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Redox-Reaktionen

Das Lernziel dieser Unterrichtseinheit beinhaltet folgende Punkte:

Was ist eine Redoxreaktion, Oxidationszahl, Korrosion von Metallen,
wie funktioniert eine Batterie, Brennstoffzellen und vieles mehr ...
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8.1 Redox-Reaktionen
8.1.1 Definitionen

Redoxreaktionen sind Elektroneniibertragungsreaktionen. m

Sdure-Base-Reaktionen sind Protoneniibertragungsreaktionen. e e

Es handelt sich hier also um eine ganz neue Reaktionsklasse mit eigenen Gesetzmdssigkeiten aber auch vie-
len Parallelen zu Sdure-Base-Reaktionen.

Typische Redox-Reaktionen

NADPH NADP-reduzierendes
Enzym

chlorophylihaltiger
Proteine

Komplexe (& H* +NADP

Matrixseite

6 nm

Thylakoid-
Innenraum

2 H,0
Lichtreaktion IT

Die Fotosynthese, also die Reaktion von Kohlenstoffdioxid und Wasser zu Glucose und Sauerstoff nach 6
CO,(g) + 6 H,0(l) d C4H,0,(s) + 6 O,(g) ldsst sich bekanntlich in Primdrvorgdnge (Umwandlung von Lich-
tenergie in chemische Energie) und Sekunddrvorgdnge (Synthese von Glucose aus CO, und H,0) unterteilen.
Die Umwandlung von Lichtenergie in chemische Energie (ATP) in der Membran der Chloroplasten beginnt mit
der Reaktion von Wasser zu Sauerstoff und 4 Protonen. Die freiwerdenden Elektronen werden von der
einen Seite der Membran zur anderen iiber eine recht komplizierte Kette von Proteinen weitergereicht. Es
handelt sich dabei also um eine Elektroneniibertragungsreaktion.

Zur Kldrung von Gesetzmadssigkeiten bei Elektroneniibertragungsreaktionen ist dieses System viel zu kom-
plex. Ausserdem lassen sich nur schlecht Experimente gestalten. Daher ist es sinnvoll einen Schritt zuriick-
zugehen und 2 Reaktionen mit Magnesiummetall zu besprechen.
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Reaktion einer Salzsdurelosung mit Magnesium Reaktion von Sauerstoff mit Magnesium
(Verbrennung).

Beobachtung:
Beobachtung:

Elektroneniibertragungsreaktion
Elektroneniibertragungsreaktion

Redoxreaktionen sind Elektroneniibertragungsreaktionen.

Gibt ein Teilchen Elektronen ab, spricht man davon, dass es

Oxidation Elektronenabgabe oxidiert wird.

Reduktion Elektronenaufnahme Nimmt ein Teilchen Elektronen auf, so wird es reduziert.
Stoffe, die andere Stoffe oxidieren, bezeichnet man als

Oxidationsmittel e e e Oxidationsmittel. Da sie von den anderen Stoffen

zwangslaufig Elektronen aufnehmen, werden sie selbst
reduziert.

Stoffe, die andere Stoffe reduzieren, bezeichnet man als
Reduktionsmittel Elektronendonatoren Reduktionsmittel. Da sie zwangslaufig an die anderen Stoffe
Elektronen abgeben, werden sie selbst oxidiert.

Aufstellung von Reaktionsgleichungen fiir Redoxreaktionen am Beispiel der Reaktion von winium mit

Brom zu Aluminiumbromid 7 e/&,:o .
e Welches Teilchen ist das Reduktionsmittel, welches das Oxidationsmittel? %%/e/é’
e Aufstellung der Teilreaktionen zur Verdeutlichung der Elektroneniibertragung <,

e  Aufstellung der Reaktionsgleichung
e Wie viele Elektronen werden gesamthaft iibertragen? (Fiir die Reaktionsgleichung kalkuliert.)
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8.1.2 Oxidationszahl

Handelt es sich bei der Elektrolyse von Wasser um eine Redoxreaktion?

Zur vereinfachten Zuordnung von Reaktionen zu den Redoxreaktionen und zur Berechnung der Faktoren
wurde der Begriff der Oxidationszahl eingefihrt.

Regeln fiir die Erstellung von Oxidationszahlen

Unter Beachtung der Bindungspolaritdt (Elektronegativitdt) kann man jedem Atom in einem Molekiil eine
formale Ladung zuweisen. Diese Oxidationszahl macht die Elektronenverteilung im Molekiil lbersichtlich.
Die Oxidationszahl entspricht der Ionenladung in ionischen Verbindungen.

Regeln zur Zuordnung von Oxidationszahlen

1. Atome in Elementarsubstanzen haben die Oxidationszahl Null.

2. Einatomige Metallionen haben positive Oxidationszahlen.

3. Die Oxidationszahl eines einatomigen Tons in einer aus Ionen aufgebauten Substanz ist gleich sei-
ner elektrischen Ladung.

4. Die Summe der Oxidationszahlen in einer Verbindung ist Null.
5. Die Oxidationszahl des Fluor ist -I.
6. Die Oxidationszahl des Wasserstoffs ist fast immer +I.
7. Die Oxidationszahl des Sauerstoffs ist fast immer -II.
Beispiele:
H20 H: +I O:. -IT
H202 H: +I O:-I
NHs N: -ITI H: +I
HNO3 H: +I N: +V o] -II
PbO Pb: +IT O: -IT
PbO2 Pb: +IV O:-II
Pb203 Pb: +IIT O:-IT
Oxidationszahlen sind B &

o hypothetische Ladungen von Atomen in Verbindungen
e hypothetische Ladungen von Atomen in Komplexionen
¢ reelle Ladungen bei einkernigen Tonen

Andert sich die Oxidationszahl im Laufe der Reaktion, so handelt es sich um
eine Redoxreaktion.
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Bestimmung der Oxidationszahlen

S -
ey, KV
co Fe3* (== (—4
2 ée 2>

NH, HNO,

HyO" H ;O,

H
H O0—H

Mit Hilfe der Oxidationszahlen ldsst sich leicht beurteilen, welches Teilchen an einer Redoxreaktion teil-
nimmt und ob es oxidiert wird oder reduziert.

Erhoht sich bei einer Reaktion die Oxidationszahl eines Teilchens, so handelt es
sich um eine Oxidation, wird sie erniedrigt, handelt es sich um eine Reduktion,

Beispiel: Eingangs erwdhnte Verbrennung von Mg mit Sauerstoff.
Welches Teilchen wird oxidiert? Welches wird reduziert? Wie viele Elektronen werden iibertragen?

Repetition: Oxidiere einen primdren, sekunddren und tertidgren Alkohol
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8.1.3 Redox-6leichgewichte

8.1.3.1 Redoxreihe

Reaktion von Kupfer mit Ag*-Ionen Reaktion von Silber mit Cu?*-Ionen

Beobachtung Beobachtung

Reaktion

Reaktion

Auch Redox-Reaktionen sind Gleichgewichtsreaktionen. Das Kupfer gibt of fensichtlich leichter die Elektro-
nen an Silberionen ab als Silber an Kupferionen. Diese Beobachtung ist in der Tabelle der Standard-
Elektrodenpotentiale oder auch Redoxreihe genannt, systematisiert. Die Einordnung eines Stoffes in die
Tabelle gibt die Tendenz an, mit der Elektronen abgegeben oder aufgenommen werden.
Die Systematik und der Umgang mit den Standard-Elektrodenpotentialen ist dem der Sdure-Base-Tabelle
sehr dhnlich, nur dass es sich hier um Elektroneniibertragungen handelt und dass sich ein paar Vokabeln

dndern.
Standard-Elektrodenpotentiale &
lonenkonzentrationen : 1 mol/l in Wasser, 25°C saur‘e - Base - Tabe I Ie
Volt
Li Li* -3.05
K K 293 HCIO, CIO,
Ca ca®* -2.87 HI -
Na Na® -2.71
Mg Mg™* -2.37 HCI cr
Al AR 1.66 H:S0, HSO,
H,+2OH 2H,0 (pH=14) -0.83
zn 2z -0.76 -
cr cr 0.74 T k2 e b o i ‘
2Ag+8* AgS -0.71 |
s* s -0.51 | =132 HNO, NO;~ 15,32
Fe Fett 0.44 1,92 HSO," S0,7 12,08
H; + 2 H0 2 H;0" (pH=7) -0.42 213 H,PO, H,PO, 11,87
::: + HSO,+ H,0 :‘bjOA +H0 gzi ‘ 222 [Fe(H;0)g*" [Fe(OH)(H;0)s]** n.78
sn sn?" -0.14 | 314 HF F 10,86 |
Pb Pb* -0.13 | 335 HNO, NO," 10,65
it i #H=0 =000 375 HCOOH HCOO 1025 ‘
- P o 475 CHACOOH CH4CO0 9,25
40H 0;+2H;0 (pH=14) 0.40 4,85 [AIH0)el** [AIOH)(H,0)s1** 9.15
2r I 0.54 6,52 H,C04/CO, HCO, 7.48
Fe* Fe’* 075 6,92 H,S HS™ 7,08
Ag Ag® 0.80 a5
NO; +2 H,0 HNO, + H,0" 0.81 100 HSO0, B S0y " .00
4.0H 02 +2H,0 (pH=7) 083 .20 H2PO, HPO, 6.80
Hg Hg* 0.85 9,25 NH,.* NHy 4,75
28r B'§ 1.07 9,40 HCN CN- 4,60
o o . 120 1040  HCO, Oy 360 |
6 H,0 O, +4 HyO (pH=0) 1.24 . 3
2Cr* +21H,0 Cr07% + 14 H0" 1.35 12,36 HPO, PO, 164
2¢1 cl 1.36 13,00 HS s 1,00
Au Au®* 1.42
Mn?* +12 H,0 MnO, + 8 Hy0" (pH=0) 1.51 OH- - |
PbSO, + 5 H;0 PbO, + HSO, + 3 H,0" 168 | e HO 174 o
2F F. 2.87
: CHsOH CHs0™

NH, NH,~

OH o?

H, H-




Redox

i

Redox-Reaktionen

Sdure-Base-Reaktionen

Starke Reduktionsmittel stehen oben links, starke
Oxidationsmittel unten rechts.

Starke Sduren stehen oben links, starke Basen
unten rechts.

Starke Reduktionsmittel haben eine grosse Tendenz
Elektronen abzugeben. Starke Oxidationsmittel
haben eine grosse Tendenz Elektronen

aufzunehmen.

Starke Sduren haben eine grosse Tendenz
Protonen abzugeben. Starke Basen haben eine
grosse Tendenz Protonen aufzunehmen.

Es reagiert immer das stdrkere Reduktionsmittel mit
dem stdrkeren Oxidationsmittel. Die Bergabreaktion
ist dann maglichst steil.

Es reagiert immer die stdrkere Saure mit der
stdrkeren Base. Die Bergabreaktion ist dann
moglichst steil.

Das Gleichgewicht liegt bei Redox-Reaktionen immer
auf der Seite der schwdcheren Reduktionsmittel

Das Gleichgewicht liegt bei Sdure-Base-
Reaktionen immer auf der Seite der

Chemieskript Dr. R. Steiger

bzw. Oxidationsmittel. schwdcheren Sdure bzw. Base.

Bei Bergaufreaktionen liegt das GG links, bei
Bergabreaktionen rechts.

Bei Bergaufreaktionen liegt das GG links, bei
Bergabreaktionen rechts.

Kldren Sie mit Hilfe der Bergauf-und Bergabreaktionstechnik die Befunde des Eingangsexperiments der
Reaktion von Silber mit Kupfer(II)ionen und von Kupfer mit Silberionen. Benutzen Sie die Redoxtabelle.

{é '%’/

Beurteilen Sie ob sich ein Eisenschliissel in einer Kupfer(II)salzlosung mit metallischem Kupfer iiberzieht.

Die einzelnen Komponenten der eingangs erwdhnten Fotosynthesemaschinerie liessen sich auf analoge Weise
in die Redoxtabelle integrieren. Dies wiirde zeigen, von welchem Protein zu welchem Protein die Elektronen
freiwillig fliessen, und wo man die Reaktion erzwingen miisste. Die erzwungene Reaktion ist ja bei der Foto-
synthese der iibliche Fall, da Lichtenergie eine Grundvoraussetzung fiir die Primdrreaktion ist.
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Aufgabenblatt Elektrolyse von Wasser

Die Elektrolyse von Wasser besteht aus zwei Teilreaktionen, die an den beiden Elektroden (Kathoden- und
Anodenrdumen) ablaufen. Das Gesamt-Reaktionsschema dieser Redoxreaktion lautet:

2 H,O(1) 2 Hy(g) 4+ Os(g)

Eleltrelyses

Wasser wird durch elektrischen Strom in Wasserstoff und Sauerstoff gespalten.

Die Elektroden tauchen in Wasser ein, welches durch die Zugabe von etwas Schwefelsdure besser leitend
gemacht wird.

Ergdnze die folgenden Liicken.

geladene Oxonium-Tonen ( ) wandern im elektrischen Feld zu der geladenen
Elektrode (Kathode), wo sie jeweils ein Elektron . Dabei entstehen Wasserstoff-Atome, die
sich mit einem weiteren, durch entstandenen H-Atom zu einem Wasserstoffmolekiil vereini-

gen. Ubrig bleiben Wassermolekiile.

Kathodenraum: 2 H3O* + — Hz+2 H20 oder auch: 2 H20 + — H2+2 OH

Der abgeschiedene, gasférmige Wasserstoff steigt an der Kathode auf, wobei der Kathodenraum

wird. Die negativ geladenen Hydroxid-Anionen wandern zur Anode, wobei sich Hydroxidi-
onen mit Protonen zu Wasser neutralisieren oder sich an der Anode unter Elektronenabgabe zu Sauerstoff
umwandeln.

Anodenraum: 4 OH — Oz + 2 H20 + oder auch: 6 H20 — O2 + 4 H30" +

Auch hier steigt der abgeschiedene Sauerstoff als Gas an der Anode auf, gleichzeitig wird der Anodenraum
. Die entstandenen Protonen wandern in Richtung - analog zu den Vorgdngen im Kathoden-

raum.

Die Gesamtreaktionsgleichung der Elektrolyse von Wasser lautet:

4 H30++4 OH — 2 H2 + O2 + 6 H20

Die auf der linken Seite stehenden Hydronium- (neuer: ,Oxonium-Ionen") und Hydroxid-Ionen entstammen

der Autoprotolyse des Wassers:

8 H20 —

Man kann die Elektrolysegleichung daher auch folgendermassen schreiben:

8 H20 — 2 Hz + 02 + 6 H20

bzw. nach Kiirzen des Wassers:

2H20—-2H2+02
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Lésung der Liicken

Positiv geladene Oxonium-Ionen (H30") wandern im elektrischen Feld zu der negativ geladenen Elektrode
(Kathode), wo sie jeweils ein Elektron aufnehmen. Dabei entstehen Wasserstoff-Atome, die sich mit einem
weiteren, durch Reduktion entstandenen H-Atom zu einem Wasserstoffmolekiil vereinigen. Ubrig bleiben
Wassermolekiile.

Kathodenraum: 2 H3O" + 2 e — Hz + 2 H20 oder auch: 2 H20 + 2 e — Hz + 2 OH"

Der abgeschiedene, gasférmige Wasserstoff steigt an der Kathode auf, wobei der Kathodenraum basischer
wird. Die negativ geladenen Hydroxid-Anionen wandern zur positiven Anode wobei sich negative Hydroxidio-

nen mit Protonen zu Wasser neutralisieren oder sich an der Anode unter Elektronenabgabe zu Sauerstoff
umwandeln.

Anodenraum: 4 OH" — Oz + 2 H20 + 4 e” oder auch: 6 H20 — Oz + 4 H3O" + 4 &

Auch hier steigt der abgeschiedene Sauerstoff als Gas an der Anode auf, gleichzeitig wird der Anodenraum
saurer. Die entstandenen Protonen wandern in Richtung Kathode - analog zu den Vorgdngen im Kathoden-
raum.

