9 Redoxreaktionen und Elektrochemie
9.2 Elektroneniibertragung

Am Beispiel der Reaktion von Aluminium mit Brom.

Globale Gleichung: 2 Al(s) + 3 Bry(l) — 2 AlBr3(s)

lonengleichung: 2 Al(s) + 3 Bry(l) — 2 ABH(Br)3(s)

Aluminium wird zum Aluminiumkation und verliert 3 Elektronen. Das Brom wird zu Bromid und nimmt
Elektronen auf. Die chemische Gleichung kann formal in zwel Teilgleichungen aufgeteilt werden.

Aluminium gibt Elektronen ab (Oxidation): Al — ABT + 3 e-

Brom nimmt Elektronen auf (Reduktion): Bro+2e — 2Br

Aluminium ist das Reduktionsmittel (Red), es reduziert Brom und wird dabei selbst oxidiert. Brom ist das
Oxidationsmittel (Ox), es oxidiert Aluminium und wird dabei selbst reduziert.

Elektronen werden von Aluminium auf Brom iibertragen (Redoxreaktion). Es entsteht eine ionische Verbindung
mit Aluminium-Kationen und Bromid-Anionen, Aluminiumbromid.

Die Oxidationszahl oder Oxidationsstufe entspricht hier der Ladung der Atome. Bei der Oxidation wird die
Oxidationszahl erhoht. Bei der Reduktion wird die Oxidationszahl verringert.

Aus dem Reduktionsmittel Al (OxZ = 0) wird das korrespondierende Oxidationsmittel A3t (OxZ = Ill)
gebildet: A/AIT ist ein Redox-Paar. Aus dem Oxidationsmittel Bry (OxZ = 0) wird das korrespondierende
Reduktionsmittel Br~ (OxZ = -I) gebildet. Br7/Br) ist ein Redox-Paar.

Die Oxidations- und Reduktionsteilgleichung ergeben in der Summe die Reaktionsgleichung und werden so
gewichtet, dass genauso viele Elektronen abgegeben wie aufgenommen werden.

0 +1I AOXZ > 0 Red/Ox-Paar
Al(s) = AB*(aq) + 3e | -2 Oxidation AUABF
Red1 Ox1
0 N AOXZ < 0
Bro(l) + 2 = 2Br(aq) | -3 Reduktion Br7/Br;
Ox2 Red2
2 Al(s) + 3 Bry(l) —» 2 Al3*(aq) + 6 Br(aq) Redoxreaktion

Analog zu den Saure-Base-Reaktionen werden die Redoxreaktionen als Ubertragung von Elementarteilchen
definiert. Im Gegensatz zu Saure-Base-Reaktionen, bei denen Protonen iibertragen werden, werden bei
Redoxreaktionen Elektronen iibertragen.

Aluminiumbromid zersetzt sich nicht spontan in Brom und Aluminium. Beim Betrachten der Redox-Paare
Al/Al3+ und Br7/Bry wird festgestellt, dass die Reaktion zwischen Aluminium als Reduktionsmittel und Brom

als Oxidationsmittel stattfindet und die Reaktion zwischen dem Aluminium-Kation und Bromid nicht.

Genau wie bei Sduren und Basen kann die Starke verschiedener Oxidationsmittel beziehungsweise

Reduktionsmittel unterschieden und quantifiziert werden. Bry ist ein starkeres Oxidationsmittel als A3t und

Al ist ein starkeres Reduktionsmittel als Br~.



Oxidationsmittel nehmen Elektronen auf (Elektronenakzeptoren). Sie oxidieren Reduktionsmittel und werden
selbst reduziert.

Reduktionsmittel geben Elektronen ab (Elektronendonatoren). Sie reduzieren Oxidationsmittel und werden
selbst oxidiert.

Oxidation bedeutet Elektronenabgabe und bezeichnet auch die Oxidationsteilgleichung:

Red1 — Ox1 + n e™. Die Oxidationszahl des betroffenen Elements steigt um n.

Reduktion bedeutet Elektronenaufnahme und bezeichnet auch die Reduktionsteilgleichung:

Ox2 + m e~ — Red2.
Die Oxidationszahl des betroffenen Elements sinkt um m.

Eine Redoxreaktion ist eine Reaktion mit Ubertragung von Elektronen von einem Reduktionsmittel auf ein

Oxidationsmittel.
Red1 = 0Oxi + ne | - m Oxidation AOXZ = n
Ox2 + me” =  Red2 |- n Reduktion AOxZ = -m
m Red1 + n Ox2 — m Ox1 n Red?2 Redoxreaktion

Bei einer spontanen Redoxreaktion gibt das starkste Reduktionsmittel (Red1) Elektronen ab. Das starkste
Oxidationsmittel (Ox2) nimmt Elektronen auf. Das Reduktionsmittel Red1 wird zu Ox1 oxidiert und das
Oxidationsmittel Ox2 wird zu Red2 reduziert. Red1 / Ox1 und Red2 / Ox2 sind jeweils korrespondierende
Redoxpaare.

9.3 Oxidationszahlen

9.3.2 Definition

Die Oxidationszahl eines Atoms in einem Reinstoff entspricht der Ladung dieses Atoms wenn der Stoff in
monoatomare Teilchen zerlegt wiirde, so dass die Elektronen aller Bindungen jeweils dem elektronegativeren
Atom zugeordnet werden. Bei gleichen Elementen werden die Bindungselektronen zwischen beiden
gebundenen Atomen gleich verteilt. Die Definition gilt gleichermaBen fiir Verbindungen und Grundstoffe sowie
auch fiir neutrale oder geladene Teilchen.

Beispiele
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Aufgaben
Bestimmen Sie die Oxidationszahlen aller Atome in folgenden Verbindungen.
CH3COOH CH30CH3 CH3COCH3
CH,0 CH3CHO CH3COONa
CH3NH> CH3NH3CL

9.3.3 Regeln zur Bestimmung von Oxidationszahlen

Die folgenden Regeln vereinfachen die Bestimmung der Oxidationszahlen fiir anorganische Teilchen da die

Lewis-Formel nicht unbedingt bekannt sein muss.

0. Die Atome in Grundstoffen haben die Oxidationszahl 0.
z.B. Na, Hp, O3, C, Fy, P4.

1. Wasserstoff hat in Verbindungen die Oxidationszahl +| ausser Metallhydriden (-I).
z.B. in HyO (+I) in NaH (-I).

2. Sauerstoff hat in Verbindungen die Oxidationszahl -1l ausser in Peroxiden (-l).
z.B. Hy07 (-1), CH,O (-11), NayO (-Il), Na0; (-1)

