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Kurz—Skript zur Elektrochemie

Das hier vorliegende Skript enthédlt die theoretischen Grundlagen, die zum Verstidndnis der
Versuche "Galvanische Ketten" sowie "pH—Messung und Potentiometrie" notwendig sind.
Ziel ist es, einen Uberblick iiber die relevanten Themengebiete der Elektrochemie zu geben,
um den Inhalt der eigentlichen Versuchsanleitungen auf ein sinnvolles Mal} zu begrenzen. Die
Versuchsanleitungen sind auf die wesentlichen Punkte fiir die Versuchsausfiihrung und -
auswertung konzentriert und die allgemeinen Grundlagen in diesem Werk behandelt. Fiir das

Versuchskolloquium sind die in den jeweiligen Skripten angegebenen Stichpunkte relevant.

Inhalt

Debye—Hiickel-Theorie (Solvatation, Aktivititskoeffizient), Nernstsche Gleichung (Reakti-

onsenergie, Elektrochemische Arbeit), Elektrodenpotential (Redoxpotential, Elektrodenarten)

Im Rahmen des Grundpraktikums Physikalische Chemie werden Versuche aus verschiedenen
Themengebieten der Elektrochemie durchgefiihrt. Dabei wird unterschieden, ob es sich um

* reine Transporterscheinungen,

* Redoxreaktionen handelt, die sich an einer Elektrode im Gleichgewicht befinden, oder

¢ Elektrodenreaktionen mit Stoffumsatz

handelt.

Gegenstand der Versuche "Galvanische Ketten" sowie "pH—Messung und Potentiometrie"
sind Gleichgewichts-Redox-Reaktionen. Zentrales Thema ist die Nernstsche Gleichung, mit

deren Hilfe sich die Aktivitdten der lonen in Losung bestimmen lassen.

Literatur

Die hier angegebene Liste ist eine Zusammenstellung von speziellen Lehrbiichern zum Thema

Elektrochemie sowie Quellen fiir Literaturwerten zu den experimentellen Daten, die iiber die

allegemine Literutur zur Physikalischen Chemie hinausgehen.

* C. H. Hamann, W. Vielstich: Elektrochemie, Wiley-VCH, 3. Aufl., 2003. Der erste Teil
der 3. Aufl. oder Band I der 1. und 2. Auflage von 1988 bzw. 1991 reicht fiir die Elektro-
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chemie ohne Stoffumsatz aus. Der zweite Teil (Band II) behandelt Elektrochemie mit
Stoffumsatz, d.h. Reaktionen an Elektroden.

* G. Jander, K. F. Jahr: MaBanalyse, Gruyter, 16. Aufl., 2003. Hier findet man vor allem
Formeln fiir die pH-Wert—Berechnung, aber auch Angaben zu Volumenfehlern von MaB-
kolben und Pipetten.

* U.R. Kunze, G. Schwedt: Grundlagen der qualitativen Analyse, Wiley-VCH, 5. Aufl.,
2002. Eine gute Formel- und Datensammlung fiir die pH-Wert-Berechnung und die E-
lektrochemie.

* M. Huber: Wissenswertes iiber die pH-Messung, Schott Gerdte 1989. Beschreibung von
Elektroden/Halbzellen mit dem Schwerpunkt pH—Messung
(http://www.schott.com/labware/

german/products/labinstruments/labelectrodes/phfibel.html)

Tabellenwerke

e U. Hiibschmann, E. Links: Tabellen zur Chemie, Handwerk und Technik, 8. Aufl. 2002

* F.W. Kiister: Rechentafeln fiir die Chemische Analytik, Gruyter

e J. D’Ans, E. Lax: Taschenbuch fiir Chemiker und Physiker, Band 1, Physikalisch-
Chemische Daten, 4. Aufl., Springer 1992,

* D.R. Lide (Ed.): CRC Handbook of Chemistry and Physics, CRC Press

* Landolt-Bornstein, Springer: Wenn alles nichts mehr hilft - Zahlen, die hier nicht drin

stehen, sind noch nicht gemessen worden — nur finden muss man sie in dem vielbandigen

Werk...

Debye-Hiickel-Theorie

Die Debye—Hiickel-Theorie ist ein theoretischer Ansatz zur Beschreibung der Ionenwechsel-
wirkungen in Losungen. Sie liefert eine Interpretation fiir die elektrische Leitfahigkeit starker
Elektrolyte sowie einen Ansatz zur Abschédtzung von Aktivitdtskoeffizienten, wie im Folgen-

den beschrieben.
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Solvatation der lonen
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Abb. 1: Modellvorstellung iiber die Verteilung der Ionen: jedes Ion ist von einer Sphére entgegengesetzt

geladener Teilchen umgeben.

