Lésungen zu den Ubungsaufgaben Elektrochemie | - Redoxsysteme 1/4

Das Volta-Element entspricht einen glavanischen Element mit der unedleren Elektrode Zink
und der edleren Elektrode Silber. Am Zink missen daher Zinkionen in Losung gehen:

Ox.: Zn »>7Zn*+2¢

Die Elektronen wandern zur Silberelektrode. Da hier jedoch keine Silberionen zur Aufnahme
der Elektronen vorhanden sind, werden die Oxoniumionen aus der Schwefelsaureldsung
reduziert:

Red.: 2H:0"+2e —- H,+2H,0

In neutraler bzw. schwach saurer Lésung (Volta-Element mit NaCl-Lésung bzw. Citronen- oder
Essingsaure) kdnnen keine Oxoniumionen entladen werden. Vielmehr findet hier eine
Reduktion von elementarem Sauerstoff statt:

Red.: 0O:+4e +4H;0"— 2H,0+4H0
(Sauerstoffkorrosion)

Das historische Volta-Element bestand aus Silber-Zink-Plattenpaaren;
Kupfer-Zink-Plattenpaare, die in Schwefelsaure tauchen, werden jedoch auch als Volta-
Elemente bezeichnet. Da in beiden Ausfihrungen die gleichen chemischen Prozesse
ablaufen, ist diese Bezeichnung gerechtfertigt.

Entnimmt man einem Volta-Element elektrische Energie, so laufen an den Elektroden
folgende Prozesse ab:

Ox.: Zn - Zn*" +2 e (Zinkelektrode)
Red.: 2H;0"+2e — H;+2H0 (Silber- bzw. Kupferelektrode)

Das edlere Metall dient also nur zur Ubertragung der Elektronen auf die Protonen der
Schwefelsdure. Der Gesamtvorgang im Volta-Element ist hier nicht umkehrbar, da der
Wasserstoff entweicht. Die im Volta-Element vorliegende Kombination aus metallen und
Elektrolyt ist im Prinzip genau die eines Kontaktelements.

(+)-Pol = Kathode, da hier die Reduktion ablauft!
Graphit-Elektrode

Kaliumbromid-Lésung

Elementares Brom

(-)-Pol = Anode, da hier die Oxidation ablauft!

Platin-Elektrode

Wasserstoffgas-Einleitung mit einem Druck von 1013 hPa (= 1 Bar)
Salzsaure mit einem pH-Wert von 0

Kurzbezeichnung:
H./HsO" (Pt-Elektrode) // Br" // Br; (Graphit-Elektrode)

Ox.: Hs; + 2H,O0 — 2H0" + 2 e
Red.: Br.+2e — 2Br
H, + Br; + 2 H,O — 2H;0" + 2 Br
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a) HS+1, - 2HI+ S
E°(I71) > E°(H.S/S)

c) Zn+2Ag'— Zn* +2Ag
E9(Ag/Ag’) > E%(Zn/Zn?)

e) Cu+2Fe* — Cu* +2Fe*
E°(Fe**/Fe") > E°(Cu/Cu?)

Das in der (nach abnehmener Reduktionsmittelstarke geordneten) Spannungsreihe tiefer

stehende Oxidationsmittel oxidiert das hoher stehende Reduktionsmittel.

Das in der (nach abnehmener Reduktionsmittelstarke geordneten) Spannungsreihe héher

stehende Reduktionsmittel reduziert das tiefer stehende Oxidationsmittel

z.B. bei c¢):

Das starkere Oxidationsmittel Ag*-lonen (also die Metallkationen des edleren Metalls)

oxidieren das starkere Reduktionsmittel Zn (das elementar vorliegende unedlere Metall).