3. Die Summe der Oxidationszahlen aller Atome eines Teilchens ergibt dessen Ladung.
z.B. Na™ (+1), ClO~ (OxZ(O)=-Il, OxZ(Cl)=+1 weil OxZ(0)+O0xZ(Cl)=-1).
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Beispiele
| x-ll e H3PO4
H3 P Oy4
3-14x+4-(-2)=0 Ein Teilchen. Aus den Regeln 1 und 2 ergeben sich fiir Sauerstoff die
3+4x-8=0 Oxidationszahl -1l und fiir Wasserstoff +I. Aus der Regel 3 kann die
x=D5 Oxidationszahl des Phosphors, x, berechnet werden. Die Summe der
OxZ(P) =V Oxidationszahlen der Wasserstoff-, Phosphor- und Sauerstoffatome ergibt
null.
e NayS0y
x -l Zwei verschiedene Teilchen: Na™ und SO42-
2-
S 04 Regel 3 ergibt fir Na*: OxZ(Na) = +1.
x+4.(-2)=-2 Die Regel 2 ergibt fir SO42 die Oxidationszahl -II fiir Sauerstoff. Aus
x-8=-2 der Regel 3 kann die Oxidationszahl des Schwefels, x, berechnet werden.
X = Die Summe der Oxidationszahlen der Schwefel- und Sauerstoffatome
OxZ(S) = VI .
ergibt null.
Aufgabe
Geben Sie jeweils die Oxidationszahlen aller Atome in folgenden Verbindungen an:
AgNO3 Cu,0 AlF3 CaH, CoHy CO3%
HPO4% CH,0 HCLO NH3 FeCls

KoCryO7 KMnO4 NH4NO3 Na»S;03 Na»S40¢
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9.4 Redoxrethen

Versuch 1
a. Ein blanker Eisennagel wird in eine Kupfer(ll)-sulfatlosung getaucht

Beobachtung: roter Uberzug
Schlussfolgerung:  Bildung von Kupfer
Spontane Redoxreaktion
Red/Ox-Paar
Cut(aq) + 2 e~ = Cu(s) e-Aufnahme  Reduktion Cu/Cu?t
Fe(s) = Fe?t(ag) + 2e~  e-Abgabe Oxidation Fe/Fe?t

Cu’t(aq) + Fe(s) — Cu(s) + Fe?t(aq) e™-Austausch  Redoxreaktion
Ox1 + Red2 Red1 + Ox2

b. Ein Kupferblech wird in eine Eisen(ll)-sulfatlosung getaucht
Beobachtung: keine Veranderung feststellbar

Schlussfolgerung:  keine Reaktion

= Fe ist ein starkeres Reduktionsmittel als Cu

Cu?™ ist ein starkeres Oxidationsmittel als Fe2™

c. Metallstreifen verschiedener Metalle (erste Spalte, Reduktionsmittel) werden in Salz-Losungen aus den
Metall- Kationen (erste Reihe) derselben Metalle getaucht. Es wird festgestellt, ob sich ein Uberzug bildet (ja)
oder nicht (nein).

OxM  Fe?*(aq) Zn’*(aq) Ag™(aq) Cu?*(aq)
RedM
Fe(s) / Nein Ja Ja
Zn(s) Ja / Ja Ja
Ag(s) Nein Nein / Nein
Cu(s) Nein Nein Ja /

Je starker das Oxidationsmittel, umso groRer ist die Anzahl der Reduktionsmittel mit denen es eine spontane
Reaktion eingeht. Die Reduktionsmittel werden nach absteigender Starke in einer Spalte und die
Oxidationsmittel daneben nach aufsteigender Starke geordnet. Auf diese Weise ergibt sich die Redoxreihe der
korrespondierenden Redoxpaare.

Einem starkeren Oxidationsmittel entspricht ein umso schwéacheres korrespondierendes Reduktionsmittel und

umgekehrt.

Aufgabe 9.3
Erstellen Sie die Oxidations- und Reduktionshalbgleichungen sowie die Redoxgleichungen fiir die Paarungen
aus Versuch 1, bei denen sich ein Uberzug bildet.
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Aufgabe 9.4

Bestimmen Sie anhand der Redoxreihe aus Abb. 9.7 ob sich fiir folgende Versuche ein Uberzug bilden kann
oder nicht. Erstellen Sie jedesmal die entsprechende Gleichung.

(a) Ein Goldblattchen wird in eine Blei(ll)-acetat-Losung getaucht.

(b) Eine Bleikugel féllt in eine Quecksilber(Il)-nitrat-Losung.

(c) Ein Nickelstab wird in eine Blei(ll)-nitrat-Lésung getaucht.
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Aufgabe 9.5

Ein in Kupfer(ll)-sulfat-Lésung getauchter Bleistab erhalt einen schwarzen Uberzug aus Kupfer. Wird eine
Quecksilber(Il)-nitrat- Losung auf ein blankes Kupferblech gegeben, entsteht ein dunkelgrauer Fleck mit
metallischem Quecksilber. Erstellen Sie die entsprechenden Oxidations- und Reduktionshalbgleichungen sowie

die Redoxgleichungen. Bestimmen Sie Position des Cu(s)/Cu2+(aq) Redoxpaares in der Redoxreihe (Abb. 9.7
Seite 92).

Aufgabe 9.6

Ein Streifen Zinkblech wird in eine Zinn(Il)-chlorid-Losung getaucht. Es bildet sich ein Zinnbaum. Erstellen
Sie die Oxidations- und Reduktionshalbgleichung sowie die Redoxgleichung. Ist es theoretisch moglich auf
Zinnblech in einer Blei(ll)-chlorid-Lésung einen Bleibaum oder Uberzug aus Blei herzustellen?

Versuch 2 (Redoxreihe der Halogene)
Vorversuche

Bromwasser, Bry(aq), wird mit Heptan geschiittelt. Die wissrige Phase, das gelb-orange Bromwasser, entférbt
sich und die organische Phase wird rot.

Brom wird in die organische Phase extrahiert. Die Losung von Brom in Heptan hat eine rote Farbe.

lodwasser, 1(aq), wird mit Heptan geschiittelt. Die wiéssrige Phase, das gelbliche lodwasser, entfdrbt sich und
die organische Phase wird violett.

lod wird in die organische Phase extrahiert. Die Losung von lod in Heptan hat eine violette Farbe.

Versuch

Wieissrige Halogenidsalz-Losungen, X~ (aq), werden mit wissrigen Halogenlésungen, X>(aq), und Heptan
geschiittelt. Die Farbe der organischen Phase wird festgestellt.

X~(aq) X2(aq) Heptan  Produkt Schlussfolgerung
Br—(aq) Bra(aq) rot Bry Chlor oxidiert Bromid
1~ (aq) 12(aq) violett ) Chlor oxidiert lodid
Cl=(aq) Cla(ag)  violett I Brom oxidiert lodid


javascript:../Common_c_files/c_1G/redoxreihe_a3n.htm','redoxreihe_a3n','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');
javascript:../1GSN/Cours/03/redoxreihe/redoxreihe.htm#p92','redoxreihep92','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=700');
javascript:../1GSN_data/c_1G/redoxreihe_a4.htm','redoxreihe_a4','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');

- Cly( ist das starkste Oxidationmittel.

- Bry( ist das zweitstarkste Oxidationsmittel.

-» Br~ ist das zweitstarkste Reduktionsmittel.
- |~ ist das starkste Reduktionsmittel.

- Dem starksten Oxidationsmittels Cl, entspricht das schwachste korrespondierende Reduktionsmittel, CL™.

- Dem starksten Reduktionsmittel, I~ entspricht das schwachste korrespondierende Oxidationsmittels, Io.

Aufgabe 9.7
Erstellen Sie die Oxidations- und Reduktionshalbgleichungen sowie die Redoxgleichungen fiir die drei
Reaktionen des vorangegangenen Versuchs.

Aufgabe 9.8
Erstellen Sie die Redoxreihe der drei Redoxpaare RedM/OxM mit von oben nach unten absteigender Starke
des Oxidationsmittels.