Die Gesamtreaktionsgleichung der Elektrolyse von Wasser lautet:

4 H30++4 0OH — 2 Hz2+ 02 + 6 H20

Die auf der linken Seite stehenden Hydronium- (neuer: ,Oxonium-Ionen") und Hydroxid-Tonen entstammen
der Autoprotolyse des Wassers:

8 H20 — 4 H30" + 4 OH"

Man kann die Elektrolysegleichung daher auch folgendermassen schreiben:
8 H20 — 2 Hz + Oz + 6 H20

bzw. nach Kiirzen des Wassers:

2H20—-2H2+02
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8.2 Elektodenpotentiale, Daniell-Element

Strom aus dem ,Nichts'l

i

Zeichne das Experiment in all den wichtigsten Punkten nach.

Was passiert, weshalb und warum?
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8.3 Gemessene Spannung, wie definieren?
Oftmals liest man in verschiedenen Quellen, dass das Potential auf folgende Art berechnet werden kann:

Variante A: Uz = E°Zelle = E®red + E®ox. im Vergleich zu
Variante B: Uz = E°Zelle = Ekathode = Eanode

Wobei ja an der Kathode eine Reduktion und an der Anode eine Oxidation stattfindet. Was stimmt nun?
Gibt es jetzt ein ,-, oder ,+ Zeichen bei der Berechnung des Potentials? Es stimmen beide Aussagen!

Der Haken bei der Berechnung liegt in den Definitionen:
Betrachteten wir Reaktionen an der Kathode resp. Anode so lassen sich die beteiligten Prozesse relativ
einfach aufschreiben und der Reaktion auch ein Potential zuweisen. Dazu wieder das Daniell-Element:

Die E>-Werte in der Tabelle beziehen sich immer auf eine Reduktion, genauer miisste man schreiben:

Variante A:

Variante B:

halbzelle

Halg)

Aus email mit Herrn oder Frau Beck, www.biokurs.de S O Sl st

— Pt| (1ban
s.‘.e'ger‘: { tlekt-ou:"/ = 7 ‘—
... nur glaube ich, dass beim Voltmeter das positive Zeichen stehen sollte ... also +0.76 Volt anstelle -0.76 Volt .... \z : ; ‘ E
Beck: : | »

.. Bei der Zn-Standardhalbzelle meine ich allerdings, dass ich richtig liege. 2n2t | | 1l
1
i 2nw0mz 4

E°Zelle = E°red + E°0x d.h. E°Zelle = 0+ (-0,76)= -0,76. Steht ja auch in jeder Tabelle ... Ha

Steiger: beide Losungen sind normalerweise arbicn
.. tja, glaube meine variante (+0.76, experiment laeuft ja freiwillig) sollte richtiger sein. wenn das experiment durchgefuehrt wird, so zeigt

das voltmeter +0.76 an. aus E°Zelle = E°red + E°ox = 0.76 folgt, dass E°ox = 0.76. In den Tabellen sind _aber_ die E°red aufgelistet... also
E°red(Zn/Zn"2+) = -0.76

Beck:

.. wenn Sie Recht haben haben Sie Recht. Ich habe trotz besseres Wissen Unsinn geschrieben, da E°red + E°0x d.h. E°Zelle = 0+ (-0,76)= -
0,76. Klar sind die Reduktionspotentiale aufgefiihrt und Zn wir oxidiert. bevor ich die Antwort geschrieben habe hatte ich unsere Kollegen
gefragt: deren Antwort war falsch, ich hatte Fachbiicher studiert und im Internet recherchiert: Ergebnis der eine + der andere -0,76.
Und natiirlich war mir klar, das Experiment zeigts ... Problem ist nur, was stelle ich im Bild dar? Ich glaube ich scheibe Voltmeter hin und
schreibe hin gemessene Spannung und weise auf die Stolperstelle hin.
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8.3.1 Spannung zwischen zwei gleichen Losungen unterschiedlicher
Konzentration.
Konzentrationsketten

Kontaktiert man zwei gleiche Metallelektroden, die jeweils in
unterschiedliche Konzentrationen ihres leicht léslichen Salzes

=) tauchen, dann erhdlt man eine Konzentrationszelle bzw. Kon-
konzentrierte verdinnte zentrationskette. Auch hier kann mit einem Voltmeter eine
Cu?*-Lésung Cu?*-Lésung  Zellspannung gemessen werden. Das hangt damit zusammen,

N ) | dass sich die beiden Elektrodenpotenziale aufgrund der unter-
— i — o ———— T schiedlichen Cu?*-Ionenkonzentrationen in den jeweiligen Halb-
zellen unterscheiden.

@ ©
Halbzelle 1 Halbzelle 2 Was muss Passner'en,. dass beide Halbzellen die gleiche Kupfer-
. konzentration aufweisen?
Diaphragma

Uber das Diaphragma erfolgt kein Austausch von Cu?*-Ionen, sodass die beiden Halbzellen rdumlich vonei-
nander getrennt bleiben und die folgenden elektrochemischen Reaktionen separat ablaufen.

Kathode:

Anode:

Gesamt:

Die Zellspannung ergibt sich aus der Differenz der Elektrodenpotenziale der Kathode und der Anode. Da
die Standardpotenziale in beiden Fallen E°(Cu/Cu?") sind, wird die Zellspannung allein durch die Konzentrati-
on der beiden Cu?*-Salzlosungen in den beiden Halbzellen bestimmt.

Uz =

Uz =

Die Gesamtelektrodenreaktion lduft so lange freiwillig und in die angegebene Richtung ab, bis die Konzent-

rationen an Cu?*-Ionen in den beiden Halbzellen gleich gross sind. Dann sind die Elektrodenpotenziale in den
beiden elektrochemischen Halbzellen ebenfalls gleich gross und die resultierende Zellspannung ist Null.

Konzentrationsketten sind galvanische Zellen, die aus gleichartigen Elektroden bestehen. Die Zellspannung
ergibt sich ausschliesslich aus der unterschiedlichen Tonenkonzentration der Elektrolyten.
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8.4 Die Nernstsche Gleichung

Standardwasserstoffhalbzelle
Die Standardwasserstoffhalbzelle stellt die Basis der Redoxreihe dar. Der Hz-Halbzelle wurde per Defini-
tion das Potenzial "Null" zugeordnet. Zur Wasserstoffhalbzelle wurde z.B. eine Zn-Halbzelle (Zn-Metall

eintauchend in Zn%-Losung der Konzentration 1 mol - L bei 25°C) kombiniert. Die Messung des Potenzials
ergibt E° = - 0.76 Volt.

Oxidation
Reduktion
€ e von Zn nach H,
Salzbriicke,
Funktion der Membran,
p(Hz)=1bar | 0 Tongnwanderung
298K, 25 °C
¢(H30*) = t mol-L- A7 119
Pt-Elektrode & I
L ,;:?J Zn
T ) ¢(Zn?*) = 1 mol-L]

Viele Reaktionen laufen nicht unter Standardbedingungen ab. Oft liegen die Konzentrationen nicht bei 1
mol - L oder die Temperatur liegt nicht bei 298 K. Belasst man der Einfachheit halber die Temp. bei 298 K
so ergibft sich fiir den Konzentrationseinfluss folgende Nernst'sche Gleichung fiir eine Halbzelle:

M/M™ = Redoxpaar

n = Anzahl der ibertragenen Elektronen

¢(Ox) = Konzentration der oxidierten Form

¢(Red) = Konzentration der reduzierten Form

aund b = Faktoren aus der Reaktionsgleichung

Die Konzentrationen reiner fester, flissiger oder gasférmiger
Stoffe wird als 1mol'L! festgesetzt.
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8.4.1 Anwendungen der nernstschen Gleichung

Mit dieser Gleichung ist es nun méglich, Potentiale von Zellen zu berechnen, die nicht 1-molare Lésungen
enthalten. Als Beispiel sollen Silberhalbzellen mit unterschiedlicher Silberionen-Konzentration dienen:

Ag'+e o= Ag E°=+080V
Die reduzierte Form ist elementares Silber:

Bei der Reaktion wird ein Elektron libertragen:

Die Nernstsche Gleichung lautet fiir dieses Redox-Gleichgewichf:

Zelle 1
[Ag"]1=0,1 mol/I
E1=

Zelle 2
[Ag"] = 0,01 mol/I
Ez=

Werden diese beiden Zellen miteinander verbunden, misst man zwischen den Elektroden eine Spannung von:

Weitere Beispiele
Zn(s) 1 Zn*(aq) + 2 & c(Zn) = 1 mol/I; ¢(Zn®*) = 0.1 mol/I;
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2 Cl(aq) 1 Cla(g) + 2 & c(Cl) = 2 mol/I

Mn?*(aq) + 12 H20 () 1 MnO4™ (aq) + 8 H30"(aq) + 5 e Konzentrationen: verniinftige Annahmenl!

Gesamtbeispiel
Welche Spannung errechnet sich fiir das Daniell Element wenn bei 298 K die Konzentration der Zinksulfat-
losung = 0.001 mol - L' und die der Kupfersulfatlosung = 0.8 mol - L ist?
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8.4.2 pH-Abhdngigkeit von Redox-Potentialen’

Das Potential der Standardwasserstoff-Elektrode ist abhdngig vom pH-Wert. Dies wird aus der Reaktions-
gleichung und der daraus formulierten Nernstschen Gleichung deutlich:

Das Standardpotential E® betrdgt hierfir O V (bei einem pH-Wert von 0). Fiir die oxidierte Form wird die
Protonen-Konzentration, fiir die reduzierte Form die Hz-Konzentration eingesetzt. Bei einem Formelumsatz
werden zwei Elektronen iibertragen: z = 2.

Die Konzentration von Wasser ist um mindestens das 100fache grasser als die Protonen-Konzentration (bei
pH 1: [H30*] = 0,1 mol/I, [H20] = 56 mol/l) und dndert sich daher bei der Reaktion praktisch nicht. Sie kann
vernachldssigt werden. [Hz] ist bei Standarddruck (1,013 bar) gleich 1. Die Nernstsche Gleichung verein-
facht sich so zu:

Auch alle anderen Redox-Reaktionen, bei denen neben Elektronen auch Protonen ausgetauscht werden, sind
pH-abhadngig. Der pH-Wert beeinflusst somit die Potentiale dieser Redox-Prozese. Umgekehrt ist es mog-
lich, durch entsprechende elektrochemische Zellen pH-Werte zu messen.

EipH-Diagramm (bei 25°C, c(Red) = ¢{Ox) = 1 moli)

154 12l ] )
crict, Redoxpaare, deren Redoxpotential vom pH-
o* Wert abhdngt?.
Mn?*/MnO
s
o
cr*icr,0,*
04
\ H,H;0°
05 T T T T T T
0 1 2 3 4 5 6 7

! www2.chemie.uni-erlangen.de/projects/vsc/chemie-mediziner-neu/redox/phabh.html

2 http://www.old.uni-bayreuth.de/departments/didaktikchemie/umat/rxpotential/rxpotential.htm
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Aufgabe:
Kann man mit einer Losung, die Permanganat- und Mangan(II)-ionen jeweils der Konzentration ¢ = 1 mol/I
enthdlt, bei pH = 3 Chlorid-Tonen (c = 1 mol/I) zu Chlormolekiilen oxidieren?
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8.5 Typische Batterien

SLECLANCHE-Element

Eine handelsiibliche Monozelle bzw. Zink-Kohle-Batterie ist nach dem
Prinzip des LECLANCHE-Elements aufgebaut. Die negative Anode wird
durch einen dusseren Zinkbecher gebildet. Die Katode besteht aus ei-
nem Grafitstab, der von Braunstein (MnOz) umgeben ist. MnOz bindet
den im ersten Schritt entstandenen Wasserstoff und trdgt durch diese
Redoxreaktion zur Erhshung der Zellspannung bei. Als Elektrolyt dient
mit Stdrke angedickte Ammoniumchloridlosung. Deshalb bezeichnet man
das LECHLANCHE-Element auch als Trockenbatterie. Diese Primdrzel-
len liefern eine Spannung von 1,5 V.

Grafitstift

HeiBbitumen

Pappscheibe

Braunstein-
masse

Zinkbecher

Isolierhtlse
mit
Bodendeckel

Beteiligte Reaktionen:
Katode (Grafitstift):
2 NHs*(aq) + 2e™ + 2Cl(ag) — 2 NHs3(aqg) + Hy(g) + 2 Cl(aqg)
Hy(g) + 2 MnO,(s) —— Mn,05(s) + H,0(l)

Anode (Zinkmantel): = 7
Zn(s) — Zn?*(aq) + 2e” § 1

Zn?*(aq) + 2 NH;(aq) + 2 Cl(aq) — [Zn(NH,),]**(aq) + 2 Cl(aq) I . | i

Gesamtzellreaktion: 3
Zn(s) + 2 NH;*(aq) + 2 MnO,(s) —= Mn,05(s) + [Zn(NH,),1%*(aq) + H,0(l)

Positiver Pol
Bei der Alkali-Mangan-Batterie wird eine Paste aus Zinkpulver
eingesetzt, was die Oberfldache gegeniiber dem Zinkbecher des
Leclanché Elements deutlich erhght. Als Oxidationsmittel wird
wieder ein Braunstein (MnO,) /Graphit-Gemisch verwendet. Elekt-

Braunstein-
Kathode

Stahlbecher

Zink-Gel-
Anode

rolyt ist KOH, vermischt mit dem Reduktions- und Oxidationsmit- Separator
tel. Durch die Verwendung von KOH anstatt Sdure (daher der Aus-
druck Alkaline fiir alkalisch), wird die Wasserstoffbildung (s.0.)
vermieden. Durch einen Stahlmantel wird diese Batterie auslaufsi-

Ableiternagel
cher verschlossen. Die Spannung betrdgt 1.5 V.

Anode
Kunststoff-
dichtung Berstmembran
Bodenscheibe,
Kathode negativer Pol
Gesamt

3 DUDEN Chemie, Seite 161
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Blei- Akkumulator

Der Bleiakkumulator hat enorme wirtschaftliche Bedeutung als Auto-Startbatterie. Mit ihm ldsst sich
elektrische Energie in Form von chemischer Energie speichern. Die chemischen Reaktionen sind reversibel
(umkehrbar). In der Schweiz fahren zur Zeit ('98) ca. 5 Mio. Einheiten, alle mit einer Starterbatterie.

Aufbau einer Varta Blue dynamic-Batterie

Entladevorgang

In 12 Volt Bleiakkumulatoren sind sechs Plattenblocke bestehend aus einer negativen Platte (Pb)
und einer positiven Platte (PbO2) hintereinander geschaltet. Zwischen den Platten befinden sich
sdurefeste Separatoren. Die Plattenblacke sind in 32%ige Schwefelsdure getaucht.

Formuliere mit Hilfe der Tabelle der Standardelektrodenpotentiale die Teilreaktionen an der Anode (Oxi-
dation) und an der Kathode. Suche die dazu passend erscheinenden Reaktionen aus der Tabelle heraus.

Anode

Kathode

Gesamtreaktion der Entladung

Stoffliche Unterschiede zwischen geladenem und entladenem Bleiakkumulator
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Ladevorgang
Anode

Kathode

Ist ein Bleiakkumulator vollstdndig aufgeladen, so bildet sich Knallgas, da Wasser elektrolysiert wird. Der
Akku beginnt zu gasen.

Gesamtreaktion des Bleiakkumulators:

Ubersicht*:
Blei- Blei(IV)-oxid Blei Blei(IV)-oxid Blei- Strom- Blei(lV)-oxid
Anode Katode Katode quelle Anode
@®
e & ®
Elektronenfluss } kein
Elektronenfluss
Z:e'
sz’ Pbl-t‘__ th
Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat
L Schwefelsaure (20 %) ) L Schwefelsaure (<20 %) | L Schwefelsaure (20 %)
Entladen entladener Zustand Aufladen
Gesamtzellreaktion:
Entladen
Pb(s) + PbO,(s) + 4 H;O0*(aq) +2 5042‘(aq) ? 2 PbSOy4(s) + 6 H,O(l)
en

* DUDEN, Seite 162
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8.6 Bt‘ennS‘l‘offzellen Funktionsprinzip einer Brennstoffzelle

Heute wird in grossem Umfang elektrische Energie aus der
Verbrennung fossiler Brennstoffe erzeugt. Der Wirkungs-
grad betrdgt etwa 30%. Die elektrische Energie wird wie- Elekuoltenmermbran
derum eingesetzt fiir das Laden von Akkumulatoren, auch
mit einem gewissen geringen Wirkungsgrad.

