's- ® FAKULTAT FUR

CHEMIE UND PHARMAZIE
~

Stex-Vorbereitung fur Chemie-
Lehramt nicht-vertieft studiert

Dr. Magdalena Rusan

Wintersemester 2022/2023
AC/PC Teil



 LUDWIG-

Ll MAXIMILIANS- ,FAKU LTAT FUR

UNIVERSITAT

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

o/

Teil 2: Redoxreaktionen und Elektrochemie
(kann bei Analytischer oder Physikalischer oder Allgemeiner Chemie vorkommen)

* Redoxreaktionen
- Oxidationszahl bestimmten
- haufig vorkommende Reaktionen
* Redoxtitrationen
* Elektrochemie
- Galvanische Zellen
- elektrochemische Spannungsreihe
- Nernst-Gleichung
- Elektrolyse

- Anwendungen
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Ganz wichtig! Redoxreaktionen aufstellen und erkennen!

Friihjahe 2020 Cinzelpriffungsnummer 44114 Seite 5

7. Es sind die Redoxgleichungen fiir folgende Umsetzungen anzugeben! (Teilgleichungen und Ge-

samtgleichungen!)

a) Elementares Tod reagiert mit Chlorwasser zu Iodséure -

b) Nitrat reagiert mit dem Metall Zink in wissriger alkalischer Losung _

¢) Blei(ID)-sulfid reagiert mit Wasserstoffperoxid in wassriger saurer Losung 7u Bleisulfat

d) Griine Manganat(VT)-Tonen dispropottionieren in wissriger saurer Losung
' Fortsetzung niichste Seite!

1.3)  Geben Sie fiir folgende Reaktionen die entsprechenden Reaktionsgleichungen bzw, Re-
doxgleichungen (jeweils dic Oxidationsreaktion, die Reduktionsreaktion sowie die Ge-

samtgleichung) an:

a) Elementares Zink reagicrt mit Nitrat-Tonen in wiissriger, alkalischer Lésung,
b) Wasserstoffperoxid reagiert mit Kaliumpermanganat in wissriger, stark alkalischer
LOsung. '
¢) Zur Entsorgung gifliger Chromat-Ldsungen wird Chromat zun#ichst in das Dichro-
mat tiberfithrt und anschliefiend mit Sulfit zum Chrom(III) reduziert. .
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Redoxreaktionen

Die Oxidation ist eine chemische Reaktion, bei der ein zu oxidierender Stoff (Elektronendonator) Elektronen abgibt. Ein anderer Stoff
(Oxidationsmittel) nimmt die Elektronen auf (Elektronenakzeptor). Dieser wird durch die Elektronenaufnahme reduziert. Mit der Oxidation
ist also immer auch eine Reduktion verbunden. Beide Reaktionen zusammen werden als Teilreaktionen einer Redoxreaktion betrachtet.

Die Reduktion ist eine chemische Reaktion, bei der ein zu reduzierender Stoff (Elektronenakzeptor) Elektronen aufnimmt. Ein anderer Stoff

(Reduktionsmittel) gibt die Elektronen ab (Elektronendonator), welcher dadurch oxidiert wird. Mit der Reduktion ist also immer auch eine
Oxidation verbunden.

Begriffe zu Redoxreaktionen

Oxidation Entzug von Elektronen bzw. Elektronenabgabe

Reduktion Aufnahme von Elektronen

Oxidationsmittel der Reaktionspartner, der den anderen oxidiert, aber
selbst reduziert wird

Reduktionsmittel der Reaktionspartner, der den anderen reduziert,

aber selbst oxidiert wird
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Oxidationszahlen

Definition: Die Oxidationszahl eines Atoms in einer chemischen
Verbindung ist formal ein MaRR zur Angabe der Verhaltnisse der
Elektronendichte um dieses Atom.

Eine positive Oxidationszahl zeigt an, dass die Elektronendichte
gegenuber seinem Normalzustand verringert ist, eine negative zeigt
an, dass die Elektronendichte um das Atom erhoht ist.

Oxidationszahlen werden in Verbindungen in rémischen Ziffern Gber
die Atomsymbole geschrieben (Bsp. O7"). Steht das Element-
symbol alleine, so werden sie haufig als arabische Ziffern wie bei lonen
geschrieben. Gemd/s IUPAC werden nur bei negativen Oxidationszahlen

Vorzeichen gesetzt.
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Regeln zur Ermittlung der Oxidationszahlen

Elemente haben die Ox.-Zahl O (O,, Fe, P,).

Bei einatomigen lonen entspricht die Oxidationszahl der lonenladung.

Die Summe der Ox.-Zahlen entspricht der Ladung des Molekiils.

Fluor hat als elektronegativstes Element in seinen Verbindungen immer die Ox.-Zahl -I.

Sauerstoff hat in seinen Verbindungen die Ox.-Zahl -Il. Ausnahme: Verbindungen mit Fluor oder

Peroxoverbindungen z.B. H,0,)
Wasserstoff hat in Verbindungen mit Nichtmetallen die Ox.-Zahl +l; in Verbindungen mit Metallen —I (Metallhydride).
In Verbindungen der Elemente der 1. und 2. Hauptgruppe besitzen diese die Ox.-Zahl +I bzw. +lI

Bei kovalent formulierten Verbindungen (Valenzstrichformeln, Lewis-Formeln) wird die Verbindung formal in lonen
aufgeteilt. Dabei wird angenommen, dass die an einer Bindung beteiligten Elektronen vom elektronegativeren Atom

vollstandig Gbernommen werden.
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Oxidationszahlen

Die meisten Elemente konnen in mehreren Oxidationsstufen auftreten. Bei Hauptgruppenelementen

entspricht die hochstmogliche Oxidations-Zahl der Gruppennummer (N), die kleinstmogliche Oxidations-

Zahl entspricht der Gruppennummer minus 8 (N-8).

Merke:
> Bei einer Oxidation steigt die Oxidationszahl !

> Bei einer Reduktion sinkt die Oxidationszahl !
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Aufstellen von Redoxgleichungen

Redoxpartner ermitteln
Oxidationszahlen ermitteln

Teilgleichungen mit e” aufstellen

I

Ladungsausgleich mit H* (H;0*), OH" (je nach pH-Wert)

oder CO,;% in Carbonatschmelzen

Stoffausgleich mit Wasser oder CO, in Carbonatschmelzen
Elektronenbilanz ausgleichen und Teilgleichungen multiplizieren

Redoxgleichung aufstellen

© N o U

Chemisches kirzen und durch den groRten gemeinsamen Teiler teilen
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Aufstellen von Redoxgleichungen

+VII -l +[V -l +l +VI -l

BEISplel Mn04- £ 8032- => Mn2+ + 8042.

+VII +Ii
Reduktion: MnO, + 5¢ + 8H;0* ==> Mn* + 12H,0 | x 2
+V +VI
Oxidation: SO;* + 3H,0 ——=> SO/ + 2e + 2H,0" | x5
2MnO, + }/e‘+ 1?{ *+ 580, + 1;!420 — 2Mn* +}4H;6+ 580, 4)9@’-!-}0#!50’*
H;0 9H.0

chemisches kiirzen

2MnO, + 5S0;* + 6H;0 =—=> 2Mn* + 9H,0 + 5S0,*

Reduktion:  Ox, + ne” = Red, Oxidationsmittel,/Reduktionsmittel,

Begriff: Redox-Paar Oxidation: Red, = Ox, + ne- Red,/Ox,



Redoxreaktionen - vier Beispiele

1. Beispiel fiir eine Redoxreaktion: Kaliumpermanganat und Natriumsulfit

KMnO,-Losung
+ verdiinnte
NaOH

KMnO,-Losung

neutral ' basisch

Es werden drei verdiinnte violette Kaliumpermanganat
- Losungen hergestellt. Eine davon wird mit verdiinnter
Schwefelsdure angesduert, eine Losung bleibt neutral
und die dritte Losung wird mit verdiinnter Natronlauge
versetzt.

KMnOQ,-Losung Y
+ verdiinnte Zugabe von . griines
H,S0, Na,SO;-Losung . MnO,
in stark
= basischer
= ‘ Losung
}~' |
+7 +2 )
, | MnO,~ — Mn?
.' : J : +7 +4
“f;‘ 3 MnO4_ — MnOZ
sauer ' neutral !__b_a.fﬂll +7 6

[SE— MnO4- — MnO42

Anschliefend wird zu allen drei Lésungen
Natriumsulfit-Losung gegeben.

Wadhrend sich die saure Lésung entfdrbt,
verfdrbt sich die neutrale Losung braun. Die
basische Ldsung wird zuerst blau-grin und
nach einiger Zeit ebenfalls braun.

Im sauren Milieu wird violettes MnO, zu
farblosem (bzw. schwach rosa) Mn2* reduziert.
Im neutralen Milieu wird MnO,~ zu braun-
schwarzem MnO, reduziert und im basischen
Milieu wird MnO,~ zu griilnem MnO,?" reduziert,
das allerdings wieder zu MnO, disproportioniert,
da die Losung nicht sehr stark basisch ist.

