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H,0(l) = H'(ag)+OH(aq),

bei dessen quantitativer Beschreibung
mit Hilfe des Loslichkeitsproduktes:

(2) Kw=c(H) c(OH),

die Konzentration wvon Wasser (ca.
55 mol L) scheinbar unberiicksichtigt
bleibt, bzw. bei Beriicksichtigung zu ei-
nem falschen Wert des Loslichkeitspro-
dulktes fiihrt.

2 Die thermodynamische
Beschreibung des Gleichgewichts
Um diesen Unklarheiten auf die Spur zu
kommen, miissen wir uns zunichst mit
der thermodynamischen Beschreibung
des chemischen Gleichgewichts ndher
auseinandersetzen.

Betrachtet werden soll ein allgemeines
Gleichgewicht der Form:

VaA +vgB = veC+ypD.

Hierbei stellen die vs die sogenannten std-
chiometrischen Zahlen dar (wie viel mol
pro Formelumsatz setzt man um), welche
fiir die Produkte positive und fiir die Edukte
negative Werte annehmen. Zur Evinnerung,
in der Thermodynamik wird alles vom Re-
aktionssystem aus betrachtet (Edukte ge-
hen weg, Produkte entstehen; abgegebene
Energien sind negativ, aufgenommene po-
sitiv). Um jetzt die Gleichgewichtslage zu
berechnen, wird in der Thermodynamik
die freie Enthalpie der Hinreaktion nach
der Gibbs-Helmholtz Gleichung betrachtet:

(3) ARG =ARH—T'ARS,

fiir T=konstant, mit:
AgH = E(Ui- Ain),
mit: AH; = Bildungsenthalpien
(s. Satz von Hess),
AgS =X (v;- §;), mit: §;=Bildungsentropien.

AxG beschreibt die maximale Nutzarbeit
einer Reaktion und nimmt bei freiwillig
ablaufenden Reaktionen negative Werte
an (Energie wird vom System abgegeben).
Die Reaktion wird in diesem Falle auch als
exergonisch bezeichnet, d.h. die Gesam-
tentropie nimmt zu (s. auch Formulierung
des 2. Hauptsatzes der Thermodynamik
nach Clausius). Das chemische Gleichge-
wicht liegt in diesem Fall qualitativ auf
der Seite der Produkte.

Alternativ ldsst sich die Anderung der
freien Reaktionsenthalpie auch aus der
Summe (X) der chemische Potentiale, p;,
berechnen:
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(4) ARG = Zl?j- Mi.

Das chemische Potential einer Verbin-
dung i in einer Gleichgewichtsmischung
ist die partiell molare Grofie der freien
Enthalpie:

aG

&) =55 JP-T-“,-“’

sagtalso, wieviel Energie (maximale Nutz-
arbeit) in einem mol der Verbindung i ste-
cken. Das chemische Potential ist iiber die
Aktivitdt, a;, abhidngigvon der Zusammen-
setzung der Gleichgewichtsmischung:

(6) pi=pd+R-T-1n(w),

ui= chemisches Potenzial der Verbin-
dungiin der Mischung

p’= chemisches Potenzial der reinen
Verbindung i bei Standarddruck
(%1013 hPa)

a;= Aktivitdt der Verbindung iin der
Mischung.

Da in Mischungen a;<1 ist (s. Definition
unten), nimmt derTerm R - T-ln(a;) in Glei-
chung (6) negative Werte an. Somit ist das
chemische Potential eines Stoffes in einer
Mischung kleiner als das des reinen Stof-
fes, was aus der zusatzlichen Mischungs-
entropie resultiert. D.h. die mittlere Ener-
gie eines Stoffes in einer Mischung ist
kleiner, als die des reinen Stoffs, sodass
die Mischung den bevorzugten Zustand
darstellt. Die Aktivitat:

(7) ar="y-x,

steht iiber den Aktivitdtskoeffizienten, -,
welcher reale Wechselwirkungen in Mi-
schungen beriicksichtigt und tiber den
Molenbruch, x=n/n, indirekt mit der
Konzentration, c=n;/V, in Verbindung, so
dass wir hiermit einen Zusammenhang
zwischen der Gleichgewichtslage und
der Thermodynamik erhalten. Der Akti-
vitdtskoeffizient ist fiir reine Stoffe bei
Standarddruck mit =1 definiert. Wei-
terhin konvergiert v auch fiir unendlich
verdiinnte Mischungen gegen 1, da dann
reale Wechselwirkungen vernachldssigt
werden konnen und sich ideales Verhal-
ten ergibt. Setzt man (6) in (4) ein, so er-
gibt sich fiir die freie Reaktionsenthalpie:

(8) ARG = Evi : ,{,(io + EUi' R-T- 11'1((11).

