' Zusammenfassung
ei Allgemeine Chemie |

LTRX (AC)

1. Grundlagen

1.1. Massen/ Mol etc.

i \%
n=—=cp *
M L L
m(E)
wt%(E) = ——= % 100%
Mtot

1.2. Konzentrationen/Volumen

me
Co =
e vy
m.
Ve = —
P3
1.3. Ideale Gasgleichung
pV = nRT

R=28,31Jmol ‘K1

1.4. Chemisches Gleichgewicht
aA + bB == cC + dD

(ac)° (ap)*

Ks a b
(an)*-(28)
g, Yixmi i x Cy
i Toe T T oo
my Cy

fiir verdiinnte Ldsungen gilt v; = 1. Daraus folgt:

_ [g°-[oy
[AP-[B]°

1.5. Mathematik
Losung Quardratische Gleichung
—b+y/b2 —4ac
1,2 = 2a
weitere wichtige Rechenregeln
(a +b)2 = a? + 2ab + b2

2. S&uren/Basen

5:.2. schwache (einprotonige) Sauren & Basen in Wasser
auren:

HA + H,0 == A™ + H30" oder
HA == A~ + H*
plus Autoprotolyse des Wassers
Basen:
B + H,0 == HB" + OH™
PK=pK,(HBT) + pKy(B)
Erhaltungssatze:
[HALygeg =[Alir=[HA] + [A]
(H Dot =[HALzugeg. + [OH oygeg.
Protonenherkunftsgleichung:
[H*]=[AT + [OH]
Gleichgewichtskonzentrationen fiir monoprotonige Sauren:
[HTP + [H1PK, — [HY](HAloeK, + Ky) =Ky - K, =0
[AT]
[H A]
falls [OH7]< <[A7] und nicht vollstindig dissoziiert:
[HTT? + [HY]K;THA K, =0
ph = pKy + log—LHTL
[HAlot —[HT]
falls [OH ~] £ [A™] und vollstindig dissoziiert:
[HT? + [HY]K, — [HALoK,=0

— K(l
pH = pK4 + log 7

falls [H1]< <[HA],oy: quadrarische Gleichung (Naherungsformel fiir ¢ =

1mol - 1mmol):
[HT] = VEKalAltot
pH = L (pKa — 10g[Alyo1) 2ugeq)
— pH fiir starke S3uren:

pH=pK, + log

pH = —log[HT]

— Abweichungen zwischen pH-Werten aus Ndherungsformel und aus Qua-
dratischer Gleichung nehmen mit zunehmender Verdiinnung zu.
Rezept pH- Wert Berechnung

1. Reaktionsgleichungen aufstellen

2. Gleichgewichtskonstanten formulieren

3. Massenbilannz aufstellen

4. Protonenherkunftsgleichung aufstellen

5. Vereinfachen

6. Gleichung nach [H 1] auflésen

7. pH- Wert berechnen
Dissoziationsgrad

[deprot. Formen] _ [A™]
[alle Formen] — [Altot
2

1+\/1+ 4[;‘(]50*;

pKa Werte Siurestdrke nimmt mit abnehmendem p K ,-Wert zu.

o =

= Kgq =
Kq+[HT]

2.4. Zweifachlogaritmische Verteilungsdiagrame
Rezept Sillén Diagramm (zweiprotonige Siure

1. H* und OH™ Diagonalen eintragen

2. Log(totale Konzentration) eintragen (horizontale linie)

3. pK, Werte eintragen

Ho A vollstindig protoniert: Von 0 bis zum Systempunkt. Danach setzt
Deprotonierung ein — m = —1 bis zum 2. pK, danach m = -2.)
HA™ Steigungm =1fir0 < pH < pKaj, m=0firpKa; < pH <
pKag und m = -1 rest

A2~ entsprechend [H2 A] aber umgekehrt
4. Doppelte Konzentration beriicksichtigen (Verschieben der Kurve um
0.3)
Beispiel: pH- Bestimmung: HPO42_, 0.063 M xin wassriger Losung
0
2
4
% 6
N
g
@
3 8
-10
-12
14 pKal/ pKa2 \ pKa
0 2 4 6 8 10 12 14
pH-Wert