Versuch 3 (edle und unedle Metalle)

Edelmetalle sind korrosionsbesténdig, das heilt chemisch stabil gegen Luft und Wasser. Edelmetalle reagieren
nicht mit Salzsdure beziehungsweise Oxonium-lonen. Diese Eigenschaft grenzt sie von den unedlen Metallen
ab, welche mit Sauren reagieren.

Magnesium reagiert mit Salzséure unter Bildung von Wasserstoff und Magnesiumchlorid. Nachweise: positiver
Knallgastest und Bildung farbloser Kristalle beim Abdampfen.

Mg(s) + 2 HCl(aq) — MgCly(aq) + Ha(g)
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Die Oxidationszahlen der Elemente zeigen, das es ein Redoxreaktion ist. Das Magnesium wird zu Magnesium-
Kationen oxidiert da seine Oxidationzahl zunimmt und der Wasserstoff der Oxonium-lonen wird zu Wasserstoff
reduziert. Seine Oxidationszahl verringert sich.

0 +1 -l +l1 0 +1 -l

Mg(s) + 2 H30T(aq) — MgZt(aq) + Ha(g) + 2 H20(l)

Die Teilgleichungen zeigen die Redoxpaare.

+l1
Ox: Mg(s) — Mg?t(aq) + 2 e~
RedM1 OxM1
+l 0
Red: 2H30%(aq) + 2e= — 2H0() + Hag)
OxM2 RedM?2

H30t ist ein stdrkeres Oxidationsmittel als Mg2t und Mg ist ein starkeres Reduktionsmittel als Ho.

Magnesium ist ein unedles Metall.
Kupfer reagiert nicht mit Salzsaure.

H30% ist ein schwacheres Oxidationsmittel als Kupferkationen (Cu?t oder Cut). Cu ist ein schwacheres

Reduktionsmittel als H,. Kupfer gehol“rt zu den Edelmetallen.

Aufgabe 9.9
Ordnen Sie das Redoxpaar mit Wasserstoff und Oxonium-lon in die Redoxreihe der Metalle aus dem ersten

Versuch ein.
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10.1. Galvanische Elemente
10.1.1 Strom aus der Zitrone (sorgfaltig lesen)

Elektrischer Strom ist der Transport von beweglichen Ladungstrdgern. In Metallen und Graphit sind es
Elektronen. In wassrigen Losungen oder Salzschmelzen sind es lonen.

Elektroden sind Elektronenleiter, die mit einem nicht elektronenleitenden Medium in Kontakt sind.
Elektrolyte sind lonenleiter.

Die Elektrodenreaktionen finden an der Grenze zwischen Elektrode und Elektrolyt statt und gewahrleisten
die Umstellung des elektrischen Stromes von Elektronen zu lonen als Ladungstrager.

In einem galvanischen Element oder galvanischen Zelle finden Oxidation und Reduktion einer spontanen
Redoxreaktion, als Elektrodenreaktionen, an zwei, durch einen Elektrolyten getrennten, Elektroden statt. Die
Elektronen werden nicht direkt zwischen den Edukten, sondern iiber das Stromkabel, das die Elektroden
verbindet, ausgetauscht. Die Entladung eines galvanischen Elements liefert aus chemischer Energie
elektrischen Strom, es dient der elektrochemischen Stromerzeugung.

Die Elektrochemie ist das Teilgebiet der Chemie, das sich mit Vorgéngen befasst, die chemische Reaktion
und elektrischen Strom verkniipfen.

10.1.2 Allgemeiner Versuchsaufbau einer galvanischen Zelle

Der Aufbau einer galvanischen Zelle beinhaltet im Prinzip:

I/E[:ifrﬂs{m) e /wei Halbelemente auch Halbzellen genannt, bestehen aus einer
Zn(s Q) Elektrode die in einen Elektrolyten eingetaucht ist.
e Gegebenenfalls eine porose Trennwand, die ein schnelles Vermischen
der Elektrolyte verhindert. Ein solches Diaphragma gewdhrleistet durch
lonenwanderung den Ladungsausgleich zwischen den Elektrolyten und
schlieBt den Stromkreis.
e Stromkabel und Verbraucher verbinden beide Elektroden und schlieken

ZnS0,(aq) CuS0,(aq)

Dol extern den Stromkreis. Der an den Elektroden generierte Elektronenfluss
iaphragma .
kann so vom Verbraucher genutzt werden. Der Verbraucher waére

beispielsweise eine Gliihbirne oder Elektromotor.

Ein einfaches Beispiel einer galvanischen Zelle ist das Daniell- Element. Es besteht aus zwei Halbelementen
bei denen jeweils eine Kupferelektrode in eine Kupfer(ll)-sulfat-Losung und eine Zinkelektrode in eine
Zinksulfat-Losung taucht.

10.1.3 Elektrochemische Vorgange und Stromfluss

1 Kathde An der Zinkelektrode entsteht ein Elektroneniiberschuss dadurch, dass an
Reduktion der Zinkelektrode Zink-Kationen in Ldsung gehen. Dabei werden

Elektronen an die Elektrode abgegeben. Zink wird oxidiert. Die

Zinkelektrode ist somit die Anode:

Zn(s) = Zn?*(aq) + 2 e~

Diese Elektrodenreaktion sorgt fiir den Ubergang des elektrischen Stroms

vom Elektronenleiter, die Zinkelektrode, zum lonenleiter, die

Zinksulfatlosung. Durch die Oxidation entsteht an der Anode ein
ZnS0,(aq)

Elektroneniiberschuss. Die Anode ist im galvanischen Element der
Minus-Pol.


javascript:../1GSN/Cours/03/daniell/daniell.htm#p97','daniellp97','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=700');

11

In den beiden Losungen und im Diaphragma wird Strom durch Wandern der lonen geleitet. Die Kationen
wandern in Richtung Kathode, die Anionen in Richtung Anode.

An der Kupferelektrode, also der Kathode, wird der Strom von den Kupfer(ll)-Kationen durch Reduktion, also
Aufnahme von Elektronen an den Elektronenleiter, die Kupferelektrode iibertragen. Dabei setzt sich das
entstandene metallische Kupfer an der Elektrode ab:

Cu?t(aq) + 2 e= = Cu(s).

Durch die Reduktion werden an der Kathode Elektronen verbraucht. Die Kathode ist im galvanischen Element
der Plus-Pol.

In der Halbzelle der Anode werden Kationen gebildet, wahrend in der Halbzelle der Kathode Kationen
verbraucht werden. Die Ladungen werden durch die Wanderung der Sulfat- und Zink- lonen durch das
Diaphragma ausgeglichen. Die Zinksulfatkonzentration steigt und die Kupfersulfatkonzentration sinkt.

Die Elektrodenreaktionen erzeugen den Strom. Sie kénnen als spontane Redoxreaktion zwischen den
Redoxpaaren Cu/Cu?® und Zn/Zn?*t gedeutet werden.

Das galvanische Element liefert so lange Strom bis entweder

- die Zn-Elektrode aufgebraucht ist, oder

- die Cu2+-lonen groktenteils verbraucht sind.

Aufgabe
Geben Sie an welche Reaktionen an der Anode und an der Kathode im Daniellelement ablaufen. Geben sie
Oxidation, Reduktion, Plus- und Minus-Pol an. Formulieren Sie die Redoxgleichung.