Durch Umformen gemdfd der Produkt-(II)
und Summen-(X) Regeln bei Logarithmen,
d.h. ¥v-R-T-In (a;) =R-TIn I (a;)", und Ein-
setzen von AgG®= ;- 1 erhalt man:

(9) ARG =ARG0+ R T- 1n1_[(a,-)"i.

Als Definition fiir das chemisches Gleich-
gewicht wird AxG=0 gesetzt. Hier er-
reicht die maximale Nutzarbeit ein Mi-
nimum und die Gesamtentropie ein
Maximum, wohin jedes System ge-
mifd des 2. Hauptsatzes der Thermo-
dynamik strebt. Durch Umformen und
Einsetzen der thermodynamischen
Gleichgewichtskonstante K,=II (a")" er-
gibt sich folgende Beziehung:

AgG°

(10) In(k) =~

Hiermit haben wir jetzt einen Zusam-
menhang zwischen der Gleichgewichts-
konstante K, und der freien Reaktions-
enthalpie AxG’, welche aus Tabellendaten
der Bildungsenthalpien (AH;) and Bil-
dungsentropien (S;) leicht tiber Gleichung
(3) berechnet werden kann. Die fiir Gas-
phasengleichgewichte zu verwendende
Gleichgewichtskonstante  K,”=II(pi/p%)",
bei der die Partialdriicke verwendet wer-
den, soll hier nicht behandelt werden.

3 Ldsungen der Probleme

Mit Hilfe der thermodynamischen Defi-
nition der Gleichgewichtskonstante K,
konnen wir nun die beiden eingangs be-
schriebenen Probleme losen. Bei der Be-
rechnung der Zellspannung muss hierbei
allerdings noch zundchst deren IUPAC-
Definition herangezogen werden, bei der
sich fiir freiwillig ablaufende Reaktionen
(ArG <0) in elektrochemischen Zellen (gal-
vanisches Element, Batterie) per Defini-
tion positive Spannungen ergeben:

AzG
ve F

(11) E=-

Durch Einsetzen in Gleichung (9) erhilt
man die thermodynamisch korrekte Form
der Nernstgleichung:

12) e-p-RL .k,
Ve F

Jetzt miissen wir die Gleichgewichtskons-
tante K, fiir das oben betrachtete Daniell-
Element aufstellen. Dazu benutzen wir die
oben aufgefithrte Definition: K,=1I(a;)"
und berticksichtigen weiterhin die Vor-
zeichen der stdchiometrischen Fakto-
Ien (iJI’mdukte >0; Veduee <0, d.h. Veu =V =1;
Vzn=Veu-=—1). Wir erhalten:

)= a(Cu) - a(Zn*)
a(Zn) - a(Cu®)

Da die Aktivitit reiner Metalle mit 1 de-
finiert ist (s.0.), kann K, fir das Daniell-
Element vereinfacht werden:

(13) Ky(Daniel

e
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(14) Ki(Daniell) = 4E")

a(Cu®)
Wird jetzt noch ideales Verhalten der Lo-
sungen angenommen, was man z.B. bei
grofSer Verdiinnung der Elektrolyten er-
reicht (v=1), dann kann die Aktivitat
durch den Molenbruch ersetzt werden,
d.h. a;=x. Durch Erweitern mit der Ge-
samtmolzahl n und dem Volumen der
Losung Vergibt sich dann:

H(ZTLZ*)/V - C(Znh g
n(Cu>)/y c(Cu®)

(*: nicht alle Reaktanden werden
berticksichtigt!)