10



Redoxreaktionen - vier Beispiele

+4 +6
Oxidation: SO3%" + 3 H,0 ——— SO, +2e +2H30" |5

+7 +2
Reduktion: MnOy +5 e + 8 Hs0* — = Mn?* + 12 H,0 |-2

Redox: 2 MnO, + 5 SO3% +6 H30"|——— 2 Mn2* + 5 SO,% + 9 H,0

+4 +6
Oxidation: SO3% + 2 OH ———» SO, +2e +H,0 |-3

+7 +4
Reduktion: MnO, +3 e +2H,0 —— MnO,+4 OH |2

Redox: 2 MnO, + 3 SO3% HH,O|—— 2 MnO, + 3 SO,2 +2 OH"

Oxidation: S0;% +2 OH ———» SO, +2¢e +H,0
+6
Reduktion: MnO, + 1 e ——— MnO,* | -2

Redox: 2 MnO4 + SO3% +2 OH ——— 2 MnO,42 + SO,% + H,O

sauer

neutral

basisch

i basisch

11



Redoxreaktionen - vier Beispiele

2. Beispiel fur eine Redoxreaktion: Kaliumpermanganat und Wasserstoffperoxid

Drei Kaliumpermanganat-Lasungen- eine
saure, eine neutrale und eine basische-
werden mit Wasserstoffperoxid versetzt.
Dabei ist sofort ist eine Gasentwicklung von

HZOZ
MnO, fdllt als Sauerstoff zu beobachten und die Farbe der
dunkelbrauner  Sauren Losung dndert sich von violett nach
KMnO.-Lésun Niederschlag farblos, und die der neutralen und basischen
& 053 aus b bei ein b Niederschl
+ verdiinnte zu braun, wobei ein brauner Niederschlag
; ausfallt.
\ basisch NaOH
-1 0
Oxidation: H,O0, +20H ——» O,+2e +2H,0 |-3 . .
272 2 0| basisch bzw.  Lh diesem Versuch ist
Reduktion: MnO, +3 e +2 HyO ——— MnO, +4 OH" | -2 neutral H,O, ein Reduktionsmittel
und wird selbst oxidiert.
Redox: 2MnOy4" + 3 Hy0; ——— 2MnO, + 3 0, +2H,0 +2 OH Aber H,0, kann ebenfalls
in anderen Reaktionen das
Oxidationsmittel sein.
Oxidation: 5H,0, + 10 HLO ———» 50, + 10 e + 10 H;0O"
Reduktion: 2 MnO, + 10 e + 16 H;0* ——— 2 Mn?* + 24 H,0 sauer

Redox:  2MnOy4 + 5 HyO, + 6 H30" ———= 2 Mn?* + 5 0, + 14 H,0



Redoxreaktionen - vier Beispiele

3. Beispiel fiir eine Redoxreaktion: Chromsulfat und Wasserstoffperoxid

Zwei Chrom(III)sulfat-Losungen - eine mit verdiinnter Schwefelsdure
angesduert und eine mit verdiinnter Natronlauge alkalisch gemacht -
werden mit H,O, versetzt. Zu beobachten ist, dass sich nur die basische
Losung dunkelgelb verfdrbt, wihrend die saure Lésung griin bleibt.

griine Cr,(50,);-Losungen

gelbes Chromat ist entstanden

Diese Redoxreaktion ist pH-abhdngig:

Wadhrend im basischen Milieu Cr3* (Ox.zahl +3) zu CrO,2- (Ox.zahl +6)
oxidiert werden, findet diese Reaktion im sauren Milieu nicht statt.

.

+3 +6
Oxidation: Cr¥* +8 OH ——— CrO,#+3e +4 H,0 |2
1 2
Reduktion: H,O,+2e ——— 20H |-3

Redox: 2 Cr3*+ 3 H,0,+ 10 OH" —— 2 CrO,2 + 8 H,0

13



Redoxreaktionen - vier Beispiele

4. Beispiel fiir eine Redoxreaktion: Kaliumdichromat und Wasserstoffperoxid

o Eine Kaliumdichromat-Losung wird mit verdiinnter Schwefelsdure

g6 angesduert, eine zweite Kaliumdichromat-Losung wird mit verdiinnter

' Natronlauge alkalisch gemacht. Da in H,O geléstes Cr,0,% eine
Gleichgewichtsreaktion zwischen Dichromat und Chromat eingeht,
erscheint die angesduerte Losung dunkler (orange), da das Gleichgewicht
zum Dichromat hin verschoben wird.

gelb-orange Cr,0,%-Lésungen

Zu beiden Losungen wird H,0, dazugegeben.

Die basische Losung zeigt keine Reaktion. Die
saure Losung fdangt sofort an zu ,sprudeln”, da
sich O, bildet. Die Losung wird zundchst tief
blau und dann griin, da Dichromat zu Chrom(IIT)

reduziert wurde.
griine Chrom(IIT)-Losung

Oxidation: H,Op + 2 H O ——— O, +2 e + 2 H3O0" |3

+6 +3
Reduktion: Cr,0;% +6 e + 14 H;0' ——— 2 Cr** + 21 H,0

Redox:  Cr,0;% + 3 H,0; + 8 H3O*——— 2 Cr¥* + 30, + 15 H,0

14



Chrom(VI)peroxid
.Chromschmetterling"

T
QO—/C"\—OP 0
5 O
H™ H
Hydroxokomplex

Redoxreaktionen - vier Beispiele

.Chromschmetterling"

Durch die Zugabe von H,0, zu einer mit Schwefelsaure L 03
angesduerten Dichromat-Losung bildet sich zundchst eine |
blaue Lésung, die durch das blaue Chrom(VI)peroxid
verursacht wird, das aber in Wasser als Hydroxokomplex
vorliegt. In Wasser ist diese Verbindung aber nicht stabil
und zersetzt sich durch Oxidation durch H,0, zu Cr(III),
wodurch die griine Losung entsteht,

Wenn jedoch zu der Reaktionslosung Diethylether dazu
gegeben wird, wird das blaue Chrom(VI)peroxid durch
Diethylether komplexiert und ist nun stabil.

blaue organische Phase
enthdlt den Chrom(VI)peroxid-
Diethylether-Komplex

wdssrige Phase:

—_ —0 ﬁ? Chrom(VI)peroxid
/C K / ist zersetzt o
O QLR s
o'to
H3C\C/O\C/CH3
Ha H> Diethyletherkomplex

15



LUDWIG-

—
I_Mu waxiviLians- % FAKULTAT FUR

MUNCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

. doxres ktlone
Oxidationsstufen: Peroxide (0-0O Bindung) Beispiel: CrO;
H,0, e, = & = Z  Wasserstoffperoxid ‘ (\—' -2: hat 8 Elektronen; ,,braucht” nur 6 e
Lt Sk o - > 2 e zu viel > -2
‘ N C\(‘/ t
* Elektronen bzw. Elektronenpaare dem 07 N\ B — Sauerstoffatome mit zwei
elektronegativeren Atomen zuordnen B verschiedenen Oxidationsstufen
« gleiche Atome teilen sich Elektronenpaar Sg'iztt"l’(gf:te“fe LD
braucht 6 e = +6 - 4 ,peroxidische” O-Atome
$e = Oxidationszahlen
/- 5 oy — alle 4 O-Atome haben 7 e-, ,wollen” aber nur 6 e
Q | = /M - Elektronen zéhlen - ein e zu viel 5 -1

===) 3lle 4 ,peroxidischen” O-Atome haben die

O: hat 6 Valenzelektronen: -1 - beide haben 7 Elektronen, L
Oxidationsstufe -1

aber brauchen nur 6 Elektronen, weil
6 Valenzelektronen - eins zu viel - -1 == ein O-Atom: Oxidationsstufe -2

H: hat 1 Valenzelektron: +1 = hat kein Elektronen, braucht 1 - +1 vier O-Atome: Oxidationsstufe -1
16
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Ganz wichtig! Redoxreaktionen aufstellen und erkennen!

7. Formulieren Sie die vollstandigen Reaktionsgleichungen fir folgende Umsetzungen:

1.4 Formulieren Sie die Reaktionsgleichungen fir folgende Umsetzungen: a) Aluminiumspane in konzentrierter Natronlauge
a) Kupferspéane mit halbkonzentrierter Salpetersaure 2 Al+6 H0 — 2 AI(OH)3 + 3 Hy 5 Punkte
3Cu+8HNO; -» 3Cu(NO,),+2NO+4H,0 2P Al(OH)s + NaOH — Na” + [AI(OH).]

b) Kaliumpermanganat mit schwefliger Sdure in alkalischer Losung
b) Mangandioxid mit Salzsaure

2 MnO4~ + 3 SOz + H20 — 2 MnO24 + 3 SO+ 2 OH- 5 Punkte
+ + +
MNO, +4 HCl — MnCl, + Cl, + 2 H,0 2P 2 KMnOs + 3 K2SOs3 + Hz20 — 2 MnO2{ + 3 K2SO4 + 2 KOH
c) Zink mit Natriumnitrat in alkalischer Lésung c) Kupfer(ll)-sulfat mit Kaliumiodid in neutraler Losung
2CuSOs+ 4Kl — 2Cul{ + I+ 2K3S04
lod mit schwefliger Saur : : : :
d) od mit schwe ger Saure d) Chrom(lll)-sulfat mit Natriumperoxodisulfat in verdiinnter Schwefelsdure
l, + H,S0, + H,O — 2 HI + H,SO, 2P
Cr2(SO4)3+ 3 NazS208 + 4 H:O  — 2 NaxCrOs + NazSOs + 8 H2SOs 5 punkte

e) Kaliumdichromat mit Ethanol in verdiinnter Schwefelsaure Cra(SOs)s + 3 NapS:0s + 7 H:O  —  NapCrz07 + 2 NapSO4 + 7 H2SO4
K,Cr,0,; + 3 C,H:OH + 4 H,SO, — Cr,(SO,); + 3 C,H,0 + K, SO, 2P

17
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Stex-Aufgabenbeispiele:

3. Fiir ein Demonstrationsexperiment wird in einem Blumentopf ein Gemenge aus 29 g Eisen(IlI)-
oxid, 10,4 g Aluminium-GrieB und 0,6 g Al-Pulver hergestellt. Als Ziindmischung dient ein Ge-
menge aus Kaliumpermanganat und Eisenpulver im Massenverhéltnis 1:1. Die Ziindmischung wird Redoxreaktionen und Stoffchemie!
in eine kleine Vertiefung gegeben und mit einem Streifen Mg-Band als Ziindschnur (ca. 15 cm)
versehen. Dann wird der komplette Topf auf einen Ziegelstein im Freien gestellt und das Mg-Band
angeziindet.

a) Formulieren Sie die Reaktionsgleichungen fiir die Verbrennung der Ziindschnur, fiir die Reak-
tion der Ziindmischung und fiir die Hauptreaktion des Gemenges!

b) Welche Sicherheitsvorkehrungen miissen Sie treffen und warum?
¢) Wie wird diese Reaktion in der Literatur genannt und woflir wird sie verwendet?

