Elektrochemie einfach verstandlich
Teil Il: Galvanische Zellen

Kerstin Langer, Kiel

Niveau: Sek. I

Dauer: 9 Unterrichtsstunden (Minimalplan: 6 Unterrichtsstunden)
Kompetenzen: Die Schiler” ...

... hutzen ein geeignetes Modell zur Deutung von Stoffeigenschaften auf Teilchenebene.

... beschreiben Phanomene der Stoffumwandlung und der Umkehrbarkeit bei chemischen
Reaktionen. Weiterhin beschreiben sie Mdglichkeiten der Steuerung chemischer Reaktio-
nen durch Variation von Reaktionsbedingungen.

... fihren energetische Erscheinungen bei chemischen Reaktionen auf die Umwandlung
eines Teils der in Stoffen gespeicherten Energie in andere Energieformen zurtick.

... fihren Experimente durch, beobachten, beschreiben und werten aus. Sie interpretiere:.
chemische Reaktionen auf Teilchenebene und wenden mathematische Verfahrer und
Hilfsmittel zur L6sung chemischer Aufgaben an. Sie finden Beziehungen ir erhcbener Da-
ten und ziehen geeignete Schlussfolgerungen.

... stellen chemische Sachverhalte in unterschiedlichen Turmen, z. B. Zeichnun¢en, Four-
meln und Diagrammen dar. Sie interpretieren F~z' xxte una grafisci e Darstzlluiigen. Sie
beschreiben, veranschaulichen und erkldran ¢ 1emische Saci verhalte u..icr Verwendung

der Fachsprache und mithilfe von Mnadeller und Czisic!'ungen.
Der Beitrag enthalt Mate:: 1'ien fiir.
v offene Untz.iicii'sformen v' Schulerversuche

v’ !enicrvers ichr v' Hausaufgaben

Hinveise zur Didaktik und Methodik

Die Elektrochemie ist ein wichtiges Kapitel im Chemieunterricht der Oberstufe. Haufig ist
dieses Thema jedoch mit Vorbehalten und Unsicherheiten besetzt. Das Problem scheint in
den Erklarungen und Berechnungen zu liegen, die bis in den Bereich der Physik und der
Mathematik eindringen. Die Elekirochemie lasst sich in zwei groBe Bereiche einteilen: die
Elektrolyse und die galvanischen Zellen.

Diese Einheit baut auf dem ersten Teil (,Grundlagen und Anwendungen der Elektrolyse*,
siehe Literatur Seite 3) auf und flihrt Sie und lhre Schiler auf anschauliche Weise mit ei-
nem sehr stringenten roten Faden auf der Basis von Schilerexperimenten sicher durch den
Bereich der galvanischen Zellen. Sie startet mit der Wiederholung der Elektrolyse von
Zinkbromidlésung, wobei mit den entstandenen Produkten im zweiten Schritt eine galvani-
sche Zelle gebaut wird (M 1). Uber das Elektronenabgabebestreben von unterschiedlichen
Metallen (M 2) fihrt der Weg zu den Standardpotenzialen (M 3) und der elektrochemischen
Spannungsreihe (M 4). Es folgen die galvanischen Zellen (M 5). Dabei wird auch die Kon-
zentrationsabhéangigkeit der Elektrodenpotenziale betrachtet (M 6) und daraus die Nernst-
sche Gleichung abgeleitet (M 7). Optional gibt es einen Excel-Exkurs zum Zeichnen von
Regressionskurven (M 8).

* Im weiteren Verlauf wird aus Grinden der einfacheren Lesbarkeit nur ,Schiler* verwendet. Schilerinnen
sind genauso gemeint.



Materiallibersicht

@ V = Vorbereitungszeit SV = Schilerversuch Ab = Arbeitsblatt/Informationsblatt
& D = Durchfiihrungszeit LV = Lehrerversuch GBU = Gefahrdungsbeurteilung
* Die Gefahrdungsbeurteilung finden Sie auf .3z CD 52.

M1 SV, Ab, GBU* Elektrolyse und ihre Umkehrung

@ V:5 min O Zinkbromidlésung O Becherglas 100 ml

® D: 25 min (c=0,1 molll) <& O 2 Grafitelektroden
O 2 Kabel
O Gleichspannungsquelle
O Voltmeter

M2 SV,Ab, GBU* Wie gerne geben Metalle ihre Elektronen ab?