In der Debye—Hiickel-Theorie geht man davon aus, dass sich die solvatisierten Ionen so ver-
teilen, dass ihre Positionen durch anzichende und abstoflende elektrostatische Krifte sowie
die thermische Bewegung kT (k: Boltzmann-Konstante, T: Temperatur) bestimmt sind. Die
elektrostatische Kraft Fc zwischen zwei Ionen der Ladungen q; und q, in einem Medium mit
der Dielektrizitdtskonstanten € ist dabei durch das Coulomb-Gesetz gegeben:
Fom i (1)
Dabei sind €y die Influenzkonstante und r der Abstand der Ionen voneinander. Um ein belie-
biges Zentralatom ergibt sich damit stets eine kugelformige Schale aus Gegenionen. Dies
steht im Gegensatz zu einer statistischen Verteilung der Teilchen wie in einem Gas. Jedes
geladene Teilchen ist Zentralion seiner eigenen Ionenwolke und gleichzeitig Bestandteil der
Ionenwolken entgegengesetzt geladener Ionen. Fiir die theoretische Betrachtung der Wech-
selwirkungen zwischen den Teilchen werden folgende Annahmen gemacht:
*  Der (starke) Elektrolyt dissoziiert vollstdndig bei allen Konzentrationen.
* Die lonen werden als kugelférmige, nicht polarisierbare Ladungen mit einem kugelsym-
metrischen elektrostatischen Feld betrachtet.
*  Die lonenradien sind klein gegeniiber dem Abstand der Ionen.
* Die Ionen sind solvatisiert. Das Losemittel beeinflusst die Coulomb—Wechselwirkung der
Ionen durch die Bildung einer Solvathiille mit der Dielektrizititskonstanten g (s. Abb. 2).
* Die Dielektrizitdtskonstante € der Losung ist gegeben durch das Losungsmittel.
* Die Coulomb—Wechselwirkung der Ionen nach Gl. (1) ist klein gegeniiber der thermi-

schen Energie. Diese Annahme gilt nur in verdiinnten Losungen unterhalb ca. 0.01 mol/I.
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Abb. 2: Verteilung der Ionen in einer wissrigen Losung, wobei das Wasser eine Hydrathiille um die Ionen

ausbildet.
Mit steigender Ionenkonzentration nimmt die Durchdringung der Ionenwolken zu. Dies be-
deutet u.a., dass die Coulomb-Wechselwirkungen der Teilchen stirker werden. Bevor das lon
reagieren kann, muss —zusédtzliche— Arbeit aufgewendet werden, die der Reaktionsarbeit ver-

loren geht.

Bei der theoretischen Betrachtung der lonenwechselwirkungen hat es sich als niitzlich erwie-

sen, den Begriff der lonenstédrke I zu verwenden:
I= %ziciziz (2)

Dabei ist ¢; die Konzentration der i-ten Ionensorte und z; deren Ladungszahl. Der Faktor Y% ist
in der Definition enthalten, damit fiir einen 1:1-Elektrolyten die Ionenstirke gleich der Kon-

zentration ist.

Der Radius 3 der lonenwolke ergibt sich z.B. filir wéssrige Losungen bei 25°C zu:

eg kT . -1
B= 0 " bow. B= 3.03700 mol
2N, e’l JI L

3)

wobei 3 in [m]und I in [mol/L] angegeben sind.

Aktivitatskoeffizient

Nach der Debye-Hiickel-Theorie befindet sich um ein Ion in einer Ldsung eine —
entgegengesetzt geladene— Ionenwolke. Damit ein solches Ion z.B. an einer Elektrodenober-
fliche reagieren kann, muss es sich von dieser Hiille "befreien". Dieser Vorgang bendtigt eine

gewisse Energie, welche der eigentlichen Reaktion verloren geht, d.h. ein Ion ist in Bezug auf
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Umsetzungen weniger reaktiv als ein in ideal verdiinnter Losung isoliertes Ion. Der "Reakti-
onsverlust" steigt mit zunehmender Dichte der Ionenwolke an und ist damit von den Konzent-
rationen c; aller in der Losung vorliegenden Ionensorten i, beziechungsweise der lonenstérke I,
abhédngig. Um die tatsdchlich wirksame Konzentration geldster Ionen beschreiben zu konnen,

verwendet man die Aktivitit a;:

a; = fici 4
Der Aktivitdtskoeffizient f; beschreibt dabei die Abweichung vom idealen Verhalten. Da in
unendlich verdiinnten Losungen die interionischen Wechselwirkungen vernachléssigt werden
konnen, gilt:

limbo ai = Ci bzw. lil’l’llao fl =1 (5)

