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Die wesentliche Eigenschaft von Elektrolyten ist ihre 
elektrische Leitfähigkeit. Bei Elektrolyten wird der 
Ladungstransport (elektrischer Strom) über freibewegliche 
Ionen ermöglicht, bei Metallen hingegen erfolgt der 
Ladungstransport über freibewegliche Elektronen. Da 
Elektronen im Vergleich zu Ionen beweglicher sind, haben 
Elektrolyte in der Regel eine geringere Leitfähigkeit als 
Metalle.

Elektrische Leitfähigkeit von Elektrolyten
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Elektrolytlösungen im elektrischen Feld

Taucht man zwei Metallstäbe, die mit einer 
Spannungsquelle zu einem geschlossenen, elektrischen 
Stromkreis verbunden sind, in eine Elektrolytlösung, so 
bildet sich zwischen den beiden Metallstäben ein 
elektrisches Feld aus. Die elektrische Feldstärke lässt sich 
durch E = U : l (l = Abstand der Metallstäbe zueinander) 
bestimmen. Aufgrund dieses elektrischen Feldes wird auf 
die elektrisch geladenen Teilchen (den Ionen) eine Kraft 
ausgeübt. Dies führt dazu, dass die positiv geladenen 
Kationen zum negativen Pol und die negativ geladenen 
Anionen zum positiven Pol wandern. Dieses Phänomen 
bezeichnet man als Ionenwanderung oder Migration. Diese 
Migration ist unter anderem abhängig von Temperatur und 
verwendetem Lösungsmittel.

https://www.lernort-mint.de/chemie/elektrochemie/leitfaehigkeit-von-elektrolytloesungen/

Ionentransport

Als Ursache des Stromes erfährt ein Ion mit der Ladung zi e im 
elektrischen Feld E eine Kraft Fe:

In einem Elektrolyten bewegen sich Ionen beim Anlegen 
eines elektrischen Feldes je nach Polarität ihrer elektrischen 
Ladung bevorzugt in Feldrichtung oder ihr entgegen; 
dadurch verursachen sie einen elektrischen Strom.

Elektrische Stromstärke I

Für einen zeitlich konstanten Ladungsfluss gilt:

Ladungsmenge Q
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Sie besteht aus zwei parallelen Elektroden. Während der 
Messung wird an diese ein Wechselstrom angelegt. Dieser kann 
nun durch die in der Probelösung vorhandenen Ionen weiter 
geleitet werden. An den beiden Elektroden ist weiterhin auch 
eine Schaltung angebracht, die den Widerstand bzw. die 
Leitfähigkeit über die beiden Elektroden misst. Da der 
Widerstand auch von anderen Parametern abhängt, wie Fläche 
der Elektroden und Temperatur, muss diese 
Leitfähigkeitsmesszelle vor ihrem Einsatz geeicht werden.

https://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/1/1b/Konduktometrie_messzelle.png/220px-Konduktometrie_messzelle.png

https://de.wikipedia.org/wiki/Konduktometrie

Ein Leitfähigkeitsdetektor besteht aus mindestens zwei 
Elektroden in zueinander paralleler oder in koaxialer 
Anordnung. Die Elektroden bestehen aus Edelstahl, Graphit 
oder, eher selten, aus Platin oder Titan. Die Elektroden 
besitzen eine definierte Fläche und stehen in einem 
definierten Abstand zueinander. Zusammen mit einem 
mechanischen Schutz und einem Elektroanschluss wird diese 
Anordnung als Messzelle bezeichnet. 

https://de.wikipedia.org/wiki/Datei:Konduktometrie_messzelle.png
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Wie auch bei metallischen Leitern gilt auch bei Elektrolyten bzw. Elektrolytlösungen das Ohmsche Gesetz. 

→ so hat jede Elektrolytlösung auch einen Widerstand R, der mit Hilfe des Ohmschen Gesetzes bestimmt werden kann: 

                                                                                         R = U : I 

Wie auch bei metallischen Leitern ist der Widerstand einer Elektrolytlösung unter anderem abhängig von der Spannung, die 
an der Elektrolytlösung angelegt wird.

Ebenso kann für eine Elektrolytlösung der spezifische Widerstand als auch -dessen Kehrwert- die elektrische Leitfähigkeit 
berechnet werden. 

Bei der elektrischen Leitfähigkeit von Elektrolytlösungen gilt, dass dieses umso größer ist: 

 - je höher die Elektrolytkonzentration bzw. Konzentration der Ionen ist

                                 - je beweglicher die Ionen in der Elektrolytlösung sind

                                 - je höher die Ladung der Ionen ist und je kleiner das Ion

Da die elektrische Leitfähigkeit bei Elektrolytlösungen konzentrationsabhängig ist, hat man hier eine weitere Größe 
eingeführt, die molare Leitfähigkeit. Diese Größe entspricht dem Quotienten aus Leitfähigkeit und Konzentration der 
Elektrolytlösung. Somit können unterschiedliche Elektrolytlösungen miteinander vergleichen werden.