1. H3PO, == HT + H,PO; == 2HT + HPOZ <= 3H* + PO}~

2. PHG: In der PHG kommt die zugegebene Spezies nicht vor, da
der verbleibende Teil dem System weder H™ lonen zu Verfiigung
stellt noch entzieht. Spezies, welche dem System (bei der Bildung
ausgehend vom zugegebenen Stoff) n Protonen zu Verfiigung stellen,
werden n mal addiert. Spezies, welche zur Bildung n Protonen
bendtigen, werden n mal subtrahiert.
— [H+] = —2[H3POy4] - [H2PO, ]+ [PO?L*] +[OH™]

3. Vernachlassigen: Vernachlassigt kdnnen alle Spezies werden, die in
mindestens 10 bis 100-fach geringerer Konzentration (= 1 bis 2 Ein-
heiten im Diagram) vorliegen als die konzentration der beigegebenen
Spezies im zu erwartenden pH bereich. Dies ist iiblicherweise zwischen
den zwei pKa Werten, welche die hohe Konzentration der zugegebe-
nen Spezies umschliessen. — allen Spezies, welche den rot schraffier-
ten Bereich nicht beriihren, kdnnen wegen zu geringer Konzentration
vernachlissigt werden: [H3PO,], [H*]

4. PHG vereinfachen: [Ho PO, | = [POii] + [OH™]

2.1. Definitionen
Saure = Protonendonator
Base = Protonenakzeptor
HA + B == A~ 4 HBT

2.3. monologarithmische Verteilungsdiagramme ein- bis drei-
protoniger Saure
fiir HA == HyA~ == HA%" == A% gilt
ag = [ 3_];041 = [r jog = [HZA_];043
[ATtot [Altot [Altot
und a3 + a2 + a1 +ag =1
a; in Abhangigkeit des Ht (pH) und K ;. Kreuzungspunkte der Spe-
zieskurven in den Punkten pHH = pKa;. In diesen Punkten auch gleiche
Anteile der beiden Spezies.

[H3 A]
[Altot

5. Konzentrationsunterschied aus
ler Abstand der beiden Kurven

10POS T 1+10HT]

Diagramm
im erwarteten

ablesen  (vertika-
pH Bereich:
=102% = 3.162

6. [POZf] = 3.162[O H ™ ] einsetzen in vereinfachte PHG

7. [H2PO ] = 4.162[OH ] (= gesuchter Schnittpunkt)

8. Linie parallel zu [OHT] mit Abstand log(4.162) einzeichnen (griin ge-
strichelt).

9. pH am Schnittpunkt ablesen (griiner Stern)

Erganzugn fiir Systeme mit zwei verschiedenen beigegebenen Stoffen:
Wird die Lésung von zwei Stoffen gesucht (z.B. H,A und B), so muss zu-
erst das Gleichgewicht zwischen den beigegebenen Stoffen aufgestellt wer-
den: HyA + B == AT+ ZHB+. Anschliessend schauen, ob das Gleich-
gewicht dieser Reaktion links oder rechts zu liegen kommt. Dazu pK, Wer-
te der beiden Stoffen betrachten (— Welches ist die stirkere Siure?). Bei
unterschiedlichen Konzentrationen [A];und[B];; diese beriicksichtigen
(d.h. liegt eine Spezies in hdherer Konzentration vor (Uberschuss), do-
miniert diese iiber die Lage des Gleichgewichts.— Wird eine Spezies in
hoherer Konzentration als die andere Beigegeben, so wird hauptséchlich
die Verbindung mit der hohen Konzentration vorliegen, obwohl das GGW
der Reaktion auf der anderen Seite liegen kann. Anschliessend wird - ausge-
hend von der Verbindung, die hauptsichlich Vorliegt - die PHG aufgestellt
und wie oben vorgegangen. (— liegt im Beispiel das GGW rechts, so wird
die PHG ausgehend von (HB+)2A27 aufgestellt.

2.5. Puffer
Pufferldsungen enthalten ein konjugiertes Siure- Base- Paar. Solche
Lésungen, die durch Zugabe von HA und A~ hergestellt wurden, gilt:
pH = pKqa +log% ~pKa + log%
Puffergebiet
pH =pK,+1 — 0.1 <[AT]/[HA] < 10

2.6. Titration
Die Titration ist eine analythische Methode zur Bestimmung des

Siure- resp. Basegehalts einer Ldsung. Das schnelle erreichen
von Gleichgewichten wird zur Konzentrationsbestimmung benutzt.

pH-Wert
14

AP HCI

[Halb-AP HAC

e
[
O 1 2 % 4 S & 70 o W W0 M 120 10 o 50 180 170 180 150 20
V(NaOH)
Neutralisationsgrad
@ = n(OH™ )zg _ [OH J,g
n(HA)zg [HA]zg

Titration einer starken Sdure (HCl) mit einer starken Base: Am
Aquivalenzpunkt AP(HCI) ist gleichviel Base zugegeben worden, wie Saure
vorliegt (-; Vollstandige Neuralisation). pH = 7 gilt nur fiir starke Sauren.
Die Kurve geht fiir hohe zugegebene Volumina asymptotisch an den pH
der Base.