In nicht idealen Losungen ist eine Abnahme des Aktivitdtskoeffizienten mit steigender Kon-
zentration der Ionen, bzw. mit steigender lonenstédrke I zu erwarten. Weil Elektrolytldsungen
niemals aus nur einer lonensorte i bestehen konnen (Elektroneutralitdt), sind aus Messungen
stets nur mittlere Aktivititskoeffizienten zugénglich. Bei Elektrolyten, die in m Kationen und

n Anionen zerfallen, definiert man den mittleren Aktivititskoeffizienten f. zu:

f_ — m+{1/fin—f_n (63.)

bzw. allgemein fiir 1 verschiedene Ionen mit den stochiometrischen Koeffizienten v;:

b
Lo (6b)

Die Debye—Hiickel-Theorie liefert eine Formel zur niherungsweisen Berechnung des Aktivi-
titskoeffizienten f; fiir verdiinnte Losungen mit ¢ < 107 mol/L:

—log f: =C z:z 1" (7a)

Die l6semittel- und temperaturabhingige Konstante C besitzt fiir Wasser von 25°C den Wert
0.5099 (L"*/mol"?).

Fiir konzentriertere Losungen mit 10~ mol/L < I < 10~ mol/L verwendet man besser die

Formel:

CZ+Z_ﬁ
1+ ./I/(mol/L)

—log fi = (7b)
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Genauere Abschitzungen der Aktivititskoeffizienten erhdlt man, wenn ionenspezifische Ko-
effizienten eingefiihrt werden (s. U.R. Kunze, G. Schwedt,Grundlagen der qualitativen Analy-
se).

Nernstsche Gleichung

In diesem Abschnitt soll der Zusammenhang zwischen der Reaktionsenergie einer elektro-
chemisch nutzbaren Redoxreaktion und ihrem Elektrodenpotential abgeleitet werden. Die
elektromotorische Kraft einer galvanischen Kette wird durch die Nernstsche Gleichung mit

Hilfe thermodynamischer GroBen (freie Enthalpie, Aktivitdt) beschrieben.
Reaktionsenergie

Fiir ein geschlossenes System mit mehreren Phasen oder Komponenten j ist das totale Diffe-

rential der (Gibbschen) freien Enthalpie:

_ PG G G
dG - é% %,n dT ' % E,n dp ' Z % E,p,nv dnj (8)

Die partiellen Ableitungen von G nach der Teilchenzahl n; heilen chemisches Potential L;:

G
" = E ©)
nj PN

und beschreiben die Anderung der freien Enthalpie des System beim Zufiigen der Substanz j.

Das Differential (8) lésst sich kiirzer schreiben als
dG = -SdT + Vdp + 2idn; (10)

Im Folgenden werden einige formale Umformungen des chemischen Potentials vorgenom-
men, um aus der oben stehenden Gleichung die freie oder reversible Reaktionsenthalpie zu
bestimmen (vgl. auch Skripte zur Thermodynamik von Mischphasen). Fiir die Druckabhin-
gigkeit des chemischen Potentials gilt: (O/0p)r = V; wobei V; das molare Volumen der Sub-
stanz j ist. Nimmt man dafiir zunichst ein reines ideales Gas an, so ldsst sich die Gleichung

umformen zu:

H(p2) P2 P2
d
H(p,) ~H(P) = [du= [V(p)dp=RT [ =RTInP> (11)
u(p) p1 P p pl
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Definiert man weiterhin p; als Standardbedingung, gilt: p(p,T) " 9% = u%(T) + RT In(p/p°).
Der Molenbruch x; der Komponente j ist fiir Gase gegeben als das Verhiltnis pj/pO des Parti-
aldrucks zum Gesamtdruck (Mischphase). Damit wird aus der oben stehenden Gleichung fiir
ideale Mischungen W(p,T) = ujO(T) + RT Inx;. Dies gilt nicht nur fiir Gase, sondern auch fiir
die kondensierte Phase. Betrachtet man dagegen reale Mischungen mit den Aktivitétskoeffi-

zienten f; # 1, so muss die Aktivitit a; = f; x; an Stelle des Molenbruchs x; verwendet werden:
Iereales Gas _ uJO +RT ll'laj (12)

