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Nur wer selbst brennt, kann Feuer in anderen entfachen.
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Einleitung 1

Einleitung

Seitdem ALESSANDRO VOLTA in den neunziger Jahren des 18 Jahrhunderts seine ersten,
elektrochemischen Untersuchungen, angeregt durch die Froschschenkel-Experimente
seines Kollegen LuiGl GALVANI, durchfihrte und damit die moderne Elektrochemie
begrindete, hat sich diese rasant entwickelt. Die Ergebnisse zweihundertjahriger, elektro-
chemischer Forschung beeinflussen heute fast jeden Bereich der Naturwissenschaften und
des taglichen Lebens. So spielen z.B. elektrochemische Analysemethoden eine wichtige
Rolle in der Qualitatskontrolle und Prozesssteuerung diverser grotechnischer Prozesse
zur Rohstoff-, Lebensmittel- und Pharmaproduktion. Aber auch die Klimaforschung/
Umweltanalytik und die Aufnahme zahlreicher, lebenswichtiger, medizinischer Parameter
sind ohne elektrochemische Analysemethoden nicht denkbar. Die Elektrochemie fiihrte
aber auch zu einer langen Reihe von elektrolytischen Herstellungsverfahren. So werden
z.B. diverse Metalle wie Lithium, Magnesium und Aluminium, aber auch die Halogene
Fluor und Chlor und das Gas Wasserstoff elektrolytisch hergestellt. Diese sind wiederum
Ausgangstoffe diverser Synthesen, die zu Medikamenten und Produkten unseres Alltags
fihren. Auf elektrochemischem Wege kdnnen aber auch organischer Synthesen gezielt
durchgefiihrt und gesteuert werden. Der allgemein bekannteste Nutzen der Elektrochemie
ist jedoch der der mobilen elektrischen Energiequellen. Zu ihnen gehoren die
Galvani'schen Zellen, die wiederaufladbaren Akkumulatoren und die Brennstoffzellen.
Ohne Sie ist der moderne Alltag nicht denkbar, denn sie werden z.B. in mobilen
Elektrogeraten wie Handys, Notebooks, mp3-Playern, Navigationsgeraten, u. s. w., aber
auch in Fahrzeugen jeglicher Art und medizinischen Geraten, wie Herzschrittmachern,
eingesetzt. Aufgrund ihrer immensen technischen und wirtschaftlichen Bedeutung
verwundert es daher nicht, dass auch Grundlagenkenntnisse der Elektrochemie zur
chemischen Allgemeinbildung zahlen und im Chemieunterricht behandelt werden. Der
Schwerpunkt der Schul-Elektrochemie liegt dabei in der gymnasialen Oberstufe, meist in
Klasse 12, aber auch in der Sekundarstufe I, in den Klassenstufen 9 und 10, werden
ausgewahlte Aspekte der Elektrochemie thematisiert. Dabei gilt die Elektrochemie als
eines der anspruchsvollsten Themen des Chemieunterrichtes, da zu ihrem Verstandnis
zahlreiche Kenntnisse auf anderen Gebieten notwendig sind. So miissen die Schiilerinnen
und Schiler z.B. die Grundlagen der Elektrotechnik aus dem Physikunterricht, wie der
Aufbau von Stromkreisen, die Funktion und Bedienung von Volt- und Amperemeter und die
Definition entsprechender physikalischer Grofen beherrschen. Aber auch das Bohr'sche
Atommodell, das Elektronengas-Modell der Metalle, die Redoxreaktionen und die Dissozi-
ationstheorie mussen verstanden sein, um die anerkannten Modelle und Theorien der
Elektrochemie begreifen zu kénnen. Es ist daher nicht iberraschend, dass die Elektro-
chemie vielen Schulerinnen und Schilern Verstandnis- und Lernschwierigkeiten bereitet.
Welche Schwierigkeiten das im Einzelnen sind, wurde bereits mehrfach in speziellen
Studien untersucht. Die wichtigsten Ergebnisse der aktuellsten und sehr umfangreichen
Studie werden im Folgenden dargestellt.
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Probleme der Schul-Elektrochemie und das Ziel dieser Arbeit

Bekannte Schiilerfehlvorstellungen zum Thema Elektrochemie

In einer von MAROHN deutschlandweit durchgefiihrten Studie an fast 4000 Schiilernt der
gymnasialen Oberstufe [Marohn 1999] konnte gezeigt werden, dass gravierend falsche
Vorstellungen von Schulern gerade zu den grundlegenden Unterrichtsinhalten der Elektro-
chemie, wie dem Ladungstransport im Elektrolyten, der Elektrolyse, Anode bzw. Katode?
und Plus- bzw. Minuspol vorlagen. Teilweise unterlagen fast zwei Drittel der befragten
Schiiler den aufgedeckten Fehlvorstellungen. Die Studie wurde durch Einzelinterviews von
BURGER [Burger 2000] erganzt. Insgesamt konnten MAROHN und BURGER 44 Fehl-
vorstellungen aufdecken, welche die Erkenntnisse friiherer Studien teilweise bestatigten,
aber auch wiederlegten (siehe [Marohn 1999]). Insgesamt ist die Studie von MAROHN und
BURGER die umfang- und erkenntnisreichste zum Verstandnis der Elektrochemie der letzte
Jahre. Im Folgenden werden die gravierendsten, aufgedeckten Schlerfehlvorstellungen
kompakt dargestellt.

Fehlvorstellungen zum Ladungstransport im Elektrolyten  [Marohn 1999]

Das Wissen um den Ladungstransport im Elektrolyten ist fur das Verstandnis der
Vorgange wahrend der Elektrolyse und in Galvani'schen Zellen von grofter Wichtigkeit.
Das Prinzip der getrennten Redoxreaktion und der Umleitung bzw. Nutzung der Elektronen
kann nur derjenige Schuler verstehen, der nicht davon ausgeht, dass im Elektrolyten
Elektronen flieRen bzw. geleitet werden. MAROHN konnte aber zeigen, dass gerade diese
Fehlvorstellung in nicht wenigen Schilerkopfen existierte, obwohl sie das Thema Elektro-
chemie bereits behandelt hatten. Die Schiiler gingen davon aus, dass die bei der Oxidation
,frei“ werdenden Elektronen durch den Elektrolyten flieRen und bei der Reduktion wieder
aufgenommen werden. Andere Schiiler gestanden den lonen immerhin eine fir den La-
dungstransport notwendige Funktion zu, indem sie einen Weiterleitungs-Mechanismus der
Elektronen von lon zu lon zur Erklarung heranzogen. Der Mechanismus &hnelte dem, zur
Erkléarung der besonders hohen lonenleitfahigkeit von Hydroxid- und Hydronium-lonen
postulierten, GROTTHUS-Mechanismus. Eine dritte aufgedeckte Fehlvorstellung war die
,Huckepack-Theorie*, welcher zu Folge lonen bei der Reduktion Elektronen aufnehmen
und sich mit diesen auf den Weg zur Anode machen. Dort geben sie die Elektronen ab,
bewegen sich zurlick zur Katode und der Kreislauf beginnt von Neuem. Dieser Mechanis-
mus entsprache nur dann der Realitat, wenn an der Katode Kationen bis zum Anion redu-
ziert und umgekehrt diese an der Anode wieder bis zum Kation oxidiert werden wdrden.
Diesen speziellen Fall gibt es, er tritt aber duflerst selten ein und ist deshalb flir eine allge-
meine Darstellung des Leitungsvorganges im Elektrolyten ungeeignet. Fir die Schiler war
auBerdem der Ladungszustand der lonen unerheblich fur deren Verschiebungsrichtung.

1 Zur besseren Lesbarkeit wird im Folgenden der Begriff ,Schiiler geschlechtsneutral verwendet.
2 Die Schreibweise ohne ,h* ist legitim und wird aufgrund der Ahnlichkeit zu , Kation“ bevorzugt.
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MAROHN stellte in ihrer Studie auch die Frage, ob zwischen zwei Halbzellen, die ohne eine
lonenbriicke verbunden sind, ein Stromfluss zu erwarten wére. Uber ein Drittel der Schiiler
aus 12. und 13. Klassen antwortete mit ,ja“.

Als Ursache dieser und weiterer Schilerfehlvorstellungen sieht MAROHN, dass die Schiiler
zur Erklarung des Ladungstransportes im Elektrolyten nur den Mechanismus des Ladungs-
transportes in Metallen heranziehen kdnnen. Dieser wird im Physikunterricht ausfiihrlich
und sehr einpragsam in Analogie zum Wasserkreislauf behandelt.

Anmerkung des Autors: Im Chemieunterricht wird auf die Notwendigkeit von lonen flr die
Leitfahigkeit von Elektrolyten und die unterschiedliche Verschiebungsrichtung von An- und
Kationen hingewiesen. Die Ursache und der Mechanismus der lonenverschiebung werden
jedoch seltener behandelt, wodurch die Entwicklung eigener Erklarungsmodelle bei den
Schulern gefordert werden konnte. Zusatzlich erschwerend ist die Tatsache, dass negative
und positive Ladungen, sowie lonen und Elektronen in ein Leitungskonzept zusammen
gebracht werden.

MAROHN stellte aulerdem fest, dass bei Verwendung von Stromschlisseln (besser
Elektrolytbriicken genannt) und Diaphragmen in der Schul-Elektrochemie, mehr Schiiler
der Fehlvorstellung vom Elektronenfluss durch den Elektrolyten unterlagen, als ohne diese.
Als Erklarung vermutet MAROHN die Ahnlichkeit des Stromschliissels zu einem gebogenen,
metallischen Leiter. Auch die Bezeichnung ,Stromschliissel” stellt eher eine Analogie zum
metallischen Leiter als zum lonenleiter her. In ahnlicher Weise bleibt vielen Schilern die
Funktion eines Diaphragmas unverstandlich. Einerseits soll es die Durchmischung der
lonen der Halbzellen verhindern, andererseits soll durch die winzigen Poren die Leit-
fahigkeit des Elektrolyten erhalten bleiben. Bei vielen Schilern verstarkt sich dadurch die
Vorstellung, dass nur die kleinsten, bekannten Ladungstrager, eben die Elektronen, durch
das Diaphragma und den Elektrolyten flieRen kdnnen. MAROHN empfiehlt daher, wenn
maglich im Unterricht auf die Nutzung von Diaphragma und Elektrolytbrlcke zu verzichten
[Marohn 1999, S. 154].

Fehlvorstellungen zur Elektrolyse ~ [Marohn 1999]

Uber die Hélfte der von MAROHN befragten Schiiler verstanden die Elektrolyse als
,opaltung* des Elektrolyten in lonen. Vor der Elektrolyse sind An- und Kationen als
Verbindungen vereint und werden erst durch eine dulere Spannung ,zerrissen®. Dieser
Fehlvorstellung liegt eine unverstandene Dissoziationstheories zu Grunde. Die Schiiler
konnen sich nicht vorstellen, dass positive und negative lonen nebeneinander in einer
Ldsung ,treiben® ohne sich anzuziehen.

Anmerkung des Autors: Es ist vorstellbar, dass sich Schuler, welche dieser Fehlvorstellung
unterliegen, sehr schwer damit tun einen Leitungsmechanismus durch lonen nachzu-

8 gemeint ist die freiwillige Dissoziation von Salzen in lonen
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vollziehen und eher die Vorstellung von der Leitung ,freier* Elektronen durch den Elektro-
lyten bevorzugen.

Des Weiteren haben nach MAROHN viele Schuler Probleme, die Elektrolyse als Elek-
tronenibertragung, sowie als raumlich getrennte Oxidations- und Reduktionsreaktion zu
verstehen.

Fehlvorstellungen zu Anode und Katode [Marohn 1999]

Die von FARADAY gepragten Elektrodenbezeichnungen Anode und Katode sind, wie
MAROHN zeigen konnte, auch nicht frei von Fehlvorstellungen. Die Definitionen fir Anode
und Katode sehen haufig wie folgt aus:

An der Anode findet die Oxidation statt.
An der Katode findet die Reduktion statt.

Sehr viele Schiiler kdnnen diese Definition wiedergeben und verstehen auch, dass die
Oxidation mit einer Elektronenabgabe und die Reduktion entsprechend mit einer
Elektronenaufnahme verbunden ist. Dieses Wissen fiihrt bei Schilern jedoch nicht
zwangslaufig zur richtigen Zuordnung der Elektrodenbezeichnungen in einer elektro-
chemische Zelle, selbst wenn die Schiiler die Reaktionen an den Elektroden kennen. Viele
Schiiler erkennen nicht, ob sich die Elektronenabgabe und -aufnahme auf den Elektrolyten
oder die Elektrode bezieht. Werden beispielsweise an einer Elektrode Kupfer-lonen
reduziert, in dem sie Elektronen aufnehmen, so gibt die Elektrode in diesem Moment
Elektronen ab. Nicht wenige Schuler interpretieren diesen Vorgang als Oxidation der
Elektrode und bezeichnen sie folglich als Anode. Eine mdgliche Ursache fir dieses
Problem sieht MAROHN in den Definitionen flir Anode und Katode. Sie fordert die
Definitionen auf ,Teilchen® zu beziehen, welche der Oxidation oder Reduktion unterliegen,
um Verwechslungen auszuschlielen. Die ,Teilchen® kdnnen natlrlich auch aus der
Elektrode stammen. Sie flhrt folgendes Beispiel fur eine Definition an [Marohn 1999, S.
160].

,An der Anode geben Teilchen Elektronen an den Leiterdraht ab.”
,An der Katode nehmen Teilchen Elektronen aus dem Leiterdraht auf.”

Besonders hervorzuheben ist: ... an und aus dem Leiterdraht ...“, um der Fehlvorstellung
Elektronen flieRen durch den Elektrolyten vorzubeugen.

Fehlvorstellungen zu Minus- und Pluspol  [Marohn 1999]

Fur viele Schler ist es nach MAROHN sehr schwierig mit den Begriffen Minus- und Pluspol
umzugehen, vor allem wenn sie mit den Begriffen Anode oder Katode gleichzeitig
verwendet werden. Besonders der Pol-Wechsel von der Elektrolyse zur Galvani‘schen
Zelle bereitet groRe Schwierigkeiten. Als aulerordentlich problematisch kommt hinzu, dass
bei den Galvani‘schen Zellen die positiven Kationen zum Pluspol und die negativen
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Anionen zum Minuspol verschoben werden, was uberhaupt nicht mit dem Vorwissen aus
dem Physikunterricht und der Lebenswelt der Schiler zusammen passt. Fir diesen
Sachverhalt wird den Schillern selten eine Erklarung angeboten, wodurch sich Fehl-
vorstellungen verstarken konnen und die richtige Benennung der Elektroden erschwert
wird.

Ziel und Grundsatze der Arbeit

Das Erkennen von Fehlvorstellungen ist die Grundlage fir die gezielte Optimierung des
schulischen Lernprozesses von Schiilern. BURGER weist ausdrUcklich darauf hin, wie seine
und MAROHNS Studienergebnisse in einem ,zweiten Schritt zur Optimierung des Chemie-
unterrichtes beitragen konnen: ,Die vorliegende Arbeit (die Studie von MAROHN und
BURGER) kann dem Lehrer einige Informationen und Anregungen geben. Es ist auch
denkbar, dall Chemiedidaktiker, die Unterrichtskonzeptionen entwickeln, die hier
vorliegenden Ergebnisse aufgreifen®. [Burger 2000, S. 224] Da bislang keine Unter-
richtskonzeption bekannt geworden ist, welche die Erkenntnisse von MAROHN und BURGER
unterrichtspraktisch berlcksichtigt, ist es das Ziel dieser Arbeit eine solche vorzustellen.
Die nachstehenden Schlussfolgerungen aus den Erkenntnissen von MAROHN und BURGER
bilden dabei einen Teil der 10 Grundsatze der erarbeiteten Konzeption.

1. Der Ladungstransport im Elektrolyten sollte deutlich thematisiert werden. Die
Ursache und damit auch die Notwendigkeit der lonenleitung muss den Schiilern
soweit verstandlich sein, dass keine Notwendigkeit fur erganzende Theorien (evtl.
Fehlvorstellungen, siehe oben) bleibt. Auch der Widerspruch, dass in den
Galvani'schen Zellen positive lonen zum Pluspol und negative zum Minuspol
verschoben werden, fallt damit weg.

2. Auf die Verwendung von Elektrolytbriicken und Diaphragmen sollte zumindest bis
zur vollstandigen Aufklérung des Leitungsmechanismus im Elektrolyten konse-
quent verzichtet werden. Da aber im weiterfihrenden Unterricht nicht auf sie
verzichtet werden kann, sollten dann ihr Aufbau und ihre Funktion detailliert
besprochen werden, um auf diese Weise den oben erwahnten Fehlvorstellungen
entgegen zu wirken.

3. Die Definition von Anode und Katode sollte allgemein genug sein, um die Vielfalt
der Stoffumsétze an den Elektroden zuzulassen, es kénnen z.B. Metalle, Gase,
Flussigkeiten und lonen an den Elektroden reagieren. Sie sollte dabei aber auch
die Adressaten fiir Elektronenabgabe und -aufnahme eindeutig benennen. Nur so
ist es fiir die Schiler méglich, Anode und Katode zweifelsfrei zu identifizieren und
die Elektrodenreaktionen sowie die Stromflussrichtung vorherzusagen.
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4. Die Verwendung der Begriffe Minus- und Pluspol sollte auf ein notwendiges MaR,

z.B. zum Aufbau von Schaltungen, reduziert und genau abgegrenzt werden. Die
Begriffe stammen urspringlich aus der Elektrotechnik und sind eigentlich als
Anschllsse einer Spannungsquelle definiert. In der Elektrochemie sollten die
Begriffe Anode und Katode bevorzugt werden. Demzufolge sollten im Unterricht
Anode und Katode einer Elektrolysezelle nicht als Pole sondern als Kontakte vom
Plus- oder Minuspol der Spannungsquelle angesprochen werden. In Galvani'-
schen Zellen hingegen konnen Anode und Katode mit Minus- und Pluspol
bezeichnet werden, weil Galvani'sche Zellen Spannungsquellen sind.

Definition Pol und Elektrode

Der Begriff ,Pol* entstammt der Elektrotechnik und bezeichnet die Anschlisse
einer Spannungsquelle (siehe Abbildung unten).

Am Pluspol werden Elektronen in die Spannungsquelle ,hineingezogen®.
Am Minuspol werden Elektronen aus der Spannungsquelle ,herausge-
driickt”.

Der Begriff ,Elektrode® hingegen stammt aus der Elektrochemie (siehe Abbildung
1 unten) und ist nach FARADAY ein Elektronenleiter, der in einen Elektrolyt
hineinragt. Allgemeiner konnte man sagen:

Elektroden sind Elektronenleiter, die in einen anderen Stoff hineinragen.

Spannungsquelle

Elektrotechnik ®

Elektrochemie — Elektroden —

Abbildung 1: Unterscheidung Pol und Elektrode

Des Weiteren werden im vorgestellten Konzept die Grundsatze des Ansatzes ,Chemie flrs
Leben* berticksichtigt. (Details siehe [Flint 2001]) Sie sollen die Akzeptanz bei den
Schilern und die Lemwirksamkeit des Konzeptes erhéhen.

5. Wir betrachten nicht die Alltagschemie als strukturierendes Element des Unter-

richts, sondern Stoffe aus dem Alltag als Untersuchungs- und Anschauungs-
material!
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6. Wann immer es méglich und sinnvoll ist, wollen wir ,Laborchemikalien® durch
Stoffe aus dem Alltag ersetzen!

7. Die Herausarbeitung grundlegender Prinzipien und auch ihre Verkniipfung zu
systemhaften Kenntnissen soll zun&chst auf phdnomenologischer Ebene erfolgen!

8. Ein Ubergang auf die formale Behandlung erfolgt erst dann, wenn das grund-
legende Prinzip oder im kleinen Bereich die Reaktion bekannt ist!

9. Theorie wird nur dann vermittelt, wenn sie gebraucht wird, nur so viel wie nétig
und vor allem nur so viel wie versténdlich ist!

10. Schiilerexperimente sollen so oft wie mdglich durchgefiihrt werden, um die
Motivation zu steigern, manuelle Féhigkeiten zu schulen und zum aktiven Handeln
anzuregen!

[Flint 2001, S. 711]

Da die Elektrochemie ein relativ umfangreiches Teilgebiet der Chemie ist, muss fiir eine
Unterrichtskonzeption eine sinnvolle Auswahl von Inhalten erfolgen, um sie fiir die Nutzung
im Schulunterricht kompatibel zu gestalten. Dies geschah durch eine Analyse der bundes-
weiten curricularen Vorgaben, die im Folgenden beschrieben ist.

Analyse der bundesweiten curricularen Vorgaben

Deutschlandweit sind die Unterrichtsinhalte fir die gymnasiale Oberstufe aus den
,Einheitlichen Priifungsanforderungen in der Abiturprifung" (EPAs) in Form von bundes-
landspezifischen Oberstufen-Kerncurricula abgeleitet worden. Diese geben die Inhalte in
Form von Kompetenzen verbindlich, aber relativ offen vor. Das Ergebnis der Analyse aller
bundesweiten Oberstufen-Kerncurricula ist in Tabelle 1 (siehe unten) dargestellt. Da in
wenigen Bundeslandern schon in der Klassenstufe 10 elektrochemische Grundlagen
thematisiert werden, wurden in den Fallen zuséatzlich die entsprechenden Sekundarstufen-
Curricula berUcksichtigt.

Die Curricula unterscheiden sich in ihren Inhaltsvorgaben zum Thema Elektrochemie
kaum. Demzufolge wurden die meisten Themen in das erarbeitete Unterrichtskonzept
aufgenommen. Einige Themen, wie z.B. die elektrolytische Leitfahigkeit wurden grau
gekennzeichnet, weil sie nicht explizit im Konzept behandelt werden. Die Einbindung
dieser grau gekennzeichneten Themen hatte entweder den ,roten Faden® des Konzeptes
verschleiert oder, wie im Falle der Chlor-Alkali-Elektrolyse und den Grundlagen der
Korrosion, aufgrund ihres Umfanges den Rahmen der Arbeit gesprengt. Im Konzept sind
jedoch Anknlpfungspunkte gekennzeichnet, an denen die Erarbeitung dieser Themen
sinnvoll erfolgen kann. Die Behandlung der elektrochemischen Doppelschicht zur
Erklarung der Entstehung des Elektrodenpotentials ist im Konzept nicht vorgesehen. Statt
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dessen wird ein thermodynamisches Erklérungsmodell genutzt, welches die Entstehung
damit veranschaulicht, dass die potentielle Energie (genauer die Freie Reaktionsenthalpie)
der Halbzellen-Reaktion auf Ladungen (Elektronen) tbertragen wird (siehe Kapitel 14 und
15). Der Autor entschied gegen das Doppelschichtmodell und fiir die thermodynamische
Variante, weil das Doppelschichtmodell spatestes bei Nichtmetall-Elektroden, wie z.B. der
Wasserstoffelektrode, unanschaulich wird und weil die thermodynamische Variante unter
anderem sehr gute Anknipfungsmaglichkeiten zur Schul-Thermodynamik (im Lehrplan
meistens hinter der Elektrochemie) bietet. AuRerdem erwachst es aus dem Physik-
unterricht (Definition der Spannung) und bereitet einen schliissigen Weg zur Nernst'schen
Gleichung. Es ist dennoch mit etwas Kreativitdt moglich, die entsprechenden Kapitel 14
und 15 zu Gunsten des Doppelschichtmodells umzuminzen. Beide Erklarungsmodelle im
Unterricht nebeneinander einzusetzen halt der Autor allerdings fur wenig sinnvoll.
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Aufbau der Unterrichtskonzeption

Die vorliegende Unterrichtskonzeption stellt einen maéglichen Gang durch die Schul-
Elektrochemie dar. Es war dem Autor nicht méglich und wurde auch nicht fir notwendig
erachtet, alle Unterrichtsinhalte, welche in die Schul-Elektrochemie insgesamt einflieien
konnen, in der vorliegenden Unterrichtskonzeption zu ,verbauen®. Vielmehr wurde eine
Auswahl der wichtigsten Inhalte getroffen (siehe Curriculum-Analyse oben). Diese
orientierte sich, abgesehen von den Kerninhalten der Elekirochemie wie Elektrolyse,
Galvani‘sche Zelle, Nernst'sche Gleichung u. v. m., an den von MAROHN [Marohn 1999]
und BURGER [Burger 2000] aufgedeckten Schilerfehlvorstellungen. Es wurde darauf
geachtet, dass gerade diese Fehlvorstellungen durch die Inhaltsauswahl zumindest
theoretisch vermieden werden kénnen. In den Themen selbst wurde grofer Wert auf
Verallgemeinerungen gelegt. Es sollen Grundprinzipien herausgearbeitet werden, um den
Schiilern die Veretzung der elektrochemischen Themen untereinander und den Uberblick
Uber die Vielzahl der Mdglichkeiten in der Elektrochemie zu erleichtern. Aullerdem steht
die selbststandige Schiilerarbeit im Vordergrund, weshalb die beschriebenen Experimente
zum GroRteil als Schiilerexperimente ausflihrbar sind (siehe Ziel und Grundsatze der
Arbeit).

Die gesamte Unterrichtskonzeption gliedert sich in vier Konzeptbausteine wie folgt:

1. Von der ,Strom leitenden” Kartoffel zur Elektrolyse - Eine Einflihrung in die
Elektrochemie

2. Vom ,umgekehrten Hittorf* zu Kiwi, Kohlrabi und Co - Die Erarbeitung der
Grundprinzipien elektrochemischer Spannungsquellen

3. Electron meets energy - Eine Einflihrung in die quantitativen Beziehungen der
Elektrochemie

4. Grofitechnische Prozesse, Korrosion und Korrosionsschutz - Die Erarbeitung
ausgewahlter groRtechnischer Verfahren der Elektrochemie, der Korrosion und
des Korrosionsschutzes

Die Abfolge der vier Bausteine ist nicht zwingend vorgeschrieben. Sie stellt in der vom
Autor gewahlten Reihenfolge aber eine sinnvolle Variante dar. Zusammen bilden alle vier
Konzeptbausteine einen geschlossenen Unterrichtsgang durch die wichtigsten Themen der
Elektrochemie. Nicht aufgefiihrte Themen kdnnen an passender Stelle in das Konzept
eingewoben werden. Hinweise dazu finden sich an entsprechenden Stellen im Text.
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Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse

Hinweise zum Text

Ein Unterrichtskonzept / einen Unterrichtsgang im FlieRtext tbersichtlich darzustellen ist
schwierig. Das folgende Konzept besteht im Wesentlichen aus einer logischen Abfolge von
Schiilerversuchen, deren Auswertungen/Schlussfolgerungen zu neuen Erkenntnissen auf
Schiilerseite flhren sollen. Mit der Auswertung der Versuche ergeben sich immer wieder
neue Problemstellungen/Fragestellungen, welche zu weiteren Untersuchungen Uberleiten
und so das Unterrichtsgeschehen in Fluss bringen. Damit dieser logische Unterrichtsgang
(der rote Faden) im FlieRtext trotz zahlreicher, notwendiger Hinweise und Anmerkungen
erkennbar bleibt, werden diese grau unterlegt.

Notwendige Vorkenntnisse der Schuler

Um die vorliegende Unterrichtseinheit fur die Schiler erfolgreich durchfiihren zu kdnnen,
sollte die Dissoziationstheorie und der erweiterte Redoxbegriff mit Oxidationszahlen von
den Schilern verstanden sein. Besonders die Dissoziationstheorie ist die Grundlage fir
das Verstandnis des Leitungsvorganges im Elektrolyten und damit der Elektrolysen und
Galvani‘schen Zellen.

1. Der Einstieg

Der Einstieg in die Unterrichtseinheit sollte mdglichst originell erfolgen, um die Schiler fir
das Thema zu motivieren. Er sollte Fragen aufwerfen, welche als Anknipfung fir an-
schlieBende Untersuchungen dienen.

Folgendes Szenario konnte den Schiiler als Einstieg dargeboten werden:

Der Schiler XY plant flr seine Freunde und sich eine Party. Um gute Musik spielen zu
kénnen, besorgt er sich einen mp3-Player und leistungsfahige Lautsprecher. Als die Party
dann beginnen soll stellt er mit Erschrecken fest, dass er den mp3-Player und die
Lautsprecher nicht miteinander verbinden kann. Beide Anschlusskabel mindeten in jeweils
einem Stecker, an Stelle von Stecker und Buchse. Was soll er nun tun?

Statt lange zu suchen, erinnert er sich an seinen Chemieunterricht und besorgt sich schnell
eine Kartoffel ... .
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Versuch 1: Die Musikkartoffel (inspiriert durch [Grul® 2007])

Geréte: ,Musikquelle (z.B. CD-Player, Radio, mp3-Player mit moglichst groRer Lautstarke)
mit passendem Anschlusskabel, Lautsprecher (z.B. Aktiv-PC-Lautsprecher mit ca. 30 Watt
Sinus-Leistung) mit passendem Anschlusskabel (Beide Anschlusskabel so wahlen, dass
sie nicht verbunden werden kénnen!)

Chemikalien: Speisekartoffel

Durchfiihrung: Die Musikquelle und der Lautsprecher werden mit ihrem jeweiligen Kabel
verbunden und die Musikquelle mit hoher Lautstarke gestartet. Beide Kabelenden werden
direkt nebeneinander in eine Kartoffel gesteckt. Der Abstand der Anschllisse in der
Kartoffel kann variiert werden.

Beobachtungen: Mit dem Einstecken beider Anschllsse in die Kartoffel ertont die Musik.
Bei zunehmendem Abstand der Anschliisse in der Kartoffel nimmt die Lautstarke stark ab.

Deutung: Musik wird durch elektrischen Strom (hochfrequenter Wechselstrom) (ibertragen.
Die Kartoffel muss demnach, ahnlich einem Metall, den elektrischen Strom leiten.

Uberleitung zu Versuch 2: Das eventuell bei den Schillern hervorgerufene Erstaunen
kann nun zusammen mit dem Lehrer in eine konkrete, bearbeitbare Fragestellung/
Arbeitsauftrag geleitet werden, wie z.B. ,Leitet eine Kartoffel nur den speziellen Strom der
Musikibertragung oder ist sie ahnlich einem Metall auch fir ,normalen® Strom leitfahig?“.

Ist dieser Sachverhalt von den Schiilern bereits verstanden, kann mit der Untersuchung
einzelner Kartoffelinhaltsstoffe (Versuch 3) fortgefahren werden.
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2. Nachweis der elektrischen Leitfahigkeit

Versuch 2: Die Kartoffel als elektrischer Leiter

Gerate: Batterie (4,5 V oder 9 V), 2 Stahindgel oder 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen),
Low-Current-LED (leuchtet ab 2 mA)

Chemikalien: Speisekartoffel

Durchfiihrung: Eine Batterie, eine LED und zwei Nagel werden mit Kabeln zu einem
Stromkreis verbunden. Auf die Polung der LED ist zu achten (kurzer Fu an den Minuspol
der Spannungsquelle)! Beide Stahlnagel werden miteinander in Kontakt gebracht, um den
Stromkreis und die LED zu testen. AnschlieBend werden beide Nagel im Abstand von
maximal 5 mm in die Kartoffel gesteckt.
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Abbildung 2: Aufbau Versuch 2

Beobachtungen: Bei geschossenem Stromkreis leuchtet die LED. Stecken die Nagel in der
Kartoffel, dann leuchtet die LED ebenfalls, aber deutlich schwéacher.

Deutung: Die Kartoffel leitet definitiv den elektrischen Strom. Sie leitet den Strom aber
schlechter als die metallischen Nagel.

Praktischer Hinweis: Die Funktionsfahigkeit einer LED konnte in zahlreichen Versuchen
problemlos direkt an einer 9-V-Batterie getestet werden, ohne dass diese zerstort wurde.

Uberleitung zu Versuch 3: Nachdem die vermutete, elektrische Leitfahigkeit der Kartoffel
anschaulich bewiesen ist, konnten die Schiler Hypothesen zur Ursache der Leitfahigkeit
aufstellen. Wahrscheinlich ist, dass die Leitfahigkeit mit den in der Kartoffel enthaltenen
Stoffen zusammenhangt. Da die Kartoffel im Wesentlichen aus Wasser, Starke, Zucker,
organischem Material und Salzen besteht, konnten von den Schilern eventuell mehrere
Hypothesen Uber die Ursache der elektrischen Leitfahigkeit aufgestellt werden. In einem
klarenden Experiment sollten dann die einzelnen Bestandteile der Kartoffel auf ihre
elektrische Leitfahigkeit untersucht werden.
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3. Nachweis der elektrischen Leitfahigkeit durch lonen

Didaktische Anmerkung: In der Regel werden die Schiler bereits wissen, dass nur die
Losungen den elektrischen Strom leiten, in denen frei bewegliche lonen enthalten sind.
Dieses Wissen kann dann reaktiviert und das folgende Experiment als Bestatigungs-
experiment gestaltet werden.

Versuch 3: Leitfahigkeit von ,,reinem“ Wasser ohne und mit Zusatzen

Gerate: 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen) oder 2 passivierte Stahinégel 4 (sieche Anhang),
5 50-mL-Becherglaser, Glasstab, 9-V- oder 4,5-V-Batterie, 2 Kabel, 4 Klemmen, Gliihbirne
mit Halterung (Glihbirne: 0,20 - 0,30 A bei 9-V-Batterie; 0,07 - 0,10 A bei 4,5-V-Batterie)

Chemikalien: Leitungswasser, Starke, Zucker, Ol, Glaubersalz (Na2S04)

Durchfiihrung: Die Schaltung wird wie unten gezeigt aufgebaut. Mit dem Testen von
,reinem‘ Wasser wird begonnen. Die Nagel sollten einen Abstand von mindestens 1 ¢cm
haben. VORSICHT: Beriihren sich die Nagel kann die Gllhbirne durchbrennen. In weiteren
Becherglasern wird dem Wasser jeweils ein anderer Stoff (Stérke, Zucker, Ol, Glaubersalz)
hinzugegeben und die Leitfahigkeit der Losung Uberpruft.
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Abbildung 3: Aufbau Versuch 3

Beobachtungen: Die Lampe leuchtet nur bei der Glaubersalz-Lésung. Nur in der Glauber-
salz-Losung ist eine deutliche Stoffumwandlung in Form von Gasentwicklungen an den
Elektroden beobachtbar.

Deutung: Wenn sich im Wasser lonen befinden, leitet die Ldsung den elektrischen Strom.
Wenn Strom flief3t, finden Stoffumwandlungen, also chemische Reaktionen, statt.

Fachlicher Hinweis: An den Elektroden wird Wasser zersetzt, Hz- und O2-Entwicklung.

4 Die passivierten Stahindgel sind in diesem Versuch als Alternative zu den Kohleelektroden gedacht.
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Didaktische Anmerkung: Die Schiler sollen bei dem Versuch erkennen, dass fur die
elektrische Leitfahigkeit einer Fllissigkeit ein geldstes Salz notwendig ist. Aulerdem sollten
die Schiler wissen, dass Salze in wassrigen Lésungen in lonen dissoziieren und somit die
frei beweglichen lonen in der Ldsung als Ursache fiir die elektrische Leitfahigkeit erkennen
(siehe Voraussetzungen). Es muss hervorgehoben werden, dass keine Elektronen durch
die Losung flieBen, denn dann hatte auch bei ,reinem* Wasser eine Leitfahigkeit feststell-
bar sein mussen.

An dieser Stelle kann sinnvoll die Definition des Elektrolyten erfolgen.
Definition Elektrolyt

Ein Elektrolyt ist ein Medium, dass durch frei bewegliche lonen elektrisch leitfahig
ist.

Die einfachste Art einen Elektrolyten herzustellen, ist das Losen eines Salzes in Wasser.s

Uberleitung zu Versuch 4alb, 4c oder 4d: Dass an den Nageln chemische Reaktionen
stattfinden, sollte als Effekt festgehalten werden. Zusammen mit den Schilern kdnnten nun
Hypothesen zum Mechanismus der elektrischen Leitung im Elektrolyten aufgestellt
werden. Was passiert mit den lonen?

Ist das geschehen, kénnen zur Aufklarung des Mechanismus die folgenden Versuche des
4. Kapitels durchgeflhrt werden.

5 Der Verweis auf andere Elektrolyte wie z.B. Salzschmelzen, organische Elektrolyte (ionische Flis-
sigkeiten), Festelektrolyte (ionenleitende Keramiken z.B. in der Lambda-Sonde) wére sinnvoll.
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4. Der Mechanismus der ,lonenleitung*

Versuch 4a: lonenverschiebung der Anionen

Gerate: 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen) oder 2 passivierte Stahinagel (sieche Anhang),
Gleichspannungsquelle (20 — 30 V) oder mindestens 3 zusammengesteckte 9-V-Batterien
(siehe Anhang), Objekttrager, weilles Garn oder Zwirn aus Baumwolle, Pinzette, Filter-
papier, Schere, Pipette, 2 Kabel mit 4 Klemmen

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124 (Cochenillerot A), Natriumsulfat-Losung
¢(Naz2S04) = 0,2 mol/L

Durchfiihrung: Ein Objekttrager wird wie unten dargestellt prapariert. Dazu wird das
trockene Filterpapier mit den Elektroden und den Anschlussklemmen auf dem Objekttrager
fixiert und anschlielend mittels Pipette mit Natriumsulfat-Losung getrankt. Eventuell muss
das Filterpapier dann durch Drehen der Elektroden gestrafft werden. Die Uberschissige
Ldsung sollte mit saugfahigem Papier entfernt werden. Quer (iber das Filterpapier wird ein
mit Cochenillerot getranktes Stiick Garn gelegt und die Spannung auf 20 - 30 V hoch
geregelt.
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/ getranktes Filterpapier

Abbildung 4: Aufbau Versuch 4a

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) ist ein 5 - 6 mm breiter, roter
Streifen vom Garn aus in Richtung der Elektrode, welche mit dem Pluspol der Spannungs-
quelle verbunden ist, sichtbar. Durch das Garn ist die Startlinie des Farbstoffes jederzeit
erkennbar. An den Elekiroden ist eine leichte Gasentwicklung beobachtbar.

Deutung: Cochenillerot besteht aus einem Anion, welches eine rote Farbe hervorruft, und
einem keine Farbe hervorrufenden Kation. Daraus kann geschlussfolgert werden, dass bei
Stromfluss entweder nur die Anionen oder die An- und Kationen zu einer Elektrode
verschoben werden.

Fachlicher Hinweis: Cochenillerot besteht aus einem dreifach negativ geladenen Anion,
welches eine rote Farbe hervorruft, und drei Natrium-lonen. Das Cochenille-Anion wird
zusammen mit den Sulfat-lonen des Natriumsulfats zum Ladungsausgleich an die
Elektrode gezogen, an der die Oxidation stattfindet. Denn an dieser Elektrode (Anode)
werden Teilchen (Wassermolekille) durch Elektronenabgabe positiviert (oxidiert)




Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
4. Der Mechanismus der ,Ionenleitung" 17

(z.B. 3 H20 — 2 Oz + 2 H30* + 2 e°). Der Elektrolyt an dieser Elektrode enthalt demnach
mehr positiv als negativ geladene lonen und zieht deshalb negative lonen und damit auch
die lonen des Farbstoffes an. An der anderen Elektrode wird ebenfalls Wasser zersetzt.

(2 HoO +2 & — Hp + 2 OH)
SO
AL

Ny, SOs™Na*

9

SO;~Na*
Abbildung 5: Cochenillerot A
Praktischer Hinweis: Das Filterpapier kann bei hoher Raumtemperatur und Luftzug

schneller austrocknen, was den Versuch friihzeitig abbricht! Um dem vorzubeugen, kann
das getrankte Filterpapier zweilagig auf den Objekttrager gelegt werden.

Bei Verwendung von Kohle-Elektroden kann die Elektrode vom Pluspol der Spannungs-
quelle (Anode) geringe, oberflachige Auflésungserscheinungen zeigen, denn der ent-
stehende Sauerstoff reagiert zum Teil mit dem Elektrodenmaterial zu Kohlenstoffdioxid.

Didaktische Anmerkung: Die Schiiler sollten vor Versuchsbeginn (ber den salzartigen
Aufbau von Cochenillerot informiert werden, wobei es aber nebensachlich ist, die Struktur
des Anions genau zu betrachten. Es kommt lediglich auf die Ladung und die Verschie-
bungsrichtung der lonen an.

Es sollte auch noch keine Begriindung fiir die lonenverschiebung gegeben werden.
Vielmehr muss vermieden werden, dass die Schiler zu dem Schluss kommen, dass die
Elektroden sich durch den Kontakt zum Plus- oder Minuspol der Spannungsquelle
aufladen und dadurch die lonen anziehen. Dem ist nicht so!

Uberleitung zu Versuch 4b: Ob sich nun die Anionen und Kationen gleich oder
entgegengesetzt verhalten, bleibt zu prifen. Dazu ist jedoch ein Farbstoff notwendig, in
dem die Kationen eine Farbung verursachen, z.B. Methylenblau-Losung.

Versuch 4b: lonenverschiebung der Kationen
Gerate: siehe Versuch 4a

Chemikalien: Methylenblau-Lésung c(Mb) = 0,0125 mol/L {0,4 Gew%; M(Mb) = 319,86
g/mol}, Natriumsulfat-Ldsung c(Na2S0O4) = 0,2 mol/L
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Durchfiihrung: Die Durchfuhrung erfolgt wie unter Versuch 4a beschrieben, das Garn wird
jedoch mit einer Methylenblau-Losung getrankt.

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) ist ein 3 - 4 mm breiter, blauer
Streifen vom Garn in Richtung der Elekirode sichtbar, die mit dem Minuspol der
Spannungsquelle verbunden ist. Die Kationen werden also nicht zur gleichen Elektrode
verschoben wie die Anionen, die Verschiebungsrichtung ist der der Anionen entgegen-
gesetzt. An den Elektroden ist eine leichte Gasentwicklung beobachtbar.

Deutung: Methylenblau besteht aus einem Kation, welches eine blaue Farbung hervorruft.
Das Anion verursacht keine Farbung. Die An- und Kationen werden zu entgegengesetzten
Elektroden verschoben.

Fachlicher Hinweis: Methylenblau besteht aus einem einfach geladenen Kation, welches
eine blaue Farbe hervorruft, und Chlorid-lonen. Das Kation wird zusammen mit den
Natrium-lonen des Natriumsulfats zum Ladungsausgleich an die Elektrode gezogen, an
der eine Reduktion stattfindet. Denn an dieser Elektrode (Katode) werden Teilchen
(Wassermolekiile) durch Elektronenaufnahme negativiert (reduziert), z.B. 2 H.O0 — Hy +
2 OH- + 2 e-. Der Elektrolyt an dieser Elektrode enthalt demnach mehr negativ als positiv
geladene lonen und zieht deshalb positive lonen und damit auch die lonen des Farbstoffes
an. An der anderen Elektrode wird ebenfalls Wasser zersetzt, (3 H20 — %2 O + 2 H30* +

2¢).
H3C\N 5 I*\'I,CH3

EHa cr CHs
Abbildung 6: Methylenblau

Praktischer Hinweis: wie zu Versuch 4a

Didaktische Anmerkung: wie zu Versuch 4a

Versuch 4c: gleichzeitige lonenverschiebung von An- und Kationen
(alternativ zu 4a/b)
Gerate: siehe Versuch 4a

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124 (Cochenillerot A), Methylenblau-Lésung c(Mb) =
0,0125 mol/L {0,4 Gew%; M(Mb) = 319,86 g/mol}, Natriumsulfat-Losung c(Na2SQ4) = 0,2
mol/L

Durchfiihrung: Die Durchfihrung erfolgt wie unter Versuch 4a beschrieben, nur unter
Verwendung zweier farbgetrankter Garne. Das blaue Garn sollte naher an der Elektrode
liegen, die mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbunden ist (siehe unten). Der
Abstand zwischen beiden Garnen sollte 3 - 4 mm betragen.
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Abbildung 7: Aufbau Versuch 4c

getranktes Filterpapier

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) sind ein 5 - 6 mm breiter, roter
und ein 3 - 4 mm breiter, blauer Streifen ausgehend von den Garnen sichtbar. Die
Farbstreifen zeigen in entgegen gesetzte Richtungen. An den Elektroden sind leichte
Gasentwicklungen beobachtbar.

Deutung: siehe Versuch 4a und 4b

Versuch 4d: gleichzeitige lonenverschiebung von An- und Kationen (Demo)

Geréte: 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen), oder 2 passivierte Stahlnagel (siehe Anhang),
Gleichspannungsquelle (30 V) oder mindestens 3 zusammengesteckte 9-V-Batterien
(siehe Anhang), Objekttrager, weilles Garn oder Zwirn (aus Baumwolle!), Pinzette,
saugfahiges Papier, Einmachfolie (sieche Anhang), Schere, 2 Kabel mit 4 Klemmen

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124 (Cochenillerot A), Methylenblau-Lésung c(Mb) =
0,0125 mol/L {0,4 Gew%; M(Mb) = 319,86 g/mol}, Natriumsulfat-Losung c(Na2SQOs) =
0,2 mol/L

Durchfiihrung: Die Einmachfolie wird wie im Anhang beschrieben in vier Lagen
Ubereinander gelegt und anschlielend ca. 10 min in Natriumsulfat-Lésung zum Quellen
eingelegt. Die getrankte, vierlagige Einmachfolie wird mdglichst feucht (nicht abtropfen!)
auf den Objekitrager gelegt und die Elektroden wie unten dargestellt angebracht.
Oberflachige Feuchtigkeit wird vorsichtig mit saugfahigem Papier entfernt, damit die Farbe
der Garne nicht zerlauft. Zwei farbgetrankte Garne werden wie in Versuch 4c oder vier
Garne wie unten dargestellt auf der Einmachfolie verteilt. Der Abstand zwischen den
Garnen sollte 7 - 10 mm betragen. Erst der fertig praparierte Objekttrager wird auf den
Overhead-Projektor gelegt, denn die Einmachfolie trocknet auf der warmen Projektorflache
schnell aus. Aus diesem Grund sollte dann auch unmittelbar eine Gleichspannung von ca.
30 V entweder unter Verwendung einer entsprechenden Spannungsquelle oder durch
mindestens drei zusammengesteckte 9-V-Batterien angelegt werden. (Tipp: Bei
Verwendung eines Auflichtprojektors trocknet die Folie nicht so schnell aus!)
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Abbildung 8: Aufbau Versuch 4d

4lagige getrénkte Einmachfolie

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) sind zwei 3 - 4 mm breite, rote
Streifen ausgehend von den roten Garnen in eine Richtung und 2 - 3 mm breite, blaue
Streifen ausgehend von den blauen Garnen in die entgegengesetzte Richtung sichtbar.