(15) Ki(Daniell) =

6 v

was eingesetzt in Gleichung (12) zur ur-
spriinglich von Walter Nernst 1889 auf-
gestellten Form der Zellspannung fiihrt
(s. Gleichung (1)). Hierbei fallen jetzt
die Konzentrationen der reinen Metalle
weg und miissen nicht durch irgendwel-
che schwer nachvollziehbaren Definitio-
nen (c¢(Metall) = 1 mol L) berticksichtigt
werden,

Auch die Formulierung des Loslich-
keitsproduktes von Wasser wird Kklarer,
wenn man die thermodynamisch korrekte
Definition der Gleichgewichtskonstante
iiber die Aktivitit betrachtet:

a(H?)-a(OH") )

(16) K(Wasser) = a(L.0)

Auch hier nimmt die Aktivitit von rei-
nem Wasser bei Standarddruck per De-
finition einen Wert von 1 an und kann
somit weggelassen werden. Da sich wei-
terhin auf Grund der extrem niedrigen H*
und OH" Konzentrationen Aktivitatskoef-
fizienten (OH") bzw. y(H*) von 1 ergeben,
erhilt man durch Erweitern mit der Ge-
samtmolzahl n und dem Volumen V dann
fiir das Loslichkeitsprodukt von Wasser,
Ky, die eingangs genannte Gleichung (2).
Die Konzentrationen von H* und OH in
neutralem Wasser betragen bei Standard-
bedingungen 107 mol L7, sodass sich
fur das Loslichkeitsprodukt von Wasser
ein Wert von Ky=10" mol®> L? und so-
mit der wohl bekannte pK.-Wert von 14
ergibt. Wird dagegen zur Beschreibung
der Dissoziation von Wasser anstelle der
Aktivitit in Gleichung (16) die Konzen-
tration, ¢, und damit zur Vereinfachung
K, verwendet (iiblicherweise misst man
Konzentrationen und keine Aktivitdten),
dann ergibt sich der filschlicherweise
teilweise immer noch angegebene Wert
von pK,=15,7, bei dem die Konzentration
von Wasser mit 55 mol L beriicksichtigt
wurde.

4 Fazit

Die beiden Beispiele zeigen, dass man
zur Beschreibung von Gleichgewichten
die thermodynamische Definition der
Gleichgewichtskonstante iiber die Aktivi-
tit benutzen sollte. Insbesondere, wenn
in Gleichgewichten reine Stoffe auftreten
(z.B. bei heterogenen Gleichgewichten),
fithrt die Verwendung der Konzentration
(K;) zu ungenauen Beschreibungen, teil-
weise schwer nachvollziehbaren Defini-
tionen (z.B. tyeean=1 mol L') und teilweise
sogar zu falschen Ergebnissen (s. pK,). Da-
her sollte man thermodynamische Ge-
setze zuniichst iiber die Aktivitit aufstel-
len und diese dann spater mit bekannten
Aktivititskoeffizienten oder unter An-
nahme idealen Verhaltens in Konzentrati-
onen umrechnen, um diese Gesetze dann
fiir konkrete Fragestellung anzuwenden,
bei denen iiblicherweise Konzentrationen
verwendet werden.
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Gibbs-Helmholtz-, Nernst- und
Henderson-Hasselbalch-Gleichung

Verbllffende Ahnlichkeiten?

P. Heinzerling

Die drei Gleichungen weisen Ahnlichkeiten in der Formulierung auf. Doch sind sie wirklich &hn-
lich oder vergleichbar ? Im Beitrag wird auf der Basis einer historischen Exegese heraus gear-
beitet, dass alle drei Gleichungen flr die Beschreibung chemischer Gleichgewichte heran ge-
zogen werden, es jedoch haufig bei ihrer Betrachtung zu Missverstandnissen kommen kann.

1 Die Entwicklung der Nernst-Glei-
chung aus der Gibbs-Helmholtz-Glei-
chung — Eine spannende Geschichte
aus den Anfingen der Thermodynamik
Erst Mitte des 19.Jahrhunderts entwi-
ckelte sich aus den Arbeiten bekannter
Physiker wie Robert Boyle, Rudolf Clau-
sius, Hermann Helmholtz und Max Planck
die physikalische Chemie als eigenstin-
dige Disziplin mit ihrem ersten Lehrstuhl-
inhaber Wilhelm Ostwald. Ihre Diskussio-

nen und Beitrdge finden sich {iberwiegend
in den Annalen der Physik und den Sit-
zungsberichten der Preufischen Akade-
mie der Wissenschaften zu Berlin und sie
sind heute digital zuginglich. Bereits 1662
fanden der Ire Robert Boyle und der Fran-
zose Edme Mariotte unabhangig vonein-
ander das universelle Gasgesetz heraus.
Das war der Einstieg in die Energetik, er-
gab sich doch das Prodult aus Druck und
Volumen eines idealen Gases aus der Ar-

beit, die daran verrichtet werden musste.
Hieraus entstand letztlich iiber das Gesetz
von Gay und Lussac sowie der Hypothese
von Amedeo Avogadro die Gleichung:

pV=nRT bzw. p=(n/V) RT=cRT

Erst spater konnte man die universelle
Gaskonstante R als Differenz der Warme-
kapazititen bei konstantem Druck und
konstantem Volumen begrtinden.
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In Norwegen hatten erst zwei Jahr-
hunderte spiter die Mathematiker und
Chemiker Cato Maximilian Guldberg und
Peter Waage das so genannten Aktionsge-
setz [1] empirisch herausgefunden, spiter
auch Massenwirkungsgesetz [2] genannt.