18
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Aluminium
Thermitreaktion

fliissiges Fe fliet durch das Loch
herunter (Temperatur bis zu 2400 °C)

In einen feuerfesten Tontopf mit einem Loch (das mit Alufolie zugedeckt wird) unten wird eine
Thermitmischung (Fe,O; und Al) gegeben. In diese Mischung wird eine Wunderkerze (bestehend aus
BaO, und Mg) hineingesteckt. Der Tontopf wird dann mit einem Deckel zugedeckt und in eine
Halterung gestellt, sodass er iiber einen weitern Tontopf, der in einem GefdB mit Sand steckt, hdngt.
Zur Sicherung wird das GefdB mit dem Sand auf eine feuerfeste Unterlage gestellt. Die Wunderkerze
wird dann angeziindet. Sobald die Abbrandfront der Wunderkerze die Thermitmischung erreicht hat,
ziindet sie diese, die dann in einer sehr exothermen Reaktion unter Feuererscheinung und Funkenregen
reagiert. Fliissiges Eisen fliet aus dem Loch des Tontopfes in den anderen sich darunter befindenden

Tontopf und gliiht (Rotglut) noch sehr lange. 4

Aluminium

Fe-Stiick

fliissiges Fe Schlacke Magnet

Wenn der Tontopf mit dem Eisen sich vollstdndig (Vorsicht: Rotglut sehr sehr heiB) abgekiihlt hat,
wird die Schlacke entfernt und der Eisenblock wird herausgeholt.

Fe,O5 + 2 Al—2 Fe + Al,O3

19
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3. Fiir ein Demonstrationsexperiment wird in einem Blumentopf ein Gemenge aus 29g
Eisen(Il)-oxid, 10.4g Aluminium-GrieB und 0.6g Al-Pulver hergestellt. Als Ziind-
mischung dient ein Gemenge aus Kaliumpermanganat und Eisenpulver im Massen-
verhiltnis 1:1. Die Ziindmischung wird in eine kleine Vertiefung gegeben und mit einem
Streifen Mg-Band als Ziindschnur (ca. 15¢m) versehen. Dann wird der komplette Topf auf
einen Ziegelstein im Freien gestellt und das Mg-Band angeziindet.

a) Formulieren Sie die Reaktionsgleichungen fiir die Verbrennung der Ziindschnur, fiir die
Reaktion der Ziindmischung und fiir die Hauptreaktion des Gemenges.

Ziindschnur: 2Mg+0; —2MgO 3 Punkte

Ziindmischung: 2 KMnOs +2 Fe — Fe203 + MnO: + KaMnOj3 T
(2 KMnO4 + 2 Fe - Fe;03 +2 MnO: + K>0)

Hauptreaktion: 2 Al + Fe203 - ALO: +2Fe 3 Punkte

b) Welche Sicherheitsvorkehrungen miissen Sie treffen und warum?

Wegen der sehr stark exothermen Reaktion (Eisen ist geschmolzen!) ist eine feuerfeste
Unterlage und ausreichender Sicherheitsabstand erforderlich. 2 Punkte

¢) Wie wird diese Reaktion in der Literatur genannt und wofiir wird sie verwendet?

Aluminothermische Reaktion zur Herstellung von Metallen aus ihren Oxiden. 2 Punkte

20
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1 1 . . : , N Quelle: Prof. Daumann
Stex-AUfga benbei Spie le: 4) Beschreiben Sie das Verfahren der Iodometrie anhand der Bestimmung der Konzentration von
Cu®* -lonen (mit Reaktionsgleichungen)’ Redoxtitration!

Amylosehelix mit der

Maonomereinheit:

* Das Schlagwort lodometrie steht fur die vielfaltigen Moéglichkeiten zur Durchfiihrung von "
Redoxtitrationen unter Beteiligung des Redoxpaares (I,/17 157/1). \D,\S;g
HO

* Als Indikator wird bei iodometrischen Titrationen oft Starkel6sung hinzugefigt. OH

* Amylose ist der Anteil der Starke, der aus kettenférmigen Makromolekdilen besteht. Diese Molekile |
sind aus bis zu 10.000 Glucoseeinheiten aufgebaut. In Anwesenheit von lod (und lodid) bildet sich eine L
tiefblaue Einschlussverbindung: die sogenannte lodstarke.

* Reduktionsmittel konnen direkt mit einer lod-MaRll6sung titriert werden. Typische Beispiele sind die
Reaktion mit Schwefelwasserstoff

* Bei der Bestimmung von Oxidationsmitteln wird die Probeldsung zunachst mit (liberschiissigem)
Kaliumiodid versetzt, sodass in einer Redoxreaktion lod (bzw. Triiodid) entsteht. Beispiele sind die
Reaktionen von lodid-lonen mit Kupfer(ll)-lonen:

* Anschlieffend wird die Stoffmenge des gebildeten lods mithilfe eines geeigneten Reduktionsmittels
bestimmt. In der Praxis verwendet man eine Natriumthiosulfat- Mal3lésung. Thiosulfat-lonen werden durch
lod (bzw. Triiodid) zu Tetrathionat-lonen oxidiert. 21
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IOdomEtrie Quelle: Prof. Daumann

-> Titrationsverfahren in der chemischen Analyse Redoxtitration!

lodometrie: Die lodometrie ist eine chemische Analysemethode, die zur quantitativen Bestimmung von verschiedenen
Substanzen genutzt wird. Sie gehort zu den titrimetrischen Analyseverfahren, und beruht auf der Umwandlung von lodid-lonen
(I7) in lod (1,) bzw. umgekehrt. Mit der lodometrie lassen sich sowohl auf I~ oxidierend wirkende als auch auf I, reduzierend
wirkende Analyte quantitativ bestimmen. Oxidierend wirkende Analyte oxidieren lodidionen zu lod, wobei die entstehende
lodmenge ein MaR fiir die Analytmenge ist. Beispiel fur die iodometrische Bestimmung von Cu?*: Die Stoffmenge an I, ist
genau halb so groRR wie die Stoffmenge des Analyten (Cu?*). Die bei der chemischen Reaktion entstandene lod-Stoffmenge wird
durch eine Titration quantitativ ermittelt. Dazu wird die nun iodhaltige Probe im schwach sauren pH-Bereich (im alkalischen
wird das Thiosulfat zum Sulfat oxidiert) mit Natriumthiosulfat-MaRl6sung (Na,S,0,) titriert. Dabei wird das lod wieder in
lodidionen tberfiihrt. Am Aquivalenzpunkt ist diese Reaktion gerade vollstindig abgelaufen, und aus dem Volumenverbrauch
an Mal3losung bis zu diesem Punkt kann auf die vorhanden gewesene lodmenge geschlossen werden. Je hdher der Verbrauch
an Mal3losung, desto hoher war die Stoffmenge an lod und desto hoher war letztendlich auch die Stoffmenge des Analyten. Da
nicht direkt der Analyt titriert wird, handelt es sich bei der lodometrie zur Bestimmung oxidierend wirkender Analyte um eine
indirekte Titration.
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https://www.titrationen.de/titrationstypen-
nach-reaktionsart/redoxtitration/iodometrie/

lodometrie

Methode der MalRanalyse: geeignet zur Bestimmung von Oxidationsmitteln und Reduktionsmitteln

Bestimmung von OXidationsmitteln: ° arbeiten im sauren Medium

 lodidldsung im Uberschuss
* elementares lod wird freigesetzt

H202 + H2804 + 2 K| ——> K2804 + 2 Hzo + |2

NaOCI + H2804 + 2 K| ——> K2804 + NaCl + Hzo + |2

lod reagiert mit Uberschussigen lodidionen = Bildung des wasserldslichen Triiodidkomplexes = so bleibt lod der Losung

Iy + KI —— K][l4]
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Titration mit Thiosulfatlosung - genaue lodmenge wird erfasst - dadurch urspringliche Menge an Oxidationsmittel
berechenbar

I, + 2 Na,S,0; —> 2 Nal + Na,S,0¢ Natriumtetrathionat

lod: braune Farbe - Erkennen des Endpunktes der Titration auch ohne Indikator moégliche, aber besser: gegen Ende der
Titration (Losung wird hellgelb) Starkelésung zugeben - Losung wird blau, da sich lod-Starke-Komplex bildet > am Ende
scharfer Umschlag von blau nach farblos = besser als Umschlag von hellgelb nach farblos

Starkelosung nicht zu friih zugeben, da sich noch groBere Mengen an lod in Losung befinden und die gebildete lodstarke
Ausflockt = Titration nicht mehr moglich

Losung muss schwach sauer sein, da im basischen Thiosulfat nicht zu Tetrathionat oxidiert, sondern zu Natriumsulfat

4 |2 + N828203 + 10 NaOH — 2 Na2804 + 8 Nal + 5 Hzo
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Nicht zu schnell Thiosulfatldsung zutropfen > értlichen Uberschuss von Thiosulfat vermeiden = in stark saurer Lésung zersetzt
sich Thiosulfat zu elementarem Schwefel und schwefeliger Saure, diese wird von lod zu Schwefelsdure oxidiert

N328203 + 2 HCl ——— > 2 NaCl| + S + H2803

Hy,SO3 + I, + Ho O —— H,S0, + 2 HI

Bei der Zersetzungsreaktion wird doppelte Menge an lod verbraucht - Ergebnis verfalscht

Bestimmung von Reduktionsmitteln:

* bekannte Menge lodlosung zutropfen
* Wegen Reduktion von lod zu lodid - Entfarbung (am Ende Zugabe von Starkelosung)

|, + Na,S —>2 Nal + S

I, + NaySO3 + HyO —— Na,SO, + 2 HI
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Redoxtitrationen

e Konzentrationsbestimmung durch Titration von Stoffen, die sich oxidieren oder reduzieren lassen.

e Je nachdem, ob das Titrationsmittel ein Oxidations- oder Reduktionsmittel ist, spricht man auch von , Oxidimetrie” oder
,Reduktometrie”.

e Eine Sonderstellung nimmt die ,lodometrie” ein.