Fiir eine Reaktion kann das totale Differential der freien Enthalpie (10) geschrieben werden

als:
dG = -SdT + Vdp + 2pv;dé (13)

wobel die Stoffmengendnderung dn; durch das Produkt aus dem stochiometrischen Koeffi-

zienten V; mit der Reaktionslaufzahl § ersetzt worden ist. Bei isothermer und isobarer Reakti-

onsfithrung vereinfacht sich der Ausdruck zu AG = 0G/0¢ = zjvjuj und heillt molare freie

Reaktionsenthalpie oder reversible Reaktionsarbeit. Das Einsetzen der Gleichung (12) fiir alle

Y liefert:
AG = 2Vl + RT 2vjlna; (14)

Die Summanden auf der rechten Seite der Gleichungen kann man sich als Standardreaktions-

arbeit AG” = Zjvjujo (ideale Mischphase) und Restreaktionsarbeit RT zjvjlnaj fiir den Uber-

gang von der idealen zur realen Mischphase vorstellen. Man kann damit
AG =AG° +RT In(T'1; a%) (15)

schreiben. Fiir den Fall, dass sich die Komponenten der Mischphase im Gleichgewicht befin-

den, d.h. AG =0, gilt:
in(1;2") =-AGRT=In K (16a)
und damit: ~ K(p,T) =11 3" (16b)

Dies stellt die allgemeine Formulierung des Massenwirkungsgesetzes einer beliebigen chemi-

schen Reaktion mit der Gleichgewichtskonstanten K dar.
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Elektrochemische Arbeit

Die molare elektrische Arbeit A¢ ergibt sich durch Multiplikation der Ladung [Z[F der um-

gesetzten lonen mit der Potentialdifferenz AE:
Aq = [E[F AE (17)

wobei z die Ladungszahl und F die Faraday-Konstante sind. Elektrochemische Prozesse wer-
den idealerweise so gefiihrt, dass die gesamte Reaktionsarbeit in Form der elektrischen Ener-
gie umgesetzt wird, da Volumenarbeit oder Erwdrmung Verluste darstellen, die die elektri-

sche Arbeit A, verringern (vgl. 6.1.1).
AG =-A,=-[E[F AE (18)

Es ist Konvention, die elektromotorische Kraft AE (EMK) als positiv zu definieren, wenn die

Reaktion freiwillig ablduft (d.h. bei AG < 0). Die Standard—-EMK ist dann definiert als:
AE° = —-AG"/(zF) (19)

z wird ab hier immer als positiv angenommen. Wird Gl. (18) nach AE aufgel6st und GI. (15)
und (19) eingesetzt, so erhélt man fiir die elektromotorische Kraft AE einer Redoxreaktion die

Nernstsche Gleichung:
AE = AE® - RT/(zF) In(['1; a%) (20)

Diese Gleichung beschreibt den Zusammenhang zwischen dem Gleichgewichtspotential einer
galvanischen Kette und den Aktivititen der reagierenden Spezies. Das (temperaturabhidngige)
Standardpotential AE? ist die Gleichgewichts-EMK des Systems, in dem alle Spezies die Ak-
tivitit 1 besitzen. Beispiele hierfiir werden anhand verschiedener Elektrodenarten im folgen-

den Kapitel gegeben. Aus Gl. (13) folgt fiir die Temperaturabhéngigkeit der EMK:

HEH-_Las Q1)

0T 0 zF

Institut fiir Physikalische und Theoretische Chemie der Technischen Universitét Braunschweig



Kurz-Skript Elektrochemie 9

Elektrodenpotentiale

Redoxpotentiale ohne Uberfiihrung'

—7a e—

red; | OX
ox, - red,
Abb. 3: Schematischer Aufbau einer elektrochemischen Zelle aus zwei Halbzellen. Die Elektroden werden

elektrisch leitend verbunden. Die Losungen miissen ebenfalls ionenleitend verbunden sein, um ei-
nen Ladungsausgleich zu gewihrleisten. Die Pfeile geben die bei der Reaktion 7.1.3) stattfinden-
den Prozesse wieder. Trennt man den elektrischen Leiter auf, so ldsst sich die Elektromotorische
Kraft mit einem Voltmeter” messen.