In diese Zeit fielen auch die Arbei-
ten von Rudolf Clausius an der ETH Zii-
rich. In seiner zweiteiligen Arbeit JOber
die bewegende Kraft der Wirme, und
die Gesetze, die sich daraus fiir die War-
melehre ableiten lassen® [3] formuliert
er 1850 den 2. Hauptsatz der Thermo-
dynamik und brachte diesen mit der
von ihm eingefiihrten Entropie S in Ver-
bindung. Mit dem Eingreifen von Jo-
suah Willard Gibbs [5] und Hermann
Helmholtz [6] in die Diskussion &n-
derte sich die Betrachtungsweise. Gibbs
fithrte die spater nach ihm benannte
Gibbs-Energie G ein und es entstand die
Gibbs-Helmholtz-Gleichung:

G=H-TS

Die freie Enthalpie wird vermindert durch
die entropischen Verluste: ,Chaos ent-
steht freiwillig, Ordnung erfordert Auf-
wand" ist ein fiir Schiilerinnen und Schii-
ler verstindlicher Merksatz.

Der Geniestreich von Gibbs bestand in
der Einfithrung des chemischen Potenzi-
als p als universelle Grofie der Energetik
chemischer Reaktionen. Es wird als par-
tielle molare Gibbs-Energie eines Stoffes
bezeichnet. Leider kommt man bei seiner
exakten Beschreibung nicht ohne Mathe-
matik aus:

Fiigt man in einem Einphasensystem
eine duflerst geringe — infinitesimale —
Stoffmenge bei konstantem Druck p,
Temperatur T und allen tibrigen Stoff-
mengen hinzu, so dndert sich die Gibbs-
Energie um den Betrag des chemischen
Potenzials:

Dieses chemische Potenzial ist von der
Anzahl der Teilchen und der sich dar-
aus herleitenden Grofien (p, c) abhangig.
Der Niederliinder Jacobus Henricus van’t
Hoff verkniipfte endgiiltig alle Gesetzma-
Rigkeit und leitete damit das Gesetz von
Guldberg und Waage exakt her: Ein Sys-
tem befindet sich im Gleichgewicht, wenn
die Energiednderung bei umkehrbaren
(reversiblen) Reaktionen gleich Null ge-
worden ist [7]. Alle Betrachtung liefen da-
mals tiber Gasgemische.

Wie konnte der Weg von den Gasgeset-
zen zu chemischen Reaktionen in Losun-
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gen gefunden werden? Es ging iiber den
Ersatz des Druckes in den Fundamental-
gleichungen durch die Aktivitit a — ein
Maf? fiir die effektiv wirksamen Teilchen.
Diese Aktivitaten sind mit den Konzentra-
tionen ¢ iiber den Aktivitdtskoeffizienten
~verkniipft.

Reiner Stoff:  a=~c

Stoffgemisch:
a;="y:x; mit dern Molenbruch xi=ni/ngecant

Man kann die Aktivitdt auch als wirksame
Konzentration betrachten.

Vereinfacht lidsst sich nunmehr die
Gibbs’sche Energie fiir die Reaktion:

A+B=C+D

herleiten.

Das chemische Potenzial beschreibt
den Zusammenhang zwischen den Ener-
giegroften und der Konzentration, dar-
aus lassen sich die Konzentrationsabhin-
gigkeiten der Gibbs-Energien der reinen
Stoffe herleiten:

Der Index ° bedeutet: unter Standard-
bedingungen (p=101,3 hPa=1,013 bar,
T=298K)

p=p’+Inp=p=p*+RTIna
G=G"+Inp=G'+RTIna

Die Abhingigkeiten in Form logarithmi-
scher Grofen ergab sich aus mathemati-
schen Losungen. Um die Gesamtarbeit ei-
nes Systems zu errechnen muss integriert
werden und der natiirliche Logarithmus
von p bzw. c ergab sich aus der Integration
ihrer Kehrwerte.