Deutung: siehe Versuch 4a und 4b

Hinweis: Die Vier-Garn-Variante schlieft aus, dass die Farbstoffe immer zur nachst
gelegenen Elektrode verschoben werden, denn zu dieser Auffassung kdnnten Schiler in
den Versuchen 4a/b und 4c kommen.

Zusammenfassung der Erkenntnisse der 4er Versuche: Die Schiler erkennen, dass
bei Stromfluss durch einen Elektrolyten die An- und Kationen zu verschiedenen Elektroden
verschoben werden. Diese Erkenntnis kann nun genutzt werden, um den Elektroden
Namen (noch keine Definitionen!) zu geben. Die gleichen Namen, zwar anders begrindet,
hat schon der Elektrochemie-Urvater MICHAEL FARADAY flir die Elektroden vergeben:

Namensgebung der Elektroden

Die Elektrode, zu der die Anionen verschoben werden, nennen wir Anode.

Die Elektrode, zu der die Kationen verschoben werden, nennen wir Katode.

Uberleitung zu Versuch 5a: Die Schiiler haben erkannt, dass der Leitungsmechanismus
im Elektrolyten mit der entgegengesetzten Verschiebung von An- und Kationen
zusammenhangt. Doch was ist die Ursache dieser Verschiebung und wie funktioniert das?

Da die lonen elektrische Ladungen tragen, liegt es nahe auch eine elektrische Aufladung
der Elektroden zu vermuten. Die Anode misste sich positiv aufladen, um die negativen
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Anionen anzuziehen und die Katode entsprechend negativ, fir die positiven Kationen. ¢
Diese naheliegende, falsche und weit verbreitete Hypothese kann im folgenden Versuch
untersucht werden!

Versuch 5a: Was zieht die lonen an? (Filterbriicke)

Hinweis: Dieser Versuch macht wissenschaftlich gesehen wenig Sinn, da mehrere
Parameter gleichzeitig verandert werden. Fir den Chemieunterricht kann er jedoch sehr
sinnvoll sein, weil er die Schiiler davon (berzeugen kann, dass die naheliegende
,Aufladungstheorie® der Elektroden nicht stimmen kann und so Fehlvorstellungen ver-
mindert, Probleme beim Verstandnis spaterer elektrochemischer Themen verringert und
weiterfuhrende Untersuchungen motiviert werden.

Gerate: 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen), 15 25-mL-Becherglaser, Schere, Pipette,
weilles Garn oder Zwirn (aus Baumwolle!), Gleichspannungsquelle (mind. 20 V) oder
mind. 3 zusammengesteckte 9-V-Batterien (siehe Anhang), 50 cm Filterpapierstreifen
(oder mehrere kurze Stucken), 2 Kabel mit Klemmen

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124  (Cochenillerot A), Natriumsulfat-Losung
¢(Na2S04) = 0,2 mol/L

Durchfiihrung:

1. Das Filterpapier wird zu einem langen Streifen (mindestens 50 ¢cm, 2 cm breit) geschnit-
ten oder zusammengelegt. AnschlieBend wird es in Natriumsulfat-Lésung getrankt. 15 25-
mL-Becherglaser werden in einer Reihe (Offnung unten) aufgestellt. Die Becherglaser 1, 2
und 3 (siehe Abbildung unten) werden umgedreht, randvoll mit Natriumsulfat-Losung
geflllt und mit dem langen, getrankten Filterpapierstreifen wie unten dargestellt verbunden.
Es ist darauf zu achten, dass die drei gefillten Becherglaser gleich hoch gefiillt sind! Der

Filterpapierstreifen wird leicht in die Losung des 2. Becherglases gebogen.

Abbildung 9: Aufbau Versuch 5a

6 Zu diesem Zeitpunkt ist es verlockend, die Ursache der Aufladung in der Polung der Spannungsquelle
zu suchen, was jedoch falsch ist und spétestens bei den Galvani'schen Zellen keinen Sinn mehr ergibt!



Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
4. Der Mechanismus der ,Ionenleitung" 22

In die geflllten Becherglaser 1 und 3 (aufen) werden Kohleelektroden gestellt, anhaftende
Gasblasen werden entfernt und die Elektroden mit den Polen der Spannungsquelle
verbunden (Elektrode in Becherglas 1 an den Pluspol der Spannungsquelle). Danach wird
ein Stlick mit Lebensmittelfarbe getranktes Garn direkt vor die Elektrode des 1. Becher-
glases auf dem Filterpapier quer gelegt. Dann regelt man die Spannung auf mindestens
20 V hoch.

Wahrend des Versuches kann mit einem Voltmeter demonstriert werden, dass zwischen
den Elektroden vom Minus- und Pluspol der Spannungsquelle eine hohe Spannung
anliegt. Die Elektroden sollten sehr genau beobachtet werden.

2. Nach etwa 10 Minuten wird die Elektrode aus Becherglas 3 dichter an die andere
herangebracht (ca. 2 cm vom Garn entfernt, siehe Abbildung unten) und der Versuch nach
weiteren 5 Minuten beendet.

Abbildung 10: Verkiirzung des Elektrodenabstandes

Beobachtungen: zu 1. An den Elektroden sind wahrend des ersten Teils des Versuches
keine Veranderungen beobachtbar. Der aufgebrachte Farbstoff verteilt sich gering zu
beiden Richtungen. Selbst nach 10 Minuten ist keine konkrete Verschiebungsrichtung des
Farbstoffstreifens auszumachen.

zu 2. Im zweiten Teil des Versuches sind Stoffumwandlungen in Form von Gasent-
wicklungen an beiden Elektroden feststellbar. Der rote Farbstoff wird deutlich zur Elektrode
vom Pluspol der Spannungsquelle verschoben.

Schlussfolgerungen: Es wurde versucht, beide Elekiroden mit einer hohen Spannung
entsprechend der Theorie ,aufzuladen* und dennoch wurden die Cochenille-Anionen nicht
in Richtung einer Elektrode verschoben. Da die lonen ihre Ladung wahrscheinlich nicht
wahrend des Versuches verloren haben, muss geschlussfolgert werden, dass keine
Aufladung der Elektroden stattgefunden hat.

Im zweiten Teil des Versuches konnten an den Elektroden Stoffumwandlungen beobachtet
werden. Sie sind der Beweis fiir an den Elektroden ablaufende, chemische Reaktionen.
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Gleichzeitig wurden die Cochenille-Anionen deutlich in Richtung der Elektrode vom Pluspol
der Spannungsquelle verschoben.

Es liegt also die Vermutung nahe, dass die Elektroden nicht aufgeladen wurden und
stattdessen die chemischen Reaktionen an den Elektroden die lonenverschiebung
verursachen.

Fachliche Hinweise: Im ersten Teil des Versuches hat das Filterpapier durch seine Lange
einen so hohen, elektrischen Widerstand, dass kein nennenswerter Stromfluss und
dadurch auch keine Reaktionen an den Elektroden zustande kommen. Der Farbstoff
verteilt sich durch Diffusion geringfligig und gleichmaRig zu beiden Elektroden.

Im zweiten Teil wird die Lange und damit der Widerstand des Filterpapiers stark verringert,
so dass folgende Reaktionen an den Elektroden ablaufen kdnnen:

Anode: 6 H20 > 02 +4 H30* + 4 e
Katode: 4H,0+4e —>2Hy,+4 OH
Gesamt: 2H0 > O+ 2H>

Das Becherglas Nummer 2 bremst eine Verschiebung des Farbstreifens, hervorgerufen
durch Verdunstung der Losung aus dem langen Filterpapier und daraus resultierendem
Losungsfluss von aullen nach innen.

Versuch 5hb: Was zieht die lonen an? (Folie um Elektrode)

(alternativ zu Versuch 5a)

Geréte: 3 Kohleelektroden (Bleistiftminen), 3 20-mL-Becherglaser, Schere, Pipette, weilles
Garn oder Zwirn (aus Baumwolle!), Frischhaltefolie, Gleichspannungsquelle (mindestens
20 V) oder mind. 3 zusammengesteckte 9-V-Batterien (siche Anhang), Filterpapier, 3
Kabel mit Klemmen, zwei Magnete

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124  (Cochenillerot A), Natriumsulfat-Losung

c(NazS04) = 0,2 mollL

Durchfiihrung:

Vorversuch: Mit zwei Magneten, zwischen denen sich eine Lage Frischhaltefolie befindet,
kann die Idee des Versuches erlautert werden: Trotz einer dinnen Folie zwischen zwei
Magneten ziehen sie sich an. Wenn die lonen durch die Elektroden angezogen werden,
musste die Anziehung auch durch eine diinne Folie stattfinden kénnen.

Hauptversuch: Drei Becherglaser werden mit Natriumsulfat-Lésung gefillt und mit zwei
Filterpapierstreifen verbunden (siehe Abb. 11). Es muss darauf geachtet werden, dass alle
Becherglaser exakt die gleichen Fillstande haben, anderenfalls konnen diese mit einer
Pipette ausgeglichen werden. Alle Becherglaser werden mit einer Kohleelekirode
versehen, wobei eine Kohleelektrode in einem der beiden linken Becherglaser mit
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Frischhaltefolie umgeben wird. Das rechte Becherglas wird an den Minuspol der
Spannungsquelle angeschlossen. Die beiden anderen Becherglaser werden mit dem
Pluspol verbunden. Anschlieend wird jeweils auf die Mitte der Filterpapiere ein Stlick mit
Lebensmittelfarbe getranktes Garn quer gelegt und die Spannung auf mindestens 20 V
hoch geregelt.

Wahrend des Versuches kann mit einem Voltmeter demonstriert werden, dass jeweils

zwischen den Elektroden, zwischen Minuspol und Pluspol, eine gleich hohe Spannung
anliegt.

Abbildung 11: Aufbau Versuch 5b fiir eine sichtbare Anionenverschiebung

Beobachtungen: An beiden unumwickelten Elektroden kann eine Gasentwicklung
beobachtet werden. Nach ca. 10 Minuten ist der rote Farbstoff nur zur unumwickelten
Elektrode vom Pluspol der Spannungsquelle verschoben. Der Farbstoff auf dem anderen
Filterpapier hat sich geringfligig zu beiden Elektroden verteilt.

Schlussfolgerungen: Obwohl zwei Elektroden mit dem gleichen Pol der Spannungsquelle
verbunden sind, also nach der Theorie auch gleich positiv aufgeladen sein mussten,
werden die Cochenille-Anionen nur zur unumwickelten Elektrode verschoben. An dieser
Elektrode konnte eine Stoffumwandlung beobachtet werden, was ein Zeichen fiir eine
ablaufende, chemische Reaktion ist. Der Vorversuch zeigte, dass die dinne Folie
Anziehungskrafte ,durch Iasst.

Es liegt also die Vermutung nahe, dass die Elektroden nicht aufgeladen wurden und
stattdessen die chemischen Reaktionen an den Elektroden die lonenverschiebung
verursachen.

Fachliche Hinweise: Die an den Elektroden stattfindenden Reaktionen entsprechen denen
aus Versuch 5a. Die dunne Folie hat einen solch hohen elektrischen Widerstand, dass kein
merklicher Stromfluss und damit Elektrodenreaktionen stattfinden.

Der Versuch kann natirlich auch mit sichtbarer Kationenverschiebung durchgeflihrt
werden. Die Elektroden missen dann an den jeweils anderen Pol der Spannungsquelle
angeschlossen und Methylenblau getrénkte Garne verwendet werden (siehe Abb. 12).
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Abbildung 12: Aufbau Versuch 5b fiir eine sichtbare Kationenverschiebung

Uberleitung zu Versuch 6: An den 5er Versuchen sollen die Schiiler erkennen, dass die
vorher aufgestellte Theorie der Elektrodenaufladung durch die Pole der Spannungsquelle
nicht zutrifft und stattdessen die an den Elektroden ablaufenden, chemischen Reaktionen
die lonenverschiebung verursachen. Im Umkehrschluss bedeutet das:

Ohne Reaktionen an den Elektroden werden keine lonen verschoben und es kann kein
elektrischer Strom durch den Elektrolyten geleitet werden. Das ist ein grundlegender
Unterschied zwischen Elektrolyten und Metallen!

Um den Leitungsvorgang im Elektrolyten vollstandig aufzuklaren, missen die Schaler nur
noch herausfinden, welche chemischen Reaktionen typischer Weise an den Elektroden
ablaufen.

Versuch 6: Elektrolyse von Natriumsulfat-Losung nach [Obendrauf 1998]

Geréte: 2 passivierte Stahindgel (& = 2,8 mm; L = 65 mm, siehe Anhang), 9-V-Batterie
oder Gleichspannungsquelle, 2 2-mL-Spritzen, Kneifzange, 2 Kabel mit 4 Klemmen, 250-
mL-Becherglas oder kleine Kristallisierschale (breiter als die Nagel lang sind), 2 Wasche-
klammern

Chemikalien: 200 mL Natriumsulfat-Lésung c(Na2S0Os) = 0,2 mol/L, Indikatorpapier
Durchfiihrung:
1. Der Versuch wird entsprechend Abb. 13 aufgebaut. Die Stahinagel sollten einen

Abstand von 2 - 3 cm haben. An beide Elektroden kann Indikatorpapier gehalten werden.
(Als Katode kann natirlich auch ein nicht passivierter Stahinagel eingesetzt werden.)

2. Zum Auffangen der Reaktionsprodukte werden die Luer-Konen der 2-mL-Spritzen mit
einer Zange auf ca. die Halfte ihrer Lange gekurzt und jeweils ein Nagel, wie in Abb. 14
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dargestellt, in die Spritzen gesteckt. Die Nagelspitze muss einige Millimeter aus der Spritze
herausragen. Die Nagel mlssen fest in den Spritzen sitzen (ggf. kann der halbe Luer-
Konus an den Nagel an geschmolzen werden).

F —
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Abbildung 13: Aufbau Versuch 6.1
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Abbildung 14: Praparation der Elektroden

Beide Spritzen mit Nagel werden in die Natriumsulfat-Losung getaucht, um sie vollstandig
zu fiillen und so am Becherglas befestigt, dass sie halb aus der Lésung ragen (Offnung
unten).

Abbildung 15: Aufbau Versuch 6.2

Ist die mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbundene Spritze mit 2 mL Gas gefillt,
werden die Fullstande beider Spritzen notiert. AnschlieRend wird weiter Gas entwickelt, bis
beide Spritzen vollstandig gefullt sind.

Die mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbundene Spritze wird in der Loésung mit
einem Finger verschlossen, aus der Losung genommen und das enthaltene Gas mittels
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Knallgasprobe auf Wasserstoff getestet. Die mit dem Pluspol der Spannungsquelle
verbundene Spritze wird auf die gleiche Weise entnommen und das enthaltene Gas mittels
Spanprobe auf Sauerstoff getestet. VORSICHT: Die Spritzen sind aus Kunststoff und
konnen schmelzen und brennen!

Beobachtungen: An beiden Elektroden ist eine Gasentwicklung festzustellen. Die mit dem
Minuspol verbundene Elektrode zeigt eine deutlich starkere Gasentwicklung als die andere
Elektrode. Das Indikatorpapier zeigt um die mit dem Minuspol verbundene Elektrode einen
basischen und um die andere Elektrode ein sauren pH-Wert an. Ist die mit dem Minuspol
verbundene Spritze mit 2 mL Gas gefillt, befindet sich in der anderen Spritze ca. 1 mL
Gas. Knallgas- und Spanprobe sind jeweils positiv.

Deutung: Durch den elektrischen Strom werden Stoffumwandlungen an beiden Elektroden
hervorgerufen. Sie missen erzwungen sein, denn ohne Zutun wirde aus einer Natrium-
sulfat-Losung kein Wasserstoff und Sauerstoff frei. Die Reaktionsgleichungen lauten wie
folgt:

Elektrode am Pluspol: 6 H2O — O, +4 H3;0*+4 e Oxidation Anode
Elektrode am Minuspol: 4 H,O +4e-— 2H,+4 OH- Reduktion Katode

Gesamtreaktion:. 2HO — O, +2H> Redoxreaktion

Die Zuordnung von Anode und Katode ist problemlos moglich, weil in den Versuchen 4
und 5 beobachtet wurde, wie die Elektroden angeschlossen sind und zu welcher Elektrode
Anionen und Kationen jeweils verschoben werden.

Didaktische Anmerkung: Die Formulierung der Reaktionsgleichungen an den Elektroden
muss wahrscheinlich mit Hilfe der Lehrkraft erfolgen. Durch Anwendung der Oxidations-
zahlen kdnnen die Reaktionen als Oxidations- und Reduktionsreaktion identifiziert werden.

Animation zu Versuch 6 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Wie genau nun die aufgedeckten Reaktionen an den Elektroden die lonenverschiebung im
Elektrolyten verursachen, ist nicht leicht zu erkennen und sollte mit den Schilern
ausfihrlich diskutiert werden. Unterstlitzend kann eine modellartige Computeranimation zu
Versuch 6 (siehe Abbildung 16, Bezugsquellen siehe Anhang) den Zusammenhang
deutlicher zeigen.

Hinweise zur Animation zu Versuch 6: Die untere Abbildung zeigt den Zustand des
Elektrolyten vor der Elektrolyse. Im Elektrolyten befinden sich dissoziierte lonen. In diesem
Fall Natrium- und Sulfat-lonen. Um besser erkennen zu kdnnen, dass die Anzahl von
positiven und negativen Ladungen ausgeglichen ist, wurden zwei Natrium-lonen zusam-
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mengefasst. Es herrscht Elektroneutralitat im Elektrolyten. Die Wassermolekile sind fir
eine hohere Ubersichtlichkeit der Animation nur an den Elektroden eingezeichnet. Der
graue Kasten in der &uBeren Elektronenkette kann sowohl als Spannungsquelle (Elek-
trolyse) als auch Verbraucher (Galvani'sche Zelle) gedeutet werden, denn der Leitungs-
mechanismus im Elektrolyten ist fiir beide Prozesse gleich. Die Vereinfachungen des
Modells kdnnten ,gewinnbringend* im Sinne einer Modellkritik von den Schilern diskutiert
werden.

Abbildung 16: Standbild der Animation zu Versuch 6 vor der Elektrolyse einer Natriumsulfat-Losung

Bei Stromfluss durch den Elektrolyten finden an den Elektroden chemische Reaktionen
statt (siehe Abb. 17). An der linken Elektrode findet die in Versuch 6 erkannte Oxidation
elektrisch ungeladener Wassermolekile zu elektrisch positiv geladenen Hydronium-lonen
statt:

3H0 - 202+ 2H30* + 2 &

Die Elektronen flieRen in die Anode und von dort in den &uReren Stromkreis. Im
Elektrolyten direkt an der Anode bleiben zwei positiv geladene Hydronium-lonen zurtck.
Der Elektrolyt an der Anode ist nun elektropositiv. Er zieht negativ geladene Anionen an
und stoRt positiv geladene Kationen ab (siehe Pfeile).

An der entgegengesetzten Elektrode findet eine Reduktion statt:

2H0+2e — Hx +20OH

Bei dieser Reaktion nehmen elektrisch ungeladene Wassermolekiile Elektronen aus der
Elektrode auf und werden dadurch zu negativ geladenen Hydroxid-lonen. Der Elektrolyt
um die Katode wird dadurch elektronegativ. Er zieht folglich Kationen an und stéft Anionen
ab.
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Abbildung 17: Standbild der Animation zu Versuch 6 wahrend der Elektrolyse einer Natriumsulfat-Lésung

allgemeine Beschreibung des Leitungsmechanismus im Elektrolyten

Da an der Anode immer die Oxidation ablauft, also negative Ladungen abgefiihrt
werden, muss der Elektrolyt an der Anode einen geringen Uberschuss an positiven
lonen aufweisen und Anionen anziehen.

Da an der Katode immer die Reduktion ablauft, also negative Ladungen zugefiihrt
werden, muss der Elektrolyt an der Katode einen geringen Uberschuss an negativen
lonen aufweisen und Kationen anziehen!

Fachlicher Hinweis: Der Leitungsmechanismus darf nicht mit der Ausbildung einer elektro-
chemischen Doppelschicht und der damit verbundenen Potentialeinstellung verwechselt
werden. Die Doppelschicht bildet sich immer aus und flihrt auch zu geringsten lonen-
verschiebungen, bis sich in stromlosem Zustand ein Gleichgewicht einstellt. Der Lei-
tungsmechanismus beschreibt die Zustande im Elektrolyten bei Stromfluss und ist auf
Galvani‘sche Zellen ebenso anwendbar wie auf Elektrolysen. Auch bei den Galvani‘schen
Zellen ist die Anode der Ort der Oxidation, zu dem die Anionen verschoben werden.

Bis hierher wurden die Elektrodenbezeichnungen an den Verschiebungsrichtungen der
lonen orientiert (siehe oben). Obwohl nur an einem Versuch die Elektrodenreaktionen
aufgeklart wurden, sollten die Schiler auf die allgemeine Gltigkeit ihres Ergebnisses
hingewiesen werden und eine weiterflihrende Definition von An- und Katode erfolgen:

Definition Anode und Katode

An der Anode geben Teilchen Elektronen an die Elektrode ab (Oxidation).

An der Katode nehmen Teilchen Elektronen aus der Elektrode auf (Reduktion).
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Betrachtet man alle bisher durchgeflihrten Versuche, dann fallt auf, dass durch den
elektrischen Strom immer Stoffumwandlungen erzwungen wurden, die ohne Stromfluss
nicht stattgefunden hatten. Die Schiiler wissen, dass die Stoffumwandlung ein Merkmal der
chemischen Reaktion ist und auch immer Energieumwandlungen dazu gehoren. Es
konnen also im Unterrichtsgesprach die Gemeinsamkeiten aller durchgefiihrten Versuche
zu einer allgemeinen Namensgebung und Definition kristallisiert werden.

Definition Elektrolyse

Die raumlich getrennte, erzwungene Redoxreaktion, in der elektrische in Chemische
Energie umgewandelt wird, nennt man Elektrolyse.

Didaktische Anmerkung: An dieser Stelle kann im Unterrichtsgang ein sinnvoller Riickgriff
auf die ,Musikkartoffel* erfolgen. Alternativ kann aber auch mit Versuch 7 fortgefahren und
der Ruickgriff spater (Kapitel 6) vorgenommen werden.

Uberleitung zu Kapitel 5: Die vergangenen Versuche waren, bis auf die Musikkartoffel,
Wasserelektrolysen mit inertem Elektrolyten an inerten Kohleelektroden. Das ist aus
didaktischer Sicht sinnvoll, da die Vergleichbarkeit der Versuche gegeben sein muss, um
die einzelnen Facetten der Elektrolyse, wie die Leitfahigkeit durch lonen, die lonen-
verschiebung, die Stoffumwandlungen, die Elektrodenreaktionen und den Leitungsmech-
anismus, konsistent und tberschaubar erarbeiten zu konnen.

Die Elektrolyse bietet jedoch nicht nur die Wasserzersetzung, sondern eine enorme Vielfalt
von moglichen Stoffumwandlungen. Was genau durch Elektrolyse méglich ist und wie sich
die bekannten Stoffumwandlungen an den Elektroden der Wasserelektrolysezelle veran-
dern, wenn nur eine Kleinigkeit in ihrem Aufbau verandert wird, soll im folgenden Kapitel
gezeigt werden.
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5. Die Vielfalt der Moglichkeiten ... wir variieren

Didaktische Anmerkung: Fir die folgenden Versuche 7/8, 9/10 und 11/12 bietet sich
arbeitsteilige Gruppenarbeit mit anschliefenden Schiiler-Prasentationen unter Einsatz der
entsprechenden Animationen an.

1. Variation: Ersatz von Sulfat-Anionen durch Chlorid-Anionen

Versuch 7a: Elektrolyse von Natriumchlorid-Lésung

Geréte: 2 Kohleelektroden (z.B. Bleistiftminen & = 2 mm) oder passivierte Stahinagel (& =
2,8 mm; L = 65 mm) (siehe Anhang), 9-V-Batterie oder andere Gleichspannungsquelle, 2
2-mL-Spritze, Kneifzange, 2 Kabel mit 4 Klemmen, 250-mL-Becherglas oder kleine
Kristallisierschale (breiter als die Elektrode lang), 2 Wascheklammern

Chemikalien: gesattigte Natriumchlorid-Losung, Kaliumiodid-Starke-Papier

Durchfiihrung:

1. Der Versuch wird entsprechend Abb. 18 aufgebaut. Die Elektroden sollten einen
Abstand von mindestens 5 - 6 cm haben, um nicht zu viel Gas zu entwickeln. Der Geruch
der Gase wird vorsichtig durch Facheln geprift. An beide Elektroden kann feuchtes
Kaliumiodid-Starke-Papier gehalten werden. (Als Katode kann natlrlich auch ein nicht
passivierter Stahinagel eingesetzt werden.)

F =

Abbilduna 18: Aufbau Versuch 7a1

2. Zum Auffangen der Reaktionsprodukte werden die Spritzen wie in Versuch 6 dargestellt
prapariert. Bei der Verwendung von 2 mm breiten Bleistiftminen braucht der Luer-Konus
nicht gekurzt zu werden (ggf. muss der Konus leicht erwarmt werden, um die Mine dicht zu
umschlie3en). Beide Spritzen mit Elektrode werden in die Natriumchlorid-Lésung getaucht,
um sie vollstandig zu fullen und so am Becherglas befestigt, dass sie halb aus der Losung
ragen (Offnung unten).
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Abbildung 19: Aufbau Versuch 7a2

Ist die Spritze, die mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbunden ist, vollstandig mit
Gas gefiillt, wird sie mit einem Finger verschlossen, aus der Lésung genommen und das
enthaltene Gas mittels Knallgasprobe auf Wasserstoff getestet. AnschlieRBend wird sie
wieder mit Natriumchlorid-Losung geflllt und weiter Gas entwickelt bis die Spritze, die mit
dem Pluspol verbunden ist, vollstandig geflllt ist. Dann wird die Spritze vom Pluspol mit
einem Finger verschlossen, aus der Lésung genommen, umgedreht (Offnung oben, Chlor
hat eine groRere Dichte als Luft) und das Gas mit feuchtem Kaliumiodid-Starke-Papier
uber der Spritzen6ffnung auf Chlor getestet.

Beobachtungen: Zu 1.: An beiden Elektroden ist eine Gasentwicklung beobachtbar. Die
Elektrode vom Minuspol der Spannungsquelle zeigt eine deutlich starkere Gasentwicklung
als die andere Elektrode. Uber der Lésung riecht es nach ,Schwimmbad®. Bei Verwendung
einer passivierten Eisenelektrode kann sich die Losung in der ,Pluspolspritze® nach
wenigen Minuten gelb/griin farben.

Zu 2.: Die Knallgasprobe ist positiv und das Kaliumiodid-Starke-Papier verfarbt sich violett.

Deutung: An der Elektrode, welche mit dem Pluspol der Spannungsquelle verbunden ist,
zeigt das sich violett farbende Kaliumiodid-Starke-Papier Chlor an. Die positive Knall-
gasprobe an der Elektrode vom Minuspol weist auf eine Wasserstoffentwicklung hin. Es
werden also Chlorid-lonen zu Chlor oxidiert und an der Elektrode vom Minuspol wird
Wasser zu Wasserstoff reduziert.

Elektrode vom Pluspol: 2CF—>Ch+2e Oxidation Anode
Elektrode vom Minuspol: 2HO0+2e —> Hy+20H Reduktion Katode
Gesamtreaktion: 2 H;O +2Cl-— Hz2 + Cl2+2 OH-  Redoxreaktion

Das Chlor oxidiert die lodid-lonen im Kaliumiodid-Starke-Papier zu lod, welches mit der in
der Starke enthaltenen Amylose einen violett-blauen Komplex bildet. Clo + 2 - — 2 CI- + |,
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Praktische Hinweise: Die gelb/griine Farbung der Lésung in der Anoden-Seite wir durch
die Bildung von Chlorwasser hervorgerufen. Bei Verwendung einer passivierten Eisen-
elektrode ist sie deutlich starker, weil zusatzlich Fe2*- und Fe3*-lonen in Losung gehen.
Durch die sehr groRe Wasserloslichkeit des Chlors und der teilweisen Auflésung der
Eisenelektrode wird deutlich weniger gasformiges Chlor als Wasserstoff sichtbar.

Versuch 7b: Elektrolyse von Natriumchlorid-L6sung (Demo)

Gerate: U-Rohr mit seitlichen Anséatzen, 2 Kohleelektroden oder passivierte Stahinagel
(siehe Anhang) mit Gummistopfen, Gleichspannungsquelle (20 V), 100-mL-Erlenmeyer-
kolben, Schlauch, 2 Kabel mit 4 Klemmen, 2 Reagenzglaser 10 x 100 mm

Chemikalien: gesattigte Natriumchlorid-Ldsung, Indikatorpapier, Blltenblatter oder Kalium-
iodid-Stérke-Papier

Durchfiihrung: Die Natriumchlorid-Losung wird in das U-Rohr gefiillt und der Versuch
entsprechend Abb. 20 aufgebaut.

Man schaltet die Spannungsquelle ein und regelt die Spannung so, dass eine lebhafte
Gasentwicklung stattfindet (mindestens 20 V). Das an der Elektrode, die mit dem Minuspol
verbunden ist, entwickelte Gas kann mittels Knallgasprobe auf Wasserstoff getestet
werden. (Es kann etwas dauern bis genligend Gas entwickelt ist.) Das an der anderen
Elektrode freiwerdende Gas wird im Erlenmeyerkolben auf feuchtes Indikatorpapier,
feuchtes Kaliumiodid-Stéarke-Papier oder Blltenblatter geleitet.

_l__
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Abbildung 20: Aufbau Versuch 7b

Beobachtungen: Eine lebhafte Gasentwicklung kann an beiden Elektrode festgestellt
werden. Die Elektrode, die mit dem Minuspol verbunden ist, zeigt eine deutlich starkere
Gasentwicklung als die andere Elektrode. Bei Verwendung einer passivierten
Eisenelekirode kann sich die Losung im Anodenraum nach wenigen Minuten gelb/griin
farben. Die Knallgasprobe fallt positiv aus und das feuchte Indikatorpapier oder die
Bliitenblatter werden gebleicht. Das Kaliumiodid-Starke-Papier verfarbt sich violett.

Deutung: siehe Versuch 7a.



Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
5. Die Vielfalt der Moglichkeiten ... wir variieren 34

Zusammenfassende Erkenntnis der 7er Versuche: Durch die Variation eines lons wird
an der Anode Chlor- statt Sauerstoff entwickelt. Da Wasser nach wie vor im Elektrolyten
enthalten ist, scheint das Chlorid-lon leichter oxidierbar zu sein als Wasser!

Anmerkung: Der nachfolgende Versuch 8 ist lediglich als Erganzung gedacht. Er kann
zeigen, dass auch bei der Elektrolyse von Natriumchlorid-Losung der in Kapitel 4
erarbeitete Leitungsmechanismus Gultigkeit hat.

Versuch 8: lonenverschiebung bei der Elektrolyse von Natriumchlorid-L6sung
Gerate: siehe Versuch 4a

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124 (Cochenillerot A), Methylenblau-Lésung c(Mb) =
0,0125 mol/L {0,4 Gew%; M(Mb) = 319,86 g/mol}, 1:4 verdlinnte geséttigte-Natriumchlorid-
Ldsung

Durchfiihrung: Die Durchfiihrung erfolgt wie unter Versuch 4a beschrieben, nur unter
Verwendung zweier farbgetrankter Stiicken Garn und 1:4 verdlnnter gesattigter-
Natriumchlorid-Losung. Das blaue Garn sollte auf der Seite der Katode liegen. Der
Abstand zwischen beiden Garnen sollte 3 - 4 mm betragen.

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) sind ein 3 - 5 mm breiter, roter
Streifen vom Garn in Richtung Anode und ein ca. 1 mm breiter, blauer Streifen vom Garn
in Richtung Katode sichtbar. Die Kationen werden deutlich weniger verschoben, als in
Versuch 4c.

Deutung: siehe Versuch 4a und 4b

Praktische Hinweise: Da das Methylenblau ein Chlorid ist, wird wahrscheinlich in der 1:4
verdinnten gesattigten-Natriumchlorid-Losung das Loslichkeitsprodukt von Methylenblau
uberschritten. Dadurch liegen weniger Methylenblau-Kationen dissoziiert vor, die verscho-
ben werden kénnen, und der beobachtbare Effekt ist kleiner.

Der beschriebene Versuch kann auch als Demonstrationsvariante auf dem Overhead-
Projektor durchgeflihrt werden. Der Versuch wird dann wie in Versuch 4d beschrieben
durchgefiihrt. Die Einmachfolie wird in 1:4 verdiinnte gesattigte-Natriumchlorid-L6sung
eingelegt. Das Ergebnis gleicht dem des Filterpapier-Versuches.
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Animation zu Versuch 7 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Die Animation zu Versuch 7 (Abb. 20) zeigt modellhaft die Reaktionen an den Elektroden
und den Mechanismus der lonenverschiebung im Elektrolyten.

O
Abbildung 20: Standbild der Animation zu Versuch 7 wéhrend der Elektrolyse einer Natriumchlorid-Losung
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2. Variation: Ersatz von Natrium-Kationen durch Kupfer(ll)-Kationen

Versuch 9a: Elektrolyse von Kupfer(ll)-chlorid-Lésung

Gerate: 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen) oder passivierte Stahinagel, Petrischale & = 9
cm oder Kristallisierschale, Gleichspannungsquelle (mind. 4,5 V) oder 4,5-V-Batterie, 2
Kabel mit Klemmen

Chemikalien: Kupfer(1l)-chlorid-Losung ¢(CuClz) = 0,1 mol/L, Kaliumiodid-Starke-Papier
Durchfiihrung: Der Versuch wird wie unten dargestellt aufgebaut. Beide Elektroden werden
an gegenuberliegenden Stellen am Rand der Petrischale in die Losung getaucht und

beobachtet. AnschlieRend werden die Elektroden auf einen Abstand von 1 cm angenahert.
Dicht Uber die Losung an die Elektroden wird feuchtes Kaliumiodid-Starke-Papier gehalten.

Abbildung 21: Aufbau Versuch 9a

Beobachtungen: Liegen die Elektroden weit auseinander, scheidet sich an der Elektrode
vom Minuspol der Spannungsquelle ein rétlich brauner Niederschlag ab. An der Elektrode
vom Pluspol ist eine sehr leichte Gasentwicklung beobachtbar. Liegen die Elektroden dicht
zusammen, nimmt die Gasentwicklung deutlich zu und der Niederschlag wird schwarz.
Das feuchte Kaliumiodid-Starke-Papier farbt sich dann tiber der Gasentwicklung violett.

Deutung: Der rote Niederschlag ist Kupfer und das freiwerdende Gas ist Chlor. Bei zu
schneller Kupferabscheidung bildet sich ein schwarzer Kupferschwamm statt einer
rétlichen Kupferschicht.

Elektrode vom Pluspol: 2CF—>Ch+2e Oxidation Anode
Elektrode vom Minuspol: Cu+2e — Cu Reduktion Katode
Gesamtreaktion: Cuzt+2Cl— Cu +Cl Redoxreaktion

Das Chlor oxidiert die lodid-lonen im Kaliumiodid-Starke-Papier zu lod, welches mit der in
der Starke enthaltenen Amylose einen violett-blauen Komplex bildet. Cl, + 2 - — 2 CI- + I,
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Praktische Hinweise: Durch hohe Stromstarken ist bei Metallabscheidungen die Keim-
bildung gegeniiber dem Flachenwachstum deutlich bevorteilt. Es bildet sich dann ein
schwarzer Metallschwamm statt einer rmetallfarbenen, glanzenden Metallschicht. Deshalb
sollte fiir eine identifizierbare Kupferabscheidung die Spannung verringert oder der Elek-
trodenabstand erhoht werden.

In groBeren Petrischalen konnen auch 9-V-Batterien verwendet werden.

Versuch 9h: Elektrolyse von Kupfer(ll)-chlorid-Losung (Demo)

Geréte: U-Rohr mit seitlichen Anséatzen, 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen) oder passivierte
Stahlnagel mit Gummistopfen, Gleichspannungsquelle (20 V), 2 Kabel mit Klemmen
Chemikalien: Kupfer(1l)-chlorid-Losung ¢(CuClz) = 0,1 mol/L, Kaliumiodid-Starke-Papier
Durchfiihrung: Die Kupfer(ll)-chlorid-Lésung wird in das U-Rohr gefiillt und dann der
Versuch entsprechend der Abbildung aufgebaut. Feuchtes Kaliumiodid-Stéarke-Papier wird
auf der Anodenseite entweder in den seitlichen Ansatz gelegt oder direkt Uber der Losung
an die Glaswand geklebt. Man schaltet die Spannungsquelle ein und regelt die Spannung
s0, dass eine lebhafte Gasentwicklung stattfindet (mindestens 20 V).

+ —

Abbildung 22: Aufbau Versuch 9b

Beobachtungen: An der Elektrode vom Pluspol der Spannungsquelle findet eine geringe
Gasentwicklung statt, das feuchte Kaliumiodid-Stéarke-Papier farbt sich langsam violett. An
der Elektrode vom Minuspol scheidet sich sehr schnell ein deutlich rotbrauner
Niederschlag ab.

Deutung: siehe Versuch 9a.

Zusammenfassende Erkenntnis der 9er Versuche: Im Vergleich zur Elektrolyse der
Natriumsulfat-Losung (Versuch 6) finden in Versuch 9 vollstandig andere Stoffumsatze
statt. Die Schuler konnen erkennen, dass die an den Elekiroden ablaufenden Reaktionen
stark mit der Zusammensetzung des Elektrolyten zusammenhangen. In Versuch 7 scheint
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das Chlorid-lon leichter oxidierbar zu sein als Wasser. In Versuch 9 scheinen die Kupfer-
lonen leichter reduzierbar zu sein als Wasser

Anmerkungen: Der nachfolgende Versuch 10 ist lediglich als Erganzung gedacht. Er kann
zeigen, dass auch bei dieser Elektrolyse der in Kapitel 4 erarbeitete Leitungsmechanismus
Gultigkeit hat.

Versuch 10: lonenverschiebung bei der Elektrolyse von Kupfer(ll)-chlorid-Lésung
Gerate: siehe Versuch 4a

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124 (Cochenillerot A), Methylenblau-Lésung c(Mb) =
0,0125 mollL {0,4 Gew%; M(Mb) = 319,86 g/mol}, Kupfer(ll)-chlorid-Lésung c(CuClo) =
0,1 mol/L

Durchfiihrung: Die Durchfiihrung erfolgt wie unter Versuch 4a beschrieben, nur unter
Verwendung zweier farbgetrankter Stiicken Garn und Kupfer(1l)-chlorid-Lésung.

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) sind ein 2 - 3 mm breiter, roter
Streifen vom Garn in Richtung Anode und ein ahnlich breiter, blauer Streifen vom Garn in
Richtung Katode sichtbar.

Deutung: siehe Versuch 4a und 4b

Praktischer Hinweis: Kupfer(ll)- und Chlorid-lonen haben eine geringe lonenbeweglichkeit
als Natrium- und Sulfat-lonen, weshalb die lonenverschiebung geringer ausfallt. Darum
sollten mehr als 30 V Spannung angelegt werden. (Achtung Sicherheit!)

Der beschriebene Versuch kann auch als Demonstrationsvariante auf dem Overhead-
Projektor durchgefiihrt werden. In dem Fall folgt man der Anleitung zu Versuch 4d. Die
Einmachfolie muss in Kupfer(ll)-chlorid-Lésung quellen. Beim Austrocknen auf dem
Overhead-Projektor wellt die Einmachfolie mit Kupfer(ll)-chlorid-Ldsung mehr als mit
Natriumchlorid- oder Natriumsulfat-Losung. Das Ergebnis gleicht dem des Filterpapier-
Versuches.
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Animation zu Versuch 9 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Die Animation zu Versuch 9 (Abb. 23) zeigt modellhaft die Reaktionen an den Elektroden
und den Mechanismus der lonenverschiebung im Elektrolyten.

Abbildung 23: Standbild der Animation zu Versuch 9 wahrend der Elektrolyse einer Kupfer(ll)-chlorid-Lésung
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3. Variation: Ersatz von Kohle- oder Eisenelektroden durch Kupferelektroden

Versuch 11: Elektrolyse von Kupfer(ll)-chlorid-Lésung an Kupferelektroden
(nach [Vennemann 2005])

Gerate: Kupferdraht, Kupfer-Leiterplatte, 250-mL-Becherglas oder kleine Kristallisier-
schale, Edding-Permanent-Marker, Spiritus, 4,5-V-Batterie oder Gleichspannungsquelle
(mind. 4,5 V), 2 Kabel mit Klemmen

Chemikalien: Kupfer(ll)-chlorid-Losung ¢(CuCl2) = 0,1 mol/L

Durchfiihrung: Der Versuch wird wie unten dargestellt aufgebaut. Die Leiterplatte kann
durch einen Edding mit einem Schriftzug oder einer Zeichnung versehen werden. Sie wird
an den Pluspol der Spannungsquelle angeschlossen und die Spannung auf 4,5 V
eingeregelt. Nach etwa 5 Minuten wir die Elektrolyse beendet und die Edding-Farbe mit
Spiritus entfernt.

Abbildung 24: Aufbau Versuch 11

Beobachtungen: An der Elektrode vom Minuspol der Spannungsquelle scheidet sich ein
rotorauner, fast schwarzer Niederschlag ab. An der Elektrode vom Pluspol ist das
langsame ,Auflésen” des Kupfers der Leiterplatte zu erkennen. Der hell gelbe Kunststoff-
Trager der Leiterplatte wird sichtbar. Nach Entfernung der Edding-Farbe ist der Schriftzug
in Kupfer auf dem Kunststoff-Trager sichtbar.

Deutung: An der Elektrode vom Minuspol werden Kupfer-lonen der Lésung zu Kupfer
reduziert. An der Elektrode vom Pluspol wird das Kupfer der Leiterplatte zu Kupfer-lonen
oxidiert. Unter der Edding-Farbe ist das Kupfer vor der Oxidation geschitzt.

Elektrode vom Pluspol: Cu—Cu*+2e Oxidation Anode
Elektrode vom Minuspol: Cu*+2e —>Cu Reduktion Katode
Gesamtreaktion: Cuzt + Cu — Cu + Cu?* Redoxreaktion
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Praktische Hinweise: Als Anode kann natirlich auch eine ,normale® Kupferelektrode
verwendet werden. Aber durch die nur 35-um-diinne Kupferschicht und den nicht kupfer-
farbenen Kunststoff-Trager der Leiterplatte, ist die Kupfer-Auflosung sehr schnell und gut
beobachtbar.

An der Katode ist bei hohen Stromstarken die Keimbildung gegeniber dem Flachen-
wachstum deutlich bevorteilt. Es bildet sich dann ein schwarzer Metallschwamm statt einer
rmetallfarbenen, glanzenden Metallschicht. Deshalb sollte fiir eine identifizierbare Kupfer-
abscheidung die Spannung verringert oder der Elektrodenabstand erhoht werden.

Zusammenfassende Erkenntnis des Versuches 11: Die Schiler kdnnen an Versuch 11
erkennen, dass je nach Wahl des Elektrodenmaterials, dieses auch umgesetzt werden
kann. In Bezug zur Definition von Anode und Katode kdnnen die elektronenaufnehmenden
oder -abgebenden Teilchen auch die Teilchen der Elektrode selbst sein. Vergleichend zu
den vorherigen Versuchen scheint Kupfer leichter oxidierbar zu sein als Wasser und
Chlorid-lonen.

Anmerkungen: Der nachfolgende Versuch ist lediglich als Erganzung gedacht. Er kann
zeigen, dass auch bei dieser Elektrolyse der in Kapitel 4 erarbeitete Leitungsmechanismus
Giiltigkeit hat.

Versuch 12: lonenverschiebung bei der CuClx-Elektrolyse an Kupferelektroden
Gerate: siehe Versuch 4a, Kupfer- statt Kohleelektroden

Chemikalien: Lebensmittelfarbe E 124 (Cochenillerot A), Methylenblau-Lésung c(Mb) =
0,0125 mol/L {0,4 Gew%; M(Mb) = 319,86 g/mol}, Kupfer(ll)-chlorid-Lésung c(CuClo) =
0,1 mol/L

Durchfiihrung: Die Durchfiihrung erfolgt wie unter Versuch 4a beschrieben, nur unter
Verwendung zweier farbgetrankter Garne und Kupfer(ll)-chlorid-Lésung. Als Elektroden
konnen zwei Stiicken Kupferdraht verwendet werden.