Die direkte Umsetzung von chemischer Energie in elektri-
sche Energie ist in den Brennstoffzellen verwirklicht wor-
den. Bei der Knallgaszelle werden Wasserstoff und Sauer-
stoff in getrennten Rdumen an Katalysatoren umgesetzt.
Als Elektrolyt dient KOH. Die Spannung betragt 1.23 V.

Gleichstrom

© Deutsche BF AG

o)) @ e ~y Y—

Anode
Kathode

Gesamtreaktion

Exkurs:
Die Entwicklung der Brennstoffelemente ist allerdings trotz des starken Interes-
ses an diesen Arbeiten noch immer nicht zu technischer Verwendbarkeit gediehen.
Die Schwierigkeiten bei der elektrochemischen Oxidation von C, CO, CH4 (Methan),
CH3OH (Methanol) oder dhnlich leicht verfiigbaren Brennstoffen (also nicht Hz)
liegen in den hohen erforderlichen Aktivierungsenergien begriindet. Arbeitet man
deshalb bei hohen Temperaturen, so treten erhebliche Korrosionsprobleme durch
die notwendigen Salzschmelzen auf (wasserfreier Elektrolyt). Bei Daimler-Crysler
lauft eine A-Klasse die mit Methanol angetrieben wird: Necar3 (New Electric Car).
Methanol kann in grossen Quantitdten aus Biomasse hergestellt werden. Entweder
ein Reformer an Bord erhitzt das fliissige Methanol und versetzt es mit Wasser, N
wobei Wasserstoff nach CH3sOH + H20 = 3 Hz + CO2 entsteht, oder man setzt eine ™ O O N
Direkt-Methanol-Brennstoffzelle ein. Das Prinzip ist das gleiche. Anode und Katho- protoneneitende
. . . ; . . Polymemembran
de bestehen aus pordsen Graphitplatten. Dazwischen befindet sich eine Polymerfo-
lie, die nur Protonen leiten kann. Auf der Polymerfolie befindet sich eine diinne Katalysatorschicht, die den
Wasserstoff in Protonen und Elektronen trennt. Die Elektronen nehmen den Weg iiber den Draht, erreichen
den Sauerstoff und reagieren mit ihm zu O%. Zwei durch die Folie tretende Protonen reagieren mit dem 0%
zu H20.

Brennstoffzellen auf Basis von Hydrazin (NzHa4(l)) sind bereits entwickelt worden. Da sich hach
NzHa(l) + O2(g) — Na(g) + 2 H20

nur Stickstoff und Sauerstoff bilden, ist diese Art des Antriebs sehr umweltfreundlich, ist aber wegen des
hohen Preises (150 mal teurer als Benzin) bisher nur in der Raumfahrt eingesetzt worden.
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8.7 Lokalelemente

Beriihrt man mit der Zunge gleichzeitig ein Stiick Blei und ein Stiick Silber, die miteinander in Kontakt ste-
hen, bemerkt man einen unangenehmen, scharfen Geschmack. Trennt man die Metalle, so bleibt der Ge-
schmack aus.

Definition

Beispiele fiir Lokalelemente

ol

Solche Lokalelemente sind dusserst unerwiinscht, da die Korrosion an ganz bestimmten Stellen sehr schnell
ablduft, man spricht auch von Lochfrasskorrosion.

Korrosion von Eisenndgeln

Agar-Platte mit Kochsalzlgsung und 2 Indikatoren: rot = Elektronenfluss und Produktion von H,, blau = austretende Fe?*-Ionen

Fe Fe Fe/Zn

Cu

LU




ﬁ*& Redox -24 - Chemieskript Dr. R. Steiger

Weitere Lokalelemente:

Korrosion von Eisen im Kontakt mit Wasser

Kathodischer Schutz von Eisen durch den Kontakt mit Zink.
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Ergdnzung Elektrolyse (aus DUDEN)

Bei den freiwillig ablaufenden galvanischen Prozessen wird chemische Energie in elektrische Energie
umgewandelt. Es ist jedoch auch moglich, die Redoxreaktion umzukehren, d. h. durch Anlegen einer dusseren
Gleichspannung eine chemische Reaktion zu erzwingen. Diese zweite Variante elektrochemischer Reaktionen
heisst Elektrolyse und wird zur Synthese von Stoffen wie Chlor oder Aluminium genutzt, die durch chem-
ische Redoxprozesse nicht oder nur schwer hergestellt werden kannen.

Beispiele: Elektrolyse einer CuClz-Losung

e"l ?e

\_/

Sl
Cu? cl

Elektrolyse einer Kochsalz-Lésung

22 =
Kohl
Cl
Cl-
Na*_j
Cl-
Na+
NaCl-
Losun | Natronlauge

Diaphragma (porése Wand)

Faraday-Gesetz (ohne Herleitung)



‘ . i Redox - 26 - Chemieskript Dr. R. Steiger

Aufgaben:
1) Wieviel Kupfer scheidet sich ab, wenn ein Strom von 0.75 A 10 Minuten lang durch eine wadssrige Kup-
fersulfat-Lésung geleitet wird.

2) Bei der Elektrolyse einer Zinkbromidlosung wurden in 20 Minuten 360 mg Zink abgeschieden. Wie grof
war die Stromstdrke?

3) Aus einer Kupfersulfatlsung sollen 800 mg Kupfer bei I = 180 mA an der Katode abgeschieden werden.
Berechnen Sie die Zeitdauer der Elektrolyse und bestimmen Sie das Volumen an Sauerstoff, das unter
Normbedingungen gleichzeitig entsteht.



Redox -27 - Chemieskript Dr. R. Steiger




E?—it Redox -28 - Chemieskript Dr. R. Steiger

Bis hierhin gedruckt.



ﬁi—iL Redox -29 - Chemieskript Dr. R. Steiger

Exkurs: Physiologische Bedeutung von Potentialen®

Neben Redox-Potentialen spielen in den Zellen auch Diffusionspotentiale eine wichtige Rolle. Befinden sich
auf den zwei Seiten einer semipermeablen Membran Salzé- e
sungen unterschiedlicher Konzentration, baut sich ein osmoti- . mm[‘
scher Druck auf. Ist die Membran nur fiir die Kationen, nicht ""’f’““wmmw i
aber fiir die Anionen durchldssig, diffundieren einige Katio- oty |G
nen von der Lésung hoher Konzentration in die niedriger Kon-
zentration. Es kommt zu einer Ladungstrennung und dadurch
zur Ausbildung eines Potentials. Die Zellmembran enthdlt
spezielle Kandle (Transportproteine) fiir die unterschiedli-
chen Ionenarten. Wahrend Natrium- und Chlorid-Kandle meist
geschlossen sind, sind die Kalium-Kanéle in der Regel gedff-
net. Die K'-Konzentration ist in der Zelle erheblich grosser
als im Extrazellularraum. Es kann sich somit ein K'-
Diffusionspotential ausbilden.
Auch die Diffusionspotentiale kénnen mittels der Nernstschen Gleichung berechnet werden, in der Glei-
innen aufien chung steht dann der Quotient aus den Ionenkonzentrati-

S Z P onen ausserhalb ([K']s) und innerhalb ([K']) der Zelle. Das

| | CartiorProtein Standardpotential (E®) entfdllt hier, da es sich hier nicht

Abb.3- Sch he Darstellune der Pl bran (Fli Mosaik-Modell)™!

um eine Redox-Reaktion handelt.

] cC—=0 - +
el ... o ',gg i OOOG/”“Z;T AE=-0,06V " log —[[IIZ ]]*'M
e L : .’ %% O @ ctiordion . . . L . e
Orguitn * . — o - Die Kalium-Konzentration betrdagt in der Zelle etwa
}. o .' QO 120mmol/l, ausserhalb ca. 4mmol/l. Das Kalium-
e o, ° @ InegaesPratein  Dif fusionspotential betrdgt damit etwa 90mV. In der Pra-
... @ ——0 @ @ xis werden etwas kleinere Potentiale gemessen (70-80mV),

da noch andere Tonen am Zellpotential beteiligt sind.
Bei Nerven- und Muskelzellen sind Membranpotential-
Anderungen verantwortlich fiir die Erregung dieser Zellen.

Interpretiere folgendes Experiment!

Ein Glasgefdss mit einer elektrisch leitenden Salzlésung wird :H_A/
durch eine nicht-leitende Wand in zwei Hdlften geteilt. In der
Wand befindet sich aber ein kleines Loch. Wenn man nun eine
Spannung anlegt und den durch das Wasser fliessenden Strom
misst, so zeigt das angeschlossene Amperemeter einen Aus-
schlag. Es fliesst Strom durch das Wasser.

Abb.17: Bei dieser Versuchs-
anordnung flieft ein Strom durch
die Wand!'®

5 http://www2.chemie.uni-erlangen.de/projects/vsc/chemie-mediziner-neu/redox/physiologie.html
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{m—ﬂ

ADD.18: Das Loch in der Wand
wird durch eine kiinstliche Lipid-
Doppelschicht verschlossen®

SRy

> F
2 2
2
2
it
? 2
=~ e o
2
2
K 2
2
2
2 2

Abb.19: Durch die Gramicidin-A-
Molekiile wird die Lipid-

Doppelschicht wieder leitfihig!®

Der Versuch wird nun etwas abgewandelt. Und zwar streicht man mit
einem Fettpinsel iiber das Loch in der Trennwand. Man bringt eine
kiinstliche Lipidschicht auf, die das Loch sozusagen verschliesst. Es
fliesst kein Strom mehr, wenn man eine Spannung anlegt. Die Lipid-
schicht verhdlt sich wie ein elektrischer Isolator, sie kann keinen
Strom leiten. Eine Lipidschicht ist impermeabel fiir Tonen.

Der Versuch wird nun ein weiteres Mal modifiziert. Mit einer Pipette
wird in beide Gefdsshdlften etwas von dem Stoff Gramicidin-A ge-
geben. Gramicidin-A ist ein Protein, welches aus bestimmten Bakte-
rien gewonnen werden kann. Es sitzt in der Membran dieser Bakte-
rien.

Kurze Zeit nach dem Hinzufiigen des Gramicidins steigt die Strom-
stdrke wieder an. Die kiinstliche Membran wird leitend.

Setzt man links und rechts sehr wenige Gramicidin-A-Molekiile zu, so
ist die Leitfdhigkeit allerdings ziemlich sprunghaft. Mal kann man
einige Milliampere messen, dann wieder nicht. Kurze Zeit spdter
misst man wieder einen Strom, dann wieder keinen.

Was ist der Grund fiir die ,ziemlich sprunghafte Leitfdhigkeit'?
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Korrosionsschutz

Unterirdisch verlegte Pipelines aus Eisen oder Stahl schiitzt man vor Korrosion in
dem man sie leitend mit einem unedleren Metall (hier Magnesium) verbindet. Der
Boden selbst stellt den Elektrolyten dar. Das unedlere Metall wird zuerst oxidiert,
es dient als Opferanode. Das Anodenmaterial muss von Zeit zu Zeit ausgetauscht
werden.

Das Feuerverzinken in der Automobilindustrie (450 °C) dient dem gleichen Zweck.
Zum einen dient das Zink als Opferanode, zum anderen bildet Zink eine relativ un-
durchldssige Oxidschicht, dhnlich wie Chromoxid beim Stahl oder Aluminiumoxid.
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Redox-Reaktionen: Zusammenfassung

Bei Redox-Reaktionen werden zwischen den Reaktionspartnern Elektronen ausgetauscht. Das Reduktions-
mittel gibt Elektronen ab, das Oxidationsmittel nimmt sie auf. Bei Redox-Reaktionen dndern sich die Oxida-
tionszahlen mindestens eines Atoms des Reduktions- und eines Atoms des Oxidationsmittels.

Redox-Prozesse sind reversibel. Sie konnen zwischen Festkérpern, in Schmelzen, in der Gasphase oder in
Losungen ablaufen.

Taucht ein Metall in eine Salzlosung dieses Metalles, erhdlt man eine Halbzelle. An der Oberfldche des
Metalls laufen Redox-Prozesse ab. Zwischen zwei durch eine Salzbriicke verbundenen Halbzellen kann eine
Spannung gemessen werden. Wird die Spannung zwischen einer Halbzelle und der Standardwasserstoff-
Elektrode gemessen, erhdlt man das Standardpotential der Zelle. Werden die Redox-Systeme nach stei-
gendem Standardpotentiale geordnet, ergibt sich die Spannungsreihe. Metalle mit negativen Potentialen
bezeichnet man als unedel, solche mit positivem Potential als edel. Unedle Metalle reagieren mit verdiinnten
Sduren unter Bildung von Wasserstoff.

Die Halbzellen-Potentiale sind Konzentrationsabhdngig. Die Standardpotentiale (E°) werden mit einmolaren
Losungen gemessen. Potentiale bei anderen Konzentrationen kdonnen mit Hilfe der Nernstschen Gleichung
berechnet werden.

L0.06V 1o [Ox]

E=E° g
z [Red ]

Zusammenfassung Batterien:

Batterie nicht gleich Akku
Batterien sind Primdrzellen > nicht wieder aufladbar
Akkus sind Sekunddrzellen > wieder aufladbar

Kennzeichen einer Batterie: chem. Reaktion

- Chemische Energie > Elektrische Energie

- Zwei Elektroden: Pluspol/sauerstoffreiche Verbindungen (+)
Minuspol/Metall (-)
Meist werden die Batterien nach der
Zusammensetzung der Elektroden
bezeichnet!

- Elektrolyt

- Trennschicht

- Redoxreaktion

Umkehrbarkeit elektrochemischer Reaktionen
Bei den freiwillig ablaufenden galvanischen Prozessen wird chemische Energie in elektrische Energie umge-
wandelt. Es ist jedoch auch madglich, die Redoxreaktion umzukehren, d. h. durch Anlegen einer dusseren

Gleichspannung eine chemische Reaktion zu erzwingen.
Diese zweite Variante elektrochemischer Reaktionen heisst Elektrolyse.

elektrochemische Prozesse I

galvanische Prozesse elektrolytische Prozesse
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Ubungsaufgaben unter ...
http://www2.chemie.uni-erlangen.de/projects/vsc/chemie-mediziner-neu/redox/zusammenfassung.html
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In dem abgebildeten Experiment befinden sich Eisenndgel in einer Kochsalzlgsung, der als Indikator Kalium-
hexacyanoferrat(III) zugesetzt wurde. Durch Luftsauerstoff wird Eisen zu Fe?-Ionen oxidiert. Die Ei-
senionen bilden mit dem Hexacyanoferrat
einen tiefblauen Komplex. Am mittleren
Nagel tritt nach 15-30 Minuten eine
Blaufdarbung ein. Der linke Nagel steht in
Kontakt mit einem Kupferblech, also einem
edleren Element. Es liegt ein Lokalelement
vor, das die Oxidation des Eisens erheblich
beschleunigt. Die Blaufdrbung beginnt be-
reits nach wenigen Minuten. Der rechte
Nagel ist mit dem unedleren Zink verbun-
den. Bei diesem Lokalelement wird das Zink
oxidiert, Eisen ist vor Korrosion geschiitzt.
Das Zink wirkt als "Opferanode", eine
Blaufdrbung bleibt aus. Opferanoden wer-
den beispielsweise bei Rohrleitungen, Bri-
cken und Tanks als Korrosionsschutz einge-
setzt.

Falls es hilft der Versuchsaufbau lautet wie folgt:

1) Aus etwa 2g Agar-Agar (Gel-Bildner) und 100 ml Wasser wird unter erhitzen eine Losung hergestellt
Fiigen Sie einen Spatel Natriumchlorid, eine Spatelspitze Kaliumhexacyanoferrat(III) und eiige Tropfen
Phenolphthalein-Losung hinzu.