Die obige Ableitung (20) der elektromotorischen Kraft basiert auf der thermodynamischen
Betrachtung einer —beliebigen— Reaktion, bei der jedoch kein Nettostoffumsatz stattfindet.
Die praktische Versuchsanordnung wird als elektrochemische Zelle oder galvanische Kette
bezeichnet. Sie besteht aus zwei Halbzellen mit je einer Elektrode, da man die auftretende
elektrische Spannung nur als Potentialdifferenz messen kann. Daher verwendet man iibli-
cherweise zusitzlich zu der Elektrode, an der die interessierende Reaktion stattfindet, eine
moglichst stabile, wenig beeinflussbare (von Temperatur, Konzentration etc.) Referenzelekt-
rode. (s. "Elektroden 2. Art"). Damit ein Stromfluss iiber die Elektroden stattfinden kann,
muss an einer der Elektroden eine Oxidation und an der anderen eine Reduktion stattfinden
(Redoxreaktion). Damit die chemische Energie auch als elektrische Arbeit zur Verfligung
stehen kann, miissen die Reaktanden rdumlich getrennt sein, da sonst die Reaktion ohne E-

lektronentiibergang auf die Elektroden erfolgt.

" Ohne Uberfiihrung bedeutet hier, dass als Nettoreaktion in einer Halbzelle kein Stoffumsatz erfolgt, d.h. die
Elektrodenreaktion im Gleichgewicht vorliegt.

? Dies gilt streng genommen nur bei hochohmigen Geriten, da die Messung so erfolgen muss, dass das unter-
suchte System keine Elektronen liefert und verbraucht (s. "Messen der Gleichgewichtsspannung").
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Man spricht von Halbzellen und betrachtet die Halbreaktionen an jeder Elektrode getrennt.

Bezeichnen ox und red die oxidierten und reduzierten Formen der Redoxpaare red;/ox; und

red,/0x»
red;/oxX,: 1] 0X; + ze = s red, (QAg +2e 22Ag) (22)
red,/oXs: 1o 0X0 +ze = spreds (Zn2+ +2e = 7Zn) (23)

so konnen die Elektrodenpotentiale der beiden Halbzellen (auch: Halbzellenpotentiale) analog

Gl. (20) geschrieben werden als

a’
E =E _Elnﬂ
zF al

0x;

(24)

Es hat sich jedoch die Konvention durchgesetzt, dass in der obigen Gleichung die Aktivitét
der oxidierten Spezies im Zihler des Bruchs steht. Damit kehrt sich das Vorzeichen um. Ver-
hilt sich nun das Redoxpaar 2 gegeniiber dem Redoxpaar 1 wie ein Reduktionsmittel (E-

lektronendonor), so lautet die Gesamtreaktion der galvanischen Zelle

1 0X; + sy red, = sy red; + 12 0X» (2 Ag" +Zn =2 Ag+Zn*) (25)
al
E1 = E? + E11’1 > EAg\Ag+ = EOAg|Ag+ + RT/F In Adag+ (263)
zF ajédl
o  RT a; 0
E2 = E2 + —ln EZn\Zn-H— = E Zn|Zn++ + RT/(2F) ln AZn++ (26b)

S2
zF al? 4,

mit dem Standardpotential E = ﬁ (ripgxl = 5;Hpyg, ) fiir die Reaktion i.

In den Gl. (26) wurde die Aktivitdt des ungeladenen Metalls als eins definiert da es sich um
eine Reinphase handelt. Die EMK AE der galvanischen Zelle berechnet sich aus der Differenz
E, — E; der Potentiale. Sie gilt nur fiir den stromlosen Fall, d.h. die Elektroden in Abb. 3 sind

nicht leitend verbunden (kein Elektronenfluss, keine Reaktion an den Elektroden).

T, S 2
a' a? a’ .
AE =B B + R jp Jon e, AE=E" —B' . +20p T 27)
F apn,al, S )

Wihlt man fiir die Temperatur T = 25°C, so ergibt sich fiir den Faktor RT/F der Wert 0.0257
V. Unter Berticksichtigung des Umrechnungsfaktors zwischen dem natiirlichen und dem de-

kadischen Logarithmus erhilt man die Nernstsche Gleichung fiir die Reaktion (25):
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0,059V ag ay,
log
Z a

AE =E), + (28)