Beobachtungen: Nach 10 - 15 Minuten (je nach Spannung) ist ein 2 - 3 mm breiter, roter
Streifen vom Garn in Richtung Anode und ein ahnlich breiter, blauer Streifen vom Garn in
Richtung Katode sichtbar.

Deutung: siehe Versuch 4a und 4b
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Praktischer Hinweis: Kupfer(ll)- und Chlorid-lonen haben eine geringe lonenbeweglichkeit
als Natrium- und Sulfat-lonen, weshalb die lonenverschiebung geringer ausfallt. Deshalb
sollten mehr als 30 V Spannung angelegt werden. (Achtung Sicherheit!)

Der beschriebene Versuch kann auch als Demonstrationsvariante auf dem Overhead-
Projektor durchgeflihrt werden. In dem Fall folgt man der Anleitung zu Versuch 4d. Die
Einmachfolie muss in Kupfer(ll)-chlorid-Ldsung quellen. Beim Austrocknen auf dem
Overhead-Projektor wellt die Einmachfolie mit Kupfer(ll)-chlorid-Lésung mehr als mit
Natriumchlorid- oder Natriumsulfat-Lésung. Das Ergebnis gleicht dem des Filterpapier-
Versuches.

Animation zu Versuch 11 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Die Animation zu Versuch 11 (Abb. 25) zeigt modellhaft die Reaktionen an den Elektroden
und den Mechanismus der lonenverschiebung im Elektrolyten.

Abbildung 25: Standbild der Animation zu Versuch 9 wahrend der Elektrolyse einer Kupfer(ll)-chlorid-
Ldsung an Kupfer

Zusammenfassende Erkenntnis der Versuche 7-12: An den Versuchen 7 bis 12 kénnen
die Schiler lernen, dass eine Vielzahl von Stoffumsétzen durch Elektrolysen méglich sind.
Es konnen das Losungsmittel Wasser, die dissoziierten lonen und das Elektrodenmaterial
oxidiert, reduziert oder beides werden. Es lassen sich sogar Tendenzen der Oxidier- und
Reduzierbarkeit der bisher umgesetzten Stoffe erkennen und wie folgt zusammenfassen:
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Oxidierbarkeit: Cu > Cl- > H,0
Reduzierbarkeit: Cu2* > H20
S042 und Na* zeigten weder Oxidier- noch Reduzierbarkeit.

Uberleitung zu Kapitel 6: Die bis hier erarbeiteten Kenntnisse, wie z.B. die lonen-
verschiebung, Oxidation und Reduktion an den Elektroden und die unterschiedliche
Reduzierbarkeit verschiedener Stoffe, kénnen an zwei Versuchen schon zusammen-
gefasst werden. Die Schiiler sollten inzwischen in der Lage sein, die Beobachtungen
dieser Versuche weitgehend selbststandig zu erklaren. Der Versuch 14 bietet gleichzeitig
den Ruckgriff auf den Einstieg die ,Musikkartoffel“.
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6. Zusammenfassung zur Elektrolyse

Versuch 13: Hittorf-Elektrolyse

(Die Versuchsbezeichnung ist vom Autor gewahlt und soll lediglich einen Hinweis auf den historischen
Ursprung &hnlicher Experimente geben!)

Geréte: 1 Reagenzglas (d=16 mm), 400-mL-Becherglas (hohe Form), 2 isolierte Kupfer-
kabel (je ca. 23 cm lang, Kupferader mindestens @ = 1 mm), Wascheklammer, Gummi,
Stlck Silikonschlauch, 2 Kabel mit Klemmen, Gleichspannungsquelle (mindestens 20 V),
spitze Zange, Lupe, kariertes Papier als Hintergrund

Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Lésung c(CuSQa4) = 0,3 mol/L

Durchfiihrung: Zwei 23 cm lange Kupferkabel werden jeweils an beiden Enden 2 cm breit
abisoliert. Anschlieend wird je ein Ende der Kabel so halbkreisformig umgebogen, dass
es noch gerade in das 16er-Reagenzglas passt (Abbildung 26, Bild 1). Die gebogenen
Enden werden um 90° nach oben geknickt (Bild 2). Eine der Elektroden wird so umge-
bogen, dass der abisolierte Teil 1 cm Uber dem Reagenzglasboden hangt. Die andere
Elektrode soll ca. 3,5 cm (iber der unteren hangen (Bild 3). Die obere Elektrode darf die
Isolierung der unteren nicht berlihren! AnschliefRend wird so viel Kupfer(ll)-sulfat-Losung in
das Reagenzglas gefillt, dass die obere Elektrode gerade in die Ldsung taucht. Die
gesamte Konstruktion wird zur Kihlung in ein Becherglas mit Wasser gestellt und mit dem
Gummi und der Wascheklammer am Becherglas befestigt. Die Elektroden werden wie in
Bild 4 dargestellt mit der Spannungsquelle verbunden und die Spannung auf mindestens
20 V hoch geregelt. Der Versuchsaufbau sollte von einem karierten Hintergrund stehen
und der Bereich um die untere Elektrode sollte mit einer Lupe beobachtet werden.
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Abbildung 26: Aufbau Versuch 13

Beobachtungen: Nach kurzer Zeit bilden sich rotbraune Metallbaume an der oberen
Elektrode. An der unteren sind mit einer Lupe abwarts fallende Schlieren beobachtbar. Mit
der Zeit werden die Metallbaume an der oberen Elektrode groRer und reillen teilweise ab.
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Die Losung um die obere Elekirode wird deutlich heller, um die untere deutlich dunkler
blau.

Nach etwa 10 - 15 Minuten ist die Losung um die obere Elektrode farblos und eine
Gasentwicklung setzt an den Metallbdumen ein. Die Losung um die untere Elektrode ist
deutlich dunkler blau geworden. Die Losung zwischen den Elektroden ist unverandert
hellblau geblieben. An der unteren Elektrode Idsen sich griinlich gelbe Schuppen ab. Nach
Ausbau der Elektroden ist erkennbar, dass die untere Elektrode dinner geworden ist.

l l
=

Abbildung 27: Beobachtungen Versuch 13

Deutung: An der unteren Elektrode wird Kupfer zu Kupfer-lonen oxidiert, weil Kupfer
leichter oxidierbar ist als Wasser. Die Konzentration an Kupfer-lonen in der unteren
Losung nimmt zu. An der gegentberliegenden Elektrode werden Kupfer-lonen aus der
Losung zu Kupfer reduziert, weil sie leichter reduzierbar sind als Wasser. Die obere
Lésung verarmt an Kupfer-lonen.

untere Elektrode: Cu— Cu+2e Oxidation Anode
obere Elektrode: Cu*+2e—>Cu Reduktion Katode
Gesamtreaktion: Cu?* + Cu — Cu + Cu?* Redoxreaktion

Sind im oberen Bereich keine Kupfer-lonen mehr in Lésung, wird das Lésungsmittel
Wasser zu Wasserstoff reduziert.

obere Elektrode: 2H0+2e —>Hy+20H- Reduktion Katode

Dadurch, dass im oberen Elektrolyten die Konzentration an Kupfer-lonen abnimmt, sind
uberzahlige, negativ geladene Sulfat-lonen vorhanden. Im Elektrolyten um die untere
Elektrode nimmt die Konzentration an positiv geladenen Kupfer-lonen zu. Dadurch werden
Sulfat-lonen von oben nach unten gezogen, so dass um die untere Elektrode die
Konzentration an Kupfersulfat zu und an der oberen abnimmt. Gleichzeitig werden auch
positive Kupfer-lonen von unten nach oben verschoben.
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Praktische Hinweise: Durch den vertikalen Aufbau der Elektrolysezelle wird die
Durchmischung des Elektrolyten durch Diffusion weitestgehend vermieden. Da die
Beweglichkeit der Sulfat-lonen deutlich hoher als die der Kupfer-lonen ist, bewegen sich
diese schneller nach unten als Kupfer-lonen nach oben Die Konzentration an Kupfersulfat
nimmt dadurch im unteren Bereich so stark zu, dass die Loslichkeit des Kupfersulfates
uberschritten wird und es sich als fester Belag auf der unteren Elektrode abscheidet.

Durch die Linien des karierten Papiers sind die Schlieren an der unteren Elektrode
deutlicher sichtbar.

Nach jedem Versuch sollten die obere und untere Elektrode getauscht werden, so halten
sie langer.

Animation zu Versuch 13 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Die Deutung des Versuches 13 kann durch eine entsprechende Animation unterstutzt bzw.
zusammengefasst werden (siehe Abb. 28).

Abbildung 28: Standbild der Animation zu Versuch 13 wahrend der
vertikalen Elektrolyse einer Kupfer(ll)-sulfat-Lésung an Kupfer
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Uberleitung zu Versuch 14: Da nun alle Kenntnisse zur Erklérung der Leitfahigkeit einer
Kartoffel erarbeitet wurden, sollte auf jeden Fall noch einmal auf die Musikkartoffel
zuriickgegriffen werden.

Versuch 14: Elektrolyse in einer Kartoffel

Gerate: Gleichspannungsquelle (mindestens 20 V), zwei Kupferdrahte (je ca. 10 cm), 2
Kabel mit Klemmen, Holzspan, Magnesiastabchen

Chemikalien: Kartoffel, Spllmittel-Lésung (1:4 verdinnt), Indikatorpapier, Phenolphthalein-
Ldsung

Durchfiihrung: Eine Kartoffel wird der Lange nach durchgeschnitten und der Versuch an
der Schnittflache durchgefihrt. Fir eine stabilere Lage kann auch die Unterseite der
Kartoffel plan geschnitten werden.

Zwei Kupferdrahte werden im Abstand von ca. 1 cm, mindestens 2 cm tief, in die Kartoffel
gesteckt. Die Drahte und die Spannungsquelle werden miteinander verbunden. Die
Spannung wird auf mindestens 20V hoch geregelt. Nun beobachtet man die
Einstichstellen der Kupferdrahte.

Abbildung 29: Aufbau Versuch 14

Um eine eventuell auftretende Gasentwicklung besser beobachten und untersuchen zu
kénnen, kann ein Tropfen Spulmittel-Lésung um den mit dem Minuspol der Spannungs-
quelle verbundenen Kupferdraht auf die Kartoffel gegeben werden (mehr Schaumbildung,
groRere Gasblasen). An die Schaumblasen kann ein brennender Holzspan gehalten
werden. Zusatzlich sollte der pH-Wert um diese Elektrode mit Indikatorpapier oder sehr
wenig Phenolphthalein-Lésung gepruft werden.

An dem Kupferdraht in der Kartoffel, der mit dem Pluspol der Spannungsquelle verbunden
ist, ist eine Farbveranderung beobachtbar. Der Kupferdraht wird aus der Kartoffel gezogen.
In das Loch kann mit einem Magnesiastabchen eingestochen und eine Flammen-
farbeprobe durchgefiihrt werden.



Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
6. Zusammenfassung zur Elektrolyse 48

Beobachtungen: Nach wenigen Minuten tritt eine deutliche Veranderung an beiden
Einstichstellen ein. An dem Kupferdraht in der Kartoffel, der mit dem Minuspol der
Spannungsquelle verbunden ist, ist eine Gasentwicklung feststellbar. Halt man einen
brennenden Span an die Gasblasen/Schaum, ist ein Knistern bzw. Knacken zu héren. Die
Kartoffel ist neutral, aber um diese Elektrode reagiert der Bereich stark basisch. An dem
Kupferdraht in der Kartoffel, der mit dem Pluspol der Spannungsquelle verbunden ist, ist
eine deutliche Turkisfarbung der Kartoffel zu erkennen. Die Flammenfarbeprobe zeigt eine
grine Flamme an.

Abbildung 30: Beobachtungen Versuch 14

Deutung: Am mit dem Pluspol der Spanungsquelle verbundenen Kupferdraht zeigt die
Flammenfarbeprobe eine griine Flamme an, was auf Kupfer-lonen hindeuten kann. Es wird
demnach Kupfer zu Kupfer(ll)-lonen oxidiert. Diese bilden zusammen mit den in der
Kartoffel enthaltenen Anionen ein blaues Kupfer(ll)-Salz.

An der mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbundenen Elektrode zeigt das Knacken
der Schaumblasen, dass Wasser zu Wasserstoff reduziert wird.

Elektrode vom Pluspol: Cu—Cu+2e Oxidation Anode
Elektrode vom Minuspol: 2H0+2e —> Hy+20OH- Reduktion Katode

Praktische Hinweise: Die Bereiche um die Elektroden breiten sich ringférmig mit deutlicher
Orientierung zur Mitte aus. Beriihren sich der alkalische und Kupfer(ll)-lonen-Bereich,
dann bildet sich dort ein hellblauer Streifen aus niedergeschlagenem Cu(OH)z, der relativ
schnell zu schwarzem CuO wird. [Holleman 2007]

Cu?* + 2 OH- —> Cu(OH)|
Cu(OH) —> CuO + H;0
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Uberleitung zu Kapitel 7: In Kapitel 5 wurden deutliche Unterschiede in der Oxi- und
Reduzierbarkeit verschiedener Stoffe beobachtet. Es konnten folgende Tendenzen
entdeckt werden:

Oxidierbarkeit: Cu > Cl-> H,0
Reduzierbarkeit: Cu2* > H,0
SO42 und Na* zeigten weder Oxidier- noch Reduzierbarkeit.

Und obwohl alle Beobachtungen richtig waren, stimmen die Tendenzen in einem Punkt
nicht. Die Chlorid-lonen sind eigentlich schwerer zu oxidieren als Wasser.

¢ N\
Oxidierbarkeit: Cu > CI-> H,0

Weshalb man trotzdem das Gegenteil beobachtet, wird im folgenden Kapitel aufgedeckt.



Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
6. Zusammenfassung zur Elektrolyse 50

7. Der Effekt der Uberspannung [Flint 2010]

Der Effekt der Uberspannung ist in der Elektrochemie von groer Bedeutung. Er zeigt sich
darin, dass der Umsatz einiger Stoffe an den Elektroden nicht bei den Spannungen
merklich ablauft, bei denen er laut der elektrochemischen Spannungsreihe ablaufen
musste. Bei Elektrolysen zeigt sich der Effekt vor allem bei der Entwicklung von Gasen, bei
der praktisch deutlich hohere Spannungen notwendig sind als theoretisch. Die
Uberspannung bringt ,Unordnung* in die elektrochemische Spannungsreihe und erschwert
die Vorhersagbarkeit von Elektrodenreaktionen. Ihre Ursache liegt in kinetischen
Reaktionshemmungen, deren Mechanismen vielféltig sein kénnen. Als Beispiel sei die
Durchtrittstiberspannung genannt, bei der der Elektronendurchtritt zwischen Elektrode und
reagierendem Teilchen erschwert ist. Sie ist vor allem von der Kombination Elektroden-
material/Stoff abhangig. [Hamann 2005, S. 157 ff]

In dieser Unterrichtseinheit stehen der Effekt der Uberspannung, die erwahnte Elektroden-
material/Stoff-Abhangigkeit und ihre Auswirkungen auf praktische Zwecke im Vordergrund.

Die Thematik bietet sich an dieser Stelle an, da die Schiilerinnen und Schiiler aus den
vorherigen Versuchen das Geflihl der Vorhersagbarkeit der Elektrodenreaktionen je nach
Elektrolyt erworben haben. Andererseits kennen sie die elektrochemische Spannungsreihe
noch nicht. Eventuell empfinden sie so unplanmaRige Effekte eher spannend, anstatt als
unliebsame Ausnahme von der Regel.

Versuch 15: Elektrolyse einer ZnSO4-Losung mit variablen Katoden (Demo)

Gerate: Kupfer- , Eisen- , Zink- und Kohleelektrode, Kabelmaterial mit Klemmen, Wasche-
klammern, 200-mL-Becherglas breite Form oder Kristallisierschale, 500-mL-Becherglas,
Eisen-Wolle, Gleichspannungsquelle (5 V, mindestens in 50-mV-Schritten regelbar),
Voltmeter

Chemikalien: Zinksulfat-Losung ¢(ZnSQ4) = 0,5 mol/L, Schwefelsaure ¢(H2S04) = 1 mol/L
(atzend, C), Kaliumhydroxid-Lésung c¢(KOH) = 1 mol/lL (&tzend, C), Salzsaure c(HCI) =
2 mol/L (atzend, C)

Vorbereitung der Ldsung: Etwa 0,5 L einer wassrigen Zinksulfat-Losung werden
vorbereitet. Die Losung reagiert sauer (pH ~ 2). Diese Losung wird in ein grofles Becher-
glas gegeben und eine Kupfer- und Zinkelektrode wie unten dargestellt gegeniber in die
Losung gehangt.
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Abbildung 31: Vorbereitung Versuch 15

Die Kupferelektrode muss diejenige flr den Hauptversuch sein. Beide Elektroden missen
mechanisch und mit Salzsaure gereinigt werden. Sie werden anschliefend mit einem
Kabel direkt verbunden.

An der Kupferelektrode sollte eine langsame Gasentwicklung einsetzten:

Zinkelektrode: n > 7Zn* +2 e
Kupferelektrode: 2 H30*+2e — Hxt +2H0

Auch an der Zinkelektrode kann eine geringe Wasserstoffentwicklung einsetzen. Sollte
nach wenigen Minuten keine Gasentwicklung am Kupfer beobachtbar sein, wird
tropfenweise Schwefelsaure bis zur Gasentwicklung zugegeben.

Nun muss mit wenigen Tropfen Lauge der pH-Wert so eingestellt werden, dass am
Kupferblech gerade keine Gasentwicklung mehr stattfindet. Je nach Reinheit des
verwendeten Kupferbleches ist der pH-Wert unterschiedlich. Stehen mehrere Kupferbleche
zur Auswahl, sollte jenes verwendet werden, welches in der sauersten Losung gerade
keine Gasentwicklung zeigt. ErfahrungsgemaR liegt der einzustellende pH-Werte zwischen
1,8 und 2,5. Ist der pH-Wert eingestellt, kann die Kupferelektrode zum Test durch die zu
verwendende Eisenelektrode (mit Eisenwolle und Salzséure gereinigt, abgespiilt) ersetzt
werden. Sind in der Eisenelektrode madglichst wenig andere Metalle legiert und ist sie
sauber, muss umgehend eine Gasentwicklung einsetzten.

Vorversuch vor dem Unterricht: Die vorbereitete Zinksulfat-Lésung wird in ein Becherglas
gegeben. In die Lésung wird eine Kohleelektrode zusammen mit der Kupferelektrode aus
der Losungsvorbereitung gegentber hineingehangt. Der Abstand der Elektroden sollte nur
2 bis 4 cm betragen. Die Elektroden und das Voltmeter werden an die fein regelbare
Spannungsquelle angeschlossen (siehe Abb. 32). Nun wird die Spannung langsam hoch
geregelt. Nach kurzer Zeit sollte eine Zinkabscheidung ohne zusatzliche Gasentwicklung
auf dem Kupferblech sichtbar werden. Die Spannung wird langsam noch héher geregelt
und festgestellt, ab welcher Spannung an der Kupferelekirode zusatzlich zur Zinkab-
scheidung gerade eine Gasentwicklung eintritt, erfahrungsgemal oberhalb von 2,60 V. Der
Wert wird notiert, die Spannung herunter geregelt und die Kupfer- durch die Eisenelektrode
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ersetzt. An ihr wird die Spannung gesucht, bei der eine Gasentwicklung ohne eine Zinkab-
scheidung eintritt, erfahrungsgeman zwischen 2,10 und 2,30 V.
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Abbildung 32: Versuchsaufbau zur Elektrolyse der Zinksulfat-Lésung

Hauptversuch Teil 1: Der Versuch wird wie in Abb. 32 dargestellt aufgebaut. Als erstes
wird die Kupferelektrode eingesetzt und die Spannung langsam bis kurz unter den im
Vorversuch ermittelten Spannungswert geregelt. Der Wert wird fir die Deutung durch die
Schiller notiert und die Kupferelektrode beobachtet.

Beobachtungen: Bei einer eingestellten Spannung von 2,55 V (Beispiel) entsteht an der
Kohle-Anode ein Gas, die Kupfer-Katode uberzieht sich langsam mit einer metallisch
glénzenden Schicht (keine Gasentwicklung).

Deutung: Das Gas lasst sich als Sauerstoff identifizieren, die metallisch glanzende Schicht
auf dem Kupfer ist Zink. An den Elektroden laufen folgende Reaktionen ab:

Kohle-Anode: 6HO— O2+4H30t+4e
Kupfer-Katode: 2n*+4e —27n

Dieses Ergebnis entspricht den Erwartungen der Schiiler.

Hauptversuch, Teil 2: Die Lehrkraft tauscht nun die Kupferelektrode gegen die Eisen-
elektrode aus und regelt den ermittelten Wert aus dem Vorversuch ein, bei dem eine
Gasentwicklung ohne Zinkabscheidung eintritt. Die Schiiler beobachten beiden Elektroden
und notieren den Spannungswert einer ersten, sichtbaren Stoffumwandlung.

Beobachtung: Bei einer eingestellten Spannung von 2,15 V (Beispiel) entsteht an der
Kohle-Anode wiederum ein Gas, an der Eisen-Katode ist, im Gegensatz zum vorherigen
Versuch, keine metallische Abscheidung zu sehen, stattdessen wird ein Gas gebildet.

Deutung: Das Gas an der Kohle-Anode lasst sich wieder als Sauerstoff identifizieren, das
Gas an der Eisen-Anode als Wasserstoff. An den Elekiroden laufen die folgenden
Reaktionen ab:
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Kohle-Anode: 6 H:O —> O02+4 HO*+4 e
Eisen-Katode: 4H0+4e —2Hy+4 OH

Die jetzt festzustellende Wasserstoffentwicklung bei niedrigerer Spannung, die allein durch
ein anderes Katodenmaterial verursacht wird, ist sicherlich eine Uberraschung und zeigt
den Schulern, dass auch das Elektrodenmaterial Einfluss auf die Stoffumwandlung bei
Elektrolysen haben kann, bei denen es Uberhaupt nicht umgesetzt wird. Es lasst sich zu
diesem Zeitpunkt feststellen, dass offensichtlich Kupfer besser fiir die Abscheidung von
Zink als fir die Abscheidung von Wasserstoff geeignet ist, Eisen dagegen besser flir die
Abscheidung von Wasserstoff als fur die von Zink. Auf den Wasserstoff bezogen kann man
sagen, dass dessen Abscheidung an Eisen bereits bei 2,15 V (Beispiel) zu beobachten ist,
an Kupfer dagegen selbst bei einer Spannung von 2,55 V (Beispiel) noch keine
Wasserstoff-Abscheidung eintritt.

Praktische Hinweise: a) Die Uberspannung ist von sehr vielen Parametern abhangig,
weshalb die vorbereitete Zinksulfat-Losung, die Kupfer- und die Eisenelektrode zusammen
gehdren. Sollten sie getauscht werden, missen der pH-Wert und die entsprechenden
Spannungen neu ermittelt werden. Als Kupferelektrode eignet sich besonders gut ein
Stlick Kupfer-Leiterplatte.

b) Die Zinksulfat-Losung kann fur sehr viele Wiederholungen genutzt werden. Da sich aber
bei jeder Durchflihrung der pH-Wert leicht andert (siehe Reaktionen), muss er fir ein
zuverlassiges Versuchsergebnis von Zeit zu Zeit wie beschrieben korrigiert werden. Der
Einsatz von Puffer-Losungen wurde nicht getestet.

c) Die Kupfer- und die Eisenelektrode sollten vor jedem Versuch mit Salzsaure gereinigt
werden.

Fachliche Hinweise: Im Vorversuch wird der pH-Wert der Losung so eingestellt, dass die
beiden pH-abhangigen Hx-Abscheidungspotentiale an Kupfer und Eisen (blau, siehe
Strom-Spannungs-Kurve unten) das pH-unabhangige, ,feste* Zink-Abscheidungspotential
(griin, siehe Strom-Spannungs-Kurve unten) einschlieRen. In den Ho-Abscheidungspoten-
tialen sind die Wasserstoff-Uberspannungen an Eisen und Kupfer bereits enthalten.

Das theoretische Gleichgewichts-Potential des Wasserstoffs ist an Kupfer und Eisen
gleich. An Kupfer hat Wasserstoff jedoch eine hohere Uberspannung als an Eisen,
weshalb das Hj-Abscheidungspotentiale an Kupfer Uber dem von Eisen liegt. An der
Anode wird Sauerstoff ebenfalls mit einer Uberspannung entwickelt (rotoraun, siehe Strom-
Spannungs-Kurve unten).



Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
6. Zusammenfassung zur Elektrolyse o4

Die Spannung bei der Elektrolyse mit der Kupferkatode (U1) wird so eingestellt, dass sie
kurz vor dem Hz-Abscheidungspotentiale an Kupfer liegt. Es wird Zink abgeschieden. Bei
der Elektrolyse mit der Eisenkatode (U2) liegt die Spannung kurz unter dem Zink-
Abscheidungspotential. Aus diesem Grund muss die Spannung langsam hochgeregelt
werden. Die Stromdichte ist in beiden Teilversuchen nur wenige mA pro cm?2 grol
(waagerechte orange Linie), weshalb die Stoffabscheidungen nur langsam in Erscheinung
treten.
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Abbildung 33: Strom-Spannungs-Kurven fiir die katodische Abscheidungen von Wasserstoff und Zink
gegen Sauerstoff an der Anode. nach [Schwabe 1974, S. 309]

Uberleitung zu Versuch 16: Firr die weitere Vorgehensweise im Unterricht bieten sich
zwei Wege an:

a) Um die in Versuch 15 gewonnenen Erkenntnisse zu vervollstandigen, konnen
noch einmal beide Elektroden jeweils als Katode eingesetzt (sie kdnnen auch in
einem Experiment parallel geschaltet werden) und beobachtet werden, was
geschieht, wenn man die Spannung weiter erhoht. Dabei ist festzustellen, dass an
der Eisen-Katode bei etwa 2,15 V die Bildung von Wasserstoff zu beobachten ist
(siehe Versuch 15), an beiden Elektroden bei ca. 2,55 V eine Abscheidung von
Zink einsetzt und bei weiterer Erhéhung der Spannung auch an der Kupfer-Katode
eine Wasserstoff-Entwicklung einsetzt. Daraus lasst sich ableiten, dass
offensichtlich flr die Abscheidung von Wasserstoff das Elektrodenmaterial eine
wesentliche Rolle zu spielen scheint, fur die von Zink dagegen kaum.
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b) Anhand der Ergebnisse von Versuch 15 richtet man den Focus auf die Wasser-
stoff-Entwicklung und stellt fest, dass dieser sich an einer Eisen-Katode bei
deutlich niedrigerer Spannung abscheiden lasst als an der Kupfer-Katode.

In beiden Fallen sollte dann auf die zunehmende Bedeutung des Wasserstoffs fur die
Energieversorgung und damit natlrlich auch auf die Suche nach einem moglichst
geeigneten Elektroden-Material fur dessen elektrolytische Gewinnung und auch einem
moglichst geeigneten Elektrolyten eingegangen werden. Je niedriger die anzulegende
Spannung ist und je weniger andere (Neben-)Produkte bei der Elektrolyse entstehen,
desto einfacher und preiswerter Iasst sich auch der Wasserstoff gewinnen. Bei der Suche
nach einem geeigneten Elektrolyten wird schnell klar, dass eine Alternative zur Zinksulfat-
Losung gesucht werden sollte. Man kann eine Reihe von Elektrolyten ausprobieren oder
anhand einer Recherche zur so genannten ,Wasserelektrolyse* darauf kommen, dass
entweder eine Saure (Schwefelsaure) oder eine Lauge, bevorzugt Kaliumhydroxid-Lésung,
sowohl aufgrund der hohen spezifischen Leitfahigkeit, als auch der fehlenden
Nebenprodukte am geeignetsten ist. Wegen der hohen Korrosivitat von Schwefelsaure
verwendet man trotz deren noch hoherer Leitfahigkeit in der Regel Kaliumhydroxid-
Losung. Um dieses zu Uberprifen und um die Produkte nachzuweisen, kann man den
folgenden Versuch durchfthren.

Versuch 16: Elektrolyse von Kaliumhydroxid-Ldsung
(Vorbereitung auf Versuch 17)

Gerate: U-Rohr mit seitlichen Ansatzen, 2 lange Stahlndgel mit Gummistopfen, Gleich-
spannungsquelle (20 V), 2 Kabel mit 4 Klemmen, 2 Reagenzglaser (16 x 160 mm),
Holzspan

Anmerkung: An Stelle der beiden langen Stahinagel mit Gummistopfen kénnen auch zwei
Platin-Elektroden mit Gummistopfen verwendet werden. Diese sind natirlich teurer und
nicht in jeder Schule in ausreichender Anzahl vorhanden, um diesen Versuch als Schiler-
gruppenversuch durchzufihren.

Chemikalien: Kaliumhydroxid-Ldsung, c(KOH) = 2 mol/L (&tzend, C)

Durchfiihrung: Die Kaliumhydroxid-Lésung wird in das U-Rohr gefiillt und dann der
Versuch entsprechend Abb. 34 aufgebaut.

Man schaltet die Spannungsquelle ein und regelt die Spannung so, dass eine lebhafte
Gasentwicklung stattfindet. Das an der mit dem Minuspol verbundenen Elekirode
entwickelte Gas kann mittels Knallgasprobe auf Wasserstoff getestet werden. (Es kann
einige Sekunden dauern bis gentgend Gas entwickelt ist.) Das an der mit dem Pluspol
verbundenen Elektrode freiwerdende Gas wird mittels Glimmspanprobe auf Sauerstoff
untersucht.
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Abbildung 34: Aufbau Versuch 16

Beobachtungen: Eine lebhafte Gasentwicklung kann an beiden Elektroden festgestellt
werden. Die mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbundene Elektrode zeigt eine
deutlich starkere Gasentwicklung als die andere Elektrode. An der Elektrode vom Minuspol
fallt die Knallgasprobe positiv aus, an der anderen ist die Glimmspanprobe positiv.

Deutung: An der Anode wird Sauerstoff und an der Katode Wasserstoff entwickelt, die
Reaktionen kdnnen wie folgt aufgestellt werden.

Elektrode vom Pluspol: 6 H:O — O2+4 H30*+4e-  Anode
bzw.: 40H > 02+2H0+4 e
Elektrode vom Minuspol: ~ 4H,O0+4e-—2H2+4 0OH  Katode
Gesamt: 2H,0—> 02+2H> Redoxreaktion

Anmerkung: An der Anode finden mit Sicherheit beide formulierte Reaktionen statt. Im
Prinzip werden bei beiden Reaktionen Oxid-lonen oxidiert (2 02 — O2 + 4 e7) An dieser
Stelle im Unterrichtsgang ist es wenig sinnvoll eine andere als die obere Oxidation zu
formulieren, denn der Versuch ist nur als Vorbereitung auf die folgende Untersuchung
gedacht und soll keine neuen Fragen bei den Schilern aufwerfen.

Die Schiiler erkennen, dass es sich ebenfalls um eine Wasserelektrolyse analog der
Natriumsulfat-Elektrolyse handelt.

Uberleitung zu Versuch 17: Nachdem nun offensichtlich der geeignete Elektrolyt
gefunden wurde, soll es jetzt um ein mdglichst geeignetes Elektrodenmaterial gehen.
Dabei wird zunéchst die katodische Wasserstoff-Abscheidung betrachtet. Dazu mlssen
unter Konstanthaltung aller anderen Parameter Katoden aus verschiedenen Materialien
eingesetzt und herausgefunden werden, an welchem Material die Wasserstoff-Entwicklung
bei der geringsten Spannung zu beobachten ist. Eine vergleichende Untersuchung kann
wie folgt in einem einzigen Experiment durchgefiihrt werden.
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Versuch 17: Uberspannungs-Elektrolyse in der Petrischale

Geréte: Petrischale & = 9 c¢m, Fahrradschlauch oder anderes starkes Gummi, Gleich-
spannungsquelle (5 V, mindestens in 50-mV-Schritten regelbar), Voltmeter, Kabelmaterial
mit Klemmen, Schere, Kohleelektrode, feiner Pinsel, ahnlich starke Metalldrahte: & = 0,1
bis 0,5 mm, z.B. aus Eisen, Kupfer, Nickel, Messing, Silber, Platin, ... (Materialquellen
siche Anhang), Kohleelektrode (es kann eine dinne Fallbleistift-Mine verwendet werden)

Anmerkung: Es sollten keine Drahte aus zu unedlem Material (Zink, Aluminium, usw.)
verwendet werden. Die Drahte werden im Folgenden miteinander verbunden und wirden
als Lokalelemente bereits ohne das Anlegen einer &uleren Spannung zu einer
nennenswerten Wasserstoffentwicklung fiihren.

Chemikalien: Kaliumhydroxid-Losung ¢(KOH) = 2 mol/L (atzend, C), Salzsaure c(HCI) =
2 mol/L (atzend, C)

Vorbereitung der Petrischale: Von einem Fahrradschlauch wird ein etwa 1-cm-breiter Ring
abgeschnitten und um die Petrischale gelegt. Sollte der Ring zu klein sein, muss ein neuer
diagonal aus dem Schlauch geschnitten werden. Unter den Fahrradschlauch wird von
unten ein etwa 10 bis 20 cm langes Stiick eines Metalldrahts geschoben, so dass es ca. 5
cm uber die Petrischale nach oben steht (siehe unten, Schritt 1). Der Gberstehende Draht
wird in die Petrischale umgebogen. Der Draht darf den Petrischalenrand innen nicht
berihren, da sonst die Losung durch Kapillaritat aus der Schale flieRen wirde (Schritt 2).
Auf diese Weise wird mit allen Metalldrahten verfahren. Da die edleren Drahte (Pt, Ag)
wahrscheinlich kiirzer ausfallen, werden diese auflerhalb der Petrischale mit anderen
Drahten (z.B. Cu) verlangert. Die Bleistiftmine wird mit Kupferdraht umwickelt (Schritt 3).

Metalldraht

RN

Fahrradschlauch l L |
Petrischale _ L

Schritt 1 Schritt 2 Schritt 3

Abbildung 35: Die drei Schritte bei der Vorbereitung der Petrischale

Alle Dréhte werden in der Petrischale auf die gleiche Lange gekirzt und die Petrischale
von unten mit den Bezeichnungen flir die Elektrodenmaterialien beschriftet. AuBerhalb der
Petrischale missen alle Drahte zu einem Strang zusammengedreht werden. Die fertig
praparierte Schale ist in Abb. 36 dargestellt.
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\ al
Abbildung 36: Die fertig préparierte Petrischale mit der Kohle-Anode

Durchfiihrung, Teil 1: Zur Reinigung der Elektroden wird etwas Salzsaure in die Petrischale
gegeben und die Metalldrahte umspult. Nachdem die Petrischale mit Wasser ausgespult
wurde, wird sie halb hoch mit Kaliumhydroxid-Losung geflllt. Eine Kohleelektrode wird so
in die Petrischale gestellt, dass sie zu allen Metalldrahten den gleichen Abstand hat (siehe
Abb. 36).

Die Petrischale wird auf den Overhead-Projektor gestellt, die Drahte mit dem Minuspol und
die Kohleelektrode mit dem Pluspol der Spannungsquelle verbunden und ein Voltmeter
parallel zu den Elekiroden geschaltet (siehe Abb. 37). Dann regelt man die Spannung
langsam hoch. Durch hinein pusten in die Schale kann der Elektrolyt leicht bewegt werden
und eine einsetzende Gasentwicklung lasst sich leichter erkennen. (Erfahrungsgeman
beginnt eine Gasentwicklung an einem der Drahte ab ca. 1,90 V.)
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Abbildung 37: Aufbau zu Versuch 17
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Beobachtungen: Die Wasserstoff-Entwicklung beginnt bei ca. 1,9 V am Platin, dicht gefolgt
von Silber. Bei etwas héherer Spannung folgen Eisen und Nickel, wobei auch an Kohle
langsam eine Gasentwicklung einsetzt. Die hochste Spannung ist fir die Wasserstoff-
Entwicklung an Kupfer und Messing erforderlich.

Deutung: Fur die elektrolytische Gewinnung von Wasserstoff sind von den untersuchten
Materialien Platin und Silber die geeignetsten. Bei den anderen muss eine zunehmend
hohere Spannung angelegt werden. Die Uberspannung fiir die Wasserstoff-Abscheidung
ist also vom Elektrodenmaterial abhangig.

Dieser zusatzlich aufzuwendende Spannungsanteil kann als ,Uberspannung® eingefiihrt
werden.

Fachlicher Hinweis: Da auch die Sauerstoff-Entwicklung an der Kohleelektrode mit einer
stromdichte-abhangigen Uberspannung behaftet ist, konnen die Spannungsdifferenzen
zwischen dem Einsetzen der Wasserstoffentwicklung an zwei verschiedenen Katoden
nicht ausschlief3lich auf den Unterschied in den Wasserstoffiiberspannungen zuriickgefthrt
werden. Allerdings andert sich die Sauerstoffiberspannung nur gering mit zunehmender
Stromdichte, wodurch ihr Einfluss klein bleibt.

Um nun herauszufinden, ob sich auch fir die anodische Abscheidung von Sauerstoff
verschiedene Materialien unterschiedlich gut eignen, kann man die gleiche Versuchs-
anordnung weiter verwenden.

Durchfiihrung, Teil 2: Nachdem die Wasserstoffblasen an den Elektroden mit einem feinen
Pinseln entfernt wurden, wird an der Spannungsquelle und am Messgerat einfach
umgepolt und dann die Spannung langsam wieder hoch geregelt. Dieses sollte etwas
zligiger geschehen als beim vorherigen Teilversuch, da die unedleren Metalle direkt vor
der Sauerstoff-Entwicklung in Lésung gehen und erst bei hdheren Stromstarken teilweise
passiviert werden.

Nach einer Sauerstoff-Entwicklung miissen der Elektrolyt erneuert und die Elektroden mit
Salzsaure gereinigt werden, bevor wieder Wasserstoff entwickelt werden kann!

Beobachtungen: Die Sauerstoff-Entwicklung beginnt am Nickel und Eisen gefolgt von
Kupfer, Kohle, Silber, Platin, ....

Deutung: Fir die elektrolytische Gewinnung von Sauerstoff sind, ganz anders als bei der
Abscheidung von Wasserstoff, Nickel und Eisen die geeignetsten Materialien. Bei den
anderen muss sukzessive eine hohere (Uber-)Spannung aufgewendet werden.
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Fachlicher Hinweis: Genau genommen findet die Sauerstoffentwicklung nicht direkt am
Metall selbst statt, sondern am Metalloxid, welches durch die anodische Belastung der
Metalle entsteht. Der Sauerstoff wird wie folgt durch die Oxidation und Neubildung des
Metalloxides freigesetzt:

1 2M—>2M2* +4 e

2. 2M2*+40H —2MO +2H:0
3. 2MO— Ot +2M2*+4e

2. 2M2*+40H —2MO +2H:0

Fur die Bewertung der Metalle in Bezug auf die Tauglichkeit zur Sauerstoffentwicklung ist
das in diesem Fall allerdings unerheblich.

Zusammenfassend kann festgestellt werden, dass die Uberspannung sowohl vom
Elektrodenmaterial als auch vom abzuscheidenden Stoff abhangig ist.

Die Schiiler erkennen, dass die verschiedenen Metalle unterschiedlich gut zur Abschei-
dung von Wasserstoff und Sauerstoff geeignet sind und dass es auf die beste Kombination
zwischen gewtinschtem, abzuscheidenden Stoff und Elektrodenmaterial ankommt. Beim
Thema Brennstoffzellen kann auf diese Kenntnisse dann wieder zurtickgegriffen werden.

Praktische Hinweise: Die Uberspannungen der Metalle héngen von vielen Faktoren ab
zB.

- Art der Uberspannung

- Reinheit des Metalls (Legierungen)

- Oberflachenbeschaffenheit (rau-glatt)
- Verschmutzung der Oberflache

- Oberflachenoxide

- Stromdichte

- pH-Wert (bei H2 und Oy)

- lonen im Elektrolyten

Alle diese Faktoren machen es schwierig, genaue Werte fiir die Uberspannungen
anzugeben und filhren zu schwankenden Ergebnissen dieses Versuches. Zuverlassig
lassen sich bei der Ho-Entwicklung drei Gruppen von Metallen zeigen:

- geringe Uberspannung, Platin, Silber, ... edle Metalle
- mittlere Uberspannung, Eisen, Nickel, ... weniger edle Metalle
- hohe Uberspannung, Kupfer, Zink, Blei, Graphit, ... ~ gemischt
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Bei der Sauerstoff-Entwicklung lassen sich keine Gruppen feststellen, aber die Uber-
spannungen sind eindeutig anders verteilt als bei Wasserstoff. Die Sauerstoffentwicklung
beginnt an Eisen und Nickel, gefolgt von Kupfer und endet an Platin und Silber. (nach
[Forker 1989])

Ein Ruckgriff auf Versuch 15 kann an dieser Stelle sinnvoll sein. Die Schuler konnen jetzt
anhand der schlechten Eignung der Kupferelektrode flr die Wasserstoff-Entwicklung
erkléren, weshalb im Versuch 15 Zink statt Wasserstoff entwickelt wurde. Sie kénnen nun
auch verstehen, dass die Sauerstoffiiberspannung bei der Elektrolyse einer Natrium-
chlorid-Lésung (Versuch 7) die Sauerstoffentwicklung verhindert und stattdessen Chlor
entwickelt wird. Dadurch scheint die Oxidierbarkeit von Chlorid-lonen zu Chlor grofier zu
sein als die Oxidierbarkeit von Wasser zu Sauerstoff.

)

Oxidierbarkeit: Cu > CI-> H,0

Uberleitung zu Kapitel 8: Zu Beginn des Unterrichtsganges (Versuch 6) und in den
letzten Versuchen wurden elektrolytisch Wasserstoff und Sauerstoff entwickelt. Die
Schiiler haben dabei beobachtet, dass deutlich mehr Wasserstoff als Sauerstoff entwickelt
wird. Warum das so ist und so sein muss wird u. a. im folgenden Kapitel ,erforscht®.
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8. Das , kombinierte“ Faraday’sche Gesetz

Das ,kombinierte“ Faraday’'sche Gesetz wird auch ,GroRengleichung fir elektrochemische
Berechnungen® oder ,GroRengleichung fur elektrochemische Abscheidungen genannt.

Der nachfolgend beschriebene Versuch sollte mit mindestens 3 bis 4 Schilergruppen
arbeitsteilig, parallel durchgeflhrt werden, um in kurzer Zeit mehrere Datensatze zu
sammeln. Falls flr diesen Zweck nicht mehrere Hofmann’'sche Wasserzersetzer zur
Verfligung stehen, konnen die Schilergruppenversuche mit je einem einfachen Selbstbau-
Hofmann aus Einwegspritzen (Spritzen-Hofmann) durchgefiihrt werden.

Versuch 18: Elektrolyse von Kaliumhydroxid-Lésung im Spritzen-Hofmann

Geréte: Kanile & = 1,2 mm, Stopfenbohrer (& = 5 und & = 10 mm), 3 Silikonstopfen,
Kunststoffschlauch & = 5 mm (z.B. Aquarienschlauch), 2 10-mL-Spritzen, 100-mL-Spritze,
zwei Stahlnagel, Klebstoff (z.B. HeilRkleber), 2 Luer-Kombi-Stopfen (rot), Kabelmaterial mit
Klemmen, Amperemeter, Gleichspannungsquelle (30 V), Reagenzglas (10 x 100 mm),
Holzspan

Chemikalien: Kaliumhydroxid-Losung ¢(KOH) = 1 mol/L (&tzend, C)
Bau des Spritzen-Hofmanns:

1. Mit einem 10-mm-Stopfenbohrer wird der Luer-Konus einer 100-mL-Spritze ausgebohrt.
In dieses Loch wird ein mit einer Kanile durchbohrter Stopfen gesetzt.

2. Der Kolben der 100-mL-Spritze wird bis zum Anschlag ausgezogen. Direkt tber dem
Dichtungsgummi werden seitlich in die Spritze zwei Lécher gebohrt (5-mm-Stopfenbohrer,
Abstand der Locher 2 - 3 cm).
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3. Durch zwei in die 10-mL-Spritzen passende Stopfen werden Stahlnagel gebohrt. Die
Kolben zweier 10-mL-Spritzen werden entfernt und die durchbohrten Stopfen in die Spritze
gedriickt. Die Stahlnagel durfen nur bis unter die 10-mL-Marke hineinragen. Direkt Gber die
Stopfen wird in jede Spritze ein Loch mit einem 5-mm-Stopfenbohrer gebohrt.

4. In die seitlichen Locher der 100-mL-Spritze wird je ein kurzes Stlick Schlauch gesteck.
Anschliefend wird auf jeden Schlauch eine 10-mL-Spritze mit ihrer Bohrung aufgesteck.
Alle 3 Spritzen sind nun verbunden. Die 10-mL-Spritzen missen zuséatzlich mit Klebstoff an
der 100-mL-Spritze befestigt werden.

Durchfiihrung: Der Versuch muss drei-, besser viermal durchgeflihrt werden, um alle zur
Auswertung notwendigen Daten zu erhalten (bei Stromstarke von 0,070 A, 0,100 A,
0,130 A und 0,160 A). Der Spritzen-Hofmann wird so in ein Stativ eingespannt, dass der
Kolben der 100-mL-Spritze die Tischplatte berthrt und so nicht versehentlich aus der
Spritze gezogen werden kann. Die Apparatur wird durch das obere Loch der 100-mL-
Spritze langsam mit Kaliumhydroxid-Losung gefiillt. Sind beide 10-mL-Spritzen vollstandig
geflillt, werden sie mit je einem Luer-Kombi-Stopfen verschlossen. Auf die 100-mL-Spritze
wird der durchbohrte Stopfen wieder aufgesetzt und der Spritzen-Hofmann wie unten
dargestellt in eine Reihenschaltung integriert.

