
ÜS 3-Redoxchemie II

Galvanische Zelle

Ionen durchlässige Membran

Er E
In einer normalen Redoxreaktion kann man die

InSOp(a) CuSOp(aq)

Elektronenübertragung nicht nutzbar machen. Beim

zu L Cu galvanischen Element findet Oxidation und Reduktion
zu e amm

m

↑ 2e7
u räumlich getrennt statt

,
sodass die Elektronen gezwungen

⑭ werden über einen Leiter von dem Ort der Oxidation

⑰ (Anode) zum Ort der Reduktion (Kathode) zu fliessen
.

Diesen

Elektronenfluss (Strom) können wir messen und nutzen.

Das Zink oxidiert
,

womit sich die Zinkanode zersetzt.

Oxidation (Anode) Reduktion (Kathode)
An der Kupferkathode werden Kupferionen aus der

Encs) -> En+ ze Cura + 2e -> Cuss)
Lösung zu elementarem Kupfer reduziert und an der

O - Pol ①- Pol
Elektrode angelagert.

Bei der Reaktion wird die linke Lösung positiv geladen (Zu geht in Lösung) und die

rechte Lösung negativ (Entzug von Cut)
, weswegen ein Ladungsausgleich stattfinden muss.

Dafür fliesst SO4 durch die Membran von der rechten Lösung in die linke

Zellpotenzial (bei Standardbedingungen)
Die Spannung ,

die bei einer galvanischen Zelle vorliegt ,
ist materialabhängig.

Deswegen sind die Standardreduktionspotenziale tabelliert
.

Aus dieser Tabelle kann
111

man ablesen wie gerne ein Molekül reduziert wird (je grösser Ered ,
desto besser die

Reduktion
.

Andersherum kann man auch ablesen wie "garne" ein Motekül reduziert wird,
denn je schlechter das Reduktionsvermögen ,

desto besser das Oxidationsvermögen.

-Li kann
Es wurden alle Spannungen mit der

viel besser Wasserstoffreferenzzelle berechnet
.oxiditer

werden Wie berechnet man die Zellspannung Ezene:

Ezelle = Eox + Ered

Bsp:Zu
Red

0X

Ered(En) = - 0
.
76 V = Eox = -Eredln) = 0

.

76 V

E kann am Red

besten reduziert Ered((u) = 0 . 35V => Ered = Ered(u) = 0. 35 v

= werden
Ezelle = Eox + Eren = 0.

76V + 0
. 35 V = 1

.
11V



· Suit +zea)sut O

Red : Pp2+ + 2e = Pb

Redox: Sut plit a Suit + Pl

b) EZelle mit Oxidations- und Reduktionspotenzial

Ered (Su/Su) = - 0
.
136V E = 0

.
136Vs

Ered (Pb2+ /Pb) = - 0
.
125 V Ered = -0

.
126 V

EZelle = Fox + Ered = 0
.

136 v - 0
.

1260 = 0
.
010V

a)

b) X

e

d) X

e)

f)

a) Cr hat ein kleineres Reduktionspotenzial als Fe
, weswegen es

oxidiert wird und damit die Anode ist.

b) Elektronen fliessen von der Anode zur Kathode X

d) Bei einer galvanischen Zelle ist die Anode auch Minuspol
d) Er wird die ganze Zeit über oxidiert X

e
, f) Bei einer galvanischen Zelle ist die Kathode der Pluspolv



Für eine Redoxreaktion lässt sich das Zellpotenzial E berechnen und daraus

auch die freie Reaktionsenthalpie (Reaktions-Gibbsenergie) .

Ezelle = Eox + Ered ArG = -zFEzelle

Das Halbzellenpotenzial E ist für Standardbedingungen tabelliert
, jedoch ist ab-

hängig von Temperatur T der Anzahl der übertragenen Elektronen Z und

der Aktivitäten der Produkte/Edukte (zusammengefasst im Reaktionsquotien Q)

Nernst-Gl
. E = Eo -en(a)

Standardbed.

) E = E0-0. 05gV (g(@

Für die umgesetzte Stoffmenge bei einer Elektrolyse gilt :

Faraday - Gesetz It = zuF

Für die Reaktionsgibbsenergie UrmG und die Gleichgewichtskonstante K

gilt bei Redoxreaktionen.

Ar Go = -zFEzene log k= Def: G = H - IS

a) Rezept zur Aufstellung komplexer Redoxreaktionen

Red : 1x +I -> +# = ze
-

+I -I O #I -II- t Noz- · Iz t No

Ox : 2x1 -> 0 => Ze

Halbzellengleichungen aufstellen
,

mit H Ladugen ausgleichen ,
mit H20 Atombilanz

OX : ZI- D T + ze-
· 3

- 2

Redi NOz + 3 + 4H+ · No + 2H20
· 2

Redox: 6 I
-

7 2NOj + 8H +
· 312 + 2NO + 4HzO



· 3TOx : IT-
-

D + 2e-
- 2

· 2Redi No* + 2H20NOz + 3 + 4H+

Redox: 6 I
-

7 2NOj + 8H +
· 312 + 2NO + 4HzO

b) Für das ReaktionspotenziaFile Oxidations- und Reduktionspotenzial aufstellenin

Ered (Iz/It = 0
.

54V Ex = -0
.
54V

Ered (NOs-/No) = 0. 96 V e) Ered = 0 . 96 v

EZelle = Ex + Ered = - 0
.
54V + 0. 96V = 0.

42V

Für die Gleichgewichtskonstante Ki
6. 0.

42V

lg k =7 =
0

. 059V
= 42

.
71 = k = 10427 = 5

.

