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Galvanische Elemente - Daniell Element

Zn Voltmeter
Minuspol | - + | Pluspol
Redoxreaktion: Diaphragma
Cu Zn* ,Elektronenfluss” T Zn2*
2e” —>
\Cuz"' A -
2+ i 2+
& y A~ | Zn Cu
Anqge S € - l)fafhf)de i N
o (S—= 1503
Saltpricie Zn -
:-9—-) 3
John Frederic Daniell, 1836 \ : o
lonen ¢ Zn/Zn**-Halbzelle Cu/Cu?*-Halbzelle
leitung
c(ZnSO,)=1mol/L  ¢(CuSO,) = 1 mol/L

znh

Nennspannung: 1,10 V

znb

Zn**

Redoxpotential von Kupfer:(E°(Cu) = +0,34 V)
Redoxpotential von Zink: (E%(Zn) =-0,76 V)

ZnSO, - Lésung




 LUDWIG-

Ll MAXIMILIANS- ,FAKU LTAT FUR

UNIVERSITAT

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

chemie

200 o

ﬁée wassermolekil  Beim Ubergang von Ladungstragern zwischen Elektrode und Elektrolyt bildet sich an
!B_l ~ @0 o der Phasengrenze eine elektrochemische Doppelschicht und damit eine
SV @ ; 5 Potentialdifferenz aus.

— In einem galvanischen Element existiert zwischen
den beiden Halbzellen eine Potentialdifferenz.
Diese ist in Form einer messbaren Spannung zwischen
den Halbzellen beobachtbar.

— nur Spannungsdifferenz ist messbar, aber nicht die
Elektrolyt Einzelpotentiale

https://pure.mpg.de/

rest/items/item_222 . . . . .
8548_4/component/f ==) Potentiale der Halbzellen werden im Vergleich mit einer Normalwasserstoffelektrode

e 2228545/ content gemessen, deren Potential definitionsgemaR auf 0.0 V festgelegt ist.
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Chemische Reaktionen verlaufen vorzugsweise unter Abnahme der freien Enthalpie AG

AG = AH-TAS

Standardelektrodenpotentiale

Reduktion von Wasserstoffionen ist Bezugssystem

2H*+2e 2> H,(g)

AG=0

Spannungsmessgerét

%,

Hz (g)(p = 1013 mbar)
—

Halbzelle deren Standard-
potential gemessen werden

/ soll

PV

Einleitungrohr

[ 4

Pt|H,(g)|H*(aq), E°=0

Y
far Ho (9) \
Platinierte Platinelektrode

bspw. Salzsaure (pH = 0)

1 mol/L

Standardbedingungen:

auch Normalpotentiale

Voltmeter

Salzbriicke Hz
Py,* 1.013bar
Standardzinkelektrode Standardwasserstoffelektrode
a) E=E}, =-0.76V
Voltmeter
(i — f\ " —-—
)
Salzbriicke H,
Py,=1.013bar

Standardwasserstoffelektrode
b) E=Eg, =+034V

Standardkupferelektrode

2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie
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Al = AP* + 3e" -1,68 Red 1 ) Ox 1 E1

Mn —  Mn?* +2e" -1,19 g

Zn = Zn?* +2e” -0,76

g% == § +2e -0,48 Red 2 Ox 2 E;

Fe == Fe?* +2e - 0,41

Cd S Cd2+ + 2e" -0,40 ©2007 Walter de Gruyter, RiedeVJaniak: Anorganische Chemie

Sn = sn?* +2e” -0,14

Pb —= Ppp?t +2e -0,13 E(V)

= 37 B

Sn?* Sn#* +2e +0,15 unedle Metalle
Cu =— cyt +2e +0,34 -2t E9 [

21 = 21, +2e +0,54 A

Fe2* === g3t +1e” +0,77
Ag = Ag" +1e +0,80 14 E°

NO+6H0 === NO; +4H;0* +3e"  +096 o

2Br —— B, +2e +1,07 Ewasser

6 H,0 =—= 0,+4Hz0" +4e +1,23 0

2Cry+ +21H,0 === Cr,09° +14H,0" + 6e +1,33 =0 ] T

2Cr == Cl, +2e” +1,36 0

Pb?* +6H,0 === PbO,+4H0" + 2e" +1,46 Cu edle Metalle
Au _— At +3e +1,50 ) A

Mn?* +12H,0 === MnO; +8H30+ + 5¢ +1,51 .