2.) Die Losung wird in eine Petrischale gegossen. dann legt man einen Eisennagel, der in der Mitte mit Kup-
ferdraht umwickelt ist hinein.

Hinweis: Eisen(II)-Ionen bilden mit Hexacyanoferrat(III)-Ionen eine blaue Verbindung (Berliner Blau).

Beobachten konnte ich bei der Durchfiihrung des Versuches -als ich ihn probeweise schon mal durchgefiihrt
habe- , dass sich um die Stelle mit dem Kupfer der Indikator pink fdrbt und an den Blanken Eisenstellen das
0.g. Berliner Blau entsteht.

Bei Zugabe iiberschiissiger Eisen(III)- bzw. Eisen(II)-Ionen zu [Fe(CN)elsa- bzw. [Fe(CN)els- entstehen
blaue Niederschldge, die als "unlésliches Berliner Blau" bzw. "unlésliches Turnbulls-Blau" unterschieden
werden. Sie sind jedoch chemisch identisch.

4 Fe3* + 3 [Fe(CN)s]* ® Fe[FeIIIFeII(CN)e]3
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Versuch: Korrosion eines Eisennagels durch Lokalelementbildung

Gerdte/Material: - Petrischale - Nagel blank - Nagel mit Kupferdraht umwickelt

- kl. Rggl. als Messbecher - Brenner - gr. Rggl. - Messzylinder 50 ml

Chemikalien: Gel-Fertigmischung fiir Eisennagel-Korrosion (die angegenbenen Mengen sind als Vorrat fiir ca.
10 Versuche gedacht): Die folgenden Stoffe abgewiegen und in einer Reibschale gut vermischen: 100 mg
Phenolphthalein, 100 mg Kaliumhexacyanoferrat(III), rotes Blutlaugensalz, 20 g Natriumchlorid rein, 3 g
Agar.

Durchfiihrung:

Zur Bereitung einer Gelplatte werden ca. 2,3 g (kleines Reagenzglas mit Markierungsring) der Fertigmi-
schung mit 30 ml Wasser in einem grossen Reagenzglas kurz aufgekocht und anschliessend giesst man die
noch heisse Losung in eine Petrischale. Vor dem Erstarren des Gels muss noch ein fettfreier, in der Mitte
mit blankem Kupferdraht umwickelter Nagel eingelegt werden (so prdparierte Ndgel auf Vorrat herstellen
und in Prdparateglas trocken aufbewahren).

Agar-Gel mit

ferrat(lll)

Beobachtung: Bereits wenige Minuten nach Einlegen des Nagels, besonders deutlich aber am ndchsten Tag
ist in der Umgebung des Kupferdrahts eine Rotfdrbung durch Phenolphthalein (Nachweis alkalischer Reakti-
on), am Kopf und an der Spitze eine Blaufdrbung durch Berlinerblau (Nachweis von Eisen(II)-ionen) sicht-
bar.

Ergebnis nach ca. 6 h
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Bis hierhin wahrscheinlich in Ordnung.
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Betrachte ein Daniell-Element (100 kPa Druck und 20°C Temperatur) bestehend aus zwei Gefdssen von je
100 m! Volumen, welche durch eine Salzbriicke verbunden sind. Im linken Gefass taucht eine Kupferelektro-
de in eine 0.1 M Kupfersulfatlosung ein, im rechten Gefdss taucht eine Zinkelektrode in eine 0.1 M Zinksul-

fatlosung ein.
1) Wir gross ist die Spannung, die zwischen den Elektroden bei Null Stromfluss abfdllt? (Bitte geben Sie
unbedingt auch an, welche Elektrode positiver und welcher negativer ist). (10)

2) Wie gross werden die Kupfer- und Zinkionenkonzentrationen nach unendlich langer Zeit, wenn die Elekt-
roden kurzgeschlossen werden?
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Taucht man ein Zinkblech in eine verdiinnte ZnSO4-Losung, dann werden an der Metalloberfldche durch

Oxidation Zn%-Ionen gebildet. Diese
gehen durch die Phasengrenze in die

R i . = X Herausbildung der Potenzialdifferenz an der Doppelschicht der Zink-Elektrode
wdssrige Phase iber, wdhrend die

EIekTronen Im Me'mll Ver‘bleibe,n, Zn/Zn**-lonenelektrode elektrochemische Doppelschicht
Oxidatlon 2 _
Zn(s) In“flaq) + 2¢€ s N
Reduktion == il ==

Aufgrund der elektrostatischen An-
ziehung zwischen Elektronen und in der
Losung hydratisierten Kationen bildet
sich eine elektrochemische Doppel-
schicht aus. Die unterschiedliche La-

;,
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. Potenzialanderung

dung fiihrt zu einer Potenzialdifferenz = | elkirochmischen
E, die man Elektrodenpotenzial nennt | Hlsisascicl
und von WALTHER NERNST (1864 - Abstand von der Eektrodenaberfsche
1941) erstmals theoretisch berechnet

wurde.

Dia Tellchen 3 sym-
bolisieran ‘Wasser-
molskoke, die dis
Hydrathalle der
lenan bilden,

© sind Elektronan in
der metallischen
Phase. Zwischen Elek-
trolytldsung und me-
tallischer Phase stellt
skch eln elektrochemi-
sches Glelchgewicht
@lin.

Die Potenzialdifferenz an der elektrochemischen Doppelschicht entspricht dem Elektrodenpotenzial und

wird quantitativ durch die nernstsche Gleichung beschrieben:

RT Cor
In

Z CRed

E(M/M™) = E(MM®) + £ - In<Te) E=FE" +

oder allgemeiner

Wobei folgende Abkiirzungen gelten:
E - Elektrodenpotenzial eines Metalls M in einer MetallsalzlGsung
EC - Standardelektrodenpotenzial von M/M**
T - Temperatur, bei der das Elektrodenpotenzial bestimmt wird
R - allgemeine Gaskonstante = 8.314 J / (mol K)
F - Faraday-Konstante = 96485 A-s‘mol™
z - Anzahl der ausgetauschten Elektronen pro Formelumsatz
c(M*) - Konzentration der M*-Ionen in der Lésung
c(M) - Konzentration des Metalls in der festen Phase

Beispiel:
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Die Potenzialdifferenz E zwischen der festen Phase und der Salzlosung wird hauptsdchlich durch die Art
des Metalls und der Metall-Ionen bestimmt. Das Bestreben der Metallatome,

Hydratisierte
lonen
(#)

hdngt in der Regel von folgenden Eigenschaften ab:

Sehr hdufige Vereinfachungen:

Fiir reine feste Phasen (z.B. Metalle oder schwer lsliche Salze) wird von einer (hormierten) Konzentration
von c(M) = 1 ausgegangen.

Wie lautet die vereinfachte Gleichung der friiher betrachteten Oxidation von Zn?

Fiir eine konstante Temperatur von 298.15 K sowie einer Umformung von natiirlichem Logarithmus zum de-
kadischen Logarithmus lautet die Gleichung folgendermassen:

Um wieviel steigt also E, wenn die Zn?*-Konzentration um den Faktor 10 steigt?
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8.7.1 Elektrochemische Zellen und Zellspannung

Galvanische Zellen

Eine elektrochemische Zelle besteht aus der Kombination von zwei Elektroden bzw. von zwei elektrochemi-
schen Halbzellen.

Verbindet man beispielsweise die Standardwasserstoffelektrode (Halbzelle 2) durch einen leitenden Draht
mit einer anderen Elektrode (z. B. mit einer Cu/Cu®*-Elektrode - Halbzelle 1) und verbindet man die beiden
elektrochemischen Halbzellen iiber einen Stromschliissel, so kann man mit einem Spannungsmessgerdt
(Voltmeter) eine Spannungsdifferenz nachweisen und messen.

E|°Ik“’°(h@m'5(h° e Jede elektrochemi-
Zelle \ ] sche Zelle wird in
| Y l -—H, 2 . .
‘ ; Kurzschreibweise mit
Cw/Cu? 3 PtM, p(H,) = 101325 Pa, einem Zellsymbol
c=1mol- 1™ 2 H*(c = 1mol - FY charakterisiert. Das
& ‘ Zellsymbol fur diese
@ e ‘ elektrochemische
CuSO,- cu @/ H,50,- Zelle vzva're: ]
Losung Losung Cw/Cu“* (1 mol- I7")/
2 H* (1 mol - I7),
Halbzelle 1 Halbzelle 2

H; (101325 Pa)/Pt

Dies hdngt damit zusammen, dass die beiden Elektroden unterschiedliche Elektrodenpotenziale besitzen,
deren Ursprung letztendlich in den unterschiedlichen Standardpotenzialen liegt. Durch den Stromschliissel
bleiben die beiden elektrochemischen Halbzellen rdumlich voneinander getrennt, sodass folgende elektro-
chemische Reaktionen an den Elektroden separat ablaufen.

Kathode:

Anode:

Merkregel: Die OMA (Oxidation, Minuspol, Anode) lduft mit der Taschenlampe (,Batterien’) rum.

In der linken Halbzelle lauft eine Reduktion und in der rechten Halbzelle eine Oxidation ab. Die Kombination
beider Elektrodenreaktionen ergibt die Gesamtreaktion bzw. die Zellreaktion.

Besteht zwischen zwei Elektroden mit unterschiedlichen Elektrodenpotenzialen ein elektrischer Kontakt,
dann wird die Potenzialdifferenz durch eine elektrochemische Reaktion ausgeglichen. Aus den unterschied-
lichen Elektrodenpotenzialen ergibt sich die Zellspannung Uz.
! Uz = Exathode = Eanode !
Uz=E-E
E1 = E%(Cu/Cu?) + RT/2F In c(Cu?*)
Ez = E°(H2/2H") + RT/2F In (c3(H")/p(Hz))
Uz = E%(Cu/Cu?) - E°(H2/2H") + RT/2F In (c(Cu2+) p(H2)/c?(H"))

Bei Standardbedingungen mit p(Hz) = 101325 Pa und bei gleichen Ionenkonzentrationen c(Cu?") = ¢(H") = 1
mol I folgt daraus:
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8.7.2 Standardwasserstoffelektrode und

elektrochemische Spannungsreihe

Die Standardwasserstoffelektrode besteht aus einem platinierten Platinblech, das in eine wdssrige Losung
von Oxohium-Ionen mit einer Konzentration von 1 mol/I taucht und von Wasserstoff mit einem Partialdruck
von 101 325 Pa umspiilt wird.

An dem platinierten Platinblech stellt sich ein elektrochemisches Gleichgewicht zwischen dem Wasserstoff
und den Oxonium-Ionen, vereinfacht dargestellt durch Protonen, ein. Die Bedingungen p(Hz) = 101325 Pa und
¢(H") = 1 mol/l werden als Standardbedingungen fiir die Bestimmung von Elektrodenpotenzialen definiert.

Standardwasserstoff- Hy—C ——  Platindraht
elektrode ) S =

Pt/H, (p = 101325 Pa),
2H*(c=1mol- I

platiniertes
Platinblech

——— Sdaureldsung
u c(HY) =1 mol - I

Das Standardelektrodenpotenzial der Wasserstoffelektrode wird laut Konvention Null gesetzt. Es dient als
Bezugspunkt zum Vergleich und zur Klassifizierung von Standardelektrodenpotenzialen.

Entsprechend ihrer Standardpotenziale sind Metalle, Elemente und andere Redoxpaare in Spannungsreihen
zusammengefasst. Da die Standardpotenziale stoffspezifische Grossen sind, kann man aus diesen Redox-
reihen Aussagen zur Oxidierbarkeit von Verbindungen und Teilchen in wdssrigen Losungen ableiten.

Taucht man z. B. ein Kupferblech in eine Losung, die davor danach
Ag'-Ionen enthdlt, dann geht das unedlere Metall Kupferblech

(Kupfer) in Losung, die sich mit steigender Cu?- |
Konzentration langsam blau farbt. Das edlere Metall
(Silber) scheidet sich elementar am Kupferblech ab.

AgNO;-Losung
Cu?*-Lésung
Silber

Metalle mit einem negativen Standardpotenzial lassen sich leicht oxidieren und werden als unedle Metalle
bezeichnet. Edle Metalle weisen dagegen ein positives Standardpotenzial auf und lassen sich schwerer
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elektrochemisch auflosen bzw. oxidieren. Unedlere Metalle werden von Metall-Ionen edlerer Metalle oxi-
diert.
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8.7.3 Elektrochemische Zellen und Zellspannung

Galvanische Zellen

Eine elektrochemische Zelle besteht aus der Kombination von zwei Elektroden bzw. von zwei elektrochemi-
schen Halbzellen.

Verbindet man beispielsweise die Standardwasserstoffelektrode (Halbzelle 2) durch einen leitenden Draht
mit einer anderen Elektrode (z. B. mit einer Cu/Cu®*-Elektrode - Halbzelle 1) und verbindet man die beiden
elektrochemischen Halbzellen iiber einen Stromschliissel, so kann man mit einem Spannungsmessgerdt
(Voltmeter) eine Spannungsdifferenz nachweisen und messen.

Elektrochemische P Jede elektrochemi-
Zelle O 4

, \_/ ) sche Zelle wird in
_— H) . . .
? Kurzschreibweise mit

” 1 Pt/H, p(H,) = 101325 Pa, einem Zellsymbol

cwcu®

{c=1mol-17) 2 H*{c = Tmol - IF") charakterisiert. Das

Zellsymbol fur diese
elektrochemische

CuSO,- Y &2 M50, Zelle ware:
Losung Lésung cwcu?* (1 mol- 1=y

2 H* (1 mol - 1),
Halbzelle 1 Halbzelle 2 H, (101325 Pa)/Pt

@ e ‘

Dies hdngt damit zusammen, dass die beiden Elektroden unterschiedliche Elektrodenpotenziale besitzen,
deren Ursprung letztendlich in den unterschiedlichen Standardpotenzialen liegt. Durch den Stromschliissel
bleiben die beiden elektrochemischen Halbzellen rdaumlich voneinander getrennt, sodass folgende elektro-
chemische Reaktionen an den Elektroden separat ablaufen.

Kathode:
Anode:

In der linken Halbzelle lduft eine Reduktion und in der rechten Halbzelle eine Oxidation ab. Die Kombination
beider Elektrodenreaktionen ergibt die Gesamtreaktion bzw. die Zellreaktion.

Bei elektrochemischen Prozessen sind immer Reduktions- und Oxidationsvorgdnge kombi-
niert, die jedoch getrennt in den Halbzellen ablaufen. Als Anode wird die Elektrode be-
zeichnet, an der die Oxidation stattfindet, als Kathode immer die Elektrode, an der die
Reduktion erfolgt

Besteht zwischen zwei Elektroden mit unterschiedlichen Elektrodenpotenzialen ein elektri-
scher Kontakt, dann wird die Potenzialdifferenz durch eine elektrochemische Reaktion ausgeglichen. Aus

den unterschiedlichen Elektrodenpotenzialen ergibt sich die Zellspannung Uz.
] 1

Uz = Exathode = Eanode

Uz=E-E

E1 = E%(Cu/Cu?*) + RT/2F In c(Cu?*)
Ez = E°(H2/2H") + RT/2F In (c3(H")/p(H2))
Uz = E°(Cu/Cu?) - E°(H2/2H") + RT/2F In (c(Cu2+) p(Hz2)/cZ(H"))

Bei Standardbedingungen mit p(Hz) = 101325 Pa und bei gleichen Ionenkonzentrationen c(Cu?") = ¢(H") = 1
mol I"! folgt daraus:
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Die Zellspannung ist positiv, da das Standardelektrodenpotenzial von Cu/Cu®
grosser als das der Standardwasserstoffelektrode ist. Das bedeutet, dass die Zellreaktion zwischen Cu?*-
Tonen und Wasserstoff freiwillig ablduft und chemische in elektrische Energie umgewandelt wird.

Elektrochemische Zellen, in denen die Zellreaktion freiwillig unter Umwandlung von chemischer
in elektrische Energie ablduft, nennt man galvanische Zellen. Die Zellspannung galvanischer
Zellen ist positiv. Galvanische Zellen liefern elektrische Energie.