* Neben den Ublichen Anforderungen ist bei Redoxtitrationen die Geschwindigkeit der Redoxreaktion (auch des
Indikators!) ein entscheidender Parameter. Deshalb missen oft Katalysatoren zugesetzt werden

Redoxindikatoren:

Es sollte sich um eine stark gefarbte Substanz handeln, die ihre Farbe andert, wenn sie oxidiert oder reduziert wird. Der
gewihlte Indikator sollte ein Umschlagspotential haben, das so nah wie méglich an das am Aquivalenzpunkt gemessene
Potential der Titration herankommt.

Der Indikator sollte sehr rasch und reversibel oxidierbar bzw. reduzierbar sein = nur relativ wenige ,,gute”
Redoxindikatoren. Allerdings wird haufig ein Farbwechsel im Redoxsystem selbst fir die Endpunktanzeige verwendet

(z.B. MnO,/ Mn?*).
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Stex-Aufgabenbeispiele:

Analytik )

2. 25 ml einer Oxalsiiure, HyC,0y4, enthaltenden Lsung unbekannten Gehalts werden im sauren

Medium mit einer 0,02 M KMnOy-Losung titriert. Es werden 20,5 ml KMnOy-Lésung verbraucht.

a) Stellen Sie die Reduktions- und Oxidationsteilgleichungen sowie die Gleichung fiir die
Redoxreaktion auf!

b) Wie grof ist die Oxals#iure-Konzentration der zu analysierenden Losung?

¢) Als Indikator der Titration dient die Eigenfarbe der MaBlésung. Welche Ursache hat die Farbe
dieser Losung?

— Charge-Transfer: siehe Koordinationschemie

exgAufgabenbeispiele

BRI

7. Analytik

Der Schwefeldioxid-Gehalt von Luft kann mitiels Hindurchleiten der Luft durch Wasser ermittelt
werden: die Menge der dabei gebildeten Schwefligen S#ure wird durch Redoxtitration mit Hilfe des
Oxidationsmittels Kaliumpermanganat bestimmt (man beachte: zuvor wurde das Wasser mil
Schwefelsture leicht angesfiuert, um die Bildung von Braunstein zu verhindem).

7.1 Geben Sie die Reaktionsgleichung fiir die Reaktion von Schwefeldioxid mit Wasser an! Zeichnen
Sie die Valenzstrichformeln aller Reaktionspartner!

7.2 Geben Sie die Redoxgleichung fiir die Reaktion von Schwefliger Silure mit Kaliumpermanganat an

und erkliiren Sie, wie Sie den Endpunkt der Titration ermitteln!

7.3 Nach Durchleiten von 1000 Liter Luft durch Wasser verbraucht die resultierende Liisung
2.5-10°% mol Kaliumpermanganat bis zum Endpunkt. Geben Sie an, wieviel mol SO; (bezogen auf 1
mol Luftteilchen) in der Luft enthalten waren (Hinweis: unter Standardbedingungen von 1 bar und
25 °C pimmt | mol Gas ein Volumen von 24.8 Liter ein)!

Redoxtitration!
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Permanganometrie: z.B. Bestimmung der Masse an Oxalat-lonen in einer wassrigen Losung durch

permanganometrische Titration

3 + 2
o -~ = + ¢ -+ ¥
5 (L0 + 2 MuO, « 46 HY A 2 Ha™T t 10 O, + A, 0

ole Wit %rbios
>
7 X
w® Y,
e \/{
GO o i s Je(=o
Vo d - " G\ o . .
il &) <+ 4
[U/ /
Ox ole

4, Chromat-Ionen reagieren mit Oxalat-lonen in wéssriger Losung unter Bildung eines Gases und
einer Farbverinderung. Diskutieren Sie den Verlauf der Reaktion unter Verwendung geeigneter
Gleichungen und geben Sie die Struktur des chromhaltigen Produkts an!
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v gdaxtitration

Bildung Schwefeliger Sdure SO, + H,0 - H,SO; H0 + 50;

H: 505
HyS0; + He0 =——= HS0y +H;0" Zusatz:

HS0y 4+ H,0 == 80, + H;0"
Strukturformeln:

SO,+H,0 —— H,S0,
@g,; Sulfurous acid SO _+HO H. SO
37 M2 2°¥
0 S
=
—® _® I g CO,+H,0 —= H,CO,
S\ N H-0-"""N0-H
'O// \O/\ ) 5 /O/ \O‘ \(I) 2NO,+HO — HN02+HN03
h \/ . a0 kj 0
E
Oxidation: SO3% + 3H,0 ——» SO,2+2e +2H30" |5
@_75*_{_] ) @_EJ'_{_:J s _E_J'_@f Reduktion:  MnO, +5 e + 8 H;0* ——— Mn?* + 12 H,0 |-2
== AR o
i i
'Q"“H QI Ql_ Redox: 2 MnO4 + 5 SO3% + 6 H30* —— 2 Mn2* + 5 SO, + 9 H,0
Schweflige Sdure H, 50, Hydrogensulfit HS0. St SCI-3-"
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ManganomEtrie Quelle: Prof. Daumann

a) Formulieren Sie die Reaktionsgleichung fiir die Reaktion von Fe*" mit Kaliumpermanganat bei
pH 2.
Zeigen Sie quantitativ die Abhangigkeit dieser Reaktion vom pH-Wert!

Redoxtitration!

* Man nutzt das Oxidationsvermogen von Permanganat-lonen, um den
Gehalt oxidierbarer Stoffe in einer Probelésung zu ermitteln.

* So kann der Gehalt an Eisen(ll)-lonen durch Titration mit einer
Kaliumpermanganat-Losung bekannter Konzentration (Mal3l6sung)
bestimmt werden.

* Entsprechend der Stochiometrie dieser Reaktion werden pro Mol Eisen(ll)-
lonen 0,2 mol Permanganat-lonen benétigt.

 Wahrend der Titration werden Permanganat-lonen zu beinahe farblosen
Mangan(ll)-lonen reduziert. Ist das gesamte Eisen oxidiert, farbt bereits ein 1+ - +
kleiner Uberschuss an Permanganat die ganze Lésung rosa. Der JFe {Eq} + Mn{}*i{aq] +8H [Eq}
Aquivalenzpunkt der Titration kann also ohne Zusatz weiterer Reagenzien 1, 7,
(Indikatoren) mit bloBem Auge sehr gut erkannt werden, die Titration ist — SFe”"(aq) + Mn™(aq) + 4H,0(1)

selbstindizierend.
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Quelle: Prof. Daumann

Bromatometrie

' RedOXtitration ! Latscha- Linti - Klein
Allfgabe 1 Analytische Chemie

Chemie-Basiswissen Il

Stellen Sie die Stoffgleichung flir die bromatometrische Bestimmung von Aatimon(IH)-chlorid (SbCl;) .' R —
mit Kaliumbromat (KBrOs) in salzsaurer Losung auf! Das Brom liegt nach der Reaktion in der nied-
rigsten méglichen Oxidationsstufe vor, das Antimon als SbO;”-Anion. Geben Sie auch die Tellglel
chungen fiir Oxidation und Reduktion separat an!

* Durch Komproportionierung entsteht aus Bromid in
Gegenwart eines UberschuR BrO, - elementares
Brom Br, (braune Farbe). Die Eigenfarbe des Broms
reicht in verdinnter Losung nicht zur
Endpunktsbestimmung aus. Deshalb wird die
Oxidationswirkung der Halogene auf organische Bestimmung von Antimon(III)

Verbindungen genutzt, um organische Indikator- B0, + 6H* +6e —— Br + 3H,0
Farbstoffe zu entfarben. Die Reaktion verlauft

langsam, weshalb am Aquivalenzpunkt vorsichtig Sh3+ — Sb** + 2 /x3
titriert werden muss.

BrO; + 5Br + 6H* — 3Br, + 3H0

. . BrO;- + 6 H* + 3 5b¥+ — 35b%* + 3H,0
- mit Indikator! -
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SteX'AUfga be n be i S p i e I e. Frithjahr 2013 _ ___ Einzelpriifungsnummer 44113

Aufgabe 5: |
. ‘ . - . . . 42  Berechnen Sie die EMK einer galvanischen Zelle, die aus den Halbzellen
Die N tsche G 1 bt d anftital; B hre by R d h der 1 - [ v 1 . . . . > .
Scﬁen?;ﬁ:;_w leichung erlaubt die quantitative Beschreibung von Redoxgleichungen oder galvani  Zo/ZnPICu® ICu gebildet wird, wenn bei 25 °C die Konzentrationen der Zn*- bzw.
Cu?*-Ionen 0,1 mol/L. bzw. 107 mol/L betragen!
a) Formulieren Sie die allgemeine Nernstsche Gleichung und erkldren Sie die avfiretenden Begriffe! [E(](an YZn) =-0,76 V; Eo(Cuz'J’(_Zu =+(,34 V.|

b) Was versteht man unter der elektromotorischen Kraft (EMK) einer galvanischen Zelle und wie ist

sie mit der enisprechenden Gibbs Energie Ar( und der Nemstschen Gleichung verkntipft?
7.) Redoxreaktionen .

©) Skime\;;,m} S}ic Ci[lle ngivini;d;? Zifu Etu[l;_d ?rl;llﬁéfn Sie ;“e Bestandieile und die ablaufenden Pro- a) Formulicren Sie die Redox-Reaktion von Wasserstoffperoxid mit Fe?*-lonen in saurer wissriger
zesse. Wolche galvansche Letle il Lamel-blementt Ldsung (Teilgleichungen und Gesamtgleichungen sind anzugeben)!
b) Erkldren Sie die pH-Abhéngigkeit dicser Reaktion mit Hilfe der Nernst’schen Gleichung!

d) Betrachten Sie die folgende Reaktion:
Fe (s)+ Cly(g) — Fe*'(aq)+ 2 CI' (aq)

Berechnen Sie die zugehdrige elckiromotorische Kraft fiir 25°C in Wasser. iuft die Reaktion bei
Standardbedingungen freiwillig ab? Verwenden Sie hierzu die folgende Tabelle der Standardpo-
tenziale.

]‘3;’ in ?;r;espondicrcndes Redox- Ox/Red é E I e k t roc h em i e !

