L.3 Redoxreaktionen III

31, a) A" — A" + 3¢ x 4
clY +3¢ — I X 3

4As" +3C1Y — 4As™ + 31

4 As + 3ClO35 — 4 H3AsO3; + 3 HCIO

Unter sauren Bedingungen:

4As + 3ClO;” + 3H" + 6 HO—— 4 H3;AsO; + 3 HCIO

b)
088V Ki
Se0,* Se H.Se
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1) E°(Se/H,Se) = (8 x 0.57-6x 0.88): 2=-0.36 V

i) E°(Ag/Ag)=0.80V =  E°(Ag/Ag)=-0.80V

E°(SeO4*/Se) = 0.88 V

E° = E°(Se04>/Se) + E°(Ag/Ag") = 0.88V — 0.80V = +0.08V
Ag kann SeO42' zu Se reduzieren.

E°(SeO4*/H,Se) = 0.57 V

E° = E°(Se04”/ H,Se) + E°(Ag/Agh) = 0.57V — 0.80V =-0.23V

Ag kann SeO42' nicht zu H>Se reduzieren.



iii)

Das Standardreduktionspotenzial des Oxidationsmittels muss grosser als 0.88V
sein. Beispiel lodat: E°(10;/1") = 1.08V.

E°(Se04*/Se) = 0.88V = E°(Se/ Se0,”) =-0.88V
E° = E°(Se/ Se04>) + E°(1057/1) = -0.88V + 1.08V = 0.20 V

Das Standardreduktionspotenzial des Reduktionsmittels muss kleiner als -0.36V
sein. Beispiel Zink: E°(Zn*"/Zn) = -0.76V.

E°(Se/H,Se) = -0.36V
E°(Zn*'/Zn) =-0.76V =  E°(Zn/Zn*")=+0.76V

E° = B°(Se/H,Se) + E°(Zn/Zn>") = -0.36V + 0.76V = 0.40 V

)
g Ve B _2:063
%6% = 0,059 ~ 0059
K=2-10"
ii)pH=14
iii)
£ po 0.059l a(I7) - a(Sn®**) - a®(OH™) _ 0.63V 0.059Vl 2(OH-
- v, 8 a(107) -a(Sn) - a(H,0) 0g a”(OH™)
0.059Vv
E =0.63V— > 2loga(OH™)
0.059Vv
E =0.63V— 2log c*(OH™)

E =0.63V+ 0.059V - pOH = 0.63V + 0.059V - 5 = 0.92V



3.2

a) 1) Das Reduktionsmittel muss leichter zu oxidieren sein als Pb®” und schlechter als
Mn?®’. Sein Reduktionspotenzial muss daher zwischen dem des PbO; (+1.45 V) und
dem des MnO, (+1.23 V) liegen. Aus der Potenzialtabelle (Atkins) bieten sich Cr**
(+1.33 V) und CI' (+1.36 V) an.

i1) Reduktionsmittel, die beide Oxide reduzieren konnen, miissen ein Potenzial E° <
1.23 V haben. Von den angegebenen Reduktionsmitteln sind das H, (0 V), Cu (+0.34
V) und Fe** (+0.77 V).

Co*" (+1.81 V) reduziert hingegen keines der beiden Oxide.

b)
i)
Kathode: Pb*" + 2¢ ——> Pb
Anode: Sn — 5 Sn*  +2¢
Pb>" + Sn  ——> Pb + Sn*" E°=0.13V-—(-0.14V)=+0.01 V

ii)

. 0059 a(Sn**)-a(Pb) 0010y %059, o.1oo-1(V)

- v, CBa(Pb2t)-a(Sn) 2 °80.200-1

.059

E = 0.010V - > log 0.5(V)

E = 0.010V — (—0.009)V = 0.019V

iii)

E=0V=0.010V—
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3.3.