So lange sich die beiden Elektrodenpotenziale voneinander unterscheiden, fliesst ein Strom
durch die elektrochemische Zelle. Durch die dabei ablaufenden Reaktionen dndern sich die
Konzentrationen der Stoffe in den beiden Halbzellen so lange, bis die beiden Halbzellenpotenziale gleich
sind.

In diesem Moment ist das elektrochemische Gleichgewicht erreicht und die Zellspannung Uz wird null. Das
Verhdltnis der Konzentrationen entspricht der elektrochemischen Gleichgewichtskonstanten. Setze nun
diese Sdtze in Mathematik um!

0=heGY +R-Tln K

Aa@l=—ReTehK ApG=-z-F-Uz

Zur Erinnerung:

Wofiir kann dies nun gebraucht werden? Als Beispiel wird folgende Reaktion betrachtet:
Kann man z.B. aus einer wdssrigen CuSOas-Losung durch Zugabe von Eisenschrott Kupfer ;
ausfdllen. Ein kurzer Blick auf die Standard-Elektrodenpotentiale zeigt, dass die Reaktion -
s . o Py
maglich ist. Frage nun wie gut? }.
7 »
Reaktion, Oxidationszahlen und Zuweisung von Red1/0x1 resp. Red2/0x2: o
Redoxpaarl:
Fe/Fe?
Redoxpaar2:

Cu/Cu?

Im Gleichgewicht ist ja E1 = E2, deshalb:
Das Gleichgewicht
liegt auf der Sei-
te der Reaktions-

produkte, wenn K=?
Wie gross ist K bei 298K sowie den E%+ E°2 -Werten?
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Aussagen beziiglich des Normalpotentials®:

Beispiel 1: / e
Das Normalpotential der Cu/Cu?-Elektrode ist ECred) = +0.35V. Was heisst dies / Salzbriicke \
genau?

Das Vorzeichen zeigt an, dass die Kupferelektrode der Pluspol (Kathode) im Ver- e
gleich zur Wasserstoffelektrode ist. Ein positives Vorzeichen bezieht sich somit auf —H.|.
eine Elektrode, bei der im Vergleich zur Normal-Wasserstoffelektrode eine Reduk-
tion (Cu®* + 2e” > Cu) freiwillig ablduft. Dieser Sachverhalt wird auch ersichtlich,
wenn die ,Bergabregel betrachtet wird. Auf unsere betrachtete Reaktion (reagiert
Hz in H20 mit Cu®-Ionen?) iibertragen:

Ha + 2 HaO 2 HyO™ (pH=0) +0.00 \_% ) NG 9,
- & Anode Kathode
Sn \ =n . 015 Hay(g) — 2H* + 2¢~ 2e~ + Cu?* — Cu(s)

Cu cu® 0.35

Es ist klar ersichtlich, dass Cu?* zu Cu reduziert wird, und zwar unter Beihilfe des Reduktionsmittels H:
(.ein Reduktionsmittel wirkt reduzierend und wird bei der Reaktion oxidiert).

Woltmeter

.. Zinkhalbzelle Standard-Wasserstoff-
Belsplel 2: halbzelle

Misst man nun die Potentialdifferenz von diesem Bezugssystem zu einem anderen
Redoxpaar (z.B. Zn/Zn%"), entspricht die gemessene Potentialdifferenz dem Poten- ik
tial des anderen Redoxpaares, da das Bezugssystem eine Spannung von null hat. Bei _f‘l N * I)
Zink wird -0,76V angegeben. Das Redoxpotential von Zink ist negativer in Bezug ] |
auf die Wasserstoffhalbzelle’. |

Hazlg)
Pt (1ban

— -
Elektronen 71
= 1A\

Zn zn?*

-0.76
\ L 1M Zn(NCa)a
H, + 2 H;O 2 H;Gl+ (pH=0) +£0.00 -

Redox-Vorgdnge und zugehoriges Normalpotential:

it 4= Hagg)

Die gemessene Spannung betrdgt also (Hinweis Uz = Eathode = EAnode)

Wozu dient eigentlich die Salzbriicke (Verbindung zwischen den beiden Bechergld-
sern, meistens gefiillt mit einer KCl-Lasung )?8

Was passiert an der Anode resp. Kathode?

é Mortimer p. 331
7 www.biokurs.de
8 http://chemed.chem.purdue.edu/genchem/topicreview/bp/ch20/electroframe.html
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Weiteres Beispiele:
Wie gross ist die Spanhung zwischen einer Cu/Cu?* sowie Zn/Zn*-Zelle. ki
Solch eine Anordung nennt sich Daniell-Element und wird spdter genau-
er besprochen.

E%-Werte:
E°(Cu/Cu?) = 0.35V
E%(Zn/Zn%) = -0.76V

Welche Reaktionen sind denkbar und welche laufen tatsdchlich ab?

In 2e + Znt cte 26 Cu

Kathodenreaktion:  E°(Cu/Cu®) = 0.35V
Anodenreaktion:

Die Spannung betrdgt also:

Weitere Uberlegungen / Zusammenhdnge:

Das Potential zwischen zwei Zellen, resp. dessen Grosse liefert Aussagen iiber eine betrachtete Reaktion.
Je grosser der Wert des Potentials ist, umso weiter ist die Reaktion von einem méglichen Gleichgewicht
entfernt.

Siehe dazu auch die friijhere Aufgabe:

Die Berechnung von K lieferte einen Wert von
Die Spannung (siehe oben) liefert einen Wert von 1.10 V

Was besagt nun also das Vorzeichen des Zellpotentials? Es sagt was aus, in welche Richtung sich die Reakti-
on verschiebt um den Gleichgewichtszustand zu erreichen. Die Tatsache, dass E° positiv ist (+ 1.10 V), be-
sagt, dass die Reaktion nach rechts ablduft (K > 1) und als ,spontan’ bezeichnet werden kann.
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Chem. zu elektr. Energie: Galvanische Elemente

Die Geschichte der Elektrochemie, also der Umwandlung von chemischer in elektrische Energi
dem in Bologna beheimateten Anatom Luigi Galvani. 1786 machte er eine erstaunliche Entde
prdparierte Froschschenkel zuckten zusammen, wenn er den Messinghaken, an dem der Fr
befestigt war, an ein Eisendrahtgitter hing. Die experimentelle Verfolgung dieses Phdnogens )

das Zucken nur bei der Kombination von verschiedenen Metallen einsetzte. Galvani lier g
Form von Elektrizitdt "tierische Elektrizitdt", ohne zu wissen, dass er eigentlich di
deckt hatte. Erst der Physiker Alessando Volta konnte zeigen, dass die Elektrizitat nicht vom
kel, sondern vom Metall ausging. Volta war nun in der Lage den Chemikern ein ganz neues P
Hand zu geben, eine Batterie, die kontinuierlich hohe Stréme abgeben konnte. Er entwickelte
ihm benannte Volta'sche Sdule, eine Biege von Kupfer- und Zinkplatten, die durch in Schw
trdnkte Filzplatten getrennt wurden. Mit Hilfe der Sdule wurden 1807 von Humphry Davy
Elemente Kalium und Natrium entdeckt.

¢/ )
& o { £}
Luigi Galvani, 1737-1798

t ni‘d

8.7.4 Galvanische Elemente

Daniell-Element

Vorversuch:
m Zinkblech in einer CuSO,4-Lasung

Beobachtung

Reaktion

Die Reaktion lduft offensichtlich freiwillig ab. Die Energie dieser Reaktion geht als Warme verloren.

Das Ziel des Daniell-Elements ist es, diese Enthalpie als elektrische Energie nutzbar zu machen. Dies wird
durch eine Trennung der Oxidationsvorgdnge und Reduktionsvorgdnge erreicht. Dabei werden die Elektro-
nen gezwungen den Weg liber einen metallischen Draht zu nehmen, was landldufig als "Strom" bezeichnet
wird.
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Anodische Oxidation
Die Membran verhindert eine Durchmischung der beiden Elektrolyte und damit auch einen direk&skifooliaie

zwischen Cu?*-Tonen und der Zn-Elektrode. Andererseits ermdglicht sie den Tonenaustausch,
Stromfluss aufgrund des Aufbaus eines elektrochemischen Potentials innerhalb kiirzester Zeﬁ zum ErliTj
gen kdme.

Anode Kathode
Anode (Oxidation)
Kathode (Reduktion) _D : |j+
Gesamtreaktion

Anode Kathode

galvanisches Element
Das Daniell-Element ist ein Beispiel fiir ein galvanisches Element. Galvanische

Elemente sind Anordnungen, welche durch geeignete exotherme Redoxreaktio-
nen direkt elektrische Energie freisetzen. In einem solchen Element sind die
beiden Redoxpartner raumlich voneinander getrennt und die Elektroneniiber-
tragung erfolgt durch einen Draht.

Die Spannung eines galvanischen Elements errechnet sich unter Standardbedingungen aus der Differenz
der Redoxpotentiale der beteiligten Halbzellen (Redoxtabelle). Fiir das Daniell-Element gilt:

Hinweis zur galvanischen Zellen und den Vorzeichen:

Bei den galvanischen Elementen werden die Plus- resp. Minuspole vom
Standpuntkt des Energieverbrauchers zugeordnet. Der ,-' Pol ist dort,
wo die Elektronen aus dem galvanischen Element zur Lampe, Walkman
etc. kommen, der .+ Pol dort, wo sie wieder zuriick zum galvanischen
Element gehen.

Die Spannung, die mit einem einzigen
galvanischen Element, einer so ge-
nannten Monozelle, erzeugt werden kann, ist auf einen Bereich bis Zinkstab ), Kupferstab
maximal 5V begrenzt. Dies reicht hdufig nicht aus, um elektrische Ge-
rdte zu betreiben. Schaltet man jedoch mehrere Monozellen hinterei-
nander, so addieren sich die einzelnen Spannungen zu einer hoheren
Gesamtspannung. Fiinf hintereinander geschaltete Daniell-Elemente
liefern beispielsweise 5x1,1V=55V.°

Voltmeter 5,5V

Po—
Zinksulfatlésung Monozelle Kupfersulfatlosung

% Graphik Voltmeter 5.5V: Chemie Duden
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8.7.5 Lokalelemente

Schon Volta hatte es erkannt. Beriihrt man mit der Zunge gleichzeitig ein Stiick Blei und ein Stiick Silber,
die miteinander in Kontakt stehen, bemerkt man einen unangenehmen, scharfen Geschmack. Trennt man die
Metalle, so bleibt der Geschmack aus. Volta hatte ein Lokalelement hergestellt:

Definition

Beispiele fiir Lokalelemente

v

Solche Lokalelemente sind dusserst unerwiinscht, da die Korrosion an ganz bestimmten Stellen sehr schnell
ablduft, man spricht auch von Lochfrasskorrosion.

In dem abgebildeten Experiment befinden sich Ei-
senndgel in einer Kochsalzlosung, der als Indikator
Kaliumhexacyanoferrat(III) zugesetzt wurde. Durch
Luftsauerstoff wird Eisen zu Fe?-Ionen oxidiert.
Die Eisenionen bilden mit dem Hexacyanoferrat
einen tiefblauen Komplex. Am mittleren Nagel tritt
nach 15-30 Minuten eine Blaufdrbung ein. Der linke
Nagel steht in Kontakt mit einem Kupferblech, also
einem edleren Element. Es liegt ein Lokalelement
vor, das die Oxidation des Eisens erheblich be-
schleunigt. Die Blaufdrbung beginnt bereits nach
wenigen Minuten. Der rechte Nagel ist mit dem un-
edleren Zink verbunden. Bei diesem Lokalelement
wird das Zink oxidiert, Eisen ist vor Korrosion ge-
schiitzt. Das Zink wirkt als "Opferanode", eine
s Blaufdrbung bleibt aus.
Opferanoden werden beispielsweise bei Rohrleitun-
gen, Briicken und Tanks als Korrosionsschutz eingesetzt.
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8.7.6 Korrosionsschutz von Eisen und anderen Metallen!®

Jedes Jahr entstehen Milliardenschdden aufgrund von Korrosion von Eisen. Man spricht in
diesem Zusammenhang von Rosten des Eisens. Dabei stellt der Luftsauerstoff das Oxidati-
onsmittel dar. Der Prozess wird durch die Anwesenheit von Wasser mit gelésten Salzen oder
Sduren (Problem: saurer Regen) unterstiitzt.

An der Metalloberfldche bildet sich beim Rosten eine pordse, luftdurchldssige, abbldtternde
Schicht aus verschiedensten Eisenoxiden. Im Wesentlichen besteht Rost aus Eisen(III)-
oxid-hydroxid FeO(OH). Die pordse Schicht ist nicht in der Lage darunterliegendes Eisen vor Korrosion zu
schiitzen.

Es ist aus diesem Grund wirtschaftlich notwendig Eisen sowie andere unedle Metalle vor Oxidation zu
schiitzen. Man unterscheidet zwischen aktivem und passi vem Korrosionsschutz.

Beim passiven Korrosionsschutz wird das zu schiitzende Metall mit einem anderen
Material iiberzogen, sodass das Eisen nicht mit Sauerstoff, Salzlésungen oder
Feuchtigkeit in Beriihrung kommt. Verschiedene Maglichkeiten:
e Farben, Lacke, Kunststoffbeschichtungen/-lackierungen
e Chemische Behandlung der Metalloberfldche, sodass sich eine fest anhaften-
de, undurchldssige anorganische Schicht ausbildet. In der Autoindustrie
werden Stdhle hdufig mit einer schiitzenden Phosphatschicht liberzogen. Ei-
ne sehr effektvolle Methode ist das Emaillieren von Metalloberflachen. Da-
bei wird das Metall mit einer diinnen Glasschicht beschichtet.
e Bei Metallen wie Zink oder Aluminium bildet sich an der Luft selbststdndig
eine fest anhaftende Oxidschicht, die das darunter liegende Metall schiitzt.
Man spricht von Passivierung des Metalls. (Alubiichsen!).

e Beschichten mit korrosionsunempfindlichen Metallen. Dabei werden hdufig
Schutzschichten aus Chrom, Kupfer, Nickel, Zinn oder Zink verwendet.
Schutzschichten mit anderen Metallen schiitzen das Metall nur solange die

Schutzschicht unbeschddigt bleibt.

Zink
Abb.: Zink schitz Eisen auch an
beschadigten Stellen

Beim aktiven Korrosionsschutz wird das Metall durch einen andauernden elektro-
chemischen Prozess die Korrosion verhindert oder zumindest zuriickgetrieben.

¢ Bei grosstechnischen Anlagen oder Schiffsriimpfe verwendet man Opferano-
den. Dabei wird das zu schiitzende Metall mit einem Block aus unedlerem Me-
tall leitend verbunden. Die Metallionen des unedleren Metalls gehen in Losung
und die Elektronen fliessen zum schiitzenden Metall, an welchem die Redukti-
on der im Wasser geldsten Protonen erfolgt:
Opferanode: Mg — Mg?* + 2e”
Kathode: 2 H3O" + 2e” — Hz + 2 H20

¢ Ein sehr wirkungsvoller Korrosionsschutz fiir Eisen, welches
sich unterirdisch in feuchtem Boden befindet ist das Anle-
gen eines Fremdstromes. Dabei wird das zu schiitzende Me-
tall als Kathode an eine Spannungsquelle angeschlossen. Als
Anode dient eine korrosionsbestdndige Elektrode, welche
sich in der gleichen Elektrolytlésung befindet wie das zu
schiitzende Metalle. An der Eisenoberfldche wird durch die
von der Spannungsquelle gelieferten Elektronen Wasser und
Sauerstoff zu OH™-Ionen reduziert. Das Kathodenmaterial 2H,0 +0,
wird dabei selbst nicht oxidiert. An der Anode werden die
OH -Ionen unter Entzug von Elektronen zu Wasser und  Abb.: Korrosionsschutz eines Lagertanks aus Eisen
Sauerstoff oxidiert. A et

Anode aus
korrosions-
bestandigem

§ Henenany Material

10 http://www.chempage.de/theorie/korrschutz.htm
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8.7.7 Batterien

Mobile Technik ist nicht méglich ohne mobile Stromversorgung. An der Batterie hdngt das halbe Leben.
Rund 20 Rappen bezahlt man in der Schweiz fiir den Verbrauch einer Kilowattstunde elek
aus der Steckdose. Wer diesen Strombedarf mit den billigsten Einwegbatterien deckt, git
tens 300 Franken aus. So schlecht wie der 6konomische Vergleich fdllt auch die 6kologisch
bilen Stromspender aus: Rohstoffgewinnung, Herstellung, Transport und Entsorgung beno
ches der Energiemenge, die eine Batterie je abgeben kann. In eine Batterie werden 50
hineingesteckt, wie sie abgeben kann.