15 . 1042

Reaktionsgleichung für Elektrolyse :

Ox : M2+
+ 2e

-

> M
M

2+
+ 2- M + dz ERed : 201

-

> C2 + Ze

Aus den Halbzellengleichungen sieht man
,

das z = 2 e übertragen werden. Da

es sich um eine Elektrolyse handelt
, gilt das Faraday'sche Gesetz :

It = zu F M =( n= = It =F in = 51
.5I I = 6.

0 A
E) M = Zim

. F

F = 96485wir stellen nach M
M elementspezifischum

,
da

ist und wir so das
Element identifizieren können M=1089 .96 = 112 .4

Mussezahl im PSE

nachgucken



9) Wie viele übertragene Elektronen> Oxidationszahlen
OX : 4x -1 - 0 => Ge

↑

Es werden vier
O -I -I8

0 + 4Br
-

+ 4H+ · 2 Brz + 2HzO Elektronen ausgetauscht.2

Red : 20 --1 => 4e

"k = acoolb) Massenwirkungsgesetz Gleichgewichtskonstante
k=Breant)

c) Reaktionspotenzial = Nernst-Gleichung
-17

Reinstoff an
20a (Bre) · a(It20)

Q =-E = E0-0 . 059V . ly( a =a (O2) - a"(Bry a "(H+)

(CBre)
Q=

(PCOL) . (CBr)"(Y

(CBre) (1m0 .
059V( (= 0

.

1640-
4 lgE = Eq0 . 059Veg (c) .( ( . (i)"()

= 0
.164r-Veg() = 0

.

15

d) pH = 7 bedeutet eine Konzentration (Aktivität) von Ht von 187

(CBre) 11 ((E = E0_0 .059veg (p) .=Eve
= 0

.

164V-0. 059V (g (0.

2.107)= - 0
. 259V

e) Unveränderte Run : En = E0-0 . 059Vgo Q1 = (ozban / po)
Erhöhung des Drucks auf p = 100000 Pa = 1 bar

E= E0-0 . 059Vegaz Qu = (nbripo)
DE = Er- En = E0-0 . 059Vey(oz) - (E0-0 . 059V eg(Q
AE =

0
.059Vly() =0.0) = 0



Um Ezele zu berechnen muss man Halbzellengleichungen aufstellen und Oxidation bew.

Reduktion identifizieren. Aus der Gesamtgleichung folgt :

oX : 2x 0 -> +I
8

o o +I -I Oxi I Ag + 21 a 2Ay + + (2C) + Ze
2 Ag + (12 · I AgC ERed: (12 + Ze : 2C-

Red : 2x 0 -> -I

Die Standardreduktionspotenziale sind gegeben mit :

Ered (Ag + /Ay) = + 0
.
22 V * Eox(Ag + /Ay) = - 0

.
22 V

Ered(C1/(2) = + 1. 36 V &> Ered(Cr/(2) = + 1. 36 V

Für das Standardzellpotenzial Ezele gilt :

Exzelle = Ea + Ered = - 0
.
22V + 1. 36V = 1

.
14V

Die Reaktionsgibbsenergie UrGo berechnet sich für Redoxreaktionen aus Ezelle mit :

Einheiten:

& Go = - z . F . Ejcue = -2 . 96485 1
.
14V ·As . V =m =

* E= Q. U
== 220000 mol

-rGo = - 220 !

Da uns nun die Standardreaktionsenthalpie Urto und die Standardreaktions-

Gibbsenergie UrGo gegeben ist können wir die Definition der Gibbsenergie verwenden

um die Standardreaktionsentropie Urso zu berechnen. (T= 250 = 298.15K)

G = H-Ts ) Argo = NuHo-terso E) Arso =    0
298.

15 K

Orso = - 0
.
114 = -114



Latimer-Diagramme

Falls eine Spezies viele Oxidationszahlen annehmen kann und viele Reaktionen

zwischen diesen Oxidationsstufen bekannt sind
,

kann man das grafisch in

einem Latimer-Diagramm darstellen.

1. 72 v

V

Cr
+E y>(+ 1. 39V

> Cr
+E W

> Cr+I - 0
.42 Cr+-0.9V Cro

1

0
.
95V

Fehlende Reaktionspotenziale berechnen sich mit :

20+ 2
. Egtu = za-s

· E+ s
+ =+ 2

- Esty

a) D i
6

Red: 1x +1 -> + #V = 3

Halbzellengleichung aufstellen ,
mit H Ladug ausgleichen ,

mit H20 Atombilanz

Red : MnOc + 3 + 4H+ MnOz + IH2O

b) Uns sind in der Aufgabe zwei weitere Reaktionen mit Mangan
gegeben :

Ered(M) = 1.
51V

+I

Ered (MnOz/Muzt) = 1. 23

Ered (MnO/Mn02) =Z



Daraus können wir ein Latimer-Diagramm aufstellen.

2
Evod = 1

. 23 V
MnO- > MnOz > Muzt

z = Jet z = Zei
1

Ered = 1.
51V

z = 5-

Da E eine intensive Grüsse ist begl. übertragener Elektronen
,

müssen

wir die Gibbsenergie verwenden um das fehlende Potenzial zu berechnen

UrGo (MnOi/Mrzt) = OrGO(MnO/MnOz) + OrGO(MnO2/Must) /OrGO = -zFEO

-

Zuno -Mit
· F - E (MuO/Mul) = -

Zeoernoz' F . EPMO/Mudz) -Zunozt Mer
· F - EPMnO/Mnzt))

-- - -

5 3 2

5 EPMnOy/Muzt) = 3 . EP(MuOi/MnO2) + 2 EO(MnOz(Muzt)

#> EPMnO/MnO) =

5 . EO(MnOp/Mn2t) -2EOCMnOz/Muit
3

55. 1 . 51V + 2 . 1 .
23V

I

3

= 1
.

70V


