3.4. Elektrochemie
3.4.1. Die Redoxreihe der Metalle

Verschiedene Metallbleche in entsprechende lonantien tauchen

Taucht man ein Zinkblech in eine €haltige Losung, so scheidet sich elementares Kupfe auf dem Blech ab;
gleichzeitig gehen Z+ lonen in Lésung:

CU" + Zn — Cu+ 2"

Taucht n%an umgekehrt ein Kupferblech in einé'Zhaltige Losung, so findet keine Reaktion statt:

Cu + zri" -

Die Metalle lassen sich nach ihrem edlen CharaktderRedoxreihe der Metalleeinordnen: das lon des edleren Metalls
oxidiert das unedlere Metall, aber nicht umgekehrt:

Cu Pb Zn + : Abscheidung
Cu” + + - : keine Abscheidung
Pu* - +
Zn2+ _ _
Redoxreihe der Metalle
Na/Na ..., Zn/Zf........ Pb/PH ......... CUICH e, Au/Rl
unedler Charakter edler Charakter
kleine lonisierungsenergie grol3e lonisierungsge
Metall ist starkes lon ist starkes

Reduktionsmittel Oxidationsmittel

Ubungen: Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 1

3.4.2. Galvanische Elemente
Beispiele: Zitronenmotor, Voltasche Saule, Danigément
Beispiele zu galvanischen Elementen Beispiel 1 i@laBlement)

Aufbau eines galvanischen Elementes

Bei galvanischen Elementen sirdxidationsvorgang und Reduktionsvorgang raumlich g@ennt, so dass der
Elektronenfluss durch einen zwischengeschaltetembrdacher genutzt werden kann. Ein galvanischesmé&ie
(galvanische Zellg setzt sich aus zwéialbzellen zusammen. Jede Halbzelle besteht aus ételtrode, die in eine
Salzlésung Elektrolyten) taucht. Die Elektroden sind Uber d€erbraucher elektrisch leitend miteinander verbunden.
Die Elektrolyten stehen ebenfalls Uber eine pord&nd QOiaphragma) in Kontakt. Das Diaphragma verzogert die
Durchmischung der beiden Elektrolyten. Dadurch wird verhinddess die lonen einer Halbzelle direkt mit der Elmdé
der anderen Halbzelle in Beriihrung kommen. Derenwiderstand des galvanischen Elementes wird durch die
gehemmte lonenwanderung allerdings betrachtlicirgrh

Schreibweise:

links dasunedlere Redoxpaar redox;, bei dem di€xidation stattfindet Anode)

rechts dasedlere Redoxpaar redlox, bei dem dieReduktion stattfindet Kathode)
red|ox;||[red|ox,

Beispiele zu galvanischen Elementen Beispiele Zund



3.4.3. Die erweiterte Redoxreihe
Experimente zur Redoxreihe

Elektrochemisches Gleichgewicht

Der ElektronenfluB in einer galvanischen Zelle wdidch eine Spannung zwischen de

Halbzellen hervorgerufen. In jeder Halbzelle tretiemch die Phasengrenze fest/fliissig Me = Me? (aq)
standig Metall-lonen in beiden Richtungen hindurbte (s) = Me** (aq)+ 2 & (s), e

wobei s = solid = im Metallgitter der Elektrode, aqgeldst in Wasser. Uberwiegt e

zunachst die Abgabe von Metall-lonen aus der festendie flissige Phase -
(Hinreaktion = Lésungsvorgang, so ladt sich die feste Phase infolge de Me = Me™ (aq)
zurtickgebliebenen Elektronen gegeniber der flissdRi@sanegativ auf. Die negative <

Aufladung hemmt die Hinreaktion und beglnstigt ukedet die Anlagerung von =

Metallkationen an der Elektrod®ickreaktion = Abscheidungsvorgang. Schliel3lich Me = Me* (aq)
stellt sich einelektrochemischen Gleichgewichein, bei dem Hin- und Rickreaktion e

gleich schnell verlaufen. An der Phasengrenze amtt&ine elektrische Doppelschicht .

aus negativen und positiven Ladungstragern. NERM®$chrieb diese Vorgange

anschaulich  als Gleichgewicht zwischen dem Losungsdruck und dem | glektrode LESUNC
Abscheidungsdruck eines Metalls. Nach Einstellung des elektrochengisch )

Gleichgewichts sind die Elektroden unterschiedlichkelalbzellen verschieden
aufgeladen, zwischen ihnen ist eine Spannung messbha

Potential und Spannung

Die Aufladung der Elektrode in einer Halbzelle fihrt zur Ausbihd) eineslektrischen Potentials (Elektronendruck)
Ladungen bzw. Potentiale selbst sind aber niclektiimessbar. Physikalische Messgerate kénnestname messen, die
zwischen zwei unterschiedliche geladenen Polen randly einer Potentialdifferenz = Spannung (Differenz der
Elektronendriicke) flieBen. Mit Hilfe des gemessenen Stromes kann denn auf die Spannurayvischen den beiden
Polen zuriick schlie3en.

