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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.
Sdure-Base-Reaktionen sind Protoneniibertragungsreaktionen. e
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Beobachtung:

Elektroneniibertragungsreaktion

Reaktion einer Salzsdureldsung mit Magnesium

Reaktion von Sauerstoff mit Magnesium,
(Verbrennung).

Beobachtung:

Elektroneniibertragungsreaktion

Redoxreaktionen sind Elektroneniibertragungsreaktionen.

Oxidation Elek‘tronenabgabe

Reduktion Elektronenaufnahme

Oxidationsmittel Elektronenakzeptoren

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

Nimmt ein Teilchen Elektronen auf, so wird es reduziert,

Stoffe, die andere Stoffe oxidieren, bezeichnet man als
Oxidationsmittel. Da sie von den anderen Stoffen
zwangsldufig Elektronen aufnehmen, werden sie selbst
reduziert.

Reduktionsmittel Elektronendonatoren

Stoffe, die andere Stoffe reduzieren, bezeichnet manals
Reduktionsmittel. Da sie zwangsldufig an die anderen Stoffe
Elektronen abgeben, werden sie selbst oxidiert.

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

Brom zu Aluminiumbromid

e Welches Teilchen ist das Reduktionsmittel, welches das Oxidationsmittel?
e Aufstellung der Teilreaktionen zur Verdeutlichung der Elektroneniibertragung

o Aufstellung der Reaktionsgleichung

o 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 '2u den Redoxreaktionen und zur Berechnung der Faktoren
wurde der Begriff der Oxidationszahl eingefihrt.

Regeln fiir die Erstellung von Oxidationszahlen

Unter Beachtung der Bindungspolaritdat (Elektronegativitdt) kann man jedem Atom in einem Molekiil eine
formale Ladung zuweisen. Diese Oxidationszahl macht die Elektronenverteilung im Molekiil ibersichtlich.
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 Ions in einer aus Tonen aufgebauten Substanz ist gleich sei-
ner elektrischen Ladung.

4, Die Summe der Oxidationszahlen in einer Verbindung ist Null.
5. Die Oxidationszahl des Fluor ist -IL. .
6. Die Oxidationszahl des Wasserstoffs ist fast immer +I.
7. Die Oxidationszahl des Sauerstoffs ist fast immer -I1.
Beispiele:
H,O H: +I O: -IT
H,0, H: +T 0:-I
NH3 N: -TIIT H: +I
HNO3 H:+I N: +V 0 -IT
PbO Pb: +IT 0:-1T
PbO, Pb: +IV 0. -IT
Pb,0O3 . Pb: +IIT O: -IT

Oxidationszahlen sind

« hypothetische Ladungen von Atomen in Verbindungen
e hypothetische Ladungen von Atomen in Komplexionen
e 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
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Mit Hilfe der Oxidationszahlen ldsst sich leicht beurteilen, welches Teilchen an einer Redoxreaktion teil-
nimmt und ob es oxidiert wird oder reduziert.

Erh6ht 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 erwidhnte Verbrennung von Mg mit Sauerstoff.
Welches Teilchen wird oxidiert? Welches wird reduziert? Wie viele Elektronen werden iibertragen?

Repetition: Oxidiere einen primdren, sekunddren und tertidren Alkohol
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8.1.3 Redox-Gleichgewichte

8.1.3.1 Redoxreihe

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

I~ eox 2o (fyan

b\ | (s

Beobachtung Beobachtung
Reaktion Reaktion

i (
o) — GTov ke Labec

Z‘AS*(QQ‘)-(-ZJ_'—’? ZAS[S) |
= ()« A5 Gp) = T 2456

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.