Titration einer schwachen Saure (HAc):

Der (oder die) AP liegt in der Mitte des steilen Stiicks. Dadurch ist der
pH am AP konzetrationsabhingig! Der pK, befindet sich bei a=0.5.
Das Puffergebiet ist im "flachen” Bereich der Titrationskurve zu finden
(pPH=pK, £ 1.
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2.7. Qualitative Einfliisse auf die Saurestirke
e Die Oxidationsstufe des Zentralatoms bei Hydroxido(oxido)siuren

(Oxosauren) erhsht die Polarisierung der OH-Bindung und die hshere
Anzahl O-Atomen stabilisiert die konjugierte Base durch Delokalisie-
rung der negativen Ladung.

Die abnehmende E-H Bindungsstirke (Bindungsenergie) bei zuneh-
mender Ordnungszahl erklart den abnehmenden pK,;-Wert in der
Serie.

In der Serie der Wasserstoffhalogenide HF, HCI, HBr, HI nimmt die
Saurestdrke zu und HF ist deutlich die schwéchste Saure. Die Pola-
risierbarkeit der Halogenidionen (Mass fiir die Deformierbarkeit der
Elektronenhiille) nimmt mit dem lonenradius zu: Stabilisierung der
konjugierten Base

Die Bildung von intramolekularen Wasserstoffbriicken kann bei Car-
bonsauren relevante pKa- Verschiebungen hervorrufen.

Der negative induktive Effekt (-1, Elektronenzug durch o-Bindungen)
erhéht die Stirke einer Carbonsiure. Der Elektronenzug, hervorgeru-
fen durch elektronegative Substituenten, vermindert die Elektronen-
dichte am Sauerstoffatom und stabilisiert die konjugierte Base.

Die Elektronendelokalisation (Resonanz / Mesomerie) kann die kon-
jugierte Base stabilisieren und erhéht somit die S3urestarke.

2.8. Aciditatsfunktionen und Supersduren
_ YuBt
Hg = log 5 +pH

(HBT]

Ho = pKo.(HB1) — log g

Aciditatsiiberschuss

X = log (73771—1*)
THB+

3.3. Redox- Reaktionen abgleichen
Beispicl: Abgleichen von MnO}~ + CgOii — Mn?t 4+ CO,
1. Oxidationszahlen aller Atome bestimmen geméss Abschnitt 3.1:

-l OG%

R

I &M\Vi\/“

§ -1l

) O

—11 —11 +11 _
Moy + 08" — vt + 780,

2. Halbzellengleichunlgen aufstellen
Red.: MntVI + 5eT —» MntI!

Ox: ¢t oIV 4 90—

3. Je nach dem ob sauer oder basisch/neutral abgeglichen werden muss,
Halbzellengleichungen mit H*/H,O resp. OH™/H,O (und weiteren
Spezies die in der Reaktion vorkommen) abgleichen. Die fehlenden
Atome (H+,OH_resp-H20) kommen meist aus dem L&sungsmittel
(Wasser). Im Beispiel kann gewihlt werden, wir wihlen saure Bedin-
gungen.

Red: MnO; + & + Ht— Mn®* 4 H,0
Ox: 08— CO, + €

4. Halbzellengleichungen durch lingeres Betrachten oder LGS (siehe Ab-
schnitt 3.8) ausgleichen:

Red: MnO; + 5¢” 4+ 8H— Mn?* 4 4H,0
Ox: C07™—2CO, + 2¢&~

5. Halbzellengleichungen addieren. Dazu miissen die Ahzahl elektronen
in beiden Gleichungen iibereinstimmen. Danach kiirzen:
2-Red + 5 -0x=2MnOj +5C205 +16HT — 2Mn?t+ +
10CO5 + 8H20

3. Redox

3.1. Definitionen
Oxidation: Erhdhung der Oxidationszahl, Abgabe von Elektrone

Reduktion: Verringerung der Oxidationszahl, Aufnahme von Elektronen
Oxidationsmittel: Substanzen, die bei anderen Stoffen eine Oxidation be-
wirken. Es wird selbst reduziert.