Bezugshalbzellen UnVolt
Um die elektrischen Potentiale
verschiedener Redoxpaare miteinander
vergleichen zu kdnnen, kombiniert man

- _ 2+
die entsprechenden Halbzellen jeweils 0.76 Znizn
mit der gleichenBezugshalbzellezu U=0V-(-0,76 V) = 0,76 V
einer galvanischen Zelle und misst die
Zellspannung Verwendet man z.B. o U=035V-(-0,76 V) = 1,11V
eine CYCu*-Halbzelle als Bezug, so L I _v_
konnte man alle anderen Halbzellen —— U=0,80V-(-076 V) = 1,57 V

gemal ihrer Zellspannung zum M

CulCU/*-Element in einer Reihe +035 - Clcw

anordnen. Demdleren Halbzellen (Cu
wird oxidiert) kénnte man eipositives
Vorzeichen zuordnen, deunedleren + 0,80 [FAJAg”
Redoxpaaren (Gii wird reduziert) ein
negativesVorzeichen.

Die Standard-Wasserstoff-Halbzelle

Die Zellspannung von Redoxpaaren gegeniibdCGi ist zwar einfach zu messen, in der Praxis jeddeh selten von
Interesse. Von uberragender praktischer Bedeutahglagegen das Verhalten von Metallen gegenilb@*-tbnen

(Korrosion durch Sauren!). Man hat sich daher auf ditandard-WasserstoffhalbzelleH,|H" als Bezugshalbzelle
geeinigt: Ein platiniertes Platinblech taucht b&PQ in eine saure Losung mit {87 = 1 mol/l. Das Blech wird bei
normalem Luftdruck (1,013 hPa) von Wasserstoff-Blasumspllt. Die Platin-Elektrode adsorbiert an in@drerflache
Wasserstoff. Ahnlich wie bei Metall-Halbzellen $tedich an der Platinoberflache ein elektrochengscisleichgewicht
zwischen adsorbierten ,H/olekiilen und hydratisierten #8*-lonen ein. Der Elektronenaustausch findet an der
Oberflache des Platins statt, dadurch erhdalt da&irRPElektrode ein bestimmtes elektrisches Potenliit &hnlichen

Anordnungen lassen sich auch anddiehtmetall-Redoxpaarewie z.B. CI|Cl, mit der Standard-Wasserstoff-Halbzelle
vergleichen.

Beispiele zu galvanischen Elementen Beispiele 4 — 6



Das Standard-Normalpotential U,° eines Redoxpaares refdx ist die Spannung der Zelle HlH*||red|ox unter
Normalbedingungen(Alle Gase mit p = 1 bar, alle lonen mit ¢ = 1 thal = 25°C)

« redoxunedlerals H|H" < red wirdoxidiert < redox istMinuspol < U,°< 0

+ redoxedlerals H|H" < ox wird reduziert < redox istPluspol < Uy° >0

Die erweiterte Redoxreihe

Mit Hilfe der Redoxreihe lasst sich fir zwei beligd Redoxpaare refbx; und red|ox, vorhersagen, in welche Richtung

die vier Partner miteinander reagieren:

« Das Redoxpaar mit demgréReren Standardpotential (also dastere in der Spannungsreihe) besitzt das stéarkere
Oxidationsmittel und wirdeduziert.

« Das Redoxpaar mit dekieineren Standardpotential (also daberein der Spannungsreihe) besitzt das schwéachere
Oxidationsmittel und wiraxidiert.

Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 2

3.4.4. Die Konzentrationsabhangigkeit der Redoxpotentiale

Konzentrationszelle ABg’ (0,01 mol/ly/ Ag/Ag' (0,1 mol/l

Mit wachsender Konzentration der Metallionen®Mim der Lésung wird deAbscheidungsvorgangMe® + 2 € — Me
begiinstigt und derdsungsvorgangMe — Me?* + 2 € gehemmt. Dadurch wéchst die negative Ladung irEtigtrode
an, das Elektrodenpotential sinkt und die Halbzexlgilt einen unedleren Charakter. Diese Konzeotrabhangigkeit des
Redoxpotentials wird durch didernstsche Gleichungbeschrieben:

Nernstsche Gleichung
Eine Halbzelle, in der die Reaktion a A + b B +=..c C + d D + ... + neablauft, hat das Redoxpotential U 52
d
00s9v . [C]°-[D]" ... . . . . . )
lo { ]a [B}b . Dabei werden nur didalizahlen der Konzentrationen in mol/l eingesetzt und fistE@ffe
n Al
wird jeweils die Konzentration 1 mol/l angenommegtir die haufig verwendeten Halbzellen des TypsM&" mit Me
2
0059V |Me*|
log
2 1

= Me?*" + 2 € vereinfacht sich die Nernstsche Gleichung auf U2+ = Uy% + 0,03 Vlog[Me*"].