.( Lg S'cc wac (“’J
S ! Standard- otentiale O‘F o ﬂ:ﬂ({ Siiure -Base-Tabelle

n. ((_c( lonenkonzentrationen : 1 motfl in fasser, 25°C
Red ~FT: (

Au A 1.42

Mn® +12H.0 MrO, +8 H:0" (pH=0) 1.51
PbSO, + § H:0 PbO; + HSO, + 3 H0" 168
Scuw %L“J

= T e C,H,0H C:HO"
g el (e | shela = %

u Un [QJ L 305
K o 28y HCIO, ClO,
Ca " 287 )
Na Na 271 HI !
Mg Mg -2.37 HCI crr
Al A 166 H;S0, HSO,~
Ha +2 OH 2H,0 (pH=14) -0.83
Zn zn®" -076 v
o il o t e mo H,0 16,74
2Ag+8§? Ag;S -071 |
s* s 051 | -132 HNO,4 NO, 15,32
Fe Fe* 044 lo192 HSO, S0,’ 12,08 |
Hy +2H;0 2H,0" (PH=T) -042 213 H.PO, H,PO, 1.87 |
Pb + HSOy '+ H:0 PHSO, + HyO" -0.36 i :
o e i o | 222 [FelH,0)l*  [Fe(OH)(H,0)I 178
sn s 01z |34 HF F 10.86
Pb 5 013 335 HNO, NO, 10.66
Hir2mo 2Hor (eH=0) +o00 375 HCOOH HCOO 10,25
il S0 o1 4 CHACOO CH,CO0 9.25
cu cu® 035 75 2COOH 2 - !
40H 0,+2H0 (pH=14) 040 | 485 [AIH,0)]™ [AIOH)H;0), )7 9.15
2r I 054 | 652 H,COyCO, HCO, 7.48
Fett Fe” 075 ‘ 6,92 H.S HS" 7,08
Ag Ag" 0.80 N 2-
NO, + 2 H,0 HNO, + H;0" 081 7.00 HSO, ~ 50, 5 .00
40H 07 +2H,0 (eH=7) 0.83 7.20 H,PO4 HPO, 6.80
Hg Hg® 0.85 9,25 NH,* NH;y 4,75
28r 8 Cooner ‘ 9,40 HCN CN- 4,60
Pt P 120 e 2-
"o " oo 12 | 10,40 Hco;r co,r 3,60
2¢r +21H,0 Cr0;% + 14 H0" 1.35 12,36 HPO, PO, 164
2¢1 cl, 135 | 13,00 HS SE 1,00

1

| 16,74 H;0 OH~ -1.74




Redox

Chemieskript Dr. R. Steiger

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 stérkere Sdure mit der
stdrkeren Base. Die Bergabreaktion ist dann
maglichst steil.

Das Gleichgewicht liegt bei Redox-Reaktionen immer
auf der Seite der schwidcheren Reduktionsmittel
bzw. Oxidationsmittel.

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

Bei Bergaufreaktionen liegt das GG links, bei
Bergabreaktionen rechts.

Bei Bergaufreaktionen liegt das GG links, bei
Bergabreaktionen rechts.

LC‘(Q)O‘ '

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.

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

e e
obL. Co

1&
2t 4
* icln g
F'(Z'Q -+ Cu — ‘ZE .y Cu

evﬁp, . z....! —)

gl -sor-s

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 ibliche Fall, da Lichtenergie eine Grundvoraussetzung fiir die Primdrreaktion ist.
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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°zlie = E%ed + E®oxe im Vergleich zu
Variante B: UZ = EOZeIIe = EKafhode"' 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:

8y, Deell — Elesnl

"

SPClﬁ""ﬁ‘s -

i : 2% 4
Variante B: ?_, . 2’1 _ °7G (/

. C~ -~ Cc.* + .25 4

‘/-? (/ = € /HV

Setrem——

Aus email mit Herrn oder Frau Beck, www.biokurs.de T

Steiger:
.. nur glaube ich, dass beim Voltmeter das positive Zeichen stehen sollte ... also +0.76 Volt anstelle -0.76 Volt ....

Beck:
.. Bei der Zn-Standardhalbzelle meine ich allerdings, dass ich richtig liege.
E°Zelle = E°red + E°x d.h. E°Zelle = 0+ (-0,76)= -0,76. Steht ja auch in jeder Tabelle ...