Abbildung 39: schematischer Aufbau Versuch 18

Die Spannungsquelle wird schnell auf die beabsichtigte Stromstarke geregelt und die
Zeitmessung gestartet. Zu jedem Milliliter entwickelten Gasvolumens wird die Zeit notiert.
Der Versuch ist beendet, wenn eine Spritze mit 10 mL Gas gefilllt ist. Zum Nachweis der
Gase wird die Kanlle auf der 100-mL-Spritze mit einem Finger verschlossen und die 10-
mL-Spritze, die mit dem Minuspol verbunden ist, oben gedffnet. Auf die 10-mL-Spritze wird
ein kleines Reagenzglas aufgesetzt und durch leichtes Anheben des Fingers auf der
Kanile das Gas sehr kontrolliert abgeflllt und anschlieBend die Knallgasprobe
durchgeflhrt. Danach wird die 10-mL-Spritze wieder verschlossen und wie zuvor die
andere gedffnet. An deren Offnung kann mit einem gliihenden Holzspan auf Sauerstoff
getestet werden.
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Beobachtungen: An beiden Elekiroden werden Gase entwickelt. Die Knallgas- und
Glimmspanprobe ist positiv.

Deutung: An der Elektrode vom Minuspol der Spannungsquelle wird Wasserstoff und an
der anderen Elekirode Sauerstoff entwickelt. Die an den Elektroden ablaufenden
Reaktionen sind:

Elektrode vom Pluspol: ~ 6 H.O — O2+4 H3O*+4 e Anode
bzw.. 40H -5 0+2H,0+4¢e
Elektrode vom Minuspol: 4 H,O0+4e-—2H;+4 0OH  Katode
Gesamtreaktion: 2H0 —> 02+ 2Hy Redoxreaktion

Mégliche Auswertung: Die Auswertung erfolgt an Beispielwerten, aufgenommen von vier
Gruppen mit verschiedenen Stromstarken.

Messwerte: (Beispiel)

1.Gruppe 2.Gruppe 3.Gruppe 4.Gruppe
V(GT_S)I 120,070 A 10,100 A 120,130 A 1=0,160 A
T [{R2) /s TH02) /s [ (H2) 75 [102) /s | (H2) /s 102) /s | H2) /3 | 102) /s
0 0 0 0 0 0 0 0 0
1 0 | 200 | 70 | 150 | 60 | 120 | 45 | 95
2 200 | 420 | 150 | 310 | 120 | 240 | 95 | 195
3 300 | 630 | 240 | 470 | 180 | 360 | 150 | 290
4 40 | 870 | 310 | 630 | 240 | 480 | 195 | 390
5 520 | 1110 | 390 | 790 | 300 | 600 | 245 | 480
6 630 470 360 290
7 750 560 420 340
8 870 630 480 390
9 990 710 540 435
10 | 1110 790 600 480

Tabelle 2: Messwerte Versuch 18
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Schritt 1: Jede Gruppe erstellt aus ihren Werten ein V-t-Diagramm:

Elektrolyse von KOH bei | = 0,070 A
10
9
8 Ak
7 -
g o
> 4 /P/ /./ ® 02
3 — —
2 [ b
1 .
0 i
0 200 400 600 800 1000 1200
t/s

Abbildung 40: V-t-Diagramm beider Gase

Ergebnisse: - es wird nur halb so viel O, wie Hz entwickelt

- das Volumen ist proportional zur Zeit V ~t

HZEntwicklung beivaerschiedenen Stromstaioen
|

10
9
e
7 AHZ1= 00704
= g AH21= 01004
> 4 AHZI=0130A
3 AHZ 1= 01604
2
1
0

0 200 400 GO0 =200 1000 1200
trs

Abbildung 41: V-t-Diagramm eines Gases

Schritt 2a: Alle Gruppen tragen ihre Werte eines Gases flr ein V-t-Diagramm zusammen:

Ergebnis: - Das Gasvolumen nimmt mit der Stromstarke zu.

Schritt 2b: Wie genau nimmt das Gasvolumen mit der Stromstarke zu?
V-I-Diagramm zu einem Zeitpunkt (z.B. bei t = 400 s), eines Gases:
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V-I-Diagramm bei t = 400 s
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0,000 0,050 0,100 0,150 0,200
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Abbildung 42: V-I-Diagramm eines Gases

Ergebnis: - Das Gasvolumen ist proportional zur Stromstarke. V~I

Schritt 3: Zusammenfiihrung der Ergebnisse:  V ~tund V ~ |
daraus folgt:  V ~ |- t mitl - t=Q

folgtdaraus: V~Q mit V=n-Vu=V~n

folgt daraus: |n~Q

1. Faraday‘sches Gesetz:

Die abgeschiedene Stoffmenge ist der ,geflossenen® Ladungsmenge proportional.

Schritt 4: Die Bedeutung der Ladungszahl z:

Die Ladungszahl z gibt die pro Formelumsatz ausgetauschten Elektronen an. Um
herauszufinden, wie viele Elektronen zur Abscheidung eines Hz- bzw. Ox-Molekils
erforderlich sind, werden die Reaktionen an Anode und Katode so aufgestellt, dass jeweils
genau ein Ha- bzw. O2-Molekiil entsteht:

Anode: 6 HO—> 4H30*+10+4 e z
Katode: 4H,0+2e—>1Hy+40H z

4
2

Fur 1 O2-Molekul werden 4 Elektronen, flir ein Ho-MolekUl 2 Elektronen ben6tigt. Fir 1 mol
O2-Molekiile werden demzufolge 4 mol Elektronen und fir 1 mol Hz-Molekile 2 mol
Elektronen ben6tigt. Man kann also formulieren:



Von der Strom leitenden Kartoffel zur Elektrolyse
8. Das ,kombinierte™ Faraday’sche Gesetz 67

Stoffmenge des abgeschiedenen Stoffes - Z = Stoffmenge der auszutauschenden e
N-Z=Ne 7

Da aber aus historischen Griinden die Elektronenanzahl nicht als Stoffmenge ne, sondern
als Ladung Q angegeben wird (Q = 6,24 - 108 Elektronen), muss ne in Q umgerechnet
werden! Das ist sehr einfach moglich: Q=F - ne Der Umrechnungsfaktor F wird zu
Ehren FARADAYs als Faraday-Konstante bezeichnet.

Damit folgt aus obiger Gleichung: | Nabgeschiedener Stoff) * Z = % = I?t
, das ,kombinierte“ Faraday’'sche Gesetz
Schritt 5: Wie lautet die Faraday-Konstante ,F*? F = &
n-z
(sl 1A z fir Hy 9/As V(H2) bzw. n(Hz) bzw. F= Q p As
bzw. Oz | z V(O2)ImL | n(O2)/mol n-z mol
400 | 0,070 2 14 3,6 0,00015 95278
’ 400 | 0,100 2 20 5,0 0,00020 98000
’ 400 | 0,130 2 26 6,6 0,00027 96515
400 | 0,160 2 32 8,2 0,00033 95610
400 | 0,070 4 7 1,8 0,00007 95278
0 400 | 0,100 4 10 2,5 0,00010 98000
2
400 | 0,130 4 13 3,3 0,00013 96515
400 | 0,160 4 16 4.1 0,00017 95610
Tabelle 3: Berechnung Faraday-Konstante Versuch 18 Durchschnitt: F = 96351 &

mol

Die ermittelte Faraday-Konstante von 96351 ﬁl ist dem gerundeten Literaturwert von
mo
96500 2S_ahnlich.
mol

7 An der Stelle kann auch die bekannte Form des 2. Faraday’schen Gesetzes n1-z1 = n2'z2 ausformuliert
werden.
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Die Vorteile dieser Auswertung sind:

- Zeitersparnis durch weniger Experimente
- Mehr Schuleraktivitat durch Gruppenexperimente statt Demonstration am Hofmann

- Die Faraday-Konstante wird als Durchschnitt vieler Messwerte mehrerer Apparaturen und
nicht als Durchschnitt weniger Werte einer Apparatur bestimmt. Dadurch werden der
zufallige und systematische Messfehler kleiner.

Uberleitung zu Versuch 19: Um das erarbeitete Gesetz zu vertiefen und anzuwenden,
kann den Schiiler ein fiktives Szenario dargeboten werden:

Nach einem Unfall liegt ein kleines Forschungs-U-Boot auf dem Grund der Ostsee. Die
Ballasttanks sind voller Wasser und es gibt keine Pressluft mehr, um die Tanks mit Luft zu
fillen und aufzusteigen. Die einzige Maéglichkeit ist, mit den vollen Batterien an Bord
Ostseewasser zu elektrolysieren und so Wasserstoff und Sauerstoff zu gewinnen. Der
Kapitan entscheidet sich dafiir, den leichteren Wasserstoff aufzufangen und in die
Ballasttanks zu leiten. Aber wie lange dauert es bis das U-Boot aufsteigt - Minuten, Tage
oder sogar Jahre?

Versuch 19: Das U-Boot Desaster

Gerate: 800-mL-Becherglas (hohe Form), Gleichspannungsquelle (20 V), eine lange
Kohleelektrode, Kupferkabel mit Isolierung, 1 sehr kleines, leichtes Reagenzglas (ca. 5 cm
lang), Amperemeter, Stoppuhr

Chemikalien: 700 mL Natriumsulfat-Losung ¢(Na2SQO4) = 0,2 mol/L

Vorbereitung Lehrer: In diesem Versuch soll ein kleines leichtes Reagenzglas als U-Boot
auf den Grund eines Becherglases sinken und mit einem genau dosierten Gasvolumen
aufsteigen (siehe oben). Dazu muss der Lehrer ein Reagenzglas finden, das durch das
Einschliefen von 1 mL bis 3 mL Wasserstoff in Wasser schwimmt.

Das genaue zum Auftauchen des gefundenen Reagenzglases notwendige Wasserstoff-
Volumen bestimmt der Lehrer, indem er den Schuler-Versuch einmal durchgefiihrt und
dabei die notwendige Zeit bis zum Auftauchen misst. Aus dieser Zeit kann er dann das
genaue Wasserstoff-Volumen berechnen.

Die Schuler bekommen den Arbeitsauftrag, herauszufinden wie lange bei gegebener
Stromstarke elektrolysiert werden muss, bis die erforderliche Gasmenge (im Vorversuch
vom Lehrer ermittelt!) entstanden ist und das ,Mini-U-Boot* aufsteigt. Anschlieiend wird
die gefundene Lésung von den Schiilern experimentell Gberpriift.
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Durchfiihrung: Das 800-mL-Becherglas wird mit Natriumsulfat-Losung gefillt und der
Versuch wird wie in Abb. 43 dargestellt aufgebaut. Dazu muss das Kupferkabel beidseitig
abisoliert und wie dargestellt prapariert werden. Das vollstandig mit Losung geflillte, kleine
Reagenzglas wird auf die Kupferelektrode gestiilpt.

Um den Versuch zu beginnen, wird die Stromstarke schnell auf z.B. 0,050 A geregelt und
sofort die Zeitmessung gestartet. Die Stromstarke muss standig tberwacht und konstant
gehalten werden.

Abbildung 43: Aufbau Versuch 19

Beobachtungen: An beiden Elektroden finden Gasentwicklungen statt. Das Reagenzglas
fillt sich mit Gas.

Deutung: Es finden folgende Reaktionen statt:

Elektrode vom Pluspol: 6 H:0 > 02+4 Hs0* +4 e Anode
Elektrode vom Minuspol: 4H,0+4e —2Hy+4 OH Katode
Gesamt: 2H,0—> 02+ 2H> Redoxreaktion

Das Reagenzglas flllt sich mit Wasserstoff und steigt in der berechneten Zeit + 3 Sek. auf.

Anmerkung: Die Schiiler sind erfahrungsgemaR von der Ubereinstimmung zwischen ihrer
Rechnung und dem Versuchsergebnis Uberrascht und begeistert.

Mit diesem Versuch endet der erste Konzeptbaustein zum Thema Elektrolysen. Der zweite
Konzeptbaustein startet mit der Wiederholung der bekannten Elektrolyse einer Natrium-
sulfat-Losung (Versuch 6). Doch diesmal bringt die vermeintlich aufgeklarte Elektrolyse
unerwartet einen Elektromotor zum Laufen.
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Elektrochemische Spannungsquellen

9. Umkehrung der Elektrolyse

Im folgenden Kapitel sollen den Schilerinnen und Schilern die Galvani‘schen Zellen
erlautert werden. Im 1. Konzeptbausteins haben die Schiler die Vorgange wahrend der
Elektrolyse mit den dabei auftretenden lonenverschiebungen hinreichend untersucht. Sie
wissen, dass sie mittels elektrischen Stroms Elektrolytidsungen verandern kénnen, und sie
sind im Stande, dies mit den entsprechenden Oxidations- und Reduktionsreaktionen zu
erklaren. lhnen ist die Vielfalt der an Elektroden realisierbaren Stoffumwandlungen
bewusst, sie konnen mit dem Effekt der Uberspannung umgehen und das kombinierte
Faraday’sche Gesetz auf einfache Elektrolysen anwenden.

In den nun folgenden Kapiteln 9 und 10 lernen die Schiler die freiwillige ,Riick-Elektrolyse*
(Galvani'sche Zelle) kennen. Die Schiler erarbeiten, dass es sich um die sowohl stoffliche
als auch energetische Umkehrung des Elektrolyse-Prozesses handelt. Damit die Schiler
dieses Grundprinzip verinnerlichen, soll die ,Riick-Elektrolyse” als ,Umkehrung* bezeichnet
werden, bis diese Bezeichnung in Kapitel 11 durch ,Galvani'sche Zelle* ersetzt wird.

Der zweite Konzeptbaustein startet mit den Versuchen 20 und 21. Diese Versuche sollen
den Schilern auf Uberraschende Weise eine fiir sie neue Seite der vermeintlich,
aufgeklarten Elektrolyse zeigen.

Versuch 20: Umkehrung der Elektrolyse einer Natriumsulfat-Lésung
(Versuch 6, nach [Obendrauf 1998))

Gerate: 2 Kohleelektroden (z.B. Bleistiftminen), 9-V-Batterie oder Gleichspannungsquelle,
2 Kabel mit 4 Klemmen, 250-mL-Becherglas oder kleine Kristallisierschale, Leichtlauf-
elektromotor (Anlaufstrom max. 4 mA) oder Messmotor (siehe Anhang)

Chemikalien: 200 mL Natriumsulfat-Lésung ¢(Na2SO4) = 0,2 mol/L, Universalindikator-
Ldsung

Vorbereitung: Um die Stromflussrichtung anhand der Drehrichtung des Rotors
identifizieren zu kénnen, muss der zu verwendende Elektromotor vor dem Versuch an eine
Spannungsquelle angeschlossen werden (maximal 2 V). Die Drehrichtung und der
,Elektroneneingang“ des Motors (Minuspol der Spannungsquelle) werden notiert.

Durchfiihrung:

1. Der Versuch wird entsprechend Abb. 44 aufgebaut. Die Kohleelektroden sollten einen
Abstand von 2 - 3 cm haben. Die Natriumsulfat-Losung wird mit einigen Tropfen Universal-
indikator-Losung kréaftig gefarbt. AnschlieRend wird die Ldsung elektrolysiert und die
Veranderungen an den Elektroden notiert.



Elektrochemische Spannungsquellen
9. Umkehrung der Elektrolyse 71

=1

+
v

Abbildung 44: Aufbau Versuch 20

2. Nach etwa einer Minute wird die Elektrolyse beendet und die Spannungsquelle durch
einen Elektromotor ersetzt. Die Zuordnung der Motoranschliisse zu den Elektroden, sowie
die Drehrichtung des Rotors werden notiert.

Beobachtungen:

Zu 1. (Elektrolyse) An beiden Elektroden ist eine Gasentwicklung beobachtbar. Die mit
dem Minuspol verbundene Elektrode zeigt eine deutlich starkere Gasentwicklung als die
gegeniberliegende. Der Indikator im Elektrolyten um die, mit dem Minuspol verbundene,
Elektrode zeigt einen basischen pH-Wert an. An der gegenuberliegenden Elektrode wird
der Elektrolyt sauer.

Zu 2. (Umkehrung) Nach Anschluss des Elektromotors dreht der Rotor. Die
Rotationsrichtung des Rotors zeigt eine Umkehrung der Stromflussrichtung in Bezug zur
Elektrolyse an.

Deutung:
Zu 1. (Elektrolyse) An den Elektroden wird Wasser zersetzt. In Versuch 6 wurden die frei-

werdenden Gase aufgefangen und identifiziert. Unter Beachtung der beobachteten pH-
Werte kénnen folgende Reaktionsgleichungen erarbeitet werden.

Elektrolyse:
Elektrode vom Pluspol - § 14,0 5, 0,1 +4 H;0* +4e-  Oxidation  Anode
z.B. links:
Elektrode vom Minuspol 4 4,0 +4e-— 2Hyp +40H  Reduktion  Katode
z.B. rechts:
Gesamtreaktion: 2H20 — 021 +2 Ho? Redoxreaktion

Die Elektronen werden von der Sauerstoff-Elektrode durch die Spannungsquelle zur
Wasserstoff-Elektrode verschoben.
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In der Losung werden die Natrium-Kationen und die gebildeten Hydronium-lonen zur
Wasserstoff-Elektrode und die Sulfat-Anionen und die gebildeten Hydroxid-lonen zur
Sauerstoff-Elektrode verschoben. (Animation zu Versuch 6)

Zu 2. (Umkehrung) Die Drehung des Rotors des Elektromotors zeigt, dass Elektrische
Energie frei werden muss, welche den Motor antreibt. Anhand der Drehrichtung des Rotors
ist erkennbar, dass die Elektronen nun in umgekehrter Richtung, von der Wasserstoff-
Elektrode, durch den Elektromotor, zur Sauerstoff-Elektrode, verschoben werden.

Analog werden nun in der Losung die Natrium-Kationen und die Hydronium-lonen zur
Sauerstoff-Elektrode und die Sulfat-Anionen und die Hydroxid-lonen zur Wasserstoff-
Elektrode verschoben. (Animation zu Versuch 6 Reverse)

Die Reaktionsgleichungen kdénnen anhand der Stromflussrichtung wie folgt formuliert
werden.

Umkehrung:
z.B. links: 02 +4 H3O0*+4 e — 6 H.0 Reduktion Katode
z.B. rechts: 2H2| +40H >4 HO0 +4 e Oxidation Anode
Gesamtreaktion: 02] +2H2] > 2H20 Redoxreaktion

Die Schiler stellen fest, dass wahrend der Elektrolyse und der Umkehrung die gleiche
Gesamtreaktion in unterschiedlichen Richtungen ablauft.

Gesamtreaktion Elektrolyse: 2H0 > 02+ 2H Hinreaktion

Gesamtreaktion Umkehrung: 02+2H; > 2H0 Ruckreaktion

Praktische Hinweise: Der zu verwendende Elektromotor sollte nach den im Versuch
auftretenden Spannungen ausgewahlt werden. Direkt nach der Elektrolyse ist eine
Spannung von etwa 2 V messbar, die durch den Motorbetrieb aber schnell auf etwa 1,4 V
abféllt. Die freiwerdenden Gase missen nicht aufgefangen werden, da das den
Spannungsabfall nicht verhindert und die durch den Versuchsaufbau bedingte geringe
Stromstarke nicht steigert.

Die Umkehrung der Stromflussrichtung ware deutlicher zu beobachten, wenn der zu
verwendende Elektromotor bereits bei der Elektrolyse in den Stromkreis eingeschaltet wird
(siehe Versuch 21). Bei der Verwendung von 9-V-Batterien im Schulerversuch ist davon
allerdings abzuraten, da die Spannung auf diese Weise nicht regelbar ist. Dadurch kénnte
ein empfindlicher Elektromotor, der fir den Betrieb an 1 — 3 V ausgelegt ist, Schaden
nehmen.
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Die Anfangsspannung von etwa 2 V liegt dicht an der theoretischen Standardspannung
von 2,06 V zwischen einer Wasserstoff-Halbzelle (H2,20H-/2H20) mit pH=14 und einer
Sauerstoff-Halbzelle (2H20/0,,4H30%) mit pH=0. [Handbook, S. 8-20 ff] Der Span-
nungsabfall auf etwa 1,4 V kénnte mit den Uberspannungen von Wasser- und Sauerstoff
an den Kohleelektroden zusammenhangen. [Flint 2010] Es gibt jedoch einige Unter-
suchungen (im Folgenden Absatz), die gegen die ausschlieRliche Wasserstoff/Sauerstoff-
Entwicklung sprechen. Diese sind fur die Auswertung des Versuches im Schulunterricht
jedoch irrelevant und sollen lediglich dem interessierten Lehrer bei maglichen
Veranderungen oder Erweiterungen des Versuches helfen.

Nach HorFFMANN [Hoffmann 1997] verlauft die Sauerstoff-Reduktion an Kohleelektroden
immer Uber die Bildung von Wasserstoffperoxid. Die Oxidation des Wassers zu Sauerstoff,
wie in diesem Versuch, ist (iber Wasserstoffperoxid als Zwischenprodukt ebenso denkbar.
Da das Standardpotential der Wasserstoffperoxid-Halbzelle (2H20/H202,2H30*; pH=0) mit
+1,77 V [Handbook, S. 8-20 ff] vergleichsweise hoch liegt, kdnnte H202 zu der hohen
Anfangsspannung beitragen.

Ein mit +2,12 V ebenfalls relativ hohes Standardpotential hat die Peroxodisulfat-Halbzelle
(2HSO4/S2082,2H30*; pH=0) [Handbook, S. 8-20 ff]. BREITER [Breiter 1963] und das
,Handbook of Preparative Inorganic Chemistry“ [Brauer 1963] verweisen darauf, dass bei
der anodischen Oxidation an Platin in SO42-haltiger Losung neben der Entwicklung von
Sauerstoff auch Peroxodisulfationen (S20s%) und geringe Stoffmengen an Ozon gebildet
werden. Ob dies auch an den in diesem Versuch verwendeten Kohlenstoffanoden der Fall
ist, ist fraglich, aber zumindest an Diamantanoden kénnen Peroxodisulfat-lonen (S20g2) in
groRen Ausbeuten dargestellt werden [Michaud 2000], [Serrano 2002].

Nicht zu vergessen ist auch die Tatsache, dass an Kohleanoden immer auch Kohlen-
stoffdioxid neben Sauerstoff entwickelt wird.

Leider sind im 2. Teil des Versuches die fiir die Rlckreaktion typischen Stoffumwand-
lungen nicht beobachtbar, weder eine Gasvolumenabnahme noch eine pH-Wert-Anderung
in Richtung Neutralpunkt. Ursache dafir ist die geringe Stromstarke von wenigen Milli-
ampere, hervorgerufen durch die geringe Leitfahigkeit des Elektrolyten und die relativ
kleinen Elektrodenoberflachen. Die geringe Stromstérke flhrt nach dem Faraday’schen
Gesetz zu einem sehr kleinen Stoffumsatz von nur 0,0002 mol/, & (bei einer Stromstarke
von 5 mA). Selbst bei maximalem Stromfluss (Kurzschluss beider Elektroden) verhindern
dichtebedingte Konvektion und Diffusion die Beobachtung der Rlckreaktionen.

Da die Rickreaktionen wenigstens einmal exemplarisch aufgeklart werden sollten, um
schlissig zu den Galvani'schen Zellen zu kommen, wurde alternativ zu Versuch 20 der
folgende Versuch erdacht. Dieser zeigt in gleichem Male wie Versuch 20 die Stoffum-

o I~ 510782 ~ 0,0002 7%

96500 C s s
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wandlungen der Elektrolyse und zusatzlich die Stoffumwandlung wahrend der Umkehrung
an immerhin einer Elektrode.

Versuch 21: Umkehrung der Hittorf-Elektrolyse mit einer Zinksulfat-Losung
(alternativ zu Versuch 20)

(Die Versuchsbezeichnung ist vom Autor gewahlt und soll lediglich einen Hinweis auf den historischen
Ursprung ahnlicher Experimente geben!)

Gerate: 1 Reagenzglas (@ = 16 mm), 2 isolierte Kupferkabel (jeweils ca. 23 cm lang,
Kupferader mindestens @ = 1 mm), 2 Kabel mit Klemmen, Gleichspannungsquelle
(mindestens 12 V), spitze Zange, Leichtlaufelektromotor (Anlaufstrom max. 4 mA), Kabel
mit silberfarbener Ader (Aderleitung) oder Nickel-Spatel, der in das Reagenzglas passt,
Klebeband

Chemikalien: Zinksulfat-Lésung ¢(ZnS0Os) = 0,5 mol/L (Verwendung aus Versuch 15 mgl.)

Vorbereitung: Zwei 23 cm lange Kupferkabel werden jeweils an beiden Enden auf einer
Lange von 2 cm abisoliert. AnschlieRend wird je ein Ende der Kabel so halbkreisformig
umgebogen, dass es noch gerade in das 16er-Reagenzglas passt (Abbildung 45, Bild 1).
Die gebogenen Enden werden um 90° nach oben geknickt (Bild 2). Eine der Elektroden
wird oberhalb so umgebogen, dass der abisolierte Teil 1 cm Uber dem Reagenzglasboden
hangt. Die andere Elektrode sollte ca. 3,5 cm Uber der unteren hangen (Bild 3). Die obere
Elektrode darf die Isolierung der unteren nicht beriihren!

A0+

seitlich oben

wo g'g

Abbildung 45: Aufbau Versuch 21

Durchfiihrung:

1. In das mit Kupferdréhten praparierte Reagenzglas wird Zinksulfat-Lésung geflillt, bis die
obere Elektrode gerade bedeckt ist. Die Elektroden werden wie in Bild 4 dargestellt mit der
Spannungsquelle und dem Elektromotor verbunden. Die Anschliisse am Elektromotor
werden markiert, um ihn spater wieder genau so anschlieBen zu konnen. AnschlieRend
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wird die Spannung so hoch geregelt, dass die Drehrichtung des Rotors des Elektromotors
beobachtet und notiert werden kann.

Um den Versuch deutlich zu beschleunigen wird der Elektromotor ausgebaut, die
Anschlusskabel direkt verbunden und die Spannung auf 20 V - 30 V hoch geregelt. Die
Zinksulfat-Lésung und die Elektroden werden beobachtet.

Vorsicht! Die Zink-Baume durfen nicht so lang werden, dass sie die untere Elektrode
berlihren, denn dann droht ein Kurzschluss, der die Spannungsquelle beschadigen kann.
Sollten die Zink-Baume zu lang werden, genigt ein leichtes Ritteln an der oberen
Elektrode, um sie abreillen zu lassen.

2. Ist die Losung um die untere Elektrode deutlich gefarbt, wird die Spannungsquelle aus-
und statt ihr der Kleinelektromotor wieder eingebaut. Die Drehrichtung des Rotors wird mit
der des Vorversuches verglichen und notiert.

3. Um zu untersuchen, welche Reaktion an der unteren Elektrode ablauft, kann diese
Elektrode durch einen nicht kupferfarbenen Metallstab ersetzt werden (siehe Abbildung
46).

NV Ca

l ‘:r
e

Abbildung 46: Identifizierung Rickreaktion Versuch 21

Daflr eignet sich besonders eine an den Enden abisolierte Aderleitung oder ein
praparierter Nickelspatel (sieche Abbildung 46). Der Nickelspatel wird so mit Klebeband
umwickelt, dass an beiden Enden noch 1 cm des Spatels frei bleibt. Der praparierte Spatel
oder die Aderleitung wird zu den beiden Elektroden in die Losung gestellt, mit dem
Anschlusskabel der unteren Elekirode verbunden und nach wenigen Minuten aus der
Losung genommen und beobachtet.

4. Die untere Elektrode kann vorsichtig aus der unteren Losung dicht an die obere
Elektrode gehoben und der Elektromotor beobachtet werden. (Bis zum Eintreten des
Effektes konnen 1-2 Minuten vergehen.)



Elektrochemische Spannungsquellen
9. Umkehrung der Elektrolyse 76

Praktischer Hinweis: Es kann auch versucht werden, die untere Elektrode vorsichtig aus
der Lésung zu entfernen, bevor sie durch den Metallstab ersetzt wird. Meistens fiihrt dies
jedoch zu einer unerwlinschten Durchmischung der entwickelten Losungen.

Beobachtungen:

Zu 1. (Elektrolyse): Der Rotor des Elektromotors dreht in eine Richtung. Nach wenigen
Minuten bilden sich silberfarbene Metallbaume an der oberen Elektrode und eine lebhafte
Gasentwicklung setzt ein. An der unteren Elekirode farbt sich die Losung hellblau. Mit der
Zeit werden die Metallbdume an der oberen Elektrode groRer, reifllen teilweise ab, fallen in
die blaue Losung um die untere Elektrode und werden augenblicklich rotbraun. Nach 5 - 10
Minuten ist die Ldsung um die untere Elektrode deutlich blau gefarbt.

Zu 2. (Umkehrung): Der Rotor des Elektromotors dreht in die entgegengesetzte Richtung
im Vergleich zur Elektrolyse.

Zu 3. (Umkehrung): Nach Anschluss des Metall-Stabes dreht der Elektromotor und auf
dem Stab scheidet sich ein rotbrauner Niederschlag ab. Lasst man den Motor bis zu 30
Minuten lang laufen, kann eine Aufhellung der unteren Losung beobachtet werden. Dieser
Vorgang kann durch Kurzschliefen des Elektromotors beschleunigt werden.

Zu 4. (Umkehrung): Wird die untere Elektrode aus der blauen Lésung gehoben, dann hort
der Elektromotor nach kurzer Zeit auf zu drehen.

Deutung:

Zu 1. (Elektrolyse): Aus der unteren Elektrode werden Elektronen abgefiihrt (Anode).
Dadurch wird das Kupfer zu Kupfer(ll)-lonen oxidiert. Die Konzentration an Kupfer(ll)-lonen
in der LGsung nimmt zu, wodurch die Lésung eine zunehmend blaue Farbung bekommt.

Der oberen Elektrode werden von der Spannungsquelle Elektronen zugeflhrt, wodurch
Zink-lonen aus der Losung zu Zink reduziert werden. Die Losung verarmt an Zink-lonen.
Gleichzeitig wird Wasser zu Wasserstoff reduziert. Die Reaktionen kdnnen wie folgt
zusammengestellt werden.

Elektrolyse:
obere Elektrode: n?*+2e —>12n ° Reduktion Katode
untere Elektrode: Cu—Cu*+2e Oxidation Anode
Gesamtreaktion: Cu+2Znz*— Cu?*+Zn  Redoxreaktion

Zu 2. (Umkehrung): Es muss auf eine Umkehrung der Stromflussrichtung geschlossen
werden.

Wahrend der Elektrolyse wurden aus der unteren Elekirode Elektronen abgefiihrt, wahrend
der Umkehrung werden sie ihr zugeflhrt. An ihr muss nun eine Reduktionsreaktion

9 und 2H0+2e —Hz2+20H
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stattfinden, bei der Elektronen aufgenommen werden. Der oberen Elekirode wurden
wahrend der Elektrolyse Elektronen zugeflhrt und wéahrend der Umkehrung werden sie
abgeflihrt. An ihr muss eine Oxidationsreaktion stattfinden bei der Elektronen frei werden.
Die Anode und Katode haben demnach gewechselt!

Zu 3. (Umkehrung): Der Nickel-Stab Uberzieht sich sichtlich mit rotbraunem Kupfer. An der
unteren Elektrode werden Kupfer(ll)-lonen zu Kupfer reduziert. Die Rickreaktion an der
oberen Elektrode ist in diesem Versuch nicht sichtbar. Da aber die obere Elekirode die
Anode sein muss, kann vermutet werden, dass ebenfalls die entsprechende Ruickreaktion
ablauft.

Zu 4. (Umkehrung): Nur wenn sich die beiden gleichen Elektroden in unterschiedlichen
Losungen befinden, wird Elektrische Energie frei. (Diese Erkenntnis ist wichtig fur die
spatere Definition der Galvani’schen Zelle!)

Zusammenfassend kénnen mit den Erkenntnissen aus 2. bis 4. die folgenden Reaktions-
gleichungen aufgestellt werden.

Umkehrung:
obere Elektrode: In—>7In*+2e Oxidation Anode
untere Elektrode: Cu#+2e —Cu Reduktion Katode
Gesamtreaktion: Cu?* +Zn — Cu + Zn% Redoxreaktion

Wahrend der Elektrolyse und der Umkehrung lauft die gleiche Gesamtreaktion in
unterschiedlichen Richtungen ab.

Gesamtreaktion Elektrolyse: Cu +Zn?* — Cu?* + Zn Hinreaktion

Gesamtreaktion Umkehrung: Cuz*+Zn — Cu + Zn2 Ruckreaktion

Zusammenfassung der Erkenntnisse aus Versuch 20 und 21: Die Schiiler kénnen bei
den Versuchen 20 und 21 beobachten und mit Hilfe des Lehrers schlussfolgern,

1. dass nach der Elektrolyse eine freiwillige Ruck-Redoxreaktion (die Umkehrung)
ablaufen kann, in deren Folge der Stromfluss in umgekehrter Richtung stattfindet.
Das fiihrt dazu, dass die Bezeichnungen der Elektroden mit Anode und Katode
wechseln muss,

2. dass die Rickreaktionen an den Elektroden die umgekehrten Hinreaktionen sind
und

3. dass die Umkehrung, im Gegensatz zu den bekannten Redoxreaktionen, keine
Warmeenergie, sondern Elektrische Energie freisetzt.
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Uberleitung zu Kapitel 10: Falls die Schiiler nicht von allein darauf kommen, sollten sie
darauf hingewiesen werden, dass Versuch 21 eine sehr praktische Mdglichkeit bietet
Elektrische Energie zu speichern, sie quasi mobil zu machen. Z.B. kdnnte man mit der
elektrolysierten Losung im Reagenzglas den Raum verlassen und die chemisch
gespeicherte Elektrische Energie wann und wo man maéchte nutzen.' Die Schiler kénnen
sich vielleicht vorstellen, welch eine Faszination diese Moglichkeit vor Gber 200 Jahren, als
ALESSANDRO VOLTA sie entdeckte, in den Menschen ausgelost haben muss. Damals
wusste man noch nicht viel Uber Elektrische Energie und sah sie eher als ein natlrliches
Phanomen, welches in Form von Blitzen und als manchen lebenden Organismen (z.B.
Zitteraal und Zitterrochen) innewohnende Kraft, auftrat. Die Elektrische Energie wurde
durch VOLTA nutz- und untersuchbar'® und befliigelte die technische Entwicklung der
Menschheit ahnlich stark wie tausende Jahre zuvor die ,Zahmung des Feuers®. Im
heutigen Computerzeitalter, zweihundert Jahre nach VOLTA, ist ein Leben ohne die
alltdgliche Nutzung elektrischer Energie in groBem Umfang undenkbar geworden.

Um nun herauszufinden, ob die Méglichkeit der freiwilligen Riickreaktion (der Umkehrung)
nach jeder beliebigen Elektrolyse besteht und ob es Unterschiede zwischen den einzelnen
Elektrolysen gibt, sollen im Folgenden ausgewahlte, bekannte Elektrolysen aus dem 1.
Konzeptbaustein daraufhin untersucht werden.

10 Die Schiler werden sicherlich bemerken, dass es in ihrem Alltag bereits solche Vorrichtungen gibt,
sogenannte Batterien und Akkus.

1 Zuvor entwickelte und genutzte, elektrostatische Generatoren (Influenzmaschinen) erzeugten zwar
hohe Spannungen aber sehr kleine, experimentell nicht studierbare Stromstarken.
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10. Untersuchung bekannter Elektrolysen

Mit den folgenden Versuchen sollen die Schiler ihre gewonnen Erkenntnisse aktivieren
und festigen. Die Stoffumwandlungen bei der Umkehrung sind bei diesen Versuchen kaum
beobachtbar. Ursachen sind wieder die geringen Stromstarken, sowie die starke
Durchmischung von Edukten und Produkten, hervorgerufen durch dichtebedingte
Konvektion und Diffusion. Die Versuche sollen den Schilern die Gelegenheit geben, Uber
die Konsequenz, welche die freiwillige Rickreaktion auf die bekanntermalien notwenige
lonenverschiebung hat, nachzudenken. AulRerdem wird der schlechte Wirkungsgrad der
Elektrolyse in Bezug zur anschlieRenden Umkehrung besprochen, denn den Schiilern wird
an den Versuchen sicherlich auffallen, dass mit hoher Spannung und hohem Stromfluss
relativ lange (also mit viel elektrischer Energie) elektrolysiert wird und die wahrend der
anschlieBenden Umkehrung freiwerdende Elektrische Energie gerade so ausreicht, um
einen kleinen Elektromotor zu betreiben. Mit der gezielten Thematisierung dieses
Sachverhaltes soll der empirisch belegten Schilerfehlvorstellung von der Energie-
vernichtung bei der Elektrolyse entgegen gewirkt werden. Versuch 24 ist durch die
beobachtbare Erwarmung wahrende der Elektrolyse im Besonderen fiir diese Problematik
geeignet.

Didaktische Anmerkung: Fir die folgenden Versuche 22, 23 und 24 bietet sich
arbeitsteilige Gruppenarbeit mit anschlieBenden Schiler-Prasentationen unter Einsatz der
entsprechenden Animationen an.

Versuch 22: Umkehrung der Elektrolyse einer Natriumchlorid-Losung
(Umkehrung von Versuch 7a)

Geréte: 2 Kohleelektroden (z.B. Bleistiftminen & = 2 mm), 9-V-Batterie oder andere
Spannungsquelle, 2 Kabel mit 4 Klemmen, 250-mL-Becherglas oder kleine Kristallisier-
schale, Leichtlaufelektromotor (Anlaufstrom max. 4 mA) oder Messmotor (siehe Anhang)

Chemikalien: geséttigte Natriumchlorid-Lésung, Kaliumiodid-Starke-Papier

Vorbereitung: Um die Stromflussrichtung anhand der Rotationsrichtung des Rotors
identifizieren zu kdnnen, muss der zu verwendende Elektromotor vor dem Versuch an eine
Spannungsquelle angeschlossen werden (maximal 2 V). Die Drehrichtung und der
,Elektroneneingang“ des Motors (Minuspol der Spannungsquelle) werden notiert.

Durchfiihrung: 1. Der Versuch wird wie in Abb. 47 gezeigt aufgebaut. Die Elektroden
sollten einen Abstand von mindestens 3 cm haben, um nicht zu viel Gas zu entwickeln.
Eine Spannung von 9 V wird eingestellt. Der Geruch der Gase wird vorsichtig geprift. An
beide Elektroden kann feuchtes Kaliumiodid-Stéarke-Papier gehalten werden.
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2. Nach etwa einer Minute wird die Elektrolyse beendet und die Spannungsquelle durch
einen Elektromotor ersetzt. Die Zuordnung der Motoranschliisse zu den Elektroden sowie
die Drehrichtung des Rotors werden notiert.

pe e

Abbildung 47: Aufbau Versuch 22

Beobachtungen:

Zu 1. (Elektrolyse): An beiden Elektroden ist eine Gasentwicklung beobachtbar. Die mit
dem Minuspol der Spannungsquelle verbundene Elektrode zeigt eine deutlich starkere
Gasentwicklung als die andere Elektrode. Uber der Lsung riecht es nach ,Schwimmbad®.
An der mit dem Pluspol der Spannungsquelle verbundenen Elektrode verfarbt sich das
Kaliumiodid-Starke-Papier violett. Beide Elektroden sind mit Gasblasen bedeckt.

Zu 2. (Umkehrung): Nach Anschluss des Elektromotors dreht der Rotor. Die Rotationsrich-
tung des Rotors zeigt eine Umkehrung der Stromflussrichtung in Bezug zur Elektrolyse an.

Deutung:

Zu 1. (Wiederholung von Versuch 7a): An der Elektrode, welche mit dem Pluspol der
Spannungsquelle verbunden ist, zeigt das sich violett farbende Kaliumiodid-Starke-Papier
Chlor an. Es werden also Chlorid-lonen zu Chlor oxidiert. An der mit dem Minuspol der
Spannungsquelle verbundenen Elektrode wird Wasser zu Wasserstoff reduziert.

Elektrolyse:
Elektrode z.B. links: 2CF>Clh+2e Oxidation Anode
Elektrode z.B. rechts: 2H0+2e —> Hy+20H- Reduktion Katode

Gesamtreaktion: 2H,0+2ClF—> Hy+Clo+2 OH-  Hinreaktion

Das Chlor oxidiert die lodid-lonen im Kaliumiodid-Starke-Papier zu lod, welches mit der in
der Starke enthaltenen Amylose einen violett-blauen Komplex bildet. Clo + 2 - — 2 CI- + I,

Zu 2. (Umkehrung): Vorausgesetzt, dass die Rulckreaktionen wie in Versuch 21 die
Umkehrungen der Hinreaktionen sind, findet an der z.B. linken Elektrode die Reduktion
vorher gebildeten Chlors statt. Die Anode bei der Elektrolyse wird deshalb zur Katode bei
der Umkehrung. An der z.B. rechten Elektrode findet entsprechend die Oxidation des
vorher gebildeten Wasserstoffs statt, sie wird von der Katode zur Anode.
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Umkehrung:
Elektrode z.B. links: Clb+2e —2Cl Reduktion Katode
Elektrode z.B. rechts: Ho+20H - 2H0+2¢ Oxidation Anode

Gesamtreaktion: H,+Clb+20H —2H,0+2Cl Riickreaktion

Praktische Hinweise: Die gelb-grine Farbung der Lésung an der mit dem Pluspol der
Spannungsquelle verbundenen Elektrode wird durch die Bildung von Chlorwasser
hervorgerufen. Durch die sehr groRe Wasserldslichkeit des Chlors wird deutlich weniger
gasformiges Chlor als Wasserstoff frei.

Um die Auswahl des Elektromotors zu erleichtern, sollen die messbaren Spannungen
genannt werden. Direkt nach der Elektrolyse ist eine Spannung von etwa 2 V messbar, die
durch den Motorbetrieb schnell auf etwa 1,5 V abfallt. Die freiwerdenden Gase missen
nicht aufgefangen werden, da das den Spannungsabfall nicht verhindert und die durch den
Versuchsaufbau bedingte geringe Stromstarke nicht steigert.

Die Stromflussrichtung bei der Umkehrung ware deutlicher zu beobachten, wirde der zu
verwendende Elektromotor bereits bei der Elektrolyse in den Stromkreis eingeschaltet
(siehe Versuch 21). Bei der Verwendung von 9-V-Batterien im Schilerversuch ist davon
allerdings abzuraten. Da die Spannung auf diese Weise nicht regelbar ist, kénnte ein
empfindlicher Elektromotor, der flir den Betrieb an 1 — 3 V ausgelegt ist, Schaden nehmen!

Animation zu Versuch 7 verandert nach [Hittorf]

Um auch den Mechanismus des Ladungsausgleiches, die lonenverschiebung, zeigen zu
kénnen, kann die Animation zu Versuch 7 (Abb. 48) eingesetzt werden.

Abbildung 48: Standbild der Animation zu Versuch 7 wéhrend der Umkehrung einer Natriumchlorid-Ldsung
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Sie zeigt modellhaft die Reaktionen an den Elektroden und den Mechanismus der lonen-
verschiebung im Elektrolyten wahrend der Elektrolyse und im ,Rickwartsgang“ wahrend
der Umkehrung.

Didaktische Anmerkungen: Die Schiler wiederholen, dass die an den Elektroden
umgesetzten lonen zu einem ,Ladungsungleichgewicht® im Elektrolyten flihren, welches
augenblicklich durch die lonenverschiebung ausgeglichen wird (siehe Kapitel 4 ,Der
Mechanismus der lonenleitung®). Der Elektrolyt ist auf diese Weise Gberall und zu jedem
Zeitpunkt elektroneutral. Die Schiler kénnen mit Hilfe der Animation auch erkennen, dass
sich bei der Umkehrung neben den Reaktionen und den Elektrodenbezeichnungen auch
die lonenverschiebung umkehrt.12

Hinweis: Die Animation sollte im ,Vorwartsgang“ nur so weit gezeigt werden, dass noch
grine Chlorblasen an der Elektrode vorhanden sind. Dadurch wird die Umkehrung sinn-
hafter und entspricht dem Experiment.

Versuch 23: Umkehrung der Elektrolyse einer Kupfer(ll)-chlorid-L6sung
(Umkehrung von Versuch 9a)

Gerate: 2 Kohleelektroden (Bleistiftminen), Petrischale & = 9 ¢cm oder Kristallisierschale,
Gleichspannungsquelle oder 4,5-V-Batterie, 2 Kabel mit Klemmen, Leichtlaufelektromotor
(Anlaufstrom max. 4 mA) oder Messmotor (siehe Anhang)

Chemikalien: Kupfer(ll)-chlorid-Lésung ¢(CuClz) = 0,1 mol/L, Kaliumiodid-Starke-Papier

Vorbereitung: Um die Stromflussrichtung anhand der Drehrichtung des Rotors identi-
fizieren zu konnen, muss der Elektromotor vor dem Versuch an eine geeignete Span-
nungsquelle angeschlossen werden (maximal 2 V). Die Drehrichtung und der ,Elektronen-
eingang“ des Motors (Minuspol der Spannungsquelle) werden notiert.