8y al’z

red; © ox,

Die Herleitung der Elektrodenpotentiale ist in diesem Kapitel vereinfacht dargestellt, da zu-
sdtzliche (nicht messbare) Potentiale an den Phasengrenzen auftreten. Die "Elektroden", bes-
ser gesagt, die stattfindenden elektrochemischen Umsétze werden gemél der reagierenden
Spezies klassifiziert. Neben der Angabe des Elektrodenmaterials ist es erforderlich, die inte-

ressierende chemische Reaktion in der betrachteten Halbzelle zu charakterisieren.
Metallelektroden

Die Metallelektroden stellen die "einfachste" Form einer Halbzelle dar: ein Metallstab taucht
in eine (wiassrige) Losung mit Ionen des Metalls (s. Abb. 5). Die potentialgebende Reaktion

lautet allgemein:
Me*"(aq) + ze~ = Me(s) Ag'(aq) +e = Ag(s) (29)
In der Nernstschen Gleichung wird die Aktivitit des Metalls in Metall a,,, als eins definiert

da es sich um eine Reinphase handelt, so dass die Gleichung

0 0,059V R
MeMe™ — Ememer T . loga,, .. E ne = Eagagr 70059V oga . (30)

fiir das Halbzellenpotential (25°C) lautet. Die Halbzelle wird i.A. durch das Symbol Me[Me”"
abgekdirzt.

Gaselektroden

An einer Gaselektrode befindet sich eine gasformiger Stoff (Verbindung oder Element) im
Gleichgewicht mit seinen Ionen in der Losung. Als Elektrode wird ein inertes Metall, in der
Regel Platin, verwendet, da es natiirlich nicht moglich ist, das Gas als Leiter fiir die Elektro-
nen zu verwenden. Genau wie bei den im nédchsten Abschnitt beschriebenen Redoxelektroden
werden hierbei lediglich Elektronen zwischen der Losung/dem Gas und der Elektrode ausge-

tauscht;:

2 H'(aq) +2e” = Hy(g) (31)

Die bekannteste und am héufigsten verwendete Gaselektrode ist die (Nor-

mal)Wasserstoffelektrode Pt[Ha(g)|H'(aq) (s. Abb. 4). Unter Standardbedingungen (p(H,) =
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1013 mbar, a(H)=1 mol/L) ist deren Potential als Referenz fiir alle anderen Halbzellen zu

Null Volt definiert worden.
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Abb. 4: Moglicher Aufbau einer Gas-
elektrode, hier einer Normal-
wasserstoffelektrode.

0 RT RT Py,
PHH,[H* ~  PtH,H* ?lnaw _?ln p_ (32)
0
mit Eiﬁjm = 0 und a(H,) = p(H)/po.

Das Wort "Standard" taucht hier in doppeltem Sinn auf:
Zum einen bezeichnen Standardpotentiale E® solche Poten-
tiale, bei denen die aktivititsabhingigen Terme in den Lo-
garithmus-Ausdriicken verschwinden, also solche, bei de-
nen alle Aktivitidten a; = 1 sind. Diese Standardpotentiale
sind selbst temperaturabhidngig — es existieren also sehr
wohl (elektrochemische) Standardpotentiale fiir (thermo-
dynamische) Nicht-Standard-Bedingungen. Das Standard-
potential der Normalwasserstoffelektrode ist ihr (elektro-
chemisches) Standardpotential bei (thermodynamischen)
Standardbedingungen. Diese ist als 0 definiert. Bei ande-
ren Temperaturen ist das

Standardpotential ~ der
Wasserstoffelektrode nicht 0.

Redoxelektroden

Bei den Redoxelektroden sind die zwischen der Elektrode und der Losung ausgetauschten

Ladungstriager wie bei den Gaselektroden Elektronen. Thre Aktivitdt wird festgelegt durch ein

in der Losung vorliegendes Redoxgleichgewicht ox + ze = red. Als Elektrode dient ein iner-

tes Metall, auch hier in der Regel Platin. Ein "einfaches" Redoxpaar ist z.B.

+ - +
Fe’" + ¢ = Fé?

: — 10
mit EPt\Fc“\Fc“ =E

Pt|Fe®* [Fe?*

(33)

a 3+
+ Eln Fe
F

(34)

a
Fc2+

Dass die Elektrodenpotentiale nicht nur von der Konzentration der Redoxpartner abhéngig

sein konnen, zeigt die Chinhydronelektrode:
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D:<:>:D + 2H*(ag) + 2 e Tm——=— HO OH

p—Benzochinon Hydrochinon

Das Potential (im sauren) hiangt auch vom pH—Wert der Losung ab:

. g RT, 8¢, RTINIO0

Pt|Chinhydron Pt|Chinhydron + 2F

. loga .
Hydrochinon

(35)

Chinhydron nennt man den 1:1 Charge-Transfer—Komplex von Chinon und Hydrochinon.
Falls das Chinhydron im "Uberschuss" vorliegt, ist der zweite Term auf der rechten Seite der
Gleichung immer (ungefdhr) Null und das Potential ist nur noch vom pH-Wert der Losung
abhéngig.