Steiger: [N P R——
.. 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%x = 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%ox d.h. E°Zelle = 0+ (-0,76)= -
0.76. Klar sind die Reduktionspotentiale aufgefiinrt 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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8.2 Elektodenpotentiale, Daniell-Element } ﬁf
i?",:;.)
Strom aus dem ,Nichts'l ) %‘

i

\j”

Was passiert, weshalb und warum? _ 7:4 ?7'/ O}'e)
¥ 2 -
. O, : U '
(f'wwztﬂ“/%‘( G t & '/\m{‘ (—3, /?I =&

g LY = G - c_ O
@ VNG N Z»J@? Zh /J’O%Z 73 2

@) eocr ’7&4 A , .BQ)Jc.Qwec(,(‘cq
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8.3.1 Spannung zwischen zwei gleichen Lésungen unterschiedlicher

Konzentration.

Konzentrationsketten

Kontaktiert man zwei gleiche Metallelektroden, die jeweils in

unterschiedliche Konzentrationen ihres leicht loslichen Salzes

tauchen, dann erhdlt man eine Konzentrationszelle bzw. Kon-
verdlinnte zentrationskette. Auch hier kann mit einem Voltmeter eine
Cu?*-Lésung  Zellspannung gemessen werden. Das hdngt damit zusammen,
‘ dass sich die beiden Elektrodenpotenziale aufgrund der unter-
schiedlichen Cu®*-Tonenkonzentrationen in den jeweiligen Halb-
zellen unterscheiden.

konzentrierte
Cu?*-Losung |

Was muss passieren, dass beide Halbzellen die gleiche Kupfer-

Halbzelle 1 I Halbzelle 2 konzentration aufweisen?

Diaphragma

Uber das Diaphragma erfolgt kein Austausch von Cu?*-Tonen, sodass die beiden Halbzellen rdumlich vonein-
ander 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 Fillen E%(Cu/Cu®") sind, wird die Zellspannung allein durch die Konzentrati-
on der beiden Cu**-Salzldsungen in den beiden Halbzellen bestimmt,

UZ =

UZ =

Die Gesamtelekirodenreaktion lduft so lange freiwillig und in die angegebene Richtung ab, bis die Konzen-

trationen an Cu®*-Tonen 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 Ionenkonzentration der Elektrolyten.




Redox -10- Chemieskript Dr. R. Steiger

8.4 Die Nernstsche Gleichung

Standardwasserstoffhalbzelle

Die Standardwasserstoffhalbzelle stellt die Basis der Redoxreihe dar. Der H,-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 hach H,
zbricke,
ktion der Membran,
p(Hp)=1bar ] erwanderung
298K, 25°C - ||
¢(H30%) = 1 moI-L"l'““@'“g e

Pt-Elekirode
Zn

- - ~ ¢(Zn?*) = 1 mol'L7}

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 ergibt sich fiir den Konzentrationseinfluss folgende Nernst'sche Gleichung fiir eine Halbzelle:

M/M™ = Redoxpaar

n = Anzahl der Ubertragenen Elekironen

¢(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 1 mol'L’! festgesetzt.
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8.4.1 Anwendungen der nernstschen Gleichung

Mit dieser Gleichung ist es nun maglich, Potentiale von Zellen zu berechnen, die nicht 1-molare Losungen
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 {ibertragen:

Die Nernstsche Gleichung lautet fiir dieses Redox-Gleichgewicht:

Zelle 1
[Ag']= 0,1 mol/Il
B =

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) » Zn**(aq) + 2 c(Zn) = 1 mol/l; ¢(Zn*) = 0.1 mol/l;
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2 Cl(aq)~ Clx(g)+ 2 € c(C) = 2 mol/I

Mn?'(aq) + 12 H,0 (I} » MnO4 (aq) + 8 H30'(aq)+ 5 e Konzentrationen: verniinftige Annahmen!