Durchfiihrung:
1. Der Versuch wird wie in Abb. 49 gezeigt aufgebaut (4,5 V). Beide Elektroden werden an
gegendiber liegenden Stellen am Rand der Petrischale in die Losung getaucht und beob-

12 Da die praktische Demonstration der lonenverschiebung, wie sie in den Kapiteln 4 und 5 angestellt

wurde, bei der Umkehrung der Elektrolyse (Galvani'sche Zelle) schwer zu realisieren ist, missen
die Schiler in diesem Fall dem Lehrer Glauben schenken oder eigene aufwendige Untersuchungen
dazu in Form von z.B. AGs durchfiihren.
Dadurch, dass bei der Umkehrung (Galvani'sche Zelle) deutlich kleineren Spannungen vorliegen
als bei der Elektrolyse, sind auch die entsprechenden Stromstarken deutlich kleiner, was zu einer
sehr geringen lonenverschiebung trotz langer Versuchszeit fiihrt. Die lonenverschiebung ist meist
S0 gering, dass sie nicht mehr von der immer auftretenden Konvektion des Elektrolyten und der
Diffusion der lonen zu unterscheiden ist. Lediglich an Zellen mit extremer Spannung, z.B. der 5V-
Monozelle von DIERKS und VENNEMANN [Dierks 2004], in Verbindung mit méglichst gut leitenden
Elektrolyten, konnte die lonenverschiebung gro genug sein, um sich von der Konvektion und
Diffusion abzuheben.




Elektrochemische Spannungsquellen
10. Untersuchung bekannter Elektrolysen 83

achtet. Anschlie®end werden die Elektroden auf einen Abstand von 1 cm angenahert.
Dicht tiber die Losung an die Elektroden wird feuchtes Kaliumiodid-Stérke-Papier gehalten.

Abbildung 49: Aufbau Versuch 23

2. Nach etwa einer Minute wird die Elektrolyse beendet und die Spannungsquelle durch
einen Elektromotor ersetzt. Die Zuordnung der Motoranschliisse zu den Elektroden, sowie
die Drehrichtung des Rotors, werden notiert.

Beobachtungen:

Zu 1. (Elektrolyse): Liegen die Elektroden weit auseinander, dann scheidet sich an der mit
dem Minuspol der Spannungsquelle verbundenen Elektrode ein rétlich brauner Nieder-
schlag ab. An der mit dem Pluspol verbundenen Elektrode ist eine sehr geringe Gasent-
wicklung beobachtbar. Liegen die Elektroden dicht zusammen, nimmt die Gasentwicklung
deutlich zu und der Niederschlag wird schwarz. Das feuchte Kaliumiodid-Starke-Papier
farbt sich dann (iber der Gasentwicklung violett.

Zu 2. (Umkehrung): Nach Anschluss des Elektromotors dreht der Rotor. Die Drehrichtung
des Rotors zeigt eine Umkehrung der Stromflussrichtung an.

Deutung:

Zu 1. (Wiederholung aus Versuch 9a): Der rote Niederschlag ist Kupfer, das freiwerdende
Gas ist Chlor. Bei zu schneller Kupferabscheidung bildet sich ein Kupferschwamm statt
einer Kupferschicht, dieser ist schwarz.

Elektrolyse:
Elektrode z.B. links: 2CF—>Ch+2e Oxidation Anode
Elektrode z.B. rechts: Cu*+2e —Cu Reduktion Katode
Gesamtreaktion: Cuzt+2Cl— Cu +Cl Hinreaktion

Das Chlor oxidiert die lodid-lonen im Kaliumiodid-Starke-Papier zu lod, welches mit der in
der Starke enthaltenen Amylose einen violett-blauen Komplex bildet. Cl, + 2 - — 2 CI- + I,
Zu 2. (Umkehrung): Da die Stoffumwandlungen bei der Rickreaktion nicht beobachtbar
sind, kann nur angenommen werden, dass die Ruckreaktionen wie in den vorherigen
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Versuchen die Umkehrungen der Hinreaktionen sind. Dann findet an der z.B. linken
Elektrode an Stelle einer Oxidation eine Reduktion statt. Die Anode bei der Elektrolyse
wird deshalb zur Katode bei der Umkehrung. An der z.B. rechten Elektrode findet an Stelle
einer Reduktion eine Oxidation statt, sie wird von der Katode zur Anode.

Umkehrung:
Elektrode z.B. links: Ch+2e —2Cl Reduktion Katode
Elektrode z.B. rechts: Cu—Cu*+2e Oxidation Anode
Gesamtreaktion: Cu+Cl, > Cuz*+2CI Riickreaktion
Animation zu Versuch 9 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Um auch die lonenverschiebung zeigen zu kénnen, kann die Animation zu Versuch 9 (Abb.
50) eingesetzt werden. Sie zeigt modellhaft die Reaktionen an den Elektroden und den
Mechanismus der lonenverschiebung im Elektrolyten wahrend der Elektrolyse und im
,Ruckwartsgang“ wahrend der Umkehrung.

Abbildung 50: Standbild der Animation zu Versuch 9 wahrend der Umkehrung einer Kupfer(ll)-chlorid-Lésung

Die Schiller kommen wie in Versuch 22 zu dem logischen Ergebnis, dass wahrend der
Umkehrung, neben den Teilreaktionen und den davon abhangenden Elektroden-
bezeichnungen, auch die lonenverschiebung umgekehrt zur Elektrolyse ablauft. Eine
experimentelle Demonstration ist aus den in FuBnote 12 angeflihrten Griinden schwierig.



Elektrochemische Spannungsquellen
10. Untersuchung bekannter Elektrolysen 85

Der nachfolgende Versuch soll, wie bereits zu Beginn diese Kapitel erwahnt, eine
Diskussion zum Wirkungsgrad der Elektrolyse hervorbringen. Diese sollte gegebenenfalls
vom Lehrer provoziert werden, um Energieverbrauchs-Vorstellungen der Schiler vorzu-
beugen.

Versuch 24: Umkehrung der Hittorf-Elektrolyse

(Umkehrung von Versuch 13; Die Bezeichnung Hittorf-Elektrolyse ist vom Autor gewahlt und soll lediglich

einen Hinweis auf den historisch Ursprung &hnliche Experimente geben!)

Gerate: 1 Reagenzglas (@ = 16 mm), 400-mL-Becherglas (hohe Form), 2 isolierte Kupfer-
kabel (je ca. 23 cm lang, Kupferader mindestens @ = 1 mm), Wascheklammer, Gummi, ein
Stlick Silikonschlauch, 2 Kabel mit Klemmen, Gleichspannungsquelle (mindestens 20 V),
Voltmeter und/oder Messmotor (siehe Anhang), spitze Zange, Lupe

Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Lésung, ¢(CuSQO4) = 0,3 mol/L

Vorbereitung: Um die Stromflussrichtung anhand der Drehrichtung des Rotors
identifizieren zu kdnnen, muss der Messmotor vor dem Versuch an eine Spannungsquelle
angeschlossen werden (max. 1 V). Die Drehrichtung und der ,Elektroneneingang® des
Messmotors (Minuspol der Spannungsquelle) werden notiert.

Durchfihrung:

1. Zwei 23 cm lange Kupferkabel werden jeweils an beiden Enden 2 cm breit abisoliert.
Anschliefend wird je ein Ende der Kabel so halbkreisformig umgebogen, dass es noch
gerade in ein 16er-Reagenzglas passt (siehe Abb. 51, Bild1). Die gebogenen Enden
werden um 90° nach oben geknickt (Bild 2). Eine der Elektroden wird so umgebogen, dass
der abisolierte Teil 1 cm Uber dem Reagenzglasboden hangt. Die andere Elektrode soll ca.
3,5 cm (ber der unteren hangen (Bild 3). Die obere Elektrode darf die Isolierung der
unteren nicht berthren! Anschliefend wird so viel Kupfer(ll)-sulfat-Lésung in das
Reagenzglas geflillt, dass die obere Elektrode gerade in die Losung taucht.

1 ® 4

N+

seitlich oben

21 wdgg

Abbildung 51: Aufbau Versuch 24
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Die gesamte Konstruktion wird zur Kihlung in ein Becherglas mit Wasser gestellt und mit
einem Gummi und einer Wascheklammer am Becherglas befestigt. Die Elektroden werden
wie in Bild 4 dargestellt mit der Spannungsquelle verbunden und die Spannung auf
mindestens 20 V hoch geregelt. Nach wenigen Minuten wird das Reagenzglas vorsichtig
aus dem Wasserbad gehoben und seine Temperatur mit der Hand befuhlt. (Sollte sich die
Temperatur aufgrund eines zu groRen und/oder zu kalten Wasserbades nicht merklich
erhoht haben, kann die Elektrolyse flr kurze Zeit mit dem Reagenzglas in der Hand
fortgesetzt werden. AnschlieBend wird es wieder in das Wasserbad gestellt. Vorsicht! Es
ist unbedingt darauf zu achten, dass sich die relativ lockeren Anschlusskabel nicht
beriihren und so einen Kurzschuss hervorrufen.)

2. Wenn nach etwa 10 — 15 Minuten an der oberen Elektrode eine Gasentwicklung ein-
setzt, wird die Spannung herunter geregelt. Anschlie®end wird die Spannungsquelle durch
einen Messmotor ausgetauscht und die Beobachtungen notiert. Ist das geschehen, kann
zur genaueren Untersuchung der Messmotor durch ein Voltmeter ersetzt werden. Die
Beobachtungen werden notiert.

Beobachtungen:

Zu 1. (Elektrolyse): Nach kurzer Zeit bilden sich rotbraune Metallbdume an der oberen
Elektrode. An der unteren sind mit einer Lupe abwarts fallende Schlieren beobachtbar. Mit
der Zeit werden die Metallbdume an der oberen Elektrode groier und reiflen teilweise ab.
Die Losung um die obere Elektrode wird deutlich heller, um die untere deutlich dunkler
blau. Nach etwa 10 - 15 Minuten ist die Losung um die obere Elektrode farblos und eine
Gasentwicklung setzt an den Metallbdumen ein. Die Lésung um die untere Elektrode ist
dunkel blau geworden. Die Losung zwischen den Elektroden hat ihre Farbe nicht
verandert. Das Reagenzglas mit der Kupfer(1l)-sulfat-Ldsung wird wahrend der Elektrolyse
deutlich warm.

Zu 2. (Umkehrung): Nach Anschluss des Messmotors ist eine langsame Drehung des
Rotors beobachtbar. Die Drehrichtung des Rotors I&sst auf eine Umkehrung der Strom-
flussrichtung schlie®en. Bei Verwendung eines Voltmeters kann im mV-Messbereich eine
Spannung von 30 — 100 mV abgelesen werden. Anhand der Anschllsse des Voltmeters
lasst sich eine Umkehrung der Stromflussrichtung in Bezug zur Elektrolyse feststellen.

Deutung:

Zu 1. (Wiederholung von Versuch 13): An der unteren Elektrode wird Kupfer zu Kupfer-
lonen oxidiert, die Konzentration an Kupfer-lonen in der Losung nimmt zu. An der gegen-
uberliegenden Elektrode werden Kupfer-lonen aus der Losung zu Kupfer reduziert, die
L6sung verarmt an Kupfer-lonen.

Elektrolyse:
obere Elektrode: Cu?* +2e- - Cu Reduktion Katode

untere Elektrode: Cu — Cu?* + 2e Oxidation Anode
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Ein Teil der zugeflhrten elektrischen Energie muss zu Warmeenergie'® umgewandelt
worden sein.

Zu 2. (Umkehrung): Es ist eine Umkehrung unter Freisetzung von elekirischer Energie
analog den vorherigen Versuchen maoglich. Da ein Teil der zugefihrten, elektrischen
Energie in Warmeenergie umgewandelt wurde, kann nur noch der Teil, welcher als
Chemische Energie ,gespeichert’ wurde, zuriickgewandelt werden. Die Rickreaktionen
kénnen wie folgt formuliert werden.

Umkehrung:
obere Elektrode: Cu — Cu?* + 2e Oxidation Anode

untere Elektrode: Cu2* +2e- — Cu Reduktion Katode

Nach jedem Versuch sollten die obere und untere Elektrode getauscht werden, so halten
sie langer.

Die Ursache fur die deutliche Temperaturerhéhung der Losung im Reagenzglas kann von
den Schulern nur vermutet werden. Die Schiler wissen, dass Metalle sich erwarmen wenn
sie von einem elektrischen Strom durchflossen werden. Dieser Effekt kann bildhaft durch
die ,Reibung” der Elektronen an den starren Metallionen erklart werden. Fachlich sagt
man, dass das Metall den Elektronen einen elektrischen Widerstand entgegen setzt, durch
den Elektrische Energie in Warmeenergie umgewandelt wird. Analog zu diesem bekannten
Modell aus der Physik kann den Schilern mit Hilfe der bekannten Animation zu Versuch
13 (siehe Abb.52) modellhaft verdeutlicht werden, dass auch in Elektrolytldsungen
wahrend der lonenverschiebung die lonen an den Wassermolekulen ,reiben®, sich durch
die dichte ,Masse” von WassermolekUllen eine Weg ,bahnen® mussen.* Dabei wird die
Bewegung der lonen gebremst und Warmeenergie frei. Wie groR der Anteil der
elektrischen Energie ist, der wahrend der Elektrolyse in Warmeenergie umgewandelt wird,
lasst sich erahnen, wenn die Elektrolyse im Reagenzglas ohne Wasserbad durchfiihrt wird.
Die Losung kann je nach Stromstarke in kurzer Zeit sehr heill werden, sogar sieden und

13 Nach JoB und RUFFLER [Job 2011] ist Warme das alltaglich fiihlbare Erscheinungsbild der Entropie
(S). Demnach ist Wéarme keine Energieform im physikalischen Sinne, erst das Produkt aus
Temperatur und Entropie (Wérme) ist eine Energieform. Um diesem Umstand Rechnung zu tragen,
wabhlte der Autor dieser Arbeit den Begriff ,\Warmeenergie*, wenn die Energieform gemeint ist.

14 Natlrlich flihren auch die Reaktionsentropien der Elektrodenreaktionen zur Temperaturanderung
des Elektrolyten. Diese Temperaturanderung ist aber im Verhaltnis zur Temperaturdnderung durch
den elektrischen Widerstand der Lésung (Joule'sche Warme o. Reibungswéarme o. Widerstands-
warme) und unter Berlicksichtigung der meist nur sehr kleinen, elektrolytisch umgesetzten Stoff-
mengen haufig zu vernachldssigen. Didaktisch reduziert wird auf die Rolle der Entropie in der
Elektrochemie nur phanomenologisch im 17 Kapitel dieser Arbeit eingegangen. Speziell in Versuch
24 heben sich die Reaktionsentropien der Elektroden auf, sodass ausschlieRlich die Temperatur-
anderung durch die Reibungswarme beobachtet wird.
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aus dem Reagenzglas spritzen. Vorsicht! Sehr deutlich wird diese Warmeenergieabgabe
auch bei stark belasteten Batterien, oder im Extremfall bei kurzgeschlossenen. Vorsicht!

Animation zu Versuch 13 verandert nach [Hittorf]; Bezugsquellen siehe Anhang

Die Animation zeigt modellhaft die Reaktionen an den Elektroden und die
lonenverschiebung im Elektrolyten wahrend der Elektrolyse und im ,Ruckwartsgang
wahrend der Umkehrung. Wie oben beschrieben, kann auch die ,Reibung” der lonen an
den Wassermolekulen thematisiert werden.

Abbildung 52: Standbild der Animation zu Versuch 13 wahrend der
Umkehrung einer Kupfer(ll)-sulfat-Lésung an Kupfer
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Ankniipfung moglich: An dieser Konzeptstelle konnte, angeregt durch genauere
Betrachtungen der Umwandlung von elektrischer Energie in Warmeenergie, die elektrische
Leitfahigkeit von Elektrolyten tiefergehend thematisiert werden.

Zusammenfassung: Die Schiler verstehen nun, dass bei allen ihnen bekannten
Elektrolysen auch Umkehrungen méglich sind. Dabei finden die umgekehrten Reaktionen
der Elektrolyse statt und die lonenverschiebung ,lauft‘ entgegengesetzt. Daraus folgt, dass
auch die Elektrodenbezeichnungen mit Anode und Katode getauscht werden muss.
Unabhangig davon, ob es sich um eine Elektrolyse oder deren Umkehrung handelt, wird
bei der Umwandlung von elektrischer in Chemische Energie und umgekehrt immer auch
Warmeenergie frei.

Uberleitung zu Kapitel 11: In den bisherigen Versuchen musste zur Nutzung von
elektrischer Energie diese vorher durch eine Elektrolyse in chemischer Energie
umgewandelt und ,gespeichert‘ werden. Das ist sehr umstandlich. Daraus ergibt sich die
Frage, ob es nicht moglich ist, die ,Ausgangsstoffe flir die Umkehrung direkt einzusetzen
und sofort chemische in Elektrische Energie umzuwandeln. Ob das geht und was dabei zu
beachten ist, wird im folgenden Kapitel untersucht.

Zur Verdeutlichung der Fragestellung kann den Schilern Versuch 21 demonstriert werden,
falls er nicht schon zu Beginn des Bausteins durchgefihrt wurde. In Versuch 21 wird eine
Zink/Kupfer-Zelle durch Elektrolyse geschaffen und diese anschlieend ,entladen®. Da im
folgenden Kapitel die bautechnischen Grundlagen der Galvani'schen Zellen an der
Zink/Kupfer-Zelle erarbeitet werden, kann Versuch 21 eine schone Uberleitung zur
nachsten Thematik liefern.
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11. Grundaufbau der Galvani’schen Zelle

Im 11. Kapitel werden die ,Umkehr‘-Zellen weiterfihrend thematisiert und flr sie der
Begriff ,Galvani‘sche Zelle* eingefiihrt. Die Schiler lernen wichtige, bautechnische
Grundlagen der Galvani‘schen Zelle kennen. Besonderes Augenmerk wird der Funktion
und dem Aufbau der haufig notwendigen Elektrolytverbindung wie Diaphragma und
Elektrolytbriicke gewidmet. Gerade die kontraren Funktionen des Diaphragmas, das
Trennen der Elektrolyte und die Durchlassigkeit fur Elektrolyte, werden thematisiert, denn
sie konnen nachweislich auf Schilerseite zu Missverstandnissen fihren (siehe [Burger
2000] und [Marohn 1999]). MAROHN empfiehlt auf Grundlage ihrer empirischen
Untersuchung [Marohn 1999], im Chemieunterricht vollstandig auf den Gebrauch von
Diaphragmen und Elektrolytbriicken zu verzichten. Sie konnte zeigen, dass diese die
Schuler-Fehlvorstellung vom Elektronenfluss durch den Elektrolyten deutlich fordern. Da
aber aus Sicht des Autors nicht auf Elektrolytverbindungen verzichtet werden kann, soll
den Schiler-Fehlvorstellungen dadurch entgegengewirkt werden, dass die schwerer
verstandlichen Sachverhalte ausflhrlich besprochen werden.

Um nun zu untersuchen, ob die Ausgangsstoffe fiir die Umkehrung der Elektrolysen nicht
auch direkt eingesetzt werden kénnen, bietet sich die bereits bekannte Umkehrreaktion
von Versuch 21 an, in der Kupfer(ll)-lonen zu Kupfer reduziert und Zink zu Zink-lonen
oxidiert wird.

Analog zu Versuch 21 braucht man also eine Zink- und eine Kupfer-Elektrode (kann evtl.
sogar eine Kohle-Elektrode sein), sowie Kupfer(ll)-lonen in der Losung, die reduziert
werden konnen. Ob das so tatsachlich funktioniert, soll im folgenden Versuch geprift
werden.

Versuch 25: Zink/Kupfer-Zelle ohne Trennwand
Gerate: 50-mL-Becherglas, 2 Kabel mit Klemmen, Leichtlaufelektromotor, Voltmeter
Chemikalien: Kupfer(1l)-sulfat-Losung, ¢(CuSQas) = 0,3 mol/L, Kupferblech, Zinkblech

Durchfiihrung: Das Becherglas wird halb voll mit Kupfer(ll)-sulfat-Lésung gefiillt. Das
Kupfer- und das Zinkblech werden, ohne sich zu beriihren, in die Losung gestellt und mit
Hilfe des Kabelmaterials zuerst mit einem Voltmeter und anschlieRend mit einem
Elektromotor verbunden. Die Elektroden und der Elektromotor werden beobachtet. Um die
Beobachtungen an den Blechen zu verstérken, kdnnen beide Elektroden direkt mit einem
Kabel verbunden werden.

Beobachtungen: Schon kurze Zeit nach dem Eintauchen der Zinkelektrode in die

Kupfer(ll)-sulfat-Lésung Uberzieht sich diese mit einem schwarzen Niederschlag, welcher
sich zunehmend kupferfarben farbt. Ebenso Uberzieht sich die Kupferelektrode. Das
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Voltmeter zeigt anfangs eine Spannung von maximal 1,1 V, welche aber schnell fallt. Der
Rotor des Elektromotors dreht sich. Die Drehrichtung lasst auf einen Stromfluss vom
Zinkblech kommend schliefen.

Deutung: Anhand ihrer Vorkenntnisse und mit Hilfe der Stromflussrichtung kénnen die
Schiiler auf folgende Elektrodenreaktionen schlielen.

Zinkelektrode: Zn —> Zn?* +2e- Oxidation Anode
Kupferelektrode: Cuzt+2e — Cu Reduktion Katode
Gesamtreaktion: Cu2* +Zn — Cu + Zn?* Redoxreaktion

Der Niederschlag an der Zinkelektrode ist mit hoher Wahrscheinlichkeit Kupfer. Dieses
kann nur durch eine direkte Redoxreaktion des Zinks mit den Kupfer(ll)-lonen entstanden
sein. Die Elektronen werden in diesem Fall nicht Gber den duferen Leiter und den
Elektromotor ausgetauscht. Die folgende Abbildung zeigt die zwei ,Elektronenwege® in
grin und rot.

Zink

. o’

Abbildung 53: Deutung Versuch 25

Der 1. Elektronenweg (grtin) fiihrt Gber den dulReren Leiter und den Elektromotor, es findet
die oben dargestellte Gesamtreaktion statt. Der 2. Elektronenweg (rot) kommt durch die
gleiche Redoxreaktion zustande, die jedoch direkt am Zinkblech ablauft. Ein Teil der
Elektronen wird also ungenutzt ausgetauscht. Der 2. Elektronenweg kommt einem
,Kurzschluss* der Elektronenleitung gleich.
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Uberleitung zu Versuch 26a: Ob der 2. Elektronenweg wirklich unabhéngig vom
Elektromotor und dem Kupferblech in der Losung ist, kann in einem einfachen Versuch
ohne Kupferelektrode verdeutlicht werden.

Versuch 26a: Die direkte Reaktion von Zink und Kupfer(ll)-lonen
(Wiederholung aus dem Thema Redoxreaktionen)

Geréte: 1 50-mL-Becherglas

Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Losung, ¢(CuSO4) = 0,3 mol/L, Zinkblech

Durchfiihrung: Ein Becherglas wird halb voll mit Kupfer(ll)-sulfat-Losung gefillt. Das
gereinigte Zinkblech wird in die Losung gestellt und beobachtet.

Beobachtungen: Schon kurze Zeit nach dem Eintauchen des Zinkblechs in die Kupfer(ll)-
sulfat-Losung uberzieht es sich mit einem schwarzen Niederschlag, der mit zunehmender
Abscheidedauer kupferfarben wird.

Deutung: Das Zink muss mit den Kupfer(ll)-lonen der L6sung nach folgender Gleichung
reagieren.

Cu?* +Zn — Cu| + Zn?

Die direkte Abscheidung von Metallen aus ihren lonen-Losungen nennt man Zementation
des Metalls oder Zementationsreaktion.

Da das abgeschiedene Kupfer sehr dunkel ist, kann man die Zementation des Kupfers
auch auf klinstlerische Weise nutzen (siehe Versuch 26b).

Versuch 26b: Malen auf Zink
Gerate: 50-mL-Becherglas, dinner Pinsel, Scheuerschwamm
Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Lésung ¢(CuSQOa) = 0,3 mol/L, Zinkblech

Durchfiihrung: Mit Hilfe eines mit Kupfer(ll)-sulfat-Ldsung getrénkten Pinsels kann auf
einem gereinigten Zinkblech gemalt und geschrieben werden.

Beobachtungen: Der Pinsel hinterlésst bei Berlihrung des Zink-Bleches einen schwarzen
Strich (siehe Abbildung 54).

Deutung: Das Zink reagiert mit den Kupfer(ll)-lonen der Lésung nach folgender Reaktion.

Cu?*+Zn — Cu| + Zn2*

Das abgeschiedene Kupfer ist schwarz.
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Abbildung 54: Durchfiihrung Versuch 26b

Fachliche Hinweise: Das abgeschiedene Kupfer sieht schwarz aus, weil es bei dieser sehr
schnellen Abscheidungen in Form feiner Kristalle abgeschieden wird. Die Kupferkristalle
bilden eine mikro- bis nanoraue Oberflache, welche das Licht stark streut und dadurch
dunkel erscheint. Ob Metalle eher flachig (metallisch glanzend) oder rau abgeschieden
werden, hangt von vielen Faktoren ab, z.B. der Art des Metalls, der Geschwindigkeit der
Abscheidung und der Zusammensetzung des Elektrolyten.

Zusammenfassung der Versuche 25 und 26: Die Antwort der zu Beginn des 11. Kapitels
gestellten Frage, nach der Machbarkeit von Umkehr-Zellen direkt aus den Ausgangs-
stoffen muss also lauten:

Es ist moglich die Ausgangstoffe einer Umkehr-Zelle direkt einzusetzen, um chemische in
Elektrische Energie umzuwandeln. Es kann aber passieren, dass ein Teil der Ausgangs-
stoffe ungenutzt reagiert und damit die Effektivitat der Zelle deutlich sinkt.

Uberleitung zu Versuch 27: Im Unterrichtsgespréch kann mit den Schiilern eine Strategie
entwickelt werden, mit der verhindert werden soll, dass Ausgangsstoffe ungenutzt
reagieren. Diese kdnnte wie folgt aussehen:

a) Der Kontakt der Zinkelektrode zu den Kupfer(ll)-lonen muss verhindert werden,
aber dennoch miissen

b) beide Elektroden durch einen Elektrolyten verbunden sein, um die notwendige
lonenverschiebung zu ermadglichen.

Nun konnen die Schiler mogliche Verbesserungen der Zelle ,erfinden, um die
Direktreaktion zu verhindern. Gegebenenfalls konnen die Schiler ihre Ideen in einem
Wettbewerb praktisch testen und beurteilen. Sollten Schiler die Forderung b), trotz der
ausfuhrlich thematisierten lonenverschiebung, nicht flr notwendig halten (Fehlvorstellung
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MAROHN), so kann sie mit Hilfe zweier Halbzellen ohne Elektrolytverbindung und einem
Elektromotor leicht demonstriert werden.

Finden die Schuler keine Losungswege, so konnte folgende Idee einen DenkanstoR
geben: Die Schiler kennen schon mindestens einen Elektrolyten, mit dem die
Zinkelektrode nicht reagiert, der also den Kurzschluss-Elektronenweg verhindert und
dennoch eine lonenverschiebung zulasst, z.B. die Natriumsulfat-Losung. Da die
Kupferelektrode in eine Kupfer(ll)-lonen-Lésung tauchen muss, bleibt dann aber noch
folgende Fragestellung offen:

Wie kann man zwei Elektrolyte Kupfer(ll)-sulfat und Natriumsulfat voneinander trennen und
dennoch eine lonenverschiebung zwischen den Elektrolyten zulassen? Diese Frage
konnten die Schuler experimentell beantworten, indem sie einfach verschiedene Mate-
rialien testen. Vorgaben des Lehrers kdnnten Materialien wie Pappe, Folien u. s. w. sein
(siehe Versuch 27a). Die Folie kdnnte z.B. mit einer Nadel perforiert werden.

Versuch 27a: Zink/Kupfer-Zelle mit Trennwand

Gerate: 50-mL-Becherglas, 2 Kabel mit Klemmen, Leichtlaufelektromotor, Pappe, Schere,
evtl. grobes Schleifpapier

Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Lésung ¢(CuSO4) = 0,3 mol/L, Natriumsulfat-Lésung
c(Na2S0s) = 0,2 mol/L, Kupferblech, Zinkblech

Durchfiihrung: Aus einem Stiick Pappe wird mit einer Schere ein Streifen ausgeschnitten,
der genau hochkant, mittig in das 50-mL-Becherglas passt und dieses in zwei Raume teilt.
Damit sich die Unterkante des Pappe-Streifens dem unebenen Boden des Reagenzglases
besser anpasst, kann die entsprechende Kante mit grobem Schleifpapier zerfasert werden.
Ist das zweigeteilte Becherglas fertig, werden gleichzeitig beide Halften halb hoch geflllt,
eine mit Natriumsulfat-Losung und die andere gleich hoch mit Kupfer(ll)-sulfat-Losung. In
die Natriumsulfat-Lésung wird das Zinkblech und in die Kupfer(ll)-sulfat-Ldsung das
Kupferblech gestellt. Beide Bleche werden mit Hilfe des Kabelmaterials mit einem
Elektromotor verbunden. Die Elektroden und der Elektromotor werden beobachtet. Um die
Veranderungen an den Blechen besser sehen zu kénnen, kann man beide Elektroden
direkt mit einem Kabel verbinden.

Beobachtungen: Die Zinkelektrode bleibt metallisch glanzend und Uberzieht sich nicht mit
einem Niederschlag. Der Rotor des Elektromotors dreht sich.

Deutung: Die direkte Redoxreaktion zwischen Zink und Kupfer(ll)-lonen wird durch die
Natriumsulfat-Lésung und die Papp-Trennwand wirksam verhindert. Die Papp-Trennwand
trennt die Elektrolyte nicht vollstandig. Sie ist etwas durchlassig und ermdglicht so die
lonenverschiebung.

Eine weitere Variante der Elektrolytverbindung zeigt Versuch 27b.
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Versuch 27h: Zink/Kupfer-Zelle mit Papier-Briicke

Gerate: 2 50-mL-Becherglaser, 2 Kabel mit Klemmen, Voltmeter oder Messmotor (siehe
Anhang), Filterpapier, Schere

Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Lésung, ¢(CuSQOs) = 0,3 mol/L, Natriumsulfat-Lésung
¢(Na2S04) = 0,2 mol/L, Kupferblech, Zinkblech

Durchfiihrung: Zwei Becherglaser werden jeweils halb voll mit Kupfer(ll)-sulfat-L6sung und
Natriumsulfat-Losung gefullt. Das Kupferblech wird in das Becherglas mit der Kupfer(ll)-
sulfat-Lésung und das Zinkblech in die Natriumsulfat-Losung gestellt. Beide Becherglaser
werden dicht nebeneinander gestellt und die Bleche mit Hilfe des Kabelmaterials mit dem
Voltmeter (ggf. dem Messmotor) verbunden. Anschliefend wird ein etwa 10 cm langer,
trockener Filterpapierstreifen mit je einem Ende in die beiden Becherglaser gehangt. Das
Filterpapier und das Voltmeter (ggf. der Messmotor) werden beobachtet.

Beobachtungen: Nach dem Eintauchen des Filterpapierstreifens in die Elektrolytiésungen
steigen in ihm aufgrund des Kapillar-Effektes die Elektrolyte hoch und einander entgegen.
Im_Moment der Berthrung beider Elektrolyte zeigt das Voltmeter einen Messwert von ca.
1,1V an, gof. lauft der Messmotor an.

Praktischer Hinweis: Diese Art der Elektrolytverbindung hat durch die kleine Kontaktflache
der Elektrolyte und ihre Lange eine sehr geringe, elektrolytische Leitfahigkeit. Aus diesem
Grund sind nur Stromstarken von maximal 1 mA zu erwarten, welche fir herkdmmliche
Leichtlaufelektromotoren nicht ausreichen.

Die Schiiler erkennen, wie es auf einfache Art mdglich ist, zwei Elektrolyte zu trennen und
dennoch eine lonenverschiebung zuzulassen. Sie formulieren folgendes Grundprinzip:

Grundprinzip der Elektrolytverbindung

Die Elektrolyte diirfen nicht vollstandig getrennt werden. Es muss geniigend Durch-
lassigkeit fiir die lonenverschiebung vorhanden sein und geniigend Trennung, dass sich die
Elektrolyte nicht zeitnah vermischen. Das bedeutet in kurzen Worten: Elektrolyte trennen,
aber nicht vollstandig!

Es ist also immer ein Kompromiss zwischen den Malen an lonenverschiebung und
Durchmischung der Elektrolyte notwendig. Das bedeutet auch, dass es immer eine Frage
der Zeit ist, bis die Elektrolyte vollstandig vermischt sind, denn sie diirfen nicht 100%ig
getrennt werden.

Die grundlegenden Eigenschaften der fur diese Aufgabe geeigneten Elektrolyt-
verbindungen konnen daraus im Unterrichtsgesprach abgeleitet werden.
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Die Trennwand, auch Diaphragma (griech.) genannt, muss:
a) fest sein (unloslich im Elektrolyten) und
b) kleine Locher oder Poren haben oder saugfahig sein.

Es kommen demzufolge Materialien wie Pappe, Papier, Stoff, Ton usw. in Frage.

Uberleitung zu Versuch 27c: Den Schillern kann eine weitere Mdglichkeit der
Elektrolytverbindung gezeigt werden, indem man zwei Elektrolyte mit einem dritten
Elektrolyten verbindet. Dieser kann in ein geeignetes Glasrohr gegossen oder auf einem
saugfahigen Material zu einer ,Brlicke* geformt werden. Diese Art der Elektrolytverbindung
ist in Elektrochemie am weitesten verbreitet, weil sie einfach ist und messtechnische
Vorteile mit sich bringt.'s

Versuch 27¢: Zink/Kupfer-Zelle mit Elektrolyt-Briicke

Gerate: 2 50-mL-Becherglaser, 2 Kabel mit Klemmen, Voltmeter oder Messmotor (siehe
Anhang), Filterpapier, Schere, Petrischale, Lineal

Chemikalien: Kupfer(ll)-sulfat-Losung, c(CuSO4) = 0,3 mol/L, Natriumsulfat-Losung,
c(Na2S0s) = 0,2 mol/L, Natriumchlorid-Losung, ¢(NaCl) = 1 mol/L, Kupferblech, Zinkblech

Durchfiihrung: (wie Versuch 27b) Die Becherglaser werden jeweils halb voll mit Kupfer(ll)-
sulfat-Losung und Natriumsulfat-Losung gefiillt. Das Kupferblech wird in das Becherglas
mit der Kupfer(ll)-sulfat-Losung und das Zinkblech in die Natriumsulfat-Losung gestellt.
Beide Becherglaser werden dicht nebeneinander gestellt und die Bleche mit Hilfe des
Kabelmaterials mit dem Voltmeter (ggf. dem Messmotor) verbunden. Anschlielend wird
ein etwa 10 cm langer, 2 cm breiter, trockener Filterpapierstreifen mit je einem Ende in die
Becherglaser gehangt. Direkt nach dem Eintauchen des Filterpapiers wird das Voltmeter
(g9f. der Messmotor) beobachtet. Bevor beide Elektrolyte zu hoch gestiegen sind, wird auf
die Mitte des trockenen Filterpapierstreifens tropfenweise Natriumchlorid-Lésung gegeben,
bis diese beidseitig die Elektrolyte berthrt. Das Voltmeter (ggf. der Messmotor) wird beim
Bertihren der Elektrolyte beobachtet.

Beobachtungen: Im Moment des Eintauchens beider, trockener Filterpapierenden in die
Elektrolyte zeigt das Voltmeter keinen Messwert an. Erst mit der Berlhrung der Elektrolyte
durch die Natriumchlorid-Lésung zeigt es ca. 1,1V an, ggf. lauft der Messmotor an.

Deutung: Ein Zwischen- oder Briickenelektrolyt gewahrleistet eine lonenverschiebung
zwischen zwei Elektrolyten.

15 Durch geeignete Wahl des Briickenelektrolyten (z.B. KCI oder KNOs) lassen sich immer
vorhandene, messstdrende Diffusionspotentiale deutlich verkleinern!
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Die analoge Funktion einer mit Natriumchlorid-Losung gefliten Glasbriicke sollte den
Schiilern direkt im Anschluss im Lehrerdemonstrationsexperiment gezeigt werden.

Praktische Hinweise: Diese Art der Elektrolytverbindung hat durch ihre Lange, den
geringen Querschnitt und den maRig leitfahigen Elektrolyten Natriumchlorid eine sehr
geringe Leitfahigkeit. Aus diesem Grund sind nur Stromstarken von maximal 1 mA zu
erwarten, welche fur herkommliche Leichtlaufelektromotoren nicht ausreichen.

Statt Natriumchlorid-Losung konnen fir diesen Versuch natrlich auch andere Elektrolyte,
wie Kaliumchlorid, -nitrat, -bromid usw. verwendet werden. In der quantitativen Elektro-
chemie verwendet man konzentrierte Elektrolyte, in denen die Anionen und Kationen
ahnliche lonenleitfahigkeiten/lonenbeweglichkeiten haben, um dem Vorausdiffundieren
einer lonenart und dem dadurch auftretenden Diffusionspotential weitest gehend entge-
genzuwirken.

Mit den beiden Elektrolytverbindungen:

a) Direktverbindung zweier Elektrolyte durch ein schwerdurchlassiges, pordses
(saugfahiges) Material (Diaphragma) und

b) der Verbindung durch einen Zwischenelektrolyten

haben die Schiler die beiden haufigsten Verbindungsprinzipien kennengelernt, um
Elektrolyte soweit zu trennen, dass keine zeitnahe Durchmischung stattfindet, aber die
lonenverschiebung dennoch maglich ist. Die Abbildung 55 zeigt bautechnische Variationen
dieser beiden Verbindungsprinzipien. Die Gemeinsamkeiten all dieser Zellen kénnten im
Unterrichtsgesprach ,herauskristallisiert und diskutiert werden, um daraus mit Unter-
stiitzung der Lehrkraft den Grundaufbau der Umkehr-Zellen abzuleiten:

- Alle Zellen bestehen aus zwei halben Zellen, sogenannten Halbzellen, bestehend
aus einem Elektrolyt und einer hineinragenden Elektrode.

- Beide Halbzellen sind doppelt miteinander verbunden.
o Die Halbzellen-Elektrolyte sind durch eine Elektrolytverbindung (Diaphrag-
ma oder Zwischenelektrolyt) fiir die lonenverschiebung und

o die Halbzellen-Elektroden durch einen metallischen Leiter verbunden.
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Abbildung 55: Elektrolytverbindungen (verandert nach [Kappenberg 2002])

Namensgebung der Galvani'schen Zelle

Nur durch die beschriebene Konstruktion ist die Umwandlung von chemischer in
Elektrische Energie mdglich. Zu Ehren des frihen Elektrochemikers LuiGl GALVANI (1737 -
1798), welcher viel zum Verstandnis dieser Prozesse beigetragen hat, nennt man heute
diese Umkehr-Zellen, die aus zwei Halbzellen bestehen, Galvani’sche Zellen.

Definition der Galvani'schen Zelle

Eine Galvani‘sche Zelle ist die Verbindung zweier stofflich unterschiedlicher'® Halbzellen
durch einen Elektrolyten und einen metallischen Leiter zur Umwandlung chemischer in
Elektrische Energie.

Den Schiilern sollte verstandlich sein, dass eine Galvani'sche Zelle rein auferlich auch als
Spannungsquelle betrachtet werden kann. Nur Spannungsquellen haben definitionsgemaf

16 Stofflich unterschiedlich bezieht sich auf das Elektrodenmaterial, den Elektrolyten, die Konzen-
tration und das Gas an einer Inertelektrode.
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Pole (siehe 1. Konzeptbaustein S. 6). Am Pluspol werden Elektronen in die Spannungs-
quelle ,hineingezogen®. Am Minuspol werden Elektronen aus der Spannungsquelle
,herausgedriickt’. In Kombination mit den an den Elektroden ablaufenden Reaktionen
ergibt sich folgende Ubersicht fiir Galvani'sche Zellen.

Reaktion Pol (als Spannungsquelle) Bezeichnung
Elektrode Oxidation Minuspol Anode
Elektrode Reduktion Pluspol Katode

Tabelle 4: Ubersicht der Elektrodenbezeichnungen

Als ,Eselsbriicke” kdnnen sich die Schiler OMA merken, Oxidation-Minuspol-Anode.

Um Verwirrungen vorzubeugen sollte mit den Schilern vereinbart werden, dass die
Bezeichnungen der Elektroden der Betrachtungsebene anzupassen sind. Ist von der
Chemie der Galvani'schen Zelle die Rede, sollten die Begriffe An- und Katode verwendet
werden. Liegt der Fokus auf der elektrotechnischen Verwendung Galvani’'scher Zellen,
dann kdnnen die Begriffe Plus- und Minuspol benutzt werden.

Uberleitung zu Kapitel 12: Da nun die Grundlagen der Funktion und des Aufbaus
Galvani'scher Zellen verstanden sind, konnen diese nun in einem maoglichst kreativen
Workshop zum selberbauen Galvani’'sche Zellen aus Alltagsmaterialien, vertieft werden.

7 Die Eselsbriicke ist allgemein bekannt und nicht vom Autor dieser Arbeit.

18 Dadurch, dass im Gegensatz zur Elektrolyse nur bei den Galvani'schen Zellen Anode und Katode
mit Polen bezeichnet werden diirfen, werden Schwierigkeiten bei der Begriffszuordnung von vorn
herein verringert.
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12. Selbstbau-Zellen mit maglichst hoher Spannung

Im folgenden Kapitel werden die erworbenen Kenntnisse im Sinne einer Vertiefung und
Festigung zum Bau Galvani'scher Zellen genutzt. Das Ziel ist es, die vielfaltigen
Kombinationsmoglichkeiten von Elektrodenmaterialien und Elektrolyten zu erkennen und
diese unter Beachtung des prinzipiellen Aufbaus Galvani'scher Zellen praktisch
umzusetzen.

Die Schiller wissen bereits, dass es Stoffe gibt, die sich eher reduzieren und andere, die
sich eher oxidieren lassen. Aufgabe ist es, eine Halbzellen-Kombination mit mdglichst
hoher Spannung zu finden. Dabei sollen aber noch keine Metall-Metallionen-Halbzellen
aufgebaut werden. Die ablaufenden Reaktionen sind diesmal unwichtig. Es soll die
Halbzelle als Ganzes betrachtet werden.

Bei der anschlieRenden Bewertung der gebauten Zellen z.B. in einem Unterrichtsgespréach,
sollen die Schler das prinzipielle Problem erkennen, dass es unmdglich ist, verschiedene
Halbzellen ohne eine vereinbarte Bezugshalbzelle zu bewerten. Nach der Wahl einer
geeigneten, beliebigen Bezugshalbzelle erstellen die Schiiler eine einfache, halbquan-
titative Spannungsreihe aus ihren untersuchten Materialien. Die Grundidee der elektro-
chemischen Spannungsreihe soll den Schilern auf diese Weise problemorientiert
verstandlich werden.

Die nachfolgenden Versuche unterliegen keiner Chronologie. Sie sollen in loser Reihen-
folge Anregungen zum freien Basteln der Schiiler geben.

Versuch 28: ,Alltagsmetalle” untersuchen  (verandert nach [Felber 1999])

Gerate: fur jede zu untersuchende Halbzelle 1 50-mL-Becherglas, Kabelmaterial mit
Klemmen, Voltmeter, Messmotor (siehe Anhang) alternativ Leichtlaufelektromotor

Chemikalien: Natriumchlorid- oder Kaliumchlorid-Losung ¢(Cl) = 1 mol/L, diverse Metall-
gegenstande aus dem Alltag z.B.: Teelich-Hulle (Aluminium), verchromter Kleiderhaken,
Stahl-Blumenbindedraht, Schllissel, Messing-Flaschen-Schraubverschluss, verzinkte Blro-
klammer, Nickel-Spatel, Kupfer-Blech, Stahlnagel, Magnesium-Anspitzer, Stahl-Léffel, u. v.
a.m.

Durchfiihrung: Fir jede zu untersuchender Halbzelle wird ein Becherglas zu ca. 2/3 mit
Natriumchlorid-Lésung gefiillt. Das jeweilige Metall wird Uber eine Klemme mit einem
Kabel verbunden und in die Losung getaucht, dabei muss die Klemme auferhalb der
Losung verbleiben. Nun schliet man zwei der Halbzellen mit Hilfe der Kabel an ein
Voltmeter an und verbindet die beiden Halbzellen untereinander mit einem Natriumchlorid-
Losung-getrankten Filterpapier. AnschlieRend ersetzt man das Voltmeter durch einen
Messmotor. Analog verfahrt man mit den weiteren Halbzellen, die beliebig kombiniert
werden konnen/sollen. Die Spannung, die Stromflussrichtung und die qualitative Rotor-
geschwindigkeit werden notiert.
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Beobachtungen: Bei allen Metallkombinationen ist eine Spannung messbar. Bei einigen
dreht auch der Rotor des Elektromotors. (Der Messmotor dreht bei jeder Kombination
unterschiedlich stark.)