2F ——t F2 + 2e +2,87 ©2007 Walter de Gruyter, RiedelJaniak: Anorganische Chemie 5
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Die starksten Oxidations- und Reduktionsmittel

......

S350 I e = N

s NN
: g Li
-2.936 D e K
Ba
Sr

Ca
Na

3.070

i } 3 ‘l 4

-4.000 -3.000 -2.000 -1.000 0 1.000 2.000 3.000 4.000
v

Redoxpotential
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= Gegenseitige Umwandlung von elektrischer und chemischer Energie

= \organge:

o Wanderung von Elektronen und lonen

o Ausbildung von Potentialen

* Ein messbares elektrochemische System besteht aus (mindestens) zwei Elektroden

= Dije Bruttoreaktion innerhalb der elektrochemischen Zelle ist elektroneutral

e Die elektrische Ladung 1 Coulomb (1 C) ist die Elektrizitaitsmenge (Elektronenzahl),
die ein Strom der Stromstarke | von 1 Ampere (1 A) in 1 Sekunde transportiert:
1C=1A%*s

* Der Stromfluss in einem Stromkreis wird durch die elektrische Potentialdifferenz U
(Spannung, Volt) verursacht. Eine Potentialdifferenz von 1 Volt erfordert
eine Energie von 1 Joule, um die Ladungsmenge von 1 Coulomb zu bewegen:

1Joule=1V*C=1V*A*s=1Ws
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Nernst’sche Gleichung

« wenn eine Reaktion freiwillig ablduft > Anderung z.B. Daniell-Element EMK=1,1V

der freien Enthalphie ist negativ:
—> fir maximale elektrische Arbeit A fir 1 mol Formelumsatz

AG<O gilt:

« da AG die maximale Nutzarbeit einer Reaktion ist > A=z-F-AE=2-96485C/mol - 1,1V =212 ki/mol

ist verknupft mit der GroRe AE einer galvanischen Zelle l
2 Elektronen flieRen, da: EMK
Cu**+Zn - Cu + Zn?**

Farady-Konstante

C-V/mol = ki/mol

* elektrische Arbeit der Zelle ist das Produkt aus geflossener
Ladung und Spannung: die maximale Spannung einer Zelle
ist die elektromotorische Kraft (EMK):

berechnete Arbeit ist die maximale Nutzarbeit, die vom
System geleistet werden kann:

elektrische Arbeit = geflossene Ladung - Spannung

AG =-212 kJ/mol

(negativ, da Energie frei wird) 8
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— =AG=-z-F-AE s
A=AG=-z-F AuBerdem: AE = AEg.yuition — DEoxidation = EMK AE =+ - Reaktion I3uft ab

AG=-z-F-AE AE = - © Reaktion lauft nicht ab

z.B. Daniell-Element

AE° = AE°(Cu/Cu?*) - AE°(Zn/Zn?*)=0,34V - (-0,76 V) =1,10V E = Gleichgewichtsspannung
E° = Standartelektrodenpotential
AuRerdem gilt: AG=-R-T-InK z = Anzahl Ubertragener Elektronen
F = 96485 C mol*(e*N,) Faraday-Konstante
aus In = Ig machen (Ladungsmenge pro Mol Elektronen)
R =8,314 J/molK allgemeine Gaskonstante

> AG°=-2,303-R-T-lgk=-z-F-AF°

v Volt
2,303-R-T 0,059V
> AE°= ‘lgK > AE°= ——-lgK
ZF 7
Fir T=20 °C = 298,15 K (Standardbedingungen) gilt: \

Anzahl der Elektronen, die Gibertragen werden 9
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aus der Thermodynamik gilt:  AG=AG°+R-T-InK