Daten fiir die Schweiz

Verkauf 100 Mio Stiick pro Jahr an Einmalbatterien (und Akkumulatoren)
magere 60% (Fiir Glas und Alu >80%)

Riicklaufquote 40% = 32 Mio landen im Kehricht. Das verstasst gegen das Umweltschutzgesetz und ist krimi-
nell.

Der Schadstoffgehalt der am hdufigsten verkauften Alkali-Mangan-Batterie hat markant
Schadstoffgehalt abgenommen (z.B. 0% Hg). Im Gemisch mit anderen Typen z.B. Nickel-Cadmium-Akkumulatoren
wieder brisant.

Moderne Kehrichtverbrennungsanlagen mit Rauchgasreinigungsanlagen halten giftige Schwer-

Kehrichtverbrennung metalle weitgehend zuriick. Das Problem verlagert sich aber auf die Filterasche.

Das Deponieren von 1 Tonne Batterien kostet keine 100 SFR, das Recycling etwa 5000 SFR.

Kosten Die Batteriesammlung kostet eine Gemeinde 800 SFR/Tonne.

VEG Seit 1992 gibt es pro Batterie eine vorgezogene Entsorgungsgebiihr (VEG) von 5-10 Rappen
pro Batterie.

Recycling Einzige Firma in der Schweiz: Batrec Industrie AG in Wimmis, Bern. Kapazitdtsauslastung

lediglich 44%. Alle Metalle konnen recycliert werden.

Das Buwal droht seit langem mit einem Batteriepfand, wenn nicht bald eine Riicklaufquote von
Buwal 80% erreicht ist, besonders im Hinblick auf die problematischen Nickel-Cadmium-
Akkumulatoren.

Toxikologie von Quecksilber, Cadmium und Blei

Quecksilber

Verwendung | Amalgame, Edelmetallgewinnung, Neonréhren, Katalysatoren, galvanische Elemente

Toxikologie | Hg metallisch ist wenig toxisch (Abfihrmittel im alten Rom)

Hg Ddmpfe rel. toxisch wie Hg(I)- und Hg(II)-Verbindungen

Schddigung des Nervensystems (Zittern der Hande, Ladhmungen, Geddchtnisverlust)
Dimethylquecksilber spielte 1953-1960 eine grosse Rolle: eine Fabrik hatte Abwdsser in die
Minamatabucht geleitet. Lipidlosliche Hg-verbindungen reicherten sich in Tunfischen an und
gelangten zum Menschen: Minamata-Krankheit. Ende 1995 werden die Opfer offiziell ent-
schddigt, Ende 1997 wird die Minamata-Bay wieder dem Fischen freigegeben.

Cadmium

Verwendung | Farben (Cadmiumsulfid), Akkumulatoren, Korrosionsschutz

Toxikologie | Verdauungs- und Atemstérungen

Osteoporose bzw. Osteomalazia (Knochenentdichtung/Knochenerweichung)

Cadmium aus Abraumhalden von Zinkhiitten am Jinzu-River in Japan wurde ab 1912 ins Wasser
eingeleitet und fiihrte zur Itai-Itai-Krankheit (jap. fiir "Aua-aua"),

Blei

Verwendung | Autobatterie, Strahlenschutz, Legierungen, Pigmente (Mennige, Pb30,)

Toxikologie | Pb metallisch wie auch Verbindungen sind giftig
Hautresorption (aber rel. gering)

Pb2* ersetzt Ca?* in Knochen und Zdhnen
Andmie, Muskelschwdche

Bleitetraethyl im Benzin ist verboten
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i

Typen galvanischer Zellen

Primdrelemente liefern nur so lange elektrischen Strom bis das Oxidations- oder Reduktis == aufge-
braucht ist. Dafiir sind nur maglichst billige Komponenten geeignet. Sekundarelemente ode: m’ﬂ I\Im‘oren
konnen nach Entladung durch einen Elektrolyseprozess wieder aufgeladen werden. Brennsto Brenn-

stoffelemente) enthalten das Oxidationsmittel und Reduktionsmittel nicht von vorn her|
werden den getrennten Rdumen in situ zugefiihrt.

Obwohl alle Batterien unterschiedlich aussehen, arbeiten sie alle nach dem gleichen Prinz
eine Redox-Reaktion in getrennten Rdumen, bei der das Fliessen der Elektronen iber eine |

nutzt wird.

£ £
= S s
v . ] S . .
Name s > s @ | Vorteil Nachteil
£ | & | = 5
S 2 o S5
3 ) X =8
o (i} o n
Leclanché Zn Spannung sinkt nach 10 min
Element Becher NH4Cl | MnO, 1.2 -15 |billig auf 1V, nicht auslaufsicher,
Hg haltig
billig, auslaufsicher,
Zn hohe Stromentnah-
i MnO
"3 Alkaline Pulver KOH 2 15 me pro Zeiteinheit,
% allgemeintauglich
9 |5 Zn - problematische Handhabung
. o] -
:E Zink-Luft Pulver KOH 2 12-15 | billig durch offene Bauweise
a LicLo, zlcn}':; Is?gsr'ff;rhlg, teuer, eignet sich nicht fir
Lithium Li MnO, ca. 35 9 ) dauernd hohe Stroment-
H20 Impulsleistung nahme (Videoleuchten)
(Blitzgerate)
Silberoxid Zn KOH Ag,0 15 konstante Spannung teuer

Knogfzellen Pulver tiber lange Zeit

robust, gutmiitig,

schlechte Ausbeute fiir das

Bleiakku Pb H,SO, |PbO, ca.2V o hohe Gewicht, umweltbe-
zuverldssig )
denklich
schnell ladbar,
o . . robust, hohe giftiges Cadmium, Memory-
% Ni-cd ¢d KOH NiOOH 13 Stromentnahme pro | Effekt
§ Zeiteinheit
%’ umweltvertrdglich, | hitzeempfindlich beim
2 [Ni-MH M-H, |KOH |NiOOH |12 hohe Kapazitdt, kein | Schnellladen, Lazy Battery
% Memory-Effekt Effekt
0 N
org. 'elChTf se'hr' hohe nicht geeignet fiir hohe
L Energiedichte, um- . .
L . Lo- Cobalt- ) Strome (Videoleuchten),
Lithium-Ionen |Li+/C . 3/3.6 weltvertrdglich, . .
sungs- |oxide . teuer, korrodiert mit der
mittel kein Memory- Zeit
Effekt

<

% Knallgaszelle | H; KOH |0, 1.23 hoher Wirkungs- technische Schwierigkeiten,
N (Korrosion, Wasserstoffbe-
b grad, umwelt- .

) . tankung, Aktivierungsener-
v freundlich .

£ | Methanol CH3O0H | - 0, 1.23 gie)

g Hydrazin N,H,4 0, 1.23

Die ideale Batterie, gut fiir alles und erst noch billig, gibt es nicht!
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Alkaline-Batterie

Alkaline ist quasi Standard. Mit diesem Typ wurden Batterien umwelt-
freundlicher, da man auf Hg, Cd oder Pb verzichten konnte. Gegeniiber dem
Leclanché Element, das erstmalig 1867 auf der Weltausstellung in Paris
vorgestellt worden war und das als technische Sensation galt, hat sie eine
bedeutende Leistungssteigerung erfahren.

Das Leclanché Element besteht aus einem Zinkbecher als Anode und einem
Kohlestab als Kathode mit einem Braunstein (MnO,) /Graphit-Gemisch. Als
Reduktionsmittel dient der Zinkbecher selbst, als Oxidationsmittel Braun-
stein. Als Elektrolyt dient mit Stdrke eingedickte, saure Ammoniumchlorid-
I6sung. Durch die Kombination von Sdure und einem unedlen Metall entsteht
H,, dessen Bildung man durch die Zugabe von Hg inhibieren konnte. (Als

Budget Batterie bei Migros.)

Bei der Alkaline wird eine Paste aus Zinkpulver eingesetzt, was die Oberfld-
che gegeniiber dem Zinkbecher des Leclanché Elements deutlich erhsht. Als
Oxidationsmittel wird wieder ein Braunstein (MnO,) /Graphit-Gemisch ver-
wendet. Elektrolyt ist KOH, vermischt mit dem Reduktions- und Oxidati-
onsmittel. Durch die Verwendung von KOH anstatt Sdure (daher der Aus-
druck Alkaline fiir alkalisch), wird die Wasserstoffbildung (s.o0.) vermieden.
Durch einen Stahlmantel wird diese Batterie auslaufsicher verschlossen. Die
Spannung betrdgt 1.5 V.

Positiver Pol

Anode
Braunstein-
Kathode
Stahlbecher Kathode
Zink-Gel-
Anode
Gesamt

Separator

Ableiternagel

Kunststoff-

dichtung Berstmembran

Bodenscheibe,
negativer Pol

Kohlestift

Pappscheibe

Isplierhiilse mit
Bodenscheibe —

Zinkbecher

Leclanché Element

Das Wiederaufladen ist bedingt maglich. (in begrenztem Umfang in den speziell gebauten Rechargable Alka-

line Manganese Cells, RAM).

HeiRbitumen

'; Abdecknapf

Braunstein-
masse



Redox -b4 - Chemieskript Dr. R. Steiger

Beispiele fiir Primdrelemente

Zink-Luft-Batterie

Nur eine geringe Abwandlung in der Chemie ist bei der Zink-Luft-Batterie gegeniiber (Negativer Pol)

nen. Als Oxidationsmittel wird Sauerstoff der Luft anstatt Braunstein verwendet. E
Batterie ist an sich billig und umweltfreundlich, wird aber wegen ihrer offenen Bauw /
denen problematischen Handhabung nur als Grossbatterie fiir Langzeitanwendungen | “ N dichtring

gen, Weidezdune eingesetzt). Ausserdem wird sie bei Hohrgerdten eingesetzt (waht 4 _ s &?ﬁfﬁuiver)
Bauweise). Die Spannung liegt zwischen 1.2 und 1.5 V.

Kunststoff-

Becher

Anode Zn > Zn?* + 2 e” Ltogy Posiiver ol
Kathode 0,+2H,0+4e —»40H T—
Gesamt Netz Tefionfolie

Lithium-Batterie

Durch seine Stellung in der Redox-Reihe ist Lithium sehr gut als Reduktionsmittel geeignet
mit Wasser reagiert, darf der Elektrolyt kein Wasser enthalten. Daher nutzt man organische
(Propylencarbonat oder Dimethoxyethan). Als Oxidationsmittel kommt wieder MnO, zum Eins

rolyt kann Lithiumperchlorat (LiCIO,) genutzt werden. Die Spannung betrdgt ca. 3.5 V. Li

werden in absehbarer Zeit wohl die Standardbatterien werden. o
[~
J
Anode Li—>Lit+ e R
Kathode Li* + e”+ MnO, — LiMnO, m
Gesamt b

Lithium-Ionen werden an der Kathode in das MnO,-Gitter eingelagert. Lithiumbatterien sind durch ihre

sehr geringe Selbstentladung dusserst langlebig, wegen der geringen Dichte des Lithiums sehr leicht und
konnen bei nur geringer Stromentnahme etwa 10 Jahre verwendet werden (Herzschrittmacher).

Silberoxid-Knopfzelle

Deckel
(Negativer Pol)

Die gebrduchlichste Armbanduhrenbatterie ist die Silberoxid-Knopfzelle. Der _ )
Hauptvorteil liegt in ihrer konstanten Spannung von 1.5 V iiber ihre ganze P Kunststoff-
Lebenszeit hinweg. Als Reduktionsmittel wird wieder Zinkpulver verwendet, ——

als Oxidationsmittel Silberoxid (Ag,0). Elektrolyt ist KOH.

Anode
(Zinkpulver)

Quellblatt

~ Metalloxid-
Anode Zn > Zn?* + 2 " Kathode

Kathode Ag,0+2e +H,0 > 2 Ag+2 OH"
Gesamt

Becher

Separator Stiitzring (Positiver Pol)
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8.7.8 Akkumulatoren

8.7.8.1 Blei-Akkumulator

Der Bleiakkumulator hat enorme wirtschaftliche Bedeutung als Auto-Startbatterie. Mit ihm ldsst sich
elektrische Energie in Form von chemischer Energie speichern. Die chemischen Reaktionen sind reversibel
(umkehrbar). In der Schweiz fahren zur Zeit ('98) 4.35 Mio. Einheiten, alle mit einer Starterbatterie.

Aufbau einer Varta Blue dynamic-Batterie

Was fiir Teilchen liegen in einer wdssrigen H,50,-Ldsung vor? In welchen relativen Mengen sind sie vor-
handen?

Entladevorgang

Formulieren Sie mit Hilfe der Tabelle der Standardelektrodenpotentiale die Teilreaktionen an der Anode
(Oxidation) und an der Kathode. Suchen Sie dazu die Thnen passend erscheinenden Reaktionen aus der Ta-
belle heraus.

Anode

Kathode

Gesamtreaktion der Entladung

Stoffliche Unterschiede zwischen geladenem und entladenem Bleiakkumulator
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Die chemischen Vorgdnge beim Entladen im Uberblick

—(—=

4/\

3

Die Elektroden bestehen zur Begiinstigung der Reaktion aus Blei- bzw. Bleidioxidschwamm mit grosser
Oberfldche. Das gebildete Blei(IT)sulfat ist schwerloslich und setzt sich im Laufe der Entladung auf den
Elektroden ab. Das Blei(II)sulfat ist fiir eine spatere Riickreaktion (Laden) wieder verfiigbar. Die Reakti-
onsgleichung zeigt, dass die Konzentration der Sdure (H30*) wéhrend des Entladens abnimmt. Man kann

deshalb den Ladezustand der Batterie durch ardometrische Dichtemessung kontrollieren.

Ladevorgang
Anode

Kathode

Ist ein Bleiakkumulator vollstdndig aufgeladen, so bildet sich Knallgas, da Wasser elektrolysiert wird. Der
Akku beginnt zu gasen.

Gesamtreaktion des Bleiakkumulators:

Informationen zum Verhalten eines Bleiakkumulators
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8.7.8.2 Nickel-Cadmium-Akkumulator

Der Ni-Cd-Akku war lange Zeit die einzige Alternative zum Bleiakku, wurde und wird aber mehr im portab-
len Bereich eingesetzt. Seine Speicherkapazitdt ist bezogen auf sein Gewicht nicht gerade liberwdltigend.
Die Anode besteht (in geladenem Zustand) aus Cadmium-Schwamm, die Kathode aus Ni-
ckel(TIT)oxidhydroxid (NiOOH). Als Elektrolyt dient KOH-Losung. Er liefert eine Spannung von 1.3 V. Da
eine Batterie etwa 20% Cd enthdlt, darf sie auf keinen Fall in den Abfall gelangen.

Anode Cd(s) + 2 OH(aq) —» Cd(OH),(s) + 2 e

Kathode

Gesamtreaktion
Laden?/Endladen?

