241,8)] ki - mol-* = +131,3 kl - mol-L,

Der positive Wert fir AgHS der Reaktion zeigt, daB die Bindungen in den
Ausgangsstoffen fester sind als in den Molekiilen der angenommenen Reaktions-
produkte.

Zur Berechnung von AgG<S der Reaktion subtrahiert man den Wert von AsGS

fiir Kohlenmonoxid AsGss = —137,3 k) - mol1 von dem Wert fir Wasser- _
dampf AsGiioe) = —228,6 ki - mol-1:
ARGS = [—137,3 — (—228,6)] kJ - mol~1 = +-91,3 ki - molL.

Der Wert fir AgG< ist ebenfalls positiv und dem Betrag nach nicht klein. Unter
diesen Bedingungen ist somit der Verlauf der Reaktion in Richtung des Reaktions-
pfeiles nicht méglich. Da der betrachtete ProzeB mit einer VergréBerung der
Molekiilanzahl gasférmiger Stoffe verbunden ist (An = +1), wéchst die Entropie
im Ergebnis der Reaktion (AgS< > 0) und folglich auch der Wert des Produkis
T . AS. Bei Beachtung der Gleichung AG = AH — T-AS kann man daher
erwarten, daB bei geniigend hohen Temperaturen ein Yorzeichenwechsel ein-
tritt und ARG negativ wird. Zur Uberprifung dieser These berechnen wir den
Wert fiir ARG bei einer hdheren Temperatur, zum Beispiel bei 700 K, und
nehmen dabei an, daB sich die Werte fir ARHS und AgSS praktisch nicht mit
der Temperatur dndern. Aus den Tabellen 13 und 14 entnimmt man die Werte
fir die Entropie von Graphit, Wasserdampf, Kohlenmonoxid und Wasserstoff
(5,73 - K-1-mol~;188,7 J - K-1 - mol~1; 197,4 ) - K1 - mol- und 130,6 J - K-*.
- mol~?) und berechnet AgS der Reaktion:

AsS = [(130,6 + 197,4) — (188,7 + 5,7)] J - K- - mol-1
—133,6) - K-1 - mol-1 = 0,134 k) - K2 - mol-2.
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Nun berechnet man die Anderung der freien Enthalpie der Reaktion bei
T=700K:

ArGago = AxH — T - AgS
AxGroo = [131,3 — 0,134 - 700] kJ - mol- = 37,5 ki - mol-2

Auch bei dieser Temperatur hat AgG einen positiven Wert, und der Verlauf der
Reaktion in der angegebenen Richtung ist demzufolge unméglich. Der erhaltene
Wert ist jedoch wesentlich geringer als bei T = 298 K. Daraus kann man schluB-
folgern, daB bei einer weiteren Temperaturerhohung der Wert fir AgG noch
geringer wird.
Nun soll die Anderung der freien Enthalpie ArG auf analoge Weise fir diese
Reaktion bei T = 980 K berechnet werden:
AgGogo = AgH — T - AgS
ArGoso = [131,3 — 0,134 - 980] kJ - mol~* = [131,3 — 131,3] k) - mol"1 =0
Im vorhergehenden wurde gezeigt, daB AgGS = —0,019 k) - K2 - mol= . T -

Ig K ist.
Folglich qilt fir T= 980 K: AgG = —0,019 k] - K2 - mol1-TIgK =0 und
demzufolge Ig K = 0 beziehungsweise Kygo = 1. Das heiBt, bei ¢ = 707 °C ist
der ProzeB reversibel:

Cio + HyO() F0K CO(g) + Hagg) -

Da der Wert der Gleichgewichiskonstanten unter diesen Bedingengen gleich 1
ist, gilt:
Ko 101 [H _

- [H:0]
Das aber bedeutet, daB bei dieser Temperatur gleichzeitig Kohlenmonoxid,
Wasserstoff und Wasserdampf im Gasgemisch vertreten sind, wobei das Ver-
héltnis von Kohlenmonoxidkonzentration und Wasserstoffkonzentration zur
Konzentration des Wasserdampfes gleich 1 ist. Mit Hilfe des Massenwirkungs-
gesetzes kann man errechnen, daB diesem Verhdltnis folgende Gaszusammen-
setzung (in Volumenprozenten) entspricht: 41,5 Vol % Wasserstoff, 41,5 Vol %
Kohlenmonoxid und 17 Vol 9%, Wasserdampf.
SchlieBlich sei AgG der Reaktion fiirr T = 1705 K ermittelt:

ARG = AgH — T- AgS _
AgG = [131,3 — 0,134 - 1705] kJ - mol~* = [131,3 — 228,4] kJ - mol~*
= —97,1kJ - moi~?
Der negative Wert von ARG bedeutet, daB der betrachtete ProzeB bei ¢ =
= 1432 °C in Richtung des Reakfionspfeiles ablaufen kann, das heiBt in die
Richtung der Kohlenmonoxid- und Wasserstoffbildung.
Nun soll die Gleichgewichtskonstante bei T = 1705 K berechnet werden:
ARG = —0,019 k) - K= - mol1 - T - Ig Kyze5 — 97,1 kJ - mol~?
= —0,019kl - K1-mol-T-lg Kz
la K 97,1 ki - mol—? -3
9 Pares = 70,0191 ki - K1 - mol* - 1705 K —
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Folglich ist K = 10% mol - 11, das heif3t

[CO]-[H,] _ e
Kizos = Mol — 1000 mol - |
Das bedeutet, daB das Gleichgewicht bei © = 1432 °C dann erreicht ist, wenn
das Produkt der Konzentrationen von Kohlenmonoxid und Wasserstoff die
Wasserdampfkonzentration um das Tausendfache Gbertrifft. Unter den ange-
fiihrten Bedingungen verlduft die Reaktion des Wasserdampfes mit Kohlenstoff
also praktisch bis zum Ende (das Gasgemisch enthélt etwa 50 Vol ¢, Kohlen-
monoxid und 50 Vol %, Wasserstoff.
Das untersuchte Beispiel zeigt den EinfluB der Temperaturdnderung auf die
Richtung eines chemischen Prozesses. Es bestdtigt die bereits angefiihrte These,
daB die Méglichkeit eines freiwilligen Reaktionsverlaufs bei tiefen Temperaturen
durch die Tendenz zur Bildung stabilerer Bindungen bestimmt wird.
Dagegen hat bei hohen Temperaturen das Streben nach dem wahrscheinlichsten
thermodynamischen Zustand (nach maximaler Unordnung bzw. Entropie-
zunahme) die entscheidende Bedeutung. Diese Beziehungen haben Naherungs-
charakter, da sowohl die Reaktionsenthalpie als auch die Reaktionsentropie an
sich selbst Funktionen von der Temperatur sind, das heiBt, sie sind selbst
temperaturabhdngige GréBen.
AbschlieBend sollen die Eigenschaften betrachtet werden, die sich aus der freien
Standardbildungsenthalpie von lonen in wéiBrigen L&sungen ableiten lassen.
In Tabelle 15 sind die Werte von AgHE, AgGES und S& fir einige lonen in wiB-
rigen Lésungen aufgefihrt. Fir die hydratisierten Wasserstoff-lonen werden
diese GroBen gleich Null gesetzt. Aus der Tabelle 15 entnimmt man zum Bei-

spiel fir das Nickel-lon ABGNeiiz;q) = —46,4 k] - mol-1. Das bedeutet, daB die

Reaktion des Nickels mit einer Séurelsung unter Standardbedingungen frei-
willig verlduft:

Nig 4 2 Hiba) — Nifh) + Heg)
ARGS = —46,4 k) - mol=1 — 0 = —46,4 k) - mol-1.

Der negative Wert von ARGS zeugt von der Méglichkeit des freiwilligen Verlaufs
der Oxydation von metallischem Nickel durch Lésungen, deren Wasserstoff-
lonenkonzentration gleich 1 mol - I-* betrdgt (genauer, bei denen die Wasser-
stoff-lonenakdtivitét gleich 1 ist).

Auf analoge Weise kann man die Méglichkeit der Reaktion von Palladium mit
einer Sdureldsung bestimmen, wobei die Bildung von Palladium(il)-lonen in
der Lésung angenommen wird. Da ARG fiir diese lonen 190,4 k) - mol-1 be-
trdgt, wird ARGS der Reaktion positiv sein. Das heiBt Palladium kann nicht
durch Wasserstoff-lonen oxydiert werden und als Palladium(ll)-lonen in Lésung
gehen.

Nun soll die Méglichkeit der Wechselwirkung von Blei mit einer Sdurelésung
betrachtet werden. Die Standardenthalpiednderung fir das hydratisierte
Blei(ll)-lon Pb{) betrdgt AgHS = +1,63 ki - mol~2. Anders ausgedriickt,
AgHE der Oxydationsreaktion dieses Metalles durch Wasserstoff-lonen ist gleich
+1,63 kJ - mol=%, das heiBt, die Reaktion ist endotherm. Der Ablauf dieser Re-
aktion unter gewdhnlichen Bedingungen ist durch den EinfluB des Entropie-
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Tabelle 15 Standardwerte fiir die Anderung der Enthalpie, der freien Enthalpie sowie fiir die
Entropie einiger lonen in waBriger Losung

Hydrati- Molare Standard- Molare freie Standard- | Molare Standard-
sierte bildungsenthalpi: bild thalpi entropie
lonen AgHS in ki - molt AgG< in ki- mol1 $SinJ.-K1.mol1
Ag(aq) 105,9 7741 73,9
Al —524,7 —481,2 | 3134
Ba{a) —5384 —560,7 13
Br(aq) —120,9 —102,8 80,7
CO3aq) —676,3 —528,1 —531
Cafan) —542,9 —553,0 552
Cd{an) —724 —77.7 —61,1
Cliaq) —167,4 —131,2 55,1
Culaq) 64,4 64,9 —98,7
Flaq) —329,1 —276,5 —9,6
Fe{aq) —87,9 849 —113,4
Fe{aq) —47,7 10,5 —293,3
Hiaq) Y 0 0
Hg{aa) 174,0 164,7 226
J(aq) —55,9 —51,7 109,4
K(aa) —251,2 2823 102,5
Ligaq) —278,4 2938 14,2
Mg{aa) —461,9 —456,0 —118,0
Mnf;a) —218,8 —223,4 —80,0
NH{aq) —132,8 795 112,8
NO2 (aq) —106,3 —353 1251
NO3(aq) —206,6 1105 146,4
Na(aq) —239,6 —261,8 60,2
Ni{aq) —64,0 464 —123,0
OH(aq) —230,0 —157,3 —10,5
PO%{aq) —1284,1 —1025,5 —218,0
Pb{aq) 1,63 2,3 21,3
Pd{aq) = 190,4 -
SO3(aq) —636,1 —487,2 —29,3
SO?E-«) —907,5 —743,0 17,2
Sr{aq) —545,1 —557,3 26,4
Zniag) —152,4 —147,2 —106,5

fakiors bedingt: Bei 25 °C betrégt die Standardentropie fir das hydratisierte
Blei(ll)-lon 21,3 J - K- - mol-?, die entsprechende GroBe fir das metallische
Blei betrégt 64,9 J - K- - mol~1 und fiir gasférmigen Wasserstoff 130,6 J - K-1 -
- mol~L. Die Wechselwirkung des Bleis mit Wasserstoff-lonen verléduft daher
mit einer EntropievergréBerung (ArSS = 87 - K-1 - mol-1), wodurch ArGS
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Um zu entscheiden, ob die Oxydation der Eisen(ll)-lonen auch mit Jod (Lésungen
von Jod in Kaliumjodid) erfolgen kann, berechnet man ARGS der Reaktion und
setzt dabei voraus, daB sie analog den bisher betrachteten Reaktionen verlduft:
ARGE = [2(—51,7) 4+ 2(—10,5) — 2(—84,9)] kJ - mol-! = 45,4 kI - mol-1
Der positive Wert von AgGS zeigt, daB die Reaktion nicht verlaufen kann. Um-
gekehrt kénnen Eisen (lll)-lonen nach der Gleichung

2 Fe?;'.;) +2 ](_.,q) -2 FE(zu':) + ]2(“); ARGE = —45,6 ki - mol—1
Jodid-lonen bis zum Jod oxydieren.
Da ARGE = —5,69 ki - mol~1 - Ig Ky, gilt fir die letzte Reaktion 45,6 kJ - mol-1
= 5,69 kI - mol~1 - Ig Ky, und folglich

1q Ko — 45,6 k) - mol—t _
9 a8 = g o ki mol
Kaog = 108

Eine so groBe Gleichgewichtskonstante bedeutet, daB im vorliegenden Fall eine
vollstdndige Oxydation der Jodid-lonen zu Jod und Reduktion der Eisen(lll)-
lonen zu Eisen(ll)-lonen erfolgt. Die Richtigkeit dieser SchluBfolgerungen wird
durch das Experiment besttigt. Nach der Zugabe von Chlor- oder Bromwasser
zu einer Lésung, die Eisen(ll)-lonen enthdlt, kann man unter den Reaktions-
produkten Eisen(lll)-lonen nachweisen. Wenn man jedoch zu einer Lésung, die
Eisen(lll)-lonen enthélt, Kaliumjodid zugibt, wird elementares Jod freigesetzt.
Die untersuchten Beispiele charakterisieren die unterschiedliche Oxydations-
fdhigkeit der Halogene. Dabei stellt sich heraus, daB viele Reaktionen, die in
Gegenwart von Chlor oder Brom ablaufen, nicht realisiert werden kénnen,
wenn als Oxydationsmittel Jod eingesetzt wird.
Ahnlich kann man zeigen, daB die Oxydation von Nitrit-lonen zu Nitrat-lonen
durch Chlor oder Brom als Oxydationsmittel ablduft:

NOx(aq) + Cla(aq) + HyOqm = NO3(ag) + 2 Hik) + 2 Cliag)
Dagegen kommt die Oxydation von Nitrit-lonen zu Nitrat-lonen nicht zustande,
wenn an Stelle der angefiihrten Halogene Jod genommen wird?.
Im Unterschied zur Enthalpie kann man also mit Hilfe der freien Enthalpie
eindeutig die Frage nach der Moglichkeit eines freiwillig in eine bestimmte
Richtung verlaufenden Prozesses (unter den gegebenen konkreten Bedingungen)
beantworten und dariiber hinaus eine quantitative Abschétzung der Triebkraft
vornehmen. (Je gréBer dem Betrag nach die Anderung der freien Reaktions-
enthalpie ist, desto gréBer ist die Triebkraft der Reaktion.) Im Zusammenhang
mit der Theorie der Elekirolyte ist zu beachten, daB alle betrachteten Gesetz-
mdBigkeiten Gber den Verlauf chemischer Reaktionen nur fir den Fall gtltig
sind, daB als Lésungsmittel der Elektrolyte Wasser verwendet wird.
Den EinfluB der Eigenschaften des Losungsmittels kann man an folgendem
Beispiel demonstrieren:
Die freie Standardbildungsenthalpie fir Kupfer(ll)-lonen betrdgt in wdBriger
Lésung AgGS = +64,9 ki - mol-1 (Tab. 15). Das bedeutet, daB der Ubergang

* Wenn als Reaktionsteilnehmer Wasser auftritt (im rechten oder linken Teil der Gleichung), so muB bei der

Berechnung von ARG der Wert der freien Standardbildungsenthalpie des Wassers (Tab. 13, S. 61) beriick-
sichtigt werden.
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von 1 mol Kupferatome in den Zustand der hydratisierten lonen schwerer zu
realisieren ist als die Umwandlung von 1 mol Wasserstoffmolekiile in Wasser-
stoff-lonen. Daher wird Kupfer unter Standardbedingungen auch nicht durch
Wasserstoff-lonen oxydiert. Die freie Standardenthalpie der Solvation! der
Kupfer(ll)-lonen ist in einem solchen ionisierenden Lésungsmittel wie Azetonitril
CH,CN um 93,7 ki - mol-? kleiner als die freie Enthalpie der Hydratisierung.
Daher ist der Ubergang des Elements Kupfer in den Zustand solvatisierter
lonen in Azetonitril energetisch vorteilhafter als beim Wasserstoff. Wenn man
dann noch beriicksichtigt, daB die freie Solvatationsenthalpie der Protonen in
Azetonitril um 11,3 kJ - mol~1 gréBer als in Wasser ist, betrdgt die gesamte freie
Standardreaktionsenthalpie der Kupfer(ll)-lonen in Azetonitril:

ARGS =[64,9 — 93,7 —2-11,3]1 k) - mol~L = —51,4 k) - mol2. 2

Das bedeutet, daB die Wechselwirkung von Kupfer mit einer Lésung von bei-
spielsweise Chlorwasserstoff in Azetonitril (bei Bedingungen, bei denen die
Aktivitdt der Wasserstoff-lonen gleich 1 ist) nach folgender Gleichung verlaufen
kann:

Cu + 2 Hifoty — Cufsbivy + He) ARGS = —51,4 k] - mol-1
In einer derartigen Lésung kann auch die Ausféllung von Blei durch Kupfer(ll)-

lonen erfolgen (Oxydation von Kupfer durch Blei(ll)-lonen); dagegen beob-
achtet man in wdBriger Lésung die umgekehrte Reaktion.

1 Solvatation bedeutet die Anlagerung von Lésungsmittelmolekiilen an die Teilchen der gelésten Stoffe.
im varllegenden Fall wird wie auch bei den walirigen Lésungen die molare freie Standardbildungsenthalpie
der Wasserstoff-lonen vereinbar 8 gleich Null gesetzt.
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Methodik zur Behandlung
der Energetik
chemischer Reaktionen



1. Bedeutung energetischer Vorstellungen
fir dieWeiterentwicklung
des wissenschaftlich-theoretischen Niveaus
des Chemieunterrichts

Die Aufgabe, den Inhalt des Unterrichisstoffes an' die moderne Wissenschaft
anzundhern, kann erfolgreich gelést werden, wenn dessen wissenschaftlich-
theoretische Grundlage genauer bestimmt wird. Dazu gehért auch die Theorie
der chemischen Bindung und der Strukiur der Stoffe. Das immer tiefere Ein-
dringen in die inneren Beziehungen zwischen den Atomen in Molekiilen, in die
Natur der zwischenmolekularen Wechselwirkung und in die Struktur der Makro-
kérper gestattet, die Abhdngigkeit der Reaktionsfahigkeit der Stoffe von ihrer
Struktur zu erértern.

Eine vertiefte Behandlung dieser Fragen im UnterrichtsprozeB trigt zur
Erhéhung des wissenschaftlich-theoretischen Niveaus des Chemieunterrichts
in der Oberschule bei. Dadurch werden die Schiiler nicht nur mit der Kennt-
nis der grundlegenden GesetzmdBigkeiten der Wissenschaft ausgeristet, son-
dern auch befdhigt die Zusammenhdnge zu begreifen. Ziel dabei ist eine
aktiv handelnde Persénlichkeit, die diese Grundlagen anwendungsbereit be-
herrscht.

Die Entwicklung der modernen Chemie verlduft in die Richtung einer immer
tieferen Erforschung der Abhingigkeit der Reaktionsfdhigkeit der Stoffe von
ihrer Struktur. Die Behandlung von GesetzméBigkeiten des Baus der Stoffe und
des Verlaufs chemischer Reaktionen trédgt daher zur Annédherung des Chemie-
lehrgangs an die Ergebnisse der modernen Wissenschaft und zur Aktivierung
der geistigen Tétigkeit der Schiiler bei und ristet sie mit einem solchen System
von Erkenntnissen aus, das auch zur Herausbildung einer aktiv handelnden
Persénlichkeit beitrdgt.

Die methodischen Fragen bei der Behandlung der chemischen Bindung und der
Struktur der Stoffe sind nicht neu. Was jedoch die Vermittiung von GesetzmaBig-
keiten des Verlaufs chemischer Reaktionen im Chemieunterricht anbelangt, so
bestehen diesbeziiglich immer noch viele ungeléste methodische Probleme. Oft
fuhrt das dazv, daB sich die Darstellung der verschiedenen Aspekte chemischer
Reaktionen auf das Feststellen von Folgen ohne Erlduterung der Hauptgriinde
beschrdnkt. Das Erértern kinetischer Fragen ohne Beleuchtung elementarer
Vorstellungen iber die prinzipielle Realisierungsméglichkeit eines Prozesses
beziehungsweise Giber seine Unméglichkeit kann man daher weder im wissen-
schaftlich-theoretischen noch im methodischen Sinne als véllig begriindet an-
erkennen.

Beispielsweise wdre es-in der Tat auBerordentlich giinstig, die direkte Reaktion
zwischen freiem Stickstoff und Wasser zu verwirklichen, wodurch man Ammo-
niumnitrit und Wasserstoff erhalten kénnte. Der Kenntnis der vorher betrachte-
ten GesetzmdBigkeiten (7 S. 56ff.) fihrt jedoch zu der SchluBfolgerung, daB die
Thermodynamik die absolute Unméglichkeit eines freiwilligen Verlaufs der
vorgeschlagenen Reaktion postuliert (ARGS = +527,2 ki - mol-1). Keinerlei
kinetische Faktoren, weder die Erhéhung der Konzentration der reagierenden
Stoffe noch eine Druckerhdhung oder die Anwendung von Katalysatoren,
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konnen die Realisierung eines solchen Prozesses gewdhrleisten, der thermo-
dynamisch unméglich ist. Ein weiteres Beispiel eines solchen, thermodynamisch
nicht moglichen Prozesses ist die Reduktion von Magnesiumoxid mit Wasser-
stoff unter Standardbedingungen (ArGE = +340,8 kJ - mol~). Andererseits ist
die Reduktion von Kupfer(ll)-oxid mit Wasserstoff unter gewdhnlichen Be-
dingungen prinzipiell méglich (ARG© = —110,0 kI - mol~%). Daraus geht her-
vor, daB die Behandlung der energetischen Seite der Erscheinungen im Chemie-
unterricht keine spezielle methodische Frage darstellt, sondern daB sie gemein-
sam mit der Vermittlung von Modellvorstellungen iber die chemische Bindung
und die Struktur der Stoffe eine wissenschaftlich-theoretische Grundlage eines
modernen Chemieunterrichts bildet.

2. Hauptetappen der Herausbildung und Entwicklung
von Vorstellungen iiber die Energetik
chemischer Reaktionen im Chemieunterricht
der Oberschule

In Anbetracht der Erkenntnis, daB die Weiterentwicklung des Inhalts des Chemie-
lehrganges der Oberschule nur auf der Grundlage einer tieferen Behandlung
der Energetik und von GesetzméBigkeiten des Verlaufs chemischer Reaktionen
maglich ist, stellten wir uns zwei Aufgaben:

1. das Bestimmen des Inhalts einer Reihe von Fragen, die den Schiilern zugdng-
lich sind und die ihr Verstdndnis gegeniiber den wichtigsten GesetzmiBigkeiten
des Verlaufs chemischer Reaktionen gewdhrleisten;

2. das Festlegen der Reihenfolge fiir die Behandlung dieser Fragen und das Aus-
arbeiten einer Methodik.

Die vorgeschlagene Methodik fir die Behandlung der Energetik stijtzt sich auf
folgende Reihenfolge, die dem logischen Vorgehen beim Untersuchen chemischer
Erscheinungen entspricht:

das Aufkldren der prinzipiellen M&glichkeit fir den Ablauf von Prozessen;
das Bestimmen der Realisierungsbedingungen fiir diese Méglichkeit.

Die Leitsdtze der erarbeiteten Methodik lassen sich folgendermaBen zusammen-
fassen: Im Unterricht der Klasse 7 werden die Schiller mit den qualitativen
Seiten der Energetik chemischer Reaktionen bekannt gemacht (exotherme und
endotherme Reaktionen). Im Unterricht der Klasse 8 erfolgt die Einfiihrung der
Begriffe Stoffmenge, Reaktionswédrme in seiner quantitativen Form sowie Bil-
dungs- und Zersetzungswérme (-enthalpie) von Verbindungen. An dieser Stelle
erfahren die Schiller auch etwas iiber die Berechnungsmethoden fir die Re-
aktionswdrme. Die erworbenen Kenntnisse werden zum Lésen thermochemi-
scher Aufgaben genutzt. Dariiber hinaus werden im Stoffgebiet ,,Gesetz der
Periodizitdt und Periodensystem der Elemente nach D. |. Mendelejew — Struk-
tur der Stoffe* bei der Behandlung von Grundlagen iiber die Natur der chemi-
schen Bindung elementare Vorstellungen iiber energetische Eigenschaften der
Atome, Molekile und Makrokérper vermittelt. Im Stoffgebiet ,,Halogene** wird
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die Erkldrung des Wesens der Reaktionswirme auf der Basis der Theorie der
chemischen Bindung eingefiihrt. Diese neven Kenntnisse werden dann fiir das
Voraussagen von Verlaufswahrscheinlichkeiten verschiedener chemischer Pro-
zesse genutzt, die sowohl im Stoffgebiet ,,Halogene® als auch im Stoffgebiet
,»Chalkogene' zu behandeln sind. Dabei werden die Schiler in qualitativer
Form mit dem EinfluB des zweiten Faktors bekannt gemacht, der die prinzipielle
Méglichkeit fir den freiwilligen Ablauf eines Prozesses kennzeichnet.

Im Unterricht der Klasse 9 wird im Zusammenhang mit der Behandlung von
Grundlagen der Theorie von Elektrolytlésungen der Begriff der Hydratisierung
in Sicht der Energetik eingefihrt, wodurch (unter Beriicksichtigung bekannter
Begriffe) das Wesen der Auflésung von Elektrolyten in Wasser auf der Grund-
lage energetischer Vorstellungen erkldrt werden kann. Die gewonnenen Er-
kenntnisse werden genutzt, GesetzmdBigkeiten fir den Ablauf von Austausch-
und Redoxreaktionen in Elekirolytlésungen zu erkldren. Die Behandlung der
folgenden Stoffgebiete in Klasse 9 gestattet, die erworbenen Kenntnisse Gber
den Ablauf chemischer Reaktionen zur Voraussage von Eigenschaften verschie-
dener Elemente und Verbindungen und fir die Demonstration der Abhéngigkeit
der Reaktionsfahigkeit der Stoffe von ihrer Struktur anzuwenden. AuBerdem
ermdglicht das Beherrschen eines solchen Systems von Kenntnissen, viele Fragen
der Kinetik und des chemischen Gleichgewichts, deren Behandlung im Lehrplan
vorgesehen ist, wesentlich tiefer und bewuBter zu erfassen.

3. Behandlung von Grundlagen der Energetik
chemischer Reaktionen im Chemieunterricht

Vorstellungen Uber die Energetik chemischer Reaktionen entstehen im BewuBt-
sein der Schiiler im Zusammenhang mit der Behandlung des Begriffs ,,chemische
Reaktion* dann, wenn sie durch Beobachten einiger Experimente zu dem SchluB
gelangen, daB sich die Stoffe bei chemischen Reaktionen in andere Stoffe um-
wandeln. Diese Grundkenntnisse gestatten den Schilern in der Phase des Unter-
richts, die man als Etappe der empirischen Behandlung des Wesens chemischer
Reaktionen bezeichnen kann, einige GuBere Kennzeichen chemischer Reaktio-
nen sowie die Bedingungen fir deren Zustandekommen und Verlauf zv er-
fassen.

3.1. Wesen der chemischen Reaktion

In der Anfangsphase des Unterrichts wird den Schilern im wesentlichen nur die
duBere Seite der Erscheinung deutlich. Hingegen besteht das Wesen der chemi-
schen Reaktion vor allem in der Spaltung und der Neuausbildung von Bindungen
zwischen den Atomen und Atomgruppen, in der Anderung der Zusammen-
setzung, der Struktur und dementsprechend auch der Eigenschaften der reagie-
renden Stoffe sowie im dadurch bedingten Auftreten qualitativ neuer Stoffe.
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Das Erfassen der verschiedenen Stoffe, ihrer Eigenschaften, der Zusammen-
setzung und der Strukiur beginnt mit den Untersuchungen duBerer Erscheinun-
gen, wie zum Beispiel der Farbe, dem Geruch, der Loslichkeit usw., mit dem
Ausfilhren einfacher Reaktionen der Stoffe und ihrer Beschreibung.

Die Schwierigkeiten beim Aufdecken des Wesens chemischer Reaktionen liegen
darin, daB allein die direkte Beobachtung einer Erscheinung gewdhnlich nicht
ausreichend ist. Obwohl sich das Wesen auch &uBerlich, in einzelnen Erschei-
nungen, zeigt, liegt es doch nicht an deren Oberfldche. In diesem Zusammen-
hang schrieb Karl MARX: ,,... und alle Wissenschaft wdre iberflissig, wenn
die Erscheinungsform und das Wesen der Dinge unmittelbar zusammen-
fielen..."* .

Die Erkenntnis des Wesens irgendeiner Erscheinung durch den Menschen ist
ein ProzeB der unendlichen Vertiefung ,,... von der Erscheinung zum Wesen,
vom Wesen, sozusagen erster Ordnung, zum Wesen zweiter Ordnung usw.
ohne Ende.* 2

Die Geschichte der Herausbildung und Entwicklung des Begriffs der chemischen
Reaktion zeigt in hervorragender Weise einen derartigen Erkenntnisprozef
des Wesens und eine immer tiefere Aufdeckung seines Inhalts. In der ersten
Phase des Chemielehrganges werden die Schiller an den Gedanken herange-
fihrt, daB ein wesentliches Merkmal der chemischen Reaktion in der Bildung
neuer Stoffe besteht. Gleichzeitig damit ist zu kldren, daB die Bildung neuer
Stoffe eng mit energetischen Verdnderungen verbunden ist. Ein derartiges
Herangehen erscheint aus folgenden Griinden gerechtfertigt: Die chemischen
Umwandlungen sind durch eine Umverteilung der Valenzelektronen, die die
chemischen Bindungen bilden, bedingt, d. h. Bindungen werden gespalten und
andere Bindungen neu ausgebildet, oder — ganz allgemein — es erfolgt ein
Umbau chemischer Bindungen. Dadurch kommt auch der Ubergang zu dem
unter den gegebenen Bedingungen am bestdndigsten thermodynamischen Zu-
stand zum Ausdruck. Das wiederum bedeutet, daB die Bildung neuer Stoffe
mit energetischen Verdnderungen verbunden ist. Das duBert sich darin, daB
chemische Reaktionen entweder mit der Bildung von Stoffen einhergehen, die
..heiBer** als die Ausgangsstoffe sind (exotherme Reaktionen), oder aber die
Reaktionsprodukte sind weniger ,,heiB* als die Ausgangsstoffe (endotherme
Reaktionen) (7 S. 17).