=> Das unedlere Metall hat den héheren "Elektronendruck” und somit auch den héheren
"Losungsdruck”, das unedlere Metall (das in Losung geht) verdrangt also das edlere
Metallkation (das sich abscheidet) aus der Salz-Lésung

AE® = E°(Kathode) - E°(Anode)

a) AE® = E9(Cu?/Cu) - E9(Pb/Pb?)
AE® = +0,34 V - (-0,13 V)
AE® = 0,47V

b) AE® = E9(Br/Br. (Pt)) - E%(Cd/Cd?)
AE® = +1,07V - (-0,40 V)
AE° = 1,47V

c) AE® = E%(Fe?"/Fe* (Pt))-  E°(Pb/Pb?)
AE® = +0,77 V - (-0,13 V)
AE® = 0,90V

d) AE® = EYAU/AUY) - E%(Ag/Ag’)
AE® = +1,42 V - (+0,80 V)
AE° = 0,62V

Das Anlaufen von Silber an der Luft beruht auf der Reaktion des Silbers mit
Schwefelwasserstoff, welcher in der Raumluft stets spurenweise enthalten ist.

4Ag+2H28+02—>2A928+2H20

Durch Aluminium konnen die Silberionen aus der Anlaufschicht wieder zu Silberatomen
reduziert werden:

Ox: A-AF+3e (E° = -1,66 V)

Red.: Ag"'+e —Ag /x3 (E° = +0,88 V)
Al +3Ag* — A + 3Ag

a) AE = E°(Pb/Pb?*) E°(Sn/Sn?*)
AE® = 0,13V - (0,14 V)
AE® = 0,01V

b) In der unedleren Halbzelle Sn/Sn* gehen Zinnionen in Losung, die Konzentration der
Zinn(l1)-Lésung nimmt zu. In der edleren Halbzelle Pb/Pb?* scheiden sich aus der Lésung
Bleiionen als Blei ab. Die Konzentration der Blei(ll)-L6sung nimmt folglich ab.

c) Bei Stromfluss werden genauso viele Zinn(ll)-lonen in L6sung gehen wie Blei(ll)-ionen
abgeschieden werden. Die Summe beider Konzentrationen wird also im Verlauf des
Betriebs des galvanischen Elements gleich bleiben:
c(Sn?) + ¢(Pb?*) = 2 mol/l
c(Sn*) = 1 mol/l - c(Pb**)
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Die Halbzellenpotenziale sind konzentrationsabhangig:

AE = E°(Pb/Pb*) - E°(Sn/Sn?)
0 = -0,13V + 0,059 V/2 Ig x - (-0,14 V + 0,050 V/2 Ig (2-x))
0 = 0,01V + 0,059 V/2 * (Ig x - Ig (2-x))
0 = 0,01V + 0,059 V/2 * Ig (x/(2-x))

lg (x/(2-x)) = -0,01 V * 2/(0,059 V)

lg (x/(2-x)) = -0,34

x/(2-x) = 0,46

X = 0,92 - 0,46 x

X = 0,92/1,46

X = 0,63

c(Pb?") = 0,63 mol/l

c(Sn?") = 1,37 mol/l

2Cr* + 21 H0 — Cr,0* + 6 e + 14 H;0*

E°(Cr**/Cr,07%) E°+0,059v/6  * Ig ([c(Cr.07%) * c(H30*)")/c(Cr¥*)?)
E° wenn alle Konzentrationen 1 mol/l sind

Fir c(Hs0") 0,1 mol/l gilt:

E°(Cr¥*/Cr,07%) 1,33V + 0,059 V/6 (0,1

* |g
1,33V +0,059 V/6 * Ig 10"
1,33V + 0,059 V/6 * (-14)
1,19V

Die Versuchsanordnung stellt ein Konzentrationselement dar. Die Spannung besteht aufgrund
des Konzentrationsunterschieds der Elektrolytidsungen. In der Losung B mit der kleineren
Elektrolytkonzentration ist die Lésungstension (der Lésungsdruck) des Bleis gréfer als in der
Lésung A mit der hdheren Elektrolytkonzentration, wodurch sich die Bleielektrode in der
Halbzelle mit der niedrigeren Metallionenkonzentration starker negativ aufladt (grofierer
"Elektronendruck").