Gesetzmäßigkeiten bei Elektrolyten

https://www.lernort-mint.de/chemie/elektrochemie/leitfaehigkeit-von-elektrolytloesungen/

in Siemens S = Ω−1
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Starke Elektrolyte: Starke Elektrolyte liegen bei fast allen Konzentrationen nahezu vollständig dissoziiert vor. Der 
Dissoziationsgrad a beträgt immer weitgehend den Wert 1. Zu den starken Elektrolyten gehören nahezu alle Salze 
und anorganischen Säuren und Basen. Für diese Elektrolyte gilt das Ostwaldsche Verdünnungsgesetz nicht.

Schwache Elektrolyte: Schwache Elektrolyte dissoziieren kaum, daher liegt der Dissoziationsgrad bei hohen 
Konzentrationen nahezu bei Null. Bei kleinen Konzentrationen liegt der Dissoziationsgrad bei dem Wert 1. Zu den 
schwachen Elektrolyten gehören die (schwachen) organischen Säuren und Basen. Für diese Elektrolyte gilt das 
Ostwaldsche Verdünnungsgesetz über weite Konzentrationsbereiche auch nicht.

Mittelstarke Elektrolyte: Mittelstarke Elektrolyte zeigen ein Verhalten, dass zwischen starken und schwachen 
Elektrolyten liegt. Zu den mittelstarken Elektrolyten gehören die meisten Salze der Übergangsmetalle (wie 
beispielsweise Zink). Diese Elektrolyte folgen über weite Konzentrationsbereiche dem Ostwaldschen 
Verdünnungsgesetz.

Einteilung von Elektrolyten

https://www.lernort-mint.de/chemie/elektrochemie/leitfaehigkeit-von-elektrolytloesungen/
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Leitfähigkeit von Elektrolytlösungen in Abhängigkeit der Konzentration

Starke Elektrolyte
Untersucht man für starke Elektrolyte die Leitfähigkeit in Abhängigkeit der Konzentration, so lässt sich feststellen, dass die 
“Leitfähigkeitskurve” anders verläuft, als man im ersten Moment erwartet:

Zu Beginn nimmt die Leitfähigkeit mit steigender Konzentration an Elektrolyt zu, bis sie bei hohen Elektrolytlösungen ein 
Maximum erreicht. Bei weiter steigender Konzentration an Elektrolytlösung nimmt die Leitfähigkeit aber wieder ab.
Dieses Phänomen lässt sich so erklären, dass mit steigender Konzentration (ab einer bestimmten Konzentration) die 
Beweglichkeit der Ionen abnimmt. Darüber hinaus können sich die Ionen so nahe kommen, dass zwischen den Kationen 
und Anionen eine coulombsche Anziehungskraft eintrifft. Dies führt ebenfalls zu einer Einschränkung der 
Ionenbeweglichkeit. Warum aber die Leitfähigkeit ab einer bestimmten Konzentration stark abnimmt, lasst sich damit 
begründen, dass die Anziehungskräfte zwischen Anion und Kation (bei hoher Konzentration, so dass sich die Ionen sehr 
nahe kommen) bewirken, dass sich ein Ionenpaar bildet. Im Gegensatz zu den einzelnen Ionen sind diese Ionenpaare 
elektrisch neutral und leisten somit keinen Beitrag mehr zur Leitfähigkeit, wodurch die Leitfähigkeit stark abnimmt.

Schwache Elektrolyte
Untersucht man die Leitfähigkeit von schwachen Elektrolyten in Abhängigkeit der Konzentration des Elektrolyten, lässt sich 
ein ähnliches Verhalten wie bei starken Elektrolyten beobachten.

https://www.lernort-mint.de/chemie/elektrochemie/leitfaehigkeit-von-elektrolytloesungen/
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Dissoziationsgrad

Der Dissoziationsgrad α bzw. Protolysegrad gibt das Verhältnis der durch Dissoziation gelösten Säure- bzw. Base-Teilchen zur 
Gesamtkonzentration der Säure-/Base-Teilchen der Lösung an. Α kann Werte von 0 bis 1 (100% Protolyse) annehmen.

→ Ausmaß einer protolytischen Reaktion, bzw. Anteil Säure, der in einer Reaktion mit H2O zur korrespondierenden Base 
 umgewandelt wurde

α =
Konzentration der protolysierten HA−Moleküle 

Konzentration der HA−Molekülevor der Protolyse

α =
c0 − [HA]

𝑐0

Für einwertige Säure: [𝐴−]= 𝐻3𝑂+
=

[H3O
+

]

𝑐0

=
[A

−
]

𝑐0

umstellen: [H3O+] = α·c0

[A-] = α·c0

Ks =
[H3O

+
][A

−
]

HA
=

α · 𝑐0 · α · 𝑐0

𝑐0 − α · 𝑐0

=
α2 · 𝑐0

2

𝑐0 − α · 𝑐0

= 𝑐0

α2

1 − α

für schwache Säuren gilt α << 1: Ks = c0·α2 →   𝛼 =
𝐾𝑆

𝑐
0

Ostwaldsches 
Verdünnungsgesetz (für 
schwache Säuren)

Protolysegrad einer schwachen Säure steigt mit abnehmender Konzentration der Säure!