@ V: 5 min 3 Natriumchloridlésung O Becherglas 250 ml
@ D: 40 min (¢ =0,1 moll) O 2 Silberelektroden
O 2 Kupferbleche
O 2 Zinkbleziho
O 2 Kabei
O Voltme er
M3 LV, Ab, GBU* Standardpotenzia'e
@ V:20 min O Kupfer: 'fatlés.'ng O 2 Ccchergléaser
@ D: 20 min (=1man) O platiniertes Platinblech
O Zinisulfatibsungy O Kupferelektrode
(c=1moll, & [ Zinkelektrode
3 <Salzsaure (c =1 mol/l) @ O Voltmeter
O Wasserstofflasche & « O Glasfritte
O Stromschlissel
M4 Ab Elektrochemische Spannungsreihe

M5 Ab Galvanische Zellen

M6 SV,Ab, GBU* Konzentrationsabhingigkeit der Elektrodenpotenziale
@ V: 5 min O Kupfersulfatldsung (c = 1 2 Becherglaser 250 ml

® D: 30 min mol/l) <& 2 Kupferelektroden
O Kupfersulfatlésung Stromschlissel
(¢ =0,1 mol/) <& 2 Kabel
O Kupfersulfatidsung Voltmeter
(c = 0,01 mol/l) <&
O Kupfersulfatlésung
(c = 0,001 mol/l) <&

aaoaaa

M7 Ab Die Nernstsche Gleichung

M8 Ab Excel-Exkurs: Reqressionskurven zeichnen

Die Erlauterungen und Lésungen zu den Materialien finden Sie hier.



M2 Wie gerne geben Metalle ihre Elektronen ab?

Sie haben bereits den Elektronendruck kennengelernt, der bei der Oxidation von Metallen
entsteht. Am Beispiel von einigen Metallen untersuchen Sie diesen Elektronendruck nun
genauer.

Schilerversuch: Elektronenabgabebestreben von Metallen

Chemikalien / Gefahrenhinweise Gerite
O Natriumchloridlésung (c = 0,1 mol/l) 3O Becherglas 250 ml 3 2 Zinkbleche

O 2 Silberelektroden O 2 Kabel
O 2 Kupferbleche 3 Voltmeter

Entsorgung: Die Lésungen kdnnen im Ausguss entsorgt werden, die Metalle werden fiir
weitere Versuche aufgehoben.

4} Hinweis: Dieser Versuch kann arbeitsteilig in Gruppen durchgefiihrt werden.

Aufgaben

1. Flllen Sie das Becherglas mit 200 ml Natriumchloridlésung. Stellen <ie zvei Elektro-
den (s. Tabelle) hinein und schlieBen Sie das Voltmeter an. Mes.en Sie nur. wischen
jeweils zwei Elektroden die Spannung und fillen Sie die Taoelle ¢ us.

Elektroden Silber 1 upfer Zﬁ(
Silber \‘
Kupfer '\ \ |
Zink | Y |

2. 3eschi»iber Cic die drei Stufen in der Abbildung.
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3. Flllen Sie den Liickentext aus.
Es entsteht eine elekirochemische Doppelschicht zwischen Elektronen (
geladen) und Metall-lonen ( geladen). Es stellt sich ein elektrochemisches

Gleichgewicht ein, z. B. bei der Kupferelektrode:

Cu** + 2e” 5 Cu
Je unedler das Metall ist, desto mehr liegt das Gleichgewicht auf der Seite,
desto ist der Elektronendruck und desto ist die Elektrode
aufgeladen. Diese hat dann ein niedrigeres Potenzial. In unserem Beispiel hat also die

-Elektrode das niedrigste Potenzial. Aus dem Gleichgewicht wird ersichtlich,
dass das Elektrodenpotenzial von der Konzentration der Elektrolytlésung abhéngt.



M 4 Elektrochemische Spannungsreihe

Sie haben gelernt, wie die Elektrodenpotenziale gemessen werden. In der elektrochemi-
schen Spannungsreihe sind die Standardpotenziale von Redoxpaaren der GréBe nach sor-
tiert. Je niedriger das Elektrodenpotenzial ist, desto leichter werden Elektronen abgegeben,
d. h., desto leichter findet eine Oxidation statt. Es lassen sich auch samtliche nichtmetalli-

sche Redoxpaare einordnen.