Reduktionsmittel: Substanzen, die bei anderen Stoffen eine Reduktion be-
wirken und dabei selbst oxidiert wird.

Oxidationszahl (0Z):

e Bei monoatomaren lonen entspricht die OZ der lonenladung

e Bei Molekiilen / Molekiilionen werden bei jeder Bindung die binden-
den Elektronen dem elektronegativeren Bindungspartner formal zu-
geschlagen. Die OZ jedes Atoms entspricht der daraus resultierenden
Ladung.

e Bei zwei oder mehr Bindungspartnern setzt sich die OZ des Zen-
tralatoms aus der Summe der Beitrige der einzelnen Bindungspartner
zusammen.

e Bei Bindungen zwischen gleichen Elementen ist der Beitrag zur OZ
gleich 0.

e Die Summe der OZ aller Atome in einem Molekiilion entspricht der
effektiven lonenladung.

e Beispiele HQO,H(2+1)O(_1); CH4,C(_1V)H§+1)

3.4. Galvanische Zellen
Spontan ablaufender Netto- Redox Prozess liuft nur in eine Richtung

spontan ab. Die Oxidation von elementarem Zink zu Zn+”(aq) durch
Kupfersulfat (Cu+”504 ) wobei Cut(aq) zu elementarem Kupfer redu-
ziert wird ist hierzu ein typisches Beispiel.

Elektromotorische Kraft (EMK/ SZellspannung”)

Ezele = Eox + ERed

Nur die Summe E ;. der beiden Halbzellenspannungen ist bekannt.
Die Bezugshalbzelle ist definiert als

20V (aq) + 2¢7 — Ha(g) ER.q = 0.0V

Ein Halbzelloxidationspotential hat dassselbe Reduktionspotential wie die
Reduktionshalbzelle, einfach mit umgekehrtem Vorzeichen. Ein grosses
(positives) Standard-Reduktionspotenzial bedeutet, dass sich die betref-
fende Substanz leicht reduzieren |3sst.

Beispiel:

3.2. Elektronegativitat
Gibt an, wie stark ein Atom in einem Molekiil Elektronen auf sich zieht.

xP(¥) =xF(X) = vAD
AD =D(X —Y) — {%[D(X —X) + D(Y — Y)]}
(X) Elektronegativitit des Elementes X
D Bindungsdissoziationsenthalpie
EN- Trend im PSE: EN- Werte nehmen nach rechts oben zu.

3.5. EMK und Gleichgewichtskonstante (Nernst-Gleichung)
aOxp + bRedg — a’ Redp +b'Oxp
_ [Reda]*[0xp]
~ [oxale[oxp]®
Eelle = E2 — % In Q bzw.

zelle
Eelle = EQee — 209V log Q  bei T = 298.15K

zFEO |
In K = —3Ze2¢ bzw.

1 K_%be-q«—zgsmK
og K = gg50v Pl T = '

3.6. Disporportionierungsreaktionen
Eine Spezies wird gleichzeitig reuziert und oxidiert. Beispiel Disporportio-

nierung von Manganat:
2 _
sMntHVD o fart — oM HVID o 4 M (V) 04 421, O

Das Elektrodenpotential kann wieder durch das addieren der beiden be-
teiligten Halbzellenreaktionen berechnet werden.

3.7. Potenzialdiagramme
3.7.1. Latimer Dieagramme

Dienen em vergleich verschiedener Halbzellenreaktio-
nen eines  einzelnen Elements. Darstellung aller Redox-
paare mit den zugehdrigen Standartreduktionspotentialen
Eged‘ Unterschiedlich ~ fiir ~ saure/ resp. basische Lésung.
MnCviD M) Mntv) Mn(i Mn) Mn(©)
+1:51
Mo, 709 Hvno,~ 210 Mno, 098 wiper 184 e =119
A
| ' I
+1.69 +1.23