Die Zusammenstellung einiger beispielhafter Messwerte kdnnte wie folgt aussehen:

e-abgebende Halbzelle | e-aufnehmende Halbzelle ﬁrﬁglml Rotordrehung
Teelicht-Hulle/NaCl(aq) Kupfer-Blech/NaCl(aq) 0,51 schnell
verzinkte Buroklammer/NaCl(aq) | verchromter Haken/NaClzq) | 0,62 schnell
Magnesium-Anspitzer/NaCl(aq) Schltssel/NaClaq) 1,35 sehr schnell

Stahl-Draht/NaCl(aq) Nickel-Spatel/NaCl(aq) 0,08 -
Messing-Verschluss/NaCl(ag) Kupfer-Blech/NaCl(ag) 0,04 -
Stahl-Nagel/NaClaq) Kupfer-Blech/NaCl(aq) 0,23 -
Kupfer-Blech/NaCl(ag) Stahl-Léffel/NaClaq) 0,20 -

Tabelle 5: Messwerte Versuch 28

Deutung: Es gibt Halbzellen, die eher Elektronen abgeben und andere, die Elektronen
aufnehmen. In den abgebenden muss eine Oxidation und in den aufnehmenden Halb-
zellen eine Reduktion ablaufen.'s Je nach Halbzellenkombinationen laufen verschiedene
Redoxreaktionen ab, welche unterschiedlich viel Chemische Energie als Elektrische
Energie freisetzten. Je mehr freiwerdende Chemische Energie dabei auf die auszutau-
schenden Elektronen (ibertragen wird, desto hoher ist die messbare Spannung. Aus den
sehr unterschiedlichen gemessenen Spannungen kann geschlussfolgert werden, dass die
verschiedenen Natriumchlorid-Halbzellen sehr verschieden gut oxidier- oder reduzierbar
sind.

Didaktische Anmerkungen: Dieser Versuch ist bewusst sehr einfach gehalten. Alle
Halbzellen haben den gleichen Elektrolyten. Grundsatzlich kénnten die Metalle auch
paarweise in ein Becherglas mit Natriumchlorid-Losung gehalten werden. Da aber im
vorherigen Kapitel gerade die grundlegenden Prinzipien des Aufbaus Galvani'scher Zellen
erarbeitet wurden, sollten diese hier angewendet und immer zwei Halbzellen miteinander
uber eine Elektrolytbriicke verbunden werden.

19 Welche Reaktionen das im Einzelnen sind soll nicht geklart werden. In der Reduktionshalbzelle
wird entweder Luftsauerstoff zu Hydroxid-lonen, Wasser zu Wasserstoff oder Metalloxide zum
Metall reduziert.
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Auf der Suche nach der Halbzellen-Kombination mit der hdchsten Spannung stellt sich die
Frage, welche Halbzelle am besten oxidier- und welche am leichtesten reduzierbar ist. Ist
die Magnesium-Halbzelle die am besten oxidierbare oder eher die Teelicht-Halbzelle? Die
Losung dieses Problems kdnnte im Unterrichtsgesprach mit den Schilern diskutiert
werden. Die Fragen konnte sofort beantwortet werden, wenn man die Oxidations- oder
Reduktionsfahigkeit einer einzelnen Halbzelle (absolut) messen und dieser Fahigkeit einen
Zahlenwert zuordnen konnte. Dies ist aber prinzipiell nicht moglich.

Eine andere sehr einfache Moglichkeit einzelne Halbzellen zu bewerten haben die Schuler
bereits mehrfach durchgefihrt. Man vergleicht einfach verschiedene Halbzellen mit einer
konstanten Halbzelle und misst die dabei freiwerdende Chemische Energie indirekt als
Spannung an einem Voltmeter. Dadurch lassen sich dann die Redoxfahigkeiten aller
Halbzellen in Bezug zu einer bestimmten Halbzelle vergleichen.

Die beschriebene Vorgehensweise lasst sich leicht an vielen Analogien verdeutlichen. So
kann evtl. folgendes Tauzieh-Szenario das Verstandnis der Schiler erleichtern:

Ein Sportlehrer mochte fir einen Tauzieh-Wettkampf mit einer anderen Schule
eine Mannschaft zusammenstellen. Dazu sucht er die 5 stérksten Schiler seiner
Klasse. Es stehen ihm aber weder Kraftmesser noch Gewichte zur Verfliigung,
um die Kraft der Schuler zu beurteilen. Was kann der Sportlehrer tun? (Frage an
die Klasse)

maogliche Losung: Er kann einen Schiler nach dem anderen gegen sich selbst
tauziehen lassen und so die Kraft seiner Schiler vergleichen. Statt sich selbst
kénnte der Sportlehrer auch Bastian (oder irgendeinen seiner Schiiler) wahlen,
der gegen jeden anderen Schiler tauzieht. Bei jedem Wettkampf befragt der
Sportlehrer dann Bastian zur Kraft des jeweils anderen. Der Sportlehrer
bekommt so eine (relative) Rangfolge aller Schiller zueinander, egal ob sie
gegen ihn oder Bastian angetreten sind.

Das Prinzip ist bei beiden Varianten das gleiche: Der Vergleich vieler Einzelner
mit einer Konstanten fiihrt zu einer relativen Bewertung/Reihenfolge.

Ist die Idee verstanden, sollte sich die Lerngruppe fir eine Halbzelle entscheiden, gegen
die sie alle anderen, vorhandenen Halbzellen vermessen, um ein Ranking aufzustellen.
Exemplarisch wird dies im Folgenden mit der Stahlnagel/NaCl(sq-Halbzelle als Bezugs-
halbzelle dargestellt:
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e-abgebende Halbzelle e-aufnehmende Halbzelle nﬁg;r;'v Rotordrehung
Magnesium-Anspitzer/NaCl(aq) Stahl-Nagel/NaClzq) 1,15 sehr schnell
verzinkte Biroklammer/NaCl(ag) Stahl-Nagel/NaClzq) 0,50 langsam
Teelicht-Hulle/NaCl(aq) Stahl-Nagel/NaClaq) 0,28 -
Stahl-Nagel/NaClag) Stahl-Nagel/NaClzq) 0,00 -
Stahl-Nagel/NaClaq) Stahl-Draht/NaClaq) 0,09 -
Stahl-Nagel/NaClaq) verchromter Haken/NaClaq) | 0,14 -
Stahl-Nagel/NaClaq) Nickel-Spatel/NaClag) 0,19 -
Stahl-Nagel/NaClaq) Schlissel/NaCl(ag) 0,20 -
Stahl-Nagel/NaClag) Messing-Verschluss/NaClaq)| 0,21 -
Stahl-Nagel/NaClaq) Kupfer-Blech/NaClag) 0,25 -
Stahl-Nagel/NaClag) Stahl-Léffel/NaClaq) 0,55 langsam

Tabelle 6: Messwerte gegen Stahinagel-Halbzelle20

Anhand der Tabelle 6 konnen die Schiler die Galvani'sche Zelle mit der groBten frei
werdenden, chemischen Energiemenge (grofdter Spannung) aufbauen. Es hat sich gezeigt,
dass tatsachlich die Anspitzer/NaClaq-Halbzelle am besten zu oxidieren ist. Dass gerade
die Stahl-Loffel/NaClaq-Halbzelle in dieser Untersuchung am leichtesten Elektronen
aufnimmt, konnte Uberraschen. Um die Sinnhaftigkeit der erstellten Tabelle zu unter-
streichen, sollte zum Abschluss der Untersuchung die entsprechend beste Zelle gebaut
werden. In diesem Fall zeigt die Anspitzer/Loffel-Zelle tatséchlich Spannungen zwischen
1,6und 1,7 V.

Eine andere Untersuchung mit den gleichen Zielen wie die vorherige, in der jedoch eher
die Halbzellen-Elektrolyte im Vordergrund stehen, zeigt der folgende Versuch. Die
Verwendung von Friichten demonstriert dabei sehr lebensnah die Grundvoraussetzung
einer Galvani‘schen Zelle (Kapitel 11): Eine Galvani’sche Zelle ist die Verbindung zweier
stofflich_unterschiedlicher Halbzellen ... Da die Frichte alle unterschiedlich schmecken,
wird der stoffliche Unterschied, sowohl in der Art der Inhaltsstoffe als auch deren Konzen-
trationen, den Schiilern besonders deutlich. Der folgende Versuch 29 beschreibt die
Vorgehensweise.

0 Je nach verwendeten Alltagsgegenstanden kénnen die Messwerte extrem schwanken und vollig
andere Reihenfolgen ergeben.
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Versuch 29: Die Frucht-Reihe

Gerate: Kabelmaterial mit Klemmen, Voltmeter, Messmotor (sieche Anhang), mehrere
Graphitelektroden (z.B. Bleistiftminen HB), Stahlscheuerschwamm oder Eisenwolle,
Kiichenmesser mit Unterlage

Chemikalien: Diverse Frichte (z.B. Apfel, Birne, Kiwi, Avocado, Aubergine, Kohlrabi,
Melone, Zitrone, Papaya...)

Durchfiihrung: Die Friichte werden halbiert und mit Elektroden versehen. Die Elektroden
sollten vor dem Gebrauch mit Stahlwolle gereinigt werden. Speziell Bleistiftminen konnen
durch ihre Herstellung mit Ol iberzogen sein, welches vorher entfernt werden muss.

Zwei verschiedene Halbfriichte“ kénnen wie dargestellt (siehe Abb. 56) an den
Schnittstellen in Kontakt gebracht werden. Die Elektroden werden mit dem Messmotor und
anschliefend dem Voltmeter verbunden.

Abbildung 56: Aufbau Versuch 29 mit Kiwi und Birne (unten) und einem Messmotor

Beobachtungen: Je nach Fruchtkombination dreht der Rotor des Messmotors verschieden
schnell. Auch die messbaren Spannungen kénnen je nach Kombination zwischen wenigen
mV und einigen 100 mV betragen.

Deutung: Durch den Messmotor und die messbare Spannung ist eindeutig festzustellen,
dass bei der Kombination verschiedener Frucht-Halbzellen Redoxreaktionen ablaufen
mussen, deren freiwerdende Chemische Energie in elektrische umgewandelt wird. Die
dabei im Einzelnen ablaufenden Oxidations- und Reduktionsreaktionen sollen an dieser
Stelle nicht weiter von Interesse sein.

Praktische Hinweise: Je nach Charge der Frichte kdnnen die messbaren Spannungen
deutlich schwanken. Die im Einzelnen ablaufenden Redoxreaktionen kénnen theoretisch
sehr zahlreich sein. Es kénnten z.B. funktionelle Gruppen organischer Inhaltstoffe ebenso
wie anorganische Elektrolyte oxi- bzw. reduziert werden. Auch der Umsatz des an den
Grafitelektroden vorhandenen Luftsauerstoffs kénnte bei verschieden pH-Werten zu




Elektrochemische Spannungsquellen
12. Selbstbau-Zellen mit moéglichst hoher Spannung 105

deutlich messbaren Spannungen flhren. Die Aufklarung der genauen Redoxreaktionen ist
nicht notwendig und kdnnte sich in der Schule als schwierig erweisen. Die Mdglichkeit der
Umsetzung organische Stoffe in Galvani'schen Zellen bietet aber eine gute An-
knlpfungsmoglichkeiten zu modernen Energiekonzepten wie z.B. den Alkohol- und
Zucker-Brennstoffzellen (siehe Versuch 36).

Bei der Untersuchung der Frucht-Halbzellen kénnen teilweise moderate Spannungen von
mehreren 100 mV gemessen werden. Die dabei auftretenden Stromstérken liegen jedoch
weit im Mikroampere-Bereich, sodass der Betrieb herkdmmlicher Leichtlaufelektromotoren
nicht moglich ist.

Will man die einzelnen Frucht-Halbzellen bezlglich ihrer Oxidations- oder Reduktions-
fahigkeit bewerten, um z.B. eine ,Bio-Galvani'sche® Zelle mdglichst hoher Spannung
aufzubauen, ergibt sich die zu Versuch 28 analoge Problemstellung. Wie in Versuch 28
muss eine geeignete Bezugs-Halbzelle vereinbart werden. Durch entsprechende Mess-
ungen gegen z.B. die Kiwi-Halbzelle kann folgende einfache ,Frucht-Spannungsreihe*
erhalten werden. (Die folgende Ubersicht kann natiirlich auch tabellarisch dargestellt
werden.)

0.00V

0.08V

Anode

Katode

0,04 v | griiner Apfel

0.05v| Avocado
006V | Zitrone
0,09v | Melone
0,10v | Birne
0,26 v| Aubergine

ige [021v

(5
Gurke | 0.10v

Kohlrabi |0.29v

roter‘?pfel 0.22V

Papaya | 0,16 v
Zucchini

Kaktus

Pampelmuse | 038y
0,00V

Abbildung 57: beispielhafte Frucht-Spannungsreihe
Die Spannungswerte konnen je nach verwendeten Bleistiftminen und Zustand der Frichte sehr stark
abweichen!

Fur den Bau weiterer kreativer Galvani'scher Zellen aus Alltagsmaterialien werden im
Folgenden ausgewahlte Literaturhinweise gegeben. In chemiedidaktischen Zeitschriften
(www.dchemlit.de) finden sich zahlreiche Anregungen zum Bau Galvani'scher Zellen aus
den ungewdhnlichsten Stoffen.



http://www.dchemlit.de/
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Literaturhinweise zum Bau origineller Galvani’scher Zellen

- Bierdosen-Zelle, Flaschendeckel-Zelle, Glihlampensockel-Zelle, Coca-Cola-Dosen-Zelle,
Munz-Zelle, Teelicht-Zelle, Magnesium/lod-Zelle, Zitronen-Zelle u. v. a. m. findet sich unter

[Parchmann]

- Die CD-ROM-Batterie findet man unter [Lihken 2009]

- Die Traubenzucker-Zelle findet man in [Pletz 1993]

- Die Haarbleiche-Zelle (5V Monozelle) in [Dierks 2004]

Uberleitung zu Kapitel 13: Nachdem die Schiller selber Galvani'sche Zellen gebaut
haben und feststellen konnten wie unterschiedlich ,spannungsstark ihre gebauten Zellen
sind, wird es nun Zeit, die professionellen Zellen einmal genauer ,unter die Lupe zu

nehmen®. Wie haben es Ingenieure geschafft, solch winzige Batterien zu konstruieren, die
je nach Anwendung mehrere Monate Elektrische Energie liefern kdnnen?
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13. Untersuchung alltagsrelevanter Batterien

nach [Rossow 2007]

Nachdem in den vorherigen Konzeptabschnitten die Funktion und der Grundaufbau
Galvani'scher Zellen erarbeitet und diese Kenntnisse zum Bau einfacher Zellen aus
Alltagsmaterialien genutzt wurden, werden nun handelsibliche Galvani'sche Zellen
untersucht. Da diese sich gegenuber anderen Zellen durchgesetzt haben, mussen sie
leistungstechnische und konstruktionsbedingte Vorteile anderen Zellen gegentiber mit sich
bringen. Es kann interessant sein zu sehen, wie man ausgehend von nasschemischen
relativ groRen Zellen zu kleinen, leistungsfahigen, sehr robusten Zellen gelangt. Die
Schiiler wiederholen und festigen dabei ihr Wissen aus Kapitel 11 ,Grundaufbau der
Galvani’schen Zelle*.

Im Folgenden sollen nur einige, mdgliche, alltagsrelevante Batterien exemplarisch
untersucht werden. Es werden die Zink/Silberoxid-Batterie, die Zink/Luft-Batterie, die
Zink/lod-Batterie als Beispiel fir Halogen-Zellen, der Blei-Akkumulator reprasentativ fiir die
Akkumulatoren und die Wasserstoff/Sauerstoff-Brennstoffzelle thematisiert. Die Unter-
suchungen konnen durch zahlreiche weitere Batterien und Akkumulatoren erganzt werden,
wie z.B. die Zink/Braunstein-Batterie, die Alkali-Mangan-Batterie, diverse Lithium-Batterien,
den Lithium-lonen-Akkumulator, den Nickel/Cadmium-Akkumulator, den Nickel/Metall-
hydrid-Akkumulator u. v. a. m..

Dieses Kapitel wurden fast vollstandig der Arbeit ,Chemie fiirs Leben - eine neue
Unterrichtskonzeption von der Einfiihrung der Oxidationsreaktionen bis zur Erweiterung
des Redox-Begriffes und Ankniipfungspunkte fir die Sekundarstufe II“ von Dr. MARCO
Rossow (siehe [Rossow 2007] entnommen. Da sich die Arbeit von Herr Dr. Rossow sehr
schliissig in den 2. Konzeptbaustein einfiigt, wurde darauf verzichtet, sie wesentlich zu
verandern. Den Einstieg in die Untersuchungen bildet, wie von Rossow aufgrund ihrer
Einfachheit vorgeschlagen, die Zink/Silberoxid-Batterie.

Um die Schiiler nicht zu verwirren, sollte vor Beginn der Untersuchungen der Begriff
,Batterie” geklart und mit dem bisher Ublichen Begriff ,Galvani'sche Zelle* in Einklang
gebracht werden.

»Batterie” ist die umgangssprachliche Bezeichnung einer nicht regenerierbaren
Galvani’schen Zelle. (sinngemaf nach [Jansen 1994, S. 46])

Urspriinglich war ,Batterie” die Bezeichnung des Zusammenschlusses mehrerer
Galvani'scher Zellen.
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Versuch 30a: Zerlegen und Untersuchen einer frischen Zink-Silberoxid-Batterie
[Rossow 2007, dort Versuch 62]

.Geréte: kleine Kneifzange, Spitzzange

Chemikalien: Zink-Silberoxid-Knopfzelle, Unitest-Papier

Durchfiihrung: Mit Hilfe einer kleinen Kneifzange wird der Mantel der Batterie an mehreren
Stellen am Rand auf gekniffen. Nun Iésst sich die Batterie mit Hilfe der Spitzzange
problemlos aufbiegen. Die beiden ineinander gestiilpten Becher werden getrennt und die
Membran wird entfernt. Die beim Offnen der Batterie austretende Fliissigkeit wird mit
Unitest-Papier auf ihren pH-Wert getestet.

Beobachtung: In der Zink/Silberoxid-Batterie findet man ein graues Pulver und einen
Schwarzen Feststoff. Beide Stoffe sind feucht und durch eine Kunststoffmembran
(Daphragma) [...] voneinander getrennt. Die in der Batterie enthaltene Fliissigkeit reagiert
stark basisch.“[Rossow 2007]

Der schwarze Feststoff befindet sich in dem mit einem ,Plus* gekennzeichneten Becher.

Deutung: ,Bei den Inhaltsstoffen der Zink/Silberoxid-Batterie handelt es sich aller
Voraussicht nach um Zink und Silberoxid.“[Rossow 2007]

Beide Ausgangsstoffe sind von einem Elektrolyten (in diesem Fall einer Base) umgeben,
um einen Ladungsausgleich durch lonenverschiebung zu ermdglichen. Das Diaphragma
verhindert die direkte Reaktion der Ausgangsstoffe Zink und Silberoxid miteinander.

Uberleitung zu Versuch 30b: Um mit Sicherheit herauszufinden, welcher der Feststoffe
Zink und welcher Silberoxid ist, kann folgender Versuch angestellt werden.

Versuch 30b: ,,Nachweis von Zink und Silberoxid“
[Rossow 2007, dort Versuch 63]

Geréte: Magnesia-Rinne oder Verbrennungsléffel, Filterpapier, Reagenz-glas (10 x
100 mm), Reagenzglasklammer, ggf. Mérser und Pistill, Holzspan

Chemikalien: getrocknetes Zink und Silberoxid aus der Knopfzelle

Vorbereitung: Zunéchst ist es notwendig, Zinkpulver und Silberoxid zu trocknen. Dazu wird
die gedffnete Knopfzelle einen Tag lang an einen warmen, trockenen Ort gelegt. Nachdem
die Stoffe angetrocknet sind, kann man sie mit einem spitzen Spatel aus dem Metallbecher
entfernen und ggf. mérsern. Man lasst sie anschliefend auf dem Filterpapier vollsténdig
trocknen.

Durchfiihrung: Das trockene Zinkpulver wird auf die Magnesia-Rinne oder in den Verbren-
nungsléffel gegeben und in der oxidierenden Zone des Brenners erhitzt. Getrocknetes
Silberoxid fiillt man in das Reagenzglas, erhitzt dieses und priift mit dem glimmenden
Span auf Sauerstoff.
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Beobachtung: Das Zinkpulver wird beim Erhitzen gelb und ist nach dem Abkiihlen weil3.
Beim Erhitzen von Silberoxid entziindet sich der glimmende Holzspan. Schwarzes
Silberoxid wird weil3, es ist an einigen Stellen der Glaswand ein metallischer Glanz zu
erkennen, der durch leichtes Reiben mit einem Glasstab an der Reagenzglaswand deutlich
verstarkt wird.

Deutung: Bei den Inhaltsstoffen der Knopfzelle handelt es sich um Zink und Silberoxid.
Zink reagiert zu Zinkoxid, welches in der Hitze gelb und in der Kélte weil3 ist.

2Zn+02 - 27Zn0;
Silberoxid wird in der Hitze zu Silber und Sauerstoff zerlegt.“[Rossow 2007]

2 Ag20 — 4 Ag| + 021

Uberleitung zu Versuch 30c: Ausgehend von den identifizierte Ausgangsstoffen, kdnnen
die Schiler die wahrend der Entladung der Zink/Silberoxid-Batterie ablaufende Redox-
reaktion nur sinnvoll aufstellen, wenn auch die Reaktionsprodukte identifiziert wurden. Zu
diesem Zweck soll eine vollstandig entleerte Zink/Silberoxid-Batterie untersucht werden.

Versuch 30c: Zerlegen und Untersuchen einer entleerten Zink/Silberoxid-Batterie
[Rossow 2007, dort Versuch 64]

.Geréte: kleine Kneifzange, Kleinmotor oder Gliihlampe

Chemikalien: Zink/Silberoxid-Knopfzelle, Unitest-Papier

Vorbereitung: Zunéchst muss eine Knopfzelle vollsténdig entleert werden. Dies sollte nicht
durch einen Kurzschluss passieren, da in diesem Fall kein vollstandiger Stoffumsatz
stattfindet. Es bietet sich an, einen Kleinmotor oder eine sehr empfindliche Glihlampe zu
betreiben, bis der Stromfluss auf ein Minimum absinkt. Wird das Entladen (ber mehrere
Tage betrieben, so sind anschlieBend die Reaktionsprodukte sehr gut zu erkennen.

Durchfiihrung: Man éffnet die entladene Knopfzelle wie in Versuch 30a beschrieben. Die
beiden ineinander gestiilpten Becher werden getrennt und die Membran wird entfernt. Die
in der Batterie enthaltene Fliissigkeit wird mit Unitest-Papier auf ihren pH-Wert getestet.

Beobachtung: Das in der unbenutzten Batterie enthaltene graue Zinkpulver hat sich beim
Stromfluss oberfléchlich veréndert. Es ist mit einer weilen Schicht belegt. Auch das
schwarze Silberoxid hat wéhrend des Batteriebetriebes seine Farbe veréndert. Es ist
aufgehellt und sieht dem Silber &hnlich, das beim Erhitzen von Silberoxid entstanden ist.
Der Unitest-Streifen férbt sich blau.
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Batterie

Batterie ' ' i Batterie

Abbildungen 58: Beobachtungen Versuch 30c [Rossow 2007]

Deutung: Wéhrend des Batterie-Betriebes reagiert Zink zu Zinkoxid und Silberoxid zu
Silber.“ [Rossow 2007] Das schwarze Silberoxid befindet sich in dem mit einem ,Plus*
gekennzeichneten Becher. Dieser Becher soll der Pluspol der Galvani'schen Zelle sein,
also die Katode (siehe Kapitel 11). Folglich muss das Silberoxid die Elektronen
aufnehmen, reduziert werden. Das graue Zink muss demnach Elektronen abgeben,
oxidiert werden.

Zink: n > 2Zn%* +2e- Oxidation Anode

Silberoxid: Ag:0O+2e — 2Ag| + 0% Reduktion Katode

Die an den verschiedenen Elektroden frei werdende Zink- und Oxid-lonen machen
deutlich, dass es einen Ladungsausgleich im Elektrolyten geben muss, um die Batterie
vollstandig zu entladen und Zinkoxid zu bilden. Die Oxid-lonen missen in Richtung Zink
(Anode) und die Zink-lonen in Richtung Katode verschoben werden.2' Die Gesamtreaktion
kann wie folgt aufgestellt werden:

Gesamtreaktion: Zn + Ag20 — Zn0 + 2 Ag| Redoxreaktion

Das Silberoxid liefert den Sauerstoff zur Bildung des Zinkoxides. Der Aufbau der Zink-
Silberoxid-Batterie kann abschliefend durch folgende Abbildung zusammengefasst
werden (siehe Abb. 59).

2 Dass die OZz-lonen als OH-lonen verschoben werden, kann mit Unterstiitzung der Lehrkraft
diskutiert werden, ist aber nicht unbedingt notwendig, da die lonenverschiebung hier nicht im Fokus
steht.
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Abbildung 59: Aufbau Zink-Silberoxid-Zelle [Dohring-Nisar 2007]

Besonders interessant am Aufbau der Knopfzelle ist, dass sie nur so klein und kompakt
sein kann, weil einige Bauelemente mehrere Aufgaben erflllen. So sind z.B. die
Ausgangsstoffe der Reaktion wie bei jeder Galvani'schen Zelle mit einem auBeren,
metallischen Leiter (Ableitung) verbunden. Diese metallischen Leiter bilden gleichzeitg das
lufticht abgeschlossene Gefall der Zelle. Damit sich die Leiter nicht berihren und so die
Redoxreaktion ungenutzt ablauft, missen diese durch einen Kunststoffdichtring
voneinader elektrisch isoliert werden. Dieser Dichtring verhindert zusatzlich auch das
Auslaufen des fliissigen Elektrolyten.

Uberleitung zu Versuch 31a: ,Dass Silber ein Edelmetall und sein Preis demzufolge hoch
ist, wissen die Schiilerinnen und Schiller aus dem Alltag. Daraus kénnen sie
schlussfolgern, dass auch das Silberoxid relativ viel Geld kostet. Aus diesem Grunde wird
es sie auch nicht verwundern, dass man in den vergangenen Jahren nach Alternativen zu
den preisintensiven Zink/Silberoxid-Batterien gesucht hat. Beim Stbern in Elektronikldden
oder —katalogen kann man drei weitere Typen von Knopfzellen finden. Neben Alkali-
Mangan- und Lithium-Knopfzellen werden auch Zink/Luft-Knopfzellen angeboten. Da das
Prinzip ,Zink-Luft* schon vom Namen her auf die gréBte Ahnlichkeit mit den bisher
behandelten Knopfzellen vermuten [asst, soll dieser Batterietyp das néchste
Untersuchungsobjekt sein.

Rein &ulBerlich sieht die Zink/Luft-Batterie der Zink/Silberoxid-Batterie sehr dhnlich. Eine
frische Zink/Luft-Batterie ist jedoch am Pluspol mit einem Aufkleber versehen. Dieser tragt
die Aufschrift ,vor Gebrauch entfernen®, Im nédchsten Versuch soll gepriift werden, wie sich
die Batterie verhélt, wenn man den Aufkleber nicht entfernt und damit die Luftzufuhr zum
Pluspol verhindert.“ [Rossow 2007]
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Versuch 31a: ,,Verhalten einer Zink/Luft-Batterie mit und ohne Luftzutritt”
[Rossow 2007, dort Versuch 66]

.Geréte: Leichtlaufelektromotor, Kabelmaterial mit Krokodilklemme*
Chemikalien: Zink/Luft-Batterie

Aufbau: Die Knopfzelle wird, wie in der Abbildung dargestellt, an ihrem Pluspol (dem
Mantel) in eine Krokodilklemme eingespannt. Dabei ist darauf zu achten, dass der
Aufkleber problemlos entfernt und wieder angebracht werden kann. Nun sind die Kabel mit
dem Leichtlaufelektromotor zu verbinden. Das zweite Kabelende, an dem sich keine
Krokodilklemme befindet, ist so einzuspannen, dass es den Minuspol der Knopfzelle
bertihrt.“[Rossow 2007]

‘: I’" “ .
' & /
Abbildung 60: Aufbau Versuch 31a [Rossow 2007]

Durchfiihrung: ,Der Leichtlaufelektromotor wird mit den Polen der noch immer mit dem
Aufkleber versehenen Knopfzelle verbunden. Ist der Motor stehen geblieben, wird der
Aufkleber entfernt.

Beobachtung: Nach kurzer Zeit bleibt der Motor stehen. Nachdem der Aufkleber
abgezogen wurde, lauft er langsam wieder an.

Deutung: Die Batterie liefert nur dann Elektrische Energie, wenn der Aufkleber entfernt
wird und Luft Zutritt zum Pluspol hat.”[Rossow 2007]

Uberleitung zu Versuch 31b: ,Offensichtlich ist ein Bestandteil der Luft ,aktiv* an der
Reaktion beteiligt. Es bietet sich nun an, erneut eine Batterie zu 6ffnen und sich mit den
Inhaltsstoffen und den ablaufenden Vorgéngen auseinanderzusetzen.“[Rossow 2007]
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Versuch 31b: Zerlegen und Untersuchen einer frischen Zink/Luft-Batterie
[Rossow 2007, dort Versuch 67]

LGeréte: kleine Kneifzange, kleine Spitzzange

Chemikalien: Zink/Luft-Knopfzelle, Unitest-Papier

Durchfiihrung: Zunéchst entfernt man den Aufkleber, der sich auf dem Pluspol befindet.
Wie schon bei der Zink/Silberoxid-Knopfzelle wird der Metallmantel der Zelle an der
Uberlappung auf gekniffen und die beiden ineinander gepackten Becher werden
voneinander getrennt.

Die Fliissigkeit, die beim Offnen der Zelle austritt, priift man mit Unitest-Papier auf ihren
pH-Wert.

Beobachtung: Der innere Becher der Zelle, auch als Minuspol gekennzeichnet, enthélt ein
feuchtes, graues Pulver. Am Pluspol befindet sich eine schwarze Platte, die auf ein
Drahtnetz gepresst ist. Das Ganze ist einseitig mit einem Kunststoff belegt. Das Pulver und
die Platte sind durch einen Separator (Diaphragma) voneinander getrennt.”[Rossow 2007]

% AN
Separator :
Filter- Pluspol

papier ; ~d
i\r J Graphit - Elektrode

Abbildungen 61: Beobachtungen Versuch 31a [Rossow 2007]

LAullerdem ist erkennbar, dass der dulSere Becher (Pluspol, Katode) ein winziges Loch
hat. Weitere Stoffe sind in der Zelle nicht zu finden.

Durch die in der Batterie enthaltene Fliissigkeit wird das Unitest-Papier blau geférbt.

Deutung: In der Zink/Luft-Batterie befindet sich wie in der Zn/Ag.0-Zelle Zinkpulver als
Ausgangsstoff fiir die Redoxreaktion. AuBerdem kann man auch in dieser Batterie einen
Separator (Diaphragma) finden und Hydroxid-lonen nachweisen.

Dass es sich bei dem im Becher befindlichen Pulver um Zink handelt, kann man
nachweisen, indem der Becher in der Brennerflamme erhitzt wird. Zink wird zu Zinkoxid
oxidiert, welches in der Hitze gelb und in der Kélte weil ist.

Die am Pluspol befindliche Graphit-Elektrode ist in unmittelbarer Ndhe des Loches im
Becher der Zelle. Die folgende schematische Abbildung bestétigt die Beobachtung.”
[Rossow 2007]



Elektrochemische Spannungsquellen
13. Untersuchung alltagsrelevanter Batterien 114

Negativer Pol

Kunststoff-
dichtring

.....

Zinkpulver
{(Anode)

Positiver Pol
(Kathode)

Luftloch

Graphitelektrode

Separator f Filterpapier
Netz Teflonfolie

Abbildung 62: Aufbau Zink-Luft-Zelle [Dohring-Nisar 2007]

Uberleitung zu Versuch 31c: ,Es stellt sich nun die Frage, ob in dieser Batterie &hnliche
Vorgénge wie in der Zink/Silberoxid-Batterie ablaufen. Um dies zu kléren, ist es sinnvoll,
analog zur Zink/Silberoxid-Batterie die Stoffe in einer leeren Zink/Luft-Batterie zu
untersuchen.“[Rossow 2007]

Versuch 31c: Zerlegen und Untersuchen einer entleerten Zink/Luft-Batterie
[Rossow 2007, dort Versuch 68]

.Geréte: Stromabnehmer z.B. Elektromotor oder Gliihlampe, kleine Kneifzange, Spitz-
zange

Chemikalien: Zink/Luft-Knopfzelle

Vorbereitung: Die Zelle wird, wie in Versuch 30c beschrieben, entleert.

Durchfiihrung: Nun 6ffnet man die Knopfzelle analog Versuch 30a.

Beobachtung: Im Zink-Becher befindet sich ein weiller, feuchter Feststoff. Es ist kaum
noch Zink zu finden. Der Pluspol (Graphitplatte mit Drahtnetz und Kunststoff) hat sich nicht
veréndert. Die Fliissigkeit, die nach wie vor in der Zelle vorhanden ist, farbt das
Indikatorpapier blau.

Deutung: Zink wurde offensichtlich zu Zinkoxid oxidiert. Die Graphitplatte war nicht direkt

an der Reaktion beteiligt und die Feuchtigkeit zeigt nach wie vor eine alkalische Reaktion. “
[Rossow 2007]
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Ausgangsstoff Reaktionsprodukt
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Abbildung 63: Beobachtungen Versuch 31c [Rossow 2007]

,Die alkalische Reaktion und die Oxidation von Zink deuten darauf hin, dass die gleiche
Reaktion ablduft wie in der Zink/Silberoxid-Zelle. Am Minuspol (Anode) miisste also
folgende Reaktion stattfinden:“ [Rossow 2007]

Zink: n > 7Zn?* +2e- Oxidation Anode
Zn2t + 02 — Zn0O (weil)

Doch woher kommen die Oxid-lonen zur Bildung von Zinkoxid? In der Zink/Silberoxid-Zelle
lieferte das Silberoxid die Oxid-lonen. ,Da ein Bestandteil der Luft fiir die Reaktion
erforderlich ist (wenn die Lécher am Pluspol der Batterie nicht offen sind, flielSt kein Strom)
kommt eigentlich nur der Sauerstoff als weiteres Edukt in Frage.” [Rossow 2007] Da der
Sauerstoff an der Katode in die Zelle eintritt, misste er reduziert werden. Folgende
Reaktion ware denkbar.

Luft-Sauerstoff: O2+4e—>20%2 Reduktion Katode
Die ausgeglichene Gesamtreaktion kann schlieflich folgender MaRen formuliert werden:
Gesamtreaktion: 2Zn+02 —-22Zn0 Redoxreaktion

Zusammenfassend konnen die Gemeinsamkeiten und Unterschiede beider untersuchten
Zellen genannt werden.

Gemeinsamkeiten: In beiden Zellen wird an den Anoden Zink zu Zinkoxid oxidiert. Die zur
Bildung des Zinkoxides notwendigen Oxid-lonen werden an den Katoden frei und (als
Hydroxid-lonen) durch den bekannten Mechanismus der lonenverschiebung in Richtung

2 Dass die Oxid--lonen eigentlich als Hydroxid-lonen vorliegen und verschoben werden ist an dieser
Stelle, wie auch in Versuch 30c, fiir das Grundverstandnis der Reaktion nicht unbedingt notwendig,
kann aber genannt werden.
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Anode verschoben. Die Zink-lonen werden ihrerseits in Richtung Katode verschonen.
Treffen sich beide lonen bildet sich Zinkoxid.

Unterschiede: An der Katode der Zink/Silberoxid-Zelle wird Silberoxid zu Silber reduziert
und liefert gleichzeitig die Oxid-lonen fur das Zinkoxid. In der Zink/Luft-Zelle wird dagegen
Luft-Sauerstoff zu den erwahnten Oxid-lonen reduziert.

Uberleitung zu Versuch 32: ,Nachdem die Zink-Silberoxid- und Zink/Luft-Batterien
betrachtet wurden, kann man sich nun die Frage stellen, ob es noch weitere Batterietypen
gibt, bei denen Zink eine Rolle spielt. Dabei wird man sicher auf Zink/Manganoxid-
Batterien treffen, die an dieser Stelle jedoch noch nicht behandelt werden sollen. Wenn bei
einer Internet-Recherche nach Zink-Batterie-Systemen gesucht wird und dabei die Begriffe
,Kohle®, Luft® und ,Alkaline“ ausgeschlossen werden, trifft man relativ schnell auf
Zink/Chlor- und Zink/Brom-Zellen. Warum sich diese Batterietypen trotz ihrer guten
Leistungsmerkmale nicht durchsetzen konnten, beschreibt der folgende Text [Trueb 1998,
S. 125].“ [Rossow 2007]

Kompliziert, storungsanfallig und geféhrlich

In New York wurde 1980 eine fiir die Traktion von Elektromobilen entwickelte
Zink-Chlor-Batterie vorgefiihrt, Sie war unter dem Boden des Fahrzeugs unterge-
bracht, wog 540 kg und umfafite 60 in Serie geschaltete Zellen mit einer Klemmen-
spannung von 127 V. Damit konnten 36 kWh gespeichert werden, die Spitzenlei-
stung betrug 40 kW; eine Bleibatterie der gleichen Leistung hitte 1800 kg gewo-
gen. Ein auf Elektrotraktion umgebauter Probewagen der Marke Volkswagen hat-
te mit einer voll geladenen Zink-Chlor-Batterie eine Reichweite von 240 km.

Die Euphorie war jedoch von kurzer Dauer. Die Zink-Chlor-Batterie erwies
sich als zu kompliziert, zu stérungsanfillig, zu umstindlich und zu gefihrlich, um
sich im rauhen Alltagsbetrieb eines Motorfahrzeugs durchsetzen zu kénnen.

,Der zweite kurze Textausschnitt berichtet (ber ein weiteres System, das sich fiir die
Praxis als untauglich erwiesen hat [Trueb 1998, S. 128].“ [Rossow 2007]

Ein Unfall mit Bromaustritt wihrend einer Demonstrations-
fahrt hat dem Ruf des Zink-Brom-Systems sehr geschadet.

,Offensichtlich waren auch Zink/Chlor- und Zink/Brom-Zellen als Spannungsquellen in der
Erprobung. Aus den Ausschnitten ist aber schon zu entnehmen, warum sich diese trotz
hervorragender Leistungsmerkmale nicht durchgesetzt haben.

Sollten die Lernenden noch keine Stoffkenntnisse (tiber die Halogene haben, muss man sie
nun thematisieren. Dabei ist herauszustellen, dass es sich bei den Halogenen zwar um
sehr reaktionsfreudige, leider aber auch sehr giftige Zellen handelt. Die einzige Ausnahme
stellt das lod dar, welches darum auch dazu dienen soll, eine Zink/Halogen-Batterie als
Modell-Knopfzelle nachzubauen.“ [Rossow 2007]
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Versuch 32: ,,Die Zink/lod-Batterie“

[Rossow 2007, dort Versuch 69]

.Geréte: Leichtlaufelektromotor, Kabelmaterial mit Krokodilklemmen, Filterpapier
Chemikalien: Zinkelektrode (Zinkblech), lod (fest), Kaliumnitratiésung c(KNOs) = 1 mol/L
Versuchsaufbau: siehe Abb. 64

Durchfiihrung: Zunéchst schmirgelt man das Zinkblech an zwei Stellen blank. An einer wird
das Kabel mit der Krokodilklemme angeschlossen, auf die andere das mit Kaliumnitrat
getrénkte und dreifach gefaltete Filterpapier gelegt. Nun gibt man einen lodkristall mit einer
GroBe von ca. 5 x 5 mm auf das Filterpapier, verbindet das Zinkblech mit dem Minuspol
und das lod mit dem Pluspol des Leichtlaufelektromotors.

Beobachtung: Der Motor beginnt sofort, sich zu drehen.

mit KNO, getranktes, Ab';g;glgs-
dreifach gefaltetes
Filterpapier
lod-Kristall

Zink-Elektrode
Abbildung 64: Aufbau Versuch 32 [Rossow 2007]

Deutung: Die beschriebene Apparatur ist eine modellhafte Zink/lod-Batterie.” [Rossow
2007] Das Zink ist, ahnlich den bereits untersuchten Batterien, die Anode. Es wird oxidiert
und gibt die Elektronen in einer rdumlich getrennten Redoxreaktion an das lod ab. Dieses
wird zu lodid-lonen reduziert. Die Reaktionsgleichungen kénnen wie folgt aufgestellt
werden:

Anode: n - In*+2¢ Oxidation
Katode: b+2e —> 21 Reduktion
Gesamtreaktion: In+lp, > Zn?*+ 21| Redoxreaktion

Die an den verschiedenen Elekiroden frei werdenden lonen werden durch die lonen-
verschiebung des Kaliumnitrates ausgeglichen.
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Uberleitung zu Versuch 33: Die bisher untersuchten Galvani'schen Zellen waren allesamt
Batterien, d.h. sie sind laut ihrer Definition nicht regenerierbar (siehe Anfang Kapitel 13).
Gemeint ist damit die Mdglichkeit die ,abreagierte” Galvani’sche Zelle wieder aufzuladen,
indem die zugrundeliegende Redoxreaktion per Elektrolyse zurick zu den Ausgangs-
stoffen verschoben wird. Es gibt jedoch Galvani’sche Zellen bei denen das mdglich ist.
Man nennt sie Akkumulatoren.

LAkkumulator” ist die umgangssprachliche Bezeichnung einer (im Gegensatz zur Batterie)
regenerierbaren Galvani’schen Zelle. (sinngemal® nach [Jansen 1994, S. 46])

1859 erfand der franzdsische Physiker GASTON PLANTE eine solche Zelle, die noch heute,
150 Jahre spater, in jedes Kraftfahrzeug eingebaut wird. Es ist der sogenannte Blei-
Akkumulator. Der folgende Versuch bietet die Mdglichkeit einen solchen Akkumulator
modellhaft nachzuempfinden.

Versuch 33: Modellversuch zum Blei-Akkumulator
nach [Jansen 1994, S. 178]
Gerate: 250-mL-Becherglas, 2 Bleibleche, Voltmeter, Gleichspannungsquelle (oder 4,5-V-

Batterie), Gluhlampe (70 mA; 3,8V), Kabelmaterial mit Krokodilklemmen, Kiichen-
Scheuerschwamm

Chemikalien: Schwefelsaure, w(H2S0s) = ca. 20 % (atzend)

Durchfihrung:

1. Ein Becherglas wird etwa zur Halfte mit Schwefelsaure gefiillt und die zuvor mit einem
Scheuerschwamm griindlich gereinigten Bleibleche hineingestellt. Man verbindet die
Bleibleche mit einer Spannungsquelle und regelt diese auf 4 — 6 V ein. Die Anschlisse der
Elektroden an den Polen der Spannungsquelle werden notiert und die Bleche genau
beobachtet.

Abbildung 65: Aufbau Versuch 33
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2. Sobald sich die Oberflache der Bleche sichtbar verandert, wird die Elektrolyse
abgebrochen (spatestens nach 2 Minuten) und die Spannungsquelle aus dem Stromkreis
entfernt. Man misst die Spannung zwischen beiden Blechen und ermittelt die
Stromflussrichtung anhand der Anschlisse des Voltmeters und des angezeigten
Spannungsvorzeichens. AnschlieRend schaltet man eine Glihlampe in den Stromkreis und
beobachtet die Lampe sowie die Bleche. Die Beobachtungen werden notiert.

Beobachtungen:

Zu 1. Am Bleiblech, das mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbunden ist, kann man
eine deutliche Gasentwicklung beobachten. Das mit dem Pluspol der Spannungsquelle
verbundene Blech zeigt eine deutlich geringere Gasentwicklung und iberzieht sich schnell
mit einer dunkelbraunen Schicht.

Zu 2. Nach Beendigung der Elektrolyse ist eine Spannung von ca. 2,1 V zwischen den
Blechen messbar. Die Elektronen flieRen zum dunkelbraunen Blech. Die Glihlampe
leuchtet deutlich. Nach kurzer Zeit erlischt sie und das dunkelbraune Blech wird mit der
Zeit hellgrau. Das Elektronen abgebende Blech Uberzieht sich teilweise mit einer weilen
Schicht.

Deutung:

Zu 1. (Elektrolyse)2: Am Bleiblech, das mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbunden
ist, findet eine Reduktion statt. Es wird Wasserstoff aus Wasser entwickelt. Am Blech, das
mit dem Pluspol der Spannungsquelle verbunden ist, findet einen Oxidationen statt. Die
dunkelbraune Schicht muss eine Bleiverbindung hoherer Oxidationszahl sein. Es handelt
sich dabei um PbO,. Auferdem wird in geringem MalRe ein Gas abgeschieden. Dabei
kann es sich nur um das gasformige Oxidationsprodukt des Wassers, den Sauerstoff,
handeln. Die Reaktionsgleichungen lauten wie folgt:

Elektrolyse:
Blech am Minuspol: 4 H30*+4e — 2Hot +4 H0 Reduktion Katode
Blech am Pluspol: ~ Pb +6 H,O — PbO2] +4 H30* +4 e~ Oxidation Anode
(6H20 > 021 +4H3O*+4e)

Zu 2.. (Galvani'sche Zelle) Beobachtet wurde die Elektronenabgabe des beim Laden
unverandert gebliebenen Bleibleches, es wird oxidiert und bildet somit die Anode. Die
entstehende weille Schicht muss eine Bleiverbindung hoherer Oxidationszahl sein. Es
handelt sich um Blei(ll)-sulfat Der dunkelbraune Bereich auf dem anderen Blech wurde
heller, erreichte aber nicht die urspriingliche Farbe des Bleis.