Aufgaben

Kreuzen Sie jeweils an, ob die Aussagen richtig oder falsch sind:

RN\

Aussage

richtig  falsch

Natrium lasst sich leichter oxidieren als Magnesium.

Chlor I&sst sich leichter oxidieren als Brom.

Cadmium-lonen lassen sich leichter oxidieren als Zink-lonen.

pu}

Eine Magnesiumhalbzelle Gbernimmt gegenlber 22 Normai vasserstof-
felektrode unter Standardbedingungen den —)-I ol.

Fluor ist das Element, das sich am s h.rers.2n reduzier: .n lasst.

Magnesium-ivoen las sen si~h lcichter 1 2Zuzieren als Zink-lonen.

Chlor lasst s ch Ivichter reduzieren als Brom.

| Kupfer 'Zsst sich leichter zu Kupfer(l)-lonen oxidieren als zu Kupfer(ll)-
lonen.

Zink gibt leichter Elektronen ab als Natrium.

Eine Silberhalbzelle Gbernimmt gegeniber der Normalwasserstoffelek-
trode unter Standardbedingungen den (-)-Pol.

Zink |asst sich leichter reduzieren als Magnesium.

Gold lasst sich leichter oxidieren als Silber.

Bei der Elektrolyse von Kupferbromidlésung entstehen elementares Kup-
fer und elementares Brom.

Bei der Elektrolyse von Natriumchloridlésung entstehen elementares
Natrium und elementares Chlor.

Blei-lonen lassen sich leichter oxidieren als Cadmium-lonen.

Eisen(ll)-lonen lassen sich leichter zu Eisen(lll)-lonen oxidieren als zu
Eisen reduzieren.

I I e A I AV B
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M 7 Die Nernstsche Gleichung

Sie haben experimentell festgestellt, dass das Elekirodenpotenzial von der Konzentration
des Elektrolyten abhangig ist: Bei der Verdiinnung um einen bestimmten Faktor sinkt die
Spannung jeweils um den gleichen Betrag. Die Nernstsche Gleichung driickt diesen Zu-
sammenhang quantitativ aus, sodass Sie mit ihr Elektrodenpotenziale bei beliebiger lonen-
konzentration berechnen kénnen.

Um die Nernstsche Gleichung herzuleiten, verwenden wir unsere Messwerte. Da wir fiir die
Nernstsche Gleichung absolute Werte bendtigen, miissen wir zu unseren Messwerten das
Standardpotenzial von Cu|Cu®* addieren.

Aufgaben

1. Ubertragen Sie die Werte aus Ihrem Experiment in M 6 in die Tabelle (Bezug: ¢ =
1 mol/l) und addieren Sie dann das Standardpotenzial von CujCU*.

¢ in mol/l 1 0,1 0,01 0,001

AU inV

UinV

2. Geben Sie diese Werte in Excel ein und lac.c:: Sie sich ein Diajramm mit einer Re-
gressionskurve zeichnen.

Tipp: In M 8 erhalten ¢ gege benenfalls Finweise, wie Sie in Excel vorgehen
mussen, um u sces Diagrarnm (ind (ie Regressionskurve zu erhalten.

3. Formen S'. aie i"unktion, di- die Fegressionskurve von Excel angibt, so um, dass statt
dez natirlichen | .ogaritl inus (1) aer dekadische Logarithmus (Ig) verwendet wird:

Diese Formel entspricht der theoretischen Gleichung, die 1889 von Walter Nernst auf-
gestellt wurde und daher Nernstsche Gleichung heif3t. Sie beschreibt einen Zusammen-
hang zwischen der lonenkonzentration und der Zellspannung einer Halbzelle:

E(MelMe™ )=E" (MelMe™ ) +22%% - [g c(Me™ )

4. Berechnen Sie das Potenzial folgender Halbzellen.
a) Cu|Cu?® (0,1 moll)
b) Cu | Cu?* (0,01 mol/l)
c) Ag|Ag’ (0,1 mol/)

5. Berechnen Sie das Potenzial folgender Zellen. Wenden Sie dazu die Nernstsche Glei-
chung fir die beiden jeweiligen Halbzellen an.

a) Cu|Cu® (0,1 mol/l) || Cu®* (0,01 mol/l) | Cu
b) Zn|Zn?* (0,1 mol/) || Cu?* (0,1 mol/l) | Cu
c) Ni|Ni* (0,1 mol/l) || Cd®* (0,01 mol/l) | Cd



M 8 Excel-Exkurs: Regressionskurven zeichnen

In diesem Exkurs lernen Sie, wie Sie am Beispiel Ihrer Daten zu den Konzentrationszellen
in Excel ein Diagramm aus gegebenen Messwerten sowie eine dazugehérige Regressi-
onskurve erstellen.