G(A)=G"(A)+RTInc(A)
G(B)=G"(B)+RTIn c(B)
G(C)=G"(C) +RT1In ¢(C)
G(D)=G(D)+RTInc(D)

Das Einsetzen in die Reaktionsgleichung
ergibt:

G°(A)+RTIna(A) + G%(B) +RT Ina(B) =
G°(C) +RTIn a(C) + GY(D) +RTIn a(D)

G(A)+G(B)-G(C)-G(D)
=G"(A) +G'(B)-G"(C)-G*(D) +
RT(In a(C) +Ina(D)-Ina(A)-1Ina(B))

Bei stark verdiinnten Losungen wird der
Aktivititskoeffizient gleich 1 und man
kann die Aktivititen durch die Konzentra-
tionen ersetzen:

¢(C) (D)
c(A)-c(B)

AG=AG"+RTInK

AG=AG*+RTIn

Im chemischen Gleichgewicht wird das
chemische Potenzial — es dndert sich
nichts mehr bei den Teilchen — und so-
mit auch AG=0. Damit ergibt sich fiir die
Gleichgewichtskonstante:

ac?

K=e%t

Das negative Vorzeichen von AG® relati-
viert sich, da bei freiwillig ablaufenden
Vorgingen per definitionem ein negativer
Wert vorliegt und somit K positiv wird.

Walther Nernst entwickelte aus dieser
Beziehung iiber die Theorie der Losungs-
tension und des osmotischen Drucks
unter Einsetzung der universellen Gas-
gleichung die Nernst-Gleichung [8]. Die
experimentelle Herleitung erfolgte iiber
Konzentrationsketten aus Silber-lonen,
wie wir es heute in der Schule praltizie-
ren. Beriicksichtigung fanden noch die Ar-
beiten von Friedrich Kohlrausch und Wil-
helm Hittorf iiber die Ionenleitung und
den Ladungstransport. Dies fithrte experi-
mentell zum Nernst-Faktor:

R-T
n-F

Mit ihm wird die Gleichwertigkeit von
Warme und elektrischer Energie {iber die
Faraday-Konstante geleistet:

AG=nFAE

Anschaulich lisst sich dieser Zusammen-
hang auch tiber eine Dimensionsanalyse
erldutern:

Bei einer Redoxreaktion ist die Span-
nungsdifferenz die Triebkraft der Reak-
tion, deren Ablauf durch die ausgetausch-
ten Elektronen vollzogen wird.

Solange man bei Redox-Reaktionen
noch eine Potenzialdifferenz als Span-
nung messen kann:

U=E"(0x) - E°(Red)
=E°(Akzeptor) - E°(Donator) = AE?

befindet sich die Reaktion noch aufer-
halb des chemischen Gleichgewichts. Ist
das Gleichgewicht erreicht, so wird die
Spannung gleich Null.

Die vorher messbare Spannung hat die
Reaktion ins Gleichgewicht getrieben.

Der Zusammenhang zwischen dem
chemischen Gleichgewicht und der Poten-
zialdifferenz ldsst sich nun analog aus der
nernstschen Gleichung herleiten.

D
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Abb. 1: Ergebnisse der Experimente aus [11]

Nehmen wir als Beispiel die Realktion
zwischen Eisen und Kupfer-lonen:

Fe(s) + Cu*(ag) = Fe®™(aq) + Cu(s)

Diese Gleichung wird in die Teilgleichun-
gen zerlegt:

Fe(s) = Fe’®(aqg) + 2e
Cu(s) = Cu®(aq) +2e

E=-0,41V
E°-40,35V

Die entsprechenden nernstschen Gleichun-
gen lauten:

c(Fe™)
c(Fe)

F(Fe?/Fe) - E°(Fe?VFe) + RTZ In
n

c(Cu*™)

2+, _ o 24 E
E(Cu®/Cu) =E°(Cu /Cu)+n1__ In o(Cil

Nun wird die Differenz aus den Poten-
zialen des Oxidationsmittels und des Re-
duktionsmittel gebildet und gleich Null
gesetzt:

c(Cu*)

o(Cu)
2+ 24y .
RTln c(Fe )=AE”+RT111 c(Cu®)-c(Fe)

2F  ¢(Fe) 2F © ¢o(Cu)-c(Fe™)