3 Der Versuch kann vom Schiiler nur durch unterstiitzende Infomaterialien (Schulbuch) oder mit Hilfe
der Lehrkraft gedeutet werden.
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Galvani'sche Zelle:
Anode: Pb + SO42 — PbSO4 + 2 & Oxidation
Katode: PbO; +4 H30* + SO42- +2 e — PbSO4 +6 H)O  Reduktion

Die prinzipiellen Reaktionen des Bleis lassen sich sehr einfach wie folgt darstellen:

Anode: Pb — Pb2t +2 e Oxidation
Katode: Pb4 + 2 e- — Pb2* Reduktion
Gesamtreaktion: Pb + Pb# — 2 Pb2* Redoxreaktion

Diese Gesamtreaktion ist ein Spezialfall der Redoxreaktionen, eine sogenannte
Synproportionierung. Das bedeutet, dass das Produkt eine Oxidationszahl zwischen den
Oxidationszahlen der Edukte aufweist. Sie lasst sich beliebig oft umkehren. Wiirde man
den Bleiakkumulator erneut elektrolysieren (aufladen) fande die umgekehrte Reaktion, eine
Disproportionierung statt.

Gesamtreaktion: 2 Pb?* — Pb + Ph#* Redoxreaktion

Auf diese Weise ist diese Galvani’'sche Zelle sehr oft auf- und entladbar.

Praktischer Hinweis: Nur bei kurzer Elektrolysedauer und einer diinnen PbO2-Schicht ist
eine deutliche Aufhellung dieser Schicht wahrend der ,Entladung* beobachtbar.

Uberleitung zu Versuch 34: Ein anderer sehr leicht zu bauender Akkumulator kann im
folgenden Versuch untersucht werden.

Versuch 34: Ein einfacher H2/O2-Akkumulator (Vorbereitung auf Versuch 35)

Geréte: kleine Kristallisierschale, Stahl-Scheuerschwamm, Gleichspannungsquelle (20 V),
2 Kabel mit 4 Klemmen, Schere, Leichtlaufelektromotor oder Messmotor

Chemikalien: Kaliumhydroxid-Ldsung ¢(KOH) = 0,1 mol/L

Vorbereitung: Um die Stromflussrichtung anhand der Drehrichtung des Rotors des zu ver-
wendenden Elektromotors identifizieren zu kdnnen, muss der Motor vor dem Versuch an
eine Spannungsquelle angeschlossen werden (maximal 1 V). Die Drehrichtung und der
,Elektroneneingang“ des Motors (Minuspol der Spannungsquelle) werden notiert.
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Durchfihrung:

1. Ein Stahl-Scheuerschwamm wird mit einer Schere halbiert und beide Halften auf gegen-
uberliegenden Positionen in einer Kristallisierschale befestigt. Zur Befestigung und
gleichzeitig leitenden Verbindung eigenen sich Krokodilklemmen (siehe Abb. 66).
Anschliefend wird die Spannungsquelle angeschlossen und die Kristallisierschale zu 2/3
mit Kaliumhydroxid-Lésung gefilllt. Es ist unbedingt darauf zu achten, dass sich die Stahl-
Schwamme nicht beriihren. Man schaltet die Spannungsquelle ein und regelt die
Spannung so, dass eine lebhafte Gasentwicklung stattfindet. Die Stromflussrichtung wird
notiert.

Abbildung 66: Aufbau Versuch 34

2. Nach 1 bis 2 Minuten wird die Spannungsquelle durch einen Leichtlaufelektromotor
ersetzt. Aus den Anschllissen der Elektroden und der Drehrichtung des Rotors wird auf die
Stromflussrichtung geschlossen.

Beobachtung:

Zu 1.: Eine lebhafte Gasentwicklung kann an beiden Elektroden festgestellt werden. Die
mit dem Minuspol der Spannungsquelle verbundene Elektrode zeigt eine deutlich starkere
Gasentwicklung als die andere Elektrode.

Zu 2. Nach Anschluss des Elektromotors dreht der Rotor. Die Stromflussrichtung ist
umgekehrt in Bezug zur vorherigen Elektrolyse.

Deutung:

Zu 1. (Wiederholung von Versuch 16, 17 und 18): An der Anode wird Wasser zu Sauerstoff
oxidiert und an der Katode Wasser zu Wasserstoff reduziert. Die Reaktionen konnen wie
folgt aufgestellt werden.

Elektrolyse:
Elektrode am Pluspol z.B.links: 6 H2O — O2 +4 H3O0* +4 e~ Oxidation  Anode
Elektrode am Minuspol z.B.rechts: 4 H>O+4e-— 2H,+4 OH-  Reduktion Katode
Gesamtreaktion: 2H0 > 02+ 2H; Redoxreaktion
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Zu 2. Die Gase Sauerstoff und Wasserstoff werde teilweise als Gasblasen im Stahl-
Schwamm ,gefangen® und bilden eine Galvani'sche Zelle, in der Sauerstoff reduziert und
Wasserstoff oxidiert wird. Die Elektronen stromen vom Wasserstoff zum Sauerstoff.

Galvani'sche Zelle:

z.B. links: 02+2H0+4e— 4 0H- Reduktion Katode
z.B. rechts: 2H,+4H,0 >4 H0 +4e Oxidation Anode
Gesamtreaktion: O2+2H2— 2H0 Redoxreaktion

Praktische Hinweise: Wahrend der Elektrolyse findet an der Anode mit Sicherheit auch die
Oxidation der Hydroxid-lonen nach folgender Reaktion statt: 4 OH- — Oz + 2 H,O + 4 e
Da aber die Konzentration der Wassermolekiile deutlich hoher als die der Hydroxid-lonen
ist, ist die Oxidation von Wasser zumindest nicht unwahrscheinlich. Fir das Verstandnis
der prinzipiellen Vorgange sind die vom Wasser ausgehenden Reaktionen besser
geeignet. Die Base wird nur verwendet, um die Stahl-Elektroden zu passivieren.

Es ist mit einer Spannung von ca. 1 V und Stromstarken zwischen 50 und 150 mA, je nach
Oberflache der Stahl-Schwamme, zu rechnen.

Uberleitung zu Versuch 35: Einen ahnlichen Versuch wie Versuch 34 filhrte 1838 der
deutsche Chemiker CHRISTIAN FRIEDRICH SCHONBEIN durch und kam dabei auf die Idee, die
Elektroden (damals Platin in Salzsdure) kontinuierlich von aufen mit den Gasen
Wasserstoff und Sauerstoff zu begasen. Er erfand damit die erste kontinuierlich arbeitende
Galvani'sche Zelle. Heute nennt man solche Zellen ,Brennstoffzellen®.

,Brennstoffzelle* ist die Bezeichnung fiir eine kontinuierlich arbeitende Galvani’sche Zelle.
(sinngemaf nach [Hamann 2005, S. 483])

In Versuch 35 kann eine solche Brennstoffzelle untersucht werden.

Versuch 35: Stoffumwandlungen in der H2/O2-Brennstoffzelle
[Rossow 2007]

Geréte: PEM-Brennstoffzelle mit Gaseinldssen und Gasausldssen, 2 Kolbenprober, 2
kurze Schlauchstiicken, Kabelmaterial, Stopfen

Chemikalien: Wasserstoff (F+), Sauerstoff (O)
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Versuchsaufbau:

Sauerstoff Wasserstoff

|=i D= | =T |

Abbildung 67: Aufbau Versuch 35 [Rossow 2007]

Durchfiihrung: ,Nachdem die Apparatur wie abgebildet aufgebaut wurde, fillt man die
Kolbenprober mit den entsprechenden Gasen. Bei geéffnetem Schalter und gedffneten
Gasauslédssen spllt man nun zunéchst die Gaskammern mit dem jeweiligen Gas. Nun
werden die Auslédsse mit passenden Stopfen verschlossen. Nachdem die Kolbenprober
etwa 30 s beobachtet wurden, schlieSt man den Schalter bzw. stellt mit Hilfe des
Kabelmaterials einen Kurzschluss her.

Beobachtung: Bei offenem Stromkreis veréndert sich die Stellung der im Kolbenprober
befindlichen Stempel nicht. Schlie8t man den Stromkreis, so beginnen sich die Stempel zu
bewegen. Ein Gasverbrauch ist zu erkennen.“ [Rossow 2007]

Deutung: (Wiederholung Versuch 34) Es werden Wasserstoff und Sauerstoff zu Wasser
redoxiert.

Galvani'sche Zelle:

Katode: 02,+2H0+4e —40H Reduktion
Anode: 2H2+4H0 >4 H30*+4 e Oxidation
Gesamtreaktion: 02+2H;—> 2H0 Redoxreaktion

Uberleitung zu Versuch 36: Durch die geschickte Konstruktion moderner Brennstoffzellen
sind diese prinzipiell unendlich arbeitsfahig, solange immer Edukte zu- und Produkte
abgefuhrt werden. In diesem Fall mussen Wasserstoff und Sauerstoff zugeflhrt und das
gebildete Wasser abgeflihrt werden. Moderne Brennstoffzellen arbeiten aber nicht nur mit
Gasen. Es gibt auch eine ganze Reihe von Brennstoffzellen, die mit fliissigen Edukten
arbeiten. Dass heutzutage sogar schon kontinuierlich arbeitende Galvani'sche Zellen mit
Trinkalkohol als Edukt realisiert sind, zeigt der folgende Artikel.
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Brennstoffzelle lauft mit Wodka und Gin

Handys und Laptops konnten kinftig mit einem Schluck
Wodka laufen. US-Forscher haben eine Bio-Brennstoffzelle
entwickelt, die mit Hilfe von Alkohol elektrischen Strom
produziert. Die enzymkatalysierten Brennstoffzellen sollen
Tests mit Gin, Wodka bereits bestanden haben ... .

[Bild d. W. 2003]

Der folgende Versuch ist ein Beispiel daflr, dass auch ohne High-Tech-Materialien und
aufwendige Enzymkatalyse ein Modell einer Bio-Brennstoffzelle in der Schul-
Elektrochemie realisierbar ist.

Versuch 36: Modell einer Ethanol/Luft-Brennstoffzelle

Gerate: 2 Platin-Elektroden (diinnste Drahte sind ausreichend), 2 50-mL-Becherglaser, 2
Kabel mit 4 Klemmen, Schere, Filterpapier (d mind. 10 cm), Messmotor (siehe Anhang),
Pinzette, Pipette, Voltmeter (mV-Messbereich)

Chemikalien: konz. Natriumhydroxid-Losung oder konz. Kaliumhydroxid-Ldsung (atzend,
C), konz. Schwefelsaure (atzend, C), Trinkalkohol (z.B. Wodka oder Korn)

Vorbereitung: Zwei 50-mL-Becherglaser werden dicht nebeneinander positioniert und mit
jeweils 5 Tropfen konz. Lauge versehen. AnschlieBend werden sie mit jeweils 20 mL
Wasser gefllt.

Aus Filterpapier wird ein Streifen geschnitten, der etwa 2 ¢cm breit und mindestens so lang
ist, dass er beide Lésungen in den Becherglasern verbinden kann. Der Filterpapierstreifen
wird in eines der Becherglaser eingelegt.

Beide Platin-Elektroden werden in ein (gemeinsames) Becherglas getaucht und mit dem
Voltmeter verbunden. Zeigt dieses eine Spannung von mehr als 20 mV zwischen den
Elektroden an, missen diese grlndlich mit Saure gereinigt und gegebenenfalls ausgegliiht
werden.

Durchfiihrung: Beide Becherglaser werden mit einer gereinigten Platin-Elektrode versehen.
Das Filterpapier wird mittels Pinzette aus dem Becherglas ,gefischt* und so (ber beide
Becherglasrander gelegt, dass beiden Losungen verbunden sind. Nun schlieBt man einen
Messmotor an die Platin-Elektroden und regelt die Empfindlichkeit soweit wie mdglich
herunter, ohne dass der Rotor anfangt zu drehen (muss ggf. vorher getestet werden).
Anschliefend wird in ein Becherglas tropfenweise Trinkalkohol gegeben bis sich der Rotor
des Messmotors dreht. Die Stromflussrichtung wird durch die Anschlisse des Messmotors
identifiziert und notiert.
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Beobachtung: Bei Zugabe weniger Tropfen Wodka (38 vol% Ethanol) fangt der Rotor an zu
drehen. Die Stromflussrichtung zeigt, dass die Ethanol-Halbzelle Elektronen abgibt.

Deutung: Ethanol wird oxidiert, da die entsprechende Halbzelle Elektronen abgibt und dies

lauten:

Anode 2 CoH5-OH +4 H)O — 2 CoHs=0 + 4 H30* + 4 & Reduktion
Katode 02/ +2H0+4e — 4 0OH Oxidation
Gesamtreaktion 2 CoHs5-OH + 02 — 2 CoH4=0 + 2 H20 Redoxreaktion

Praktische Hinweise: Der Versuch kann auch mit einem Voltmeters statt eines Messmotors
durchgeflihrt werden. Die messbare Spannung liegt je nach Ethanol-Konzentration
zwischen 300 mV und 400 mV. Statt Ethanol kann auch Glucose verwendet werden. Mit
Glucose sind Spannungen um 800 mV messbar. Ein qualitativer Vergleich der
,Energieinhalte* von Ethanol zu Glucose ist denkbar. Der Versuch kann auch als
qualitative Konzentrationszelle durchgeflhrt werden, indem zusatzlich in der Luft-Halbzelle
Ethanol aufkonzentriert wird bis sich die Rotationsrichtung des Messmotors umkehrt.
Leider lassen sich dabei keine Spannungen in Ubereinstimmung mit der Nernst'schen
Gleichung messen, da sich vermutlich Mischpotentiale und Lokalelemente mit dem Luft-
Sauerstoff ausbilden.

Dass sich aus Frichten, Trinkalkohol und sogar stark zuckerhaltigen Erfrischungs-
getranken Elektrische Energie freisetzen Iasst kann nun zu folgenden Fragen flihren:
Woher genau kommt die bei den Reaktionen freigesetzte Energie und Iasst sich vorher-
sagen wie viel Energie eine theoretische Galvani’'sche Zelle liefert wiirde?

A Mit 100%iger Sicherheit lasst sich das nicht klaren, da durch die geringe Stromstérke keine
Produkte der Redoxreaktion analysiert werden kénnen. Das Standardpotential (Ethanol/Ethanal;
pH 14) liegt theoretisch bei etwa -0,60 V. (nach [Berg 2007])
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Quantitative Beziehungen

Ziel dieses dritten Konzeptbausteins ist es, den Schilern auf einem maglichst kurzen Weg
die wichtigsten, theoretischen Grundlagen zu vermittelt, um einfache, potentiometrische
Berechnungen anstellen zu konnen. Dabei wird groitmoglicher Wert auf das Verstandnis
der prinzipiellen Zusammenhange gelegt. Desweiteren wird den Schilern eine Berech-
nungshilfe, die elektrochemische Standardspannungsreihe, erlautert. Sie taugt jedoch nicht
nur zu Berechnungen, sondern ist ein Instrument zur Beurteilung vielféltiger, chemischer
Situationen in folgedessen sich zahlreichen Anknipfungspunkten fur den weiterfihrenden
Chemieunterricht bieten. Um jedoch die Uberschaubarkeit dieses Konzeptbausteins und
den ,roten Faden® nicht zu gefahrden, werden sie nur kurz skizziert. Ebenso kann auf
notwendige Anwendungsibungen der vermittelten Rechenwege nicht eingegangen
werden. Es folgen jedoch kurze Hinweise an entsprechender Stelle.

Da die Elektrochemie ein Teilgebiet der Thermodynamik ist, das sich ausschlieRlich mit
Elektrolyten beschaftigt, ist es zum wirklichen Verstandnis elektrochemischer Zusammen-
hange unvermeidbar, dass auch thermodynamische Grundlagen vermittelt werden. Dazu
gehdren vor allem wenige einfache internationale Konventionen und die Unterscheidung
,thermodynamischer Energieformen wie z.B. Enthalpie und Freie Enthalpie. Diesen evtl.
Mehraufwand im Themengebiet ,Elektrochemie® spart man dafir im sich anschlieRenden
Unterrichtsthema ,allgemeine Thermodynamik®. Insgesamt wére es aus Sicht des Autors
sinnvoller die Elektrochemie curricular hinter die allgemeine Thermodynamik zu stellen.

Verwendete Formelzeichen

Formelzeichen Bezeichnung im Konzept Einheit alternative Formelzeichen
(alternative Fachbezeichnung) in der Fachliteratur
n Stoffmenge mol
NFU Stoffmenge der Formelumsatze mol
Ne Elektronenstoffmenge mol
Q Ladungsmenge C
F Faraday-Konstante C/mol
AG Freie Reaktionsenthalpie J |ARG AGR AGR
AG molare Freie Reaktionsenthalpie | J/imol ﬁgf AGn BeGr ARG
AG® Freie Standardreaktionsenthalpie J  |ARG® AGR® ArGo
o molare Freie o 0
AG Standardreaktionsenthalpie Jimol \ARG®  ARG®m  ArGo
G Freie Bildungsenthalpie J |AG AsG AGr AGf
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G° molare Freie Jimol ArG® NAsG® AsG® AGYP
Standardbildungsenthalpie AGf,
W Energie J |E
U Zellspannung V |AE
ue Standardzellspannung V |AE° AE°
E Halbzellenpotential V |E ¢ ¢
E° Standardhalbzellenpotential V' |Eo Ewo E° @0 £

z Ladungszahl -

Anzahl der Ubertragenen Elektronen | .

ZR bei einem Formelumsatz
Mez* Metallion mit der Ladung z -
AS° molare Standardreaktionsentropie |[J/molK|ArRS® ArS°m  ArSo

Notwendige Vorkenntnisse der Schiiler fiir diesen Konzeptbaustein

1. Voraussetzung: Damit die Schiler den vorliegenden Konzeptbaustein durchdringen
kénnen, sollten einige notwendige Grundlagen aus dem vorherigen Chemie- und
Physikunterricht verstanden sein, ggfs. vorher aktiviert werden. Dazu gehort das
Energiediagramm zur Darstellung der Energieumwandlung chemischer Reaktionen. Es
wird meistens im Zusammenhang mit der ,Einflihrung der chemischen Reaktion* in Klasse
7 spatestens 8 vermittelt und kann im einfachsten Falle und ohne Aktivierungsenergie wie
folgt aussehen (siehe Abb. 68).

exotherme Reaktion endotherme Reaktion
chemische chemische
Energie A Energie )
Ausgangsstoffe 1 Endstoffe
frei werdende aufgenommene
Energie Energie
Endstoffe Ausgangssfoffe
-
Reaktionsverlauf Reaktionsverlauf

Abbildung 68: Energiediagramme nach [Chemie heute T1, S. 73] und [Chemie 8 MV Gym, S. 132 ff]

Den Schilern sollte in Erinnerung gerufen werden, dass jeder Stoff Chemische Energie in
sich speichert. Anhand des bekannten Energiediagramms kann abgeleitet/wiederholt
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werden, dass sich die bei einer chemischen Reaktion aufgenommene oder abgegebene
Chemische Energie (Chem. Energie) als Differenz rechnerisch ermittelt Iasst.

Chem. Energie (Reaktion) = Chem. Energie (Endstoffe) — Chem. Energie (Ausgangsstoffe) 25

Dass immer die Energie der Ausgangsstoffe von der der Endstoffe subtrahiert wird, wurde
vor vielen Jahrzehnten mit der Absicht der globalen Einheitlichkeit der Berechnungen
international festgelegt (siehe 1. Konvention unten) und fluhrt automatisch dazu, dass fir
exotherme Reaktionen negative Energiewerte und flr endotherme Reaktionen positive
Werte ermittelt werden.

1. Konvention:
Der Anfangszustand wird immer vom Endzustand subtrahiert. (,,Ende minus Anfang*)
nach [Chemie 8 MV Gym, S. 132; 134]

2. Voraussetzung: Eine weitere wichtige Voraussetzung zum Verstandnis dieses Kon-
zeptbausteines ist das kombinierte Faraday'sche Gesetz. Es wurde bereits im 1.
Konzeptbaustein (Versuch 18) ausflihrlich erarbeitet.

Q=n-z-F

Ausgeschrieben kann es wie folgt lauten: Die physikalische Ladungsmenge (Q) einer
Stoffmenge (n) geladener Teilchen (z.B. Anionen, Kationen oder Elektronen) ist das
Produkt dieser Stoffmenge und der Ladungs(an)zahl (z), die jedes einzelne Teilchen tragt,
multipliziert mit dem ,Umrechnungsfaktor von ,Chemie auf Physik” der Faraday-Konstante
(F). Das Faraday’sche Gesetzt dient ganz allgemein der Umrechnung von Ladungs-
stoffmenge (n - ) in Ladungsmenge (Q).

3. Voraussetzung: Die Schiler missen die Bedeutung der elektrischen Spannung im
Physikunterricht verstanden haben.

Die elektrische Spannung gibt sinngemaB an, wie viel Energie Elektronen in einem
Stromkreis haben.

U=

W Energie _ Energie Energie
Q Ladungsmenge 624108  Elektronenmenge

% nach [Chemie 8 MV Gym, S. 132; 134]
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Daraus folgt, dass mit einer Spannungsmessung eigentlich eine Energiemenge gemessen
wird. Man konnte zu Erklarungszwecken auch Spannung 2 ,Elektronenenergie 2
formulieren. Diese von Galvani'schen Zellen freigesetzte Spannung (,Elektronenenergie*)
wurde z.B. mit Hilfe des Messmotors (, oder jedes anderen Elektromotors) in deutlich
sichtbare Bewegungsenergie umgewandelt (siehe Versuch 28, 2. Konzeptbaustein).

Sind die drei beschriebenen Voraussetzungen auf Schilerseite gegeben, steht der
erkenntnisreichen Bearbeitung des folgenden Konzeptbausteines nichts mehr im Wege.
Dabei ist zu beachten, dass die Kapitel 14 und 15 die Grundlagen der elektrochemischen
Energetik thematisieren, und zwar in einem Umfang, der aus Sicht des Autors fiir einen
Kurs auf grundlegendem Niveau (Grundkurs) vollkommen ausreichend ist. Vertiefende
Kenntnisse, wie sie einem Kurs auf hoherem Niveau (Leistungskurs) entsprechen, werden
in den Kapiteln 16 und 17 behandelt.

2% Der Begriff ,Elektronenenergie” wird in diesem Konzept nicht im physikalisch definierten Sinn verwen-
det. Vielmehr dient er als Verstandnis erleichterndes Synonym fiir die elektrische Spannung.
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14. Auf VON HELMHOLTZ' Spuren

Der in diesem Kapitel dargestellte, konzeptionelle Gang ist eine gekUrzte Variante des von
MELLE [Melle, Diss., 1993, S. 91ff], [Melle 1993] vorgeschlagenen und dem historischen
Erkenntnisweg von HERMANN VON HELMHOLTZ nachempfundenen Weges zur Einfiihrung
der Freien Enthalpie. (historisch-problemorientiertes Unterrichtsverfahren [Jansen 1986])
MELLE erarbeitet mit inrem Weg die Grundgrofien und Grundgesetze der Thermodynamik
wie z.B. die Enthalpie, die Freie Enthalpie, die Entropie und die Gibbs-Helmholtz-
Gleichung mit Hilfe kalorimetrischer und elektrochemischer Messungen auf Leistungs-
kursniveau. [Melle, Diss., 1993, S. 43] Im Unterschied dazu soll im vorliegenden,
elektrochemischen Kontext lediglich die Freie Enthalpie von der Chemischen Energie?,
maglichst einfach, kurz und ohne die den Schiilern bis dahin meist unbekannte
kalorimetrische Grundgleichung, abgegrenzt werden, um mit dieser GroRe rechnen zu
konnen. Die Freie Enthalpie wird weder in Hinblick auf Reaktionsrichtungen noch im
Zusammenhang mit der Gibbs-Helmholtz-Gleichung interpretiert. Aus diesen Grinden
enthalt das vorliegende Kapitel nur zwei stark vereinfachte, der vier zu diesem Zweck von
MELLE vorgeschlagenen, Experimente. So wurde z.B. die kalorimetrische Messung auf
eine einfache Temperaturmessung reduziert. Der prinzipielle Erkenntnisweg ist jedoch
dem von MELLE &hnlich.

Uberleitung zu Versuch 37: Ausgehend von der dritten Voraussetzung (elektrische
Spannung) bietet sich eine Anknlpfungsmdglichkeit, um in das Thema ,Quantitative
Beziehungen® einzusteigen. Nach einer kurzen Rekapitulation der behandelten
Galvani'schen Zellen (2. Konzeptbaustein) und deren sehr unterschiedlich hohen Zellspan-
nungen (,Elektronenenergien®), kann nun im Sinne eines problemorientierten Unterrichtes
zusammen mit den Schiilern folgende erste Fragestellung sinngemaR formuliert werden:

Einstiegsfrage: Woher bekommen die Elektronen die Energie?

Die Untersuchung startet mit der den Schiilern bekannten Zink-Kupfer-Reaktion (Versuch
26a). Der Lehrer gibt jedoch vor, dass der Versuch statt mit einem Zinkblech, wie im
bekannten Versuch, mit fein zerteiltem Zinkpulver durchzufiihren ist. Dadurch soll ein
Effekt ,sichtbar* werden, der bis jetzt kaum beobachtet werden konnte. (hohe
Erwartungshaltung schiiren — Motivation)

za Der Begriff ,Chemische Energie* ist in der Schulchemie sehr weit verbreitet, hat aber in der
Thermodynamik keine Bedeutung. Er wird in der Schulthermodynamik meist sinngemaR mit
Enthalpie (AH) Ubersetzt.

2 Die Elektrochemie wird fast jedem Bundesland vor der Thermodynamik unterrichtet.
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Versuch 37: Die direkte Reaktion von Zinkpulver und Kupfer(ll)-lonen
nach [Melle 1993, S. 92]

Gerate: 2 40-mL-Schnapsbecher aus Kunststoff (alternativ 1 50-mL-Becherglas), Digital-
thermometer mit mind. einer Nachkommastelle (Das Thermometer sollte auch fiir den
Folgeversuch geeignet sein.)

Chemikalien: Kupfer(ll)-chlorid-Losung ¢(CuCl2) = 1 mol/L, Zinkpulver

Durchfihrung: 10 mL einer Kupfer(ll)-chlorid-Losung werden in einen Schnapsbecher
gegeben, der zur besseren Isolierung in einem weiteren Schnapsbecher steht. In die
Lésung wird ein Digitalthermometer getaucht und die Anfangstemperatur der Lésung
gemessen und notiert. AnschlieBend werden ca. 15 g Zinkpulver hinzugegeben, die
Losung mit einem Temperaturmessfuhler gerlihrt und die maximale Temperatur bestimmt.
Ist die Messung beendet, kann der innere Becher herausgehoben und die Temperatur von
aufen mit der Hand geflhlt werden.

Beobachtung: Die Anfangstemperatur betrug ca. 20 °C. Nach Zugabe des Zinkpulvers
stieg die Temperatur auf ca. 65°C an.

Deutung: Bei der Redoxreaktion zwischen Zink und Kupfer(ll)-lonen wird freiwerdende
Chemische Energie in Warmeenergie umgewandelt, wodurch sich die Temperatur der
Losung erhoht. Die Reaktionsgleichung kennen die Schiler bereits aus dem 2.
Konzeptbaustein.

Zn + Cu2t — Zn?* + Cu ; exotherm (Warmeenergie)

Praktische Hinweise: Um die Ergebnisse dieses Versuches mit denen des nachfolgenden
Versuches vergleichen zu konnen, sollte das gleiche Thermometer verwendet werden.

Der Versuch kann auch mit Kupfer(ll)-sulfat-Lésung durchgeflihrt werden. Da aber die
Realkonzentration (Aktivitat) einer 1-mol/L-konzentrierten Kupfer(ll)-sulfat-Losung mit 0,04
mol/L deutlich kleiner als die einer 1-mol/L-konzentrierten Kupfer(ll)-chlorid-Lésung mit
0,66 mol/L ist, ist auch die Reaktionsgeschwindigkeit mit Kupfer(ll)-sulfat-Ldsung viel
kleiner und der exotherme Charakter der Reaktion nicht so deutlich wie mit Kupfer(ll)-
chlorid-Lésung.

Uberleitung zu Versuch 38: Die Beobachtungen des Versuches 37 kdnnen die Schiiler
uberraschen, vor allem weil sie diese Reaktion schon kennen und man eine so deutliche
Temperaturerhdhung eigentlich nicht Ubersehen kann. Um zu Uberpriifen ob diese
Erwarmung wirklich Gbersehen wurde, untersuchen die Schuler nochmal die gleiche
Reaktion als Galvani’sche Zelle.
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Versuch 38: Die getrennte Reaktion von Zink und Kupfer(ll)-lonen (Daniell-Zelle)
(8hnlich Versuch 27a: Zink-Kupfer-Zelle mit Trennwand)

Gerate: 50-mL-Becherglas, 2 Kabel mit Klemmen, Kupferblech, Zinkblech, Leichtlauf-
elektromotor, Voltmeter, Pappe, Schere, Digitalthermometer mit mind. einer Nachkomma-
stelle

Chemikalien: Kupfer(ll)-chlorid-Losung ¢(CuClz) = 1 mol/L, Zinkchlorid-Losung ¢(ZnClz) =
1 mol/L

Durchfiihrung: Zwei ineinander gestellte Plastik-Schnapsbecher (40 mL) werden durch
eine passend geschnittene Pappe in zwei Raume geteilt. In eine Seite werden 10 mL
Kupfer(ll)-chlorid-Lésung gegeben und schnell danach in die andere Zinkchlorid-Losung.
Anschliefend werden ein Kupferstab in die Kupfer(ll)-chlorid- und ein Zinkstab in die
Zinkchlorid-Losung-Losung gestellt.

Beide Stabe werden erst mit einem Voltmeter und anschlieBend mit einem Leichtlauf-
elektromotor verbunden. Gleichzeitig wird die Temperatur der Lésungen mit einem Digital-
thermometer gemessen.

Beobachtung: Die Spannung betrégt ungefahr 1,1 V und der Rotor des Leichtlauf-
elektromotors dreht. Die Temperatur der Lésungen andert sich langsam um ca. 0,5 °C.
Die Kupferelektrode Uberzieht sich mit einem braunen Metallbaum.

Deutung: Die Reaktion ist die gleiche wie im vorherigen Versuch. Diesmal wird die
freiwerdende Chemische Energie in zwei Energieformen umgewandelt, in wenig
Warmeenergie und in viel ,Elektronenenergie* (Spannung).

Zn + Cu2* — Zn?* + Cu ; exotherm (wenig Warmeenergie, viel ,Elektronenenergie*)

Zusammenfassung und Schlussfolgerungen aus Versuch 37 und 38: Versuch 37
zeigt, dass die Zink-Kupfer-Reaktion exotherm ist. Chemische Energie wird dabei in
Warmeenergie umgewandelt. In Versuch 38 findet die gleich Zink-Kupfer-Reaktion mit dem
Unterschied statt, dass diesmal die freiwerdende Chemische Energie in wenig
Warmeenergie und viel ,Elektronenenergie“ umgewandelt wird. Die Schiiler kdnnen daraus
schlussfolgern, dass die freiwerdende Chemische Energie in verschiedene Energien
umgewandelt werden kann und dass sogar ein Energiemix moglich ist.

n Fir die Erwarmung von 20 mL Reaktionsldsung steht rechnerisch eine Energie von ca. 55 J zur
Verfligung (ArRS®-T = ARH® - ARG® ; ° = molare StandardgréRe; Formelumsatz = 0,01 mol). Geht
man naherungsweise davon aus, dass die Reaktionsldsung die Dichte (1g/mL) und die spezifische
Wérmekapazitat (4,2 J/gK) von Wasser hat, dann misste sich die Reaktionslésung um ca. 0,65 °C
erwarmen. Die Erwarmung wird durch die in die Lésung hineinragenden Metallteile verringert
(Warmeabfuhr) und durch die elektrische Widerstandwéarme (lonenreibung) erhdht. Praktisch stellt
sich je nach Versuchsaufbau ein Wert zwischen 0,2 °C und 0,5 °C ein.
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Die Natur der Chemischen Energie

Um 1847 begann der Naturforscher HERMANN LUDWIG FERDINAND VON HELMHOLTZ die Zink-
Kupfer-Reaktion und viele weitere Reaktionen zu untersuchen. Er stellte in funfundreillig-
jahriger mihsamer Arbeit fest:

Die Aufteilung der Chemischen Energie

Die freiwerdende Chemische Energie einer Reaktion setzt sich immer aus zwei Teilen
zusammen. Ein Teil kann frei in verschiedene Energieformen umgewandelt werden (Freie
Reaktionsenthalpie, AG). Der andere Teil ist an die Umwandlung in Warmeenergie gebunden
(Gebundene Warmeenergie). 30

Schreibt man diesen Zusammenhang als mathematische Gleichung konnte das wie folgt
aussehen:

Freie Reaktionsenthalpie
Warmeenergie oder
Lichtenergie oder
,Elektronenenergie*

freiwerdende Che. Energie = + Gebundene Warmeenergie 3

Misst man die GroRe der Teile der freiwerdenden Chemischen Energie verschiedener
Reaktionen, dann kann man feststellen, dass die freiwerdende Energiemenge und die
GroRen ihrer Anteile sehr stark variieren kdnnen (siehe Abb. 69).

4| Anteile der freiwerdenden Chemischen Energie verschiedener Reakhonen

0O Gebundene Warmeenergie
O Freie Reaktionsenthalpie

39000
—
£3000
32000
. .530
1 2

Reakhnn

Abbildung 69: Anteile der freiwerdenden Chemischen Energie bei verschiedenen Reaktionen; alle
Zahlenwerte haben die Einheit J/mol(ru) ; Die Zahlenangaben haben nach der 1. Konvention (siehe oben)
ein negatives Vorzeichen.

30 Interpretation des Autors der historischen Formulierung nach [Melle, Diss., 1993, S. 107]
31 Dahinter steckt natlirlich die Gibbs-Helmholtz-Gleichung: ArRH = ARG + TARS
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Reaktionen:
1. Zn+Cu? — Zn2*+Cu
2. In+2Ag* — Znz+2Ag
3. Zn+Pb¥* —Zn2*+Pb
4. Cu+2Agt — Cu? +2Ag
5. Pb+2Ag* — PbZ +2Ag
6. Zn+2Br — Zn?+Br,

7

. In+2 > Zn%+

Die beobachteten Energieumwandlungen der Versuche 37 und 38 konnen mit Hilfe dieser
Erkenntnisse erklart werden:

Die freiwerdende Chemische Energie der Zink-Kupfer-Reaktion (1. Rkt.) hat nur einen sehr
kleinen Teil an Gebundener Warmeenergie, aber eine groe Freie Reaktionsenthalpie
(siehe Abb. 69). In Versuch 37 wurden beide Energieteile als Warmeenergie abgegeben,
welche die Losung stark erwarmte. Dagegen wurde in Versuch 38 die relativ grofle Freie
Reaktionsenthalpie in ,Elektronenenergie* (Spannung) umgewandelt und nur die kleine
Gebundene Warmeenergiemenge flihrte zu einer leichten Erwarmung der Losung.

Stellt man den Schiilern die Frage: ,Welche der in Abb. 69 dargestellten Reaktionen ist am
besten fiir die Erzeugung einer hohen Spannung geeignet?*, sollte die Antwort ,Reaktion
6 lauten, denn sie hat die groRte Freie Reaktionsenthalpie. 3.

An diesem kleinen Beispiel zeigt sich sehr deutlich, dass allein die Freie
Reaktionsenthalpie flir die Elektrochemie von groRer Bedeutung ist, da nur sie in
,Elektronenenergie“ umgewandelt werden kann.

Riickgriff auf die Einstiegsfrage: Die Schiler sollten nun in der Lage sein die
Einstiegsfrage, ,,Woher bekommen die Elektronen die Energie?” zu beantworten.

Antwort: Die Elektronen bekommen ihre Energie durch Umwandlung der Freien
Reaktionsenthalpie (Formelzeichen AG). Sie ist neben der Gebundenen Warmeenergie ein
Teil der freiwerdenden Chemischen Energie von Reaktionen und ist im Gegensatz zur
Gebundenen Warmeenergie frei in andere Energieformen umwandelbar.

Berechnung von Standardzellspannungen

Die Schiler konnen in Abbildung 69 gut erkennen, dass sich die Freien Reaktions-
enthalpien verschiedener Reaktionen in ihrer GroRe sehr stark unterscheiden. Es gibt

32 Reaktion 6 wirde mit 1-molaren Ldsungen eine Zellspannung von etwa 1,8 V zeigen.
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demnach gut und schlecht geeignete Reaktionen flr leistungsstarke Batterien. Die
Erfahrungen der Fruchtspannungsreihe und des Zellenbaus aus Alltagsmaterialien (2.
Konzeptbaustein) haben gezeigt, dass es sehr mihsam sein kann solche Reaktionen mit
maglichst hoher Zellspannung zu finden. Die Kombinationsmaéglichkeiten von Reaktions-
partnern sind schier unendlich und man braucht die Chemikalien, die entsprechenden
Elektroden, die Elektrolytbricken, die Messgerate und so weiter. Deshalb sollte den
Schilern verstandlich sein, dass man schon frih dazu Ubergegangen ist, die
Zellspannungen von Galvani'schen Zellen zu berechnen, um herauszufinden welche
Zellen sich zu bauen lohnen.

Die Herangehensweise an die Berechnung der Zellspannung kann man sich als, der
Entstehung der Zellspannung in der Galvani'schen Zelle, nachempfunden vorstellen.

Berechnung der Zellspannung

Die Zellspannung ist das Ergebnis der Ubertragung von Freien Reaktionsenthalpie (AG) auf
die bei der Reaktion ausgetauschte Elektronenmenge (Ladungsmenge Q). Mathematisch
formuliert sieht das wie folgt aus:

.86, AG
" Q " ausgetauschte Elektronenmenge

Fachlicher Hinweis: Das Minus-Zeichen wurde 1953 von Elektrochemikern in Stockholm
beschlossen [deBethune 1955]. Es ist die Folge der Festlegung, dass Zellspannungen
immer positiv sein sollen. Da nach der 1. Konvention freiwerdende Energien ein negatives
Vorzeichen haben, waren Zellspannungen sonst immer negativ. Sollte die errechnete
Zellspannung doch einmal negativ sein, bedeutet das nur, dass die Anschlusse des
Voltmeters gewechselt werden mussen.

Berechnung der Standardzellspannung im Detail am Beispiel der Zink-Kupfer-
Reaktion

a) Die Reaktionsgleichung:

Anode: n > 7Zn** +2¢e Oxidation
Katode: 2e +Cu* > Cu Reduktion
Gesamtreaktion: Zn + Cu?* — Zn?* + Cu Redoxreaktion

b) Die ausgetauschte Elektronenmenge (als Ladungsmenge Q):
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Jedes Mal, wenn die oben stehende Gesamtgleichung ablauft, also ein Zink-Atom
zu einem Zink-lon oxidiert und ein Kupfer-lon zu einem Kupfer-Atom reduziert
wird, werden dazu 2 Elektronen ausgetauscht. Lauft die Reaktion 100-mal ab
werden 200 Elektronen ausgetauscht. Lauft die Reaktion 1-mol-mal ab, also
6-1023-mal, werden 1 mol - 2 Elektronen ausgetauscht. Die Zahl der Reaktions-
ablaufe wird fachsprachlich als ,Formelumsatz® (nru) in der Einheit [mol] ange-
geben.®

Formelumsatz (nru) - Ladungszahl (z) = ausgetauschte Elektronenmenge (ne)

NFU " Z=Ne

Beispiele: Reagieren 1,5 mol Zink mit 1,5 mol Kupfer(ll)-lonen nach folgender
Reaktionsgleichung: Zn+Cu¥*—>2Zn?+Cu ;z=2 ,dann lauft die
Reaktion 1,5-mol-mal ab, nru = 1,5 mol. Die ausgetauschte Elektronenmenge ist
entsprechend ne = 1,5 mol - 2 = 3 mol.

Reagieren dagegen 1,5 mol Zink mit 1,5 mol Silber-lonen nach folgender
Reaktionsgleichung: Zn+2 Agt — Zn2*+2Ag ;z=2 |, findet die Reaktion
nur 0,75-mol-mal statt, weil pro Reaktion 2 Silber-lonen notwendig sind, nry = 0,75
mol. Zink liegt mit 0,75 mol im Uberschuss vor. Die ausgetauschte
Elektronenmenge ist entsprechend ne = 0,75 mol - 2 = 1,5 mol.

Da die Elektronenmenge, wie bereits erklart wurde (Versuch 18, 1. Konzept-
baustein), als Ladungsmenge Q angegeben wird, muss sie mit Hilfe der Faraday-
Konstanten F umgerechnet werden.

nru-z-F=Q (kombiniertes Faraday’sches Gesetz)
Flgt man diese Berechnung in die obige Gleichung ein ergibt sich:

AG_ AG
Q nFU'Z'F

In Tabellenwerken wurde AGIng, schon zu AG zusammengefasst. Das ,~
bedeutet demnach, dass es sich nun um die Freie Reaktionsenthalpie von 1 mol
Formelumsatzen handelt, man spricht von der ,molaren Freien Reaktions-
enthalpie“ AG mit der Einheit J/mol. Weil die molare Freie Reaktionsenthalpie, wie
viele andere GroRen, fir Elektrochemiker von grofter Bedeutung ist, muss sie
international vergleichbar sein. Dazu wurde festgelegt, dass sie Uberall auf der
Welt unter gleichen Versuchsbedingungen gemessen wird.

33

Wichtig: Es wurde vereinbart, dass der Formelumsatz immer die Reaktion mit der kleinsten,
ganzzahligen Stdchiometrie ,zahlt*, also:
Zn+ Cu?* — Znz* + Cu nicht 2Zn+2Cu*—>2Zn?*+2Cu !
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2. Konvention: (Die Standardbedingungen)

Die Messungen werden bei einer Temperatur von 25 °C und bei normalem
Luftdruck (1 atm, Atmosphére) durchgefiihrt. Alle beteiligten lonen werden als 1-
mol/L-konzentrierten lonen-Losungen verwendet 3¢ und sollten Gase wie
Wasserstoff an der zu vermessenden Reaktion beteiligt sein, so sollen diese statt
der Luft einen Druck von 1atm haben. Alle Messwerte, die bei diesen
sogenannten Standardbedingungen ermittelt werden, werden mit einem ,°“
gekennzeichnet und heifen Standardwerte.

Standardbedingungen: T =25 °C; p =1 atm; ¢ =1 mol/L

Misst man die molaren Freien Reaktionsenthalpie AG bei Standardbedingungen,
wie es die 2. Konvention vorschreibt, dann andert sich ihre Bezeichnung in
,molare Frei Standardreaktionsenthalpie“ AG® (mit der Einheit J/mol). Setzt man
diese in die obige Zellspannungsberechnung ein, erhalt man folgende, endgiiltige
Gleichung:

AG®  Freie Standardreaktionsenthalpie

U= = ausgetauschte Elektronenmenge

Die Zellspannung U wird durch die molare Freie Standardreaktionsenthalpie zur
Standardzellspannung U°.

Die molare Freie Standardreaktionsenthalpie fiir die Umsetzung von Kupfer-lonen
mit Zink kann Abbildung 69 (siehe S. 17) entnommen werden und betragt AG® = -
213000 J/mol.

Die Ldsung:
(213000 J/mo|)_1 0 J_1 0V
©296500C/mol ' C

Baut man aus der Zink-Kupfer-Reaktion eine Galvani'sche Zelle, wie es im 2.
Konzeptbaustein ausflihrlich getbt wurde, und verwendet Kupfer(ll)- und Zink-
lonen-Ldsungen mit einer Konzentration von 1 mol/L, wie es die 2. Konvention
vorschreibt, dann misst man bei 25 °C an den Elektroden eine Standard-
zellspannung von 1,10 V.

34

Genaugenommen miissen die lonen in Losung eine Einzelionenaktivitat von 1 mol/L aufweisen.
Didaktisch reduziert kann jedoch von der Konzentration gesprochen werden.
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Didaktische Anmerkung: Zur Bestatigung der Rechnung sollte abschlieend eine
Standard-Daniell-Zelle aufgebaut und die Zellspannung demonstriert werden. Die Stan-
dardbedingungen fordern, dass auch die Zink-Elektrode in einer Zink-lonen-Lésung 1-
molarer Konzentration steht. Die Notwendigkeit dieser Forderung und die Funktion der
Zink-lonen-Losung werden evtl. zu Schulerfragen flhren. Den Schulern kann dann erklart
werden, dass die Halbzellen-Losungen noch Gegenstand eingehender Untersuchungen
sein werden und an dieser Stelle zu weit flihren wiirden (Anknipfungsmdglichkeit an
Kapitel 16. Konzentrationsabhangigkeit des Halbzellenpotentials).

Die Berechnung der Standardzellspannung sollte unbedingt geubt werden, um die
Rechnung und die Uberlegungen dahinter zu festigen. Die Werte fiir AG® miissen noch
vorgegeben werden. Sie kénnen z.B. Abbildung 69 entnommen werden.

Berechnung der molaren Freien Standardreaktionsenthalpie

Fur Galvani'sche Zellen konnen im Prinzip alle denkbaren Redoxreaktionen verwendet
werden. Fiir wenige Reaktionen ist AG® in Fachblichern gegeben. Mit AG® ist es leicht die
Standardzellspannung von Galvani‘schen Zelle zu berechnen, aber wie kann AG® fir die
Reaktionen ermittelt werden deren Werte nicht tabelliert sind? Dieser Frage wird nun
nachgegangen.