In der Einleitung zu den ,,Grundlagen der Chemie* schrieb D. I. MENDELEJEW,
die enge Verbindung zwischen chemischen Reaktionen und energetischen Ver-
dnderungen charakterisierend:,,Da die chemischen Anderungen von inneren,
charakteristischen Kréften ausgehen und unbedingt in der Bewegung ma-
terieller Teilchen bestehen, und da die Untersuchung der mechanischen und
physikalischen Erscheinungen das Gesetz von der Ewigkeit der Krifte bezie-
hungsweise von der Erhalfung der Energie bestétigt, so muB man den Stoffen
(und insbesondere den Elementen) unausweichlich einen Vorrat an chemischer
Energie oder unsichtbarer Bewegung, die zur Reaktion anregt, zuerkennen.
Wenn bei einer Reaktion Warme abgegeben wird, so bedeutet das, daB ein Teil
der chemischen Energie in Warmeenergie iibergehen kann; wenn bei einer

1 Marx, K., und F. Engels: Werke, Bd. 25, Dietz Verlag, Berlin 1975, S. 825.
1 W. 1. Lenin: Werke, Bd. 38, Dietz Verlag Berlin, 1973, S. 240.
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Reaktion Wdrme aufgenommen wird, so kann sie (sich verbergen) teilweise in
chemische Energie Uibergehen.* Es heiBt weiter: ,,So wie beim Ubergang von
einem Zustand in den anderen ein Teil des Wérmevorrats aufgenommen oder
abgegeben wird, so erfolgt auch beim Verbinden, beim Zerlegen und bei
jeglicher chemischer Reaktion eine Anderung des Vorrats an chemischer Ener-
gie, und zusammen damit wird Wérme abgegeben oder aufgenommen.*?
Beim Ausprégen erster Vorstellungen iber die chemische Reaktion muB folg-
lich folgende Erkenntnis gewonnen werden: Chemische Reaktionen sind Um-
wandlungen der Stoffe ineinander, die von_energetischen Verdnderungen be-
gleitet werden, wobei Wédrme abgegeben oder aufgenommen wird.

Eine derartige Behandlung geht davon aus, die elementaren Vorstellungen der
Schiler Gber die Energie aus dem Physikunterricht aufzugreifen. Hierbei ist zu
beachten, daB der Physikunterricht in Klasse 7 mit der Behandlung der Wérme-
erscheinungen beginnt. Daher hat der Chemielehrer die Méglichkeit, die
gerade erst durch den Schiler erworbenen Kenntnisse anzuwenden und die
Nutzung dieser Kenntnisse fir das Erkldren einer neuen Art von Erscheinungen
aufzuzeigen. Beim Heranfilhren an den Begriff chemische Reaktion werden die
Schijler angeregt, sich an ihnen bereits bekannte Prozesse zu erinnern, wie das
Rosten von Eisen und Stahl an feuchter Luft, das Verbrennen von Holz und
anderen Brennstoffen und das Trilben von Kalziumhydroxidlésung beim Durch-
leiten von Atemluft. Die Aufmerksamkeit der Schiiler ist darauf zu lenken, daB
alle diese Verdnderungen durch die Bildung neuer Stoffe gekennzeichnet sind.
AnschlieBend wird eine Reihe von Experimenten betrachtet, bei denen die Um-
wandlung der Stoffe ineinander demonstriert wird. Die experimentelle Einfih-
rung in das Gebiet der chemischen Reaktionen muB offensichtlich darauf aus-
gerichtet sein, diese Seite deutlich zu erfassen.

Daher ist es notwendig, solche Experimente auszuwdhlen, die es dem Schiiler
gestatten, nur die Bildung neuer Stoffe und den damit verbundenen energeti-
schen Effekt zu beobachten. Beispiele fiir solche Experimente sind die Wechsel-
wirkung einer Schwefelsdurelésung mit Bariumhydroxidldsung (Bildung eines
Niederschlags); die Wechselwirkung einer Mischung, die aus Kalziumoxid
(ungeldschter Kalk) und Phenolphthaleinpulver besteht, mit Wasser (Farb-
dnderung); die Wechselwirkung von Marmor mit Salzsdurelosung (Gas-
entwicklung). Jedes dieser oder dhnlicher Experimente ist zweimal durchzu-
fihren.

Beim ersten Mal wird die Aufmerksamkeit der Schiler auf die Bildung des
neuven Stoffes gelenkt. Das Wiederholungsexperiment hat das Ziel, die ablau-
fenden energetischen Verdnderungen, die mittels eines Thermoskops beobach-

fet werden, zu erfassen. Die Analyse der beobachteten Erscheinungen gestattet
auf Grund der unvollstindigen Induktion die SchluBfolgerung, daB bei che-
mischen Reaktionen die Bildung neuer Stoffe erfolgt, welche von energetischen
Verdnderungen begleitet wird. Als Beispiel fiir einen endothermen ProzeB kann
man die Wechselwirkung von kristallinem Natriumsulfit Na,SO, -7 H,O mit
Salzsdurel6sung vorschlagen. Auch dieses Experiment wird zweimal durchge-
fuhrt: einmal zur Demonstration der Bildung neuer Stoffe und zum anderen zur
Bestdtigung der endothermen Reaktion.

* Mendelejew, D. J.: Grundlagen der Chemie, Bd. 1. Goschimtechizdat, Moskau, Leningrad 1932, S. 17.
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Auf diese Weise kann man an Hand einer Reihe dhnlicher Experimente die
Schiiler zu der Erkenntnis filhren, daB sich alle chemischen Reaktionen in zwei
Arten einteilen lassen: in exotherme und endotherme Reaktionen. Erst danach
sollte man die Merkmale herausarbeiten, nach denen die Bildung neuer Stoffe
am hdufigsten beurteilt wird, und dann zu den Bedingungen des Zustande-
kommens und des Verlaufs chemischer Reaktionen iibergehen.

3.2 Erlduterung von Verlaufsbedingungen
chemischer Reaktionen

Die energetischen Verdnderungen, die bei der Umwandlung der Stoffe vor
sich gehen, widerspiegeln die innere Seite des Bindungsumbaus, ohne den es
nicht zur Bildung never Stoffe kommt.

Die marxistisch-leninistische Philosophie lehrt, daB das Innere der Dinge und
Prozesse der Wirklichkeit das AuBere bestimmt, wobei das Innere das Haupt-
sdchlichste ist und das AuBere auf die eine oder andere Art das Innere aus-
driickt. Dadurch wurde es wiederum erforderlich, das Bestimmende, das Haupt-
sdchliche — das Wesen —, von dem AuBeren, von ihm Abhdngigen — der Er-
scheinung —, zu unterscheiden. Wenn man von der Bildung neuver Stoffe
spricht und von den energetischen Verdnderungen, die bei chemischen Reak-
tionen ablaufen, gibt man den Schiilern die Méglichkeit, die hauptsdchliche,
bestimmende Seite der chemischen Form der Bewegung der Materie bereits
im Anfangsunterricht zu erkennen und bereitet den Weg zu einer weiteren,
tieferen Erkenntnis ihres Wesens. Solche Seiten chemischer Prozesse, wie Farb-
dnderung, Gasentwicklung und Niederschlagsbildung, widerspiegeln beziiglich
des betreffenden Wesens zweitrangige Beziehungen. Genauver gesagt, diese
Anzeichen widerspiegeln die Tatsache der Bildung verschiedener Stoffe, die
ihrerseits als GuBeres Merkmal des Wesens chemischer Reaktionen (ProzeB der
Spaltung und Neuausbildung von Bindungen) aufzufassen sind. Es ist aber auch
zu bemerken, daB in einer Reihe von Fillen die Bildung neuer Stoffe von keiner-
lei duBeren Anzeichen begleitet ist. Zum Beispiel erfolgen bei der Neutralisa-
tion der Losung einer starken Sdure mit der L&sung einer starken Base keinerlei
duBere Verdnderungen. Dennoch ist das eine typische chemische Reaktion, bei
der chemische Bindungen gespalten und andere neu ausgebildet werden. Davon
zeugt auch die Reaktionsenthalpie der betreffenden Reaktion (AgH = —55,8 ki -
- mol™Y).

Ebenso sind keinerlei duBere Anzeichen beim ZusammengieBen der Losungen
von_Kaliumnitrit und Kaliumchlorat festzustellen. Dessen ungeachtet lassen
sich durch Zugabe einer Lésung von Silbernitrat zu der erhaltenen Mischung
Chlorid-lonen nachweisen, so daB auf folgende Reaktion geschlossen werden
kann:

3 KNOg(qq) + KClO3(aq) —>3 KNO3(ag)+ KCl(ag); ArH = —369 k] - mol—1

"Ahnliche Beispiele, deren Anzahl man beliebig erweitern kann, unterstreichen,
daB die in den Lehrbiichern gewshnlich angefiihrten Anzeichen einer chemi-
schen Reaktion nicht in eine Reihe mit der Energetik gestellt werden konnen.
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Sind die energetischen Erscheinungen unmittelbar mit wesentlichen Seiten aller
chemischen Reaktionen verbunden, so weisen die GuBeren Anzeichen (z.B.
Gasentwicklung, Niederschlagsbildung, Farbénderung) nur in einigen Fdllen
(aber nicht in allen) auf die Bildung neuer Stoffe hin.

Daher wird die Auffassung vertreten, daB man die Behandlung der duBeren
Anzeichen erst dann beginnen sollte, wenn sich die Schiiler mit der bestimmen-
den und wesentlichen Seite chemischer Reaktionen, die in der Bildung neuer
Stoffe und in den energetischen Verdnderungen besteht, bekannt gemacht
haben. Als Grundlage fiir die Behandlung dienen die bereits bekannten, friher
demonstrierten Experimente. Die Schiler wissen bereits, daB man im Ergebnis
der chemischen Reaktion neue Stoffe erhdlt, deren Bildung unbedingt mit ener-
getischen Verdnderungen verbunden ist. Jetzt werden sie zu der SchluBfolgerung
gefihrt, daB man die Bildung neuer Stoffe in vielen Féllen auch durch die Farb-
dnderung oder durch Niederschlagsbildung oder durch Gasentwicklung fest-
stellen kann.

Wenn die Schiiler wissen, daB8 die Bildung neuer Stoffe mit energetischen Ver-
dnderungen verbunden ist, gelangen sie leicht zu dem Ergebnis, daB das duBere
Anzeichen dieser Erscheinung die Abgabe oder Aufnahme von Wérme ist. Auf
dieser Grundlage werden alle chemischen Reaktionen in exotherme und endo-
therme unterteilt.

Die ndchste Etappe beim Kennzeichnen chemischer Reaktionen besteht in der
Aufkldrung der Bedingungen fiir den Verlauf chemischer Reaktionen. Durch
Beobachten einiger Experimente kénnen die Schiller zu dem SchluB gefiihrt
werden, daB chemische Reaktionen nur bei enger Beriihrung der reagierenden
Stoffe ablaufen. Als: Beispiel kann man die Reaktion zwischen Bleinitrat (oder
Bleiazetat) und Kaliumjodid oder zwischen Kobaltnitrat und Kalium-hexazyano-
ferrat(ll) anfiihren.

Die genannten Experimente kann man in folgenden Varianten durchfihren:
a) Vermischen von Kristallen der angefiihrten Stoffe in Reagenzgldsern;

b) Verreiben im Mérser;

c) ZusammengieBen von Lésungen der genannten Stoffe.

Dabei bilden sich farbige Niederschldge der folgenden Stoffe:
Pb(NO;), + 2 KI - PbJ, + 2 KNO,

gelb

Co(NO;), + K,[Fe(CN),] — Co,[Fe(CN),] + 4 KNO;

hellgriin

Es ist allerdings zu beachten, daB alle hier empfohlenen Experimente den frei-
willigen Verlauf solcher chemischer Reaktionen illustrieren, die mit keinerlei
kinetischen Hemmungen verbunden sind. Das gestattet, bei den Schiilern eine
exaktere Vorstellung sowohl vom elementaren Wesen chemischer Reaktionen
als auch von den notwendigen Bedingungen ihres Verlaufs zu schaffen. .

Beim ersten Kennenlernen von Wesensmerkmalen chemischer Reaktionen durch
den Schiler ist es nicht angebracht, solche Experimente zu demonstrieren wie
die Verbrennung von Magnesium und die Oxydation von Kupfer in der Flamme
des Brenners. Diese Experimente sind mit einer ganzen Reihe ablenkender
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Momente verbunden, die nicht dem Herausarbeiten der wesentlichen Seiten
chemischer Prozesse dienen (z. B. Notwendigkeit eines vorherigen Erwédrmens).
Nach dieser Erlduterung erscheint es véllig berechtigt, die Frage nach der
Méglichkeit zur Realisierung vieler Prozesse, die ungeachtet der engen Berih-
rung der reagierenden Stoffe nicht zustande kommen, zu beantworten. Eine
derartige Reihenfolge beim Gewinnen der ersten Vorstellungen Gber chemische
Reaktionen entspricht weitgehend der Logik bei der Untersuchung chemischer
Prozesse.

Zundchst wird folglich die Frage nach der prinzipiellen Méglichkeit des Ablaufs
chemischer Prozesse entschieden. Die Schiiler werden daher mit einigen Bei-
spielen freiwillig verlaufender chemischer Reaktionen bekannt gemacht, die
mit keinerlei kinetischen Hemmungen verbunden sind. Dann ist das Verstdndnis
fir die Redlisierungsbedingungen zundchst dieser (freiwillig verlaufenden)
Reaktionen herauszubilden. Dabei wird also eine solche wichtige Bedingung wie
die in vielen Féllen bestehende Notwendigkeit einer vorherigen Erwdrmung
der reagierenden Stoffe mitgeteilt. Spéter ist dieser Sachverhalt als notwendige
Uberwindung einer Aktivierungsschwelle zu erkldren. Bei der Behandlung
solcher Experimente wie der Verbrennung von Magnesium und von Kohle muB
die Aufmerksamkeit der Schiiler folglich auf die Bildung neuer Stoffe und die
damit verbundenen energetischen Verdnderungen (exotherme Reaktionen) ge-
lenkt werden, sowie auf die Tatsache, daB der Ubergang von den Ausgangs-
stoffen zu den Reaktionsprodukten nur in dem Fall erfolgt, wenn bestimmte
Bedingungen eingehalten werden (vorherige Erwdrmung).

Ein besonderes Interesse verdient in diesem Zusammenhang dasExperiment zur
Zersetzung von Ammoniumdichromat, das den Verlauf eines stark exothermen
Prozesses zeigt, wobei eine geringfiigige Erwdrmung des Ausgangsstoffes fur
den Start der Reaktion notwendig ist (es geniigt, das Hdufchen zerkleinerten
Dichromatpulvers mit einem gliilhenden Glasstab zu berihren).

Die angefijhrten Beispiele demonstrieren den Verlauf solcher exothermen Re-
aktionen, deren Zustandekommen eine vorherige, oftmals unbedeutende Er-
wdrmung erfordert (Startbedingung der Reaktion). Im Unterschied zu diesen
verlaufen viele endotherme Reaktionen bei stindiger Erwérmung der reagie-
renden Stoffe. Dieser Umstand muB unbedingt beachtet werden, um einen im
Unterricht hdufig anzutreffenden Fehler zu vermeiden, dessen Wesen im folgen-
den besteht. Die Schiiler rechnen zu den endothermen Reaktionen gewdhnlich
auch solche, die zu ihrem Start eine vorherige Erwdrmung benétigen. Daher
ist es notwendig, mit einfachen Gerdten die Wédrmeabgabe bei solchen exo-
thermen chemischen Reaktionen zu zeigen, die nur fiir den Start eine anfdng-
liche Erwdrmung benétigen (z. B. Verbrennung der Kohle und des Schwefels).
Als Beispiel fiir die Notwendigkeit einer stindigen Erwdrmung wird gewshnlich
die Zersetzung des Zuckers betrachtet (exothermer ProzeB):

CpHpOpy > 12C + 11 H,0;  AH = —922,8kl - mol-!

Um keine falschen Vorstellungen bei den Schijllern aufkommen zu lassen, sollte
man dieses Experiment nicht vorfiihren. Es ist besser, den Sachverhalt am Bei-
spiel der Malachitzerseizung zu demonstrieren, das gleichzeitig eine gute Vor-

bereitung fir das Vermitteln und Aneignen des folgenden Unferrichisstoffes
ist.
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Die Bildung des Begriffs ,,chemische Reaktion‘* in der Einfihrungsphase des
Unterrichts ist verbunden mit der Behandlung wesentlicher Seiten des chemi-
schen Prozesses in elementarer Form auf der Grundlage folgender Schiiler-
titigkeiten: das Erkldren des Wesens der chemischen Reaktion, das Erfassen
von Anzeichen, die die Bildung neuer Stoffe bestdtigen, und von Anzeichen der
dabei ablaufenden energetischen Verdnderungen, das Untersuchen von Bedin-
gungen fir den Start und den Verlauf chemischer Reaktionen .

In Tabelle 16 ist neben der Reihenfolge der Vermittlung von Wissen iber die
chemische Reaktion in der Einfihrungsphase des Unterrichis auch der jeweilige
Inhalt angegeben.

Tabelle 16 Reihenfolge der Vermittlung und Inhalt der Kenntnisse iiber die chemische Reaktion
in der Einfihrungsphase des Unterrichis

Reihenfolge der Vermittlung Charakteristik des Wissens der Schiiler
von Kenntnissen iiber die
chemische Reaktion im

Unterricht

Erkldrung des elementaren
Wesens der chemischen
Reaktion

Vermittlung der wichtigsten
Anzeichen fir die Bildung
neuer Stoffe und die dabei
ablaufenden energetischen
Verdnderungen

Vermittlung der Bedingungen
fir den Start und den Verlauf
chemischer Reaktionen

Das Wesen der chemischen Reaktion besteht in der
Bildung neuer Stoffe, die von energefischen Verdnde-
rungen begleitet wird.
Die Bildung neuer Stoffe kann man in vielen Fdllen
aus folgenden duBeren A erkennen: Farb-
dnderung, Bildung eines Niederschlags, Gasentwick-
lung, Auflésung eines Niederschlags.
Die ablaufenden energetischen Verdnderungen kann
man an Hand der War bgabe beziehungswei:
fnahme erk (Alle chemischen Reakti
sind entweder von einer Warmeabgabe oder von einer
Wadrmeaufnahme begleitet.)
Die wichtigste und unumgdngliche Bedingung firr den
Start und den Verlauf chemischer Reaktionen ist der
enge Kontakt der reagierenden Stoffe. Fiir die Reali-
sierung vieler exothermer Reaktionen ist lediglich eine
anféngliche Erwdrmung der reagierenden Stoffe not-
wendig. Viele endotherme Reaktionen erfordern fir
ihren Ablauf eine ununterbrochene Erwérmung (in
einer Reihe von Fdllen fihrt der Ablauf endothermer
Reaktionen zur Abkiihlung des umgebenden Mediums).

3.3.

Aufkldrung desWesens der chemischen Reaktion

auf der Grundlage elementarer Vorstellungen
Uber die Zusammensetzung und die Struktur der Stoffe

Die ersten Vorstellungen Gber die chemische Reaktion gestatten vor allem, die
Bedeutung chemischer Umwandlungen fiirr den Nachweis der Zusammensetzung
der verschiedenen Stoffe deutlich zu machen. Gleichzeitig ergibt sich die Még-
lichkeit, ein hoheres theoretisches Niveau beim Erkennen des Wesens der

80



chemischen Reaktion zu erreichen. Das Untersuchen konkreter Beispiele
einiger Bildungs- und Zerfallsreaktionen dient als Grundlage fiir das Verstdnd-
nis der Schiler fiir den Atombegriff, aber auch fiir die Begriffe ,,einfache** und
»Zusammengeseizte* Stoffe sowie ,,chemisches Element*.

Das Begreifen der Atome als chemisch unteilbare Teilchen liegt der Behandlung
der Bildungsméglichkeiten von Stoffen zugrunde. Elementare Vorstellungen
Uber diesen Sachverhalt erlauben es den Schilern, die Existenz folgender zwei
Organisationssysteme der Stoffe zu erkldren:

1. Stoffe mit molekularem Aufbau werden durch Molekile als selbsténdige
Teilchen gebildet, die ihrerseits aus einer kleinen Anzahl chemisch gebundener
Atome bestehen (z. B. Wasserstoff, Sauerstoff, Stickstoff und Kohlendioxid bei
Normalbedingungen).

2. Stoffe mit nichtmolekularem Aufbau werden durch eine riesige Anzahl von
Atomen (bder anderen Teilchen) gebildet, die chemisch zu einem einheitlichen
festen System verbunden sind (z. B. Kristalle von Diamant, Natriumchlorid
und Siliziumdioxid).

Die Erkldrung dieser elementaren Vorstellungen iiber die Zusammenseizung
und die Struktur der Stoffe gestattet eine tiefere Erkenntnis des Wesens che-
mischer Reaktionen. Die Verallgemeinerung der untersuchten Verhltnisse
fihrt zu der Uberzeugung, daB die Eigenschaften der Stoffe davon abhdngen,
welche Teilchen in welchem quantitativen Verhdltnis an der Bildung des Stoffes
teilhaben (Kennzeichnung der Zusammensetzung), und auf welche Weise die
Teilchen untfereinander verbunden sind (Kennzeichnung der Struktur). Die
Umwandlung der einen Stoffe in andere ist folglich mit einer Anderung der
Zusammensefzung und der Struktur verbunden. Auf diesen SchluBfolgerungen
aufbauend, gelangen die Schiiler zu der Erkenntnis, daB ein wesentliches Merk-
mal der chemischen Reaktion in der Umgruppierung (Umordnung) der Atome
besteht, die die reagierenden Stoffe bilden.

Die Umgruppierung der Atome bedingt die zu beobachtenden energetischen
Verdnderungen, weil dabei eine Anderung der Bindungsverhdltnisse zwischen
den Atomen und Molekiilen erfolgt. Jedem Stoff entspricht ein bestimmter Vor-
rat an innerer Energie, der sich wéhrend der chemischen Reaktion verdndert.
Die Abgabe oder Aufnahme von Wérme bei der Bildung irgendeiner chemischen
Verbindung wird durch die Anderung des Vorrats an innerer Energie hervorgerufen.

Wenn man zum Beispiel beim Behandeln der Eigenschaften des Sauerstoffs
dessen Reaktion mit Kohlenstoff untersucht, gelangt man zu der SchluBfolge-
rung, daB das Reaktionsprodukt Kohlendioxid iber einen geringeren Vorrat
an innerer Energie verfiigt als die Ausgangsstoffe Kohlenstoff und Sauerstoff.
Diese Verringerung entsteht dadurch, daB die Bildung des Kohlendioxids mit
einer Wdrmeabgabe verbunden ist. Eine derartige Erkldrung dhnelt solchen
Erkldrungen von einigen Erscheinungen, die den Schilern bereits aus dem
Physikunterricht bekannt sind. So ist ihnen geldufig, daB die innere Energie des
Dampfes gréBer ist als die der Flissigkeit. Der Kondensationsproze8 erfolgt
daher unter Wirmeabgabe. Die innere Energie eines Stoffes im fliissigen Zu-
stand ist gréBer als die innere Energie derselben Stoffmenge im festen Zustand.
Daher ist der SchmelzprozeB von einer Wédrmeaufnahme begleitet, und der
umgekehrte ProzeB der Erstarrung ist mit einer Warmeabgabe verbunden. Im
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Verlauf einer exothermen Reaktion verwandelt sich daher die Energie der
Stoffe, die in Wechselwirkung treten, in die Energie der Reaktionsprodukte und
dann (bzw. gleichzeitig) in die Energie der Umgebung. Dabei zeigt sich, daB
die mittlere kinetische Energie der Teilchen (Molekile, Atome, lonen) der Reak-
tionsprodukte gréBer ist als die mittlere kinetische Energie der Stoffe, die in die
Reaktion eintreten. Makroskopisch duBert sich das darin, daB die Temperatur
der Reaktionsprodukte héher ist als die Temperatur der Ausgangsstoffe. Bei der
Abkihlung der Reaktionsprodukte wandelt sich deren Energie in die Energie
des umgebenden Mediums um. Die Temperatur der Reaktionsprodukte sinkt
dabei, wdhrend die Temperatur der Umgebung anwdchst. Nach einiger Zeit
kann es sich ergeben, daB die Temperatur der Reaktionsprodukte gleich der
Temperatur der Ausgangsstoffe bei Eintritt in die Reaktion ist. Wenn man nun
die Energie der ,,abgekiihlten* Reaktionsprodukte mit der urspringlichen
Energie der Ausgangsstoffe vergleicht, so zeigt es sich, daB die Energie der ,,ab-
gekiihlten* Reaktionsprodukte geringer ist als die Energie der Ausgangsstoffe.
Darin liegt offensichtlich der Sinn des Ausdrucks ,,Abgabe von Energie*, den
man hdufig sowohl in Lehrbiichern als auch in methodischen Hinweisen finden
kann. Es ist bekannt, daB die Schiiler der Klasse 7 im Physikunterricht nur An-
fangsvorstellungen ber Warmeerscheinungen erhalten, so daB es notwendig
ist, ihnen den Inhalt derartiger Termini zu erléutern. Andernfalls fihrt der
Gebrauch der Ausdriicke ,,Abgabe von Energie* und ,,Aufnahme von Energie*
zu falschen Vorstellungen Gber Stoff und Energie.

Als Beispiel soll die Energieumwandlung bei der Bildung von Phosphor(V)-oxid
betrachtet werden. Wenn davon gesprochen wird, daB sich der rote, in Wasser
unlésliche Stoff unter Wdrme- und Lichtabgabe in einen weiBen, 15slichen
Stoff umwandelt, das heiBt eine chemische Reaktion statifindet, wdre es an
dieser Stelle sicher sinnvoller zu sagen, daB die Reaktion von Erwdrmen und
Leuchten begleitet ist.

Nach dem Formulieren der Reaktionsgleichung:

4P+50,+2P0; Q=7

missen die wihrend des Prozesses ablaufenden Energieumwandlungen be-
schrieben werden, um dann den Wert von @ erkldren zu kénnen.

Auf der Grundlage des Gesetzes von der Erhaltung und der Umwandlung der
Energie kann man bestétigen, daB die Energie, die die Ausgangsstoffe besessen
haben, ganz genau gleich der Energie ist, die das Phosphor(V)-oxid und das
abgestrahlte Licht gemeinsam besitzen. Durch die Wechselwirkung mit dem
umgebenden Medium erfolgt die Umwandlung der Energie des Phosphor(V)-
oxids in Energie des umgebenden Mediums. Wenn man die Energie von 124 g
festen Phosphor und 160 g gasférmigen Sauerstoff addiert, so zeigt sich, daB
unter diesen Bedingungen die Summe dieser Energien gréBer ist als die Energie
von 284 g Phosphor(V)-oxid, und zwar um die GroBe Q. Das ist insofern ver-
standlich, als die Energie der Ausgangsstoffe sich nicht nur in die Energie des
Phosphor(V)-oxids verwandelt hat, sondern auch in Lichtenergie. AuBerdem
hat sich ein Teil der Energie des gebildeten Phosphor(V)-oxids in die Energie

1 Wie spiter gezeigt werden wird (* S.84f.), bezieht sich diese GroBe, ausgedrickt in Kilojoule je Mol, auf
284 g Phosphor(V)-oxid.

82



des umgebenden Mediums verwandelt. Neben der Reaktionsgleichung wird das
alles durch die GréBe @ (oder AH) beriicksichtigt.

Das Betrachten vieler Beispiele, mit denen die Schiiler bei der Behandlung
konfrontiert werden, gestattet, sie auf die Vermittlung und Aneignung quantita-
tiver GesetzméBigkeiten von Energieumwandlungen vorzubereiten.

4. Behandlung quantitativer GesetzmdBigkeiten
der Energetik chemischer Reaktionen

Mit der Energetik chemischer Reaktionen in quantitativer Form kann man die
Schijler gleich nach der Behandlung solcher Begriffe wie ,,Stoffmenge* und
deren Einheit Mol bekannt machen. Fiir das erfolgreiche Aneignen der wich-
tigsten thermochemischen Begriffe ist es unbedingt erforderlich, daB sich die
Schijiler mit den Regeln fir das Aufstellen chemischer Gleichungen und mit dem
L&sen einfacher, damit zusammenhéngender Aufgaben befassen.

41. Bildungs- und Zersetzungsenthalpie

Auf der Grundlage der Betrachtung solcher chemischer Reaktionen, mit deren
charakteristischen Ablauf sich die Schiller experimentell oder auch an Hand
ihrer Beschreibung im Lehrbuch vertraut gemacht haben, werden sie an das
Verstindnis des Begriffes Bildungswédrme (bzw. Bildungsenthalpie) herange-
fishrt. Es wird ihnen vorgeschlagen, einige bekannte Reaktionsgleichungen exo-
thermer und endothermer Reaktionen, wie fir die Verbrennung von Magne-
sium, Schwefel und Kohle in Sauerstoff, die Zersetzung von Quecksilberoxid
und von Wasser, aufzustellen. AnschlieBend werden die exothermen Reaktionen
genavuer untersucht, und es wird festgestellt, daB zur Messung der Wérme die
chemische Reaktion in speziellen Gerdten den sogenannten Kalorimetern, durch-
gefishrt werden muB (mit dem Aufbau einfachster Kalorimeter sollte man die
Schiiler bekannt machen) und daB die experimentell ermittelte Reaktionswirme
auf ein Mol des gebildeten Stoffes bezogen wird.

Damit im Zusammenhang kann man das Lésen einer der folgenden Auf pfehl
1. Beider Verbr g von 1 g Magnesium in Sauerstoff werden 25,05 kJ ubgegeben Welche
Reaktionswdrme wird bei der Bildung von 1 mol M i id frei?

Die Reaktionsgleichung wird formuliert:
1
Mg + > O, — Mgo

Aus ihr wird der SchluB gezogen, daB sich aus 1 mol Magnesium 1 mol des Oxids bildet. Da

1 1
1g Magnesiumz—[mol entspricht bildet sich bei der Verbrennung dieser Masseﬂmol
Magnesiumoxid. Folglich werden bei der Bildung von 1 mol Magnesiumoxid 25,05 kJ - g7t
+ 24 g - molt = 601,2 k) - mol~! freigesetzt (Q = —601,2 kJ - mol~2).
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2. Bei der Verbrennung von 1g Schwefel in Sauerstoff wurden 2 g Schwefeldioxid erhalten,
Dabei wurden 9,28 k) abgegeb Welche Reak drme wird bei der Bildung von 1 mol
Schwefeldioxid abgegeben?

Weiter wird dargelegt, daB die Berechnungen jeweils fir dieselben Bedingungen
anzustellen sind. Der Begriff Standardbedingungen (% = 25 °C und p = 0,1 MPa)
wird eingefihrt. Die Aggregatzusténde der Stoffe, die fir sie unter diesen Be-
dingungen charakteristisch sind, nennt man Standardzusténde.

AnschlieBend werden die Schiler daran erinnert, daB es Verbindungen gibt,
deren Bildung aus den Elementen endotherm verléduft. Es wird darauf hinge-
wiesen, daB es nicht immer méglich ist, die Wérme, die bei der Bildung dieser
Stoffe aufgenommen wird, auf experimentellem Wege zu bestimmen.

Durch Berechnungen, mit denen die Schiiler im weiteren bekannt gemacht
werden, kann man jedoch auch diese Werte erhalten. So betrdgt die aufzuwen-
dende Energie fir die Bildung von 1 mol Stickstoffmonoxid 90,4 kJ:

1
% Nag) + 7 Og(g) = NOyq); Q= +90,4 ki - mol-2

0,5 mol 0,5 mol 1 mol

Eine vergleichende Betrachtung der angefilhrten Experimente fihrt zur Ein-
fuhrung des Begriffes Bildungswdrme (bzw. molare Bildungsenthalpie). Unter
Bildungswdrme wird dabei die Wdrme verstanden, die bei der Bildung von 1 mol
einer Verbindung aus den Elementen bei Standardbedingungen abgegeben oder auf-
genommen wird. Man kann auch den Begriff (molare) Bildungsenthalpie AgH
(Enthalpiednderung bei der Bildung einer Verbindung aus den Elementen bei Stan-
dardbedIngungen) verwenden.