10.1.4 Inerte und nicht inerte Elektroden (sorgfaltig lesen)

10.1.5 Kurzschreibweise galvanischer Zellen

Um galvanische Zellen zu beschreiben, wird eine symbolische Kurzschreibweise oder Zelldiagramm verwendet.
Hierbei werden die einzelnen Phasen als Formeln der Stoffe aneinandergereiht in einer bestimmten
Reihenfolge aufgelistet.

Links steht die Anode und rechts die Kathode.

Die einzelnen Phasen und ihr Aggregatzustand werden in der Reihenfolge ihres Auftretens von der Anode zur
Kathode durch senkrechte Striche getrennt als Formel aufgefiihrt. Senkrechte Striche symbolisieren die Grenze
zwischen zwei Phasen. Stoffe in derselben Phase werden durch Kommas getrennt.

Diaphragmen werden durch einen senkrechten Doppelstrich dargestellt.

Fir Losungen sollte der Elektrolyt mit seiner Konzentration, soweit festgelegt, in Klammern mit dem
Aggregatzustand angegeben werden.
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Beispiele

- Daniell Element mit molaren Zink- und Kupfersulfatlosungen.
Zn(s) | ZnSO4(aq, 1 mol-L=1) || CuSO4(aq, 1 mol-L=1) | Cu(s)
oder

Zn(s) | Zn?*(aq, 1 mol-L=" || Cut(aqg, 1 mol-L=") | Cu(s) Erklarungen Seite 101

- Die "Zitronenbatterie".

Zn(s) | Zn?*(aq) || H30T(aq) | Ha(g) | Cu(s) Erklarungen Seite 102

- Ein Zink-Chlor-Element.
Zn(s) | Zn?*(aq) || Cl=(aq) | Cly(g) | C(Gr.) Erklérungen Seite 102

Aufgabe 10.1

Die Chlorknallgaszelle ist eine galvanische Zelle, in der die Gase Wasserstoff als Reduktionsmittel eine
Platinelektrode und Chlor als Oxidationsmittel eine Graphitelektrode umspiilen. Beide Elektroden tauchen in
demselben Elektrolyten.

(a) Erstellen sie das Zelldiagramm.

(b) Geben Sie die Anode und die Kathode, die Reduktions- und Oxidationsmittel, die Elektrodenreaktionen
und die Zellreaktion an.
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10.2 Elektrolysen

10.2.1 Verbindungen unter Strom (sorgfaltig lesen)

C(Graphits) C(Graphits) 10.2.2 Elektrolysezellen werden zu galvanischen Zellen

A Elektrolysezellen

Zinkbromid kann, gleich der Schmelze, im U-Rohr in widssriger Ldsung
durch Strom zersetzt werden. Am &-Pol verfirbt sich die Lésung braun.
Am 6-Pol iiberzieht sich die Graphitelektrode mit einer grauen Schicht,
aus der Verdistelungen herauswachsen (Zinkbaum).

In*t +2e —7Zn 2Br - Br,+2¢
Reduktion, Kathode Oxidation, Anode Wie in der Schmelze, erzwingt der elektrische Gleichstrom die nicht

spontane Umsetzung von geldostem Zinkbromid zu Zink und Brom.

Aufgabe

Elektrolyse einer wassrigen Zinkbromid-Ldsung.

Formulieren Sie die Teilgleichungen und die Gesamtreaktion fiir die Vorgange an den Elektroden. Benennen
Sie die Pole. Geben Sie die Oxidation und die Reduktion an.

gﬁ N B Galvanische Zellen

2
N A ,
C(Graphit,s) C(Graphit,s)
Nach einigen Minuten wird die Stromzufuhr unterbrochen und statt der

Gleichstromquelle ein kleiner Elektromotor angeschlossen. Dieser fingt
an zu drehen.

Zn(s)—4 —|Br,(aq) Durch die Elektrolyse ist ein galvanisches Element entstanden, in diesem
findet freiwillig die umgekehrte Reaktion der Elektrolyse statt. Das
ZnBrz(aq)Uanrz(aq) starkste vorhandene Oxidationsmittel, Brp, reagiert mit dem starksten
In —» Zn** + 2 e Br, + 2 e — 2 Br vorhandenen Reduktionsmittel, Zn.
Oxidation, Anode  Reduktion, Kathode
Aufgaben

(1) Formulieren Sie die Teilgleichungen und die Gesamtreaktion fiir die Vorgange an den Elektroden.
Benennen Sie die Pole. Geben Sie die Oxidation und die Reduktion an.
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(2) Geben Sie die Kurzschreibweise (Zelldiagramm) dieser galvanischen Zelle an.

10.3 Gegeniiberstellung Elektrolysezelle und galvanische Zelle

In einer Elektrolysezelle wird eine nicht spontane In einer galvanischen Zelle findet eine spontane
Redoxreaktion erzwungen. Redoxreaktion statt.

Eine Elektrolysezelle verbraucht Strom aus einer Eine galvanische Zelle produziert Strom wenn
Gleichstromquelle. ein Verbraucher angeschlossen ist.

In der Elektrolysezelle wird am &-Pol der Im galvanischen Element ladt die Oxidation

Gleichstromquelle durch Elektronenmangel eine Oxidation [(Elektronenabgabe) die Anode negativ auf (©-
(Anode) erzwungen. Pol).

I lvanischen ELl t ladt die Redukti
In der Elektrolysezelle wird am ©-Pol-Pol durch (rlglglftvamsc en ; eTZ‘? lz " lj e I-Jt. lonf
Elektroneniiberschuss eine Reduktion (Kathode) erzwungen. SEUELEIRIIES) BUS RIS [RABTGE

(®-Pol).
Der Strom fliesst durch die Elektrolysezelle vom @-Pol zum [Der Strom fliesst durch einen Verbraucher vom
©-Pol der Gleichstromquelle. ®-Pol zum &-Pol der galvanischen Zelle.

D lvanische EL t ist ei
Die Elektrolysezelle ist ein Verbraucher. a5 gatvanisene Sement (5t ethe

Gleichstromquelle.
In der Elektrolysezelle wird elektrische Energie in In der galvanischen Zelle wird chemische
chemische Energie umgewandelt. Energie in elektrische Energie umgewandelt.

Aufgabe 10.2

Erstellen Sie fiir folgende Reaktionen, falls vorhanden, die Anoden-cund Kathodenvorgange bzw. die
Teilgleichungen der Oxidation und Reduktion, sowie die Gesamtgleichung der Redoxreaktion.

(@) In eine Kochsalzschmelze tauchen zwei Graphitelektroden welche an einen Gleichstromgenerator

angeschlossen sind.

(b) In einem U-Rohr wird eine wassrige Kochsalzlosung iiber Platinelektroden an eine Gleichstromquelle
angeschlossen. An einer Elektrode wird Chlorgas gebildet und an der anderen Wasserstoff.
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(c) In einem U-Rohr wird verdiinnte Schwefelsdaure iber Platinelektroden an eine Gleichstromquelle
angeschlossen. An einer Elektrode entsteht Sauerstoff und an der anderen Wasserstoff.

(d) Ein Gemisch aus festem Zink und festem lod wird durch Zugabe von destilliertem Wasser zur Reaktion
gebracht.