0=E"(Cu*/ Cu) - E°(Fe*” Fe) +% In

Nun steht im logarithmischen Glied der
Kehrwert der Massenwirkungskonstante.
Durch Wechseln des Vorzeichens erhalt
manlnk:

0-ar-B Lk
oF

Nun wird die Gleichung nach In K auf-
geldst und entlogarithmiert:

2-F-AE0
K=e kT

Einsetzen der realen Werte fiihrt bei Po-
tenzialdifferenzen >50 mV zu enorm ho-
hen Werten fiir die Gleichgewichtskons-
tante. Im vorgestellten Fall ergibt sich aus
AE’=0,76 V ein Wert fiir K von 10%*. Es gibt
in der Praxis nur wenige Redoxreaktionen
mit echten Gleichgewichten.

Schon sehr frith wurde ein auch heute
noch geeignetes Bespiel veroffentlicht
[10]:

Agt(aq)+e = Ag(s) E°=0,80V
Fe**(aq) = Fe**(ag)+e E'=0,77V
Ag'(aq) +Fe™(aq) = Ag(s) + Fe™(aq)

Aus der Potenzialdifferenz von 0,03 V
ergibt sich:

K=3,2

Experimentell ergab sich ein Wert von

K=0,03. Diese Abweichungen konnten

mehrere Ursachen haben:

= Experimentell ist es schwierig, eine ex-
akte Konzentrationen von Fe*-lonen
herzustellen

« Die Reaktionen fanden in schwach sau-
rer Losung statt, was zu einer Erhshung
des Potenzials fiihrt

« Es bildet sich metallisches Silber als
Niederschlag

= Die unterschiedlichen Aktivititen der
beteiligten Ionen

Eine Versuchsanleitung wird in die
Online-Ergdnzungen gestellt.

Eine weitere Variante veréffentlichte
1990 W.-Th. Nolden [11]: Es wurden die
Potenzialdifferenz von Fe*(aq)/Fe*(aq)-
[onen-Lésung konstanter Konzentra-
tion gegen variable Konzentrationen von
Ag(aqg)-lonen-Lésungen gemessen. Die
Ergebnisse aus der Schulpraxis kénnen
sich sehen lassen (Abb. 1).

Die nernstsche Gleichung vereinfacht
sich durch die dquimolaren Konzentratio-
nen von Fe*(aq) und Fe*'(aq) zu:

AE=AE"-0,059Vlog c(Ag*)

Die Genauigkeit unter Schulbedingungen
ist beachtlich: Der Nernst-Faktor und die
Potenzialdifferenzen weichen lediglich
um 10% ab. Entsprechend genau ergibt
sich auch die Gleichgewichtskonstante.

Auch  diese  Versuchsbeschreibung
steht in der Online-Erginzungen zur
Verfiigung.

Fazit: Eine chemische Reaktion be-
findet sich im Gleichgewicht, wenn kein
Energieaustausch mehr stattfindet. Dann
wird auch der Stoffaustausch zu Null.

Die Formulierungen der beiden Glei-
chungen weisen entsprechende Ahn-
lichkeiten auf, die physikalisch exakt
begriindbar sind. Die Gibbs-Helmholtz-
Gleichung stellt die Obergleichung fiir
alle chemischen Reaktionen dar und die
Nernst-Gleichung leitet sich daraus fiir die
Redoxreaktionen her.

2 AuBer Ahnlichkeit kein
Zusammenhang: Die Puffergleichung
von Henderson-Hasselbalch
Ganz anders sieht es mit der Henderson-
Hasselbalch-Gleichung [13] aus. Beide
Forscher kommen aus der physiologi-
schen Chemie und sind historisch in die
Entwicklung der Saure-Base-Theorie von
Brensted und Lowry einzuordnen. Diese
wiederum leiteten die Gleichgewichte
aus dem Massenwirkungsgesetz her. Erst
Serensen pragte spdter den pH-Wert-Be-
griff [14]. Untersucht wurde der Einfluss
von CO; auf den pH-Wert des Blutes.

Der pH-Wert ergibt sich aus dem
Sduregleichgewicht:

¢(H;0%) - ¢(CH,C00°)
*=  ¢(CH;COOH)

Hieraus ergibt sich durch Logarithmieren
die als Henderson-Hasselbalch-Gleichung
bekannte Puffergleichung:

¢(CH,C00°)

pH=pK;+log ¢(CH;COOH)

Wihrend die Gibbs-Helmholtz- und
Nernst-Gleichung sauber energetisch
herzuleiten sind und universelle Giil-
tigkeit besitzen, ist die Henderson-
Hasselbalch-Gleichung nur auf schwa-
che Sduren bzw. Basen in verdiinnter
Losung anzuwenden. Sie beinhaltet
keine exakte mathematische Losung des
Sdure-Base-Gleichgewichts.