1. Markieren Sie die Werte, die auf der x-Achse und auf der y-Achse eingetragen werden
sollen. Wéahlen Sie dann ein Punktd/agramm aus.
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2. Suchen Sie unter ,Diagrammtools” den Rei‘er ,Layout” un’ wéhleri Sie Lper die Trend-
linienschaltfldche weitere Trendlinieriol tione.» aie
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3. Waéhlen Sie unter den weiteren Optionen den Regressionstyp ,,Logarithmisch“ aus und
setzen Sie einen Haken bei der Option ,Formel im Diagramm anze/gen

Wiral Frim

SR s [ .
i " - L m.lllllrrll raa
| L L-{ 11 1] W s R
B P N LN B EL R Py e
Am C [ ] " i
i -rd Fib sy

i rdrad Ly |

o :l Rt ] maburhin 4
(__;_.L--ﬂ-—‘ ] e
us
| o ar st |
i
i s Moo Tairl
/ — & Ldiaenis e emedkzan
A [
S §
[T
T Prer r
wrae i wra
2 s i ] |
| B =

[ Sl e i

e L B E R




Erlauterungen und Losungen

Erlauterung (M 1)

Die Elektrolyse von Zinkbromid ist eine Wiederholung aus der letzten Einheit zu der Elek-
trolyse (siehe ,Literatur”, Seite 3). Die ablaufenden Vorgange sind den Schilern bekannt,
sodass auf diesem Wissen aufbauend auf die Umkehrreaktion geschlossen werden kann.
Es ist moglich, dass der Spannungswert von 1,8 V bei den vorhandenen Reaktionsbedin-
gungen nicht erreicht wird.

Der Luckentext formuliert prézise die ablaufenden Prozesse.

Tipp: Zinkbromidlésung l&sst sich gut aus Zinksulfat und Kaliumbromid herstellen.

Der dabei auftretende Niederschlag kann einfach abfiltriert werden. Die Lésung

kann nach der Elektrolyse wieder in das Vorratsgefal zuriickgegeben werden und
fir die nachsten Versuche erneut verwendet werden. Die Gelbférbung verschwindet von
alleine. Die Ldsung halt so viele Jahre.

Lésungen (M 1)
zu 2.: Notieren Sie Ihre Beobachtungen.

Bei der Elektrolyse (Versuchsaufbau 1) setzt sich am (-)-Pol e, grac iicher Feststd ff ab, 1m
(+)-Pol entstehen Gasblaschen und gelbe Schlieren. Nacnh ('em An: chlieBen des ‘olime-
ters zeigt dieses eine Spannung von etwa 1,8 V <.

zu 3.: Formulieren Sie die Reaktionsgleich inge:: fiir 2i= erzwur yere Reaktion (Elektrolyse)
und die freiwillig ablaufende Reaktic 1.

e _ | Oxidation: E?Tr‘pq) -2 Bro+2¢

q_é,')’é Reduk'ion: Zi1"(aq) + Ce > Zn

?f Redloxrcaktion. Z..'(aq) + 2Br(aqg) >  Zn + Br
;§ . Ox'dation: Zn >  Zn**(aq) + 2e”
%«%% Reduktion: Br, + 2 >  2Br(aq)
= 8% | Redoxreaktion: Zn + Br, >  Zn**(aq) + 2Br(aq)

zu 4.: Flillen Sie den Liickentext zu der Abbildung aus und zeichnen Sie jeweils die Rich-
tung des Elektronenflusses ein.

Bei der Umkehrung der

Reaktion [siehe Ver-

]
e
i o

suchsaufbau (2)] sind ="
Oxidation und Redukti-
on vertauscht. (+)-Pol

und (—-)-Pol sind dage-
gen nicht vertauscht:
Bei der Elekirolyse wer-

den Elektronen vom (-
) -Pol der Stromquelle ausgesendet und vom (+) -Pol wieder aufgenommen. Die _Zink -
lonen am (-)-Pol nehmen diese Elektronen bei ihrer Reduktion auf; die _ Bromid -lonen