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- Ltist?
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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° betrdagt hierfir O V (bei einem pH-Wert von 0). Fiir die oxidierte Form wird die
Protonen-Konzentration, fiir die reduzierte Form die Ho-Konzentration eingesetzt. Bei einem Formelumsatz
werden zwei Elektronen iibertragen: z = 2.

Die Konzentration von Wasser ist um mindestens das 100fache grosser als die Protonen-Konzentration (bei
pH 1: [H30'] = 0,1 mol/l, [H,0] = 56 mol/I) und dndert sich daher bei der Reaktion praktisch nicht. Sie kann
vernachldssigt werden. [H,] 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-abhingig. Der pH-Wert beeinflusst somit die Potentiale dieser Redox-Prozese. Umgekehrt ist es mog-
lich, durch entsprechende elektrochemische Zellen pH-Werte zu messen.

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

151 12cl, ]
o, o crick, Redoxpaare, deren Redoxpotential vom pH-
. e N Wert abhingt?.
s
w
051 CICrO,*
0~\
HyMH,0*
0.5 T T T T ¥ T L]
0 1 2 3 4 5 6 7

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

2 hﬁp://www.old.uni-bayreu‘rh.de/depar"rmen'rs/didakﬁkchemie/umaf/r'xpoTen’rial/rxpofenﬁaI.h‘rm
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Aufgabe:
Kann man mit einer Lésung, die Permanganat- und Mangan(II)-ionen jeweils der Konzentration ¢ = 1 mol/|
enthilt, bei pH = 3 Chlorid-Tonen (¢ = 1 mol/l) zu Chlormolekiilen oxidieren?
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8.5 Typische Batterien

3LECLANCHE-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 (MnO;) umgeben ist. MnO; bindet
den im ersten Schritt entstandenen Wasserstoff und trdgt durch diese
Redoxreaktion zur Erhohung der Zellspannung bei. Als Elektrolyt dient
mit Stirke angedickte Ammoniumchloridlgsung. Deshalb bezeichnet man
das LECHLANCHE-Element auch als Trockenbatterie. Diese Primdrzel-
len liefern eine Spannung von 1,5 V.

Beteiligte Reaktionen:
Katode (Grafitstift):
2 NHz*(aq) + 2e + 2Cl(aq) — 2 NH3(aq) + Hy(g) + 2 Cl(aq)

Hy(g) + 2 MnO,(s)

Mn203(s) + Hzo(l)

Anode (Zinkmantel):
Zn(s) — Zn**(aq) + 2e”

Zn’*(aq) + 2 NHs(aq) + 2 Cl(aq) —— [Zn(NH3)2]2*(aq) + 2 Cl(aq)

Gesamtzellreaktion:
Zn(s) + 2 NHz*(aq) + 2 MnO5(s) —= Mn;03(s) + [Zn(NH3);]%*(aq) + H0()

Bei der Alkali-Mangan-Batterie wird eine Paste aus Zinkpulver
eingesetzt, was die Oberfldche gegeniiber dem Zinkbecher des
Leclanché Elements deutlich erhsht. Als Oxidationsmittel wird
wieder ein Braunstein (MnO,) /Graphit-Gemisch verwendet. Elek-
trolyt ist KOH, vermischt mit dem Reduktions- und Oxidationsmit-
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-
cher verschlossen. Die Spannung betrdgt 1.5 V.

Anode

Kathode

Gesamt

3 DUDEN Chemie, Seite 161

Kunststoff-
dichtung

Grafitstift

HeiBbitumen

Pappscheibe

Braunstein-
masse

Zinkbecher
Isolierhilse

mit -
Bodendeckel

Positiver Pol

Braunstein-
Kathode

Zink-Gel-
Anode

Ableiternagel

. Berstmembran

negativer Pol
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Blei- Akkumulator

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

Aufbau einer Varta Blue dynamic-Batterie

C?JQ /(/ 0‘(-1\ -
!