Beispiele zu galvanischen Elementen Beispiel 7
Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 3

Konzentrationshestimmung mit galvanischen Elementennd pH-Elektroden

Mit Hilfe einer Konzentrationszelle Me|Me?**(c)| |IMe|Me**(c;) mit angeschlossenem Voltmeter I&sst sich die karete
Konzentration ¢ anhand der abgelesenen Spannunigifacle und schnell bestimmen. Verwendet man inréehten
Halbzelle z.B. §= 1 mol/l, so ergibt sich der einfache ZusammegHam 0,03 log ¢ bzw. ¢ = ¥§%

Die mit Abstand haufigste Anwendung dieses Prinzips ist die pH-Elektrode

Ag|AgCI(s)ICI (ag)lH"(c)| IH*(co) ICI (aq)lAgCI(s)|Ag. Die Umwandlung des Konzentrationsgefélles inneai
Potentialgefalle (=Spannung) erfolgt bei dieseriefejedoch nicht an den Elektroden, sondern am bagma, das als
semipermeable Membranausgebildet ist. Dieses spezielle Diaphragma l@sswesentlichen nur Hlonen passieren,
halt aber die dazugehorigen Gegenionen (Saureoelste OH) zuriick. Die iiberzahligen ‘Honen ziehen die negativ
geladenen Cllonen aus dem AgCl an, welche wiederum’ Agisetzen, die an der Ag-Elektrode unter Aufnaleimes
Elektrons zu Ag reduziert werden. Auf der Seite ddit geringeren HKonzentration entsteht also ein positives Poténtia
und umgekehrt auf der Seite mit der groReréiKbinzentration ein negatives Potential. Mfusionsgleichgewichtan
der semipermeablen Membran entspricht genau dench@lgicht zwischen Lésungsdruck und Abscheidungddarc
einer Elektrode und lasst sich daher ebenfallstddie Nernstschen Gleichungbeschreiben: U = 0,059 Yog c/g =
0,059 V(pH, — pH) = 0,059 M7 — pH), falls pH = 7.

Beispiele zu galvanischen Elementen Beispiel 8



3.4.5. Batterien

* Aufgeségte Batterien vorstellen, Leclanché-ElerimerBecherglas
« Beispiele zu galvanischen Elementen Beispiel 7
¢ Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 4

3.4.6. Korrosion und Lokalelemente

e Eisennagel mit Kupfer in Phenolphthalein /Kaliumheyanoferrat einlegen
¢ Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 5

3.4.7. Elektrolyse

* Beispiele zur Elektrolyse
e Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 6

3.4.8. Akkumulatoren

¢ Beispiele zu Akkumulatoren
e Aufgaben zur Elektrochemie Nr. 7

3.4.9. Die thermodynamische Herleitung der Nernstschen Gleichung

Nach Abschnitt 3.7.4. im Kapitel 3.3. Thermodynanigk das chemische Potential, Gler lonensorte A mit dem
Molenbruch x unter Standardbedingungen

Ga = Ga’ + RTyIn(xp).

Dabei ist G° die molare freie Standard-Bildungsenthalpie vorGA.beschreibt dielektrische Arbeit, die aufgewendet

werden muss, um zunéchst 1 mol A unter Standardgedgen aus den Elementen herzustelleg’(@nd anschlieBend

im Reaktionsgemisch mit dem Molenbruchzu verteilen (RTyIn(xa)). Wenn x, der zur Konzentration 1 mol/l gehérige
Molenbruch ist, kann man erweitern zu

Ga = Gy + RTgIN(Xa0) + R-To-ln[ Xa ]
XAO

= Gy’ + RTyIn(Xa0) + RTIN[A]

Dabei ist [A] die MaRzahl der molaren Konzentratison A. Wird eine Formelumsatz vonx mol gemalR der
Reaktionsgleichung aA + bB + - cC + dD + ...+ n € umgesetzt, so ist die dabei umgesetzte maximaldrisiche

Arbeit
c yd c d.
AX'AGO = AX'(C'GCfO + d‘GDfO + ... - a.GAfO - b‘GBfO - ) + AX'R'To'ln[Xgo XEO o+ AX'R'To'ln [%]
a X [A]*{B] °-.

Bezieht man diese elektrische Arbeit auf eine Lgduon 1 Coulomb, so erhdlt man das elektrische rfiateder
Halbzelle |;. Bei einem Formelumsatz vatx = 1 mol wirde eine Ladung vonFn= n96500 C/mol umgesetzt werden,
wobei F die Faraday-Zahl ist. Man wahlt also= 1/nF und erhalt

1 0 0 0 0 RT,  [x% x| . R-T, . ([C]°[D]°-...
Uy= ——=(cGcr +adGpi + ... —aGp — bGg —...) + ‘In Do + % In .
e > " o) S0 Xe n-F {[A]°[B] "...

X450 Xpg -
Die ersten beiden Summanden geben das Standardalatential U,° der Halbzelle bei Konzentrationen von 1 mol/l an.
Der konzentrationsabhangige dritte Summand wird deadischen Logarithmus umgerechnet und erhalh die
bekannt Gestalt:

R-T
% In
n-F

UH = UHO+

[C]c-[D]d-...]
[A]?[B] ®-..
_uos R [C]°[D]¢-..
" N FIn@0) C|\[A]%{B]"...
0059V | [[C]C-[D]d-...]
n [A]?{B] "-.. |

= UHO+