1136 | Chg)+2e ==2C Cl/ CI
+0,80 Ag'(ag) + e === Ag(s) Ag'l Ag
-0.44 Fe™ (aq) + 2 === Fe (s) Fe”'[Fe

¢) Das Zellenpotenzial von Konzentrationszellen héingt nur von dem Konzentrationsverhdltnis und
der Anzahl der tibertragenden Elektronen ab, nicht aber von dem Redoxpaar selbst. Begriinden
Sie!
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Stex-Aufgabenbeispiele:  Frihjahr 2022 Binzelprifingsnummer 44114

6.1

0.2

Daniell-Element als elektrochemisches Schulexperiment (Angabe: Standardelektrodenpotential aus
Spannungsteihe Eecupwce = 10.34 V, E®znsizwe = -0.76 V)

Um das Konzept der Spannungsreihe und unterschiedlich edle Metalle in einem Vorexperiment zu
verdeutlichen, fiillen Sie ein Becherglas mit einmolarer Kupfersulfatisung (tiefblau) und ein zwei-
tes mit einmolarer Zinksulfatibsung (farblos)! Danach schiitten Sie melallisches Zinkpulver in die
Kupfersulfatlésung (Exp. 1) und Kupferpulver in die Zinksulfatlssung (Exp. 2)!

a)
b)

c)

a)

b)

Erlsutern Sie mit ciner kurzen Begriindung, warum nur in einem Experiment etwas passicrt!
Geben Sie die Reaktionsgleichung des Experimentes an, bei dem die Reaktion stattfindet!
Geben Sie an, welche verschiedenen Beobachtungen unmittelbar gemacht werden kdnnen, um
das Stattfinden und damit die Freiwilligkeit der Reaktion zu belegen!

Skizzieren Sie ein Daniell-Element mit jeweils einmolaren CuS04- und ZnSO4-Losungen in
zwei Becherglisern, dic iber eine KCl-Salzbriicke verbunden sind; an den eintauchenden Cu-
und Zn-Metallblechen schlicfen Sie ein hochohmiges Voltmeter an, um die zugehérige EMK
(elektromotorische Kraft, historische Bezeichnung fuir die reversible Ruhespannung in Volt ei-
ner stromlosen galvanischen Zelle) zu messen! Wichtig: bezeichnen Sie in der Skizze Plus- und
Minuspol des Daniell-Elements sowie die Zuordnung ,,Anode® und ,,Kathode™!

Geben Sie die ablesbare Spannung U im stromlosen Zustand (= EMK) dieses konkreten
Daniell-Elementes an!

Danach baunen Sie cine 2. Zelle mit gleicher 1 mol/L CuSO4-Konzentration, jedoch mit einer
0.001 mol/L. ZnS0s-Losung. Geben Sie an, ob die abgelesene Spannung U am Volimeter jetzt
griBer oder kleiner ist im Vergleich zur 1. Zelle (kurze Begriindung; genauver Zahlenwert von
U ist nicht erforderlich, kann aber angegeben werden)!

6.3 Im Anschluss iiberbriicken Sie das Voltmeter der 2. Zelle mit einem Kabel (Kurzschluss), so dass
jetzt Elcktronen flieflen kénnen und die lokale Redoxreaktion aus dem obigen Vorexperiment in
den beiden Becherglisern getrennt an den Metallelektroden stattfinden kann.

a) Welche Spannung messen Sie withrend des Uberbriickens am noch angeschlossenen Voltmeter
und welche Teilreaktionen finden jetzt an den jeweiligen Metall-Elektrolyt-Grenzfldchen statt?

b) Welche Reaktionen laufen jetzt iiber lingere Zeit (Tage) in den beiden Bechergliisern a0, was
auch zum Teil beobachtbar ist? Geben Sie auch an, wie sich die Spannung im Laufe der Zeit
sindert, wenn Sie zwischenzeitlich kurz das Uberbriickungskabel entfernen, um die aktuelle
EMK mit dem Volimeter messen zu kénnen!

- Elektrochemie!
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Galvanische Zellen

Elektrochemische Zellen
Elektronenleiter

Elektronenfluss

e—e ;
_— lonenleiter

Kathode

Anode S:alzbrucke e

In einem elektrochemischen Prozess wandelt man

Elektrolytiosung a) entweder chemische Energie einer spontanablaufende Redoxreaktion in elektrische

Energie um ‘

galvanische Zelle:

Reduktion an
der Kathode
Cu?*+2e = Cu *  Primarzellen, Batterien, kdnnen nur einmal entladen und nicht wieder aufgeladen werden

*  Sekundirzellen, Akkumulatoren, sind wiederaufladbar
= Brennstoffzellen wandeln chemische Energie eines kontinuierlich zugefiihrten Brennstoffes und
eines Oxidationsmittels in elektrische Energie (keine Energiespeicher, sondern Energiewandler).

Oxidation an der
Anode
In=> In? + 2e°

a) Galvanische Zelle

spontane Reaktion zieht Elektronen von der
Kathode, wo die Reduktion stattfindet, und
setzt sie an der Anode frei, wo die Oxidation
stattfindet

Beispiel: Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic

Cu®*+Zn=> Cu+2Zn%

In einer elektrochemischen Reaktion
laufen Reduktion und Oxidation rdumlich
voneinander getrennt. Elektronentransfer
(ET) findet nicht in direktem Kontakt
zwischen den Reaktanten, sondern auf
einem externen Weg, uber einen Strom-
bzw. Elektronenleiter statt. So flieBt ein
elektrischer Strom. Stromfluss durch
Lésung und Ladungsausgleich wird durch
das Bewegen der lonen des darin
enthaltenen Elektrolyten oder sogar
deren Austausch durch eine Salzbriicke
oder Membrane zwischen den Halbzellen
ermoglicht.
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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) 35

ZnSO, - Lésung
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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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Betrochtung des Elektronenibergangs in einer spontanen Redaxreaktion auf atomarer Ebene

EINE SPONTAN ABLAUFENDE REDOXREAKTION I

In einer elektrochemischen Reaktion
laufen Reduktion und Oxidation raumlich
voneinander getrennt. Elektronentransfer
(ET) findet nicht in direktem Kontakt
zwischen den Reaktanten, sondern auf

Elektronen
fer in dire
Kontakt

zwischen d

Reaktanten
einem externen Weg, uber einen Strom-
bzw. Elektronenleiter statt. So flielt ein
Atome i~ e elektrischer Strom. Stromfluss durch
T, D L., Losung und Ladungsausgleich wird durch

das Bewegen der lonen des darin
enthaltenen Elektrolyten oder sogar

deren Austausch durch eine Salzbriicke
0 oder Membrane zwischen den Halbzellen

° ermoglicht.
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Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic

Zwischen zwei Halbzellen in einem

galvanischem Element existiert

eine Potentialdifferenz in Form e
einer messbaren Spannung.

Platin-
Elektrode

Einzelpotentiale sind
experimentell nicht zuganglich!
(Nur Spannungsdifferenz moglich)

1-molare
‘ CuSO,-Losung

Ionenbriocke §

-> Potentiale werde im Vergleich
mit einer
Normalwasserstoffelektrode
gemessen, deren Potential
definitionsgemald auf 0.0 V
festgelegt ist.

https://www.microchemicals.com/de/produkte/galvanik/galvanik_elektrochemie_theorie.html

Bestimmung des Normalpotenzials eines
Metalls (in diesem Beispiel Kupfer, linkes
Becken) bezogen auf eine Standard-

Wasserstoffelektrode (rechts). .
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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

Salzbricke H2
Py,* 1.013bar
Standardzinkelektrode Standardwasserstoffelektrode
a) E=E, =-076V
Voltmeter
(i — f\ " —-—
Y,
Salzbriicke H,
Py,=1.013bar
Standardkupferelektrode Standardwasserstoffelektrode
b) E=Egu =+034V
2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie
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Messung von sog. Standardpotentialen, der einzelnen Systeme unter
Standardbedingungen (25° C, [X"*] 1 mol/I) im Vergleich zur
Normalwasserstoffelektrode

Reduzierte Form  — Oxidierte Form  +  Anz Elektronen | E'inV

- Tabellarische Anordnung Fiq i Faw : 2e- i
nach steigenden Potentialen Me = Ay ’ 3 e
- 20';“] — Clg.m + 28~ +1,36

nennt man Elfaktrochemlsche e =  Ometion - . e
Spannungsreihe Pl - Py, . 26 41,20
EBI',;“] = Bl'zm + 28~ +1,07

HQ,:“ —_— Hg[z;m + 28~ +0,85

. Adis) = Agi, . 1e- +0,80
Konvention: 20, — b + 2a- +0,54
Ox"* + ne = Red. 40H,,, = Oyy+2H0, + de- 40,40
(Reduktjonspotentfaj‘) Cug — Culty - 2g- +0,35

+ 0 — 20, s - 0
Z-B-: 2H+ + ze- 9 H2 HamphEHﬁi: —_— E:bi - zﬁ 0.13
L] . () - 8- —

(Normalwasserstoffelektrode) R — e " = =
FE'“r _— Fe:zn:.'" * 28~ =041

A = S + 2e- -0,51

Zm;:. == anzm:" 2o~ =076

Al = Al 3e- -1,66

40
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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 —_— F2 + 2e” + 2,87 ©2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie 41
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Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic

* Das Redoxpaar mit dem positiveren Potential oxidiert das mit dem negativerem
Potential und wird dabei selbst reduziert

* Oxidierende Wirkung nimmt mit steigendem Potential zu (F,: starkes Oxidationsmittel)

* Reduzierende Wirkung nimmt mit fallendem Potenzial zu (Na: starkes Reduktionsmittel)

z.B. Reaktion von Aluminium und Brom

APt + 3e > Al -1,66V
Br, + 20 - 2Br 1,065V

Potential von Br, > Potential von Al: Brom oxidiert Aluminium

2Al + 3Br, - 2AIBr,

42
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Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic

AL L
He
1314V 15[V 1§V A7VIE
cl[~n]|fo
+1,23
— —— Die unterschiedlichen Standard-
2 A" | potentiale innerhalb der Haupt-
k || gruppen des Periodensystems. Die
ir™ I« | @M starksten negativen Werte
sind im s-Block zu finden,
J— § ) die am starksten positiven Werte
| | [ v« | inder N&he von Fluor.
s \ >,
i [ & |
+0,20

Archiv 43
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= Gegenseitige Umwandlung von elektrischer und chemischer Energie
= \organge:
- Quantifizierung!
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

44
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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) 45
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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 46
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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® +

47
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b) Was versteht man unter der elektromotorischen Kraft (EMK) einer galvanischen Zelle und wie ist
sie mit der enisprechenden Gibbs Energie AzG und der Nernstschen Gleichung verkntipfi?