Die Potentiale zweier nicht benachbarter Redoxpaare berechnen sich als

GO = ArGly + ARG
—2FE° = —2(1)FEQ) — 2(2) FE(y)
L g0 _ F0 B T Bl
2 T 22

3.7.2. Frost Diagramme
Beschreibt thermodynamische Stabilitit aller Oxidationszahlen eines Ele-

ments. Jeder Schritt nach unten stellt im Diagramm einen thermo-
dynamisch giinstigen Prozess dar. Rechts oben im Diagramm sind
Spezies, die als starke Oxidationsmittel wirken. Die Steigung eines
Segments in einem Frost- Diagramm entspricht EO fiir das ent-
sprechende Redoxpaar. Jede Spezies, die von einem sog. "konve-
xen" Punkt dargestellt wird (z. B. Mn3+, HMnO4-) ist thermodyna-
misch instabil und neigt zur Disproportionierung. Eine Spezies auf ei-
nem "konkaven"Punkt ist gegen Disproportionierung stabil (MnO2).

Neigung zur
Komproportionierung

(Mnl'! + Mn¥ = 2 Mn'V) MnO,4

B
= Konvexe Punkte:

g a | Neigungzur

N Disproportionierung
g (Mnl!l, MnV und MnV1)
3§77

Hah.

1
f E0-Wert
Mn
o R ¥ =
Mn3+
1 T\ /
2
H=0
l Mag '
[ 1 2 3 4 5 6 7
. Oxidationszahl, N
Negative
Steigung: Tiefster Punkt:
E2-Wert<0 Stabilster Zustand
Dabei ist die Spezies mit OZ = 0 jeweils der Ausgangszustand. Das
AGOY = 0 wird basierend auf der Thermodynamik bestimmt. Fiir die
Lage der Punkte jeweils =57~ = -5 berechnen. Fiir hahere Oxidati-

onszustdnde die vorangehenden addieren.

3.8. Reaktionsgleichungen systematisch ausgleichen:

Beispiel: MnO4 + e + HT— Mn2t + H,0 soll ausgeglichen werden.
Dazu Maxtrix schreiben mit den Spezies in den Spalten und den Atomen
in den Zeilen. Der Einfachheit halber Spezies als a, b, c,... abkiirzen.

MnOy+ e+ HT || Mn2t+  Hy0
a ‘ b ‘ @ d e
Mn 1 0 0 1 0
(@] 4 0 0 0 1
H 0 0 1 0 2
Ladungen -1 -1 1 2 0
Danach entweder
a) Gleichungen aufstellen und 18sen
a=d (1)
4a =€ (2)
c=2e 3)
2a —b+c=2d (4)

oder

b) Matrix so umformen, dass sie als lineares Gleichungssystem (im
Taschenrechner oder mittels Gaussverfahren) geldst werden kann
(alle Spalten der rechten Seite bis auf die letzte nach links nehmen
(und Vorzeichenwechsel nicht vergessen). In diesem Fall Spalte d):

1 0 0 =il 0
4 0 0 0 1
0 0 1 0 2
=l =il 1 -2 0

Ergibt die stéchiometrischen Koeffizienten a bis d. e kann danach
einfach bestimmt werden.
In beiden Fillen ergibt sich a = 1 (frei gewahlt), b =5a, c =8a,d=1
und e = 4 und somit MnO; + 5e” + 8 H"— Mn?* + 4H,0

4. Ich krieg gleich Komplexe
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4.1. Definitionen

Ein Metallkomplex besteht aus einem Metallzentrum und einer variablen
Anzahl Liganden. Er kann neutral oder geladen sein, je nach Oxidationsstu-
fe des Metallzentrums und Anzahl geladener Liganden. Liganden kénnen
monoatomare lonen, neutrale Molekiile oder Molekiilionen sein. Die Li-
gandatome, die in direkter Wechselwirkung mit dem Metallzentrum ste-
hen, bilden die (erste) Koordinationssphire; ihre Anzahl ist die Koordina-
tionszahl (KZ). Die raumliche Anordnung der Ligandatome entspricht der
Koordinationsgeometrie. Um eine Bindung mit einem Metallzentrum ein-
zugehen, muss ein Ligand grundsatzlich ein Elektronenpaar zur Verfiigung
stellen kénnen (Lewis-Base). Dabei handelt es sich meist um a) nicht-
bindende, weniger hiufig um b) bindende Elektronenpaare:

~ b)
n \ H H

LaM=<—]
a) H
o monodentat: Ligand, der mit einem Atom an das Metallzentrum ge-
bunden ist.

bi-, tri-, polydentat: Liganden, bei denen zwei, drei oder mehrere Ato-
me an das Metallzentrum binden. Auch als Chelatliganden bezeichnet.
Chelatliganden bilden zusammen mit dem Zentralatom einen Chela-
tring.
4.1.1. Schreibweise

o Ein Komplex wird in eckigen Klammern angegeben; Gesamtladung
ausserhalb der Klammern.