(e) Die in der vorangehenden Aufgabe entstandene Ldsung wird mit Hilfe von zwei Graphitelektroden
elektrolysiert. An einer Elektrode farbt sich die Losung gelbbraun an der anderen bildet sich ein
grauschwarzer Feststoff.

(f) Die Stromquelle im Stromkreis der vorangehenden Aufgabe wird entfernt und durch einen kleinen
Elektromotor ersetzt. Dieser fangt an sich zu drehen.

(g) Eine Blei(ll)-chlorid-Schmelze wird mit zwei Graphitelektroden an eine Gleichstromquelle angeschlossen.


javascript:../1GSN_data/c_1G/redox_elektro_A3.htm','redox_elektro_A3','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');
javascript:../1GSN_data/c_1G/redox_elektro_A4.htm','redox_elektro_A4','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');
javascript:../1GSN_data/c_1G/redox_elektro_A5.htm','redox_elektro_A5','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');
javascript:../1GSN_data/c_1G/redox_elektro_A6.htm','redox_elektro_A6','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');
javascript:../1GSN_data/c_1G/redox_elektro_A7.htm','redox_elektro_A7','resizable=1,scrollbars=1,width=900,height=200');

16

Aufgabe 10.3
Das Diaphragmaverfahren ist ein elektrolytischer Prozess zur Herstellung von Chlor, Wasserstoff und
Natronlauge aus Natriumchlorid. Die Elektrolysezelle besteht aus zwei, durch eine PTFE-Membran

getrennten, Abteilen. Die Membran lasst ausschlieBlich Na*-Kationen passieren. Die linke Halfte wird mit
konzentrierter NaCl-Losung beschickt und es wird verdiinnte NaCl-Lésung abgefiihrt. In der rechten Halfte
wird Wasser zugefiihrt und Lauge abgefiihrt.

(a) Zeichnen Sie die Bewegungsrichtung der Elektronen und der Na*-Kationen im Stromkreis ein.

o119
i

cl,

Y

<<—NaCl(aq) NaOH(aq)
abgerefchert) :

Na"'E

NaCllag—> Vi V  <—H0()
(angereichert)

(b) Erstellen Sie die Gleichungen fiir die Prozesse an den Elektroden und geben Sie die Anode und die
Kathode an.

(c) Erstellen Sie die Gleichung fiir den gesamten Prozess indem Sie die Autoprotolyse mit einbeziehen. Die
Edukte sind NaCl-Losung (Sole) und Wasser.

Aufgaben

Stellen Sie jeweils fiir die ablaufenden Reaktionen das entsprechende Redoxschema auf (d.h. die
Teilgleichungen fiir den Oxidations- und Reduktionsvorgang sowie die Gesamtgleichung).

1 .In eine Kochsalzschmelze tauchen zwei Graphitelektroden welche an einen Gleichstromgenerator
angeschlossen sind.
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2. a. Zu einem Gemisch aus festem Zink und festem lod gibt man destilliertes Wasser. Geben Sie die
Teilgleichungen fiir den Oxidations- und Reduktionsvorgang sowie die Gesamtgleichung an.

b. Die unter a. hergestellte Losung wird mit Hilfe von zwei Graphitelektroden elektrolysiert. Stellen Sie fiir die
ablaufenden Reaktionen das entsprechende Redoxschema auf (d.h. die Teilgleichungen fiir den Oxidations- und
Reduktionsvorgang sowie die Gesamtgleichung).

c. Die Elektrolyse wird unterbrochen. Welche Elektroden sind nun vorhanden? Stellen Sie fiir die ablaufenden
Reaktionen das entsprechende Redoxschema auf (d.h. die Teilgleichungen fiir den Oxidations- und
Reduktionsvorgang sowie die Gesamtgleichung).
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11. Zellspannung und Zersetzungsspannung

11.1 Zellspannung (lesen)

11.2 Standardpotential und elektrochemische Spannungsreihe

11.2.1 Standardzustande

Als Standard werden von der IUPAC folgende Zusténde empfohlen: Druck fiir Gase 1 bar, Konzentrationen 1
mol L~1. StandardgréRen werden mit © bezeichnet.

Die Temperatur wird separat angegeben. Gewdhnlich werden Daten fiir 25°C tabeliert.
11.2.3 Standardwasserstoffelektrode und Standardpotenziale

Als universeles Bezugshalbelement in der Elektrochemie dient eine Wasserstoffhalbzelle oder
Wasserstoffelektrode im Standardzustand, die Standardwasserstoffelektrode (SWE).

Der Elektronenleiter besteht aus einer platinierten Platinelektrode. Platiniert bedeutet, dass auf der
Elektrode fein verteiltes Platin aufgebracht ist. Dadurch wird die Oberflache stark vergrokert. Diese
Elektrode wird von Waserstoff unter einem Druck von einem Bar umspiilt und ist in eine Saurelésung mit
molarer Oxonium-lonen-Konzentration getaucht.

(—— Ha(p =1 bar)

Winkelrohr mit Diise Conp @

Glashiille
Hy(gas)
platinierte Platinelektrode

—— Séureldsung
| cH;0M) = 1M, pH =0
Standardwasserstoffelektrode Messung des Standardpotenzials

Als Bezugselement dient eine platinierte Platinelektrode, deren Oberflache durch aufgebrachtes, fein verteiltes

Platin stark vergroRert ist. Diese platinierte Platinelektrode taucht bei & = 25 °C in eine Salzsaure (c(H301)
=1 mol L1, pH = 0) und wird von Wasserstoff unter einem Druck von p = 1013 hPa umspiilt.

Die mit der SWE als Bezugselement ermittelten Zellspannungen werden Standardpotenziale oder
Redoxpotenziale genannt. Das Standardpotenzial, E€(RedM/OxM), eines Redoxpaares ist die stromlos
gemessene Spannung zwischen der Standardhalbzelle des Redoxpaares. und der

Standardwasserstoffhalbzelle. Die Standardpotenziale sind ein Mak der Starke des Oxidationsmittels des
Redoxpaares.

Beisniele Seite 113
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11.2.4 Die elektrochemische Spannungsreihe

Die Auflistung von Redoxpaaren mit ihren Standardpotenzialen in ab- oder aufsteigender Reihenfolge ist die
elektrochemische Spannungsreihe. Je nach Vorlieben des Autors werden die Reduktions- oder der
Oxidationsgleichung angegeben. In jedem Fall ist das Potenzial ein Malk des Oxidationsvermogens! Je hoher
das Potenzial umso starker ist das Oxidationsmittel des Redoxpaares. Zur Erinnerung: das Oxidationsmittel
nimmt Elektronen auf und steht also auf derselben Seite wie die Elektronen.

Eine auszugsweise Auflistung der Oxidationsgleichungen der Redoxpaare mit von oben nach unten
aufsteigendem Standardpotential und den zwei Extremwerten mit Fluor als starkstes Oxidationsmittel und Li
als starkstes Reduktionsmittel ist quantitativ in folgender Abbildung dargestellt. Das Oxidationsvermdgen des
Oxidationsmittels nimmt mit dem Standardpotential zu.

Standardpotential E° in Volt (V)

T Red = Ox +ne” l
T !
T Li =  Lt+e 302V ¢
Starke des 1 | Starke des

ReduktlonsmittelsT | Oxidationsmittels

N + -
wird groBer ¢ Hy+2H0 = 2H30" +2e oV | wird groger
T l
1 2F = Fo+2e 2,87V !