Zusammenhang zwischen EMK = AE und AG:

AG der Anteil an Enthalpie, der in Nutzarbeit (hier elektrische Arbeit, W,)
umgewandelt werden kann

Elektromotorische Kraft: EMK (Zellspannung oder Urspannung)

Potenzialdifferenz zwischen zwei Elektroden (A E = E, - E,) Elektromotorische Kraft EMK
Standard EMK AE® : Alle Reaktionspartner liegen im Standardzustand vor W_=QU=QAE

/ / Ladung F =96485 C/mol

AG® = —nFAE®

AE =E, . —E, = EMK

AG° <0 AE° > 0 Die Reaktion lauft ab

+: Reaktion lauft ab
ARD — AG° >0 AE® <0  Die Reaktion lauft nicht freiwillig ab

\ -: Reaktion luft nicht ab

RT
AG° = —RTInK —/ AE° = —Fln}( reversible Zellspannung (EMK)
n

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
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Zusammenhang zwischen EMK = AE und AG:

AG der Anteil an Enthalpie, der in Nutzarbeit (hier elektrische Arbeit, W,)
umgewandelt werden kann

W,_,=QU=QAE
/ / Ladung F = 96485 C/mol
AG®° = —nFAE®

AG° <0 AE° >0 Die Reaktion lauft ab

AG° >0 AE° <0 Die Reaktion lauft nicht freiwillig ab

RT
AG° = —RTInK ——— AE° = —F]n[{ reversible Zellspannung (EMK)
n

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic 49
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Nernstgleichung

Zur Berechnung von Elektrodenpotentialen unter nicht Standardbedingungen

@eﬁw Nernstsche Gleichung und erkléren Sie die@
RT a . .
E=E'+—In—= Nernstgleichung
ZF Ared

0,059V a
log—=

dred

MitT=25" C(298K): E=E0+

E%: Standardpotential aus Spannungsreihe
T: Temperatur in Kelvin

F: Faradaykonstante 96485.34 C/mol

R: Gaskonstante 8.31447 J/molK

z: Anzahl der Ubertragenen Elektronen Walter Nernst
a: Aktivitat 1864-1941

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic 50
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N

AG = AG® + RTInQ \
31 \ Reaktionsquotient

—nFAE  —nFAE®°
Entspricht K unter Verwendung

- der momentanen Konzentration
AE = AE° — ﬁan = 0,059V

Ox+ e~ = Red

RT _[Red]

AE = AE° —
°F | [0x]

aox ~ [0x]
0,059V [0x] Area ~ [Red]

In ed]

AE = AE° +
E
l ) Vorhersage von Redoxvorgangen auch bei anderen

Konzentrationen maoglich.

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic 51
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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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CHEMIE UND PHARMAZIE

gkifochemie

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) 52
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Konzentrationszellen Konzentrationszellen @
Galvanische Zelle, die aus zwei gleichen Halbelementen besteht, die Anode L Kathode
sich nur in der Elektrolytkonzentration unterscheiden. Cu = —  Cu
Cu2+
2.B.0.01 M CuS0O,//0.1 M CuSO, o) i Q
, , . Cu? =7 ~ C
Gleichgewicht an der Elektrode: cotireuso, I u

Cu «——— Cu® + 2e

Je kleiner (groRer) die [Cu?*], desto weiter verschiebt sich das Glgw. auf die rechte
Anode:  0.01 M Oxidation: Cu

Membran
Oxidation findet immer in Zelle mit der kleineren Konzentration statt!

>

“mke) Seite. Kathode: 0.1 M Reduktion: Cu?* + 2 =

- Elektronendichte an der Elektrode in der Zelle mit der kleineren
Konzentration ist erhdht

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic

Cu?* + 2e
Cu

53
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Nernstgleichung fiir Konzentrationszelle (AE =E, ., - E,) Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic

E,eq. Reduktion in Zelle mit der hGheren Konzentration

0.059V  [Ox] 0.059V 0.1

Ered = E0 + > lng[Red]=50+ > llr.‘:g1

E.x: Oxidation in Zelle mit der kleineren Konzentration

0.059V [Ox] 0.059V  0.01
— 0 0
Eox = E° + > [R d] =E"+ 5 log 1
0.059V 0.1
AE=E, -E,= ———logzor =0.0259V

AE ist positiv - Reaktion lauft ab

* Je groRer der Konzentrationsunterschied in den beiden Zellen, desto groRer wird AE

* Reaktion kommt zum Stillstand, wenn [Cu?*] in beiden Zellen gleich -
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A

Stex-Aufgabenbeispiele:

4.2. Elcktrolyse

Bei der Elektrolyse einer 0,1-molaren wissrigen NaCl-Lésung entsteht als gasformige Komponente
Chlor, (E(Na"/Na) = =2.714 V; F2(0/11,0) = +1,229 V; EYC1y/CI") = +1,360 V)

a) Eigentlich miisste SauerstofT statt Chlor entstehen. Was ist die Ursache?
b) Welche Spannung muss bei der Elektrolyse mindestens angelegt werden? Nehmen Sie hierbei
an, dass dic unter a) genannte Ursache beim Chlor nicht auftrift!

6. Korrosionsschutz

Gebrauchsmetalle verindern sich unter atmosphiirischen Bedingungen, da sie korrodieren, Korrosions-
effekte beruhen auf der Oxidation von Metallen.

a)  FErkldren Sie anhand von Reaktionsgleichungen die Begriffe Sdure-Korrosion und Sauerstoff-
Korrosion und geben Sie jeweils ein Beispiel an!

by  Welches sind einfache MaBnahmen zum Korrosionsschutz?

55
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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
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Auwedl (o Auoves

. 1A F a4\ c;kQ_
Elektrolyse einer NaCl-Losung k@:\ . 7 o s i w%%w\
w{wym“\ : . -
g L= g dE
o 1,0 = HOF~OH™ - sS4
H, 1] cl = -
7 e_(—e lle'<—e‘ e;i*z e O ZH*Jr OH
- +_"'6,. 2dt 1 2e” D Hoqy
ol [FB0G =, S| o] 2o aze >t r 204
ol Necg=| 7
o| |€Ha0T .
Nat OH™ 2

gf gamt =€ alcdey

http://www.chemienet.info/7-el3.html

2 8,0 XINAT 42 e =) "qz/(s) - cg(%) + 2 Aty 2on

No{_ CL o S Q.\AU‘-"V\,\?:C;-‘ c7

2\ Nec



LUDWIG-
I_MU i Axiuians: B FAKULTAT FUR
MUONCHEN CHEMIE UND PHARMAZIE

-~

’

Elektrolyse

b) oder umgekehrt, elektrische Energie in chemische Energie um. So wird elektrische
Energie gespeichert, wobei elektrische Energie eine Redoxreaktion erzwingt.

4

Elektrolyse:

Stoffgewinnung, Galvanik (Metallabscheidungen), Laden von Akkumulatoren,
Elektrolytische Raffination (Reinigung von Metallen)

Lo " gkifochemie

Galvanische vs. Elektrolyse Zelle

Galvanische Zelle: Zn/zZn?*//\,/I

Elektrolyse von Znl,

Anode: Zn = Zn?* + 2e
Kathode: |, +2e > 2I

Anode: 2I" > |, + 2e
Kathode: Zn?* + 2e > Zn

Anode: Minuspol
Kathode: Pluspol

Anode: Pluspol
Kathode: Minuspol

Stromfluss:
Anode zu Kathode, - zu +

Stromfluss
Anode zu Kathode, + zu -

Spontane Reaktion
Redoxreaktion liefert Strom

Redoxreaktion findet statt solange
Gleichspannung angelegt wird

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
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Faraday-Gesetz

Faraday Gesetz zur quantitativen Bestimmung der

bei der Elektrolyse umgesetzten Stoffmengen Q = nzeN, = nzF Ladungsmenge zur Abscheidung von n mol

Um 1 mol eines einwertigen lons abzuscheiden braucht eines lons mit der Ladung z

man die Ladungsmenge Q von 1 mol Elektronen

z.B.Na* + e —>Na Q: Ladungsmenge in [C]

Q =—zF m: abgeschiedene Masse
M: Molare Masse

Ladungsmenge eines mols e’ F: Faradaykonstante Michael Faraday Z: Ladung des lons

AT e: Elementarladung
Um eine beliebige Stoffmenge n eines z-wertigen lons abzuscheiden bendétigt man n M Q Berechnung der durch Ladungsmenge O
mal die Ladungsmenge Q von z mol Elektronen m = - X 7 abgeschiedenen Masse m

Q = nzeN, = nzF

2+ =
z.B.Cu* + 20 =>Cu n: Stoffmenge

z: Ladung des lons

Q=1x2xF
N,: Avogadro-Konstante

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic 59
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Wie viel g Kupfer scheiden sich ab, wenn ein Strom von 0,75 A 10 min lang abgeschiedene Masse m:
durch ein wassrige CuSO,-Losung geleitet wird? (M(Cu) = 63,5 g/mol)

A wela® Madq
- 4

Cu2t + 2e = Cu M L o ?Ql(}\/\b\"\c:*.i N\LK
M/l‘. e
= = B l"r faved lco w59
i v Cu)Ye
Q aus Zeit und Stromstarke £ ko VT PoNinRese
mola v
Q=t x1=0,75A x 600s =450C (C = As) T
Aiwuﬂbvﬁw\aca\(,
M_Q_
m=—X F