Der Memory-Effekt ist ein Phdnomen, das einen Ni-
Cd-Akku bei falscher Handhabung schnell ausser
Gefecht setzen kann. Wenn ein Ni-Cd-Akku mit nied-
rigen Stromen dauergeladen oder vor der vollstdndi-
gen Entleerung (< 0.8 V = Gerdteabschaltspannung)
aufgeladen wird, d.h. wenn nur Teilladungen durchge-
fihrt werden, entstehen an der Anode immer gros-
sere Cd(OH),-Kristalle (etwa dem Altern beim Blei-

Akku vergleichbar). Durch mehrmalige Wiederholung
wird der Vorgang verstdrkt. Dadurch verringert sich
die verfiigbare Energie immer mehr, indem der Akku
nur noch wenige Minuten die ntige Spannung liefert.
Ni-Cd-Akkus kaonnen durch ein spezielles Refreshing

2 NiOOH(s) + 2 H,O(I) + 2 e~ — 2 Ni(OH),(s) + 2 OH"(aq)

Entladen Laden Entladen Laden

Nicht vollstandige
Entladung:

Beim Laden kann
nicht mehr die
volle Spannung
erreicht werden —
Memory-Effekt

Volistandige
Entladung:

Der Akku erhalt
beim Laden seine
vollstandige
Spannung zurlick

Gerdt wieder reaktiviert werden.
Bester NiCd Akku (CHIP 10/2002) Sanyo N-3US.

8.7.8.3 Nickel-Metallhydrid- Akkumulator

Bei den neuen Nickel-Metallhydrid-Akkumulatoren ist anstatt eines
Memory-Effects ein Lazy Battery Effect zu erwarten, der dem
Memory Effect zwar dhnelt aber wesentlich weniger gravierend ist.
Die Ni-MH Akkus werden die Ni-Cd-Akkus iiber kurz oder lang
verdrdngen. Sie sind umweltvertraglicher und haben ein wesentlich
besseres Leistungsgewicht; alle modernen Natels sind mit ihnen
ausgeriistet. Thre Lebensdauer betrdgt 500-1000 Lade-
Entladecyclen.

Der Hauptunterschied zum Ni-Cd-Akku liegt in der Wahl der Ano-
de. Anstatt Cd wird eine spezielle Metalllegierung aus Lanthan,
Neodym, Nickel, Cobalt und Silicium (abgekiirzt als "M") verwendet.
Die Legierung kann reversibel, elementaren Wasserstoff (H,) als

Metallhydrid (M*I-HT) speichern. Das Reduktionsmittel ist also
Wasserstoff (H,).

Als Oxidationsmittel wird wieder Nickel(IIT)oxidhydroxid (NiOOH)
verwendet und als Elektrolyt KOH. Die Spannung betrdgt 1.2 V.
Bester NiMH-Akku (CHIP 10/2002) Panasonic Rechargeable 2000

Positiver Pol
Gummidichtung

Dichtung

Positiver
Ableiter

Separator

Negative
Elektrode

Positive
Elektrode

Anode  Metall-H,(s) + 2 OH(aq) - Metall + 2 H,O() + 2 e
Kathode 2 NiOOH(s)+ 2 H,0(l) + 2 e — 2 Ni(OH),(s) + 2 OH(aq)

Gesamtreaktion

? ?
Laden?/Endladen? Negativer Pol
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8.7.8.4 Lithium-Ionen-Akkumulator

Er scheint der Akku der Zukunft zu sein, leicht, hohe
Energiedichte. Der Vorteil gegeniiber dem Ni-MH Akkumu-
lator liegt im Gewicht: er ist bei vergleichbarer Leistung
um 50% leichter. Er hat keine Memory oder Lazy Battery
Effekt, dafiir korrodiert aber das Lithium auch ohne Nut-
zung des Akkus, so dass er nach 2 Jahren unbrauchbar ist.

Die Anode besteht aus Graphit, der im geladenen Zustand
aufgrund seines delokalisierten Elektronensystems gut
Elektronen speichern kann. Als Gegenion wird fiir 1 Elekt-
ron 1 Li*-Ton eingelagert. Beim Entladevorgang wird der
Graphit oxidiert und die Cobaltionen im Cobalt-Oxid redu-
ziert. Li*-Ionen werden frei und wandern vom Graphit
durch die Membran zum reduzierten Cobalt-Oxid, wo sie
sich auch wieder als Li*-Ionen einlagern. Die Li+-Ionen
"swingen" praktisch zwischen den Elektroden hin und her.

KOMPLEXER KRAFTPROTZ:
Li-lon-Akkus sind teuer, speichern viel Ener-
gie, zersetzen sich aber selbst. Eine Schutz-
Elektronik verhindert, dass der Akku bei
Uberlastung uberhitzt oder explodiert.

Uberstromschalter

Temperatur-
sicherung
Negativer Pol —
Temperaturalarm

Positiver Pol ~

Auslaufsicheres
Plastik- oder Metall-
gehduse

— Graphit-Verbindungen (Kathode) Mikrocontroller
—— Separator (enthilt flissigen Elektrolyt) Temperatursensor

Lithium-Cobald-Oxid (Anode)

Deshalb wird die Li-Tonen-Batterie auch oft als Swing-Batterie bezeichnet.
Der Preis ist bedingt durch das relativ teure LiCo,0,, daher wird mit Hochdruck an Mangan-Oxid Materia-

lien gearbeitet.

Anode
Kathode

LiC—> C+Lit+e
LiCo,04 + Li* + e~ — 2 LiCoO,
(Co von Mischung +III/+IV zu +IIT)

Gesamtreaktion
Laden?/Entladen?

Cobalt-Oxid

V- 4

Li*

Sinnvoller

Umgang mit Akkus

e NiCd vermeiden, wenn man sie aber hat, dann pflegen, d.h. tief entladen und dann erst wieder laden

aber nicht standig laden.

e  Akkus nutzen fiir Gerdate mit hohem Stromverbrauch, die oft genutzt werden.
e Akkus lohnen sich nicht z.B. fiir Digitalwecker (lange Zeit geringe Strome), da relativ hohe Selbstent-

ladung
e InNi-MH oder Lithium-Ionen Akkus investieren
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8.7.9 Brennstoffzellen

Heute wird in grossem Umfang elektrische Ener- —
gie aus der Verbrennung fossiler Brennstoffe
erzeugt. Der Wirkungsgrad betrdgt etwa 30%.
Die elektrische Energie wird wiederum eingesetzt
fir das Laden von Akkumulatoren, auch mit einem g 1.
gewissen geringen Wirkungsgrad. Losung

. . . .. (Kalilauge)
Die direkte Umsetzung von chemischer Energie in
elektrische Energie ist in den Brennstoffzellen  Palladinierte
verwirklicht worden. Bei der Knallgaszelle werden  Netzelektrode
Wasserstoff und Sauerstoff in getrennten Rau-
men an Katalysatoren umgesetzt. Als Elektrolyt
dient KOH. Die Spannung betrdgt 1.23 V.

H, —»
(Druckgasflasche)

Anode

Kathode

Gesamtreaktion

+

+«— 0O,

(Druckgasflasche)

H —— Deckel

— Plexiglas-
kammer

Gaseinleitungs-
rohr

Glasfritte

Diaphragma (Schaumstoff)

Die Entwicklung der Brennstoffelemente ist allerdings trotz des starken Interesses an diesen Arbeiten

noch immer nicht zu technischer Verwendbarkeit gediehen. Die Schwierigkeite
Oxidation von C, CO, CH, (Methan), CH;OH (Methanol) oder dhnlich leicht

verfiigbaren Brennstoffen (also nicht H,) liegen in den hohen erforderlichen

Aktivierungsenergien begriindet. Arbeitet man deshalb bei hohen Temperatu-
ren, so treten erhebliche Korrosionsprobleme durch die notwendigen Salz-
schmelzen auf (wasserfreier Elektrolyt).

Bei Daimler-Crysler lduft eine A-Klasse die mit Methanol angetrieben wird:
Necar3 (New Electric Car). Methanol kann in grossen Quantitdten aus Biomasse
hergestellt werden. Entweder ein Reformer an Bord erhitzt das fliissige Me-
thanol und versetzt es mit Wasser, wobei Wasserstoff nach CH;OH + H,0 >
3 H, + CO, entsteht, oder man setzt eine Direkt-Methanol-Brennstoffzelle
ein. Das Prinzip ist das gleiche. Anode und Kathode bestehen aus pordsen 6ra-
phitplatten. Dazwischen befindet sich eine Polymerfolie, die nur Protonen lei-
ten kann, Elektronen werden nicht transportiert (kennt man aus der Biochemie,
dort nennt man Molekiile mit solchen Eigenschaften "Protonophore"). Auf der

n bei der elektrochemischen

N N
) 3 O O ; “'
N N

protonenleitende
Polymemembran

Polymerfolie befindet sich eine diinne Katalysatorschicht, die den Wasserstoff in Protonen und Elektronen
trennt. Die Elektronen nehmen den Weg iiber den Draht, erreichen den Sauerstoff und reagieren mit ihm

zu O?. Zwei durch die Folie tretende Protonen reagieren mit dem 02~ zu H,0.
Daimler-Crysler verspricht den Start der Serienproduktion fiir 2005.

Wahrscheinlicher ist die Einfiilhrung von Wasserstoff-Verbrennungsmotoren.
BMW der 7er Reihe auf den Markt zu bringen.

BMW plant bis 2007 einen

Brennstoffzellen auf Basis von Hydrazin (N,H,(1)) sind bereits entwickelt worden. Da sich nach N,H,(I) +

0,(9) = Ny(g) + 2 H,O nur Stickstoff und Sauerstoff bilden, ist diese Art

freundlich, ist aber wegen des hohen Preises (150 mal teurer als Benzin) bisher
setzt worden.

des Antriebs sehr umwelt-
nur in der Raumfahrt einge-
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8.8 Elektrische zu chemische Energie: Elektrolyse

Elektrolysen sind uns bereits mehrfach begegnet u.a. bei der elektrischen Leitfdhigkeit von Salzlosungen.
Die Elektrolyse ist eine wichtige Technik zur Produktion von Stoffen wie Chlor (Cl,) und metallischem Nat-

rium (Na) aus der NaCl-Schmelzelektrolyse, Aluminium aus der Schmelzflusselektrolyse, Wasserstoff (H,)

und Sauerstoff (O,) aus der Wasserelektrolyse (Labormassstab) oder Edelmetalle wie Gold aus den ent-

sprechenden Salzlosungen.

Nomenklatur
Durch die Elektrolyse kann eine nicht
von selbst ablaufende Redoxreaktion griechisch deutsch
erzwungen werden, es lduft also unter ion wandernd
Energieaufwand eine Bergaufreaktion hodos Weg
ab, ganz so wie bei der Fotosynthese. ana hinauf
Ein wichtiger Punkt ist, dass sich die kata hinab
elektrische Energie in Form von chemi- lysis Trennung
scher Energie wiederfindet. Bei der Elektrolyse Zerlegung durch elektr.
Wasserelektrolyse wird H,O in die Strom
"energiereicheren" Stoffe H, und O, Elektrolyt elektrolytisch zerlegba-
iiberfiihrt, die dann in einer Knallgas- rer Stoff
Brennstoffzelle wieder elektrische Elektrode Stoff der den e” den
Energie liefern konnen. Weg bereitet (Ano-
de/Kathode)
Anode Weg des Hinauffliessens
Kathode Weg des Hinabfliessens

Elektrische Energie ldsst sich in Form von chemischer Energie speichern.
Elektrischer Strom ldsst sich in Form von H, ,zwischenspeichern®.

energiereich

Brennstoffzelle Elektrolyse

H,O
energiearm

Fiir eine Elektrolyse sind 2 Elektroden und ein Elektrolyt notwendig, der frei bewegliche Ladungstrdger
enthdlt z.B. Salzlgsung oder Salzschmelze. Der Elektrolyt kann durch das Anlegen von Gleichstrom stofflich
verdndert werden.
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8.8.1 Elektrolyse einer Na,SO,-Ldsung
Beobachtung (Gas, pH) Pluspol Minuspol

Teilchen die sich im Elektrolyt befinden?

Zentrale Frage: Wer wird oxidiert, wer wird reduziert?

Es soll versucht werden, aus den experimentellen Daten, die einzelnen Reaktionen durch schlichtes Heraus-
suchen aus der Redox-Tabelle zu erarbeiten.

Extra-Info: 2 SO — S,0% + 2 e bei +2.01 Volt.

Bergaufreaktionen sind immer dann am wenigsten miihsam, wenn sie am wenigsten steil sind.

Oxidationsiiberlegungen

Reduktionsiiberlegungen

Oxidation (Anode)

Reduktion (Kathode)

Gesamtreaktion
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Die Begriffe Pluspol und Minuspol und Anode und Kathode werden leicht

durcheinander gebracht, da sie auch bei den Batterien Anwendung finden, Anodische Oxidation

die aber keine erzwungene sondern freiwillig ablaufende Redoxreaktionen Elektrolyse

sind. In beiden Systemen bleibt der Begriff Anodische Oxidation —

unumstasslich stehen. Die Anode ist der Ort der Abgabe der Elektronen |j |j

vom Elektrolyten an das Metall, bzw. der Start des Weges des Hinauf- Anode Kathode

fliessens von Elektronen. Im Fall der Elektrolyse ist das der Pluspol, der

die Elektronen liber das Spannungsgerdt quasi heraussaugt. In dieses

Schema ldsst sich gut einordnen, dass Kationen (positive Tonen) zur Ka-

thode (hier negativer Pol oder Ort des Ankommens der Elektronen) flies- -

0 O
Anode Kathode

FAZIT fiir Elektrolysen: Wer reagiert mit wem?
Bei Elektrolysen sollte die Bergaufreaktion méglichst wenig steil sein, galvanisches Element
oder anders ausgedriickt, es reagiert immer das stdrkste Oxidations-

mittel mit dem stdrksten Reduktionsmittel.

8.8.2 Schmelzelektrolyse von NaCl
Zur grosstechnischen Herstellung von Natrium (Na) und Chlor (Cl,) wird Steinsalz (NaCl) geschmolzen und

elektrolysiert. Etwa 60% der Produkte der chemischen Industrie sind vom Chlor abhdngig. Natrium wird als
Kiihlmittel in Flugzeugmotoren eingesetzt und ist im Strassenverkehr in Natriumdampflampen (Kreuzungen)
zu finden.

Oxidation (Anode)
Reduktion (Kathode)

Was wiirden Sie bei der Elektrolyse einer wdssrigen NaCl-Losung erwarten?
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Aluminium und Getrdnkedosen
e Verbrauch von Aludosen pro Jahr e Verbrauch von Aludosen pro Kopf pro

weltweit 150 Milliarden
Europa 29 Milliarden
Schweiz 120 Millionen

Jahr

USA 380 Stiick
Europa 75 Stiick
Schweiz 17 Stiick

-

Gewicht einer 3.3 dl Aludose

13.8 g (ca. 1700 Tonnen Alu fiir 120 Mio Dosen)

Energieverbrauch pro Tonne Alu*

12500 kWh

W66 % der Energie werden in der Schweiz aus Wasserkraft gewonnen

Stromverbrauch einer 4-képfigen Familie

-

3500 kWh pro Jahr

Mit der Energie zur Gewinnung der 1700 Tonnen fiir die schweizeri-
schen Aludosen kannten ca. 6000 4-kopfige Familien ein Jahr mit
Strom versorgt werden.

Vorteile von AMkedosen

leicht, verformbar aber formbestdndig, gute Temperaturleitfdhig-
keit, dunkel, korrosionsbestdndig, chemisch weitgehend neutral,
recylingfahig

Transport von Getrdnken in Aludosen

1 m3 Transportvolumen enthalten 755 Getrdnkeflaschen oder 1936
3.3 dl Dosen

Ein 32 t LKW transportiert 29000 L in Aludosen. Fiir die gleiche
Menge in Flaschen brduchte man zwei LKW.

Recyclingquote Schweiz

91% oder 1400 Tonnen leere Dosen

Recyclingquoten 2002 ~ Verpackungen aus Aluminium
Taux de recyclage 2002 des emballages en alu

Quota di riciclaggio 2002 -

imballaggi d'alluminio

Recycling rates 2002 ~ aluminium packaging

0%

1989 1990 1991 1992 1993 1994 1995 1996 1997 1998 1999 2000 2001 2002
Queie/sourcesfonste: IGORA
Anteil von rezykliertem Material in einer | 60%

Getrdnkedose

Dosensammlung

Jede Aludose enthdlt einen Aufschlag von 5 Rappen. Die Sammlun-
gen werden mit 1.30 SFR/kg Dosen vergiitet. (IGORA)

Recyclingprozedur

Abtrennen des Lacks und der org. Reste durch Abschwelen
Einschmelzen zu neuen Dosen und anderen Aluprodukten (Zwischen
Primdraluminium und Sekunddraluminium besteht kein Qualtidtsun-
terschied.)