Beispielsweise gibt man die (molaren) Bildungsenthalpien fir Schwefeldioxid
und Stickstoffmonoxid mit AgHso, = —296,9 kJ - mol~! und AgHno = 90,4 ki -
- mol~1 an. ~

Im allgemeinen verstehen die Schiiler diesen neuen Begriff leicht. Die groBte
Anzahl unrichtiger Antworten beispielsweise auf die Frage nach der (molaren)
Bildungsenthalpie kommt dadurch zustande, daB die Schiler anfangs nicht
immer den Bezug auf die Bildung der Verbindung aus den Elementen (Bildungs-
reaktion) und auf ein Mol der Verbindung (und nicht auf eine beliebige Stoff-
menge) beachten.

Zur Uberpriifung, inwieweit der neve Begriff angewendet werden kann, werden folgende
Fragen und Aufgaben empfohlen:

1. Die molare Bildungsenthalpie des Eisensulfids betrdgt AgH = —95,4 k) - mol~!. Was be-
deutet das?

2. Bei der Oxydation von Zink in Sauerstoff wurden 8,1 g Zinkoxid gebildet und 34,9 kJ
abgegeben. Ist dieser Betrag gleich der (molaren) Bildungsenthalpie des Zinkoxids? Wie groB
ist AsHzno?

3. Die (molare) Bildungsenthalpie des Eisen(lll)-oxids betrdgt AgH = —821,3 kJ - mol-1. Es
ist die Reaktionsgleichung zu entwickeln, nach der diese Reaktionswédrme frei wird.

4. Welche Reaktionswédrme wird bei der Bildung von 12,8 g Schwefeldioxid frei, wenn die
(molare) Bildungsenthalpie dieses Stoffes AgH = —296,9 kJ - mol~? betrdgt? Welcher Aggre-
gatzustand wird fiir Schwefel und Sauerstoff angenommen, und welcher Aggregatzustand ist
fir das Reaktionsprodukt charakteristisch?
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5. Die Reakfion von Bariumoxid mit Wasser kann durch folgende Gleichung beschriehen‘
werden:

BaO + H,0 — Ba(OH),; AH = —73kJ - mol-!
Bezeich Sie die Aggr dnde der Stoffe in der Gleichung! Ist die angefilhrte GréBe
gleich der (molaren) Bildungsenthalpie des Bariumhydroxids?
6. In welchem Fall wird eine gréBere Reakiionswirme frei:
a) bei der Oxydation von 0,2 mol Kalzium zu Kalziumoxid oder
b) bei der Oxydation von 0,2 mol Barium zu Bariumoxid?
7. Bei der Oxydation von 1 g Zlnk werden 5,37 kJ frei. Welche Stoffmenge Kupfer muB oxy-
diert werden, damit dieselbe Ri drme ab ben wird?

geg

Den Schiilern ist mitzuteilen, daB man den Zahlenwert der (molaren) Bildungs-
enthalpie vieler, ihnen bekannter Verbindungen in Tabellenbiichern finden
kann, wie sie gewshnlich von den Chemikern benutzt werden. Derartige Tabel-
len kénnen von den Schillern im Rahmen auBerunterrichtlicher Tétigkeit zu-
sammengestellt werden. Fir ihre Zusammenstellung lassen sich auch die ent-
sprechenden Angaben dieses Buches benutzen. Damit die Schiiler verstehen,
wie sich der Aggregatzustand der Stoffe auf die Bildungsenthalpie auswirkt,
wird ihnen zum Beispiel folgende Aufgabe vorgelegt:

Die (molare) Bildungsenthalpie des Wasserdampfes (berechnet fiir Standard-
bedingungen) betrdgt AgHw,0() = —241,8 ki - mol-1

Hag) + %02(9) —Hy0g); AgH = —241,8 k) - mol—1

Wie verdndert sich dieser Wert, wenn das Wasser nicht im gasférmigengsondern
im flissigen Zpstand entstehen soll?

Die Schiiler werden daran erinnert, daB hierbei noch zusdtzliche Warme frei
wird, die gleich der Kondensationswérme von 1 mol Wasser ist. Es wird die
Reaktionsgleichung formuliert:

Hz) + 1702(9) — H,Omy; AsH = —285,8 kJ - mol-1

und erkldrt, daB in den Tabellen gewdhnlich zwei Werte fiir die (molare) Bil-
dungsenthalpie des Wassers angegeben werden:

AgHu.om = —285,8 kl - mol-? und AgHu,0(q) = —241,8 k) - mol—1 .

Wenn den Schiilern die Allotropie bekannt ist, muB man ihnen erkldren, daB
sich bei zwei oder mehreren allotropen Formen desselben Elements die (molare)
Bildungsenthalpie einer Verbindung, die aus einer allotropen Form des Ele-
ments erhalten wurde, von der (molaren) Bildungsenthalpie derselben Ver-
bindung unterscheidet, die aus einer anderen allotropen Form dieses Elements
gebildet wurde.
So betrédgt die (molare) Bildungsenthalpie des aus Graphit erhaltenen Kohlen-
dioxids AgHco, = —393,5 kJ - mol-1:

Caraphit + Oz(g) —)COz(g): AgH = —393,5 kl - mol—1
Dieser Wert wird gewchnlich als StandardgréBe angenommen. Wenn sich ein
Mol Kohlendioxid nicht aus Graphit, sondern aus Diamant bildet, so werden
dabei 395,4 ki frei:

Chiamant + Og(q) > COsq);  AgH = —395,4 kl - mol-1..
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Diese Prdzisierung frégt zu einem klareren Verstdndnis der unterschiedlichen
Eigenschaften allotroper Formen der Elemente bei. Sie unterstreicht noch
einmal, daB jeder einfache Stoff durch seine streng definierten qualitativen
und quantitativen Eigenschaften charakterisiert ist und gewdhrleistet eine ge-
navere Gegeniiberstellung der Begriffe ,,Element und ,,einfacher Stoffe.1
Fir ein tieferes Verstindnis des Wesens der Reaktionswdrme ist folgendes
Beispiel angebracht. Die (molare) Bildungsenthalpie des Schwefeldioxids be-
trdgt AsHso, = —296,9 kJ - mol—1:

S(f) + Og(g) —>SO;7_(5); AgH = —296,9 k] - mol—?

329 32g 64g
Dies bedeutet, daB die Ausgangsstoffe (Schwefel und Sauerstoff) bereits vor der
Wechselwirkung iiber einen gewissen Energievorrat verfigten, und daB sich
ein gewisser Teil der Energie bei der Bildung von Schwefeldioxid im Ergebnis
der Umgruppierung der Atome der reagierenden Stoffe in die Energie des
umgebenden Mediums umwandelt. Diese Form der Energie, die in den Stoffen
angereichert ist, tréigt auch die Bezeichnung chemische Energie.
Der Vorrat an chemischer Energie in 32 g Schwefel und in 32 g gasférmiger
Saverstoff ist zusammengenommen gréBer als der von 64 g Schwefeldioxid,
und zwar um einen Betrag, der 296,9 k} -mol~ entspricht.
Ebenso ist der Vorrat an chemischer Energie in 24 g festem Magnesium und in
16 g gasférmigem Saverstoff gréBer als in 40 g festem Magnesiumoxid. Bei
der Verbrennung von Magnesium in Sauerstoff und der dabei erfolgenden Bil-
dung der angefihrten Masse des Magnesiumoxids (40 g) wandelt sich daher
eine 60152 k! dquivalente Energie in Energie des umgebenden Mediums um.
In der Abbildung 9 ist dieser Sachverhalt anschaulich dargestellt.? Ferner wird

Bildungs-

enthalpie Mgy + + O
o I TCo Tl A 1)
in kJ - mol~!

I
I

: 1

{ AgHyg = -601,2kJ-mol ' ,

| St + 702(9)
I

I

I

I

|

|

ABHSoz =—296,9kJ - mol™!

|

|

|
|y M R T

a b

Abb. 9 Energieschema fiir die Bildung von Magnesiumoxid (a) und von Schwefeldioxid (b)
aus den Elementen

1 Bei Phosphor hitte man zum Beispiel P als chemisches Zeichen fiir das ,,Element'* und P, als chemisches Zei~
chen fiir den ,,einfachen Stoff*, der bei Standard vorliegt, zu unter id

2 In dieser Abbildung bed nach unten wei Pfeile eine Verminderung der Energie beim Ubergang des
einen stofflichen Systems in das andere in der angegebenen Richtung.
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darauf hingewiesen, daB derartige chemische Prozesse zu den freiwillig, das
heiBt, ohne Arbeitsaufwand von auBen, verlaufenden Prozessen gerechnet
werden. Diese Prozesse erinnern an solche bekannte Erscheinungen wie den
freiwilligen Ubergang der Wdrme von einem heiBen Kérper auf einen kalten
(und nicht umgekehrf) und den Ubergang von elekirischer Ladung von einem
Kérper mit hohem Potential zu einem Kérper mit kleinem Potential.

Selbst bei niedrigen Temperaturen oxydieren viele Metalle leicht an der Luft,
weil die Bildung der Metalloxide zur Verringerung des Vorrats an chemischer
Energie und damit zur Abgabe von Reaktioswérme fiihrt. Daravus folgt anderer-
seits, daB die Zersetzung des Metalloxids in die Elemente von einer Erhdhung
des Vorrats an chemischer Energie begleitet ist. Wenn der Schiler weiB, daB
die (molare) Bildungsenthalpie des Quecksilber(ll)-oxids AgH = —90,4kJ -
- mol~® betrdgt, gelangt er zu der SchluBfolgerung, daB zur Zersetzung von
1 mol Quecksilber(ll)-oxid 90,4 kJ notwendig sind:

HgO —Hgm + %02(9): AzH = 4+90,4 kJ - mol-

Fiir die Zersetzung von 1 mol Wasser miissen 285,8 k) aufgewendet werden,
da die (molare) Bildungsenthalpie des Wassers AgH = —285,8 kl - mol~* be-
tragt:

HZO(n) — Hagg) + —;—og(g); AzH = +285,8 k] - mol—!

Die Schiiler kénnen dadurch selbst zu der SchluBfolgerung gelangen, daB die
Zersetzung von Verbindungen, deren (molare) Bildungsenthalpie positiv ist,
von einer Energieabgabe begleitet ist, da sich hierbei der Ubergang von einem
héheren Energieniveau zu einem tieferen vollzieht, zum Beispiel:

NO(g) —>% Nz(g) + —%—Oz(g); AzH = —90,4 k) - mol—1

In diesem Zusammenhang muB den Schiilern mitgeteilt werden, daB die Warme,
die bei der Zersefzung von 1 mol einer Verbindung in die Elemente bei Standardbe-
dingungen aufg oder abgegeben wird, als Zersetzungswirme bezeichnet
wird. Man kann auch den Begriff (molare) Zersetzungsenthalpie AzH. (Enthalpi

dnderung fir die Zersetzung (den Zerfall) einer Verbindung in die Elemente bei

Standardbedingungen) verwenden.

Aus diesen Uberlegungen gelangen die Schiiler zu folgenden Erkenntnissen:
1. Die (molare) Bildungsenthalpie ist dem Betrag nach gleich der (molaren)
Zersetzungsenthalpie, hat aber ein entgegengesetztes Vorzeichen.

2. Bei der Zersetzung einer Verbindung in die Elemente wird die gleiche Reak-
tionswérme aufgenommen oder abgegeben, wie sie bei der Bildung des be-
treffenden Stoffes aus den Elementen abgegeben beziehungsweise aufgenom-
men wird.

Diese Grundsdtze zeigen die Giiltigkeit des Gesetzes von der Erhaltung der
Energie bei chemischen Erscheinungen.
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2. Reaktionswidrme (bzw. Reaktionsenthalpie)
und Méglichkeiten der Berechnung

Die Behandlung von Méglichkeiten zur Berechnung von Reaktionswdrmen geht
von folgenden Erkenntnissen der Schiiler aus: Bisher wurden die Reaktions-
wdrmen fiir die Bildung von Verbindungen aus zwei Elementen (am Beispiel
einiger Bildungsreaktionen) sowie die Reaktionswdrmen solcher Reaktionen
betrachtet, bei denen sich aus einer Verbindung zwei Elemente bilden (am Bei-
spiel einiger Zersetzungsreaktionen). Den Schiilern ist nunmehr bewuBtzu-
machen, daB auch Verbindungen an Reaktionen zur Bildung anderer Verbin-
dungen beteiligt sein kénnen. Zum Beispiel :

CaO¢ + HyO¢) — Ca(OH)zg); AH = —64,46 k] - mol—

(Der Lehrer teilt den Wert der Reaktionswdrmie mit.)
Ferner kann man Beispiele fiir Reaktionsgleichungen zur Zersetzung von Ver-
bindungen anfihren, bei denen neue Verbindungen entstehen, zum Beispiel:

CCICO:;(() —)CdO(f) —+ C02(g); AH = +175,7 ki - mol—1

AuBerdem kennen die Schiller auch bereits solche Reaktionen, bei denen die
Anzahl der Ausgangsstoffe gleich der der Reaktionsprodukte ist (Substitutions-
bzw. Austauschreaktionen). Es wird die Wechselwirkung von Zink mit einer
Kupfer(ll)-chloridlésung untersucht. Der Lehrer teilt mit, daB die Warme, die
bei der Reaktion zwischen 1 mol Zink und 1 mol Kupfer(ll)-chlorid in L&sung
frei wird, 217,5 k) betrdgt. Daraus wird die Reaktionsgleichung unter Angabe
der Reaktionswérme abgeleitet.

Zng + CUC|2(“) — Cugg) + ZnClaaq); AH = —217,5kJ - mol~?

Derartige Gleichungen werden als thermochemische Gleichungen bezeichnet

Die Wirme, die im Ergebnis einer chemischen Reaktion unter Standardbedingungen
bgegeben oder aufg wird, bezeichnet man als Reaktionswirme.

Sie wird stets auf ein Mol (eines durch die entsprechende Reaktionsgleichung

angegebenen Formelumsatzes) bezogen und mit dem Buchstaben Q angege-
ben.

Man kann auch den Begriff (molare) Reaktionsenthalpie AgH (kurz AH) verwen-
den (7 S.17).

So lautet die thermochemische Gleichung der Reaktion zwischen Natrium-
hydroxid und Kohlendioxid:

2 NGOH(') + COz(g) — N02C03({) + HgO(n); AH = —167,4 k] - mol-1

Sie zeigt, daB bei der Wechselwirkung von 2 mol Natriumhydroxid (fest) mit
1 mol Kohlendioxid 1 mol Natriumkarbonat (fest) und 1 mol Wasser (fliissig)
entstehen. Dabei werden bei Standardbedingungen 167,4 kl abgegeben.

Der Begriff Reaktionsenthalpie ist umfasender als der der Bildungsenthalpie.
Er umfaBt alle chemischen Reaktionen, hingegen bezeichnet die Bildungsenthal-
pie nur die Reaktionsenthalpie der Bildungsreaktion einer Verbindung aus den
Elementen. Man kann folgende Frage stellen: Wie kann man die Reaktions-
enthalpie einer Reaktion berechnen, wenn die Bildungsenthalpie der Ausgangs-
stoffe und die Bildungsenthalpie der Reaktionsprodukte dieser Reaktion be-
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kannt sind? Bei der Baantwortung dieser Frage sollte man von der Demonstra-
tion des Experimentes zur Reaktion von Magnesium mit Wasserdampf aus-
gehen:

Mgy + H.O@ —~MgOg + Hag);  AH=? 0}

Nachdem die Reaktionsgleichung formuliert ist, werden die Schiler zur Uber-
legung veranlaBt, auf welche andere Art man Magnesiumoxid und Wasser-
stoff aus Wasserdampf und Magnesium erhalten kann. Im Ergebnis eines heu-
ristischen Gesprdchs wird folgendes formuliert:

Zersetzungsreaktion:

1
H,0) — Hetg) + 5 Oueri AzHhiote) = —AsHhiom (v)

Bildungsreaktion:

1
Mg + 5 Oue) >MgOw;  AeHmgom 3

Daraus ergibt sich:
Mg + H:O@) —MgOq + Ha);  AH = AsHmgon — AeHh.o@ (4)

Beim Vergleich der Gleichungen (1) und (4) gelangt man leicht zu der SchluB-
folgerung, daB die Reaktionsenthalpie in Ubereinstimmung mit dem Gesetz
von der Erhaltung der Energie nur von der Art und dem Zustand der Ausgangs-
stoffe und der Reaktionsprodukte abhdngt, und nicht von dem Weg, auf dem
die Umwandlung der Ausgangsstoffe in die Reaktionsprodukte realisiert wurde.
Diese Beziehung, die eine Folge der Anwendung des Gesetzes von der Erhaltung
der Energie auf chemische Reaktionen ist, wurde von dem russischen Gelehrten
H. J. HESS erkannt und trégt die Bezeichnung HESSsches Gesetz.
AnschlieBend kann man an die aus Klasse 7 bekannte Reaktion zwischen
Kupfer(ll)-oxid und Wasserstoff ankniipfen und das HESSsche Gesetz zum Be-
rechnen der Reaktionsenthalpie anwenden:

Hag) + CuOp —Cup + HyO);  AH=1? U]

Zur Berechnung der Reaktionsenthalpie lassen sich folgende Uberlegungen
anstellen:

Das Kupfer(ll)-oxid wird in die Elemente Kupfer und Sauerstoff zerlegt. Dieser
ProzeB erfordert einen Aufwand an Energie. Dieser entspricht dem Betrage
nach der Bildungsenthalpie des Kupfer(ll)-oxids, besitzt aber das entgegen-
gesetzte Vorzeichen:

1
CuO¢ —Cug) + 702(9): AzHcvow = —AeHcwom )
Ferner stellt man sich vor, daB der im Ergebnis der Reaktion entstehende Saver-
stoff mit Wasserstoff Wasser bildet. Dabei wird eine Reaktionsenthalpie frei, die

der Bildungsenthalpie des Wasserdampfes entspricht:

1
Hee) + 5 O2g) > HyOw); * AsHr.om ©)]
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Bei Addition der Gleichungen (2) und (3) erhdlt man:
Hz(g) + CuO = Cup + HyOr) ;5 AH = AgHh,0() — AsHcvon (4)
Die gesuchte Reaktionsenthalpie ergibt sich somit
AH = [—241,8 — (—155,6)] kJ - mol—2
. AH = —86,2 kl - mol—2
Wenn in einer Reaktfion die Verbindungen AB und CD als Ausgangsstoffe be-

teiligt sind und die neuen Verbindungen AC und BD gebildet werden, so ergibt
sich fir die Reaktionsenthalpie der Reaktion AB + CD — AC + BD:

= (AsHac + AsHep) — (AsHae + AsHcp)

Wenn man nun noch die Stochiometriefaktoren «, 8, v, 6 der reagierenden
Stoffe beriicksichtigt, so erhdlt man die Reaktionsenthalpie der Reaktion, die
durch die Gleichung
«AB + 8 CD —y AC + 6 BD

beschrieben wird:

= (y AsHac + 0 AgHep) — (x AsHas + 8 AsHcp)
Zur Berechnung der Reaktionsenthalpie muB man folglich von der Summe der
Bildungsenthalpien der Reaktionsprodukte die Summe der Bildungsenthalpien
der Ausgangsstoffe abziehen. Wenn an der Reaktion Elemente beteiligt sind,
deren Bildungsenthalpie mit Null angenommen wird, vereinfacht sich die
ganze Berechnung erheblich. In diesem Falle hdngt die Reaktionsenthalpie nur
von den Bildungsenthalpien der beteiligten Verbindungen ab (wie es bereits
bei der Berechnung der Reaktionsenthalpie der Redoxreaktion zwischen
Kupfer(ll)-oxids und Wasserstoff deutlich wurde).
Den Schiilern ist unbedingt zu erldutern, daB der Wert der Bildungsenthalpie
von Elementen unter Standardbedingungen gleich Null gesetzt wird. Das be-
deutet jedoch nicht, daB bei der Wechselwirkung einzelner Atome und der
dabei erfolgenden Bildung elementarer Stoffe keine Anderung des Vorrats
an chemischer Energie erfolgt. Aus der Definition, des Begriffs (molare) Bil-
dungsenthalpie (7 S.84) folgt jedoch, daB sich die Berechnungen lediglich
auf relative Anderungen des Energievorrats beim Ubergang von den Elementen
zu Verbindungen beziehen.

Zur Behandlung der Berechnung von Reakti halpien wird das Lésen folgender Aufgaben
empfohlen:

1. Berechne die Reakfionsenthalpie fiir die Reaktion von Lithiumoxid mit Kohlendioxid!
Dabei betrdgt die Bildungsenthalpie fiir Lithiumkarbonat AgH = —1215,9 kJ - mol~.

2. Berechne die Reaktionsenthalpie fiir die Reaktion von Kohlenstoff mit Wasserdampf!

3. Vergleiche die Reakti thalpie fir folgende Reaktionen:

a) Magnesium mit Wasserdampf; b) Zink mit Wasserdampf! Bei welcher Reaktion wird eine
groBere Wérme frei?

4. Vergleiche die Reaktionsenthalpie fir die Zersetzungsreaktionen von Kalziumkarbonat und
von Bariumkarbonat!

Fir welche chemische Reaktion muB eine gréBere Wdarme aufgewendet werden?

5. Vergleiche die Reaktionsenthalpie fisr die Reaktionen von Kalziumoxid und von Bariumoxid
mit Wasser! Welches der gebildeten Hydroxide ist thermisch bestdndiger?
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5. Behandlung energetischer Fragen
bei der Behandlung des Periodensystems der Elemente
und der Struktur der Stoffe

Beim Herausarbeiten der GesetzmdBigkeiten, die sich im Periodensystem der
Elemente widerspiegeln, ergibt sich die Méglichkeit, das Wesen der Bildung
chemischer Bindungen in Elementen und Verbindungen zu erléutern. Die Unter-
suchung der Keristallgittertypen ist die abschlieBende Etappe in der logischen
Kette der Behandlung struktureller Beziehungen, die das System von Prinzipien
zum Bau der Stoffe widerspiegeln. Eine derartige Reihenfolge der Behandlung
erméglicht ein besseres Verstindnis der Zusammenhdnge zwischen der Reak-
tionsféhigkeit der Stoffe und ihrer Struktur. Die Rolle und die Bedeutung des
Baus der Atome, der Art ihrer chemischen Bindung untereinander und des
Charakters der Wechselwirkung der Teilchen, durch deren Zusammenhalt der
jeweilige konkrete Stoff gebildet wird, kommen dabei klar zum Ausdruck.

Das hier empfohlene Vorgehen gestattet, Fehler im Unterricht zu vermeiden,
die darin bestehen, eine direkte Abhdngigkeit der Eigenschaften konkreter
Stoffe nur von den sie bildenden Atomen zu konstruieren.

Der hier vorgeschlagene Weg fiir die Behandlung von GesetzmdBigkeiten des
Einflusses der Struktur auf die Eigenschaften der Stoffe kann verwirklicht wer-
den, wenn viele qualitative Zusammenhénge, mit denen die Schiler bekannt
gemacht werden, durch einige quantitative energetische Angaben untermavert
werden. Das Behandeln dieses Unterrichtsstoffes belastet die Schiler nicht
zusétzlich, sondern sichert umgekehrt das tiefere Verstdndnis des Wesens vieler
Erscheinungen, fordert das Inferesse am Gewinnen neuer Erkenntnisse und
gestattet, vorher behandelte GesetzméBigkeiten anzuwenden.

Die Erfahrung hat gezeigt, daB ein derartiges Herangehen zur Beantwortung
der Frage nach der Strukiur des Wissens beitrégt, die in der lefzten Zeit in
Untersuchungen von Psychologen und Didaktikern aufgeworfen wurde. Diese
Untersuchungen zeigen iiberzeugend, daB der ProzeB der Wissensaneignung
bedeutend erleichtert wird, wenn der Unterrichtsstoff um Kernprobleme der
Wissenschaft gruppiert wird.

Das von uns ausgearbeitete methodische Vorgehen sieht vor, daB die Schiiler
bei der Behandlung des Periodensystems der Elemente auf der Grundlage des
Baus der Atomhiille unbedingt mit einer solchen wichtigen Eigenschaft der
isolierten Atome wie der lonisierungsenergie vertraut gemacht werden missen.
Die Anzahl der Elekironen im Atom ist gleich der Kernladungszahl. Daraus
ergibt sich die Auffassung von der Bestdndigkeit des Atoms. Man gelangt daher
leicht zu der SchluBfolgerung, daB das Ablésen eines Elektrons vom Atom einen
Energieaufwand erfordert, deren Wert man in entsprechenden Einheiten, zum
Beispiel Joule oder Kilojoule, ausdriicken kann. Es wird folgende Definition
gegeben: Die Energiednderung im ProzeB der Abtrennung eines Elektrons vom Atom
trdgt die Bezeichnung lonisierungsenergie.

Diese GréBe wird gewéhnlich auf ein Mol Atome bezogen. So betrégt die molare
lonisierungsenergie von Wasserstoffatomen 1311,4 k) - mol! (= 1312kJ -
- mol-1). Das bedeutet, daB zur Abtrennung der Elektronen von allen Atomen,
die in 1 g Wasserstoff enthalten sind, 1311,4 k) aufgewendet werden missen.
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Anders ausgedriickt, von 6 - 1022 Wasserstoffatomen werden 6 - 1023 Elektronen
abgetrennt. Das kann folgendermaBen formuliert werden:

H — H+ 4+ e ; I =1311,4 kJ - mol-t

1 mol 1 mol 1 mol

(6 10% Atome)  (6- 10 lonen) (6 - 10%* Elektronen)
Bezogen auf ein Atom ergibt sich:
314K - mol™ e k) 9 . 4018

05 ol = 22-10"% k) =2,2-10"18)

Zur Erlduterung der Abhdngigkeit der lonisierungsenergie der Atome von der
Ordnungszahl des Elements wird den Schiilern empfohlen, sich mit Tabelle 17
vertravtzumachen und aus ihr SchluBfolgerungen zu ziehen.
Der Wert der lonisierungsenergie der Atome wachst allméhlich innerhalb einer
Periode beim Ubergang von einem Element zum anderen. Der maximale Wert
ist fir die Atome der Edelgase charakteristisch. Beim Ubergang zu den Atomen
der Alkalimetalle sinkt der Betrag der lonisierungsenergie stark ab, und danach
beobachtet man erneut die Tendenz zum Anwachsen der lonisierungsenergie.
Fir die Elemente einer Hauptgruppe féllt die lonisierungsenergie der Atome
mit steigender Kernladungszahl, was durch die anwachsende Entfernung des
GuBeren Elektrons vom Kern bedingt ist (VergréBerung des Atomradius). Bei
genaverer Untersuchung der Anderung der lonisierungsenergie der Atome
von Elementen innerhalb einer Periode gelangen die Schiler ferner zu Erkennt-
nissen Gber den EinfluB der Elektronenverteilung auf den duBeren Elektronen-
schalen beim Ubergang von Element zu Element (7 S. 93).
Die Anderung der lonisierungsenergien der Atome trégt einen periodischen
Charakter. Das wird beim Betrachten der Abbildung 4 (7 S.39) deutlich, wo

Tabelle 17  Molare lonisierungsenergien der Atome einiger Elemente

Ordnungs- Element Molare lonisie- | Ordnungs- | Element Molare lonisie-
zahl rungsenergie zahl rungsenergie
Iy in kJ - mol~1 Iy in kJ - mol™?
1 H 1312 17 cl 1255
2 He 2372 18 Ar 1521
3 Li | 521 19 K 419
4 Be 899 20 Ca 590
5 B 801 21 Sc 631
6 C 1087 28 Ni 736
7 N 1402 35 Br 1143
8 o 1313 36 - | Kr 1350
9 F 1681 37 Rb 403
10 Ne 2081 38 Sr 549
1 Na 496 39 Y 616
12 Mg 737 53 J 1008
13 Al 577 54 Xe 171
14 Si 786 55 Cs 375
15 P 1018 56 Ba 503
16 S 1003 57 La 541




die Abhéngigkeit der lonisierungsenergie der Atome von der Ordnungszahl des
Elements dargestellt ist. Die Bedeutung dieser Angaben fiir den Unterricht
besteht darin, daB sie ein tieferes Verstdndnis der Abhdngigkeit der Eigen-
schaften der Atome vom Charakter der Elekironenverteilung auf den Energie-
niveaus beziehungsweise den Elektronenschalen férdert.

Den Schiilern wird mitgeteilt, daB die herausgearbeiteten gesetzmdBigen Zu-
sammenhénge fiir die einfache lonisierung der Atome charakteristisch sind:
In allen Féllen wurde die Energiednderung bei der Abtrennung eines Elektrons
vom Atom betrachtet (I;). Wenn jedoch im Afom mehrere Elektronen vorhanden
sind, ist die Abtrennung von zwei, drei und mehr Elektronen méglich.

Tabelle 18 Molare lonisierungsenergien fiir die mehrfache lonisierung der Atome des Natriums,
M 1

und Alumini
Elerhent Elektronenkonfigu- | Molare lonisierungsenergien [ in kJ - mol=
ration des neutralen
Atoms Iy Iy Iy A
Na 1522522p€3s 496 4560 6920 -
Mg 15225%2p©3s? 737 1450 7740 10550
Al 1522522p%3s23p 577 1810 2750 11580

Aus den Werten der Tabelle 18 folgt, daB am wenigsten energieaufwendig das
Abtrennen eines Elektrons vom Natriumatom ist. Ungeachtet der Tatsache,
daB sowohl vom Natrium- als auch vom Magnesiumatom ein s-Elektron abge-
trennt wird, ist die molare lonisierungsenergie von Natriumatomen geringer.
Der Unterschied ist einmal durch die héhere Kernladung des Magnesiumatoms
bedingt (und durch den demzufolge etwas kleineren Atomradius), und zum
anderen dadurch, daB im Falle des Magnesiumatoms das betreffende Elektron
nicht einzeln, sondern gepaart ist. Daher sind die Betrége fiir die erste lonisie-
rungsenergie bei diesen Atomen unterschiedlich:
Nag) —NaG) +e7; I, = 4496 kI - mol-?

Atom lon

Mg — Mgy + &5 I = +737 kl - mol-L
Atom lon

Beim Betrachten des Prozesses der zweifachen lonisierung erkennen die Schi-
ler, daB das Abtrennen des Elekirons vom Natriumatom fast dreimal mehr
Energieaufwand erfordert als beim Magnesiumatom:

Na) —Naff +e7; I, = 44560 kJ - mol~?