Anode B Ox.:. Pb — Pb% +2e
Kathode A Red.: Pb*+2e — Pb

a) Zugabe von festem NaNOs; zum Halbelement B:
Die Spannung wird nicht verandert, da das Redoxgleichgewicht Pb = Pb?* + 2 e durch
Natriumionen und Nitrationen nicht beeinflusst wird.
b) Zugabe von festem Pb(NOs), zum Halbelement B:
Die Spannung nimmt ab.
Durch das leicht I16sliche Blei(ll)-nitrat nimmt die Konzentration der Pb?*-lonen zu, das
Redoxgleichgewicht Pb = Pb?" + 2 e~ wird nach links verschoben.
Dies bedeutet eine Abnahme der Lésungstension (des "Elektronendrucks").
Das Redoxpotenzial E(Pb/Pb*") (Halbelement B) wird groRer ("positiver").
c) Zugabe von festem Na.SO, zum Halbelement B:
Die Spannung nimmt zu.
Durch Ausfallen von schwerléslichem PbSO, nimmt die Konzentration der Pb?*-lonen ab,
das Redoxgleichgewicht Pb = Pb?* + 2 e wird nach rechts verschoben.
Dies bedeutet eine Zunahme der Lésungstension (des Elektronendrucks).
Das Redoxpotenzial E(Pb/Pb**) (Halbelement B) wird kleiner ("negativer").

Die Aussagen zu b und c folgen auch unmittelbar aus der Nernstschen Gleichung:

— 03059 V l chiihere Konzentration( Pb2+)

AE
2 8. Pb*")

niedrigere Konzentration (



10

11

Lésungen zu den Ubungsaufgaben Elektrochemie | - Redoxsysteme 4/4

Nimmt die niedrigere Konzentration im Nenner zu, wird der Quotient und somit auch AE
kleiner.

Nimmt die niedrigere Konzentration im Nenner ab, wird der Quotient und somit aus AE
grofer.

Das Redoxpotenzial des Redoxpaares CI/Cl,
Redoxgleichgewicht: 2 Cl'=2Cl,+2 e
ist pH-unabhangig.

MnQO4-lonen kénnen Cl-lonen im Bereich von pH = 0 bis pH = 1,4 zu Cl,-Molekulen oxidieren.
Es kann nur das Reduktionsmittel mit dem kleineren ("negativeren") Redoxpotenzial
Elektronen an das Oxidationsmittel mit dem gréfReren ("positiveren") Redoxpotenzial
abgeben. Nur im angegeben pH-Bereich gilt: E(CI/Cly) < E(Mn?/MnOQy)

Die oxidierende bzw. reduziertende Wirkung eines Redoxpaares hangt von den
Konzentrationan aller daran beteiligten lonen ab. Dabei ist die GréRe des Exponenten einer
Konzentration in der Nernstschen Gleichung von besonders groRem Einfluss. Dies gilt bei
vielen Redoxsystemen fur die Konzentration der Oxoniumionen. Je niedriger dabei der pH-
Wert ist, desto gréRer ist das Oxidationsvermdgen des Permanganats. In schwach saurer
oder alkalischer Lésung wird das Permanganation nur bis zum Mangan(IV)-oxid (Braunstein,
MnQO:) an Stelle von Mangan(ll)-ionen reduziert.

Konzentrationselement:
H2/Cniedrigere Konzentration(HSO+) (Pt‘ElektrOde) // HZ/Cht')heree Konzentration(H3O+) (Pt'ElektrOde)

AE = E(Kathode) - E(Anode)
Nernstsche Gleichung:

E(H2/Hs0") = -0,059 V * pH

AE = 0V-(-0,059V * pH)

0,059V *pH = AE

0,059V*pH = 0,236 V

pH = 4

Konzentrationselement:
H./c1(HsO") (Pt-Elektrode) // H.l/c,(H;O*) (Pt-Elektrode)
c¢1 = sehr niedrige Oxoniumionenkonzentration in der Lauge = x mol/l

c2 = hohe Oxoniumionenkonzentration in der Saure 1 mol/l
AE = E(Kathode) - E(Anode)
wie in 10:
Nernstsche Gleichung:
E(H./H;0") = -0,059 V * pH
AE = 0V-(-0,059V * pH)
0,059V * pH = AE
0,059V * pH = 0,77V
pH = 0,77V /0,059 V =13,05=ca. 13
c1(HsO") = 10" mol/l = 107" mol/l

lonenprodukt des Wassers:
c1(Hs0*) * ¢(OH) = 10" mol/l * 10™ mol/l = 10 mol/l