[C]¢- [D]¢

aus Massenwirkungsgesetzt: AG=AG°+R-T:In
[A]2 - [B]

mit AG=-z-F-AE und AG°=-z-F-AFE°

. [C]¢- [D]
~z-F-AE=-z-F-AF°+R-T-In arEp L

aE=ape- 2Ty, LC D
z-F  [A]*- [B]P

— Bei Standardtemperatur und Zehnerlogarithmen umformen
und Zahlenwert von Temperatur und allgemeine Gaskonstante R
und Faraday-Konstante verrechnen - so kommt man zu:

AE = AE° - 0,059V  [C]c- [D]d

K entspricht der momentanen Konzentration

angewendet fir Teilprozess einer Redoxreaktion,
also auf eine Halbzelle:

Ox + z-e > Red

AE = AE° - 0,059V " [Red]
Z [0x]

oder anderes Vorzeichen:

0,059V [0x
z  ° [Red]

Bei Standardbedingungen gilt: [Ox] = [Red] =1
mm) E=F°

AE = AE® +

10
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m==) Vorhersage von Redoxvorgangen auch bei anderen Konzentrationen maoglich.

Faraday-Gesetz

abgeschiedene Masse m: W 22 .
M L& Tl uts wruye
Rl A
A E P
e” i 15 '(*owac(Cu&O — I(Ok)“{cu,l{e
o la v
ATQUaW*WQbK

b= 14

g\/ <
J WY
Sk ow sta r\LL 11



LUDWIG-

| VI it EraxuLTAT FoR

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

- "

v " E}ektrochemie
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(ag Qg Gq ‘ | \3‘ |
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‘ pA=5 7
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MOMK\ON‘GO\‘\(}\.QH W‘F‘SH((M“ ;

el ak Heuen:
" [ - A s O
; S Fe N e AE®: o, @1 v MMO‘( + 3H ¢ Te == M ) S . 5
e Ag s BE® <4 03950 e T oo > (3 Salhou
€T+ Agt ) Ag(s) E%=+ 0,399, pecwrtSehr (L damey ! h =2 (3 )
F=un= A F y ) : F ) ' "
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D eeder L4 &CA(\’W“} ﬂ«\u)ih/‘ﬁ

. i W = sodl 7 e _—_/( ~((O
he. FH:/]( CCH*)._A'O el 67 E 2454y 0{0532\/ ( A0~ 4D B 7
! : S oy (
()QL[: »lg(ﬂ*) = Ow\\FlUQM CLH“) Ad=2

A=~y QCH*>

. 9 Poteminal (st P?ﬁ( q‘b‘i(&qn‘d
) e Lo S0 cany

o G E L Rl e, w\__g ca g D) ulcho PJ{\WM]L e QT 2 Wy
| N itk DARC -
iy 2 Gt} =f i 3 2 fealcheusyu cbiuy b
& j(aﬁcc( ’N*% S (. Mw 5({_ + S/fe/; $ 30 = Nwl* (02
o8- 2 CL- 'r) Cﬁ(z t Zé T =
%CM,};. o Uudy + A0CC + A6 HT Z‘> e 4 o S

13
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Anode
(Oxidation)

=(RT/zF)In(c,/c,)
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Konzentrationselement

Kathode
(Reduktion)

o0 S 9V QC [LOV\LﬁWXM{r—{.L )
Z . CZ( M\«A\sz l(ou\"bvw J\r\{v\q
£ 6y

= 0,059 V /z log In(c,/c,)
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4

Konzentrationskette
Voltmeter
Stromfl
——— 7% - _Stromfluss
)
@ | Ag Salzbriicke AJ@
K*NO3
| l I
AgNO;-_| Ag* ~—Ag*
Losung i
Ag+ ‘—'Ag+
\_ 4 .
Halbelement 1 Halbelement 2

Cagi > Cag;

© 2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie.

AgN03'

Losung

Konzentrationsunterschied in
beiden Halbzellen ist die
Ursache fir die EMK der
Konzentrationskette.