Mg Mgl +e; Iy = 41450 kJ - mol—2
Das kann damit erklért werden, daB sich das zweite Elekiron beim Natrium-
atom bereits nicht mehr auf dem &uBeren Energieniveau (der dritten Schale
vom Atomkern) befindet, sondern auf dem 2p-Niveau der zweiten Schale, die
wesentlich ndher zum Atomkern liegt. Beim Magnesiumatom wird das zweite
Elekiron aus demselben 3s-Niveau der dritten Schale entfernt. Der etwas gré-

1 Die in Tabellen Uhrten Zahl te werden gewéhnlich auf 0 K bezogen.
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Bere Wert der molaren lonisierungsenergie I, von Magnesiumatomen im Ver-
gleich zur einfachen lonisation erklért sich dadurch, daB das Elektron dabei
nicht vom neutralen Magnesiumatom, sondern vom einfach positiv geladenen
Magnesium-lon Mg+ abzutrennen ist.

Wenn man nun die Werte fiir die zweite und dritte molare lonisierungsenergie
von Magnesiumatomen vergleicht (I, und Iy), so stellt man fest, daB das Abtren-
nen des dritten Elektrons einen sehr groBen Energieaufwand erfordert. Hier
beobachtet man einen scharfen Sprung, éhnlich wie beim Ubergang vom ein-
fach ionisierten Natriumatom (Na*) zum zweifach ionisierten (Na2*). Das Ab-
trennen von mehr als einem Elektron vom Natriumatom ist folglich auBer-
ordentlich schwierig. Dies ist dadurch zu erkléren, daB in beiden Fdllen Elek-
tronen abgetrennt werden miissen, die sich auf tieferen Energieniveaus befin-
den.

Eine analoge Situation kann man auch bei Aluminiumatomen beobachten.
Ungeachtet der hoheren Kernladung des Aluminiumatoms ist die Energie der
einfachen lonisierung geringer als beim Magnesiumatom. Das kann folgender-
maBen erkldrt werden: Bei der Bildung des Al+-lons wird das schwdcher
gebundene 3p-Elektron vom Atom abgetrennt. Die weitere Abtrennung erfolgt
bereits aus dem 3s-Niveau, in dem die beiden Elekironen gepaart sind. AuBer-
dem erfolgt das Abtrennen der folgenden Elektronen (nach dem ersten) nicht
vom neutralen Afom, sondern von positiv geladenen lonen. Beim Abtrennen des
vierten Elekirons beobachtet man einen scharfen Sprung im Wert der molaren
lonisierungsenergie der Aluminiumatome.

Die betrachteten GesetzmdBigkeiten erlauben die SchluBfolgerung, daB im
Wert der molaren lonisierungsenergie der Atome immer dann ein scharfer
Sprung beobachtet wird, wenn alle Elekironen der duBeren Schale des Atoms
abgetrennt sind, das heiBt beim Abtrennen des (n + 1)ten Elekirons, wobei n
der Hauptgruppennummer im Periodensystem entspricht. In Tabelle 18 sind
die entsprechenden Werte halbfett hervorgehoben, so daB man eine anschau-
liche Vorstellung iber das Vorhandensein eines AuBenelekirons beim Natrium-
atom, zweier AuBenelekironen beim Magnesium und dreier AuBenelektronen
beim Aluminiumatom erhdlt.

Die Behandlung dieser quantitativen energetischen Angaben bestdrkt die Schi-
ler darin, daB die wichtigsten Aussagen der Theorie der Atombaus sich auf
experimentelle Untersuchungen stitzen, und die gesetzmdBigen Anderungen
erfolgreich durch diese Theorie erkldrt werden kénnen. Dies gestattet, den
EinfluB des Atombaus auf die Eigenschaften der durch die Atome gebildeten
Elemente und Verbindungen zu zeigen und den Unterschied dieser Eigenschaf-
ten der Stoffe von den Eigenschaften isolierter Atome — den Teilchen — zu er-
ldutern. Es muB jedoch ein klares Verstindnis dariber erreicht werden, daB
im allgemeinen bei hohen Temperaturen bei der iiberwiegenden Mehrheit der
Elemente (auBer den Edelgasen) isolierte (einzelne) Atome existieren und daher
dem ProzeB

Ep—>Ebh+e i h>0
der lonisierung mit der lonisierungsenergie I, entspricht.

Im weiteren wird gezeigt werden, daB zum Berechnen der Ablésungsenergie
der Elektronen von 1 mol Atomen eines Elements bei der Umwandlung aller in
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dieser Stoffmenge enthaltenen Atome in die entsprechenden lonen (die sich im
gasférmigen Zustand befinden) noch der Wert der Atomisierungsenthalpie zu
bericksichtigen ist.

SchlieBlich muB die Aufmerksamkeit der Schiler noch auf einen sehr wichtigen
Umstand gelenkt werden, dem im Unterricht normalerweise nicht geniigend
Beachtung geschenkt wird. Es geht darum, daB die Schiiler den endothermen
Charakter der lonisierung von Atomen verstehen.

Hdufig findet man die Formulierung, daB ,,die Metallatome leicht Elekironen
abgeben*’. Dabei kann leicht der falsche Eindruck entstehen, daB die Abgabe
von Elektronen ein fir die Metallatome energetisch vorteilhafter ProzeB ist.
Das entspricht jedoch nicht der Wirklichkeit. Bei nicht allzuhohen Tempera-
turen ist der Zustand der isolierten Atome energetisch vorteilhafter als der
ionisierte Zustand. Daher ist es richtiger, davon zu sprechen, daB man von
den Metallatomen die Elektronen verhdltnismdBig leicht abtrennen kann. Den-
noch verlduft dieser ProzeB (unter der Voraussetzung nicht allzuhoher Tem-
peratur) nicht freiwillig (chne Energieaufwand). Die Vereinigung eines Elek-
trons (oder von Elektronen) mit einem positiv geladenen lon verlduft dagegen
freiwillig und ist exotherm. Diese freiwerdende Energie ist dem Betrage nach
gleich der lonisierungsenergie, deren Wert ein MaB dafiir ist, wie fest das
Elektron (oder die Elektronen) an den ibrigen Atomrumpf gebunden ist (sind).
Wenn die Schiiler die Anderung der Werte fiir die molare lonisierungsenergie
der Atome [; betrachten, gelangen sie zu der SchluBfolgerung, daB diese loni-
sierungsenergie fiir die Elemente im linken Teil des Periodensystems minimal
ist; dagegen erreicht sie fir die Atome der Edelgase einen maximalen Wert.
In diesem Zusammenhang kann man darauf hinweisen, daB Atome von Ele-
menten, die eine groBe Anzahl von Elekironen besitzen, in der Lage sind,
weitere Elektronen aufzunehmen. Sie selbst verwandeln sich dadurch in negativ
geladene lonen. Diese Tendenz ist besonders bei den Elementen der VII. Haupt-
gruppe ausgeprdgt. Die Vereinigung von Elektronen mit Halogenatomen ist
energetisch vorteilhaft und verlduft exotherm. Das kann man durch den dabei
méglichen Ubergang von der Elekironenkonfiguration s2p5 zur Elektronenkon-
figuration s2p® (der Elektronenstrukiur der AuBenschale von Edelgasatomen)
erkldren.

Die bei der Vereinigung des Elektrons mit dem Atom auftretende Energiednde-
rung wird Elektronenaffinitdt E genannt:

Eq) + e —Eg: E<O°

Die Elektronenaffinitdt E kann wiederum in Kilojoule je Mol angegeben werden.
Zyr Zusammenstellung einer Tabelle fir den Unterricht lassen sich die in
Tabelle 7 (7 S. 41) angefiihrten Werte verwenden.

Im Unterschied zu der endothermen lonisierung der Atome verlduft die Ver-
einigung von Elektronen mit den Halogenatomen exotherm. Diese Atome
kénnen demzufolge spontan in den lonenzustand iibergehen, was fiir die Halo-
genatome besonders charakteristisch ist. Bei den Atomen der anderen Nicht-
metalle (z. B. Saverstoff, Schwefel, Stickstoff) verlduft nur die Anlagerung des
ersten Elektrons an das Atom exotherm. Die Bildung mehrfach geladener nega-
tiver lonen ist dagegen energetisch nicht vorteilhaft (7 S. 42 ... 44).
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Die kurze Behandlung der energetischen Merkmale einzelner Atome ist die
erste Etappe beim Vorbereiten der Schiiler auf die Erérterung von Gesetz-
mdBigkeiten der Wechselwirkung von Stoffen auf der Grundlage der Theorie
der chemischen Bindung und der Struktur der Stoffe. Die nédchste Etappe stellt
die Behandlung energetischer Vorstellungen iiber die Natur der chemischen
Bindung dar. Dabei wird am besten mit dem Betrachten der kovalenten che-
mischen Bindung begonnen. Wie fest (stark, stabil) eine chemische Bindung ist,
stellt ein wesentliches energetisches Merkmal derselben dar. Ohne die elemen-
tare Erlduterung dieser Vorstellungen zur Energetik fiihrt die Anwendung der
Theorie der chemischen Bindung zum Formalismus.

Das Verstdndnis dafiir, wie fest eine chemische Bindung ist, kann erreicht wer-
den, wenn man von der bekannten Tatsache der Existenz zweiatomiger Wasser-
stoffmolekile unter gewshnlichen Bedingungen ausgeht. Es ist ferner bekannt,
daB sich deren Energie bei einer Temperaturerhdhung auf iiber 2000 °C so
weit vergréBert, daB sich im Ergebnis von ZusammenstBen untereinander
einzelne Atome bilden kénnen. Das kann folgendermaBen formuliert werden:

Hag) — H(g) + Hyg); AH = +436 ki - mol—t
1 mol 2 mol

Da dieser ProzeB endotherm verléuft, ist die entsprechende Rickreaktion, das
heiBt, die Vereinigung einzelner Atome, also exotherm:

H) + Higy = Hzg);  AH = —436 k) -.mol-1
1mol 1mol  1mol

Daraus folgt, daB die Wasserstoffmolekile unter gewshnlichen Bedingungen
energetisch bestdndiger sind (sie verfigen iber einen geringeren Vorrat an
innerer Energie bzw. Enthalpie) als die einzelnen Atome. Bei der Molekiilbildung
verringert sich folglich im Ergebnis der Anndherung der Atome die Energie.
Diese Energieverringerung bedingt das Zustandekommen der chemischen
Bindung. In Abbildung 10 ist dieser Sachverhalt anschaulich dargestellt. Der
Schiiler erkennt beim Betrachten dieser Abbildung, daB sich die Energie des
Systems beim gegenseitigen Anndhern der Atome, deren Elektronen einen ent-
gegengesefzten Spin aufweisen, zunéchst verringert und — nachdem das Ener-
gieminimum bei r, erreicht wurde — dann wieder vergréBert.

Energie

o

Energieverringerung  Energieerhdhung

)
< ¥ - H+H
436 kJ -mol
Isolierte
Atome
Hz
Abb. 10 Abhdngigkeit
der Energie eines Systems
aus zwei Wasserstoffatomen
Kernabstand r vom Kernabstand
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Die moderne Wissenschaft ist der Ansicht, daB die Ausbildung des Wasserstoff-
molekils H, durch das Uberlappen der Atomorbitale (Elekironenwolken) und
das dadurch entstehende Zweielektronen-Molekilorbital, das beide positiv
geladenen Atomkerne umgibt, bedingt ist. Im Gebiet zwischen den Atomkernen
erreicht die Elektronendichte des bindenden Molekilorbitals einen maximalen
Wert. Der Wert von —436 kl - mol~* kennzeichnet, wie fest die chemische
Bindung ist; anders ausgedriickt: er gibt Auskunft iber die Verringerung der
Energie des Systems im Ergebnis der Bewegung der Elektronen im Bereich
zwischen beiden Atomkernen des Molekiils im Vergleich zum atomaren Zu-
stand, wo sich jedes Elektron im Feld nur eines einzigen Atomkerns bewegte.

Die Untersuchung weiterer Beispiele fir die Ausbildung chemischer Bindungen
in ‘anderen einfachen Molekilen erlaubt die SchluBfolgerung, daB die soge-
nannte Bindungsenergie eine der wichtigsten energetischen Merkmale des
Molekdls ist.

Die Bindungsenergie (oder auch molare -Bildungsenthalpie der Bindung) ist die frei-
werdende Energie (bzw. Enthalpie) der Bildungsreaktion von Molekiilen aus isolierten
Atomen im Gaszustand unter Standardbedingungen. Sie ist ein MaB dafiir, wie fest
die Atome miteinander verbunden sind oder — anders ausgedriickt — wie fest
(stark, stabil) die chemische Bindung zwischen den Atomen ist und wird auf
ein Mol des Stoffes bezogen angegeben.

Den Schiilern ist bewuBtzumachen, daB die Bildung einer chemischen Bindung
stets ein exothermer ProzeB ist. Die entsprechende Riickreaktion, die Bindungs-
spaltung, verléduft endotherm. Als quantitatives MaB dient dafiir eine GroBe,
die Dissoziationsenthalpie der Bindung genannt wird (7 Teil 1, Abschnitt 5, S. 30f.).
Eine anschauliche Vorstellung dariber, wie fest die Bindung in verschiedenen
Molekdlen ist, vermitteln die Tabellen 19 und 20.

Die Kenntnis der angefilhrten energetischen Merkmale erlaubt den Schiilern,
die Fragen der Reaktionsféhigkeit der Stoffe mit molekularer Struktur (im festen
Zustand ist fir diese Stoffe ein molekulares Kristallgitter charakteristisch) auf
einem hoheren theoretischen Niveau zu verstehen. Da die chemische Bindung
zwischen den Atomen in den Molekiilen dieser Stoffe die zwischenmolekulare
Wechselwirkung energetisch um ein Vielfaches ibertrifft, kann man in erster
Ndherung annehmen, daB die Reaktionsfahigkeit der betreffenden Stoffe im
wesentlichen dadurch bedingt ist, wie fest die Bindung zwischen den Atomen in
den Molekiilen ist.

Anders sieht es aus, wenn Stoffe nichtmolekularer Strukiur betrachtet werden
(atomare, ionische und metallische Kristallgitter). In den Kristallen dieser
Stoffe gibt es keine Molekiile, und die Reaktionsféhigkeit hdngt daher weit-
gehend von der chemischen Bindung zwischen den Teilchen (Atome, lonen) ab,
die den Makrokristall bilden.

Wie fest die Bindung in Molekilkristallen ist, wird durch die Sublimationsent-
halpie bestimmt. Sie entspricht der Energie, die fir das Spalten der Bindungen
zwischen den Molekilen im Kristall notwendig ist. Im Ergebnis dieser Spaltung
erhdlt man einzelne Molekiile. Es geniigt zu sagen, daB die Sublimations-
enthalpie der Reaktionsenthalpie fir den Ubergang von 1 mol eines Festkérpers

in den gasférmigen Zustand, bezogen auf Standardbedingungen, entspricht
(Tab. 21).
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Tabelle 19 Energetik chemischer Bind in Molekiilen el Stoffe
Formel Bindung Kernabstand Molare Dissoziations-
rinnm enthalpie der Bindung
ApH in ki - mol™
H, H—H 0,074 436,0
F, F—F 0,142 159,0
O, 0=0 0,120 498,7
N, N=N 0,109 945,6
Cl, Cl—ClI 0,198 242,3
S, S=S 0,189 47,6
P, P=P 0,188 489,1
Bry Br—Br 0,228 192,8
)y - 0,266 151,0
Tabelle 20 Energetik chemischer Bindungen in Molekiilen von Verbindung
Zweiatomige Molekiile
Formel Bindung Kernabstand Molare Dissoziations-
rinnm enthalpie der Bindung
ApH in kJ - mol~
HF H—F 0,091 566,1
HC1 H—CI 0,127 431,4
HBr H—Br 0,141 366,5
HJ H—J 0,160 298,4
NO N=O 0,115 631,7 -~
[e(e] c=0 0,113 1075,0
Drei- und vieratomige Molekiile
Formel Bindungs- Bindung Kernabstand Mittelwert der molaren
winkel rinnm Dissoziationsenthalpie
@ in Grad der Bindung
ApH in kJ - mol1
H,0 105 HO—H 0,096 460,9
H,S 92 HS—H 0,133 364,6
NH, 107 H,;N—H 0,101 391,0
CO, 180 OoC=0 0,116 7983
SO, 120 0s=0 0,143 497,8
SO, 120 0,5=0 0,143 4351

Anmerkung: Zur Ermittlung des Gesamtbetrages der Di

halpie der Bindungen im

Molekiil muB der Mittelwert der Dissoziationsenthalpie mit der Anzahl der Bindungen multi-

pliziert werden.
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Tabelle 21 Molare Sublimationsenthalpien einiger Stoffe

Formel Molare Sublimations- Formel Molare Sublimations-
des Stoffes enthalpie des Stoffes enthalpie
AsH in kJ - mol—1 AsH in kJ - mol~1

Ha(f) 0,90 HF) 36,40

Nz 5,50 H,0) 46,44

Og(f) 7,1 NHs(f) 29,28

Fa(f) 8,36 H,S() 21,33

Clz(r) 29,28 CO2(r) 34,46

Bra(f) 41,84 SO2(n) 32,63

Ja(p) 62,24 CSa(f) 75,40

Fir die Beschreibung der Energetik der Bindung in Atomkristallen muB der
Begriff der Atomisierungsenthalpie eingefiihrt werden (7 S. 35). Ein Vergleich
der betreffenden Werte mit der Sublimationsenthalpie von Molekilkristallen
zeigt einen deutlichen Unterschied. Er ist darauf zuriickzufihren, daB die Bin-
dungen zwischen den Teilchen, die diese beiden verschiedenartigen Festkdr-
pertypen bilden (Stoffe mit molekularer und nichimolekularer Struktur) unter-
schiedlich fest sind. Man muB hierbei beachten, daB in Tabellen im allgemeinen
die Werte der Atomisierungsenthalpie von Elementen angefiihrt werden. Daher
ist die Anzahl an Beispielen hier sehr begrenzt. So betrégt die molare Atomi-
sierungsenthalpie AaH fir Diamant 713,5 kl - mol~3, fiir Silizium 468,6 k) -
- mol-3, fiir Germanium 376,2 kJ - mol~2, fir Bor 548,4 kJ - mol=™.

Bei der Behandlung von lonenkristallen ist der Begriff ,,Bildungsenthalpie des
Kristallgitters einzufihren, deren Betrag der Reaktionsenthalpie des Prozesses

Katiy + Angg) — Kat Ang

1 mol 1 mol 1 mol
entspricht.
Die entsprechende GréBe fiir den entgegengesetzt verlaufenden ProzeB trdgt
die Bezeichnung Kristallgitterenergie ( #S. 44). Sieist gleich der Energie, die zur
Zerlegung von 1 mol des Kristalls in unendlich voneinander enffernte isolierte
lonen aufgebracht werden muB.
Beim Behandeln der Energetik von lonenkristallen ist die Aufmerksamkeit der
Schijler darauf zu lenken, daB die Bildungsenthalpie des Kristalls der Energetik
bei der Bildung des festen Kristalls aus isolierten, sich im gasférmigen Zustand
befindlichen lonen entspricht. lhr Betrag wird auf Standardbedingungen be-
zogen. Die thermochemische Gleichung fiir die Bildung des Kristalls aus lonen
widerspiegelt faktisch nur eine der Etappen, auf der die chemische Bildungs-
reaktion unter gewdhnlichen Bedingungen verlduft. So entspricht zum Beispiel
die Bildungsenthalpie des Natriumchlorid-Kristalls der Reaktionsenthalpie des
Prozesses

Nag) + Clgy = NaClg; AH=1

Die gesamte Reaktionsenthalpie der Bildungsreaktion des Kristalls aus den
Elementen (festem Natrium und gasférmigem Chlor) setzt sich aus einer Vielzahl
von Energieumwandlungen einer Reihe von Teilprozessen zusammen. Die
Schiiler sind daher mit der Berechnungsmethode fiir die Bildungsenthalpie von
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Kristallgittern aus thermochemischen Daten nach BORN und HABER vertraut
zu machen (7 S. 44f.). Dies ist ein gutes Beispiel fir die konkrete Anwendung
des Wissens der Schiller iber die Energetik, die die GesetzmdBigkeiten der
Struktur der Atome, der Molekiile und der Festkérper kennzeichnet. Die ge-
nannten Beispiele kénnen auch im Zusammenhang mit den Halogenen be-
handelt werden.

Bei der Behandlung der lonenbeziehung muB den Schiilern deutlich gemacht
werden, daB Schreibweisen wie

Na- + CI — Nat+ [:él:]_

die tatsdchlichen Wechselwirkungsprozesse der Stoffe in keiner Weise wider-
spiegeln. Sie sind lediglich ein Hilfsschema, das die Bindungsbildung unter der
Voraussetzung illustriert, daB die Ausgangsteilchen isolierte Atome sind. Diese
Prézisierung ist unbedingt notwendig, weil derartige Schemas oft als Reaktions-
gleichungen ausgegeben werden. Letztere miissen aber Auskunft Gber die Zu-
sammensetzung der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte geben. Die an-
gefilhrte Verfahrensweise entspricht daher keinesfalls der Wirklichkeit, da diese
Reaktionen Wechselwirkungen zwischen den Stoffen sind, das heiBt zwischen
den Elementen, den Metallen, und den anderen, den Nichtmetallen. Die Ener-
getik dieser Wechselwirkungen héngt von vielen quantitativen Parametern
ab. So betrdgt die Reaktionsenthalpie der Reaktion zwischen Natrium und Chlor
AH = —£10,9 k) - mol-1. Wenn sich der Natriumchloridkristall durch Ver-
einigung isolierter Natrium- und Chloratome bilden wiirde, so wére die Enthal-
piednderung AH = —640,7 k) - mol=%, das heiBt, 1,5mal gréBer als experimen-
tell beobachtet.

6. Entwicklung des Verstdndnisses
fir die Energetik chemischer Reaktionen
bei der Behandlung von Nichtmetallen

Die systematische Behandlung des Unterrichtsstoffes im Fach Chemie beginnt
mit den Nichtmetallen. Sie grindet sich auf die wichtigsten GesetzmdBigkeiten
des Periodensystems der Elemente von D.|. MENDELEJEW und der Theorie
von der Struktur der Stoffe. Die Behandlung der Chemie der Nichimetalle
erdffnet daher groBe Méglichkeiten, um das Wesen chemischer Reaktionen im
Lichte dieser modernen Vorstellungen zu erldutern.

6.1. Behandlung der Halogene

Bei der Kennzeichnung des Atombaus der Halogene wird allgemein dessen
Ahnlichkeit hervorgehoben, die durch den gleichen Bau der AuBenschale (s%p?)
bedingt ist. Die Unterschiede werden durch die verschiedenen Zahlen dieser
Niveaus deutlich.
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Die Elektronenaffinitdt ist ein quantitatives energetisches Merkmal der isolierten
Halogenatome. Mit diesem Begriff sind die Schiiler bereits bei der Behandlung
des Periodensystems vertraut gemacht worden. In der jetzigen Phase des Unter-
richts ist es daher angebracht, eine Tabelle zu benutzen, die die Zahlenwerte
dieser GroBe enthdlt. Ferner ist herauszustellen, daB das Chloratom die groBte
Elektronenaffinitét besitzt. Diese Tatsache wird am besten folgendermaBen er-
kldrt: Der Radius des Fluoratoms (das Element Fluor steht in der zweiten
Periode des Periodensystems) ist bedeutend kleiner als der Radius des Chlor-
atoms. Das filhrt zu einer wesentlich hheren Elektronendichte beim Fluor-
atom und somit zu einem etwas geringerem Wert der Elektronenaffinitdt. Als
weiteres quantitatives Merkmal kann die Bildungsenthalpie von chemischen
Bindungen mit anderen Atomen dienen. Als Beispiel kann man die Bildungs-
enthalpien der Halogen-Wasserstoff-Bindungen betrachten: ;

Hg) + Fe) = HF(g); AH = —566,1 kl - mol—
H(g) + Cl(g) = HCl(g); AH = —431,4 k) - mol™?
H) + Br) —HBrg) ; AH = —366,5kJ - mol~!
Heg) + Jio) > Hleoys AH = —298,4 k] - mol-?

Beim Vergleich der Bildungsenthalpien fiir die Bindungen gelangen die Schiler
zu der SchluBfolgerung, daB die chemischen Bindungen zwischen den Atomen
in den Molekilen vom Fluorwasserstoff zum Jodwasserstoff immer weniger fest
sind.

Das Vorhandensein eines einzigen ungepaarten Elekirons in der duBeren Schale
der Halogenatome gestattet die Annahme, daB die zweiatomigen Molekile
durch Uberlappen der p-Orbitale, die durch die ungepaarten Elekironen der sich
vereinigenden Atome gebildet werden, zustande kommen. Es ist bereits bekannt,
daB ein solcher ProzeB von einer Verringerung: der Energie des Systems be-
gleitet ist, daB heiBt, er verléduft exotherm. Die GroBe der Bildungsenthalpie
einer Bindung (atomare Bildungsenthalpie) gibt Auskunft dariber, wie fest
diese Bindungen sind. Auf der Grundlage der Angaben in Tabelle 19 (7 S. 98)
kénnen die Schiler daher folgende Schemas aufstellen:

R T
F4 FrsF—Fis AgdgH = —159,0 kJ - mol~

1mol 1'mol  1mol

LY S
:Cl- + -Cl: > :Cl—g: 3 AgpdgH = —242,3 kJ - mol™?

R )
:Br- + -Br: — :Br—Br:; AgagH = —192,8 kJ - mol~!

WF A —_
:J-+-J:—>:‘J. J

AgagH = —151,0 kJ - mol~*

Beim Vergleich dieser Bildungsenthalpien kann man erkennen, daB in den
Chlormolekiilen die Bindung am stdrksten ist. Der gréBere Wert beim Chlor-
molekiil kann durch die Bildung von zwei zusdtzlichen Bindungen nach dem
Donator-Akzeptor-Mechanismus durch ein einsames Elektronenpaar des einen
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Atoms und ein freies d-Orbital des anderen erkldrt werden. Dies 1dBt sich
schematisch folgendermaBen darstellen:

3d

3p
WY [T 1]

-—| W
— |

oder Cl=Cl

- TIHIHE

3p
3s

Mit VergréBerung der die Molekiile bildenden Atome werden diese Donator-
Akzeptor-Bindungen zunehmend schwécher. (Daher sind sie am meisten beim
Chlor ausgeprigt.)

Der Zusammenhang zwischen Bild thalpie der chemischen Bindung und
der Reaktionsféhigkeit der Stoffe &8t sich bei der Behandlung der chemischen
Eigenschaften der Halogene erdrtern. Hierzu ist es angebracht, die Energetik
der Reaktion des Wasserstoffs mit Fluor zu betrachten:

H—H + F—F >H—F + H—F

—436 —159 —566,1 —566,1 AgdgH in ki - mol™*

Zur Spaltung der Bindungen in den Ausgangsstoffen werden insgesamt 595 kI -
- mol~1 benétigt. Durch die Bildung der neuen Bindungen in den Reaktions-
produkten werden insgesamt 1132,2 kJ - mol~? freigesetzt.

Die energetische Bilanz ist gleich:

AgH = [—1132,2 — (—595,0)] kJ - mol=2 = —537,2 k) - mol-1.

Bezogen auf ein Mol des gebildeten Fluorwasserstoffs erhdlt man:
. -1

AH= — 537,2 k12 mol

Das Ergebnis entspricht der Reaktionsenthalpie der Bildungsreaktion von 1 mol
Fluorwasserstoff bei Standardbedingungen, oder, was dasselbe ist, der Bildungs-
enthalpie dieses Stoffes (# Tabelle 5, S. 24).

Anhand der Zahlenwerte gelangen die Schiiler zu der SchluBfolgerung, daB die
chemische Bindung in den Molekiilen der Reaktionsprodukte fester ist als in den
Molekiilen der Ausgangsstoffe und daB die auf ein Mol Teilchen des Reaktions-
produkies bezogene Differenz zwischen den Summen der Bildungsenthalpien
der Bindungen in den Reaktionsprodukien und denen der Ausgangsstoffe gleich
der Reaktionsenthalpie der Bildungsreaktion ist:

= —268,6 kl - mol—

%Hz(,) + —;— Fag)2 = HF(g); AgHur = —268,6 kJ - mol—*
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Diese Zusammenhdnge kénnen durch ein Energieschema (Abb. 11) illustriert
werden.

Diese Uberlegungen fishren zu dem SchluB, daB die Reaktion der beiden Ele-
mente Wasserstoff und Fluor unter Bildung von Fluorwasserstoff ein ProzeB ist,
bei dem chemische Bindungen gespalten werden und andere, festere Bindungen
entstehen. Das Reaktionsprodukt dieses Prozesses hat einen im Vergleich zu
den Ausgangsstoffen geringeren Energievorrat. Die Reaktion des Wasserstoffs
mit dem Fluor verléduft daher auBerordentlich heftig. Sogar bei einer Tempe-
ratur von —250 °C reagiert Fluor mit Wasserstoff, wobei die Reaktion ex-
plosionsartig erfolgt.

Enthalpie-
énderung | 2H(g) + 2f:(c)_
in J- mat™ 159 kJ-mol”™?

__2 H(g)+ FZ(g)

436 kJ - mol™ 1132,2 kJ - mol™

Haig) + Fa(q)

5372 Tl
AH == 2222 ) mol
537,2kJ- mot’ B7HE: 2

=-268,6kJ-mol”

HFg) * HFg)

Abb. 11 Energieschema fiir die Bildung von Fluorwasserstoff

Nun wird den Schillern die Frage vorgelegt: Wie ist die Energetik bei der Re-
aktion von Chlor mit Wasserstoff? Auf der Grundlage der uns bekannten Werte
fir die Bildungsenthalpien der Bindungen in den Molekilen der Ausgangsstoffe
und in den der sich bildenden Reaktionsprodukte erhdlt man:

H—H + CI—-Cl -H—Cl + H-CI

—436 —242,3 —431,4 —431,4 AgdgH in ki - mol™?
N et [MEy—
—678,3 —862,8

AgH = [—862,8 — (—678,3)] k] - mol~1 = —184,5 ki - mol-1
Bezogen auf ein Mol Chlorwasserstoffmolekiile ergibt sich:

¥ =1
AsHue = — mﬁk;—"‘"] = —92,25k) - mol-1.
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Es gilt folglich:
1
l2H2(g) & ich(g) — HClg); AgHpci= —92,25 ki - mol-?

Daraus folgt wiederum, daB die chemischen Bindungen in den Chlorwasser-
stoffmolekiilen fester sind als die Bindungen in den Molekilen der Ausgangs-
stoffe (Summe ihrer Bildungsenthalpien der Bindungen). Daher verléuft die
Bildung des Chlorwasserstoffs aus den Elementen Wasserstoff und Chlor exo-
therm.