Elektroden zweiter Art

Bei den Elektroden zweiter Art sind die potentialbestimmenden Metallkationen gleichzeitig
Reaktionspartner in einem heterogenen Gleichgewicht Losung—Festkorper, indem sie eine
schwerlosliche Verbindung mit einem Anion des Elektrolyten eingehen. Da neben der Elekt-
rode eine zweite feste Phase vorliegt, spricht man von Elektroden zweiter Art. Als Beispiel
dient die Silber-/Silberchloridelektrode. Es handelt sich um einen mit Silberchlorid iiberzoge-
nen Silberdraht, der in eine chloridionenhaltige Losung eintaucht. Die relevanten chemischen

Reaktionen sind:
Ag(s) = Ag'(aq) + e und (36a)
Ag'(aq) + CI” = AgCl(s) (36b)
Der potentialbestimmende Schritt ist die Reaktion (36a) an der Silberelektrode. Das Potential

ist:

E TR L T (37)

Ag|AgCl|Cl™ Ag|Ag* Ag*
F

Die Konzentration der Silberionen ist jedoch klein und bestimmt durch das Loslichkeitspro-

dukt K; des Silberchlorids:

a, .a_ . K,

a

(38)

AgClI(s) cl-
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Dabei ist asgcis) = 1, da es sich um eine reine Phase handelt.

An I

AgMNO, -LGsung KCI-Losung AgCl

\. J (_ssesee®esscdes /

Abb. 5: Schematische Darstellung Elektroden erster (links) und zweiter (rechts) Art.

Einsetzen von (38) in (37) liefert:

. RT

Ag|AgCl|Cl™ :EAg\AgCI\Cl_ a F lna'Cl_ (39)
RT
- 0 _ 0
mit Aglagalcl” T T aglAg® +TanL (40)

Verwendet man KCI als Elektrolyten, so ist das Diffusionspotential (s.u.) gering, da beide

Ionen (Kationen und Anionen) sehr dhnliche lonenbeweglichkeit aufweisen.

Elektroden 2. Art werden oft als Referenzelektroden anstelle der Normalwasserstoffelektrode
verwendet, da iiber das Loslichkeitsprodukt des schwerldslichen Salzes die Aktivitdt der po-
tentialbestimmenden lonensorte festgelegt ist und daher das Potential sehr unempfindlich ge-
geniiber dulleren Einfliissen (Druck, Temperatur, Diffusion) ist. Eine weitere, bekannte Elekt-

rode zweiter Art ist die Kalomelelektrode Pt{Hg|Hg,Cl,|CI ||.
Konzentrationszellen

Schaltet man zwei Halbzellen I und II mit den gleichen Elektrodenreaktionen, beispielsweise
Ag'(aq) + ¢ = Ag(s), zusammen, so entsteht eine Potentialdifferenz lediglich aufgrund der

unterschiedlichen Konzentrationen der Silberionen in den beiden Zellrdume, da die Standard-

. 0 . . .
potentiale E AglAg” dieselben sind:

== In-2e

AglAg] |Agfi|Ag F a

(41)
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Die "treibende" Kraft ist dabei nicht eine chemische Reaktion gemdfl der Reaktion in Glei-

chung (25), sondern das reversible isotherme Uberleiten von Ionen der Aktivitit aagt, in die
Aktivitét asgt .

Glaselektrode (Ionensensitive/—selektive Elektroden)

(s. auch G. Jander, K. F. Jahr: MaBanalyse)

Unter der Einwirkung von Wasser 16sen sich aus Glasoberflachen Alkaliionen heraus, und die
Oxidbriicken des Silikatgeriists werden durch die Aufnahme von Wasser teilweise zu OH-—
Gruppen gespalten. Es entsteht eine bis zu 500 nm dicke Quellschicht. Auf Wasserstoffionen
wirkt diese Schicht wie ein Ionenaustauscher: Alkaliionen (i.d.R. Na") aus dem Glas werden

gegen Wasserstoffionen aus der Losung ausgetauscht:
Na'(Glas) + H'(aq) = Na'(aq) + H'(Glas) (42)

Sofern die Alkaliionenkonzentration der wissrigen Losung klein ist, bildet sich — bei be-
stimmten Glassorten — ein stabiles Gleichgewicht zwischen der Quellschicht und der Losung

aus, das nur noch von der Wasserstoffionenkonzentration der beiden Phasen abhingig ist (s.