Potential des Halbelements 2 ist negativer als das des Halbelements 1 = in

Reaktionsraum 2 gehen Ag*-lonen in Losung und die Elektronen, die frei werden,

flieBen zu Halbelement 1 - Ladungsaustausch durch Salzbriicke
- Elektromotorische Kraft (EMK) ist gleich der Differenz der Potentiale der beiden

Halbelemente

AE =

' _\; . CLAgr) L/l)
By ld) - Epla)= 0052V g — o

Ci4) (2) 15
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Elektrolyse
y © ”@
Unter Elektrolyse versteht man die chemische Verdanderung (Reduktion, Oxidation, Zersetzung) einer Substanz unter Einfluss des Pt| Kathode Anode | Graphit
elektrischen Stromes.
Voraussetzung fir eine Elektrolyse ist, dass die angelegte Spannung mindestens so groR ist wie die Spannung, die das
galvanische Element liefern wiirde. s B _ o
H,ofill~— H,0' Shm  )if-B
Die fur eine Elektrolyse notwendige Spannung heillt Zersetzungsspannung. Mitunter sorgen besondere Widerstande fiir eine o g N
anormale Erhéhung der Zersetzungsspannung (Uberspannung). Eine Ursache dafiir ist, dass zur Uberwindung des elektrischen ofill=—H,0" Cl _’o i
Widerstandes der Zelle eine zusitzliche Spannung benétigt wird. Haufig werden Uberspannungen bei Elektrolysen, bei denen Z N B
Gase entstehen, beobachtet, da diese die Oberflachen der Elektroden bedecken.
. J
Elektronen-
EU strom @
L - 076V —20 Zn £~ T Zersetzungsspannung =
Stromstiirke Differenz der Redoxpotentiale + Uberspannung
=
e_ q’ .o
Elektronenstrom 110V E AE>1,10V Uberspannung: kinetische Hemmung der
H o .
0 & Elektrodenreaktion
Cu & W3y —S4 fu — Uberspannung hingt ab von:
. oo dor Standard | Elektronen- 3 / * Elektrodenmaterial
i t tenti “ . .
el o e i T Zersetzungsspannung «  Oberflichenbeschaffenheit der Elektrode

© 2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie.

Elektrolysespannung —=

* wenn Gase entstehen

16



universimar [ - AKU LTAT FUR
MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

gkifochemie

J‘t‘L’\QC(L (w0 A oo

i 15 e tuocle |
Elektrolyse einer NaCl-Losung o £ s e @ i %W\
sy 3 TR B f
5 L = R
2 1,0 = H 0T+ OH [1(3)
W
H, l I Cl 2w, "o
s | e K Bt VRIS PO obwout € clag
T e l giie e e,:r k\mo < o O Nxaé\\u—(i—{ Po\{LwJ\‘%(
— ='L___,%- ?_H* 4 227 “z(g) et el e~
= e ' . e st pelowae, "
g <'H306H'N +Cl > e 2H,0 426 > Py + 204 Secte
a - =~
|0t G [ e e
o A 5 :
+ — ' INEV AT Ulg&véf()qbtwuq
N& OH ge g c\WC\_ =€ o\\Lb\\‘S v *
http://www.chemienet.info/7-el3.html o
2 By 0 AT+l 9 "qz,(s) + gy + 2 Nt 200
2 Na - )\)QCL “SQMLL%\},Q-- 17
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Elektrodentypen

* Metall/Metallionen-Elektrode (M |M*(aq)) z.B. Kupferstab in CuSO,-Lsg.
* Gaselektrode z.B. Wasserstoffelektrode (Pt|H,(g)|H*(aq))
* Metall/Salz-Elektrode (M| MX(s)|M*(aq)) z.B. Silber/Silberchlorid-Elektrode

Anode: Hier findet Oxidation statt
Kathode: Hier findet Reduktion statt

i i G Anode Kathode
(O / - 5
;,.}u/« 10.000 ORm ) Oxidation Reduktion
5= N ) Galvanische Zelle ~ N
kN W) Silber
— ;. S— Draht - Oxidation Reduktion
I M 1] Mo, . Elektrolysezelle
e z;, @S 2 ] 2 Stift- + -
e Ag/AgCl
Zn** @x Pt Pt
Elektrolyt |
e | FERER | | KCL
ZnS0, - Lésung \-/l—v Diapl';r AT
PE-Schlauch mit Agar-Membran X =

Daniell-Element

Brennstoffzelle

Silber/Silberchlorid-Elektrode

18