11.2.5 Aussagen aus der Spannungsreihe

Im allgemeinen

Je starker ein Oxidationsmittel ist, umso schwacher ist sein korrespondierendes Reduktionsmittel.

Die Starke des Oxidationsmittels nimmt mit E® zu.

In einer galvanischen Zelle findet in dem Halbelement mit dem héheren Standardpotenzial die Reduktion
statt.

Im besonderen

- Alkalimetalle sind sehr starke Reduktionsmittel, die korrespondierenden lonen sind sehr schwache
Oxidationsmittel.

- Die Redoxpaare unedler Metalle und ihrer korrespondierenden Metallkationen haben negative
Standardpotentiale.

- Edelmetalle sind schwache Reduktionsmittel, die korrespondierenden lonen sind starke Oxidationsmittel.
Die Redoxpaare haben positive Standardpotentiale.

- Die Halogene Brom, Chlor und Fluor gehdren zu den starksten Oxidationsmitteln, die korrespondierenden
lonen sind sehr schwache Reduktionsmittel.

11.2.6 Berechnung der Zellspannung einer Standardzelle

Die Spannung oder elektromotorische Kraft einer galvanischen Zelle mit Standardhalbelementen ergibt sich
aus der Differenz zwischen dem hoheren und geringerem Standardpotenzial.

AEeZelle = AEehtiher - AEegeringer
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Die Halbzelle mit dem hoheren Standardpotenzial stellt das Redoxpaar mit dem starkeren Oxidationsmittel.
An ihrer Elektrode, der Kathode, findet die Reduktion statt. Die Halbzelle mit dem geringeren
Standardpotenzial stellt das starkere Reduktionsmittel. An threr Elektrode, der Anode, findet die Oxidation
statt.

AEeZelle = AEeKathode - AEeAnode

Im Zelldiagramm steht die Kathode konventionsgemé&k rechts und die Anode links.

AEeZelle = AEerech‘[s - AEel'tnks

Es findet eine spontane Redoxreaktion statt, bei der das Reduktionsmittel des Redoxpaares mit dem kleineren
Standardpotenzial Elektronen an das Oxidationsmittel mit dem groBeren Standardpotenzial abgibt.

Beispiele Seite 116

Aufgabe 11.15
Berechnen Sie aus der elektrochemischen Spannungsreihe die Spannungen folgender galvanischer Zellen:

a. Pb/Pb2t//Agt/Aqg

b. Cd/Cd?*//Cly/CL-/Pt

c. Zn/Zn%t/|Fe3t Felt/Pt

d. Cu/Cu?t//Au3t/Au

11.2.7 Potenziale und Redoxreihen

A Spontane Reaktionen und Redoxpotenziale

Eine Redoxreaktion ist in die Richtung spontan, bei der das Redoxpaar mit dem hoheren Redoxpotenzial das
Oxidationsmittel und das Paar mit dem niedrigeren Redoxpotenzial das Reduktionsmittel stellt.

Das Paar mit dem hoheren Redoxpotenzial hat das starkere Oxidationsmittel. Das Paar mit dem niedrigeren
Redoxpotenzial hat das starkere Reduktionsmittel.
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B Standardpotenziale und Redoxreihen

Der Vergleich der Standardpotenziale der Redoxpaare erlaubt, fiir einfache Redoxpaare, RedM — OxM + n

e”, das stérkste Oxidationsmittel und das starkste Reduktionsmittel festzulegen und somit eine Voraussage der
Richtung der Reaktion zu treffen. Die elektrochemische Spannungsreihe ist gleichzeitig eine Redoxreihe.

C Herleitung der Redoxgleichung fiir Standardzustande

- Vorhandene Teilchen anschreiben.

Die Redoxpaare in denen eines dieser Teilchen vorkommt untereinander nach aufsteigendem E©
anschreiben und diese Teilchen markieren.

Die Reaktion zwischen dem starksten vorhandenen Oxidationsmittel und dem starksten vorhandenen

- Reduktionsmittel ist spontan, wenn das Redoxpaar mit dem starksten vorhandenen Oxidationsmittel das
hohere Standardpotential hat.

Das starkste vorhandene Oxidationsmittel wird reduziert (Reduktion). Das starkste vorhandene

Reduktionsmittel wird oxidiert (Oxidation).

Beispielaufgaben

1. Chlorgas wird in eine wassrige Natriumiodid-Losung eingeleitet.

2. Brom wird zu einer Kochsalz-Ldsung gegeben.

3. Ein Kupferblech taucht in eine wassrige Eisen(lll)-chlorid-Losung
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D Spontane Reaktionen und Geschwindigkeit

Die elektrochemische Spannungsreihe gibt an, ob eine Redoxreaktion fiir Standardzustande spontan stattfinden
kann. Sie beantwortet die Frage ob die Reaktion thermodynamisch méglich ist. Verschiedene Faktoren kdnnen
eine spontane Reaktion aber stark verlangsamen oder sogar verhindern.

Zum Beispiel kann eine metallische Elektrode mit einer Oxidschicht des Metalls iiberzogen sein, welche das
Metall schiitzt und die Reaktion an der Elektrode verlangsamt oder verhindert. Dieser Vorgang wird beim
Korrosionsschutz als Passivierung bezeichnet. So bildet Blei zum Beispiel in Gegenwart von Schwefelsaure,
Flusssaure oder Salzsaure unlosliche Salze, welche die Oberflache der Bleielektrode bedecken und Reaktionen
beeintrachtigen obwohl diese spontan sind.

E Standardzustande, Standardpotenziale und der pH-Wert

Die unter C beschrieben Vorgehensweise zur Bestimmung der spontanen Redoxreaktion ist fiir einfache
Redoxpaare anwendbar und laBt sich nicht ohne weiteres auf komplexere Paare anwenden. Die
Standardpotentiale gelten fiir Standardzustande das bedeutet, dass alle an der Reaktion beteiligten Teilchen
in Losung mit einer Konzentration von 1 mol/L vorliegen.

Bei Reaktionen in denen Oxonium-lonen, sei es als Edukt oder Produkt, vorkommen, liegt der pH in einer

Standardzelle bei 0 weil ¢((H30%) = 1 mol/L. Bei Reaktionen in denen Hydroxid-lonen vorkommen, liegt der

pH bet 14 weil c(OH™) = 1 mol/L. In neutraler Lésung kdonnen fiir solche Reaktionen keine Schliisse anhand
der reinen Standardpotentiale gezogen werden, da diese nicht zutreffen.

So zum Beispiel die Reaktion von Kupfer in neutraler Silbernitrat-Lésung. Beim Eintauchen eines
Kupferdrahtes in Silbernitratlosung bildet sich ein Silberbaum und die Lsung nimmt eine blaue Farbe an. Es
wird metallisches Silber und Cu™ in Losung gebildet.

Diese Reaktion L&t sich durch Betrachtung der Standardpotentiale nicht voraussagen:
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11.3 Polarisationspannung und Zersetzungspannung bei der Elektrolyse (lesen Seite 121)

Aufgabe 11.6

Untersuchen Sie, anhand der elektrochemischen Spannungsreihe, welche Reaktionen voraussichtlich stattfinden
konnen und formulieren Sie die entsprechenden Redoxgleichungen.