2.18 - (0.200 — x) = 0.100 + x
0.436 — 2.18x = 0.100 + x
0.336 = 3.18x

x =0.106

¢(Sn*” = (0.100 + 0.106) mol-L™" = 0.206 mol-L"

¢(Pb*” = (0.200 - 0.106) mol-L" = 0.094 mol-L"!

a) MnO4 + H,0, —> Mn?>" + O, (saure Losung)

Red.: Mn’" + 5¢ —— Mn* X2

Ox:20 — O, +2¢ X5

2MnO4 + 5H,0, —> 2Mn*" + 50,
Ladungsausgleich mit 6 H' auf der linken Seite:
2MnO; + 5H,0, + 6H —— 2Mn*" + 50, + 8 H,0

Oxidationsmittel: MnO4~ Reduktionsmittel: H,O,

b) Schwefel kann von dem gesuchten Metall reduziert werden, Mn>* hingegen nicht.
Es gilt also:

E°(S/S* )= EA(M* /M)>0und ES(M*" /M)— E%(Mn* /Mn)>0

Fiir die Reduktionspotenziale muss dann gelten:

E°(S/S*)> E°(M* /M )>E°(Mn*"/Mn ) und folglich
~048V> E(M“/M)>-1.18V

i) E(In*/In)=-034V > E(M“ /M) =  In*" wird reduziert.
iy E(Mg”/Mg)=-236V < E(M*/M) =  Mg* wird

nicht reduziert.

©) i)  E°=E%CL/CI')- E(L/T)=136V-054V=082V



d)

0.059  a?(Cl7) - a(l,)
2 9207 - aCly)

£ = 0.82V 0'0591 c?(Cl) -1 v
= 0. > Ogc'z(l_)~p'(Clz)()

1i1) Die Reaktion ist nicht pH-abhingig.
E(pH3)=E°=0.82 V.

i)
] K—Z E°_2-009_305
°9% = 0059 ~ 0059
K=103%=1.1-103
1) Die Reaktion lduft spontan nach rechts ab, wenn E > 0 ist.
0.059 a(Ni**) - a(Sn) 0.059 c¢*(Ni?*)-1
= - 0og 24+ ~ - Y - 0g . 2+ (V)
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3.4.

a) Sauerstoff, O,

b)  Oxidationsreaktion:

Die Reaktion muss unter basischen Bedingungen durchgefiihrt werden. Anderenfalls

entweicht das Cyanid in Form von Blausdure HCN (pK,: 9.31).
0,+2H,0+4e — 40H E'=+040V

{Au + 2CN~ — [Au(CN),]” + e} x 4 E'=+0.60V

4Au+0,+2H,0+8CN —4[Au(CN),] +40H E’=+1.00V

oder: 4 Au + O, + 2 H,0 + 8 NaCN — 4 Na[Au(CN),] + 4 NaOH

Reduktionsreaktion:

{[Au(CN),] + ¢ — Au + 2CN } x2 E’=-0.60V
Zn — 7Zn”" +2e E'=+0.76 V
2 [Au(CN),]” + Zn — 2 Au+Zn*" + 4 CN™ E'=+0.16 V

oder: 2 Na[Au(CN);] + Zn — 2 Au + Zn(CN), + 2 NaCN

c)

Au + 2CN — [Au(CN),] + ¢ E'=+0.60 V
Au" + e — Au E’=+1.69V
Au’ + 2CN — [Au(CN)] E’=+2.29V

log K=n"E/0.059 (n=1); K=6.51-10*® (cine extrem hohe
Komplexbildungskonstante)



d)

Ag" + 2CN — [Ag(CN),]

K=2.47-10% E=0.059logK/n=120V
Ag + 2CN™ — [Ag(CN),] + ¢ E’=+0.40V (?)
Agt + e > Ag E’=+0.80V
Ag" + 2CN — [Ag(CN),]° E'=+120V
[Ag(CN),]” + ¢ — Ag + 2CN° E'=-040V

Der Silberkomplex hat ein hoheres (weniger negatives) Reduktionspotenzial als der
Goldkomplex, ist also das stirkere Oxidationsmittel.