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

Entladevorgang

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 lf)[:’ — P(D & e 2.6‘

athode )= ¢ Ph0, ¢ HSCY’T 3{/}0* e PEJG‘( (S) + Sho

Gesamtreaktion der Entladung

phe Pho, 2R 2T —~ 2 PASG < ¥ hee
Tty

Stoffliche Unterschiede zwischen geladenem und entladenem Bleiakkumulator
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Ladevorgang

Anode f% £ 6”0\6’_ ~+ (%'O & PA\YOY‘ € %O-F ‘6" 2‘@’
Kathode (DbOL - e ’--FJ/-/_;C—(-'&zQ:— - (D“O?( fSﬁQ

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

Akku beginnt zu gasen. _ :
2thole) — 2 H, (5] € (O (s)

Gesamtreaktion des Bleiakkumulators:

Ph < B0, - Z/‘/;/\P%;ﬁ 2 Pbfoy + 2 40

Ubersicht*:
Blei- Blei(lV)-oxid Blei Blei(IV)-oxid Blei- Strom-  Blei(IV)-oxid
Anode Katode Katode quelle Anode
) Sy (©)
© - @ @ PR S
[ Elektronenfluss } kein ;‘ Elektronenfluss |
Elektronenfluss
l z‘e. Zte‘
Pb-{~Pb? Pb2=t Pt)" : I Pb|ppts
éﬁ% Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat
L Schwefelsaure (20 %) L Schwefelsaure (<20 %) ) L Schwefelsaure (20 %) |
Entladen entladener Zustand Aufladen
Gesamtzellreaktion:
: Entladen
Pb(s) + PbO,(s) + 4 H30%(aq) + 2 SO, (aq) ﬁ 2 PbSO,(s) + 6 HyO(l)

4 DUDEN, Seite 162



-Eu“ﬁ Redox 16 = Chemieskript Dr. R. Steiger

20, .22

Blei- Akkumulator

Der Bleiakkumulator hat enorme wirtschaftliche Bedeutung als Auto-Startbatterie. Mit ihm ldsst sich elek-
trische Energie in Form von chemischer Energie speichern. Die chemischen Reaktionen sind reversibel (um-
kehrbar). 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 (PbO) hintereinander geschaltet. Zwischen den Platten befinden sich

sdurefeste Separatoren. Die Plattenblécke 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.

€
f,\n?d,e % = (O ‘(’) T Ze:‘

Kathode Z - " P5OL M b{S\O%"l"\Z(}O-L — Pj\f@r@’/ * 4\5—2?9_0

<

Gesamtreaktion der Entladung
) = ~+
P« Ph0, + 2HS0p €2he”

viladC
Stoffliche Unterschiede zwischen gelaéenenrund entladenem Bleiakkumulator
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= ' Z (' q .

207

adevorgan = =€ -
s ¢ e efho 4 PhIY T B2

Kathode {P!JO,L 3 (ﬂb\f—— e 3{%0'(' oS Z_e:— < Psé\yqr < 514'@

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

24,0 — L)+ (5

Gesamtreaktion des Bleiakkumulators:

L« PLO, ~ 24380 = Z PhICy, < 2 Ho

Ubersicht*:
Blei- Blei(IV)-oxid Blei Blei(IV)-oxid Blei- Strom- Blei(IV)-oxid
Anode Katode Katode quelle Anode
= -+ ®
e —& ® —
[ Elektronenfluss ; kein ‘ Elektronenfluss |
Elektronenfluss
1 }
Je- e 2e 2e
} ) : Ltpy2: A
Pb—{~Pb?* Pb¥*= Pb% Pbj— Pb”lphe
Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat Bleisulfat
! L Schwefelsaure (20 %) Schwefelsaure (<20 %) L Schwefelsaure (20 %) )
Entladen entladener Zustand Aufladen
Gesamtzellreaktion:
5 Entladen
Pb(s) + PbO,(s) + 4 H30%(aq) + 2504 (aq) ? 2 PbSO4(s) + 6 H,O(l)
aaen