Andererseits lassen sich jedoch keinerlei Anzeichen einer chemischen Reaktion
erkennen, wenn man Wasserstoff und Chlor miteinander vermischt. Es taucht
folgende Frage auf: Warum bilden sich nicht die Stoffe mit den festeren chemi-
schen Bindungen? Oder anders ausgedriickt: Warum verléuft der ProzeB nicht,
der zur Verringerung des Energievorrats im System fihren wirde? Damit die
Schiiler auf diese Frage antworten kénnen, wird ihnen empfohlen, die Bildungs-
enthalpien der Bindungen in den Molekilen des Chlors und des Fluors zu ver-
gleichen. Der Vergleich zeigt, daB die Bindungen in den Chlormolekilen etwa
1,5mal fester sind als die in den Fluormolekilen. Daher kann der Zusammen-
stoB der Fluormolekile mit Wasserstoffmolekiilen zu einer Schwdchung oder
sogar zur Spaltung der Bindung zwischen den Atomen im Fluormolekiil fihren.
Der ZusammenstoB von Chlormolekilen mit Wasserstoffmolekiilen (unter Be-
dingungen des Normzustandes) fihrt offensichtlich nicht zu einem analogen
Ergebnis. Die Molekile fliegen nach dem ZusammenstoB in verschiedene
Richtung auseinander und bleiben dabei unverdndert. Die Umwandlung des
Gemisches aus Chlor und Wasserstoff in Chlorwasserstoff ist folglich durch eine
besondere ,,Barriere* behindert. Um diesen ProzeB zu realisieren, ist eine
duBere Einwirkung notwendig, die auf eine Schwiichung der Bindungen in den
Molekiilen der Ausgangsstoffe gerichtet ist. Dies kann durch Belichten des
Gemisches mit einem Magnesiumbiltzlicht oder durch Erwdrmen mit dem Bren-
ner erfolgen. Dadurch wird die Spaltung der Chlormolekile in Chloratome
geférdert:

cl, el ¢l

Die Wechselwirkung der Chloratome mit den Wasserstoffmolekiilen verléuft
wesentlich leichter, da hierbei nicht mehr die Bindung CI—Cl gespalten werden
muB. Die Chloratome haben ein ungepaartes Elektron und sind bestrebt, das
fehlende Elektron aufzunehmen, wobei sie eine Kette von Umwandlungen ein-
leiten:

Cl-+ H—H —-H-Cl 4+ H"

H- 4+ CI—Cl = H—CI 4+ CI*  usw.

Auf Grund dieser Uberlegungen erkennen die Schiler: Die Maglichkeit der
Bildung festerer chemischer Bindungen wird nicht immer realisiert, da das
Spalten der Bindungen in den Ausgangsstoffen in einer Reihe von Féllen die
Erhohung des Energievorrats in diesen Stoffen erfordert. Die zusdtzliche Energie,
iber die die Ausgangsstoffe verfiigen missen, damit eine Reaktion zwischen
ihnen in Gang kommt, wird Aktivierungsenergie genannt. Eine anschauliche
Vorstellung von diesem Sachverhalt vermittelt Abbildung 12, in der die Ande-
rung der Energie des Systems fir eine exotherme Reaktion, zum Beispiel bei
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Energie Teilchen im
aktivierten Zustand
- Ausgangs- AE*

Abb. 12  Allgemeines st stoffe
Energieschema fiir viele =3 B W
chemische Reaktionen '.g
(exothermer Ablauf): (4
Die Energiedifferenz AE+ ° AgH
entspricht der Akfivierungs- 2
energie, die Energie- w Reaktions-
differenz AgRH l produkte
ist die Reakti halpie | [—————— i e

der Reaktion von Chlor mit Wasserstoff, dargestellt ist. Der Verlauf dieser
Reaktion nach einem Kettenmechanismus ist wesentlich wahrscheinlicher, als
die Reaktion infolge unmittelbarer ZusammenstoBe der Molekiile. (Berechnun-
gen zeigen, daB die Reaktion zwischen den Molekilen bei einer Temperatur
von T = 600 K mit einer tausendmal geringeren Geschwindigkeit verlduft als
die Kettenreaktion.)

Eine derartig ausfihrliche Darlegung des Problems wurde gewdhlt, um die
Grenzen der Anwendung elementarer Vorstellungen zur Energetik chemischer
Reaktionen im Unterricht der Oberschule zu zeigen. Den Schijlern ist unbedingt
bewuBizumachen, daB die auf der Grundlage des Gesetzes von der Erhaltung
der Energie berechneten Reaktionsenthalpien und Energiebilanzen lediglich
SchluBfolgerungen iber die prinzipielle Realisierungsmaglichkeit eines frei-
willigen Prozesses zulassen. Sie gestatten jedoch keinerlei Aussagen. dariber,
wie und mit welcher Geschwindigkeit dieser ProzeB unter bestimmten konkreten
Bedingungen ablaufen wird. Anders ausgedriickt: Die Thermodynamik gibt
lediglich Antwort auf die Frage nach der Realisierungsmdglichkeit eines frei-
willigen Prozesses in der durch den Reaktionspfeil angegebenen Richtung. Die
Betrachtung der chemischen Reaktionsmechanismen sowie der Reaktions-
geschwindigkeit zéhlt zu den Aufgaben der chemischen Kinetik. Dies ist beim
Anwenden der Energetik fiir das Beschreiben der verschiedenen Reaktionen
unbedingt zu beachten. Es ist auch notwendig, darauf hinzuweisen, daB chemi-
sche Reaktionsgleichungen nur die Zusammensetzung der Ausgangsstoffe und
der Reaktionsprodukte, nicht aber die Reaktionsmechanismen zum Ausdruck
bringen. Ohne experimentelle Bestdtigung oder theoretische Berechnungen ist
die Behandlung des Mechanismus chemischer Reaktionen nicht méglich. Be-
rechnungen zeigen, daB die Reaktfionsgeschwindigkeit der Chlorwasserstoff-
bildung nach dem Kettenmechanismus tausendmal groBer ist als die Geschwin-
digkeit derselben Reaktion nach dem molekularen Mechanismus. Andererseits
verlduft die Reaktion zwischen Wasserstoff und Joddampf iiber den normalen
molekularen Mechanismus. Bei einer Temperatur von T= 700K ist die Ge-
schwindigkeit dieser Reaktion zweihundertmal gréBer als die Reaktions-
geschwindigkeit derselben Stoffe, wenn die Reaktion nach dem Kettenmechanis-
mus ablduft. Es ist daher zweckméBig, zundchst den chemischen ProzeB haupt-
sdchlich ausgehend von den Eigenschaften der Ausgangsstoffe und der Reak-
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tionsprodukte zu betrachten, was auch der Behandlung der Energetik ent-
spricht. Der Begriff des Reaktionsmechanismus ist komplizierter und kann nur
an einigen einfachen Beispielen in qualitativer Form veranschaulicht werden.
Eine quantitative Kennzeichnung erfordert die Kenntnis einer ganzen Reihe von
GesetzmadBigkeiten der chemischen Kinetik, die durch mathematische Gleichun-
gen beschrieben werden, fir deren Verstindnis die Schiler ungeniigende Vor-
aussetzungen haben.

Die nun folgende Erérterung einiger methodischer Fragen bezieht sich nur auf
die Behandlung der energetischen Betrachtung. Ein gutes Beispiel fir ein der-
artiges Herangehen bei der Verallgemeinerung der Eigenschaften der Halogene
kann das Betrachten ihrer Reaktionen mit Halogenwasserstoffen sein. Auf der
Grundlage bereits bekannter Daten zur Energetik Gber die Bindung in Halogen-
wasserstoffmolekiilen sollten die Schiler eine Antwort auf die Frage finden, ob
zum Beispiel die Reaktion zwischen freiem Chlor und Bromwasserstoff gemdB
der Gleichung

C|2(g) +2 HBr(g) —2 HC|(9) + Brg(,)

verlaufen kann.
Dazu wird folgendes Schema aufgestellt:
Cl—Cl + H—Br + H—Br -H—Cl + H—Cl 4 Br—Br

—242,3 —366,5 —366,5 —431,4 —431,4 —192,8 ApgggH in ki - mol™?

Der Energieaufwand fir die Bindungsspaltung betrdgt AH = 975,3 kJ - mol-1.
Im Ergebnis der Bindungsbildung werden 1055,7 ki - mol-1 freigesetzt. Die
Summe der Bildungsenthalpien der Bindungen in den Molekilen der Reaktions-
produkte sind fester und gréBer als die der Ausgangsstoffe. Die Reaktions-
enthalpie betrdgt somit:

AgH = [—1055,7 — (—975,3)] ki - mol-* = —80,4 kJ - mol-1

So ist die Reaktionsenthalpie; bezogen auf ein Mol Molekiile des sich bildenden
Chlorwasserstoffs, gleich AgH = —40,2 kJ - mol-1:

1
%ch(g) + HBrig —HClg) + 5 Brag;  AgH = —402 kI - mol-t

Eine experimentelle Bestdtigung fir den Ablauf dieser Reaktion kann auf fol-
gende Weise gegeben werden.

Experiment: Ein Standzylinder wird mit gasformigem Bromwasserstoff gefiillt, ein anderer mit
Chlor. Auf den mit einer Glasplatte verschlossenen Standzylinder mit Chlor wird mit dem Boden
nach oben der Standzylinder mit Bromwasserstoff gestellt (ebenfalls mit einer Glasplatte ver-
schlossen). AnschlieBend werden die Glasplaften entfernt. Man beobachtet eine heftig ver-
laufende Reaktion, wobei Bromdémpfe freigesetzt werden (Verwendung eines weiBen Hinter-
grundes).

Durch das Beobachten des Experiments gelangen die Schiiler zu der Erkenntnis,
daB die Bildung der Stoffe, deren Bindungen insgesamt fester sind als die der
Ausgangsstoffe, im vorliegenden Fall ohne irgendwelche Hindernisse abléuft.

Bei der Behandlung der Frage nach der Méglichkeit einer Wechselwirkung des
Chlors mit Jodwasserstoff kann das analoge Problem gestellt werden. Aus-
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gehend von einer vorgeschlagenen Reaktionsgleichung werden folgende Be-
rechnungen ausgefiihrt:

Cl—Cl 4+ H—J + H=J ->H—Cl + H-Cl 4 ]}

—242,3 —298,4 —298,4 —431,4 —431,4 —151,0 AgggH in ki - mol™?

—839,1 —1013,8
AgH = [—1013,8 — (—839,1)] kl - mol~X = —174,7 k! - mol-

oder
1 1
7 Clyg) + Hlg) — HCl) + 7]2(;;): AgH = —87,3 kJ - mol*

Auch in diesem Falle bestdtigt das Experiment den freiwilligen Verlauf dieser
Reaktion.

Experiment: Ein Standzylinder wird mit gasférmigem Jodwasserstoff gefiillt, ein anderer mit
Chlor. Auf den mit einer Glasplatte verschlossenen Standzylinder mit Chlor wird der mit Jod-
wasserstoff gefillite mit dem Boden nach oben gestellt (ebenfalls mit einer Glasplatte ver-
schlossen). AnschlieBend werden die Glasplatten entfernt. Man beobachtet eine heftig ver-
laufende Reaktion, wobei Joddémpfe freigeseizt werden (Verwendung eines weiBen Hinter-
grundes).

Die angefihrten Beispiele kénnen noch durch die Bestimmung der Méglichkeit
des Verlaufs der Reaktion zwischen Bromddmpfen und Jodwasserstoff ergénzt
werden. Da die Schiler jetzt bereits Uber einige Ubung verfiigen, kénnen sie
die Antwort auf die gestellte Frage auf kiirzerem Wege ermitteln:

1 1
5 Brag) + Hlig) - HBr(g) + 5 29

1
—5 1928 2984  —3665 — 1? 15,0  AgggH in ki - mol™?

AgH = [—366,5 + (— % . 151,0)] kJ - mol=t —

- [— % -192,8 + (—298,4)] k) - mol=t = —47,2 k) - mol-t

1 ) :
7 Brag) + Hlig) = HBr) + %12(9): AgH = —47,2 k) - mol~*

Beim Vermischen von Bromddmpfen mit Jodwasserstoff beobachtet man die
Bildung von Jodddmpfen. (Ein Experiment wird analog den bisher beschriebe-
nen durchgefihrt.)

Man gelangt relativ leicht zu der SchluBfolgerung, daB die Reaktionsenthalpie
der Reaktion von Fluor mit Jodwasserstoff noch gréBer ist als die der bereits
betrachteten Reaktion von Chlor mit Jodwasserstoff. In der Tat ist die Bindung in
den Fluormolekilen weniger fest, als die in den Chlormolekilen; die Bindung
in den Molekilen des Fluorwasserstoffs ist fester als die in den Molekiilen des
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Chlorwasserstoffs. Das wird aus der folgenden Berechnung deutlich:

1 1
5 Fae) + Rl = HF ) + - Joa)

1 1 . =
- 159  —298,4 —566,1 =g 151 AgggH in ki - mol™*

—77,9 —641,6
AgH = [—641,6 — (—377,9)] k) - mol~1 = —263,7 k] - mol-1
Stellt man nun die folgenden thermochemischen Gleichungen gegeniber:

‘—%Fg(g) + H-l(g) — HF(g) + ';_J?_(g); AH = —263,7 k) - mol— (1)
17(:12(9) + Hj(g) — HC'(;) + —%‘Jz(g); AH = —87,3 ki - mol~1 (2)

1
—;—Bl‘z(g) + Hlg) —HBr) + 3—]2(9); AH = —47,2 k) - mol=*  (3)

so folgt daraus, daB die Reaktionsféhigkeit der Halogene in den betrachteten
Reaktionen in der Richtung

Fa(g) — Clag) — Bragg) — Jo(g)
abfdllt.

6.2 Behandlung des Schwefels

Bei der Behandlung der Kristallgitterstruktur des rhombischen Schwefels (in den
Gitterpunkten befinden sich achtatomige Molekile Sg) muB darauf hingewiesen
werden, daB die Atomisierungsenthalpie dieses Stoffes AaHskrist.) = 273,1 kl -
- mol~! betragt.

Beim Beantworten der Frage nach der Méglichkeit einer Reaktion von Metallen
mit Schwefel geht man davon aus, daB die Vereinigungsreaktion von Metallen
mit Schwefel exotherm verléduft, das heiBt die Bildungsenthalpie der Sulfide
ist negativ. Die chemische Bindung in den Sulfidkristallen ist fester als die in den
Ausgangselementen zusammengenommen, zum Beispiel:

S + Feq — FeSg; AgH = —95,4 kJ - mol-1
35S + 2 Al — Al,Ssy;  AsH = —723,8 k - mol—2
St + Znp—>ZnSe;  AsH = —201,0kl - mol-1

Sw + 2 Cup —CusS;  AsH = —82,0 k! - mol?
Alle diese Reaktionen laufen leicht ab, wenn das Gemisch der reagierenden
Stoffe vorher erwédrmt wird. Anders ausgedriickt, die Aktivierungsenergie dieser
Reaktionen ist gering. Die Bildungsenthalpie fiir die Reaktion von Schwefel mit
Wasserstoff ist wesentlich kleiner:

St + He —>HySg);  AgH = —20,2kJ - mol~?
Die Bildung von Schwefeldioxid verléuft stark exotherm:
S + Oz(g) = SO2(g); AgH = —296,9 ki - mol—
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Bei der Behandlung der Eigenschaften von Schwefelwasserstoff kann man etwas
ausfilhrlicher auf die Energetik seiner Bildung eingehen. Dazu muB man die
entsprechenden GréBen fir die Bildung von Wasserdampf und Schwefelwasser-
stoff aus isolierten Atomen und aus den Elementen miteinander vergleichen:

Hg) + Hg) + Og) = HyO¢); AH = —921,8 kJ - mol™

Hg) + Hig) + Stg) = HsS(a)3 AH = —729,2 ki - mol—!
Beim Vergleich dieser energetischen Werte erkennen die Schiiler, daB sich die
Reaktionsfihigkeit der isolierten Schwefelatome nicht so sehr von der der
isolierten Sauerstoffatome unterscheidet, wie es bei den Elementen beobachtet
wird. Die Bildungsenthalpie der Bindungen zwischen den Atomen in diesen
Stoffen kann berechnet werden, wenn man die angefiihrten Werte durch zwei
teilt:
921,8 k) - mol—?

2

. -1
ABdgHH—S = — mﬂj—zm—ol = —364,6 kJ - mol—1
DaB die Bindung H—O im Vergleich zu H—S fester ist, 1Bt sich in diesem Fall
durch den gréBeren Kernabstand in der Bindung H—S begriinden, der seiner-
seits durch den gréBeren Atomradius des Schwefelatoms im Vergleich zum
Atomradius des Sauerstoffatoms bedingt ist. Die Kernabstinde betragen
ri—o = 0,096 nm beziehungsweise ry_s = 0,133 nm .
Beim Vergleich von Schwefelwasserstoff mit Chlorwasserstoff (der Wasserstoff-
verbindung des in der Periode benachbarten Elements) wird deutlich, daB
die Bindung H—S (—364,6 kJ - mol~?) weniger fest als die Bindung H—CI
(—431,4 k) - mol-2). Das legt die Vermutung nahe, daB Schwefelwasserstoff
mit Chlor unter Bildung von Chlorwasserstoff HCl und Schwefel reagieren
kann. Bei der Lésung dieses Problems geht man von der voraussichtlichen
Reaktionsgleichung aus und berechnet die Reaktionsenthalpie:

H,S(g) + Clag) =2 HClig) + Sin

ABdgHH—O = — = —460,9 k] - mol—1;

7292 223 —2-4314 —2731  ApggHin k- mol™
i ol
—971,5 —1135,9
Aufwand fir die Gewinn durch die
971,5 ki - mol™* 1135,9 kK - mol~*

Die Reaktionsenthalpie ergibt sich aus der Differenz:
AgH = [—1135,9 — (—971,5)] kl - mol1 = —164,4 k) - mol-1.
Die Reaktion des Schwefelwasserstoffs mit Chlor ist daher ein ProzeB, bei dem
Stoffe mit festeren Bindungen gebildet werden:
HZS(g) + Clgg) =2 HCI(g) + S({); AgH = —164,4 k] - mol—1
Als Kriterium fiir die Bestdtigung der auf der Grundlage theoretischer Gesetz-

méBigkeiten abgeleiteten Voraussagen dient auch in diesem Fall das Experi-
ment.

1Die Kernabstinde sind nicht allein ausschlaggebend. Das beweist ein Vergleich der Bindung H—Cl mit der
Bindung H—N; die Bindung H—Cl ist fester, obwohl der Kernabstand H—Cl gréBer ist als der in der Bin-
dung H—N.
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Experiment: Auf einen mit Schwefelwasserstoff gefiillten und mit einer Glasplatte verschlossenen
Standzylinder wird ein ebensolcher mit Chlor gefiillter Standzylinder (ebenfalls mit einer Glas-
platte verschlossen) gestellt. Nach der Entfernung der Glasplatten beobachtet man eine Eni-
farbung des Chlors und die Bildung von kleinen Schwefelkristallen an den Wanden der Stand-
zylinder. Bei der Trennung der Standzylinder kann man den Chlorwasserstoff-,,Nebel
feststellen.

Ebenso kann man die Frage nach der Méglichkeit und der tatséchlichen Reaktion
von Schwefelwasserstoff mit Bromdampf beantworten.
HzS(g) + Bragg) —2 HBrg) + S
—729,2 —192,9 —2-366,5 —273,1 ABdgH in ki - mol™t
—922,1 —1006,1

ArH = [—1006,1 — (—922,1)] ki - mol-1 = —84 kI - mol-1

Auch in diesem Falle sagt die Theorie voraus, daB der Verlauf des angenomme-
nen Prozesses moglich ist.
Im Ergebnis der Reaktion werden Stoffe mit festeren Bindungen gebildet. Daher
muB die betrachtete Reaktion — genau wie im vorher untersuchten Fall —
exotherm verlaufen:

HES(Q) -+ Brg(g) -2 HBr(g) + S(l); AgH = —84 k] - mol?

Im vorliegenden Fall unterscheidet sich die Festigkeit der beiden H—S-Bindun-
gen kaum von der Festigkeit der beiden Bindungen H—Br. Den wesentlichen
Anteil am Zustandekommen dieser Reaktion trégt in diesem Fall der bedeutend
groBere Unterschied zwischen den Bindungen im kristallinen Schwefel (Atomi-
sierungsenthalpie AaHs(rist) = 273,1 kJ - mol~%) und in den Brommolekiilen
(Dissoziationsenthalpie der Bindungen ApHar,g) = 192,9 ki - mol~). Auch mit
flussigem Brom wiirde die Reaktion exotherm verlaufen. Die Reaktionsenthalpie
betrdgt in diesem Fall AgH = —54,6 k) - mol-1. Der Grund fir die geringere
Reaktionsenthalpie liegt darin, daB die Bindungsspaltung im fliissigen Brom
etwas mehr Aufwand erfordert, und zwar (192,9 4 30,9) kJ - mol-* =223,8 kJ -
-mol=* (30,9 kl - mol-1 betrdgt die Standardverdampfungsenthalpie des
Broms).

Zur Kldrung des Problems, ob ein derartiger ProzeB tatsdchlich ablduft, wird
wiederum ein Experiment durchgefiihrt.

Experiment: Zwei Standzylinder werden iibereinander gestellt: der untere enthilt Schwefel-
wasserstoff, der obere ist mit Bromdampf gefiillt (beide Standzylinder sind mit Glasplatten
verschlossen). Nach der Entfernung der Glasplatten beobachtet man eine Entfdrbung und die
Bildung von Schwefelkristallen an den Standzylinderwénden.

AnschlieBend wird den Schiilern vorgeschlagen, eine &hnliche Betrachtung iber
die Méglichkeit der analogen Reaktion von Schwefelwasesrstoff mit Jodddmpfen
durchzufihren.

Ein Vergleich der Bindungen von H—S und H—1 zeigt, daB ein derartiger Proze
energetisch unvorteilhaft ist:

HyS() + 2 Jig) =2 Hig) + St
—729,2 —2-298,4 = —596,8 A BdgH in k)« mol™?
stdrkere Bi a e Bi

Diese SchluBfolgerung gilt nur firr die Reaktion von Schwefelwasserstoff mit
isolierten Jodatomen, wodurch dementsprechend auch isolierte Schwefelatome

110



entstehen wiirden. Um die Verhéltnisse exakt zu beschreiben, sind daher un-
bedingt auch die Bindungen in den Jodmolekiilen und den Schwefelkristallen
zu bericksichtigen.

HySg) + Ja(e) =2 Hlg) + S
7292 1510 —2:2984 2731 AgygHin ki - mol™!
22 Y
—880,2 —869,9

Eine derartige Reaktion kann folglich nicht realisiert werden, da sich bei ihrem
angenommenen Verlauf Stoffe bilden, deren Bindungen insgesamt weniger fest
sind als die der Ausgangsstoffe. Hinzu kommt noch, daB die Entropie der
Ausgangsstoffe etwas groBer ist als die der angenommenen Reaktionspro-
dukte.

Noch unrealer ist offensichtlich die Reaktion von Schwefelwasserstoff mit festem
Jod, bei dem die Bindungen noch fester sind als in den Jag)-Molekiilen (Differenz
62,4 kl - mol7).

Die betrachteten Beispiele zeigen, daB Jod ein schwécheres Oxydationsmittel
als die Gbrigen Halogene ist und daher in Abwesenheit von Wasser Schwefel-
wasserstoff nicht oxydieren kann. Man kann daher nicht eindeutig die oxydieren-
den Eigenschaften der Halogene voraussagen, indem man lediglich von der
Tendenz ihrer Atome zur Anlagerung eines Elektrons ausgeht, wie es im
Unterricht héufig versucht wird.

Beim Untersuchen der Mdéglichkeit einer Oxydation von Schwefelwasserstoff
durch Saverstoff gelangen die Schiiler, ausgehend von der Energetik der
Bindungen H—S und H—O, zu der SchluBfolgerung, daB die Bildung von
Wasserdampf bei der Reaktion von Schwefelwasserstoff mit Sauerstoff energe-
tisch vorteilhaft ist. Fir eine fundiertere Beurteilung ist allerdings noch zu be-
ricksichtigen, daB die Bindungen in den Molekiilen des Oxydationsmittels und
auch in denen der Reaktionsprodukte der Schwefelwasserstoffoxydation unter-
schiedlich fest sind. Man kann sich leicht denken, daB das erste Oxydations-
produkt des Schwefelwasserstoffs Schwefel sein wird. Dazu 1&Bt sich folgende
Reaktionsgleichung formulieren:

+1 -2 +1 2 +0
HySig) + = Oz(y) Oxydatien, H,0(q) + Sty

Die halbe Dissoziationsenthalpie von Saverstoff betrdgt %ADHO,(S) =124,6 kI -

- mol~1, das ist weniger als die Atomisierungsenthalpie des Schwefels, die
AnHs(irist) = 273,1 ki - mol~2 betrdgt. Es kann daher festgestellt werden, daB
die gegebene Reaktion energetisch vorteilhaft ist (die Bindungen in den Re-
aktionsprodukten sind fester als in den Ausgangsstoffen). Die Reaktionsenthalpie
1aBt sich mit Hilfe der Bindungsenthalpien von Wasserdampf und Schwefel-
wasserstoff berechnen:

1
HySt0) + 5 Ozt) = HeOtp) + Sty
—20.2 —241,8 AgH in kI - mol~*

AgH = [—-241,8 — (—20,2)] kJ - mol~t = —221,6 k] - mol~
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Der negative Wert der Reaktionsenthalpie zeugt davon, daB die sich bildenden
Stoffe insgesamt durch festere Bindungen gekennzeichnet sind als die Ausgangs-
stoffe. Andererseits deutet das Fehlen von Anzeichen einer Reaktion zwischen
Schwefelwasserstoff und Saverstoff darauf hin, daB die Realisierung des Pro-
zesses infolge der. relativ festen Bindungen in den Molekilen des Oxydations-
mittels erschwert ist. Eine Erwdrmung fordert die Uberwindung der Akti-
vierungsschwelle und damit die Realisierung der Oxydation von Schwefel-
wasserstoff zu Schwefel, den Ubergang zu den Stoffen mit festeren Bindungen.
Um die Reaktion des Schwefelwasserstoffs bei SauverstoffiiberschuB zu betrach-
ten, berechnen die Schiler die Reaktionsenthalpie mit Hilfe der entsprechenden
Bildungsenthalpien:

3
HySe) + 5 O2) = HO() + 5Oz(9)
—20,2 —241,8 —296,9 AgH in ki - mol™?

AgH = [(—296,9 — 241,8) — (—20,2)] ki - mol-1 = —518,5 kI - mol-1

Offensichtlich entstehen bei dieser Reaktion Stoffe mit insgesamt festeren Bin-
dungen. Die Reaktion kommt nach einer Erwédrmung, die die Lockerung der
verhdltnismdBig festen Bindungen in den Molekiilen der Ausgangsstoffen fordert,
in Gang.

Die Untersuchung der Energetik bei der Bildung der Schwefeloxide SO, und
SO; ist von besonderem Interesse. Bekanntlich bildet sich bei der Verbrennung
von Schwefel in Saverstoff (oder Luff) hauptsdchlich Schwefeldioxid. Die Bil-
dungsenthalpie dieses Stoffes betrdgt AsHso, = —296,9 kJ - mol~2. Die Bildungs-
enthalpie des Schwefeltrioxids (im gasférmigen Zustand, bezogen auf Standard-
bedingungen) betragt AgHso, = —395,2 kJ - mol=2 (7 Tab. 1, S.19).
AuBerordentlich wichtig ist unseres Erachtens die Erkldrung der wesentlich
héheren thermischen Stabilitdt des Schwefeldioxids im Vergleich zum Schwefel-
trioxid.

Schwefeltrioxid beginnt bei etwa 450 °C in Schwefeldioxid und Sauerstoff zu
zerfallen:

SO3) —> SOgq) + —;.-Og(g); AH = 98,3 k] - mol-1

Bei 1200 °C wird eine praktisch vollstindige Zersetzung des Schwefeltrioxids
gemdB obiger Reaktionsgleichung beobachtet. Andererseits wird die Zer-
setzung von Schwefeldioxid in Schwefel und Sauerstoff erst oberhalb 2000 °C
beobachtet.

Diese Beispiele gestatten, den Schiilern auf einfache Weise klarzumachen, daB
in chemischen Prozessen die Einheit zweier verschiedener entgegengesetzt
gerichteter Tendenzen zum Ausdruck kommt: einerseits die Vereinigung von
Atomen zu Molekiilen oder Kristallen und andererseits die ungeordnete Warme-
bewegung der Atome und Molekiile die gegen die Wechselwirkungskrifte
zwischen den Atomen wirkt. Die Vereinigung von Atomen, die mit einer Bildung
chemischer Bindungen einhergeht, fiihrt zu einer Verringerung der Energie des
Systems; dagegen bewirkt die Warmebewegung die Verteilung der Teilchen im
Raum, wobei sich gleichzeitig ihr Vorrat an potentieller Energie vergréBert und
die kinetische Energie verringert.
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Bei chemischen Reaktionen bewirken die Anziehungskrifte zwischen den Atomen
das Ausbilden geordneter Strukturen. Der Kristall ist ein Beispiel fir eine ideale
Anordnung von Atomen oder anderen Teilchen (lonen, Molekiile).

Der andere Zustand, der durch Unordnung sowohl der Lage als auch der
Richtung und der Geschwindigkeit der Teilchen charakterisiert ist, wird durch
die Molekilbewegung hervorgerufen. Er wird Zustand der maximalen Wahr-
scheinlichkeit genannt.

Bei tiefen Temperaturen tritt die Tendenz in Erscheinung, das Energieminimum
durch die Bildung chemischer Bindungen zwischen den Atomen zu erreichen.
Die Schiiler gelangen zu der Erkenntnis, daB unter diesen Bedingungen (bei
tiefen Temperaturen) exotherme Prozesse am wahrscheinlichsten sind. Bei
hohen Temperaturen wirkt die Tendenz, den Zustand maximaler Wahrschein-
lichkeit (Zustand maximaler Unordnung) zu erreichen. Die Schiler kommen zu
der SchluBfolgerung, daB unfer den Bedingungen hoher Temperaturen endo-
therme Prozesse wahrscheinlicher sind. Diese SchluBfolgerungen werden durch
die Untersuchung der Oxydation von Schwefeldioxid zu Schwefeltrioxid be-
stdtigt.

Bei s1;iefen Temperaturen bilden sich aus 1,5 mol gasférmiger Ausgangsstoffe
1 mol Reaktionsprodukte:

-SOz(q) +%O‘2(g) —SOs(g); AH = —98,3 ki - mol-1

1 mol 0,5 mol 1 mol

1,5 mol

Der ProzeB verlduft daher in die Richtung der Bildung festerer Bindungen
(Tendenz zum Energieminimum).

Bei hohen Temperaturen tritt die Tendenz zum Zustand der maximalen Wahr-
scheinlichkeit in Erscheinung. Die Teilchen streben nach einer Verteilung iiber
den gesamten Raum. Eine Folge dieser Tendenz ist der Zerfall komplizierterer
Teilchen (Molekiile) und die Bildung einfacherer Teilchen:

SOsg) —> SO2(g) + —%Oz(g); AH = +98,3 kl - mol?

1 mol 1,5 mol
Der Bereich mittlerer Temperaturen wird offensichtlich durch einen Zustand
charakterisiert, bei dem gleichzeitig beide Tendenzen wirken.