= 63,5 g/mol/2 x 450 C/96 485 C/mol =0.148 g

Z

L= 1t
g\/ 2
a Wi
dow sta Hlu

60
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b) Wie viel Kupfer scheidet sich ab, wenn eine wissrige CuSO, - Losung 20 min bei 0.5 A elektro- 43, Fledrogravime trie

Aus einer NiZ*-Lisung scheidet sich bei einer Elekirolyse mit 2,50 A Stromstitke in 15 min das

Isiert wird? (F= 96485 C - mol ) Nickel nabezu vollstindig ab (1 F = 96485 As). Berechnen Sie die Masse an abgeschiedenem
Nickel!
E!.ektrogralvimetrie_: Ele!<trogravi_metrie ist eine Elektrolyse zur Bes'Fimmung von Metall(kation)en in Faraday-Konstante:
Losung, Fallungsmittel ist elektrischer Strom (Elektronen), Abscheidung von Metall an Elektrode: F = 96485 C/mol

esuchte Menge = Gewichtszunahme Elektrode.
g g =6,022 - 103 mol1 - 1,6022 - 1019 C

Zum Quantitativen Nachweis von Kupfer! = Avogadro-Konstante  mal  Elementar-

ladung
Steht alles im Mortimer Chemie: Beispiel 22.1 @
Wie viel Kupfer scheidet sich ab, wenn ein Strom von 0,750 A 10 Minuten lang
durch eine wassrige CuSO4-Losung geleitet wird? VL
. .. . Die Elektrizitdtsmenge L ergibt sich aus der Stromstdrke | und der Zeit t: m- ZF
Auch Teil der quantitativen Analytik!
L=1-t=0,750A- 6005 =450 C m = abgeschiedene Masse
An der Kathode werden z = 2 mol Elektronen zur Entladung von 1 mol Cu?*- M | vl
lonen benétigt. Mit L = 96485 C wird die molare Aquivalentmasse Kupfer, 7 pULLENSUL oI ERL
M (3Cu)=1-63,5g/mol, abgeschieden; mit L = 450 C sind es: [ =Elektrizititsmenge
L 450C
= l ..... — =
m (Cu)=M(5Cu) : 2 63,5g/mol - 96285 o 0,148¢
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Einschub: Gravimetrie

H ;@ 2. Eine Verbindung setzt sich aus den Elementen Chrom und Chlor zusammen. Zur Analyse
der Verbindung wurde das gesamte Chlor in Silberchlond iiberfithrt. Welche empirische
Formel hat die Verbindung, wenn aus 8.61 g der Substanz 20.08 g Silberchlorid erhalten

5. Analytische Chemie
5.1. Gravimetrie wurden? (Molmassen [g/mol]: Cr 51.996; Ag 107.868; C1 35.453)
Eine Losung (950 mL), die Halogenidionen enthilt, wird mit 50 mL einer 0,1 molaren Ag'-Salzlésung 20.08 g AgCl = 0.14 mol; 0.14 mol C1=4.96 g Cl; 8.61 — 4.96 = 3.65 g Cr = 0.07 mol Cr
versetzt. Dabei entsteht nahezu quantitativ ein Niederschlag eines Silberhalogenids mit einem — CrCla
Trockengewicht von 938,00 mg. i 10 Punkte
a) Um welches Halogenid handelt es sich? ) i .
g ; 5. [6] a) Eine Verbindung setzt sich aus den Elementen Chrom und Chlor zusam-

b) Bei der vollstindigen Fallung hiitten theoretisch 938,86 mg Niederschlag entstehen milssen. men. Zur Analyse der reinen Verbindung wurde das gesamte Chlor in Silberchlorid

Wie hoch ist die Konzentration an Silberionen in der Lésung? uberfiihrt. Welche empirische Formel errechnet sich fur die Verbindung, wenn aus

c) Wonmit lésst sich der Niederschlag wieder in Ldsung bringen? 8.61 g der Verbindung 20.08 g Silberchlorid erhalten wurden

CrCly — x AgClI

M(AgCl) = 143.32 g mol™

n=m/M ergibt 0.14 mol AgCI

0.14 mol Cl enthalten (35.45 x 0.14) =4.963 g CI

m (gesamt) =8.61 g, d.h., m(Cr) =8.610 - 4.963 =3.647 g
n(Cr) =3.647 / 51.99 = 0.07 mol

n(Cl)/ n(Cr) = 0.14/0.07 = 2:1

Oxidation mit Cl,-Wasser So ergibt sich die Formel CrCls.
CHCly-Phase violett 62
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Stex-Aufgabenbeispiele: Kombination pH-Werte und Redox/Elektrochemie

- Friihi inzelpritfungsnummer 44113

_Fr[lh;ahr 2013 E zep £ - pH-Abhdngigkeit von Redoxpotentialen
Aufgabe8 _ _ . a)2cr > Cl, + 2e

. .. . 2

Wie #indert sich das Redoxpolential einer Lésung, die eine l:]-Mlsclumg von Mn” -Ionen und pH - unabhangig
MnO,-Tonen enthilt, wenn der pH-Wert der Losung durch Sdurezugabe von pH=4aufpll =3
ernicdrigt wird? Das Normalpotential fiir das Mn?"/MnO4 -Redoxpaar betrigt +1,51 V. Welches b) MnO, + 8H* +5e > Mn? + 4H,0
weitere Bﬁispiﬂl. einer pH"SUﬂSi.liVEﬂ Redﬂxreaktiﬂn kennen Sie? * H* kommt in Gleichung vor: - Potential pH — abhingig

* [H*] muss in Nernstgleichung miteinbezogen werden

g = po 4 0059V o [MnO4A~[H*]®

; S 8 . - ; . . : . 5 Mn?2+
a) Formulieren Sie die Reaktionsgleichung fiir die Reaktion von Fe** mit Kaliumpermanganat bei [ ]
pH 2.
Zeigen Sie quantitativ die Abhéngigkeit dieser Reaktion vom pH-Wert! Patential des MiOg/Mn=Systems stakt mit steigendem pH-Weit

- Oxidierende Wirkung wird schwacher
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Stex-Aufgabenbeispiele: Kombination pH-Werte und Redox/Elektrochemie

3. a) Zeigen Sie, dass das Redoxpotenzial des Halbelements MnO,;/Mn** pH-abhiingig ist!

b) Ab welchem pH-Wert ist bei einer Umsetzung mit einer 0,1 M CI"-Lsung keine Oxidation zu
Cl, mehr zu erwarten? (Angaben: ¢(MnOy) / c(Mn**) = 1,
E°(MnO,/Mn*") = +1,51V, ECL/CI) = +1,36V, mit Ausnahme der gegebenen
Konzentrationen sind Standardbedingungen anzunehmen)

pH-Abhangigkeit von Redoxpotentialen

10C1~ + 2MnOj; + 8H* - 2Mn?* + 8H,0 + 5Cl,

aj2c 3> Cl, + 2e

Oxidation: 2CI" - Cl, + 2e pH - unabhangig
b) MnO, + 8H* +5e = Mn%* + 4H,0
Reduktion: MIIO4' + 8H" +5e — Mn#* + 4H20 * H*kommt in Gleichung vor: - Potential pH — abhangig

* [H*] muss in Nernstgleichung miteinbezogen werden

0.059V  [MnO4”][H*]’

- 0
E=E"+ 5 og [Mn2+]

Potential des MnO,/Mn?*-Systems sinkt mit steigendem pH-Wert
- Oxidierende Wirkung wird schwacher
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Stex-Aufgabenbeispiele: Kombination pH-Werte und Redox/Elektrochemie

Kann man mit einer Lésung die Permanganat und Mn(ll) jeweils der Konzentration 1
mol/l enthdlt bei pH 3 Chlorid (1 mol/l) zu elementarem Chlor oxidieren?
(E(Cl,/2CI') = 1.36 V; E°(MnO,/Mn?* = 1,51 V)

10C1~ + 2MnOj; + 8H* — 2Mn?* + 8H,0 + 5Cl,
Oxidation: 2CI" - Cl, + 2e E,, = E?(da Chlorid 1 M)
Reduktion: MnO,” + 8H* + 5e = Mn?* + 4H,0

0.059V _[H*IP[MnO;] _ 0.059V _[H*]*1mol/L
0 = 0 —
5 08 [Mn?7] 5 8T Tmol/l

0.059V
log(1073)8 = 1.23V

7. Llektrochemie: Reaktion von Permanganat mit Chloridionen
Gegeben ist eine Losung, die ¢(Mn04") = 0,1 mol/L und c{Mn "y= 10” mol/L enthilt. Kann
man bei einem pH-Werl von 1 bzw. von 5 damit Chloridionen oxidieren (Beschreibung und
Rechenweg)? . .. .
AE=E. ., —E_ =123V—136V=—013V Gegeben sind: E? (MnO4 | Mn®) = 1,51 V und E%CL | CI) = 1,36 V

Reaktion lduft bei pH 3 nicht ab!

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic 68
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pH-Abhangigkeit von Redoxpotentialen

leichter Starkere
H —) —) —
P ‘L E T zu reduzieren Oxidationskraft
leichter Starkere
H —) — o —
P T E l zu oxidieren Reduktionskraft

Aber alles ist relativ und Redoxvermugen eines Redoxsystems ist abhangig vom
Redoxvermdégen des anderen Redoxsystems mit dem der Elektronenaustausch
stattfinden sollte!

Quelle: Prof. Ivanovic-Burmazovic
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Anwendungen Quelle: Prof. lvanovic-Burmazovic

Potentiometrie: Elektrochemisches Verfahren zur quantitativen Analyse. Messung der EMK in
Abhangigkeit von der Konzentration. EMK

Prinzipieller Aufbau: /@i
Messelektrode Bezugselektrode

Probelésung

Archiv

Bezugselektrode/Referenzelektrode: Elektrode mit konstantem Potential
Messelektrode: Elektrode mit verdnderlichem Potential (konzentrationsabhdngig)

z.B.: pH — Wert — Messungen, Redoxpotentiale, lonenkonzentrationen 20
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POtentiometrie Quelle: Prof. Daumann
* Die potentiometrische Titration ist eine maf8analytische Potentiometrische Titration:
Methode, bei der der Potentialverlauf in Abhangigkeit _ ) .
vom Reagenzzusatz aufgenommen wird. * Die Elektrolytlésung einer

elektrochemischen Halbzelle wird nach

* Diese Methode bietet einen Vorteil bei gefarbten oder ) .
klassischem Verfahren titriert.

triben Losungen.