4 DUDEN, Seite 162
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~ von Wasserstoff-Tankstellen ausgebaut wird,

8.6 Brennstoffzellen

Heute wird in grossem Umfang elektrische Energie aus der

Verbrennung fossiler Brennstoffe erzeugt. Der Wirkungs- . e ==y i--f---“
grad betrdgt etwa 30%. Die elektrische Energie wird wie- Elektalytonmembran !
derum eingesetzt fiir das Laden von Akkumulatoren, auch

mit einem gewissen geringen Wirkungsgrad. }

Die direkte Umsetzung von chemischer Energie in elektri- | “’“ﬁ“’"
sche Energie ist in den Brennstoffzellen verwirklicht wor- | ["_.iﬁgj’
den. Bei der Knallgaszelle werden Wasserstoff und Sauer- f
stoff in getrennten Rdumen an Katalysatoren umgesetzt.

Als Elektrolyt dient KOH. Die Spannung betrdgt 1.23V.( o §

Anode éL{L + Llbo -2 (‘éo“‘ . 29: :

Anode

® Doutsche BP AG

Kathode b & 0, 280 + le

Gesamtreaktion 2 //2. - O?’ — 2 A/zo

Exkurs (h’r’rp://TesIadr‘iver's.bIogspoT.ch/ZO13/OZ/kampf—der-elek‘rroau‘ros—gegen.h‘rml):

"Tch kann mir nicht vorstellen, dass die Leute ernsthaft Wasserstoff als Antriebsquelle fiir Fahrzeuge
verwenden wollen", sagte Elon Musk in einer E-Mail, als er gefragt wurde, warum er seine Tesla Autos mit
Batterien anstelle von Brennstoffzellen aus- I P el L gt T
ristet. 2

Toyota und BMW haben erst vor wenigen
Wochen eine Allianz fiir Brennstoffzellen-
Autos geschlossen um gemeinsam Wasser-
stoffautos zu entwickeln.. Daimler, Ford und
Nissan, haben die Hoffnung, Fahrzeuge bis
2017 zur Serienreife zu entwickeln. Und die
Autobauer glauben, dass die Infrastruktur

wenn geniigend Wasserstoff betriebene Au-
tos auf der StraBe sind. Und das Ganze soll
sich in 4 Jahren erledigen lassen! Laut Jenni-
fer Kurtz,Sprecherin des National Renewable Energy Laboratory Fuel Cell and Hydrogen Technologies Pro-
gram kénnen Brennstoffzellen-Auto mit Wasserstoff "Gas" in Kalifornien, Hawaii und an einer wachsenden
Zahl von Stationen an der Ostkiiste der Vereinigten Staaten tanken. Mit flissigen H2 konnten Fahrzeuge
bis zu 430 Meilen fahren. Wasserstoff ist die Zukunft!

Dennoch meint Elon Musk, dass "mit Ausnahme in der oberen Stufe einer Rakete, Wasserstoff keinen Sinn
macht." Der Steve Jobs der Auto (Tesla) und Raumfahrtindustrie (SpaceX), Elon Musk, dessen batteriebe-
triebener Tesla Model S den Trend Car of the Year Award 2013 gewann, schrieb, dass Wasserstoff "nicht
natiirlich auf der Erde vorkomme, So ist es selbst keine Energiequelle, weil man Energie benatigt, um Was-
serstoff herzustellen, um dann noch mehr Energie zu benstigen, um es zu sehr hohen Driicken zu kompri-
mieren und/oder zu verfliissigen.