Geladene Liganden (X) werden in alphabetischer Reihenfolge zuerst
angegeben, gefolgt von den neutralen (L) mit dem am Metall gebun-
denen Atom an erster Stelle (OH, statt H,0). In allgemeinen For-
mulierungen wird hiufig L als einzige Bezeichnung fiir alle Liganden
verwendet
Positiv geladene Gegenionen werden vor, negativ geladene nach der
Komplexklammer angegeben

o Die Angabe der Oxidationsstufe des Metallzentrums ist fakultativ.
Beispiel Scheibweise:

[MXaX{j(L)n]er

4.3. Koordinationschemie
4.3.1. Stuf ise Komplexbildung mit basischen Liganden

Protonierung HLT =L = ML:‘ljL Komplexbildungsreakt.

Die Komplexbildungsreaktionen kdnnen beschrieben werden als:

[MLy]

ML, ; +L ==ML, Kn= — " —
" [ML,_1] [L]

Die Protonierung von L wird zu
] !

M+ L] K

L+HY = HLT K= —
a(HL+)

Es folgt daraus der Erhaltungssatz fiir M:
Mltot = [M] + [ML] + [MLa] + . .. + [MLyn] + . .. + [MLx]
(N max .KZ)
Mot = M] - {1+ =N, BalL)” }
14+ XN, BalL]® = ap,  Verteilungskoeffizient

4.3.2, Léslichkeit und Komplexbildung
Loslichkeitsprodukt: Gleichgewichtskonstante, verkniipft die maximal er-

reichbare Konzentration der entsprechenden lonen in Lsung im Gleichge-
wicht mit dem Festkdrper.

My, Xy (s) == mMz+(aq) + nX<mz/")7(aq)

Kso = [M*T(aq)]™ - [X™ (a9)]"

4.2. Konfigurationsisomerie
Enantiomere: Verhalten sich wie Bild und Spiegelbild. Bild und Spiegelbild
diirfen nicht identisch sein (d.h. sie sind Chiral).

Spiegelebene

Diasteromere: Verhalten sich nicht wie Bild und Spiegelbilg. D.h. ei-
ne Konfiguration l3sst sich nicht durch Spiegelun in die andere Uberfiihren.

HsN Cl Cl NH
SN AN
N PN

HaN cl HsN Cl

cis trans

4.4. Valenz- Elektronenkonfiguration bei Ubergangsmetallen
e Die Anzahl Valenzelektronen (VE) eines Metalls entspricht der Grup-

pennummer im Periodensystem.

Die Metallatome in ihrem Grundzustand haben eine Elektronenkonfi-
guration, die vom Aufbauprinzip gegeben ist (sieche ACIPC). Hier gibt
es aber Unregelmissigkeiten, z. B. in der Gruppe 10: Ni:[Ar];sy3dg;
Pd: [Kr]ssgadio; Pt: [Xelafig6515dg

Bei Ubergangsmetallionen werden die verbleibenden Valenzelektro-
nen den fiinf d-Orbitalen zugeschrieben (die Energieniveaus der nd-
Orbitale liegen unter dem des (n+1)s-Orbitals).

4.5. Stufenweise Komplexbildung: Bruttostabilitatskonstante
Beispiel: Bildung des Tetracyanonickelat(l1)-Komplexes [Ni(CN)4]%~

[Ni(CN)] T
[Ni2+][(CN)~]
[Ni(CN)2]
[Ni(CN)]H[(CN)~]
[Ni(CN)3] T
[Ni(CN)2][(CN)~]
[Ni(ON) 4]+
[Ni(CN)3]T[(CN

Ni?T 4 oNT 2 [Ni(eN)| T 5 Ky =
[Ni(CN)]T4+CN~ 2 [Ni(CN)s] ; Ko =
[NiCN)3] + CN~ = Ni(CN3)] ™ ; Kz =

[NiC(N)3]T+CN™ 2 |Ni(CNy)? ™ ; Ky =

B1=Ki, B2 = K1 *Kp
Bs = K1 * Ko+ K3z, B4 = K1 xKog* Kgx*x Ky

Weiter gelten die Erhaltungssitze ([Cd]tot = ... = [Cd]zugeg.)

)71
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