* Prinzip: Messung der Spannung (Potentialdifferenz) * Die auftretende Veranderung der
einer Indikatorelektrode gegen eine Referenzelektrode Spannung der elektrochemischen Zelle
mit konst. Potential wird zur Aufstellung einer

 Grundlage: Abhéngigkeit der Spannung (des Potentials) Titrationskurve bzw. zur

von der Konzentration des Analyten (Nernst-Gleichung!) Endpunktindizierung der Titration

. . . herangezogen.
* Indikator- / Messelektrode sind ionenselektive £€208

Elektroden: schnelles Ansprechen auf bestimmtes lon
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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)|X(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
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Silber/Silberchlorid-Elektrode

Setzt man einem Ag/Ag* Halbelement Anionen zu, die mit Ag* ein schwerl6sliches Salz bilden (z.B. Cl-lonen), dann wird das
Potential nicht mehr durch die Ag*-Konzentration, sondern durch die Cl-Konzentration bestimmt
— Elektroden zweiter Art

Dann kann man schreiben:

Solche Elektroden eignen sich als Referenzelektroden, da sie leicht herstellbar sind und das Potential gut
reproduzierbar ist.
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Silber/Silberchlorid-Elektrode

Anwendung: z.B.: AgNO; mit lodid-lonen versetzen
- ) =G ey A - © - .

4E

OOSIV

- Agl fallt aus
—> Loslichkeitsprodukt: L = c(Ag*) - c(I) L%C et = —~

Konzentration der I-L6sung: c(I") = 10 mol/L
Wenn die Ag*-Konzentration der Referenzelektrode z.B. ist:

— durch das Messen der Ag*-Konzentration kann

+. — -1 =
das Loslichkeitsprodukt bestimmt werden C(Ag"; R) = 107 mol/L und AE = 0,832V

. - Q. -16
- Ag*-Konzentration wird erhalten: durch Messung der EMK > dann: c(Ag*) = 810" mol/L

einer Konzentrationskette aus dem Halbelement Ag/Agl/Ag* > Lng = 81077 mol?/L2
und dem Referenzelement Ag/Ag*:
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Elektrodenarten: Glaselektrode A
|
Elektrode 1. Art: z.B. Daniell-Element  ionenselektive Elektrode (Oxoniumionen) fir pH 1-12 el I
\":':..\_‘_‘_H‘_
. I~ =T
Elektrode 2. Art: z.B. Kalomelelektrode Aufbau (Einstabmesskette): f{;ﬂ:
Gaselektroden « dinnwandige Glaskugel mit Lésung von bekannten und konst. m/@ grm]  Fritte:
’ Diaphragma
_ | pH (Phosphatpuffer); pH =7 L \gf 2.B. porbse
Dt kontalt * Innen- und AuRenldsung mit zwei Ableitelektroden (z.B. [ o - | Membren  Keramik
Silber/Silberchlorid-Elektrode) mit konst. KCI-Konzentration 3 konst. S hr di
i i . . . et senr dunne
Kallu(rlr(wéll;lorld e Glaselektrode taucht in Probelosung mit unbekanntem pH \\Mgﬁt.gung[HEQ'h-.'? | Glasmembran
Kalomel . . ) |
- (Hg,Cl,) Wirkungsweise:
" Quecksiiber * Elektrodenpotentiale entgegengesetzt gleich - Potential der rﬂw:f;r i . e
. . . 1270 Hy HgO‘ gt
salzbriicke Zelle durch Potentialsprung an Glasmembran bestimmt Na® cI” - o
* Austausch von Oxonium- gegen Alkali-lonen des Glases T L
S0 D H,0" H, 0" H,0 ’
Ma® . cre cIm (ol
Berechnung: AE = E°— 0.059V-pH SOTIH O MO Kot
Ha* ! CI= -
0 o i cl . H;0

Metall/schwerl6sliches Salz des Metalls und eine Losung, die das Anion des schwerldslichen Salzes enthélt
z.B. Hg/Hg,Cl,/Cl- Kalomelelektrode oder Ag/AgCl/Cl- — haufige Bezugselekroden 75
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Lokalelement und Korrosion

<

-

Korrosion - Zerstérung von Metallen durch chemische Einflisse
- durch aggressive Stoffe wie Saure oder Gase hervorgerufen
- Bildung von Lokalelementen

Ein Lokalelement entsteht, wenn die Oberflache eines unedlen Metalls mit einem edleren Metall in Berlihrung kommt und ein Elektrolyt die Beriihrungsstelle

umgibt.
Galvanisches Verkupfern Eloxal-Verfahren ¥
Sture Wasser ey 2o . @ € e ,
Znge 2H;0%2e~H,+2H,0 FeZ;, H, ! N r Al |
1 / Cu Sn ~ ; Cu «— Cu? ——
Zn — ¥+ 2 — 7
Zn Fe : .
Eloxieren

o o) ey )
© 2007 Walter de Gruyter, Riedel/Janiak: Anorganische Chemie. Galvanik '

— Bei Beriihrung beider Metalle: H,-Entwicklung an Cu, da von Zn Korrosionsschutz Red: 6H,O'+ 6 >3H, + 6H,0

abgegebene e in Cu flielen und dort ohne kinetische Hemmung an H;0* Ox: 2 Al SIAB + Ge-
Ubertragen werden 2 A+ 9H,0 > ALO; + 6 H,0*
Gesamt: 2 Al + 3H,0 - Al,0, + 3H,
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‘ p— -1:*.0‘\ o?
0; s ' V4 Luft
_A? \A / ‘ Wasser
30, H,0 (Elektrolytlosung)

Sauerstoffreiche

' m j Randzone

—— Lokalkathode

Eisen
Lokalanode

https://www.schule-studium.de/Chemie/Chemieunterricht/Reaktionsgleichung-

Rosten-von-Eisen.html

F@ — Fe B Bl Flusdees reade No Y

O, + 1,0 +4e — ¢ OH™ Katuedenresdaney
vu Austsa et vou By 0 uad O,

T rosid
« o ) ‘
D, fGlcheden  aber CRsen vz 4-€ Sebelosseq,
Eise vt
[T~ e
OZ - OH"
= o e ¥

@L(&Mw} VO« Te (GH)Z
Fe* s o0~ — T (OH],

USEC\«* Stabc L T Auwfﬁieub*’i& U
i
N9 Tefor),t 2 0, DHK0:t 20
=) 2 Fe(on),t 3 02 R
Rost
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Batterien und Akkumulatoren

Primarzellen (nicht wiederaufladbar) = Batterien

Sekundarzellen (wiederaufladbar) = Akkumulatoren
Beispiele flr Batterien:

* Alkali-Mangan-Batterie; 1,5V

Leistung: Energie / Zeit (Watt) Nennspannung pro Zelle
Kapazitat: gespeicherte elektrische Ladung; Ah pro kg (Gewicht) » Zinkchlorid-Batterie; 1,5V pro Zelle
oder Ah pro dm? (Volumen) * Zink-Kohle-Batterie; 1,5V pro Zelle

Energieinhalt: gespeicherte Energie (J/m3 oder J/kg)
Selbstentladung: Je niedriger die Temperatur, desto geringer die

Selbstentladung
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Bleiakkumulator
Pb + 50,2 > PbSO,+2e 0,36V | e |
. PbO, + SO,> + 4 H* + 2e" > PbSO, +2 H,0  +1,68 V i
i Pb + PbO, +2H,S0, > 2PbSO,+2H,0 +2.04V
P50, + 2e”
S0 +PhO; + positiver Pol
= T Selbstentladung:
risorea 2 PbO, +2 H,S0, = 2 PbSO, + 2 H,0 + O, PbO, unbestindig
in schwefelsaurer Losung | ]

Aufbau eines Bleiakkumulators (Bleiakku) “"Autobatterie™

{Va %L\qc'knm Tusd o\ (K £yl Pbo - amd Pboz‘

ghlthodim vor s Raim Loelanm
e 3 +X sr il
: ~ 6H O PO, + 2e~ + 3G
: b Plus pat PhsQy Ly —) 2 (
R Eatladin (Behith) p o — Ml !
o phode: Pbo, + 2e” +34, S0 =) PbS®Y+ZH{O‘2H§Q’— Mausspelt P\OSO% +le —> Pb ¢ Y
UW’PQ“) Yook oy
: ' 530 caeai cn b aaed
Pbo, & SO % g 12T DPSO, t T D A Da lprd G Malhon 30y wrelerescca ®
Sialh die Dot des Tll§ely fn (}esmm&
Avods: P+ TS0~ —) PbSoy 4 Ly N, 30 daler b DU Messuuy
(/“W"“(Mq %\'u oM Yy
Pot 39,5 ) PbSOy & Tem y  Pyo, & Pb +28 SO —2PHSO * L0 .,
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Leclanché-Element

Negativer Pol: Zn 2 In*+2e +_/Graph“e:::|t::re
Positiver Pol: 2 MnO, + 2 NH,*+2 e~ = 2 MnO(OH) +2 NH,

— Schutzhiille

Fig. 293. — Klément Leclanché-Barbier. Zn + Mnoz + NH4+CI- 9 2 MnO(OH) + ZnCIz + 2 NH3 ink (e

Metallbecher
Ammoniumchilorid

I Separator

* Patent 1866 — [Zn(N H3)2]C|2 ~  Mangandioxid / Kohlenstoff

(Kathode)
* Nennspannung: 1,5V

* Flussiger Elektrolyt
* Nassbatterie

* Nennspannung: 1,5V
e 20%ige NH,CI-LOsung
e Nicht auslaufsicher

* Hohe Selbstentladung

Zink-Kohle-Batterie
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