"Da Wasserstoff eine derart niedrige Dichte (0,03012 kg/l) hat, ist extrem anfdllig fiir Verfliichtung und
ist nur nahe am absoluten Nullpunkt flissig. Und Wasserstoff aus fossilenKraftstoff wie Methan (Haupt-
bestandteil von Erdgas) oder aus Erdslprodukten herzustellen, macht die Energiebilanz restlos zu nichte . "

y 4 “?.2@(?“
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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  (_ c(\c- (JQ —a— ‘ " é- o 7-KQGC ("Sf—erre ( Je._(vo-ﬂv'&o(QA CE(-Q—PJ\('

Beispiele fiir Lokalelemente
Btk e s B0

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 Kochsalzlésung und 2 Indikatoren: rot = Elektronenfluss und Produktion von H,, blau = austretende Fe?*-Tonen

—
Fe Fe Fe/Zn
. A
i3 \'?\‘ i N
N L b
~ : -
O V 2’)
Cu 1
* Db,
R
‘4 r" ‘ ¢ v
R & & /
oF
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Weitere Lokalelemente:

Korrosion von Eisen im Kontakt mit Wasser

Kathodischer Schutz von Eisen durch den Kontakt mit Zink.



—o—

»lj é? Rpdas _21- Chemieskript Dr. R. Steiger

Ergdnzung Elektrolyse (aus DUDEN)

Bei den freiwillig ablaufenden galvanischen Prozessen wird chemische Energie in elektrische Energie
umgewandelt. Es ist jedoch auch méglich, 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.

R

2. ce

Beispiele: Elektrolyse einer CuCl,-Losung —_
—_— L=~ C\w

Aode Z_.CQ— =) Cl,. + 22
chf(.eool . C\ulf‘eze:- — Co

A\

Cu?+ cl

/V«\C-efr [4&0 —~ /t/C‘:e (q‘}/ T (é—(q?)

Elektrolyse einer Kochsalz-Losung

it
@ll Eisen

Cla_| _Hs 2docre — ¢ ¢ To&
cl- H,O 7 C_C— — Ce‘L s 22
Nat .

& H;0+

Cl

R . pace~ 2éha

aCl- .

L&sun ,,,‘-—-*"j | _Natronlauge

Diaphragma (pordse Wand) i //L + CPQ._ €

2-Ma Oé/

Faraday-Gesetz (ohne Herleitung)
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Aufgaben:
1) Wieviel Kupfer scheidet sich ab, wenn ein Strom von 0.75 A 10 Minuten lang durch eine wissrige Kup-
fersulfat-Losung geleitet wird.

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

3) Aus einer Kupfersulfatlgsung 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.



Standard-Elektrodenpotentiale

lonenkonzentrationen : 1 mol/l in Wasser, 25°C

Li

K

Ca

Na

Mg

Al

H, + 2 OH"

Zn

Cr

2 Ag + S%

s*

Fe

H, + 2 H,0O

Pb + HSO,+ H,O
Ni

Sn

Pb

H, + 2 H,0
sn?*

Cu

4 OH

21

Fe?

Ag

NO, + 2 H,O

4 OH

Hg

2 Br

Pt

6 H,0

2Cr" +21H,0
2CrI

Au

Mn?* + 12 H,0O
PbSO, + 5 H,O
2F

Li*

K*

ca*

Na*

Mg**

AP

2 H,O (pH=14)
zZn*

Gr*

AgLS

S

Fe? .

2 H,0" (pH=7)
PbSO, + HsO"

Ni%*

sn?

Pb*

2 H30" (pH=0)

sn**

cu®

O, + 2 Hy,0 _ (pH=14)
I2

Fe¥

Ag’

HNO, + H;O"

09 + 2 H,0 (pH=7)
Hg*

Br,

pt**

O, + 4 H;0" (pH=0)
Cr,0,% + 14 H;0"

Cly

Au®

MnO, + 8 H;0" (pH=0)
PbO, + HSO, + 3 H;0"

F2

Volt

-3.05
-2.93
-2.87
-2.71
-2.37
-1.66
-0.83
-0.76
-0.74
-0.71
-0.51
-0.44
-0.42
-0.36
-0.25
-0.14
-0.13
+0.00
0.15
0.35
040
0.54
0.75
0.80
0.81
0.83
0.85
1.07
1.20
1.24
1.35
1.36
1.42
1.51
1.68
2.87