Den Schilern wird weiter mitgeteilt, daB Schwefeltrioxid bis 450 °C besténdig
ist. Bei 1200 °C wird ein praktisch vollstdndiger Zerfall in Schwefeldioxid und
Saverstoff beobachtet. Diese Tatsache erlaubt die SchluBfolgerung, daB im
Bereich mittlerer Temperaturen (d. h. im Bereich zwischen 450 °C und 1200 °C)
alle drei gasférmigen Stoffe Schwefeldioxid, Sauerstoff und Schwefeltrioxid
nebeneinander existieren:

1
2
Es ist sehr wichtig, die Schiler darauf aufmerksam zu machen, daB die zweite
Tendenz, die den Ubergang des Systems in den Zustand maximaler Wahrschein-
lichkeit bedingt, vor allem bei solchen chemischen Reaktionen zu beobachten

SO2(q) + 5 Oz(q) 2= SOsq)
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ist, die mit einer VergréBerung der Stoffmengen gasférmiger Stoffe einhergehen.
Dabher sind die Schiiler an folgende Reaktionen zu erinnern:

die Reaktionen vieler Metalle mit Sdureldsungen, die bereits unter normalen
Bedingungen ablaufen (in diesem Fall tritt der EinfluB beider Tendenzen in Er-
scheinung), und die Zersetzung einiger Metallhydroxide, die bei geringer Er-
wiédrmung ablduft (in erster Linie EinfluB der Tendenz zum Zustand der maxi-
malen Wahrscheinlichkeit).

Nun muB noch der Grund fir die verhdltnismdBig groBe Bestdndigkeit des
Schwefeldioxids gegeniiber Erwérmung erklédrt werden. Wenn man annimmt,
daB die Zersetzung entsprechend der Gleichung

SOs(g) = S + Oze)

verlduft, so filhrt das nicht zu einer VergréBerung der Anzahl der Molekile gas-
formiger Stoffe. Eine derartige VergréBerung ist offensichtlich dann méglich,
wenn durch den Zerfall entweder kleine Molekiile oder Atome des Schwefels
entstehen. Letztere (die Schwefelatome) kénnen jedoch nur bei Temperaturen
oberhalb 2000 °C existieren. Bei dieser Temperatur kann der Zustand der
maximalen Wahrscheinlichkeit erreicht werden, der mit der VergréBerung der
Stoffmenge gasférmiger Stoffe verbunden ist:

SOz(g) — S(s) + Oz(q)
e et
1 mol 2 mol

Die Bildung des Schwefeldioxids aus Schwefel und Sauerstoff ist daher bei tiefen
Temperaturen von keiner Anderung der Unordnung begleitet. Der negative
Wert der Bildungsenthalpie deutet darauf hin, daB hierbei eine bedeutende Ver-
ringerung des Energievorrats zu beobachten ist (die Bildungsenthalpie fir
Schwefeldioxid betrdgt AgHso, = —296,9 ki - mol~2).

Die Oxydation von Schwefeldioxid zu Schwefeltrioxid fihrt zu einer Verringe-
rung der Unordnung und ist von einer wesentlich geringeren Reaktionsenthalpie
begleitet (AH = —98,3 kJ - mol-2). Bei einer Erhchung der Temperatur Gber-
trifft daher die Tendenz zur maximalen Unordnung die Tendenz der Bildung
festerer chemischer Bindungen.

Die Vorstellungen iiber den EinfluB der beiden Tendenzen (Streben nach einem
Minimum an innerer Energie bzw. Enthalpie und Streben nach einem Maximum
an Wahrscheinlichkeit) auf die Richtung des Ablaufs chemischer Prozesse lassen
sich im Unterricht bei der Behandlung einer Reihe von Fragen der Theorie
wiiBriger Elektrolytldsungen und bei der Behandlung der Eigenschaften der
Nichtmetalle der IV. und V. Hauptgruppe weiterentwickeln.

6.3. Behandlung des Stickstoffs

Die Behandlung von GesetzméBigkeiten der Energetik bei den verschiedensten
Reaktionen fiihrt die Schiiler zu der Einsicht, daB das Untersuchen von Eigen-
schaften eines Elements auf folgende Weise erfolgen sollte:

a) Bereitstellen einer Vorstellung iiber Bau und kennzeichnende Merkmale der
isolierten (freien) Atome des Elements;
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b) Kennzeichnen der Struktur und der Eigenschaften der Stoffe, die durch die
Atome des betreffenden Elements gebildet werden;

c) Untersuchen der Struktur und der Eigenschaften der wichtigsten Verbindun-
gen, die Afome des betreffenden Elements sowie Atome anderer Elemente
enthalten.

Dieses Vorgehen sichert das Lésen entsprechender Aufgaben im weiteren Ver-
lauf des Chemielehrganges.

Dies soll etwas ausfihrlicher am Beispiel der Behandlung von Eigenschaften
des Stickstoffs gezeigt werden. Ausgehend von der Stellung des Stickstoffs im
Periodensystem der Elemente ziehen die Schiiler Rickschlisse auf den Bau des
Atoms, die Verteilung der Elektronen in den Elektronenschalen und die Fein-
struktur der duBeren Elektronenschale, die vereinbarungsgemdB mit 2s22p®
gekennzeichnet wird. Das Vorhandensein von drei ungepaarten Elekironen
pradestiniert das Atom zur Ausbildung von drei Bindungen. Auf der Grundlage
der mittels Tabelle 20 (# S.98) formulierten thermochemischen Gleichung

N¢g) + 3 Hg) = NHs(g); AH = —1173 ki « mol-1

folgt aus dem groBen Wert fiir die molare Bildungsenthalpie aller drei Bindun-
gen im Ammoniakmolekil (atomare Bildungsenthalpie des Ammoniaks), daB
die isolierten Stickstoffatome gegeniiber Wasserstoffatomen sehr reaktionsféhig
sind. Auch gegeniiber Sauerstoffatomen sind Stickstoffatome verhdltnismdBig
reaktionsfdhig:

N + Oy —~NO);  AH = —631,7 ki - mol-?

Diese Energiebetrachtungen erlauben den SchluB, daB die chemischen Reaktio-
nen des Stickstoffs mit anderen Atomen und Molekiilen sehr heftig verlaufen
wiirden, wenn Stickstoff unter normalen Bedingungen in atomarer Form (und
nicht in molekularer Form) auftreten wiirde. Um zu iiberprifen, inwieweit die
Schiiler diesen Sachverhalt verstanden haben, sollte man ihnen vorschlagen,
die Reaktionsenthalpie fiir die Reaktion von atomarem Stickstoff mit molekula-
rem Wasserstoff zu berechnen. Dazu kann folgendes Schema aufgestellt werden:

3
N + 5 Ha) —————— = NHi  AH =
Aufwand fiir die Bindungsspaltung: Gewinn bei der Bindungsbildung:
% + 436 kJ - mol™? = 654 kJ - mol™? 1173 kJ - mol™?

AH = [—1173 — (—654)] ki - mol~t = —519 kJ - mol-?

Daraus folgt, daB auch die Reaktion von atomarem Stickstoff mit molekularem
Wasserstoff sehr heftig verlaufen miiBte. Daran anschlieBend sollten die Schiiler
noch die Reaktionsenthalpie fir die Reaktfion von atomarem Stickstoff und
molekularem Sauerstoff berechnen. SchlieBlich kénnte die Reaktion der Stick-
stoffatome untereinander betrachtet werden:

Nig) + Nig) = Nog);  AH = —945,5 ki - mol-?

Die Schiiler kommen zu der Erkenntnis: Der groBe negative Wert der Reaktions-
enthalpie fiir die Molekilbildung ist ein Zeichen dafir, daB die chemische
Bindung zwischen den Stickstoffatomen sehr fest ist. Die Aufmerksamkeit der
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Schiller wird darauf gelenkt, daB das Stickstoffmolekil von allen bekannten
zweiatomigen Molekiilen das stabilste ist. Ferner lassen sich einige kennzeich-
nende Merkmale der Bindungen in Molekilen, die durch Stickstoff-, Sauerstoff-
und Fluoratome gebildet werden, tabellarisch zusammenfassen (Tab. 22) und
miteinander vergleichen.

Eine Analyse der Anderung dieser GréBen in der Richtung vom Fluor zum Stick-
stoff fiihrt zu folgenden SchluBfolgerungen: Mit Zunahme des negativen Wertes
der Bildungsenthalpie der Bindung wiéchst auch die Anzahl der bindenden
Elektronenpaare; mit einer Verringerung des Kernabstandes vergréBern sich
die Bildungsenthalpie der Bindung sowie die Anzahl der Elektronenpaar-
bindungen.

Tabelle 22 Kennzeichnende Merkmale der Bindupgen in den Molekiilen des Stickstoffs, Sauerstoffs

und Fluors
Kennzeichnende Merkmale der Bindungen N, O, Fy
Anzahl der bindenden Elektronenpaare 3 2 1
Bildungsenthalpie der Bindung AgdagH
in kJ - mol~* —945,6 —498,7 —159,0
Kernabstand r in nm 0,109 0,120 0,141

Um die Mdglichkeit der Existenz von atomarem und molekularem Stickstoff zu
begriinden, geht man von der thermochemischen Gleichung aus, die den
exothermen Ablauf der Molekilbildung kennzeichnet:

N + Nigy = Nzg);  AH = —945,6 kJ - mol-1

Hieraus ist die Tendenz, das Energieminimum zu erlangen, ersichtlich. Das
heiBt, die molekulare Form des Stickstoffs ist existent.

Der Zerfall des Molekiils in die Atome verlduft endotherm. Hierbei kommt die
Tendenz zum Ausdruck, die maximale Unordnung zu erreichen. Die atomare
Form des Stickstoffs existiert daher bei sehr hohen Temperaturen. Nun be-
zeichnen wir willkirlich die Richtung, in der die Tendenz zur Erlangung des
Energieminimums wirkt, mit einem Pfeil und der dariber gestellten Zahl 1,
hingegen die Richtung, in der die Tendenz zur Erreichung der maximalen
Unordnung wirkt, mit einem Pfeil und der Zahl 2. Die Reaktionsgleichung sieht
dann folgendermaBen aus:

1
Ng) + N(g) 2= Na(g); AH = —945,6 k) - mol—!
2

Wie fest die Bindungen sind, wird auch durch folgende berechnete Werte deut-
lich: Beim Erwdrmen von molekularem Stickstoff auf 8000 °C erhdlt man ein
Gemisch aus 57 Vol9, N und 43 Vol%, N,. Bei 3000 °C betrdgt der thermische
Dissoziationsgrad des molekularen Stickstoffs nur 0,1, das heiBt nur 109, des
molekularen Stickstoffs sind in Atome zerfallen.

Bei der Behandlung der Struktur des Stickstoffmolekils ist die Bildung von o-
und z-Bindungen zu beriicksichtigen und darauf aufmerksam zu machen, daB
die 7-Bindungen im Vergleich zur o-Bindung fester sind. Das muB deshalb
besonders hervorgehoben werden, weil die Rolle der zz-Bindungen im Unter-

116



richt gewdhnlich nur bei den Molekilen erganischer Stoffe behandelt wird.
Da aber in organischen Verbindungen die z-Bindungen tatséchlich schwécher
als die o-Bindungen sind, wird die falsche SchluBfolgerung gezogen, daB die
o-Bindungen generell fester sind.

Das Gegenijberstellen der Kennzeichen einfacher und mehrfacher Bindungen
zwischen den Kohlenstoff- und zwischen den Stickstoffatomen erlaubt jedoch,
zu richtigen Schlissen zu gelangen (Tab. 23).

Tabelle 23 Kennzeichen einfacher und mehrfacher Bindungen zwischen Atomen des Kohlenstoffs
und zwischen Atomen des Stickstoffs

Bindungs- Bindung zwischen Bindung zwischen
typ Kohlenstoffatomen Stickstoffatomen
Bildungsenthalpie Kern- | Bildungsenthalpie Kern-
der Bindung ab- der Bindung ab-
AgdgH in kJ - mol—* stand r | AgdgH in kJ - mol~? stand r
in nm innm
Einfach-
bindung —347,2 0,154 —164,2 0,140
Zweifach-
bindung —(347,2 + 259,4) 0,132 —(164,2 + 256,3) 0,120
Dreifach-
bindung —(347,2 + 259,4 4 230,1) | 0,120 —(164,2 + 256,3 4 525,1) | 0,109

Dabei wird deutlich, daB die Frage nach der Stabilitdt der o- und der z-Bindung
nur unter Beriicksichtigung des Kernabstandes, der wiederum vom Atomradius
abhdngt, gekldrt werden kann. Der Atomradius des Stickstoffatoms ist kleiner
als der des Kohlenstoffatoms. Daher ist der Kernabstand der Stickstoff-Stickstoff-
Bindung geringer als in der Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung. Die Folge davon
ist, daB die zz-Bindung bei kurzen Kernabstdnden stdrker als die o-Bindung ist.
Mit der VergréBerung des Kernabstandes beobachtet man eine im Vergleich
zur o-Bindung stérkere Schwéchung der z-Bindung, wie es auch fir Verbindun-
gen, die Kohlenstoffatome enthalten, charakteristisch ist.

Mit Hilfe der genannten GesetzmdBigkeiten kénnen die Schiler den EinfluB
der Struktur der Stoffe auf ihre Eigenschaften begreifen. Die Reakfionstrdgheit
des molekularen Stickstoffs kénnen sie so mit der Stabilitdt der Dreifachbindung
erkléren, die ihrerseits durch den geringen Kernabstand zwischen den Atomen
bedingt ist.

Bei der Behandlung der Eigenschaften des Elements Stickstoff kann man auf den
groBen Unterschied von zwischenmolekularen und zwischenatomaren Wechsel-
wirkungen hinweisen.

Die Umwandlung von festem Stickstoff in gasférmigen ist ein endothermer
ProzeB:

Nz —Nagy;  AH = 455kl - mol-2

Der Wert der Sublimationsenthalpie ist um ein Vielfaches kleiner als die Dis-
soziationsenthalpie der Bindung:

Ng(g) — N(g) + N(g); AH = 4-945,6 k] - mol
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Wenn man den Wert der Dissoziationsenthalpie der Bindung durch den Wert der Sublimations-
enthalpie dividiert, erhdlt man den Koeffizienten der Molekularitit des Gitters. Im vorliegenden
Fall betrégt er ~ 172. Der Molekularitdtskoeffizient des Gitters charakterisiert die Struktur des
festen Stoffes. In typischen Molekilgittern variiert sein Wert von einigen zig bis einigen hundert
Einheiten. Je gréBer dieser Koeffizient ist, desto gréBer ist die Wahrscheinlichkeit, daB der
betreffende Stoff im festen Zustand eine molekulare Struktur besitzt (aus Molekiilen bestehi).
Fiir atomare, metallische und ionische Kristaile ndhert sich der Wert dieses Koeffizienten dem
Wert Eins.

Bei der Behandlung der chemischen Eigenschaften des Elements Stickstoff muB
der Energetik der Reaktion mit Wasserstoff gréBte Aufmerksamkeit gewidmet
werden. Die Bildungsenthalpie des Ammoniaks kann aus den Bildungsenthal-
pien der Bindungen in den Molekilen der Ausgangsstoffe und der Reaktions-
produkte berechnet werden:

1 3 '
5 Nao) + 5 He) >NHs@); AsHin, =2

AgHnn, = [—1173 - (— % - 945,6 —% . 436)] kJ - mol=2

= —46,2 k] - mol—?

Der geringe Wert der Reaktionsenthalpie fir die Bildungsreaktion des Ammo-
niaks (Bildungsenthalpie des Ammoniaks) ist folglich nicht durch eine geringe
Reaktionsféhigkeit der Stickstoffatome gegeniiber den Wasserstoffatomen be-
dingt, sondern dadurch, daB die Bindungen in den Stickstoffmolekilen (und den
Wasserstoffmolekilen) sehr fest sind.

Die thermochemische Gleichung der Ammoniaksynthese erlaubt, folgende
SchluBfolgerungen zu ziehen:

1. Bei der Ammoniaksynthese erfolgt die Bildung etwas festerer Bindungen
(Tendenz, das Energieminimum zu erlangen).

2. Die Reaktion des Stickstoffs mit Wasserstoff fihrt zu einer Verringerung der
Unordnung. Daher wirkt die Tendenz, das Energieminimum zu erreichen
(bereits bei gewdohnlicher Temperatur), gegen die Tendenz, die maximale
Wahrscheinlichkeit zu erreichen.

Die Ammoniakbildung sollte daher bei tieferen Temperaturen realisiert werden.
Da die Bindungen in den Molekiilen der Ausgangsstoffe sehr fest sind (Erforder-
nis einer hohen Aktivierungsenergie), erscheint eine Temperaturerhdhung not-
wendig. Eine starke Temperaturerh6hung wiirde zu einer VergréBerung der
Unordnung fihren (im System befénden sich Molekiile von Stickstoff und
Woasserstoff, aber keine Ammoniakmolekiile). Deshalb wird ein Katalysator
eingesefzt, der die Einstellung des Gleichgewichts bei einer verhdltnisméBig
niedrigen Temperatur und in kiirzerer Zeit gestaitet und dadurch eine aus-
reichende Bildung des Reaktionsprodukts in einer bestimmten Zeit gewdhr-
leistet.

Um schlieBlich noch einer VergréBerung der Unordnung vorzubeugen, wird
der ProzeB unter Druck durchgefiihrt. Eine Druckerhdhung sichert die Bildung
geordneterer Teilchen (hier: von Ammoniakmolekiilen). Dadurch kann man
einen Zustand erreichen, bei dem sich im Gleichgewicht sowohl Ausgangsstoffe
als auch Reaktionsprodukte im System befinden.
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Die Ammoniakbildung ist von einer erheblichen Entropieverringerung begleitet (ASS =
= —99,2J - K™1. mol~L. Die Gleichgewichtskonstante erreicht daher (p = 0,1 MPa) bei einer
Temperatur T

46,2 -1000 - J - mol1

pas - = ~ °f
T= o T K o = 46K (= 200°0)
den Wert 1.
Der geringe Wert der Bildungsenthalpie des A iaks ist daher der Grund fiir dessen relativ

geringe thermische Stabilitét.

Bei der Untersuchung der chemischen Eigenschaften des Ammoniaks zeigt sich
dessen Neigung zur Oxydation. Gew®dhnlich wird das damit erkldrt, daB das
Element Stickstoff im Ammoniak die geringste Oxydationsstufe besitzt. Zur
Bestdtigung der prinzipiellen Méglichkeit der Ammoniakoxydation ist jedoch
auch die Beriicksichtigung energetischer Faktoren notwendig. Die Schiiler
sollten Vorschldge unterbreiten, welche Stoffe als Oxydationsmittel in Frage
kommen. Es ist bereits bekannt, daB die Halogene Uber oxydierende Eigen-
schaften verfiigen. Es wird daher vorgeschlagen, die Frage nach der Méglichkeit
einer Reaktion des Ammoniaks zum Beispiel mit Bromddmpfen zu untersuchen.
Zu diesem Zweck wird die Reaktionsenthalpie fir diese Reaktion berechnet:

-3 +0 +0 -
NH:;(Q) + 7 Brag) ——)i Nazg) + 3 HBr(g); AH =
—-1173 — % +192,9 - % - 9456 —3-366,5 ABdgH in kJ - mol™

2

AgH = —110,0 kJ - mol—*

Daraus folgt, daB der ProzeBverlauf in Richtung der Bildung von Stickstoff und
Bromwasserstoff infolge der Tendenz, das Energieminimum zu erreichen,
prinzipiell méglich ist. Die VergréBerung der Stoffmenge gasférmiger Stoffe
zeugt davon, daB die Tendenz, die maximale Wahrscheinlichkeit zu erreichen,
in derselben Richtung wirkt. Somit sind alle Voraussetzungen gegeben, den
Verlauf des Prozesses fiirr wahrscheinlich zu halten:

AgH = [(— L. 945,6 — 3 - 366,5) - (—1173 - % . 192,9)] ki - mol—2

NHsg) + % Bra(g) ——9% Ns(gy + 3 HBr(g); AgH = —110 k] - mol-2

2,5 mol 3,5mol
Durch ein Experiment kann die Richtigkeit dieser Voraussage bestdtigt werden.

Experiment: Auf einen mit Ammoniak gefiillten und mit einer Glasplatte verschlossenen Stand-
zylinder wird (mit dem Boden nach oben) ein anderer (ebenfalls mit einer Glasplatte ver-

hl ) mit Bromdampf gefillter Standzylinder gestellt. Die Glasplatten werden entfernt.
Augenblicklich beobachtet man eine Entfarbung des Bromdampfes und eine Erwdrmung des
Standzylinders. Wenn im ersten Standzylinder ein erheblicher A iakiiberschuB war,
beobachtet man die Bildung von Ammoniumbromidkristallen an den Standzylinderwdnden
und am Boden.

NHs(g) 4+ HBr(g) — NH,Br;
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An dieser Stelle taucht ein neues Problem auf: Welche Wechselwirkung, auBer
der betrachteten Oxydation von Ammoniak, ist noch eingetreten? Die Losung
dieses neu aufgetretenen Problems kann erfolgen, nachdem sich die Schiler
mit der Bildung des Ammoniumsalzes beschdftigt haben. Bei der Ammoniak-
oxydation durch Brom bis zum freien Stickstoff wirken beide Tendenzen
(Streben nach dem Energieminimum und dem Wabhrscheinlichkeitsmaximum)
in derselben Richtung. Bei der Reaktion des Ammoniaks mit Halogenwasser-
stoffen bilden sich feste kristalline Stoffe, die Ammoniumsalze. In diesem Fall
verlduft die Reaktion in der Weise, daB die Bindungen im Reaktionsprodukt
fester sind als in den Ausgangsstoffen, sowie unter Verminderung der Stoff-
menge gasférmiger Stoffe:
1
NHs() + HBr¢) —NH,Brg; ~ AH = —188,5kl - mol-*
2 mol gasférmiger Stoffe
2
In diesem Fall wirkt die Tendenz, das Energieminimum zu erreichen (Pfeil 1),
gegen die Tendenz zum Streben nach maximaler Wahrscheinlichkeit (Pfeil 2).
Die im Experiment zu beobachtende Bildung von Ammoniumbromid erlaubt
die SchluBfolgerung, daB unter diesen Bedingungen die Tendenz, festere Bin-
dungen zu bilden, iberwiegt.
Unter gewshnlichen Bedingungen wird daher der Verlauf folgender Reaktionen
beobachtet:

1

NHsg) + %Brz(g) —>% Nz) + 3 HBrg); AH = —110kl - mol-1

2
1

3 HBr() + 3 NHs(g) — 3 NH,Brg; AH = —3 -188,5 ki - mol-?
2
(Die dickere Linie soll andeuten, welche der beiden Tendenzen unter den gege-
benen Bedingungen fiir die Verlaufsrichtung der Reaktion die entscheidende ist.)
Wenn man nun das gebildete Ammoniumbromid erwdrmt, kann man den
Verlauf einer endothermen Reaktion beobachten:

1
NH,Br() > NHage) + HBrig);  AH = +188,5 ki - mol-1
2
Der Verlauf des Prozesses unter diesen Bedingungen ist dadurch bedingt, daBB
die Tendenz, die. maximale Unordnung zu erreichen (Pfeil 2), dem Bestreben
Uberwiegt, festere Bindungen zu bilden (Pfeil 1).

Die Entropiednderung fiir diesen ProzeB betrigtASS = 218 . K-1. mol-1. Die Gleichgewichts-
konstante derReaktion bei einem Druck von p = 0,1 MPa ist folglich bei einer Temperatur von
T 188,5 - 1000 - J - mol~? 865 K (~ 500 °C

T o28..K1l.molt T = ) )
gleich Eins. Die thermische Zer g des A iumbromids in A iak und Bromwas-
serstoff beginnt folglich oberhalb 500 °C.
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Dieses Beispiel verdeutlicht noch einmal, daB bei erhéhter Temperatur solche
endothermen Reaktionen am wahrscheinlichsten sind, bei denen sich die Anzahl
der Molekile gasférmiger Stoffe vergréBert. Unter diesen Bedingungen bilden
sich Teilchen, fir die nicht die festere chemische Bindung, sondern eine maxi-
mal ungeordnete Verteilung dieser Teilchen untereinander charakteristisch
ist.

Eine analoge Betrachtungsweise 1Bt sich auch fir die Untersuchung der Oxy-
dation von Ammoniak mit Sauerstoff anwenden. Unter Bericksichtigung dessen,
daB die Oxydationszahl des Elements Stickstoff im Ammoniak die niedrigst-
mogliche ist, ziehen die Schiiler folgenden SchluB: Bei einer Erhéhung der
Oxydationszahl kommt es zur Bildung von elementarem Stickstoff (in den
Molekiilen des Stickstoffs ist die Oxydationszahl des Elements gleich Null). Zur
Bestdtigung dieser These ist die Reaktionsenthalpie, ausgehend von Angaben
Uber die Bildungsenthalpie der Bindungen oder iiber die Bildungsenthalpien der
Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte, zu berechnen. Aufgrund von Be-
rechnungen und unter Beriicksichtigung der Stoffmengen von Ausgangsstoffen
und Reaktionsprodukten wird die Reaktionsgleichung aufgestellt:

1

2 NHs(g) =+ % Og(g) - Ng(g) + 3 HZO(Q); AH = —633 kl - mol

2

Ein Experiment zeigt jedoch, daB keinerlei duBere Anzeichen einer Reaktion
beobachtet werden. Das ist offensichtlich durch den groBen Wert der Aktivie-
rungsenergie bedingt (die verhdltnisméBig festen Bindungen in den Sauerstoff-
molekilen miissen gelockert werden). Um die Aktivierungsschwelle zu ber-
winden, wird daher das Gemisch zu Beginn der Reaktion erwdrmt.

Die Schiiler gelangen so zu der Erkenntnis, daB die von ihnen getroffene Vor-
aussage, die auf dem Verstdndnis der die Richtung eines freiwillig verlaufenden
chemischen Prozesses bestimmenden GesetzmdBigkeiten beruht, bestdtigt
wird, wenn bestimmte Bedingungen (Erwdrmung des Ausgangsgemischs) fir
die Reaktion erfillt sind. Dessen ungeachtet ist die Voraussage richtig: Ammo-
niak kann durch Saverstoff zu elementarem Stickstoff oxydiert werden. Im
vorliegenden Fall (im Unterschied zur Oxydation durch Brom) besteht lediglich
auf dem Weg von der Méglichkeit zur Wirklichkeit ein gewisses, leicht zu Giber-
windendes ,,Hindernis*, die ,,Aktivierungsbarriere*‘.

Am Beispiel dieser Reaktion erkennen die Schiiler gleichzeitig, da8 endotherme
Reaktionen, die von einer Verminderung der Stoffmenge gasférmiger Stoffe
begleitet sind, freiwillig weder bei tiefen noch bei hohen Temperaturen ablaufen
kénnen. Wenn man beispielsweise die Frage nach der Realisierungsméglichkeit
eines Prozesses der Ammoniakbildung durch die Reaktion von Stickstoff mit
Wasserdampf beantworten will, gelangt man beim Untersuchen des Einflusses
bereits bekannter Faktoren auf die Richtung chemischer Reaktionen zu folgender
SchluBfolgerung: Der energetisch besténdigste Zustand ist der des elementaren
Stickstoffs und des Wasserdampfs; der Zustand maximaler Unordnung isi
ebenfalls fir diese Stoffe erreicht. Daher kénnen Stickstoff und Wasserdampf
nebeneinander existieren, ohne dabei irgendwelche Anzeichen einer chemi-
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schen Reaktion zu zeigen:
1

N2(g) —|- 3 HzO —2 NHs(g) + —;—02; AH = 633 kJ - mol-1

2

Anders ausgedriickt, eine derartige Wechselwirkung kann freiwillig unter
keinerlei Bedingungen realisiert werden. Aus der Reaktionsgleichung wird er-
sichtlich, daB die Enthalpiednderung im Verlauf des angenommenen Prozesses
AH = 633 ki - mol~? betrdgt, das heiBt, gréBer als Null ist. Die Entropiednde-
rung ist kleiner als Null (AS® = —65,3) - K- - mol~?).
Die nach der Gleichung AG = AH — T - AS berechnete Anderung der freien
Enthalpie ist daher sowohl bei tiefen, als auch bei hohen Temperaturen gréBer
als Null. Dadurch wird die prinzipielle Unméglichkeit eines derartigen Pro-
zesses belegt.
Ferner kann man den Schiilern die Aufgabe stellen, die thermochemische Glei-
chung unter der Voraussetzung zu formulieren, daB als Oxydationsprodukt des
Ammoniaks Stickstoffmonoxid entsteht. Wenn beim vorigen Beispiel die Berech-
nungen auf der Grundlage der betreffenden Bildungsenthalpien der Bindungen
durchgefiihrt wurden, so kann man beim vorliegenden Beispiel die Werte der
Bildungsenthalpien der Stoffe benutzen. Dabei gelangen die Schiiler zu folgen-
dem Ergebnis:

1

5

2NHs) + 5

Oz(g) -2 NO(Q) +3 Hzo(,); AH = —452,2 k] - mol1

2

Die Tendenz, das Energieminimum und auch die maximale Wahrscheinlichkeit
zu erreichen, férdert den Verlauf der angenommenen Reaktion. Die Oxydation
von Ammoniak zu Stickstoffmonoxid ist daher ebenfalls ein Beispiel fir einen
prinzipiell méglichen, freiwillig verlaufenden ProzeB.

Beim Vergleich der letzten thermochemischen Gleichung mit der vorhergehenden
gelangt man zu der Erkenntnis, daB die Oxydation des Ammoniaks zu Stick-
stoffmonoxid mit einer geringeren freiwerdenden Reaktionsenthalpie verbun-
den ist. Daher ist die Verbrennung des Ammoniaks zu elementarem Stickstoff
energetisch vorteilhafter. Fiir die Ammoniakoxydation bis zum Stickstoffmonoxid
ist die Anwesenheit eines Katalysators (insbesondere eines Platin-Rhodium-
Katalysators) erforderlich, dessen selektive Wirkung (durch Herabsetzung der
Aktivierungsschwelle) den vorwiegenden Verlauf gerade dieser Reaktion ge-
wiihrleistet (98 ... 99%). Ein Gemisch von Ammoniak und Sauerstoff wird bei
800 °C sehr schnell durch ein Platin-Rhodium-Netz geblasen. Die reagierenden
Gase sind nur auBerordentlich kurzzeitig (nicht ldnger als 0,001 s) mit dem Me-
tall in Kontakt, da andernfalls das gebildete Stickstoffmonoxid mit Ammoniak
unter Bildung von Wasserdampf und Stickstoff reagiert:

2 NHS(g) +3 NO(g) —)%Nz(g) +3 Hzo(g): AH = —903,7 kJ - mol-2
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Die behandelten Beispiele bestdtigen die reduzierenden Eigenschaften des
Ammoniaks. Um die Aneignung des Unterrichisstoffes durch die Schiler zu
Uberpriifen, kann man ihnen folgende Frage vorlegen:

Ist die Ammoniakoxydation auch mit anderen (auBer den betrachteten) Oxy-
dationsmitteln méglich? Insbesondere ist das Problem zu stellen und zu I6sen,
ob die Ammoniakoxydation durch Metalloxide, zum Beispiel durch Kupfer(ll)-
oxid, méglich ist. Dabei sollten die Schiler neben dem Entwickeln der Reak-
tionsgleichung auch die Reaktionsenthalpie berechnen.