Elektrochemie



99

9

Der Grotthus-Mechanismus

Protonen verweilen mit einer typischen Halbwertszeit von 1 - 4 ps (1 ps = 10-12 s) an einem Ende einer Wasserstoffbrücke.

Beweglichkeit von Protonen in Wasser

Reaktion K(hin) [L mol-1 s-1 K(rück) [L mol-1 s-1

𝐻3𝑂
+

+ 𝑂𝐻
−

⇌ 𝐻2𝑂 + 𝐻2𝑂 1,4*1011 2,5*10-5

𝑁𝐻4

+
+ 𝑂𝐻

−
⇌ 𝐻2𝑂 + 𝑁𝐻3 3,4*1010 6*105

𝐻3𝑂
+

+ 𝑆𝑂4
2 −

⇌ 𝐻2𝑂 + 𝐻𝑆𝑂4

−
1,0*1011 7*107

Geschwindigkeitskonstanten von Protonenübergangsreaktionen in wässeriger Lösung bei 25°C.

Säure/Base Reaktionen verlaufen sehr schnell!!

H+ und OH- Ionen leiten den 
Strom am besten!

Elektrochemie
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Leitfähigkeit → Widerstand der  
Elektrolytlösung  → Abstände! 
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Elektrolyse einer NaCl-Lösung

http://www.chemienet.info/7-el3.html
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Galvanische Elemente - Daniell Element

Nennspannung: 1,10 V

Redoxpotential von Kupfer:(E0(Cu) = +0,34 V) 
Redoxpotential von Zink:    (E0(Zn) = −0,76 V)

John Frederic Daniell, 1836

Redoxreaktion: 
„Elektronenfluss“

Ionen-
leitung

c(CuSO4) = 1 mol/Lc(ZnSO4) = 1 mol/L
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Elektrochemische Spannungsreihe
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Konzentrationselement

E = (R T / z F) ln(ca/cb)  = 0,059 V /z log ln(ca/cb)

Konzentrationskette

Potential des Halbelements 2 ist negativer als das des Halbelements 1 → in 
Reaktionsraum 2 gehen Ag+-Ionen in Lösung und die Elektronen, die frei werden, 
fließen zu Halbelement 1 → Ladungsaustausch durch Salzbrücke
→ Elektromotorische Kraft (EMK) ist gleich der Differenz der Potentiale der beiden 
Halbelemente

Konzentrationsunterschied in 
beiden Halbzellen ist die 
Ursache für die EMK der 
Konzentrationskette.
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Elektrolyse

• Unter Elektrolyse versteht man die chemische Veränderung (Reduktion, Oxidation, Zersetzung) einer Substanz unter Einfluss des 
elektrischen Stromes.

• Voraussetzung für eine Elektrolyse ist, dass die angelegte Spannung mindestens so groß ist wie die Spannung, die das 
galvanische Element liefern würde.

• Die für eine Elektrolyse notwendige Spannung heißt Zersetzungsspannung. Mitunter sorgen besondere Widerstände für eine 
anormale Erhöhung der Zersetzungsspannung (Überspannung). Eine Ursache dafür ist, dass zur Überwindung des elektrischen 
Widerstandes der Zelle eine zusätzliche Spannung benötigt wird. Häufig werden Überspannungen bei Elektrolysen, bei denen 
Gase entstehen, beobachtet, da diese die Oberflächen der Elektroden bedecken.

Zersetzungsspannung = 
Differenz der Redoxpotentiale + Überspannung

Überspannung: kinetische Hemmung der
Elektrodenreaktion

Überspannung hängt ab von:

• Elektrodenmaterial
• Oberflächenbeschaffenheit der Elektrode
• wenn Gase entstehen
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Faraday-Gesetz
abgeschiedene Masse m:

Volumen der elektrolysieren CuSO4-Lösung 
unbedingt merken!

n = m/MKonzentration: c = n/V
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aus der Thermodynamik gilt: ΔG = ΔG° + R · T · lnK  

aus Massenwirkungsgesetzt:
C c · D d

A a · B b
ΔG = ΔG° + R · T · ln

mit ΔG = - z · F · ΔE und ΔG° = - z · F · ΔE° 

- z · F · ΔE = - z · F · ΔE° + R · T · ln
 

C c · D d

A a · B b ÷ - z · F 

ΔE = ΔE° - 
 

C c · D d

A a · B b

R · T

z · F
ln

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

ΔE = ΔE° - 
 

C c · D d

A a · B b

0,059 V

z
lg

K entspricht der momentanen Konzentration

angewendet für Teilprozess einer Redoxreaktion, 
also auf eine Halbzelle:

Ox + z·e- → Red

ΔE = ΔE° - 
 

[Red]

[Ox]

0,059 V

z
lg

ΔE = ΔE° + 
 

[Ox]

[Red]

0,059 V

z
lg

oder anderes Vorzeichen:

Bei Standardbedingungen gilt: [Ox] = [Red] = 1

E = E°
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