Es liegen auch keine formale Ahnlich-
keiten vor, da bei Gibbs-Helmholtz und
Nernst nur die Konzentrationsabhidngig-
keiten bzw. Gleichgewichtskonstanten
sich als nattirlich logarithmisch ergeben.

Inhaltlich hat die Gleichung nichts
mit den anderen zu tun, zumal sie auch
nur die Reaktion mit Wasser beschreibt.
Die Konzentration des Reaktionspartners
wird bei Wasser als konstant vereinfacht,
da sie nur fiir verdiinnte Losungen gilt.
Thre Gleichung ist somit nichts Anderes
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als die logarithmierte und angeniherte
Form des Massenwirkungsgesetzes von
Guldberg und Waage. Dies hat Hender-
son bereits 1898 selber konstatiert [15].
Hierzu sind zwei schone Aufsitze im
Journal of Chemical Education erschie-
nen [16,17].

Fazit: Nach der Siure-Base-Theorie
von Bremsted-Lowry sind die Reaktio-
nen grundsdtzlich mithilfe des Massen-
wirkungsgesetzes zu beschreiben. Ni-
herungen fiir schwache Siduren bzw.
Basen fithren bei verdiinnten Lésun-
gen zu den Sdure- bzw. Base-Konstan-
ten. Durch dekadisches Logarithmieren
und Umformen erhdlt man daraus die
Henderson-Hasselbalch-Gleichung.

Nach entsprechender didaktischer und
methodischer Aufarbeitung bieten sich
hier schone Klausuraufgaben an.

In den Online-Erginzungen werden
zusatzlich Links zu historischer Literatur
angegeben.

3 Schlussbemerkung

In diesem Beitrag konnten im ersten Ab-
schnitt zu Gibbs-Helmholtz und Nernst
keine ausfiithrlichen Herleitungen geleis-
tet werden. Die iibliche Herleitung des
chemischen Gleichgewichts iiber die Ki-
netik mag sympathisch sein, sie ist jedoch
grundsdtzlich nicht richtig: Sie setzt ndm-
lich voraus, dass die Molekularitit des
geschwindigkeitsbestimmenden  Schrit-
tes identisch ist mit der Ordnung der Re-
aktion. Das ist leider bei vielen Reaktio-
nen nicht der Fall: Man denke nur an die
Ammoniak-Synthese.

Es bleibt dabei: Kinetik und Energetik
sind zwei Seiten einer Medaille bei chemi-
schen Reaktionen. Ihre Vermischung er-
folgte, da man die energetische Herleitung
unter schulischen Bedingungen fiir nicht
moglich hielt [17] und eine modellhafte
Erlauterung nur so moglich ist. Diese Dis-
kussion ist leider nach ihrem Héhepunkt
in den 70er Jahren verstummt.
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GLEICHGEWICHTE/

Das chemische Gleichgewicht

Diagnose und Korrektur von Fehlvorstellungen

H.-D. Barke

Das Chemische Gleichgewicht ist in einem MaBe, wie es bedeutsam fir das allgemeine
Chemieverstandnis erscheint, leider auch schwierig zu vermitteln. Es werden oft wieder-
kehrende Fehlvorstellungen genannt und Unterrichtswege skizziert werden, die durch
anschauliche Experimente und Modelle fur erfolgreichen Unterricht geeignet sind.

1 Uberblick zu haufigen
Fehlvorstellungen

Das chemische Gleichgewicht ist fiir das
Verstindnis von Loslichkeitsvorgingen,
Sdure-Base-Reaktionen, Redoxreaktio-
nen, Komplexreaktionen und vieles mehr
von grundlegender Bedeutung. So kenn-
zeichnen es auch Berquist und Heikkinen
[1]: ,Yet equilibrium is fundamental to
student understanding of other chemical
topics such as acid and base behaviour,
oxidation/reduction reactions, and solu-
bility. Mastery of those associated with
equilibrium facilitates the mastery of the
basic chemistry concepts.”