Bei der Behandlung der Sauerstoffverbindungen des Stickstoffs kann die Syn-
these der Stickstoffoxide aus den Elementen betrachtet werden. Dazu werden
die folgenden Reaktionsgleichungen formuliert (An bedeutet die Anderung der
Stoffmenge):

Na) + 12—02(9) — Nzo(g); AH = +81,5 ki - mol%;

An= —0,5mol (1)
Nz(g) + Oz(g) 2 NO(q); AH = +180,8 kJ - mol-1;

An=0 )

Nz(g) +% Oz(e) = N3Os(a); AH = +83,7 kl - mol%;

An = —1,5 mol 3)
Na(g) + 2 Og(g) —2 NOgg); AH = +67,8 k] - mol-1;

An = —1 mol (4)

Nz(g) + ; 02(9) — N205(g); AH = 4+12,5 kJ - mol-1;
An= —=25mol ()

Ein Vergleich dieser Reaktionen gestattet folgende SchluBfolgerungen:

1. Die Prozesse der Bildung von Stickstoffoxiden aus den Elementen sind alle
durch das Fehlen der Tendenz, das Energieminimum zu erreichen, gekenn-
zeichnet. Daher ist die freiwillige Bildung von Stickstoffoxiden aus den Elemen-
ten bei tiefen Temperaturen nicht méglich.

2. Alle Prozesse der Bildung von Stickstoffoxiden aus den Elementen sind von
einer Verminderung der Stoffmenge gasférmiger Stoffe begleitet: An ist in
allen Fdllen kleiner als Null, bis auf die Reaktion (2), fir die An = 0 ist. Fir
diese Reaktionen (1), (3), (4) und (5) kann folglich der Zustand maximaler
Wabhrscheinlichkeit nicht erreicht werden. Die Bildung der gasférmigen Stick-
stoffoxide Distickstoffoxid N,O, Distickstofftrioxid N,O,, Stickstoffdioxid NO,
und Distickstoffpentoxid N,O; kann also auch bei hohen Temperaturen nicht
freiwillig verlaufen. Die Bildung des Stickstoffmonoxids NO fiihrt ebenfalls
nicht zum Energieminimum, weil diese Reaktion endotherm verlduft. Wie aus
Gleichung (2) ersichtlich, ist An fiir diesen ProzeB jedoch gleich Null. Es sieht
so aus, als ob bei dieser Reaktion keine Anderung des Ordnungsgrades erfolgt,
so daB eine Temperaturdnderung keinen EinfluB auf die Richtung der Reaktion
ausiiben wiirde. In Wirklichkeit erlangen jedoch die Wahrscheinlichkeitsfak-
toren des Stickstoffmonoxids ein geringfiigiges Ubergewicht iiber die entspre-
chenden Faktoren der Stoffe, aus denen es gebildet werden kann (die Entropie
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des Stickstoffmonoxids ist groBer als die Entropie eines stochiometrischen Ge-
misches aus Stickstoff und Sauerstoff). Eine Temperaturerhdhung iibt daher ei-
nen geringfiigigen positiven EinfluB auf die Bildung des Stickstoffmonoxids aus
Stickstoff und Saverstoff aus.

Die Synthese von Stickstoffmonoxid bei hohen Temperaturen wird dadurch
méglich, weil die Entropiednderung bei der Reaktion

Nog) + Oz(e) >2NO¢);  AH = +180,6 ki - mol—?
positiv ist:
AgS = 2 Sno — (Sn, + So))
AgS = [2 -210,6 — (191,5 + 205,0)]J - K~* - mol=1 = 24,7 ) - K~ - mol~*
ARG der Reaktion wird nach der Gleichung
ARG = 108,6 ki - mol~* — T -0,0247 kJ - K- - mol-*

berechnet, und man gelangt zu der SchluBfolgerung, daB mit Erhéhung von T
die GréBe AgG kleiner wird.

Diese Beispiele sind insbesondere deshalb interessant, weil sie den Schulern
in einer Reihe von Fillen gestatten, die Frage der prinzipiellen Realisierbarkeit
von Prozessen eindeutig zu beantworten. So fiihrt die Verallgemeinerung der
Ergebnisse aus der Analyse der Gleichungen (1), (3), (4) und (5) zu der Erkennt-
nis, daB endotherme Prozesse, die von einer Verminderung der Stoffmenge
gasférmiger Stoffe begleitet sind, unter keinerlei Bedingungen zu verwirklichen
sind.

Als Beispiel fur einen ProzeB, bei dem die entgegengesetzte Wirkung der Ten-
denzen zu beobachten ist, kann die Oxydation von Stickstoffmonoxid zu Stick-
stoffdioxid dienen. Die Reaktionsenthalpie ldBt sich leicht aus den Bildungs-
enthalpien berechnen:

1
NO) + 7 Oz(g) = NOg(g); AH=1
+90,4 +33,9 AgH in k- mol™*

= [33,9 — 90,4] ki - mol-* = —56,5 kJ - mol—2
1

NO) + %:Oz(g) 2 NOg(q); AH = —56,5k] - mol

2

Daraus folgt, daB bei niedrigen Temperaturen die Oxydation von Stickstoff-
monoxid zu Stickstoffdioxid erfolgt; hingegen wird bei einer Temperaturer-
héhung die Zersetzungsreaktion des Stickstoffdioxids unter Bildung von Stick-
stoffmonoxid und Sauerstoff ablaufen. Beim Erwdrmen einer zugeschmolzenen
Ampulle mit Stickstoffdioxid ist dies leicht zu beobachten. Die Erwdrmung fihrt
zu einer Entfarbung (das Gleichgewicht wird auf die Seite der farblosen Gase
Stickstoffmonoxid und Sauerstoff verschoben); dagegen erscheint bei der Ab-
kihlung erneut die intensive Fdrbung (das Gleichgewicht wird auf die Seite
des braunen Stickstoffdioxids verschoben).
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Ein dhnliches Beispiel ist der Zerfall von konzentrierter Salpetersdure. Der
Verlauf dieser endothermen Reaktion wird unter gewdhnlichen Bedingungen
durch das betrdchtliche Anwachsen der Unordnung infolge der VergréBerung
der Stoffmenge gasférmiger Stoffe gewéhrleistet (An = 5):

1

4 HNOs(m == 4 NOz(g) + Oz(g) + HyOqmns AH = 4258,5 kJ - mol-1
2

Der Zerfall der Salpetersdure verlduft beim Erwédrmen weitaus intensiver, da
sich bei dieser Reaktion der Unordnungsgrad vergréBert und die Stoffmenge
gasférmiger Stoffe gréBer wird (Wasser verwandelt sich in den gasférmigen
Zystand). Nicht nur die Salpetersdure, sondern auch viele andere Sduren,
deren Anhydride gasférmige Stoffe sind, zersetzen sich daher bereits bei ge-
wohnlichen Bedingungen und besonders natiirlich beim Erwérmen.

Das Verstdndnis des Einflusses der betrachteten Faktoren (des Energie- und des
Wahrscheinlichkeitsfaktors) erlaubt bei der Behandlung konkreter Beispiele
den Schillern, folgende grundlegende SchluBfolgerungen zu ziehen:

1. Exotherme Reaktionen, die von einer VergréBerung der Stoffmenge gas-
férmiger Stoffe begleitet sind (VergréBerung der Unordnung), sind bei allen
Temperaturen méglich.

2. Endotherme Reaktionen, die von einer Verringerung der Stoffmenge gas-
férmiger Stoffe begleitet sind (Verringerung der Unordnung), sind bei jeder
beliebigen Temperatur unméglich.

3. In allen iibrigen Féllen kann die Reaktion in der Richtung ablaufen, in der
der EinfluB einer der beiden Tendenzen iiberwiegt. Dabei kénnen

a) exotherme Reaktionen, die von einer Verringerung der Stoffmenge gas-
férmiger Stoffe begleitet sind (Verringerung der Unordnung), bei niedrigen
Temperaturen ablaufen und

b) endotherme Reaktionen, die mit einer VergréBerung der Stoffmenge gas-
férmiger Stoffe einhergehen (VergréBerung der Unordnung), bei hoheren
Temperaturen.

6.4. Behandlung des Kohlenstoffs und des Siliziums

Beim Kennzeichnen des Atombaus von Kohlenstoff stellen die Schiiler fest, daB
die Elektronen folgendermaBen in der AuBenschale verteilt sind: 2s22p% Eine
derartige Verteilung legt die Ausbildung von zwei Bindungen nahe, was jedoch
nicht durch experimentelle Daten bestétigt wird. Fir Kohlenstoff sind Verbin-
dungen charakteristisch, in denen er normalerweise vierwertig auftritt. Das

v {I 401kJ-mol™ } vy
[+4] [+]
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wird damit erkldrt, daB Kohlenstoffatome im Verlauf der chemischen Reaktion
aus ihrem Grundzustand s?p? endotherm in den angeregten Zustand sp® iiber-
geht.

Isolierte Kohlenstoffatome verbinden sich leicht mit anderen Atomen, was durch
die Reaktionsenthalpie von Prozessen wie

Cio) + 4 Hg) = CHy(g); AH = —1662,2 k] - mol1
C(g) + 20 — CO»(g,; AH = —1607,6 k] - mol1

bestdtigt wird.

Auch die Reaktionsenthalpien fir die Reaktion von Kohlensioffutomen mit Was-
serstoffmolekiilen beziehungsweise mit Sauerstoffmolekiilen kénnen die Schiiler
berechnen. Alle diese Angaben deuten darauf hin, daB isolierte Kohlenstoff-
atome leicht reagieren. AnschlieBend werden die Eigenschaften der durch
Kohlenstoffatome gebildeten Modifikationen des Elements erklédrt. Hierbei
sollte daran erinnert werden, daB die Wechselwirkung der Atome von solchen
nichtmetallischen Elementen der 2. Periode, wie Fluor, Sauerstoff und Stickstoff,
zur Bildung von Modifikationen mit molekularem Aufbau fihrt. Im festen Zu-
stand sind fir alle diese Stoffe molekulare Kristallgitter (Molekilkristalle) cha-
rakteristisch, in deren Gitterpunkten sich zweiatomige Molekile (F,, O, N,)
befinden. Die Bildung zweiatomiger Kohlenstoffmolekile C, kann man sich
nach folgendem Schema vorstellen:

R
:C-+ C: - :C=C:; AH = —610,8 k] - mol—1
1 1 g

Derartige Molekiile existieren bei sehr hohen Temperaturen und sind durch
einen Kernabstand von 0,131 nm gekennzeichnet (die Bildungsenthalpie der
Bindung betrdgt ApsgH = —610,8 k) - mol~2. Bei tieferen Temperaturen sind
die Modifikationen Graphit und Diamant bestdndig, deren Bildung exotherm
verlduft:

Cig) = Coaraphit; AH = —715,4 k) - mol*

Cig) > Cpiamant; ~ AH = —713,5k} - mol—?

Sowohl Diamant als auch Graphit liegen nicht als Molekiilkristalle vor. Beide
Modifikationen werden durch den Zusammenhalt einer groBen Anzahl von
Atomen gebildet, die im Raum auf bestimmte Weise zueinander angeordnet
sind. Wenn ihr Kristallgitter zum molekularen Typ gehéren wiirde, so miBte
man erwarten, daB die durch Kohlenstoffatome gebildete Modifikation des
Elements bei Bedingungen des Normzustundes oder wenig verdnderten Be-
dingungen gasférmig ist.

Der Grund dafir, daB Kohlenstoff unier gewdhnlichen Bedingungen feste
Stoffe bildet, wird verstindlich, wenn ma» die Energetik bei der Bildung der
betreffenden Strukturen betrachtet:

1
Modifikation 7 Cz(g) Cbiamant CGraphit
Enthalpiednderung bei der Bildung
aus isolierten Atomen —305,4 —713,5 —715,4
AH in ki - mol—
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Die Bildung der kristallinen Stoffe Diamant und Graphit aus den isolierten
Atomen ist energetisch weitaus vorteilhafter als die Vereinigung zu zweiatomi-
gen Molekilen C,. Daraus folgt, daB mit Verringerung der Temperatur die
Spaltung der z-Bindungen in den C;-Molekilen und die gleichzeitige Bildung
der festeren g-Bindungen in den Graphit- und Diamantkristallen vorteilhafter
werden. Die 7-Bindungen im Molekiil C, sind im Gegensatz zu den z-Bindungen
im Stickstoffmolekil infolge der VergroBerung des Kernabstandes beim Stick-
stoff im Vergleich zum Kohlenstoff weniger fest (# S.117). Wenn sich durch
Vereinigung der Stickstoffatome ein fester Stoff bilden wiirde mit einer Struk-
tur, bei der jedes Atom von drei Nachbaratomen umgeben ist, so wire die
Enthalpiednderung bei der Bildung AH = +375,3 kl - mol-1. Hingegen ist die
Bildungsenthalpie der Bindung fir 0,5 mol gasférmigen Shcksfoﬂ‘glelch ApggH=
= —477,8 kl - mol-1. Erfolgt also der Ubergang von molekularem Kohlen-
stoff C, zu Kristallen, wie Graphit, exotherm, so kann der Ubergang von
N,-Molekiilen zu festem Stickstoff mit einer atomaren Struktur nur endotherm
ablaufen. Bei nicht allzuhohen Temperaturen ist folglich fir Stickstoff die Bil-
dung zweiatomiger Molekiile und fiir Kohlenstoff die Bildung von kristallinen
Strukturen vom Graphit- oder Diamanttyp energetisch am vorteilhaftesten.
Daher ist das Element Stickstoff unter Bedingungen des Normzustandes ein
Gas (genau wie Saverstoff); dagegen tritt das Element Kohlenstoff normaler-
weise im festen Zustand auf.

Bei der Behandlung der chemischen Eigenschaften der Elemente ist der Zu-
sammenhang zwischen Bildungsenthalpie der Bindung und Reaktionsfahigkeit
der Stoffe zu beachten. Man kann den Schiilern vorschlagen, die Bildungs-
enthalpie des Methans aus den Elementen zu berechnen und den erhaltenen
Wert mit der Bildungsenthalpie des Methans aus den isolierten Atomen zu ver-
gleichen. Beim Berechnen wiére wie folgt vorzugehen:

Atomisierung von 1 mol Graphit:

C(() —>C(g); AaH = +715,4 k) - mol—2 (1)
Dissoziation der Bindungen von 2 mol Wasserstoff:

2 Hyq) —>4Hg);  AH= 4872k} - mol? )
Bildung von 1 mol Methan aus den isolierten Atomen:

Cig) + 4 Hg) = CHy(g); AgdgH = —1662,2 k] - mol~1 (3)
Durch Zusammenfassen der Gleichungen (1), (2) und (3) erhdlt man:

C» + 2 He(g) > CHa(g); AgH = —74,8 kJ - mol—* (4)

Die Blldungsenfhulpxe des Methans aus den elementaren Stoffen ist folglich um
ein Vielfaches geringer als die Bildungsenthalpie aus isolierten Atomen.

Das ndchste Beispiel ist das Berechnen der Bildungsenthalpie des Kohlendioxids
aus den Elementen. Auch in diesem Fall ist die Bildungsenthalpie aus den Ele-
menten geringer als aus den isolierten Atfomen.

Die Diskussion der betrachteten Beispiele fordert das BewuBiwerden der Er-
kenntnis, daB sich die Eigenschaften der Elemente nicht eindeutig nur aus der
Natur der sie bildenden Atome ableiten lassen. Die chemische Reaktionsfdhig-
keit der Elemente ist daher im allgemeinen bedeutend geringer als die der
isolierten Atome.
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SchlieBlich soll noch ein Beispiel dafir angefihrt werden, da man aus der
GroBe der Reaktionsenthalpie sehr héufig keine SchluBfolgerungen auf die
thermische Stabilitét oder Instabilitdt ziehen kann. Zum Beispiel betrdgt die
Bildungsenthalpie des Methans (aus dem Elementen) AgH = —74,8 ki - mol~1;
dagegen ist die Bildungsenthalpie des Siliziumkarbids SiC gleich AgH =
= —62,7k} - mol~1. Daraus folgt jedoch keineswegs, daB Siliziumkarbid ther-
misch weniger bestindig als Methan ist. Berechnungen zeigen, daB die Zerset-
zung des Methans in die Elemente bei etwa 650 °C beginnt. Anders ausge-
driickt, bei dieser Temperatur ist die Gleichgewichtskonstante K der Reaktion

CHy(g) 2= Cir) + 2 Hayg) K=1

(bei diesen Bedingungen enthdlt das Gasgemisch etwa 60 Vol%, Wasserstoff
und etwa 40 Vol%, Methan). Siliziumkarbid (Karborund) hat eine hohe ther-
mische Bestdndigkeit. Seine Schmelztemperatur betrégt 2830 °C. Berechnungen
zeigen, daB die Zersetzung dieses Stoffes in gasformige Stoffe (Kohlenstoff-
molekiile und Siliziumatome) erst bei 5000 °C verlaufen kann. Die thermische
Stabilitdt kann daher nur bei homologen Stoffen und dhnlichen Reaktionen auf
der Grundlage der Reaktionsenthalpien verglichen werden.

Wenn man zum Beispiel die Reaktionsenthalpien fir die Zersetzungsreaktionen
der Karbonate der Elemente der |l. Hauptgruppe des Periodensystems ver-
gleicht, gelangt man zu der Erkenninis, daB sich ihre thermische Stabilitét in
derselben Richtung vergréBert wie auch der Betrag der Reaktionsenthalpie
(Tab. 24).

‘Tabelle 24 Anfangsiemperatur fiir die thermische Zersetzung einiger Karbonate
in Abhdngigkeit von der Reakii halpi

MgCO, CaCo, SrCo, BaCO,

Reaktionsenthalpie
AH in kJ - mol~ fiir die

Reaktion

MeCO3(r) = MeOys) + CO2(g) +104,0 +177,4 +234,3 +267,7
Anfangstemperatur der

Zersetzung & in °C 230 832 1130 1300

(bei pco, = 0,1 MPa

Die Reaktionsenthalpie kann oft keinen direkten Hinweis darauf geben, wie
fest die Bindung zwischen den Atomen in der Verbindung ist. Aus der Bildungs-
enthalpie des Siliziumkarbids aus den Elementen AgH = —62,7 kJ - mol~* und
aus den Afomisierungsenthalpien des Graphits (AmH = +715,4 ki - mol—2)
und des Siliziums (AsH = +468,8 k) - mol~?) kann man die Bildungsenthalpie
des Siliziumkarbids aus den isolierten Atomen berechnen:

Sitg) + C(g) = SiCpy; AgH=1?

+4688 47154 —62,7  AHinki-mol™.

AgH = [—62,7 — (468,8 + 715,4)] k) - mol~1 = —1246,9 ki - mol~2
Daraus folgt, daB die ,,reine* Enthalpiednderung fir die Bindungsbildung
zwischen den Atomen des Siliziums und des Kohlenstoffs betrdchtlich ist und in
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vollem MaBe den Vorstellungen von der Stabilitdt der Verbindung entspricht.
Der geringe Wert der Reaktionsenthalpie der Bildung der betreffenden Ver-
bindung aus den Elementen ist durch den hohen Energieaufwand fiir die Spal-
tung der festen Bindungen in den Teilchen der Ausgangsstoffe bedingt.

7. Behandlung der Energetik von Vorgdngen
beim Lésen von Elekirolyten

Eine groBe Bedeutung haben die Fragen der Energetik auch bei der Unter-
suchung der GesetzmdBigkeiten des Verlaufs chemischer Reaktionen in waBri-
gen Elektrolytlésungen. Auf der Grundlage der Anwendung energetischer
Parameter beim Behandeln dieser Reaktionen 1Bt sich wiederum zeigen, daB
der freiwillige Verlauf von Reaktionen bestimmt wird durch die Tendenz, das
Energieminimum zu erreichen (die stabilsten chemischen Bindungen zu bilden),
und durch die Tendenz, die maximale Unordnung zu erreichen (Teilchen mit
einer groBen Bewegungsintensitét zu bilden). Das Behandeln einfacher energe-
tischer Vorstellungen Uber viele, in Lésung ablaufende, chemische Reaktionen,
verstdrkt das deduktive Herangehen im Unterricht betréchtlich und eroffnet
groBe Méglichkeiten fir das Aufwerfen von Problemsituationen bei der Neu-
vermittlung von Unterrichtsstoff.

Ein derartiges Vorgehen sichert am besten die Entwicklung des logischen Den-
kens bei den Schiilern. Es wird immer dann geférdert, wenn der Unterrichfs-
stoff um die Kernprobleme der Wissenschaft, die die wichtigsten und tiefgrei-
fendsten Beziehungen zwischen den Dingen und Erscheinungen widerspiegeln,
gruppiert ist. Dies gewdhrleistet das Einordnen vereinzelter Kenntnisse in eine
einheitliche Struktur, die Voraussetzung fiir das Ausprédgen grundlegender
weltanschaulicher Kategorien und Ideen bei den Schiillern darstellt. Leider
wurde dieser Tatsache bisher wenig Aufmerksamkeit geschenkt.

Im Zusammenhang damit ergeben sich bei der Behandlung von Grundlagen
der Theorie wdBriger Elekirolytlésungen folgende Aufgaben:

das Aufkldren der Rolle des Lésungsmittels (Wasser) bei der Bildung neuer
chemischer Bindungen mit gelésten Stoffen und der dadurch bedingten Ande-
rung der Reaktionsfdhigkeit,

das weitere Entwickeln des Verstdndnisses ber den EinfluB von Energie- und
Wabhrscheinlichkeitsfaktoren auf die Richtung freiwillig ablaufender chemischer
Reaktionen.

Das Lésen von Elektrolyten im Wasser ist in vielen Féllen ein exothermer Pro-
zeB. Das in methodischer Hinsicht giinstigste Beispiel ist das Auflésen von Li-
thiumchlorid in Wasser. Die negative Reaktionsenthalpie dieses Prozesses
kann mit Hilfe eines Thermoskops leicht nachgewiesen werden.

Aus dem Experiment geht hervor, daB beim Auflésen chemische Bindungen
gespalten und dafiir neve gebildet werden. Kenntnisse iiber die Kristallgitter-
energie erlauben die SchluBfolgerung, daB der Energieaufwand zur Spaltung
der lonenbeziehung im Lithiumchlorid-Kristall 841,8 k) - mol~* betrdgt:

LiCly — Lidsy + Clig); AU = +841,8 kI - mol
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Hieraus 1dBt sich leicht ableiten, daB die Wechselwirkung der lonen mit Wasser-
molekilen exotherm vor sich gehen muBte. Der Lehrer sollte nun die Schijler
mit einem neuen Begriff bekannt machen: ,,Hydratationsenthalpie der lonen*
(A S.47f). Daran anschlieBend sind die Vorgdnge quantitativ zu beschreiben.
Dies fihrt zu folgendem Schema (Abb. 13):

AgU=841,8kJ-mol”

. 4 =
LiCl(yy " Li%g) + Cl7q)
AH=-41k-mol™ | AyH =-531,5k!-mot” Ay H=-3515k)-mol”
c b b
Li*nH,0 + Cl™m H,0
s =
(Li (aq)) (Ct (aq))

Abb.13 Schema zur Energetik beim Lésen von Lithiumchlorid in Wasser

Die Linie (c) entspricht der Reaktionsenthalpie beim Lésen von Lithiumchlorid
in einer unendlich groBen Wassermenge. Dieses Lésen moge sich gedanklich
in folgenden Phasen vollziehen:

a) Das Aufspalten des lonenkristalls in freie lonen ist ein endothermer ProzeB,
der einen der Kristallgitterenergie entsprechenden Energieaufwand erfordert
(a): AcU = 841,8 kJ - mol~?

b) Die Hydratisierung der lonen ist ein exothermer ProzeB, wobei die frei-
geseizte Energie der Summe der Hydratationsenthalpien von Lithium- und
Chlorid-lonen entspricht (b):

AuHiif,y= —5313 kl - mol~* und  AuHer, = —351,5kJ - mol—*

Die gesamte Reaktionsenthalpie fir das Lésen des Salzes betfrégt:

AH = AgH! + (AuHuig,,, + AuHaigy)

Fir den vorliegenden Fall ergibt sich:

AH = [841,8 + (—531,3 — 351,5)] k) - mol~ = —41,0 ki - mol™*

Ferner kann man die Energetik des Léseprozesses von Kaliumchlorid behandeln

dessen Kristallgitterenergie AgU = 703 ki - mol—1 betrdgt. Die Hydratations-
enthalpie der lonen insgesamt betrdgt

AnH = —(337,5 4 351,5) kl - mol~t = —689 kJ - mol~*.

Daraus ergibt sich die Lésungsenthalpie

AH = (703 — 689) kJ - mol= = +14 ki - mol~2.

Bei diesem ProzeB erfolgt die Bildung von weniger festen Bindungen (die Bin-
dungen zwischen den lonen und der Hydrathille ist weniger fest als die Bin-

1 Die Kristallgitterenergie AGU entspricht in groBer Anndherung dem Wert fir die entsprechende Enthalpie.
d.h.U=H
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dungen zwischen den lonen im Kristallgitter). Ein Experiment zeigt jedoch, daB
das Lésen von Kaliumchlorid freiwillig und endotherm verlduft. Die Schiler
gelangen zu der Erkenntnis, daB im vorliegenden Falle die Tendenz, die maxi-
male Wahrscheinlichkeit zu erreichen, Gberwiegen muB.

Die geordnete Anordnung der lonen im Kristall wird durch ungeordnete,
unregelméBige Bewegungen der hydratisierten lonen in der Lésung abgeldst.
Der Zustand hydratisierter lonen in Lésung ist folglich im Vergleich zum Zu-
stand der lonen durch eine gréBere Wahrscheinlichkeit gekennzeichnet. Beim
Lésen von Lithiumchlorid férdern beide Tendenzen den Ubergang der lonen
in den hydratisierten Zustand. Dagegen ist beim Lésen von Kaliumchlorid eine
Konkurrenz der Tendenzen zu beobachten; die Tendenz, das Maximum an
Wabhrscheinlichkeit zu erreichen, erlangt jedoch dabei das Ubergewicht.

1

LiClgy + aq — Likq) + Clia)s AH = —41 ki - mol?
2
1
KClg + aq — K(T,q) + Clq); AH = 414kl - mol?
2
Das Symbol aq steht fiir eine unendlich groBe Wassermenge. Die hydratisierten
lonen werden mit Kat{.q) und Anjgq) bezeichnet.
Wenn man die Enthalpiednderung eines angenommenen Prozesses beim ,,L6-
sen* von Silberchlorid berechnet, kann die praktische Unl&slichkeit dieses
Stoffes in Wasser durch die groBe Stabilitdt des Kristallgitters erkldrt werden.
1

AgCly — Agiaq) + Claq;  AtH = +62kl - mol~*

2

Die Tendenz, die jeweils festere Bindung zu bilden, gewinnt in diesem Falle
das Ubergewicht.
Des weiteren sollte die Energetik des Loseprozesses von Stoffen mit einer
polaren Atombindung, wie Chlorwasserstoff! untersucht werden. Die Reak-
tionsenthalpie dieses Prozesses (bei unendlich groBer Wassermenge) betrdagt
AH= —75kJ - mol™2.

1

HClw) + aq > Hite) + Cliag;  AtH = —75kJ - mol™

2
Das Losen von Salpetersdure kann man mit Hilfe des folgenden Schemas ver-
deutlichen:

1

HNO:;((]) + aq —)H(tq) + NOg_(uq); AtH = —33 klJ - mol—?
2

Auf der Grundlage der behandelten Beispiele gelangen die Schiiler zu der
Erkenntnis, daB beim Auflésen von Stoffen mit lonenbeziehung oder polaren

1 Methodische Fragen bei der Behandlung des Mechanismus beim Auflésen der Stoffe werden hier nicht berihrt.
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Atombindungen in Wasser die Bildung von hydratisierten lonen erfolgt. In den
Féllen, wo die chemischen Bindungen der lonen mit der Hydrathille des Was-
sers fester sind als die Bindungen zwischen den Teilchen der Ausgangsstoffe,
hat die Reaktionsenthalpie fir das Lésen (Losungsenthalpie) einen negativen
Wert. Das Auflésen eines Stoffes wird in den Féllen beobachtet, bei denen die
Tendenz, die festeren Bindungen zwischen lonen und der Hydrathiille einzu-
gehen, mit der Tendenz, dabei die maximale Unordnung zu erreichen, ber-
einstimmt oder Uber diese dominiert.

Wenn die Bindungen in den hydratisierten lonen weniger fest sind als zwischen
den Teilchen der Ausgangsstoffe, so sind drei Félle méglich:

1. Die Tendenz, verstirkt ungeordnet sich bewegende Teilchen zu bilden, ist
stirker als die Tendenz, die festeren Bindungen auszubilden. In diesem Falle
wird ein endothermer L&seprozeB des Stoffes beobachtet.

2. Die Tendenz, die festeren Bindungen auszubilden, ist stérker als die Tendenz,
ungeordnete sich bewegende Teilchen (hydratisierte lonen) zu bilden. Dabei
wird praktisch kein Lésen des Stoffes beobachtet. (Richtiger ist es zu sagen:
Eine sehr geringe Masse des Stoffes geht in Lésung. Damit wird ein Zustand
des Gleichgewichts zwischen Lsung und Niederschlag erreicht.)

3. Die Tendenz, die maximale Unordnung zu erreichen, wirkt in derselben
Richtung (die Unordnung ist im Kristall groBer als in der Lésung) wie die Aus-
bildung festerer Bindungen zwischen den Teilchen des Feststoffes. Auch in
diesem Fall erfolgt praktisch kein Auflésen des Stoffes.

8. Behandlung der Energetik
im Zusammenhang mit der Behandlung von Metallen

Wenn im Chemieunterricht ausfihrlich Metalle zu behandeln sind, sollien die
wichtigsten Begriffe der Energetik angewendet werden, um zu kldren, ob ein
chemischer ProzeB realisierbar ist oder nicht. Die Schiiler wissen bereits, daB
fur alle Metalle die Eigenschaft typisch ist, bei der Reaktion mit Elementen und
auch mit Verbindungen als Redukfionsmittel aufzutreten. Sie zeigen jedoch
unterschiedliche reduzierende Eigenschaften.

Die Aufmerksamkeit ist auch darauf zu lenken, daB metallische Elemente
betrachtet werden und nicht isolierte Atome. Daher ist es zur Abschdtzung ihrer
Reaktionsféhigkeit notwendig, eine solche quantitative Kennzeichnung mit ein-
zubeziehen, die die Energetik des Ubergangs vom metallischen Element zu den
isolierfen Atomen widerspiegelt. Als derarfiges kennzeichnendes Merkmal
dient die GréBe der Atomisierungsenthalpie. Beim Betrachten einer Tabelle mit
den Atomisierungsenthalpien der Metalle (die man auf Grund der in Tabelle 6,
Seite 37, angefilhrten Werte zusammenstellen kann) gelangen die Schiler zu
dem SchluB, daB diese GréBe einen erheblichen EinfluB auf die gesamte Ener-
giebilanz der Reaktionen mefallischer Elemente hat. Zur Veranschaulichung
der Bedeutung der Atomisierungsenthalpie kann man Energieschemas fir die
Bildung einiger Oxide heranziehen.
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Enthalpie— Cug) * O(q)
dnderung —

AH
in kJ-mol™ 249,3kJ-mol™

Zn,y+ O
(@ 1,
L) Cuig)* 7 02q)

[y
249,3kJ-mol™ 743,9kJ- mol™!