(@) Schwefelwasserstoff wird in Bromwasser eingeleitet

(b) Chlor wird in eine wassrige Losung von Natriumfluorid gegeben

(c) Eisen taucht in eine Silbersalz-Ldsun

(d) Zink taucht in eine Zinn(ll)-bromid-Lésung

(e) Kupfer taucht in eine Eisen(lll)-chlorid-Lésung
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(f) Ein Eisenblech wird in eine Kupfer(Il)-salz-Losung getaucht

24

Aufgabe 11.7

Erstellen Sie jeweils die Reaktionsgleichung.

(a) Mangan in Manganerzen wie Pyrolusit (Braunstein, MnO3) kann genau iiber die Eisen(ll)-sulfat-Methode
bestimmt werden. Eisen(ll) reduziert dabei Braunstein zu Mn(ll)-lonen.

(b) Der tiberschuss von Eisen(Il)-lonen wird mit KMnOg4-L6sung titriert. Eisen(ll) reduziert dabei das

Permanganat zu Mn(ll)-lonen. Am Aquivalenzpunkt schlagt die Farbe der Losung von farblos nach violet um.
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12 Technische Anwendungen
12.1 Elektrochemische Stromerzeugung
12.1.1 Primar- und Sekundarelemente

A Primarelemente und Sekundarelemente

Primarzellen oder Primarelemente sind galvanische Zellen, die nach der Entladung nicht oder nur sehr
begrenzt wieder neu aufgeladen werden konnen.

Sekundérzellen oder Sekundarelemente sind wiederaufladbare galvanische Zellen. Der Ladevorgang, durch
Anlegen einer elektrischen Spannung, erzwingt die Umkehrung der elektrochemischen Vorgange wahrend der
Entladung.

B Batterien und Akkumulatoren

Ein Akkumulator ist ein wiederaufladbarer Speicher, der aus zusammengeschalteten Sekundéarzellen besteht.
Batterie bezeichnet im technischen Sinne mehrere, gleiche, in Reihe geschaltete Priméarzellen. In der
Umgangssprache dient das Wort Batterie jedoch als Oberbegriff fiir zusammengeschaltete Primarzellen wie

auch Sekundérzellen. Bei Sekundarzellen wird deshalb von wiederaufladbaren Batterien gesprochen.

C Beispiele fiir Primarelemente und Batterien

|. Die Zink-Kohle-Batterie (Seite 123 sorgfaltig lesen)

Aufgabe 12.1

Formulieren Sie die Gesamtgleichung aller chemischen Vorgange, die bei der Entladung der Zink-Kohle-
Batterie stattfinden.

(a) Stellen Sie die Redoxgleichung als Summe der Reduktions- und Oxidationshalbgleichungen auf.

(b) Fassen die die Folgereaktionen in einer Gleichung zusammen.

(c) Formulieren Sie die Gesamtgleichung als Summe der Redoxgleichung und der Folgereaktion.
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Aufgabe 12.2
Laternenbatterien haben eine Leerlaufspannung von 6 V und sind aus zylinderférmigen Zink-Kohle-Rundzellen

zusammengesetzt. Erstellen Sie ein Schema das die minimale Anzahl und Schaltung der Zellen einer solchen
Batterie zeigt.

ll. Alkali-Mangan-Zelle (Seite 124 sorgfaltig lesen)

Aufgabe 12.3

(a) ldentifizieren Sie die Anode und die Kathode der Alkali-Mangan-Zelle und ordnen Sie die jeweiligen
Elektrodenreaktionen zu.

(b) Formulieren Sie die Redoxreaktion bis zur Bildung von Zinkhydroxid und Mangan(lll)-oxidhydroxid.

(c) Formulieren Sie die Redoxreaktion bis zur Bildung von Zinkhydroxid und Mangan(ll)-hydroxid.

(d) Formulieren Sie die globale Zellreaktion bis zur Bildung von Zinkoxid und Mangan(Il)-hydroxid.
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D Sekundéarelemente und Akkumulatoren
|. Der Bleiakkumulator (Bleiakku)

Der Akkumulator der Autobatterie ist aus 6 seriell geschalteten Zellen mit jeweils einer PbSO4/Pb und einer
PbO,/PbS0O4 Halbzelle aufgebaut. Jede Zelle liefert eine Spannung von 2 V.

Im geladenen Zustand besteht die Anode aus fein verteiltem, porésem Blei (Bleischwamm) und die Kathode
aus Blei(lV)-oxid. Als Elektrolyt dient Schwefelsédure mit einem Massenanteil von 38%. Beim Entladen wird
aus beiden Elektroden Blei(ll)-sulfat gebildet. An der Anode wird metallisches Blei zu Blei(ll)-Kationen
oxidiert und an der Kathode wird Blei(lV) zu Blei(ll) reduziert. Der Massenanteil und die Dichte der
Schwefelsédure nehmen wahrend der Entladung ab. Die Dichte der Schwefelsdure gibt Aufschluss iiber den
Ladezustand des Akkus.

0 -+l
Anode Ox. ©-Pol Pb(s) + SO42"(aq) = PbSOy4(s) + 2 e
+IV +ll

Kathode Red. @-Pol PbO(s) + 2 e~ + HSO47(aq) + 3 H30F(ag) = PbSO4(s) + 5 Hy0()
Pb(s) + PbO5(s) + 2 HySO4(aq) + 3 HoO(l) — 2 PbSO4(s) + 5 Hy0())
Pb(s) + PbO5(s) + 2 HySO4(agq) — 2 PbSO4(s) + 2 Ho0(l)

Anode Kathode Kathode [&' Tq *Anode
Oxidation *9 @ |V Reduktion Reduktion Oxidation

PbSOy(s) 3 H0%(aq) PS04 3 H0%(ag
HS0, (aq) HSO, (aq)
S0, (aq) I 504" (aq) Il
Pb_§04(s) Pb_qu(s)
5 H,0(l) 5 H,0(1)
H,S0,(aq) H,S0,(aq)
Entladen des Bleiakkus Laden des Bleiakkus

Beim Aufladen des Akkumulators wird aus Blei(ll)-sulfat wieder Blei, Blei(IV)-oxid und Schwefelsdure
gebildet. Die Dichte des Elektrolyten wird gréker.

+I1 +IV
Anode  Ox. @-Pol  PbSOy4(s) + 5 Hy0(l) = PbOy(s) + HSO4 (aq) + 3 H30™(aq) + 2 e~
+ll 0
Kathode Red. ©-Pol PbSO4(s) + 2 e~ = Pb(s) + SO4%(aq)
2 PbSOy4(s) + 2 HyO(l) — Pb(s) + PbOy(s) + 2 H»SO4(aq)
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Elektrochemische Spannungsreihe vorhandener Redoxpaare:
E®(Pb/PbS04) = —0,36 V

E®(Hy/H30%) =0V

E®(H,0/05) =12V

E®(PbSQ4/Pb0y) = 1,69 V

Wahrend des Entladens reagiert das starkste Oxidationsmittel mit dem stédrksten Reduktionsmittel. Das
Blei(IV)-oxid wird reduziert und das Blei wird oxidiert.

Beim Anlegen einer Spannung zum Wiederaufladen ist die geringste Polarisationsspannung den Redoxpaaren
H,0/05 mit H,O/H30" zuzuordnen. Dabei wiirden H>0 zu O oxidiert und H30% zu Hy reduziert werden.