Leiderscheintes ein schwieriges Thema
fiir Lehre und Unterricht zu sein. So un-
tersuchten Finlay, Stewart und Yarroch
[2] den Schwierigkeitsgrad verschiedener
Themengebiete der Chemie und berichte-
ten tiber 100 zufillig ausgewahlte Chemie-
lehrer und Lehrerinnen aus Wisconsin: sie
benannten das chemische Gleichgewicht
als das komplexeste Thema iiberhaupt.
Berquist und Heikkinen [1] bemerkten
dazu: ,Equilibrium, considered one of
the more difficult chemical concepts to
teach, involves a high level of students
misunderstanding”.

In ihren Studien haben Tyson und Tre-
agust [3], Banerjee und Power [4], Hackling
und Garnett [5] das Verstindnis der Schii-
lerinnen und Schiiler zum chemischen
Gleichgewicht untersucht. Mit diesen Stu-
dien wurden folgende Fehlvorstellungen
gefunden: ,You cannot alter the amount
of a solid in an equilibrium mixture ... the
concentrations of all species in the reac-
tion mixture are equal at equilibrium® [3].
»Large values of an equilibrium constant
imply a very fast reaction ... increasing the
temperature of an exothermic reaction
would decrease the rate of the forward re-
action; the Le Chatelier principle could be
used to predict equilibrium constant* [4].
,The rate of the forward reaction increases
with the time from the mixing of the re-

AgCl(s) = Ag*(aq) + Cl-(ag)

c(Ag*)-¢(CT) K

c(AgCl)

Da die Konzentration im reinen Feststoff konstant ist, konnen wir c(AgCl) in die Gleich-

gewichtskonstante einbeziehen:

c(Ag')-¢(Cl)=K-c(AgCl) =L

Kasten 1: Ableitung des Laslichkeitsprodukts im Lehrbuch nach Martimer [7]

A 24
elfas) c(Ca2*) c(S02)

o B: 1072 mol/L 1072 mol/L
Ca™ag) SO (g C: 2-102mollL %1072 mol/L
D: %-102 mol/L  2-1072 mol/L

804%(aq) K, =c(Ca2) x ¢ (S0,2) = 10

/ Cag+(aq)
Ca2* 80,2 D
8042_ Ca2+ “_,___Tf;‘::m{___%(% : SO o
- J S N e,

Abb. 1: Einfiihrung des Léslichkeitsprodukts nach Barke [8]

actants until equilibrium is established ...
concentrations of reactants equals con-
centrations of products ... when a system
is at equilibrium and a change is made in
the conditions, the rate of the favoured re-
action increases but the rate of the other
reaction decreases” [5].

Kinast [6] hat in der Zeit von 1992 bis
1994 mit tiber 12000 Schiilerinnen und
Schiiler in vier Untersuchungszyklen
Tests zum chemischen Gleichgewicht in
Deutschland durchgefiihrt. Dabei werden
die folgenden Fehlvorstellungen beson-
ders hiufig beobachtet, die auch die bis-
her genannten Autoren beschreiben: ,Im
Gleichgewichtszustand ist die Summe
der Stoffmengen (Konzentrationen) der
Edukte gleich der Summe der Stoffmen-
gen (Konzentrationen) der Produkte ...
im Gleichgewichtszustand sind die Stoft-
mengen (Konzentrationen) aller am
Gleichgewicht beteiligten Stoffe gleich ...

die Summe der Stoffmengen (Konzen-
trationen) bleibt im Laufe einer Reaktion
erhalten ... Stoffmengenangaben (Kon-
zentrationsangaben) miissen mit stochi-
ometrischen Koeffizienten aus der Real-
tionsgleichung multipliziert werden, um
die ,wahre" Stoffmenge (Konzentration)
zu erhalten ...“ [6].

Weitere Exhebungen zu Fehlvorstellun-
gen sind bei Barke [7] zu finden.

Eine letzte, aber weit verbreitete Fehl-
vorstellung ist aus dem Lehrbuch von Mor-
timer [8] hervorzuheben (siehe Kasten 1):
Man spricht hier fiir die Definition des Los-
lichkeitsprodukts von einer ,Konzentra-
tion im reinen Feststoff“ und , bezieht sie
in die Gleichgewichtskonstante ein“ [8].
Da es unerheblich ist, ob der Bodenkérper
die Masse von 1 g oder 100 g hat und auch
dann keine Konzentrationsangaben mog-
lich sind, kann die Definition nicht iiber
das Massenwirkungsgesetz erfolgen,

15