; 339 kJ - mol”!
Zn(g) + 7 O(g)

130,5kJ-mol™

4
Zngy ++ 0y Cuty* 2029)

728,7 kJ-mol™
155,6 kJ- mol™

Ccuo
3489 kJ-mol” ki)
Zn0(s) |
a b

Abb. 14 Energieschema fiir die Bildung von Zinkoxid (a) und Kupfer(ll)-oxid (b) aus isolierten
Atomen sowie aus den Elementen

Die Reaktionsenthalpie fir die Bildung von Oxiden aus den Elementen wird
um so gréBer sein, je geringer die Atomisierungsenthalpie des Metalls und je
groBer die Bildungsenthalpie des Oxids aus den isolierten Atomen (atomare
Bildungsenthalpie) ist (Abb. 14).

Auf der Grundlage bekannter Werte fiir die Atomisierungsenthalpie der Ele-
mente und der Standardwerte fir die Bildungsenthalpie der Oxide kann man
berechnen, wie groB die atomare Bildungsenthalpie des Oxids ist:

Die Bildungsenthalpie der Bindung bei einem Oxid aus den isolierten Atomen
ergibt sich als Summe der Absolutbetridge der Bildungsenthalpie des Oxids aus
den Elementen, der Atomisierungsenthalpie des Elements und der Atomisie-
rungsenthalpie des Saverstoffs (AaHo, = 249,3 ki - mol=2), das heiBt:

- |AsdgHmeo| = |AsHmeo| + |AatHMme| + |AatHo,|

Fir die Bildungsenthalpie der Bindung erhalten wir auf diese Weise fir Zink--
oxid: ApsgH = —728,7 ki - mol~1; fiir Kupfer(ll)-oxid ApagH = —743,9 k) -
- mol~L.

Die Reaktionsfihigkeit der Atome dieser Metalle zu Sauerstoffatomen unter-
scheidet sich nur wenig voneinander. Gleichzeitig ist jedoch die Reaktionsfdhig-
keit des Elements Zink gegeniiber dem Element Sauerstoff wesentlich gréBer als
die des Kupfers (AsHzno = —348,9 kI - mol~* und AgHcyo = —155,6 ki -
- mol-). Die gréBere Reaktionsfdhigkeit des metallischen Zinks gegeniber
Sauerstoff ist im vorliegenden Fall also nicht durch den Unterschied der energe-
tischen Merkmale der Atome bedingt, sondern dadurch, daB die chemische
Bindung zwischen den Zinkatomen im Metallkristall fest ist. In der Abbildung 15
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Enthalpie- ﬁ Be(g) + O(g)
dnderung

AH .
in kJ-moi~! 2493 kJ-mol™? Bag) + Oqg)

ol
Be(g)+ 7 O2(g) 249,3kJ- mol™

1
Bag)t 7029

326 kJ - mol™
74k mot? 195,2 kJ-mol”
Bes)+ 7 0z(g) Bag) + ¥ Oxg)
—————— e ————
1001,1 kJ-mol™
556,6 kJ- mol™
598,7 kJ-mol™
BaO(s)
BeO¢t)
T - e S

Abb. 15 Energieschema fiir die Bildung von Berylliumoxid (a) und Bariumoxid (b) aus iso-
lierten Atomen sowie aus den Elementen

sind die Energieschemas fiir die Bildung von Beryllium- und von Bariumoxid
dargestellt.

Ungeachtet der wesentlich hdheren Atomisierungsenthalpie des Berylliums ist
die Energiebilanz der Reaktion dieses Stoffes mit Sauerstoff sogar hoher als bei
der Reaktion des metallischen Bariums. Das kann dadurch erklért werden, daB
die Bildungsenthalpie der Bindung beim Berylliumoxid gréBer als die des
Bariumoxids ist:

AgygHeeo = —1174 kJ - mol2, AgdgHgao = —1001,1 kJ - mol-*

Die Reaktionsfihigkeit der Berylliumatome gegeniiber den Sauerstoffatomen
iibertrifft die der Bariumatome betrdchtlich. Das kann durch den geringeren
Atomradius des Berylliumatoms erklért werden, wodurch es zu einer dichteren
Packung im Kristallgitter des Oxids kommt. Die betrachteten Beispiele unter-
streichen noch einmal die Tatsache, daB die Beurteilung der Reaktionsfdhigkeit
eines Elements nicht nur auf der Grundlage der Atomstruktur des Elements
erfolgen kann, sondern die Beriicksichtigung einer ganzen Reihe energetischer
Angaben erfordert. Als Kriterium der Reaktionsféhigkeit eines Elements gegen-
iiber einem Oxydationsmittel dient folglich die Energiebilanz bei der Bildung
der Verbindung aus den Elementen.

Da in der Formel einer Verbindung die Anzahl der Atome (oder lonen) des
Metalls unterschiedlich ist, missen die Energie-GréBen auf eine solche Stoff-
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menge bezogen werden, die den EinfluB der verschiedenen Oxydationsstufen des
Metalls auszuschlieBen gestattet. Wenn die Formel einer Verbindung des Metalls
in allgemeiner Form Me;TAn]'~ lautet, missen alle quantitativen GréBen der
Verbindung durch z - x geteilt werden. Das auf diese Weise erhaltene Ergebnis
entspricht der Bildungsenthalpie der Aquivalentmenge der Verbindung.

Die auf ein Mol Aquivalente bezogenen Bildungsenthalpien einiger Verbindun-
gensind in den Tabellen 1 und 2 (7 S. 19 und S. 22) angegeben. Auf der Grund-
lage dieser Werte kann man Reihen der Reaktionsfdhigkeit metallischer Ele-
mente gegeniiber einigen Nichtmetallen aufstellen. So féllt die Reaktionsfdhig-
keit der Metalle gegeniiber elementarem Sauerstoff in der Reihe:

Ca, Sr, Mg, Li, Al, Ba, Na, Mn, Cr, K, Rb, Cs, Zn, Fe, Cd, (H,)*, Ni, Cu, Hg, Ag.

Fir Metalle, die in den Verbindungen in unterschiedlichen Oxydationsstufen
auftreten, wurden die Bildungsenthalpien folgender Oxide zugrunde gelegt:

MnO, Cr,0,, Fe,0,, NiO, CuO, HgO, Al,O,.

Das gegeniiber Fluor reaktionsfihigste Metall ist das Lithium.Die Reaktions-
fdhigkeit der Metalle gegeniiber Fluor sinkt in der Reihenfolge:

Li, Sr, Ca, Ba, Na, K, Mg, Rb, Cs, Al, Mn, Zn, Cr, Cd, Ni, Fe, (H,), Hg, Ag.

Fir Metalle, die in unferschiedlichen Oxydationsstufen auftreten, wurden
die Bildungsenthalpien folgender Fluoride benutzt:

MnF,, CrF;, NiF,, FeF;, CuF,, HgF,, AgF.

Gegeniiber elementarem Chlor wird eine etwas andere GesetzmdBigkeit bei
der Anderung der Reaktionsfdhigkeit beobachtet:

K, Rb, Cs, Ba, Sr, Na, Li, Ca, Mg, Mn, Al, Zn, Cd, Cr, Ni, Fe, Ag, Hg, Cu, (H,).

Fir in unterschiedlichen Oxydationsstufen auftretenden Metalle sind Werte an-
gegeben, die auf der Grundlage von Bildungsenthalpien der den Fluoriden
analogen Verbindungen erhalten wurden. SchlieBlich soll gezeigt werden, wie
sich die auf ein Mol Aquivalente bezogene Bildungsenthalpie der Sulfide éndert,
wodurch sich die GesetzmdBigkeiten der abgestuften Reaktionsfdhigkeit der
Metalle gegeniiber elementarem Schwefel erkldren lassen:

Li, Ca, Sr, Ba, K, Na, Mg, Rb, Cs, Al, Mn, Zn, Cd, Cr, Fe, Ni, Cu, Hg, Ag, (H,).

Im Unterschied zu den vorherigen Beispielen wurde die Lage des Eisens und
des Kupfers auf der Grundlage der Bildungsenthalpien der Sulfide FeS und
Cu,S bestimmt. G

Es muB betont werden, daB alle diese SchluBfolgerungen ohne Beriicksichtigung
der Entropiefaktoren gezogen wurden, so daB sie nur ndherungsweise gelten.
Dessen ungeachtet hat die Anderung der betrachteten thermochemischen Gré-
Ben mit wenigen Ausnahmen denselben Verlauf wie die Anderung der Stan-
dardwerte der thermodynamischen Funktionen.

Bei der Behandlung allgemeiner chemischer Eigenschaften der Metalle ist den
GesetzmdBigkeiten des Ablaufs chemischer Reaktionen von Metallen mit waBri

1Zum Vergleich ist in allen Fallen die Lage des Wassersioffs mit angegeben, die auf der Grundlage der Bil=
halpi der Verbi immt wurde: H,0(g), HF(g), HCl(g), HyS(g)-
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gen Sdurelosungen besondere Beachtung zu schenken. Es wurde bereits darauf
hingewiesen, daB diese GesetzmdBigkeiten auf der Grundlage der Werte fir
die Anderung der freien Enthalpie verallgemeinert werden kénnen (7 S. 66f.).
Allerdings ist die Anderung der Entropie bei niedrigen Temperaturen gering.
Man kann daher annehmen, daB die Anderung der freien Enthalpie im wesent-
lichen durch die Enthalpiednderung bedingt wird. Im Unterricht erfolgt die
quantitative Interpretation der ablaufenden Prozesse auf der Grundlage ther-
mochemischer Angaben.

Die Schiiler wissen bereits, daB sich die Metalle bei der Reaktion mit wdBrigen
Séurelésungen hydratisierte lonen bilden. Von welchen Faktoren hdngt nun die
Umwandlung der metallischen Elemente in hydratisierte lonen ab? Bei der
Suche nach der Antwort auf diese Frage missen die Schiller zu der Erkenntnis
gelangen, daB der Ubergang vom Metall zum hydratisierten lon gedanklich in
drei Phasen aufgeteilt werden kann:

a) die Umwandlung des Metalls in isolierte Atome, wobei eine Energie bendtigt
wird, die der Atomisierungsenthalpie entspricht:

Me(,) - ME(Q); AMH > 0

b) die lonisierung der isolierten Metallatome und die Bildung von lonen, die
sich im gasférmigen Zustand befinden. Die Realisierung dieses Prozesses er-
fordert eine Energie, die der lonisierungsenergie entspricht:

Meg) >Mefi +z-e75  1>0
c) die Hydratisierung der gasférmigen lonen, wobei die Hydratationsenthalpie
abgegeben wird:

Me} + aq—>Meid);  AuH <0
Der Ubergang des Metalls in den Zustand hydratisierter lonen ist folglich um
so leichter méglich, je geringer Atomisierungsenthalpie und lonisierungsenergie
sind und je gréBer die Hydratisierungsenthalpie ist. Um quantitative Angaben
fir jedes einzelne Metall zu erhalten, ist es daher notwendig, die algebraische
Summe der genannten GréBen zu errechnen. Der Lehrer schldagt das Zusammen-
stellen einer Tabelle vor, die die Energiebilanz fir den Ubergang einiger Me-
talle in den Zustand hydratisierter lonen ausweist. In die Tabelle wird auch
elementarer Wasserstoff aufgenommen, dessen Umwandlung in den Zustand
hydratisierter lonen iber folgende Phasen dargestellt werden kann.

Atomisierung lonisierung 4 Hydratisierung
~>He) Hi) = Hifa)

1

7 Heo
Beim Zusammenstellen der Tabelle wird darauf hingewiesen, daB das Berech-
nen fiir ein Mol lonen nicht immer vergleichbare Werte ergibt, weil die Ladung
der Metall-lonen unterschiedlich ist. Im Zusammenhang damit wird erklért,
daB die Berechnung vereinbarungsgemdB fiir eine solche Stoffmenge Metall-
lonen ausgefilhrt wird, die dquivalent (gleichwertig) von einfachgeladenen
lonen ist. Das bedeutet, daB beim Ubergang von Werten, die auf ein Mol lonen
bezogen sind, zu Werten, die einem Mol Aquivalenten entsprechen, das Ergeb-
nis durch den Betrag der lonenladung geteilt werden muB. Fir die Berechnung
sind die enfsprechenden Zahlenwerte fiir ein Mol lonen durch den Betrag der
lonenladung zu dividieren.
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Auf der Grundlage von Tabellenwerten lassen sich nun eine Tabelle (Tab. 25)
und das Energieschema (Abb. 16) aufstellen. Aus Abbildung 16 wird deutlich,
welchen Anteil die einzelnen Beitrége, wie Atomisierungsenthalpie, lonisie-
rungsenergie, Hydratationsenthalpie, zur energetischen Gesamtbilanz des Pro-
zesses beistevern.

Tabelle 25 Energiewerte fiir den Ubergang der Meialle (und des Wasserstoffs)
in den Zustand hydratisierter lonen Me() + aq — Mef:;) +z-e

Metalle und Energiewerte in kJ - mol-1 Gesamtbetrag an Energie
Wasserstoff in kJ - mol—?
bezogen auf

Atomisie- lonisie- Hydrata- lonen Aquivalente

rungs- rungs- tions-

enthalpie energie enthalpie
Lithium +158,9 + 522,1 — 531,3 + 149,7 +149,7
Natrium +108,8 + 501,6 — 422,6 + 187,8 +187,8
Kalium + 91,6 + 423,0 — 3389 + 1757 +175,7
Kupfer +339,0 +2710,1 —2129,6 + 919,5 +459,7
Magnesium +147,7 +2199,5 —1953,9 + 393,9 +196,6
Zink +130,5 +2646,9 —2075,3 + 702,1 +351,0
Quecksilber + 61,0 +2818,4 —1850,3 +1029,2 +514,6
Aluminium +318,4 +5146,7 —4707,0 + 758,1 +252,7
Eisen +417,5 +2302,6 —1952,9 + 767,2 +383,6
Wasserstoff +218,0 +1318,2 —1108,7 + 427,5 +427,5

Durch die Gegeniiberstellung der erhaltenen Werte kénnen folgende SchluB-
folgerungen gezogen werden:

Der Ubergang der Metalle (und des Wasserstoffs) in den Zustand hydratisierter
lonen ist ein endothermer ProzeB.

Der Energieaufwand fir diesen Ubergang, bezogen auf ein Mol Aquivalente,
vergréBert sich in der Reihenfolge: Lithium, Kalium, Natrium, Magnesium,
Aluminium, Zink, Eisen, Wasserstoff, Kupfer, Quecksilber.

Je energieaufwendiger der Ubergang des Metalls zu seinen hydratisierten
lonen ist, desto leichter verlduft offensichtlich die Reduktion der hydratisierten
lonen zum elementaren Metall.

Mit den Kenntnissen Gber die Energetik beim Ubergang elementarer Stoffe in
hydratisierte lonen kénnen die Reaktionsenthalpien der Reaktionen zwischen
Metallen und Lésungen, die hydratisierte Wasserstoff-lonen enthalten (Saure-
I8sungen), berechnet werden. Als Beispiel kann die Reaktionsenthalpie der
Reaktion von Eisen mit einer L&sung einer starken Séure (z. B. Salzsdure)
berechnet werden:

1 . j 1
- Few + Higa) — = Fefdl) + 5 Hees  AH=1?

0 +427,5 +383,6 0 AyH in ki - mol™

AH = [383,6 — 427,51 k) - mol* = —43,9 kJ - mol-1
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Die negative Reaktionsenthalpie weist auf die prinzipielle Moglichkeit des Re-
aktionsverlaufs hin, was sich auch im Experiment bestétigen ldBt.

Im néchsten Beispiel wird die prinzipielle Mdglichkeit des Reaktionsverlaufs
zwischen Quecksilber und der Lésung einer starken Sdure untersucht:

1 1 s 1
7 Hgo + Ho >+ Heidh + 5 Hees AH=?

0 4275 45146 0 ApH in kI - mol?
AH = [514,6 — 427,5] k) - mol-1 = +87,1 ki - mol2

Der dem Betrag nach relativ groBe und positive Wert der Reaktionsenthalpie
deutet auf die Unméglichkeit einer derartigen Reaktion hin. Wie Experimente
zeigen, wird Quecksilber durch Wasserstoff-lonen nicht oxydiert. An dieser
Stelle kann erldutert werden, daB zur Berechnung der Reaktionsenthalpien
solcher Reaktionen jedesmal ein und derselbe Wert von 427,5 k) - mol~ von
der Gesamtsumme der Reaktionsenthalpien beim Ubergang der Metalle in die
hydratisierten lonen abzuziehen ist. Der Einfachheit halber wird diese GréBe
gewdhnlich gleich Null gesefzt. So zeigt die Differenz zwischen der Gesamt-
summe der Energiewerte fiir das betreffende Metall (letzte Spalte in Tabelle 25,
S.138) und dem Wert 427,5 k) - mol-1 direkt die Bildungsenthalpie eines Mols
Aquivalente der Metall-lonen in Lésung an. Durch die Schiiler sollten die
Bildungsenthalpien hydratisierter Metall-lonen in Lésung, bezogen auf ein Mol
Aquivalente, berechnet werden, so daB sie die Tabelle 26 zusammenstellen
kénnen (7 S. 141).

Das Erfassen dieser GesetzmdBigkeiten wird bedeutend erleichtert, wenn die
Energetik der Prozesse graphisch veranschaukicht wird. Zu diesem Zweck
entwickelt man ein Energieschema, in dem die Reaktionsenthalpien (bezogen
auf 1 mol Aquivalente) folgender Ubergénge dargestellt sind:

1. Metall — hydratisiertes Metall-lon und

2. hydratisiertes lon des Wasserstoffs — molekularer Wasserstoff (Abb. 17).

Aus der Abbildung 17 wird deutlich, daB der Wert der Reaktionsenthalpie der
Reaktion des betreffenden Metalls mit einer Lésung, die hydratisierte Wasser-
stoff-lonen enthdlt, gleich der Differenz zwischen zwei Ordinaten ist, wobei die
eine dem Wert 427,5 k) - mol~* und die andere der Reaktionsenthalpie beim
Ubergang des betreffenden Metalls in den Zustand hydratisierter lonen ent-
spricht.

V'\)/enn man die angenommene Null-Linie (entsprechend 427,5 ki - mol=2) zum
Bezugspunkt macht, so ist die Bildung hydratisierter lonen der Metalle, deren
Symbole links vom Wasserstoff stehen, energetisch vorteilhaft. Bei den Metallen,
deren Symbole rechts vom Wasserstoff stehen, ist die Bildung hydratisierter
lonen energetisch nicht vorteilhaft und wird daher unter Standardbedingungen
auch nicht beobachtet. Dieser Sachverhalt ist in Abbildung 18 anschaulich dar-
gestellt. In einem Energieschema fiir den Ubergang der Metalle in den Zustand
hydratisierter lonen sind die Energieverhiltnisse dargestellt. Dabei wird die
Bildungsenthalpie der hydratisierten Wasserstoff-lonen gleich Null gesetzt. Die
Richtung der Pfeile zeigt an, in welchen Féllen (nach unten weisender Pfeil) die
Bildung festerer Bindungen erfolgt (Tendenz, das Energieminimum zu erreichen),
und die Lénge der Pfeile gibt die Zahlenwerte der Reaktionsenthalpie an. Diese
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Werte, die auf graphischem Wege erhalten wurden (im Schema dargestellf),
entsprechen offensichtlich den Werten der Tabelle 26.

Es ist notwendig, die Schiler noch einmal daran zu erinnern, daB die Werte
aus Tabelle 26 und der Abbildung 18 in den Féllen zu benutzen sind, wo sich die
Berechnung auf ein Mol Aquivalente der Metall-lonen bezieht. In diesem Falle
nimmt die Reaktionsgleichung folgende allgemeine Form an:

1 1 1
;Me?«) + Higa >~ Mefety + FHaas  AH =7

Tabelle 26 Bildungsenthalpien hydratisierier lonen von Metallen und des W fs, bezogen auf
ein Mol Aquivalente
Hydratisierte Bildungsenthalpie Hydratisierte Bildungsenthalpie
lonen AH in ki - mol™* lonen AH in kI - molt
Litha) —277,8 Zniaa) —76,5
o
Kiea) —251,8 Fe(aq) —439
Nagaq) —239,7 H{ag) 0
o
Mgiam) 2309 culhy +322
Alfas) —174,8 Ha(an) +81,1

Werden die Berechnungen fiir ein Mol lonen des Metalls ausgefihrt, missen
die Werte aus Tabelle 26 und Abbildung 18 mit dem Zahlenwert der lonen-
ladung multipliziert werden.

Der Begriff der Bildungsenthalpie von lonen in Lésung ist bereits bei der Be-
handlung der Theorie von Elekirolytidsungen eingefiihrt worden. Allerdings
wurden diese Zahlenwerte (insbesondere fiir Metall-lonen) dabei den Schilern
in ,fertiger Form* gegeben. Es ist aber auch méglich, ihren Inhalt etwas néher
zu erldutern.

Unter Benutzung der Werte aus Tabelle 15 (# S.67) hat die Reaktionsgleichung
in allgemeiner Form folgendes Aussehen:

z
2
Mit Hilfe der Tabelle 15 kénnen auch die Reaktionsenthalpien der Oxydation

metallischer Elemente durch hydratisierte lonen anderer Metalle berechnet
werden. Das wird an folggnden Beispielen deutlich.

Zng + CU(Z;E,) - Zn(z.;{,) + Cugp; AgH =?
+64,4 —152,4 AH in ki - mol™?

AgH = [—152,4 — 64,41 k) - mol~1 = —216,8 kI - mol—1
Fep + Cufadh) —Fefin + Cups  ArH=?
AgH = [—87,9 — 64,4] k) - mol~1 = —152,3 kJ - mol-1

Beim Berechnen dieser und anderer Beispiele gelangen die Schiler zu der Er-
kenntnis, daB die reduzierenden Eigenschaften metallischer Elemente bei Reak-
tionen mit wéBrigen Sdure- oder Salzlésungen auf Grund energetischer Merk-

Mefy + z H —Mefh) + 5 He;  ArH =2
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male der Elemente selbst (Atomisierungsenthalpie), der betreffenden Atome
(lonisierungsenergie) und lonen (Hydratisierungsenthalpie) abgeschdtzt werden
kdénnen. Das gestattet, alle Metalle in eine Reihe einzuordnen (in diese Reihe
wird auch Wasserstoff mit einbezogen). Die so gefundene Reihenfolge der
Metalle basiert lediglich auf energetischen Merkmalen. Dabei wird angenom-
men, daB Faktoren der Zustandswahrscheinlichkeit keinen EinfluB auf das
Ergebnis haben. Die Anderung der Enthalpie stimmt tatsdchlich in der iiber-
wiegenden Mehrzahl der Félle mit der Anderung der freien Enthalpie iberein.
Wenn man die Anderung der freien Enthalpie zur Grundlage nimmt, kann man
allerdings eine bessere quantitative Abschdtzung der reduzierenden Eigen-
schaften aller Metalle vornehmen, wodurch die Position der Metalle unterein-
ander eindeutig bestimmbar wird. Die Lage der Metalle in einer derartigen
Reihenfolge kann auch experimentell bestétigt werden. Dazu wird die Spannung
eines galvanischen Elements bestimmt, wobei als Quelle fir die elektrische
Energie die chemische Reaktion des Metalls mit einer Sdurel6sung dient. Aus
diesem Grunde wird die Reihe auch elektrochemische Spannunnsreihe genannt.
Sie ist ein Ausdruck fiir die GesetzméBigkeit der Anderung der reduzierenden
Eigenschaften von metallischen Elementen (und Wasserstoff) unter Standard-
bedingungen gegeniiber wéBrigen Lésungen, die hydratisierte Wasserstoff-
oder Metall-lonen enthalten.

Den Schiilern ist zu erléutern, daB die Faktoren der Zustandswahrscheinlichkeit
der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte beim Aufstellen der Reihe nicht
beriicksichtigt wurden. Die erhaltenen Ergebnisse sind daher nur angendhert.
Besonders muB hervorgehoben werden, daB die elektrochemische Spannungs-
reihe das Verhalten der Metalle bei Reaktionen mit solchen Sdure- und Salz-
I6sungen beschreibt, in denen die Konzentration der Kationen ¢ =1 mol - I-%
(genaver: Aktivitdt a = 1 mol - I72) ist.

Im Unterschied zu der gewdhnlich benutzten Schreibweise der elektrochemi-
schen Spannungsreihe der Metalle wird folgende Darstellung empfohlen:

i mégen der verringert sich
Li, K, Ca, Na, Mg, Zn, Cr, Fe, Pb, (H,), Cu, Ag, Hg
Li*, K+, Ca2¥, Na*, Mg?*, Zn?+, Cr®+, Fe?*, Pb?*, (2 H¥), Cu**, Ag*, Hg**

Oxydationsvermdgen der hydratisierten lonen erhéht sich

So wird folgende GesetzmdBigkeit erkenntlich:

Ein metallisches Element kann von den hydratisierten lonen eines anderen
Metalls oxydiert werden, wenn sein Symbol in der Reihe links vom Symbol
des lons steht.

Bei der Behandlung anderer Redoxreaktionen von Metallen ist zu betonen, daB
das Bestimmen der Verlaufsmoglichkeit auf denselben GesetzmdBigkeiten be-
ruht. Anders ausgedriickt, die Oxydation eines Metalls ist méglich, wenn in
ihrem Verlauf die Tendenz, das Minimum der Energie und das Maximum der
Woahrscheinlichkeit zu erreichen, realisiert wird. Da der absolute Wert des
Wabhrscheinlichkeitsfakiors bei niedrigen Temperaturen gering ist, kann man
die freie Reaktionsenthalpie vieler Prozesse auf der Grundlage der Reaktions-
enthalpie abschétzen (exotherme Prozesse erweisen sich dabei oft als realisier-
bar).

142



A

Akiivierungsenergie 79 104f. 122

Ammoniak 34115 118f.

Arbeit zur VolumenvergréBerung (Volumen-
arbeit) 14 15 58

Afomisierungsenthalpie 35ff. 38 43 99 132f.
136

Berechnungen, h-thermody
1824 62 f. 73 83ff. 88

BERTHELOT-THOMSENSches Prinzip 29

Bildungsenergie des Kristalls 44 99

Bildungsenthalpie 17f. 22 ff. 84ff.

— Bildung aus den Elementen 17f.19 22ff.
84118

— chemischer Bindungen 30f. 97f. 101 117
126 133f.

Bindungsenergie 97 116f.

BORN-HABER-KreisprozeB 44ff. 47 100

Brom 363850110119

Bromwasserstoff 50 106f.

[}

Chlor 31 38 50 104 109 .
Chlorwasserstoff 31f. 35 50 103f. 131

D

Diamant 8599 126

Dissoziati halpie chemischer Bindung

311.974. 118

Elektronenaffinitat 42ff.
Energetik

— chemischer Bindungen 116f.
— chemischer Reaktionen

— — Bedeutung im Unterricht 72

— — GesetzmdBigkeiten 24ff. 51ff. 74 83ff.
91 ff.

— — Hauptetappen der unterrichtlichen Be-
handlung 72f. 78ff.

— — LéseprozeB der Elekirolyte 47 74129 ff.

— Stoffe

— — Halogene 31f. 42f. 98f. 100 ff.

— — Hydroxide 23

— — Kohlenstoff 125ff.

— — Metalle 132ff.

— — Nichtmetallhydride 24

— — Oxide 1921 86 133ff.

— — Salze 23

— — Schwefel 108ff.

— — Stickstoff 114 ff.

Energie 14 81f.

— chemische 86

— freie 56

— innere 1481

— Stoffe/System 14 75f. 81f. 86 96

Energieschema, allgemeines 105

Enthalpie 15

— Anderung 16 17 59

— freie 56 58ff.

— — Anderung 60 62ff. 124

Entropie 56 61f. 67

— Anderung 57 59 61f.119 124

F

Fluor 31 101f.116
Fluorwasserstoff 102f.

G

Gesetz von der Erhalt und U dlung
der Energie 15 47 82 87

Gesetz von HESS 25 26 27 45 89

Gesetz von KIRCHHOFF 29

143



Gesefz von LAVAISIER und LAPLACE 2527
GesetzmiiBigkei im Periods der

Elemente 20 39 40 73 91 ff.
Gleichgewicht, chemisches 52 55 124
Glelchgewid\fskonstnnie 58 60 65f1. 69 119
Gleict hemische 18 17 88
Graphit 25 27 36 85126

H

Halogene 42 51 73 100ff.

Halogenide 21f. 46 48f. 129 ff.
Halogenid-lonen 43 51
Halogenwasserstoffe 25 101 ff.

HESS 2526 89

Hydratationsenthalpie 47 ff. 50 130f.136

1
lonislerungsenergie 37 ff. 41 91 ff. 136

J

Jod 36 38 50 110
Jodwasserstoff 51 106f.

K

Katalysator 59 118 122
Kohlenstoff 38 42 117 125 ff.
Kohlendioxid 26 85126
Kohlenmonoxid 26
Kristallgitterenergie 44 ff. 99 130

L

LAPLACE und LAVOISIER 24
LéseprozeB von Elektrolyten 47 74 129 ff.
Lésungsenthalpie 47f. 130f.

M
Methan 2534 126 128

N
Nutzarbeit, maximale 58
P

Potentiale, thermody he 55
Prozesse, endotherm 16

— exotherm 16
R

Reaktion, chemische

— endotherm 16 76 81 125 132 138 .
— exotherm 1676 82 125 140

— Verlaufsbedingungen 77f.

— Wesen 35 74f. 77 ff. 81

144

Reaktionsablauf, freiwilliger 59 69 116 ff. 122

— Verlaufsméglichkeiten 51 ff. 142

Reaktionsenthalpie 16 18 271. 35 67 88 ff. 138 ff.

— freie 59f. 621f. 67 ff.

Reaktionsentropie 57 59 61f.

Reaktionsfdhigkeit von Stoffen 20f. 41 43 51
97 108 115 122 132f.

Reaktionswérme 14 16 18 24 29 73 76

Redoxreaktionen 63 ff. 891. 138f.

s

Saverstoff 38 42116 121f.
Schwefel 42 50 108 ff.
Schwefeloxide 86109 112 ff.
Schwefelwasserstoff 50 109f. 111
Sillzlum 128
gsreihe, elekir:
Sfundurdbedmgungen 17 60 84
Standardzustand 17 60
Sticksioff 31 36 42 114ff.
Stickstoffoxide 33 122ff.
Streben nach Energieminimum (innere Ener-
gie bzw. Enthalpie) 52 58114118 129
Streben nach Entropiemaximum (Unord-
nung) 55 58 114 118 129 132
Struktur von Stoffen 81 91 97
Sublimationsenthalpie 36 97 99 117

40142

T

Thermochemie

— Berechnungen 18 24 62 ff. 73 83 ff. 88
— Grundgesetze 24f.

Triebkraft chemischer Reaktionen 30 69

U

Umbau chemischer Bindungen 7577
Unordnung, maximale 5558 118 125 132

w

Wahrsh
Wairme 14f.
Waérmekapazitdt 14

Wasser 18 33 47 50f. 85122
Wasserstoff 30 36 ff. 42 101 ff.

it, thermody he 5556

z

Zersetzungsenthalpie 87

Zustand imaler Wahrscheinlichk
ordnung) 55113

e dsfunkti
60ff.

it (Un-

he 5558

thermody