Energieverbrauch beim Recycling

5% der Primdrenergie

WWEF -Oekobilanz Verpackungen 9/95

.Die Aludose ist das beste Einweggebinde 3.3 dI fiir kohlensdure-

haltige Getrdnke."

Aludose 30 UBP (Umweltbelastungspunkte)
PET-Flasche 41 UBP

Glas-Flasche 46 UBP
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Wie bei allen statistischen Aussagen gilt: Genau hinsehen und genau erkennen, iiber was gesprochen wird.
Nach wie vor gilt: Vermeidung von Einwegverpackungen ist immer die bessere und kologischere Alternative.

From blumfeld:

F: Hallo. ich wollte mal wissen wieso silber mit chlor. schwefel usw. reagiert und dann anlduft. ich dachte
immer edle metalle reagieren gar nicht oder nur sehr schwer (oder z. B. bei energiezufiihrung) mit unedle-
ren stoffen...

A: Ich kenne Ihre Lern-Voraussetzungen nicht. Es ist recht kompliziert, aber ich will versuchen, es zu er-
kldren: Es bildet sich bei der Reaktion eine schwerldsliche Substanz wie Ag2S und AgCl. Die dadurch frei
gesetzte Energie senkt das Redox/Standardpotential von Silber und ermaglicht so den Angriff von Schwe-
fel und Chlor, deren Standardpotential nicht so weit weg von dem des Silbers liegt.
Oxidationen sind (bis auf wenige Ausnahmen, z. B. die der Stickoxide) exotherm. Man spricht in diesem Fall
aber besser nicht von einem exothermen, sondern von einem exergonen Prozess, bei dem "Gibbssche Freie
Energie" (G) freigesetzt wird. Die Freie Energie ist direkt proportional zum Standardpotential. Hier spielt

unter anderem der so genannte Entropieeffekt eine wichtige Rolle.
Anderes Beispiel: Chlor greift zum Beispiel Platin an, weil sich ein stabiler Komplex bildet. (Deshalb darf
man  chloridhaltige ~ Losungen  auf  keinen  Fall ~ mit  Platinblechen  elektrolysieren!)

Darauf beruht auch die Gewinnung von Gold mit Hilfe der "Cyanidlaugerei". Darunter versteht man die Oxi-
dation von metallischen Goldspuren in Gegenwart von Cyanid-Ionen. Da sich sehr stabile Goldcyanid-
Komplexe (z. B. Cyano-aurat(II)) bilden, kann die Oxidation schon durch Luftsauerstoff von statten gehen.
Gleiches gilt auch fiir das Bleichen von Silberphotos durch Hexacyanoferrat(III) im Verlaufe der Farbpho-
to- und Dia-Herstellung (siehe unsere -> Photowebseiten).
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Weggeknallt

/;/
8.8.2.1 Die Chemie des Swimmingpools Z
Aus hygienischen Griinden brauchen Swimmingpools und 6ffentliche Bdder einen gewissen Aufv//é%n Pfle-
ge. Als Desinfektionsmittel gegen Algen und Bakterien wird in 6ffenlichen Schwimmbddern Cj/‘mgas einge-
setzt, das folgendes Gleichgewicht eingeht: /

Hypochlorige Sdure (HCIO) wirkt als starkes Oxidationsmittel und totet somit Algen und Bakterien. HCIO
ist auch bekannt als Eau de Javelle oder Javelle Wasser.
Cl, als toxisches, korrosives Gas ersetzt man im privaten Bereich durch festes, in Tablettenform erhdltli-

ches Calciumhypochlorit Ca(ClO),.

Zu welchem Stoff reagiert HCIO wenn es als Oxidationsmittel eingesetzt wird?
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Zusammensetzung von Rost

Zusammensetzung |Rost ist eine Mischung aus verschiedenen Eisenverbindungen, er ist relativ porés und wenig
von Rost dicht und erlaubt das Eindringen von Wasser und Luft in tiefere Schichten.

Luftfeuchtigkeit | Rost bildet sich, wenn die relative Luftfeuchtigkeit mehr als 70% betragt.

Salze Salze (z.B. Streusalze im Winter) wirken als Katalysatoren und beschleunigen die Reaktion.
Alkalische Stoffe wie Zement und Beton schiitzen weitgehend vor der Zersetzung, daher
lassen sich rostige Eisengitter beim Bau von Hdusern verwenden. Das Bahnhofsgebdude Zii-
rich-Altstetten musste 1997 renoviert werden, da rostende Armierungseisen den Beton
abgesprengt hatten.

Rostumwandlerlgsung besteht hauptsdchlich aus Phosphorsdure und wandelt den Rost in eine
harte, unlgsliche Schicht von Eisenphosphaten (z.B. FePO,) um, die mit der Metalloberfldche

Armierungseisen

fest "verwdchst". Dadurch ldsst sich weiteres Rosten verzo-
gern. In der Praxis wirkt Rostumwandler nur bedingt, da die
verwendete Sduremenge auf die Dicke der Rostschicht abge-
stimmt sein muss, damit nicht das darunter liegende Metall
angegriffen wird (Sdurekorrosion). Zu wenig Rostumwandler
lasst unter den Eisenphosphaten eine Schicht Rost zuriick.
Die genaue Beschreibung der chemischen Vorgdnge beim
Rosten sind schwierig zu durchschauen. Je nach Feuchtig-
keit und Luftverschmutzung laufen die chemischen Prozesse
unterschiedlich schnell ab. Die 7 m hohe und 7 Tonnen
Eisensiule in Delhi | schwere Eisensdule von Delhi aus dem 4. Jahrhundert zeigt
nur sehr wenige Roststellen. In der sehr trockenen, sehr
reinen Luft rostet Eisen fast nicht. Die Sdule soll geheime
Wiinsche in Erfiillung gehen lassen, wenn man sie mit den
Armen umfassen kann.

Rostumwandler

Durch Zugabe von mindestens 12.5% Chrom zu Eisen oder Stahl tritt eine starke Verminde-
rung des Rostens auf. Wahrscheinlich liegt das an einem Uberzug der Oberfldche mit Cr,03,
Passivierung das die darunter liegenden Schichten vor Korrosion schiitzt. Ein dhnlicher Vorgang des Me-
tallschutzes durch Metalloxide gibt es fiir die relativ unedlen Metalle Aluminium und Magne-
sium, die im Flugzeug- und Autobau Verwendung finden.

Anwendungsaufgabe

Formulieren Sie fiir das Rosten des Eisens die Reaktionsgleichungen in stark alkalischen Losungen (pH = 14)
und in stark sauren Losungen (pH = 0). Es ist sinnvoll zuerst die Teilreaktionen der Oxidation und der Re-
duktion zu formulieren.

s .
-, '09
pH = 14 pH=0 6’-99&//5’
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8.8.2.2 Rosten von Eisen: Titanic!?

Unter welchen Bedinugen kann Eisen rosten?

Durch welche Bedingungen wird das Rosten gefordert / beschleunigt ?

Der elektrochemische Prozess der Rostens kann folgendermassen zusammen-gefasst werden:

Fe(OH):
Anodenprozess (Eisen wird oxidiert): /:2++uzo
Kathodenprozess (Sauerstoff wird reduziert): . v
Die Elektronen wandern von der Anode zur Kathode durch das Eisen. RUST

WATER IRON H,0 +1/,0,+ 2e -=20H"

Unlasliches Fe(II)hydroxid, Fe(OH)2 wird gebildet, welches mit Oz und  “Anope~~DISSOLVES CATHODE
H20 dann Fe20s (,Rost") bildet. ELECTRONS STEEL

Eigentlich sollten gesunkene Schiffe aufgrund der Kdlte des
Wassers, der geringen Konzentration an Oz langsam rosten.
Obwohl die Titanic erst 1912 gesunken ist, zeigen Bilder, dass
das Schiff bedeckt ist von riesigen ,Rostgebilden’, sowie
grossflachigem schwarzen Eisensulfid (FeS). Wieso?

Experimente zeigten, dass ,sulfatreduzierende Bakterien’ (SRB) bei der Bildung von Rost sowie FeS betei-
ligt sind.

SRB-Bakterien produzieren HzS, ausgehend von Sulfationen, welche im Meerwasser in grosser Konzentrati-
on vorkommen.

S04% + 10H" + 8¢ --> H2S + 4H20
(Wie dndert sich die Oxidationszahl von S? : . )

Eigentlich hat Meerwasser einen pH-Wert von ca. 8. Die hohere Laslichkeit von CO2 mit steigendem Druck
(.Sodaclub’, warme Cola) fiihrt jedoch dazu, dass das Wasser in grossen Tiefen ein bisschen sauer ist. Die
Gegenwart von H*-Tonen fordert also die Bildung von Eisenionen:

Fe + 2H" --> Fe? + Hz

1 http://hsc.csu.edu.au/chemistry/options/shipwrecks/2733/ch966Dec2_03.htm
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Zur Erinnerung: Die SRB produzieren HzS, welches eine schwache Saure ist:
H2S <> 2H*+ 5%

Diese Sulfid-Ionen (S%) kdnnen mit den Fe?-Ionen eine wasserunlésliches Salz bilden, Eisen(II)sulfid
(Wie?)

Was fiir Folgen auf die H+-Konzentration hat der FeS-Niederschlag?

Wie kann erkldrt werden, dass in der Ndhe von ehemaligen Holzverkleidungen der Titanic das Metall sehr
stark korrodiert war?

Schlussfrage:
Wieso korrodiert Eisen mit Rost weiter wohingegen Aluminium oder Chrom nicht ‘rosten’ ?
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8.8.3 Korrosion von Metallen

Nach Angaben der Eidgenéssischen Materialforschungs- und Priifungsanstalt (EMPA) gehen der Schweiz
pro Jahr etwa 10 - 15 Mia. Franken durch Korrosion (corrodere (lat.) = zernagen) verloren. Ziirich z.B. kos-
tet der Unterhalt seines ca. 1000 km langen Wasserrohrnetzes (Eisen) etwa 25 Mio. Franken pro Jahr.
Korrosion ist: "Die Reaktion eines metallischen Werkstoffes mit seiner Umgebung, die eine messbare Ver-
dnderung des Werkstoffes bewirkt und zu einer Beeintrdchtigung der Funktion eines metallischen Bauteils
oder eines ganzen Systems fiihren kann. (EMPA)".

Es gibt 2 Arten von Korrosion: Angriff von unedlen Metallen durch Sauren (Saurekorrosion) und Angriff von

unedlen Metallen durch Sauerstoff (Sauerstoffkorrosion).

8.8.3.1 Sdurekorrosion

Reaktion von Magnesium mit verdiinnter Salzsdure
(siehe Kapitelanfang)

Beobachtung

Reaktion

Verallgemeinerung

Bestdtigung der Verallgemeinerung

Reaktion von Kupfer mit verdiinnter Salzsdure

&

Beobachtung

Kldren Sie die Reaktion von Kupfer mit Salpetersdure (65%ig) 40 e/é,:o -

HNO; ist ein starkes Oxidationsmittel. NO,(g) ist braun. @9 6/6/6
<
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Gold und Platin lassen sich in halbkonzentrierter Salpetersdure nicht auflésen (Bergaufre-
aktion). Jedoch eine Mischung aus konzentrierter Salpetersdure und konzentrierter Salz- w
sdure im Verhdltnis 1:3 vermag selbst Gold, den "Kénig der Metalle" aufzulosen und wird =

daher "Konigswasser" ("aqua regia") genannt. Die Reaktion selbst gehort in die Gruppe der Kénigswasser

radikalischen Reaktionen (es werden Chlor-Radikale = Chloratome gebildet). Sie wird nicht
weiter besprochen.

Warum sollte man iberhaupt Gold und Platin auflgsen?

8.8.3.2 Sauerstoffkorrosion

ﬂ Reinigung von Silber

Beobachtung

Silber bildet an der Luft mit der Zeit eine schwarze Schicht aus Silbersulfid (Ag,S). Dieses "Anlaufen”
wird durch den in der Luft vorhandenen Schwefelwasserstoff (H,S) hervorgerufen. Auch in Proteinen fin-

den sich in Form der Aminosdure Cystein (R-SH) Schwefelverbindungen. Daher ist es wenig ratsam, gekoch-
te Eier mit Silberloffeln zu essen, da das entstehende Silbersulfid etwas faulig schmeckt. Silberschmuck
wird durch die Proteine der Haut (hier wichtig: Keratin) angegriffen, besonders beim Baden im Meer. Wa-
rum?

Reaktion

Rosten von Eisen: Sauerstoffkorrosion

Autos rosten. Da besteht kein Zweifel. Besonders der Auspuff ist gefdhrdet. Sehr drgerlich wenn einem in
Ttalien bei 35 °C auf der Autobahn Milano-Bologna der Pott iiber die Strasse scheppert.
3 Voraussetzungen miissen gegeben sein, damit man von "Rosten" sprechen kann:
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Aus Duden, Seite 159

Das Vorzeichen der Katode ist bei einer galvanischen Zelle positiv, weil
bei der Reduktion Elektronen aus der metallischen Phase abgezogen
werden. Dagegen ladt sich die Anode wahrend der freiwillig ablaufen-
den Oxidation negativ auf, weil Elektronen auf die metallische Phase
(bertragen werden.

Da die Reduktion an der Katode und die Oxidation an der Anode bei ei-
ner Elektrolyse nicht freiwillig ablaufen, massen die Elektronen von au-
Ben angeboten bzw. abgezogen werden. Somit mussen zum Ablauf der
elektrolytischen Redoxreaktion far den katodischen Teilprozess Elektro-
nen zur Katode geliefert werden und far den anodischen Teilprozess
Elektronen von der Anode abgezogen werden. Die Vorzeichen der Elek-
troden bei einem elektrolytischen Prozess sind daher genau entgegen-
gesetzt zu den Vorzeichen von Katode und Anode beim entsprechen-
den galvanischen Prozess.

Nur in Elektrolysezel-
len wandern die Kat-
ionen zur Katode und
die Anionen zur An-
ode und nur bei der
Elektrolyse sind die
Vorzeichen far die
Katode (=) und far die
Anode (+) so, wie in
der Physik definiert.
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Diese Eigenschaften werden in der Nernst'schen Gleichung durch die beiden Summanden beriicksichtigt.

RT Cor
In

< CRed
1. Der erste Summand, das Standardelektrodenpotenzial E°, ist eine thermodynamische Grésse, die
nicht nur vom Elektrodenmaterial abhdngt, sondern sich auch mit der Temperatur und dem Druck
dndert. Deshalb hat man Standardbedingungen definiert, bei denen man das Standardelektroden-
potenzial bequem bestimmen und vergleichen kann.

E=FE +

Das Standardelektrodenpotenzial E° ist eine stoffspezifische thermodynamische Grésse. Sie be-
schreibt das Bestreben von Metallen und anderen Stoffen, unter Standardbedingungen (p, T) Elektro-
nen abzugeben und in wdssrige Losungen iiberzugehen.

2. Der zweite Summand beschreibt den Einfluss der Konzentration der Reaktionspartner auf das
Elektrodenpotenzial. Je hoher die Konzentration an Zn?*-Ionen in wdssriger Lasung ist, umso posi-
tiver wird das Elektrodenpotential E. Damit steigt die Tendenz zur Abscheidung von Zink. Der Zu-
sammenhang zwischen Elektrodenpotenzial und Konzentration ist ebenfalls temperaturabhdngig.
Die Temperatur geht direkt in den konzentrationsabhdngigen Summanden mit ein. Gleiches gilt fiir
die Anzahl der bei der Elektrodenreaktion ausgetauschten Elektronen.
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Aluminium: Verwendung und Herstellung

Elektrolysezelle:
Lénge 4.5 m, Breite 2.5 m, Hohe 1m
+

e

Graphit
Anode

.
)
Elektrolyt-
Schmelze

Eisenwanne

Graphit
Kathode

Aluminium

Anode

Kathode