Das entsprache der Elektrolyse des Wassers. Die Uberspannung fiir die Bildung dieser Gase an den
Elektroden ist aber so hoch, dass die Zersetzungsspannung am Ende groRer ist als jene fiir die Bildung von
Bleioxid und Blei aus Bleisulfat, so dass die Reaktion beim Laden der umgekehrten Reaktion beim Entladen
entspricht.

Das Ende des Aufladungsvorganges erkennt man am Gasen des Akkus: wenn das Blei(ll)-sulfat fast
aufgebraucht ist, bildet sich an der Kathode Hy und an der Anode O,. Beim weiteren Aufladen entsteht

Knallgas.

Aufgabe 12.4
Berechnen Sie die Spannung welche von einer geladenen Autobatterie geliefert wird.

Aufgabe 12.5
Motorradstarterbatterien sind Bleiakkumulatoren und liefern eine Spannung von 6 V. Wie sind diese
aufgebaut?

Aufgabe 12.6

Klaus will eine Doppel Subwoofer Anlage im Kofferraum seines Wagens installieren. Um die Kapazitat
(Ladung) der Batterie zu vergroBern verbaut er eine zweite Autobatterie. Wie miissen beide Batterien
verbunden werden?

Aufgabe 12.7
Wahrend des Entladungsvorgangs verringert sich die Dichte der Schwefelsaure bei anndhernd gleichem
Volumen. Wird die Starterbatterie also leichter? Begriinden Sie lhre Antwort.
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Aufgabe 12.8

Der Ladezustand des Bleiakkus verhalt sich linear zur Elektrolytdichte. Berechnen Sie die Dichte der
Schwefelsaure in halbgeladenem Zustand.

Aufgabe 12.9

Die Autobatterie eines Kleinwagens hat eine Kapazitat von 36Ah. Sol Um welche physikalische GroRe handelt
es sich?

Leistung Spannung Ladung
Strom Energie EMK

Aufgabe 12.10

Berechnen Sie welche Masse an Blei(ll)-sulfat gebildet wird, wenn der Akkumulator zu einem Viertel entladen
wird.

Wie lange kann die Batterie betrieben werden wenn sie nur bis zu 20 % entladen werden darf und eine
mittlere Stromstéarke von 1,8 A abgibt?

[I. Nickel-Metallhydrid-Akkumulator (NiMH) (Seite 126 lesen)

Aufgabe 12.11

(a) Idendifizieren Sie die Oxidations- und Reduktionsgleichung der Elektrodenreaktionen bei der Entladung.
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(b) Identifizieren Sie den ®-Pol und den ©-Pol des Akkumulators.

(c) Erstellen Sie Anoden- und Kathodenreaktion und die globale Gleichung bei der Aufladung des
Akkumulators.

[1l. Der Lithium-lonen-Akku (Seite 129 lesen)

12.1.2 Brennstoffzellen

Eine Brennstoffzelle ist eine galvanische Zelle, bei der das Reduktionsmittel ('Brennstoff') und das
Oxidationsmittel, in der Regel Sauerstoff, kontinuierlich zugefiihrt werden.

In der Brennstoffzelle finden im Gegensatz zur direkten Verbrennung des Brennstoffs, die Oxidation und die
Reduktion getrennt voneinander statt. Die Elektronen werden (ber ein Stromkabel ausgetauscht. Die
erzeugten lonen werden Ulber einen Elektrolyt zusammengebracht.

Je nach Art des Brennstoffs und des verwendeten Elektrolyten werden verschiedene Brennstoffzellen
unterschieden.

|. Polymerelektrolytbrennstoffzelle (PEM-Brennstoffzelle)

In dieser Brennstoffzelle werden Wasserstoff als Brennstoff und Sauerstoff als Oxidationsmittel verwendet. Als
Elektrolyt dient eine Protonenaustauschermembran. Diese besteht aus einem Polymer das selektiv positiv
geladenen Teilchen und Wasser aber keine Anionen passieren lasst. Daher wird diese Brennstoffzelle auch als
Protonenaustauschmembran-Brennstoffzelle bezeichnet. Die Betriebstemperatur ist auf 100°C beschrankt.

An beiden Seiten der Membran sind katalysatorbeschichtete Kohlenstoff-Elektroden aufgebracht. Der
Katalysator, meist ein Edelmetall, zum Beispiel Platin, ist aufgrund der niedrigen Betriebstemperatur notig
und dient der schnellen Adsorption und Dissoziation der Gase.

H>-Molekiile werden an der Anode zu Protonen, bzw. Oxonium-lonen, oxidiert. Diese diffundieren durch die
Membran und die, an die Anode abgegebenen Elektronen wandern durch das Stromkabel und den Verbraucher
zur Kathode. An der Kathode wird der Sauerstoff durch Aufnahme der Elektronen und Reaktion mit den
Oxonium-lonen zu Wasser reduziert.

0 +l
Anode Oxidation ©-Pol Ho(g) + 2 HyO(l) = 2 H30%(ag) +2e |-2
0 -1l

Kathode Reduktion @-Pol O5(g) + 4 H30T(aq) + 4 e~ = 6 H,O(l)

2 Ha(g) + O2(9) — 2 H0(1)

An der Anode wird Wasser verbraucht und an der Kathode wird Wasser abgegeben. Der Wasserbedarf an der
Anode wird durch Diffusion von Wasser durch die Membran von der Kathodenseite zur Anodenseite und durch
Befeuchtung der Edukte erfiillt.
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[l. Alkalische Brennstoffzelle

Die alkalische Brennstoffzelle ist auch eine Niedrigtemperatur-Brennstoffzelle und wird auch mit Wasserstoff
als Brennstoff betrieben. Als Elektrolyt dient Kalilauge. Deshalb darf die der Kathode zugefiihrte Luft kein
CO; enthalten, da dieses mit der Lauge reagiert und Carbonat ausfallt das die Elektroden verstopft:

2 KOH(aq) + CO3(g) — KCO3(s) + HZ0(1).

An der Anode wird der Wasserstoff oxidiert und bildet mit Hydroxid-lonen Wasser. Die Hydroxid-lonen werden
durch Reduktion des Sauerstoffs an der Anode gebildet. Der innere Ladungstransport erfolgt hier durch
Hydroxid-lonen.

Aufgabe 12.12
Erstellen Sie die Reaktionsgleichungen der Elektrodenvorgénge und die Gesamtgleichung fiir die alkalische
Brennstoffzelle. An welcher Elektrode wird Wasser gebildet?

Aufgabe 12.13
Erstellen Sie ein Schema dieser Brennstoffzelle dhnlich der Abb. 12.16 (Seite 130), welches die chemischen

Vorgange und Transportvorgange zeigt.

Aufgabe 12.14

Die Direktmethanolbrennstoffzelle, DMFC, funktioniert wie die PEM-Brennstoffzelle. Als Brennstoff dient statt
Wasserstoff Methanol. Dieser wird an der Anode zu Kohlenstoffdioxid oxidiert. Erstellen Sie die
Reaktionsgleichungen der Elektrodenvorgange und die Gesamtgleichung fiir die DMFC.
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Aufgabe 12.15
Erstellen Sie ein Schema der DMFC &hnlich dem der in Abb. 12.17 gezeigten PEM-Brennstoffzelle, welches
die chemischen Vorgange und Transportvorgange zeigt.
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