Abb. 6). Werden zwei Losungen mit unterschiedlichen Wasserstoffionenaktivitdten ay*, und

a' )| durch eine solche Glasmembran voneinander getrennt, so bildet sich auf beiden Seiten
ein Oberfldchenpotential aus. Die Membranseiten stehen in elektrischem Kontakt, weil es sich
bei dem Glas aufgrund seiner ionischen Strukturen um einen Leiter zweiter Ordnung (Ionen-
leiter) handelt. Das Potential {iber die Membran kann durch die Nernstsche Gleichung fiir

Konzentrationszellen (vgl. Gleichung 41) beschrieben werden.

Zur Messung des Membranpotentials wird in jede der beiden Losungen eine Elektrode zwei-
ter Art als Ableitelektrode eingebracht. Die galvanische Kette ldsst sich z.B. mit Ag/AgCl—
Elektroden darstellen als: Ag|AgCl(s)|Cl su|H redH ||Cl st AgCl(s)|Ag. Wenn die Standard-
potentiale der Ableitelektroden identisch sind, heben sie sich auf, und die gemessene Span-

nung ist nur noch von den Aktivitdten ay*, und ay*, (I: Referenz[ref], II: unbekannt[x]) der

Wasserstoffionen, bzw. deren pH-—Werten, abhéngig:

_RTIn10, 2y
log

a

AE

(43)

Glaselektrode —
F +
Hy
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Die Referenz-Aktivitdt ay*, wird mit Hilfe einer Pufferlosung moglichst genau eingestellt und

konstant gehalten. Die Glaselektrode ist nur eine von vielen ionensensitiven Elektroden. Sie

ist fast universell anwendbar und "versagt" nur bei extremen pH-Werten und hohen Natrium-

konzentrationen.
-_ EH‘ MeAgeral
Fi{pH) ' i ’—>—®—>—
= o Tt Ablgit- Ableit-
- Ma abakiroce By ) < Bam* alaktrode
Hf"’
Y
s g
Na
: Byt gty
P'I I':|:I' ; "\._ -""
! Glasmembran
Abb. 6: links: Potential der Protonenaktivitdt durch die Glasmembran rechts: Schema einer Glaselektrode

bzw. Einstabmesskette (aH+I ~ pH,er und ay*, ~ pHy)

Messen der Gleichgewichtsspannung galvanischer Ketten

Als galvanische Kette bezeichnet man allgemein die Kombination zweier Halbzellen. Die
Elektrodenrdume mit den geldsten Ionen miissen voneinander getrennt sein, um eine mogliche
rein chemische Reaktion zwischen den beiden Halbzellen zu verhindern. Dazu verwendet

man in der Regel entweder ein Diaphragma (Glasfritte) oder eine Salzbriicke.

Abb. 7: Mogliche Kombination zweier Halbzellen zu einer galvanischen Zelle (links: mit Diaphrag-
ma/Fritte, rechts: mit Salzbriicke)
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Die EMK einer galvanischen Kette wird im Gleichgewichtszustand, d.h. im stromlosen Zu-
stand (keine Polarisation und kein ohmscher Spannungsabfall) gemessen. Hierzu kompensiert
man die EMK mit Hilfe einer duleren Gegenspannung, so dass sich das aus Zelle und Gegen-
spannung bestehende System im thermodynamischen Gleichgewicht befindet. Wiirde man die
EMK ohne Gegenspannung d.h. im Zustand der Stromlieferung bei endlich groem AufBen-
widerstand messen, so miisste man neben dem Spannungsabfall am Innenwiderstand der Zelle
in der Regel mit Uberspannungserscheinungen rechnen, welche die EMK verindern. Der Ein-
gangswiderstand moderner Messgerite ist allerdings grof3 genug, um eine praktisch stromlose

Messung zu gewihrleisten.’

* Bei einer EMK von 2 V und einem Eingangswiderstand des Messgerits von 20 MQ flieBt ein Strom von 107
A. Aus dem Faradayschen Gesetz erhilt man fiir einwertige Tonen einen Stoffumsatz von etwa 10> mol/s.
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