Die Schiiler wissen bereits, dass jeder einzelne Stoff Chemische Energie in sich ,tragt*
(Voraussetzungen 1). Es sollte sie daher nicht Giberraschen, dass sich auch diese aus zwei
Teilen, der Freien Enthalpie und der Gebundenen Wé&rmeenergie, zusammensetzt.
Bestimmt man die Freie Enthalpie eines Mols eines einzelnen Stoffes bei Standard-
bedingungen (2. Konvention) erhalt man die ,molare Freie Standardbildungsenthalpie® G°
dieses Stoffes in der Einheit J/mol. Sie wurde von vielen Feststoffen, lonen-Losungen und
Gasen bestimmt und tabelliert (siehe Tabelle 6).

Stoff G°/ Jimol
Cu 0
Cuz
in 1-mol/L-konzentrierter, wassriger Losung 65500
Zn 0
Zn2+
in 1-mol/L-konzentrierter, wassriger Losung 147100
Ag 0
Ag*
in 1-mol/L-konzentrierter, wassriger Losung 77100

Tabelle 7: molare Freie Standardbildungsenthalpien ausgewahlter Stoffe [Handbook, S. 5-66] 3%

% Die molaren Freien Standardbildungsenthalpien der Elemente wurden nach einer Konvention
0 J/mol gesetzt.
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Um die molare Freie Standardreaktionsenthalpie AG® beliebiger Reaktionen zu berechnen,
muss nach der 1. Konvention nur die Differenz der molaren Freien Standardbildungs-
enthalpien der Reaktionsprodukte und der Reaktionsedukten gebildet werden.
1. Beispiel: Zn + Cu?* — Zn2t + Cu
AG® = G°(Produkte) — G°(Edukte)
AG® = [G®°(Zn?*) + G%(Cu)] — [G°(Zn) + G°(Cu?*)]

AG® = [-147100 J/mol + 0 J/mol] — [0 J/mol + 65500 J/mol]

AG® = - 212600 J/mol

Wichtige Rechenregel:

Die Stochiometrie wird von der Reaktionsgleichung direkt in die Rechnung iibertragen.

2. Beispiel: Zn+2Agt —> Zn?* + 2 Ag
AG® = [G°(Zn?*) +2 G°(Ag)] — [G°(Zn) +2 G°(Ag*)]
AG® = [-147100 J/mol + 0 J/mol] — [0 J/mol + 154200 J/mol]

AG® = - 301300 J/mol

Didaktische Anmerkung: Die Berechnung der molaren Freien Standardreaktionsenthalpie
sollte unbedingt an einigen Beispielen gelibt werden. Den Schiilern kénnten Reaktions-
gleichungen vorgegeben werden, deren Standardzellspannungen sie unter Zuhilfenahme
eines Tafelwerkes 36 selbstandig berechnen. Die Reaktionen kénnten im besten Falle so
gewahlt werden, dass die Schiler anschlieBend in Kleingruppen ihre Ergebnisse praktisch
uberprifen kdnnen.

36 Eine sehr ausflihrliche Zusammenstellung molare Freie Standardbildungsenthalpie-Werte findet
sich unter [Job-Stiftung]. In der dortigen Liste werden ,chemische Potentiale (u)* von 1300
Reinstoffen und 1-molaren, reinen, wassrigen Losungen angegeben. Diese chemischen Potentiale
fur Reinstoffe und 1-molaren Losungen sind thermodynamisch exakt gleich den molaren Freien
Standardbildungsenthalpien und kdnnen flir entsprechende Rechnungen genutzt werden.
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Die Berechnung der molaren Freien Standardreaktionsenthalpie wird traditionell nicht in
der Schul-Elektrochemie praktiziert. Trotzdem ist sie an dieser Stelle keine Zeit-
verschwendung. Im schlimmsten Falle ist sie nur eine Vorwegnahme dessen, was im
darauffolgenden Themengebiet ,allgemeine Thermodynamik® sowieso durchexerziert wird.
Doch zusatzlich konnen Schiler durch diese kleine* Vorwegnahme die Standard-
zellspannungen beliebiger Galvani'scher Zellen (auch auferhalb der Standardspan-
nungsreihe!) auf einem relativ transparenten Weg berechnen.

Fachlicher Hinweis: Die Standardzellspannung ist Teil der Nernst'schen Gleichung zur
Berechnung der konzentrationsabhangigen Zellspannung:

0,059V c(Cu®)

u = u° g
+
2 Yezn®
\_Y_) - J
Vv
Zellspannung bei Korrektur fiir Nicht-

Standardbedingungen Standardbedingungen

Die Schiiler sind nun in der Lage, aus der ,molaren Freien Standardreaktionsenthalpie*
(AG®) auf einfachste Weise die Standardzellspannung (U°) beliebiger Zellen zu
berechnen, womit bereits der erste Teil der Nernst'schen Gleichung ,steht* und was fir
Grundkurse aus Sicht des Autors vollkommen ausreichend ist. Der zweite ,Korrektur‘-Teil
wird im 16. Kapitel erarbeitet und ist vom Autor flir Kurse auf hdherem Niveau
(Leistungskurs) gedacht.

Im Folgenden wird gezeigt, wie die Berechnung der Standardzellspannung noch weiter
vereinfacht wurde.
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15. Wenn’s mal schnell gehen muss - die Standardspannungsreihe!

Nachdem die Berechnung von Standardzellspannungen einiger ausgewahlter
Galvani'scher Zellen geiibt wurde, haben die Schiler erfahren wie zeitaufwendig diese
Rechnungen sein konnen. Vor allem dann, wenn die notwendigen molaren Freien
Standardbildungsenthalpien erst miihsam in Tabellenwerken oder dem Internet gesucht
werden mussen. In diesem Kapitel wird den Schulern eine weitere Vereinfachung der
Berechnung von Standardzellspannungen nahe gebracht, die dariber hinaus viele
wichtige Informationen enthalt.

Der Einstieg konnte ein kleiner Wettbewerb sein, in dem die Standardzellspannung einer
vorgegebenen Galvani'schen Zelle in Partnerarbeit auf Zeit berechnet wird. Wenn die
geforderte Reaktionsgleichung erst ausgeglichen, dann die Ladungszahl z bestimmt und
die entsprechenden Standardenthalpien nachgeschlagen werden missen, dann wird die
Berechnung mehrere Minuten dauern. Anstatt dann die Losung zu verkinden, kdnnte die
,Natur® der Schiedsrichter sein, indem die Zellspannung real demonstriert und mit den
errechneten Werten verglichen wird. Das schnellste, richtige Ergebnis gewinnt nattirlich.
Am Ende des Kapitels konnte ein erneuter Wettkampf, mit wahrscheinlich deutlich
schnelleren Ergebnissen, stattfinden. Den Schiler sollen auf diese Weise die Bemihungen
der ,alten” Elektrochemiker, eine AbkUrzung zu finden, nachvollziehen konnen.

(Die ldee dieser Abkirzung sollte zum leichteren Verstandnis unbedingt an einer
bekannten Galvani'schen Zelle erldutert werden.)

Die ,,Abkiirzung“

Aus der bekannten Reaktion Zn + Cu?* — Zn2* + Cu baut man eine Galvani'sche Zelle
nach der 2. Konvention unter Standardbedingungen (siehe Abb. 70). Sie besteht aus zwei
Halbzellen (siehe 2. Konzeptbaustein, Kapitel 11 ,Grundaufbau der Galvani'schen Zelle),
die man unter diesen Bedingungen auch Standardhalbzellen nennen kénnte.

Cu

|

1

1

|

i

i

1

i
TmolLze® 1 1moll G
L ) U
Zink-Halbzelle Kupfer-Halbzelle

Abbildung 70: Zink-Kupfer-Zelle
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Die Standardzellspannung dieser Zelle errechnet sich nach bekanntem Schema wie folgt:

e AG" {G'(Zn*)+ G (Cw)} - {G'@Zn) +G’(Cu™)}
2 F 2-F

G’(Zn**)- G’ (Cu) + G’ (Zn) + G’ (Cu™)

v 2F

Genauso wie sich die oben dargestellte Galvani'sche Zelle (Abb. 70) in zwei Halbzellen
teilen lasst, lasst sich auch ihre Berechnung teilen, indem die zu einer Halbzelle
gehdrenden Stoffe zusammen gefasst werden.

G'(Cu*)-G’(Cu)  -G'@*)+G ()

Ve * 2F
. _G(Cu)-G'(Cu)y G @™)-G'@Zn
v 2-F ) 2-F
N )\ J
Y Y
Katoden-Halbzelle Anoden-Halbzelle

in Worten: ,die freie Enthalpie der Katoden-Halbzelle minus die frei Enthalpie der Anoden-
Halbzelle*

Die einzelnen Halbzellen-Terme werden Standardhalbzellenpotentiale E° genannt, sie haben
die Einheit Volt.3”
U° = E°(CulCu®) - E°(Zn|Zn®)

Die Standardhalbzellenpotentiale wurden von zahlreichen Halbzellen ermittelt und in der
sogenannten Standardspannungsreihe dargestellt (siehe Tabelle 7).

3 Es konnte an dieser Stelle die prinzipielle Unmessbarkeit absoluter Halbzellenpotential diskutiert
werden.
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Die Standardspannungsreihe (Auszug)

Standardhalb-
Halbzellsymbol | Halbzelle N zellpotential
reduzierte Form 2  oxidierte Form E°/V
Li/Li* LizLit+e -3,04
Na|Na* Na 2 Na* +e -2,71
Mg|Mg2* Mg 2 Mg?t+2 e -2,36
Al|AR* Al 2 AB*+ 3 e - 1,66
(Pt)H2,0H|H-0 H2+20H 22H0+2¢ -0,83
Zn|Znzt n2Zn*+2e -0,76
Fe|Fe2+ Fea2Fer+2e -0,41
Pb,S04%|PbSO4(Pb) Pb + SOs% 2 PbSO4 + 2 € -0,36
Fe|Fe3* FeaFed*+3e -0,02
(Pt)H2|H30* H2+2H:0 22 H30* + 2 e 10,00
Ag,CI{AgCI(Ag) Ag +Cl2AgCl + e +0,22
Cu|Cu?* CuzCu?+2e +0,35
OH|O2(Pt) 40H 202+ 2H.0+4 ¢ +0,40
Cu|Cu? Cuz2Cut+e +0,52
Fe2*|Fe3* Fet 2 Fed* + e +0,77
Ag|Ag* Ag2Agt+e +0,80
H20|0,(Pt),H30* 6 H:0 202+ 4H3;0*+4e +1,23
CIHClo(Pt) 2CF2Ch+2e +1,36
(Pb)PbSO4PbO,(Pb),H30*,SO42 | PbSO4+ 6 H20 2 PbO; + 4 H30* + + 1,69
SO&Z+2¢
F|F2(Pt) 2F2F+2e +2,87

Tabelle 8: Standardspannungsreihe nach [Handbook, S. 8-20] [Hamann 2005, S. 93] [Riedel 1999, S. 350] [Tafelwerk
1996, S.102 f]; kursiv gedruckt Potentiale sind pH-abhangig

Zwei Dinge mussen beim Umgang mit der Standardspannungsreihe beachtet werden.

a) Sie gilt nur fur Standardbedingungen (siehe 2. Konvention). Demnach haben alle
in den Halbzellen vorhandenen lonen immer die Konzentration 1 mol/L. Das ist
wichtig, will man Zellen auf dieser Grundlage nachbauen. 3

b) Bei der Berechnung von Zellspannungen muss eine 3. Konvention beachtet
werden.

38 Genaugenommen ist das jedoch nie exakt mdglich, da, wie oben bereits angemerkt, die lonen in
den entsprechenden Ldsungen Einzelionenaktivititen von 1mol/L haben miissten, welche aber
nicht willentlich eigestellt werden kdnnen.
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3. Konvention:

Es muss immer das Anoden-Halbzellenpotential vom Katoden-Halbzellenpotential
subtrahiert werden. [deBethune 1955] [Moore 1990, S. 432 ff]

U® = E°(Katode) - E°(Anode)

Didaktische Anmerkung: Eine Merkhilfe fur die 3. Konvention kdnnte die Verbindung zur 1.
Konvention ,Ende minus Anfang” sein. Der Elektronenfluss der Galvani'schen Zelle hat
sein Ende an der Katode und seinen Anfang an der Anode. Oder, ,Ende minus Anfang*
und ,Katode minus Anode®.

Den Schilern wird auffallen, dass im Zentrum der Standardspannungsreihe die
Wasserstoff-Halbzelle (pH = 0) steht, deren Standardhalbzellenpotential 0,00 V betragt.
Die Funktion dieser Halbzelle haben sie bereits im 2. Konzeptbaustein (Kapitel 12,
Versuch 28, 29) anhand selbstgebauter Galvani’scher Zellen, unter anderem aus Friichten,
erfahren. Sie standen vor der Aufgabe, einzelne Halbzellen beziiglich ihrer Oxidations-
oder Reduktionsfahigkeit bewerten zu mussen. Dies gelang nur, wenn eine willkurliche
Halbzelle als Referenz (0,00 V) vereinbart wurde. Gegen diese Halbzelle wurden dann die
ubrigen gemessen.

Vor einem analogen Problem standen vor vielen Jahrzehnten die Elektrochemiker. Sie
einigten sich international auf die Standard-Wasserstoff-Halbzelle als Referenz fir alle
denkbaren Halbzellen.

(Die Behandlung der Wasserstoff-Halbzelle kann an dieser Stelle oder in Kapitel 16
erfolgen (siehe dort).

Fachlicher Hinweis: Die Standard-Wasserstoff-Halbzelle existiert real nicht, da man keine
Lésung mit der geforderten H3O*-Aktivitdt von 1 mol/L herstellen kann. Man kann
naherungsweise gegen eine sogenannte Normal-Wasserstoff-Halbzelle messen. Diese hat
eine H3O*-Konzentration von 1 mol/L (1-normale-Losung) und liefert deshalb Werte, die
weder mit den theoretischen Standardhalbzellenpotentialen der Standardspannungsreihe,
noch mit realen Halbzellenpotentialen im Labor exakt Ubereinstimmen. Sie liefert
Naherungswerte, deren Abweichungen vom Standardzustand allerding unbekannt sind.
Generell ergibt auch die Standardspannungsreihe immer nur Richtwerte fiir die Praxis, weil
man in der Praxis exakte lonenaktivitaten (fir den Standardzustand 1 mol/L) weder
einstellen noch messen kann. Zusatzlich gibt es noch weitere Storgrofien, die die exakte
Standardmessung unmdglich machen.
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Hinweise zur Vertiefung der Standardspannungsreihe

Es gibt zahlreiche Themen die sich zur Vertiefung der Standardspannungsreihe eignen.
Den Schilern soll dabei die vielfaltige Anwendbarkeit der Standardspannungsreihe
verdeutlicht werden. Da die Themen durch die diversen bundesweiten Curricula der
Gymnasialen Oberstufe kaum vorgeschrieben werden, ergibt sich ein groRer Spielraum flr
die schulinternen Vorgaben in Einklang mit den eingefiihrten Schulbiichern und den
Neigungen der einzelnen Lehrkraft. Um dem Rechnung zu tragen, werden im Folgenden
nur kurze Anregungen fir passende Themen, alle klassisch, aus Sicht des Autors
dargestellt.

Das Zellsymbol

An der Standardspannungsreihe fallt auf, dass es eine bestimmte Schreibweise fiir
Halbzellen gibt. Die Regeln dieser Schreibweise wurden international festgelegt und
kénnen mit den Schilern gelbt werden. Sie sind fir die spatere Behandlung der
Nernst'schen Gleichung sehr praktisch. Die Regeln finden sich in den Chemieschul-
bichern der Gymnasialen Oberstufe, werden aber auch im Folgenden kurz zusammen-
gestellt:

Halbzellsymbol: (siehe Tabelle 8) nach [Moore 1990, S.431 ff]

- Links steht immer die reduzierte Form z.B. Ha,

- rechts immer die oxidierte Form z.B. H30*,

- beide werden durch einen senkrechten Strich (Phasengrenze) getrennt Hz|H3O*.

- Bei Gasen und nichtleitenden Feststoffen wird das elektronenleitende Material in
Klammern gesetzt z.B. (Pt)Hz|H30*.

- Andere, an der Halbzellreaktion beteiligte, Stoffe werden durch ein Komma getrennt auf
der entsprechenden oxidierten oder reduzierten Seite erganzt.

2.B. (Pb)PbSO4|PbO2(Pb),H30*,S04*
Zellsymbol: nach [Moore 1990, S.431 ff]

Das Zellsymbol beschreibt kurz den Aufbau der Galvani'schen Zelle mit linksstehender
Anoden-Halbzelle. Der duRere Strom muss von links rechts flieRen.

- allgemein wird das Zellsymbol wie folgt aufgestellt:
Anoden-Halbzellsymbol | Elektrolytverbindung | umgekehrtes Katoden-Halbzellsymbol

- Die Metallableitungen stehen immer auf3en.

- Fur die Elektrolytverbindung wir der Bruckenelektrolyt z.B. | KCI | oder, bei direktem
Kontakt der Halbzellelektrolyte, ein Doppelstrich gesetzt || .

z.B. (Pt)H2|H30*||Cu*|Cu  oder mit KCI-Elektrolyt-Briicke: (Pt)H2|H30* |KCI|Cu2*|Cu
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Die ,,Starke“ von Oxidations- und Reduktionsmitteln
(Ruckgriff auf die Redoxreihe)

Die Begriffe Oxidations- (OxM) und Reduktionsmittel (RedM) werden im Zusammenhang
mit Redoxreaktionen in der Sekundarstufe 1 eingefihrt. Ihre ,Starke* relativ zueinander
kann in der sogenannten Redoxreihe dargestellt werden, deren prinzipielle Ahnlichkeiten
und Unterschiede zur Standardspannungsreihe mit den Schilern diskutiert werden konnen
(siehe dazu [Flint 2005]). Es konnen, noch genauer als mit der Redoxreihe, Reaktions-
tendenzen und die Grolle daraus resultierender Energieumwandlungen vorhergesagt
werden (starkes RedM reagiert mit starkem OxM, links oben mit rechts unten in der
Spannungsreihe). Eine Anwendung kdnnte die Vorhersage von Fleckentfernungen mit
bestimmten Reinigungsmitteln sein.

Da die Standardspannungsreihe aus der Freien Reaktionsenthalpie abgeleitet wurde
(siehe oben), kdénnte die Freiwilligkeit von Reaktionen, im Hinblick auf das Thema
Thermodynamik, bereits mit der Abgabe von Freier Reaktionsenthalpie in Beziehung
gebracht werden. In Relation zur Redoxreihne muss nattirlich immer der Unterschied, mit
und ohne Elektrolytldsung, hervorgehoben werden. Die prinzipiellen, energetischen
Aussagen sind jedoch problemlos Ubertragbar.

Das elektrochemische Fenster von Wasser

Das elektrochemische Fenster von Wasser ist die Spannung zwischen den
Halbzellenpotential (Pt)Hz|H3O* und H.0|O2(Pt),HsO* . Es betragt im Standardzustand
1,23 V (siehe Tabelle 7) und sagt aus, dass bei Elektrolysen in wassrigen Lésungen mit
Spannungen lber 1,23 V an der Anode auch Sauerstoff und an der Katode auch
Wasserstoff entwickelt wird, zusatzlich zu anderen mdglichen Umsetzungen. Die
praktischen Folgen sind bedeutend:

- Elektrolysen, in denen aus wirtschaftlichen Griinden keine Energie in die Zersetzung
des Losungsmittels Wasser investiert werden soll, sind theoretisch nur bis zu einer
maximalen Spannung von 1,23 V méglich.

- Stoffe deren Halbzellenpotentiale auBerhalb der Halbzellenpotentiale von Wasser
liegen, konnen elektrolytisch nicht aus wassrigen Salzlosungen dargestellt werden, z.B.
Aluminium und Magnesium.

nach [Atkins 1997, S. 283]

Den Schilern kann mit Hilfe von Versuch 15 (Hauptversuch 1, 1. Konzeptbaustein) die
Auswirkung des elektrochemischen Fensters von Wasser demonstriert werden. Die
Beobachtungen konnen sie mit Hilfe der Standardspannungsreihe deuten. Der gleiche
Versuch 15 (Hauptversuch 2) fiihrt direkt zum Thema Uberspannung (1.Konzeptbaustein,
7. Kapitel ,Der Effekt der Uberspannung®), indem er die nach der Standardspannungsreihe
eigentlich unmdgliche, katodische Zinkabscheidung demonstriert.
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Anwendung der Standardspannungsreihe auf behandelte Galvani’sche Zellen

Mit Hilfe der Standardspannungsreine konnen die Halbzellenreaktionen der im 2.
Konzeptbaustein behandelten Galvani'schen Zellen z.B. der Blei-Akkumulator (Versuch
33) oder die H2/O.-Brennstoffzelle (Versuch 35) vertiefend von den Schilern gedeutet
werden. Auch diese Vorgehensweise ist klassisch und in gangigen Oberstufenschul-
buchern vertreten.

Damit das Thema ,Standardspannungsreihe® ,rund* wird, sollte zum Abschluss der Bogen
zum Einstieg geschlagen werden, indem erneut Standardzellspannungen auf Zeit, diesmal
aber unter Anwendung der Standardspannungsreihe, ermittel werden. Die Zeiten sollten
dramatisch unter denen des Einstiegs-Wettkampfes liegen.

Die bis hierhin von den Schiilern erworbenen Fachkompetenzen im Bereich der
elektrochemischen Energetik (Kapitel 14 und 15) sind nach Ansicht des Autors fiir einen
Kurs auf grundlegendem Niveau (Grundkurs) im Sinne der Allgemeinbildung vollkommen

ausreichen.
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16. Die Konzentrationsabhangigkeit der Halbzellenpotentiale

Ziel dieses Kapitels ist die Konzentrationsabhangigkeit des Halbzellenpotentials flr
einfache Metall/Metallion-Halbzellen, wie es maximal in Kursen auf hoherem Niveau
(Leistungskursen) gefordert ist, zu erarbeiten. Halogen-, Nichtmetall-Halbzellen und
allgemein Halbzellen mit wirksamen Anionen werden mit Ausnahme der Wasserstoff-
Halbzelle nicht thematisiert.

Versuch 24 (Kupfer-Konzentrationszelle) im 2. Konzeptbaustein demonstrierte den
Schiilern bereits, dass die lonenkonzentrationen an An- und Katode von Bedeutung sein
mussen. Einige Zeit spater wurde den Schilern in Kapitel 14 zur Bestatigung der
rechnerisch ermittelten Standardzellspannung eine Galvani'sche Zelle demonstriert, in der
auch auf der Anoden-Seite eine dem Elektrodenmaterial entsprechende lonen-Losung
vorlag (Zn in einer Zn?*-Ldsung). Dass diese Losung nach der 2. Konvention (siehe oben)
eine Konzentration von 1 mol/L aufweisen muss, um die Standardbedingungen zu erfiillen,
war den Schiilern wahrscheinlich einsichtig, doch die Funktion dieser Lésung blieb unklar.
Zumal an der Anode lonen meist in die Losung verschoben werden, dirften zu ihrer
Funktion die lonen in Losung nicht notwendig sein, im Gegensatz zur Katode.

Auch an der Standardspannungsreihe (siche Kapitel 15) ist erkennbar, dass die lonen
einer Halbzelle eine gewissen Bedeutung zu haben scheinen, da sie in der Beschreibung
von Halbzellen beachtet werden missen. An der Spannungsreihe ist weiterhin erkennbar,
dass sich die Halbzellenpotentiale des Wasser deutlich unterscheiden je nachdem ob
H30*-lonen oder OH--lonen in der Halbzelle vorhanden sind.

Um Schilern die Problemstellung dieses Kapitels noch deutlicher vor Augen zu fiihren,
kann als Einstieg Versuch 39 demonstriert werden.

Versuch 39: Die Umkehrzelle (Demo)

Gerate: 2 50-mL-Becherglase hohe Form, 2 Kupferbleche, Messmotor (siehe Anhang,
alternativ ein Voltmeter), Filterpapier, Schere, Kabelmaterial, Pinzette

Chemikalien:

Kupfer(ll)-nitrat  c[Cu(NOs)] = 0,05 mol/L versetzt mit Kaliumnitrat bis zu einer
Konzentration von ¢(KNO3) = 0,1 mol/L

Kupfer(Il)-nitrat c[Cu(NOs)] = 0,005 mol/L versetzt mit Kaliumnitrat bis zu einer
Konzentration von ¢(KNO3) = 0,1 mol/L

gesattigte Kupfer(ll)-nitrat-Losung c[Cu(NO3z)2] = 5 mol/L
Salzsaure-Losung c(HCI) = 1 mol/L

Vorbereitung: Um die Stromflussrichtung anhand der Drehrichtung des Rotors
identifizieren zu kdnnen, muss der Messmotor vor dem Versuch an eine Spannungsquelle
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angeschlossen werden (max. 1 V). Die Drehrichtung und der ,Elektroneneingang® des
Messmotors (Minuspol der Spannungsquelle) werden notiert.

Durchfiihrung: Beide Kupferbleche werden zur Reinigung von Oxidschichten in
Salzsaurelosung eingelegt und anschliefend mit Wasser abgespult und getrocknet. In je
ein Becherglas wird 30 mL der 0,05-mol/L- und der 0,005-mol/L-Kupfer(ll)-nitrat-L6sung
gefillt und in beide Lésungen ein Kupferblech gestellt. Ein ca. 2-cm-breiter Filterpapier-
streifen wird geschnitten. Er muss lang genug sein, um beide Ldsungen in den Becher-
glasern verbinden zu konnen. Der fertige Streifen wird vollstandig in die 0,005-mol/L-
Kupfer(ll)-nitrat-Losung im einen Becherglas eingelegt. Die Anschlisse des Messmotors
(oder des Voltmeters) werden so mit den Kupferblechen verbunden, dass der
,Elektroneneingang® mit dem Blech in der 0,005-mol/L-Kupfer(ll)-nitrat-Losung in Kontakt
steht (spatere Anode, erleichtert die Deutung).

Sind die Vorbereitungen abgeschlossen, kann der Versuch gestartet werden, indem das
eingelegte Filterpapier mit Hilfe einer Pinzette so (ber die Becherglasrander gelegt wird,
dass es beide Kupfer(ll)-nitrat-Ldsungen verbindet. Die Beobachtungen werden notiert.

Anschliefend wird gesattigte Kupfer(ll)-nitrat-Losung langsam zur 0,005-mol/L-Kupfer(1l)-
nitrat-Losung gegeben und das Verhalten des Messmotors beobachtet. Auch die
Farbintensitaten beider Becherglas-Losungen sollten standig verglichen werden.

Beobachtungen: Der Rotor des Messmotors dreht. Die Rotationsrichtung zeigt, dass die
verdunntere Halbzelle Elektronen abgibt.

Bei Zugabe der gesattigten Losung wird die Rotation des Rotors langsamer. Er bleibt
schlieBlich stehen. Zu diesem Zeitpunkt zeigen beide Becherglas-Losungen eine gleich
intensive Blaufarbung. Bei weiterer Zugabe der gesattigten Losung fangt der Rotor in
entgegengesetzter Richtung an zu drehen und wird schneller.

Deutung: Es wird Freie Reaktionsenthalpie als ,Elektronenenergie” frei, denn der Motor
arbeitet!. Das bedeutet, dass die Halbzellenpotentiale beider Halbzellen unterschiedlich
sein mussen. Die Halbzellenpotentiale scheinen von der lonen-Konzentration in der
Halbzelle abzuhangen und erstaunlicher Weise nicht nur bei Katoden-Halbzellen, wo es
aufgrund des Bedarfes an reduzierfahigen lonen eher zu erwarten gewesen ware. Bei
gleichgefarbten, also etwa gleich konzentrierten, Halbzellen missen beide das gleiche
Halbzellenpotential haben, denn es wird keine ,Elektronenenergie” frei, der Rotor steht.

Praktische Hinweise: Die verdlnnten Kupfer(ll)-nitrat-Ldsungen sind zur besseren
Leitfahigkeit mit KNO3 versetzt. Der Filterpapierstreifen wird in die verdlnntere Lésung
eingelegt, um zu Beginn des Versuches eine Vermischung der sehr verdlnnten Losungen
zu vermeiden.

Die Zugabe der gesattigten Ldsung sollte bis zum Stillstand des Rotors langsam erfolgen,
um diesen Punkt nicht zu verpassen. AnschlieRend kann sie schneller hinzugegeben
werden, weil die weitere Aufkonzentration auch eine steigende Lésungszugabe erfordert.
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Die Beobachtungen dieses Versuches konnen momentan von den Schiilern noch nicht im
Detail erklart werden. Es wird aber verstandlich, weshalb bei Standardbedingungen immer
eine ganz konkrete lonen-Konzentration der Halbzellen gefordert ist. Wie genau nun aber
das Halbzellenpotential von der lonen-Konzentration abhangt, konnen die Schiiler an der
demonstrierten und einer Silberzelle genau untersuchen (Versuch 40 und 41). Es bietet
sich an die Versuche 40 und 41 parallel in Schilergruppen durchzufiihren, um die
Ergebnisse beider Versuchs gleichzeitig zu einer Theorie zusammensetzen zu kdnnen.

Versuch 40: Die Kupfer-Konzentrationszelle
nach [Jansen 1994, S.239f]

Geréte: 5 100-mL-Becherglaser, Petrischale, Pinzette, 5 Kupferbleche, Filterpapier,
Kabelmaterial, Voltmeter

Chemikalien: Kupfer(ll)-nitrat-Ldsung c[Cu(NQs)2] = 1 mol/L, 0,1 mol/L, 0,01 mol/L, 0,001
mol/L, Kaliumnitrat-Lésung ¢(KNOs) = 1 mol/L, Salzsaure-Lésung c¢(HCI) = 1 mol/L

Durchfihrung: Die zu verwendenden Kupferbleche werden mit Salzsaure eingelegt,
anschlieBend mit Wasser abgespiilt und getrocknet, um sie von stérenden Oxidschichten
zu befreien. In vier Becherglaser werden Losungen, der in der Tabelle (unten) unter
,Becherglas A* genannten Konzentrationen, eingeflillt. In das fiinfte Becherglas gibt man
die unter ,Becherglas B genannte Losung. Dann stellt man in alle Becherglaser die gerei-
nigten Kupferbleche. Man verbindet beide Losungen Uber einen mit Kaliumnitrat-Losung
getrankten Filterpapierstreifen. Anschliefend werden die Kupferbleche entsprechen der
Tabelle mit dem Voltmeter verbunden und die angezeigten Zellspannungen notiert.

Abbildung 71: Versuchsaufbau Versuch 40
(veréndert nach [Kappenberg 2002])
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Beobachtungen:

Becherglas A Becherglas B u/v
»Elektroneneingang® Voltmeter »Elektronenausgang*“ Voltmeter beispielhaft
c[Cu(NO3)] = 1 mol/L c[Cu(NO3)] = 1 mol/L 0,000
c[Cu(NO3)] = 0,1 mol/L ¢[Cu(NOs)] = 1 mol/L 0,032
c[Cu(NO3)] = 0,01 mol/L ¢[Cu(NOs)] = 1 mol/L 0,065
c[Cu(NO3)] = 0,001 mol/L c[Cu(NO3)] = 1 mol/L 0,091

Die verdiinntere Halbzelle ist die Anode.

Auswertung: Die Auswertung erfolgt zusammen mit den Daten aus Versuch 41.

Versuch 41: Die Silber-Konzentrationszelle
nach [Jansen 1994, S.2371]

Gerate: 5 100-mL-Becherglaser, Petrischale, Pinzette, 5 Silberbleche, Filterpapier, Kabel-
material, Voltmeter

Chemikalien: Silbernitrat-Ldsung ¢(AgNQ3) = 1 mol/L, 0,1 mol/L, 0,01 mol/L, 0,001 mol/L,
Kaliumnitrat-Losung c(KNO3) = 1 mol/L

Durchfiihrung: Der Versuch wird wie unter Versuch 40 beschrieben durchgefiihrt. Es
werden Silbernitrat-Lésungen und mechanisch gereinigte Silberbleche verwendet.

Beobachtungen:

Becherglas A Becherglas B ursv
»Elektroneneingang* Voltmeter »Elektronenausgang“ Voltmeter beispielhaft
c(AgNO3) = 1 mol/L c(AgNO3) = 1 mol/L 0,000
c(AgNO3) = 0,1 mol/L c(AgNO3) = 1 mol/L 0,062
c(AgNO3) = 0,01 mol/L c(AgNQ3) =1 mol/L 0,118
c(AgNO3) = 0,001 mol/L c(AgNQ3) =1 mol/L 0,175

Die verdiinntere Halbzelle ist die Anode.
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Auswertung der Versuche 40 und 41
verandert nach [Jansen 1994, S.239]

a) In beiden Versuchen zeigten die 1-molaren Zellen (Standardzustand) eine Stan-

b)

dardzellspannung von 0,000 V an. Mit Hilfe der Standardspannungsreihe (siehe Kapitel
15) und der bekannten Formel

U° = E°(Katode) — E°(Anode) (1)

ist eindeutig, dass die Standardhalbzellenpotentiale beider Halbzellen gleich grof} sein
mussen.

AnschlieRend wurde ausschlielich die Anoden-Halbzelle verandert und die Spannung
wurde in beiden Versuchen grofer. Es macht demnach Sinn die Gleichung (1) nicht zu
verwerfen, sondern den Anodenterm um einen Korrekturterm zu verkleinern.

U = E°(Katode) - {E°(Anode)- Korrektur} (2)

Da die Zelle nun nicht mehr die Standardbedingungen erfillt, wird aus der
Standardzellspannung U° die Zellspannung U.

Sieht man sich die Werte beider Versuche genau an, dann fallt auf, dass mit jeder 1/10
Verdlnnung der Anoden-Halbzelle die Zellspannung um einen ahnlichen Wert steigt.
Bei der Kupferzelle sind das ca. 0,030 V und bei der Silberzelle ca. 0,060 V. Man
kénnte demnach formulieren:

U(Silberzelle) = E°(Katode) — {E°(Anode) - 0,060V -Anzahl der 1/10-Verdiinnugen} (3)
U(Kupferzelle) = E°(Katode) — {E°(Anode) - 0,030V-Anzahl der 1/10-Verdiinnugen} (4)

Schreibt man die Halbzellenkonzentration als Zehnerpotenzen und die Anzahl der 1/10-
Verdiinnungen in eine Tabelle (siehe Tabelle 8) ist mit Hilfe der Lehrkraft erkennbar,
dass die Anzahl der 1/10-Verdiinnungen gleich dem negativen Logarithmus der
Konzentration ist.

Konzentration 1/10 Verdiinnungen lgc -lgc
mol/L von 1 mol/L ausgehend (log1o) | (- log1o)
1=100 0 0 0
0,1=10"1 1 -1 1
0,01 =102 2 -2 2
0,001 =103 3 -3 3

Tabelle 9: Gegenlberstellung der Konzentration und der Anzahl der 1/10-Verdlnngen
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Die Gleichungen (3) und (4) kdnnen entsprechend umgeschrieben werden (Gleichung 5
und 6).

U(Silberzelle) = E°(Katode) — {E°(Anode) + 0,060V-Igc(Ag')} (5)
U(Kupferzelle) = E°(Katode) — {E°(Anode) + 0,030V-Igc(Cu2*)} (6)
U(Aluminiumzelle) = E°(Katode) — {E°(Anode) + 0,020V-Igc(AR*)} (7)

Um aus Gleichung (5) und (6) eine allgemein gultige Korrektur zu gewinnen, muss die
Aufmerksamkeit auf die Unterschiede beider Zellen gelenkt werden. Unterstitzend
kann eine 3. analoge Gleichung (7) fir eine hypothetische Aluminiumzelle hinzugeflgt
werden (siehe oben). Ist der Unterschied in der Ladungszahl der lonen erkannt, kann
versucht werden einen allgemeinen Korrekturterm zu formulieren.

0,059V

U = E°(Katode) - {E° oce) | (8)

Hatte man in den Versuchen 40 und 41 die Konzentration der Katoden-Halbzelle statt
der der Anoden-Halbzelle verandert, dann wirde sich die gleiche Korrektur fur das
Halbzellenpotential der Katode ergeben. AuRerdem wiirde man bei genauerer Messung
feststellen, dass es nicht 0,060 V sind sondern 0,059 V sind. Bei Veranderung der
Konzentrationen beider Halbzellen missten beide Standardhalbzellenpotentiale wie
folgt ,korrigiert* werden.

= {E

Die allgemeine Korrektur des Standardhalbzellenpotentials E° fur Nicht-Standard-
bedingungen lautet also:

0,059V

} - {E (Anode)+ M|QC(|\/| €Anode } ©)

0 059V (Mez+) (10)

Zusammen mit dem Standardhalbzellenpotential spricht man vom Halbzellenpotential E
bei Nicht-Standardbedingungen. Zu Ehren des Elektrochemikers WALTHER NERNST
(1864 — 1941), der die Gleichung fur das Halbzellenpotential als erster herleitete, nennt
man die Gleichung heute die Nernst'sche Gleichung.

Die Nernst'sche Gleichung:

0,059V
E = E°(Me|Me™ )+ —Ig c(Me™)
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Mit der Formulierung der Nernst'schen Gleichung ist die Auswertung der Versuche 40 und
41 beendet. Die grofte Schwierigkeit besteht im Schritt c) der Herleitung. Dennoch ist
dieser induktive ,Weg* zur Nernst'schen Gleichung gerade fir einen Kurs auf héherem
Niveau (Leistungskurs) lohnenswert, denn gegentber der deduktiven Ableitung bietet das
Verfahren die Mdglichkeit, die Schiler selbst erfahren zu lassen, wie aus experimentellen
Ergebnissen mathematisch formulierbare GesetzmaRigkeiten hergeleitet werden kdnnen.
(nach [Jansen/Kenn 1994, S.239])

Eine Herleitung der Nernst'schen Gleichung fur Anionen-Halbzellen wie z.B. 2CI-|Cl, oder
2Br|Br; ist experimentell in Analogie zum oben dargestellt Weg, aufgrund des Umganges
mit Halogenen und deren Loslichkeit in Wasser, nicht so problemlos maéglich. Es ware
jedoch, abgesehen von der direkten Einflihrung der Gleichung, eine experimentelle
Herleitung mit Hilfe der Silber/Silberchlorid-Elektrode (siehe unten) denkbar. Mit ihr
kénnten z.B. Chlorid-Konzentrationszellen aus Natriumchlorid-Lésungen analog Versuch
41 vermessen werden. Die Schiler konnten dabei feststellen, dass die Stromfluss-
richtungen entgegensetzt, die Spannungsdifferenzen aber entsprechend den Kationen-
Versuchen vorliegen. Die oben eingefihrte Form der Nernst'schen Gleichung kann
demnach durch ein einfaches Minuszeichen flr Anionen angepasst werden.

Die Nernst'sche Gleichung fiir Anionen:

0,059V 0,059V 1

E=E°- Igc(X*) =E°+ = I
gC( ) 7 g C(XZ-)

Handhabung der Nernst’schen Gleichung

Fur die Berechnung von Zellspannungen auerhalb der Standardbedingungen kénnen die
Schuler zwei Varianten nutzen.

1. Variante: Der Herleitung entsprechend kénnen die Schiiler die ,korrigierten“ Standard-

halbzellenpotentiale beider Halbzellen getrennt berechnen und dann gemaR der 3.
Konvention die Zellspannung berechnen.

U = E(Katode) - E(Anode)

0,059V 0,059V

)} - {E (Anode)+ —Igc(M Anode)}

= {F

Diese Vorgehensweise ist besonders zu empfehlen, da sie unabhangig von der
Stochiometrie der entsprechenden Reaktionsgleichung ist, welche sonst in der Gleichung
berticksichtigt werden musste (siehe Variante 2). Aulerdem Iasst sie den Erkenntnisweg
jederzeit ,durchscheinen® und ist so transparenter flir die Schiiler anwendbar.
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2. Variante: Ein kirzerer Weg zur Berechnung der Zellspannung wére die Zusammen-
fassung zweier Nernst'scher Gleichungen zur Berechnung wie folgt.

0,059V

ZKatode

0,059V

Zanode

U= {E°(Katode)+ Igc(Meﬁ;tode)} - {E°(Anode)+ Igc(Mef\;ode)}

0,059V  c(Mek,
U = E°(Katode) - E°(Anode)+ g ( Eim"e)
Zry c(Meanode)

Diese Gleichung gilt nur fir Reaktionen ohne Stéchiometrie wie z.B. die Zink-Kupfer-
Reaktion. Enthalt die Reaktionsgleichung allerdings Stochiometriefaktoren wie z.B.

3Zn+2Fe¥* —3Zn2*+2Fe muss eine Regel beachtet werden.

Regel fiir die Nernst'sche Gleichung:

Die Stochiometriefaktoren der Halbzellenionen in der ausgeglichen Reaktionsgleichung
miissen als Exponenten der entsprechenden Konzentration in die Nernst’sche Gleichung
libernommen werden.

ein Beispiel:
Anoden-Halbzelle: n —>Zn?* +2e- Oxidation
Katoden-Halbzelle: 3e +Fe¥ > Fe Reduktion
ausgeglichene Gesamtreaktion: 3Zn+2Fe¥* —»>37Zn2*+2Fe Redoxreaktion
1. Variante:

V V
U= {E°(Fe|Fes+)+ 0’029 |gC(Fea+)} - {E°(Zn|Zn2+)+ 0’029 Igc(Zn2+)}

2. Variante:
. sy o by 0,059V c2(Fe)
U=E°(FelFe™) - E°(Zn[zn™) + lg—=
6 “c3zn™)
3 Das ist notwendig, damit zkatde UNd Zanode gleich werden und zusammengefasst werden konnen.

Die Regel ist eine mathematische Folge der unter ,Berechnung der molaren Freien Standard-
reaktionsenthalpie” eingefiihrten ,wichtigen Rechenregel.
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Hinweise zur Vertiefung der Nernst’schen Gleichung

Die Wasserstoff-Halbzelle

Fur die Vertiefung der Nernst'schen Gleichung lassen sich zahlreiche Anwendungen
finden. Eine klassische, deren Vermittlung um Chemieunterricht haufig vorgeschrieben ist,
ist die Wasserstoff-Halbzelle und die daraus entstandene pH-Wertmessung. Da das
Thema in zahlreichen Oberstufenschulblichern sehr detailliert und konzeptionell passend
behandelt wird, soll es hier nicht weiter ausgebreitet werden.

Die Standard-Wasserstoff-Halbzelle kann, wie bereits in Kapitel 15 ausgefiihrt, keine
messtechnische Bedeutung fur die Elektrochemie haben, lediglich die Normal-Wasserstoff-
Halbzelle kann dazu genutzt werden. Der Aufbau dieser Gaselektrode ist weit verbreitet
und fir den Chemieunterricht bietet die Chemiedidaktik-Literatur Anregungen zum Bau
einfacher Wasserstoff-Halbzellen im Schulerexperiment.

(eine Auswahl)
- eine einfache Wasserstoffbezugselektrode [Holze 2003]

- eine Wasserstoffreferenzelektrode mit interner Wasserstoffversorgung [Bodenstein
2001]

- Darstellung von Wasserstoff in der Kipp-Kivette zum Aufbau einer einfachen Wasser-
stoffelektrode [Kometz 1996]

- eine Normalwasserstoff-Elektrode zum Selbstbauen [Reimann 1998]

Die Silber/Silberchlorid-Elektrode und -Halbzelle

Eine andere Referenz-Halbzelle mit immenser praktischer Bedeutung ist die
Silber/Silberchlorid-Halbzelle. Sie wird heutzutage fast ausschlieBlich fiir praktische
Anwendungen genutzt, was ihre Behandlung im Chemieunterricht rechtfertigen sollte. Ihr
Aufbau und ihre Funktion sind ebenfalls in zahlreichen Oberstufenschulblchern sehr
detailliert beschrieben.

Uberleitung zum 17. Kapitel: Die Aufklarung der genauen Konzentrationsabhangigkeit
von Halbzellenpotentialen macht deutlich, dass die Festlegung von Standardbedingungen
sinnvoll ist. Die Standardbedingungen legen neben der Konzentration der Elektrolyte aber
auch die Temperatur fest. Es liegt also nahe auch eine Temperaturabhangigkeit der
Halbzellenpotentiale zu vermuten.
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17. Die Temperaturabhangigkeit der Zellspannung

In diesem Kapitel wird den Schilern auf moglichst alltagsnahe Weise die Temperatur-
abhangigkeit der Zellspannung rein qualitativ vermittel. Es wird weder die thermo-
dynamische GesetzméaRigkeit dahinter noch die Aufspaltung der Temperaturabhangigkeit
der Zellspannung, in die der Halbzellenpotentiale, vermittelt. Auch der Begriff Entropie, der
direkt mit der Thematik verknupft ist, soll nicht eingefuhrt werden. Stattdessen ist dieses
Kapitel als abgeschlossener Exkurs zu verstehen, in dem Schiler den naturwissen-
schaftlichen Arbeitsgang von der Entdeckung eines Effektes, hier die Temperatur-
abhangigkeit der Zellspannung, bis zu seiner Anwendung erleben/nachvollziehen kénnen.

Das Vorgehen kann im Folgenden nur gerafft dargestellt werden. Die kognitive Erarbeitung
der einzelnen Arbeitsschritte/Strategien sollte mit den Schilern deutlich ausfiihrlicher
diskutiert werden.

Fachlicher Hinweis: Die thermodynamische GesetzméaRigkeit, welche die Temperatur-
abhangigkeit der Zellspannung beschreibt, sieht wie folgt aus.

(nach [Hamann 2005, S. 86 f])

au° _ AS° . . .
= AS” = Standardreaktionsentropie
dT Jp=konst  Zru'F
AU AS°
AT = zryF

Die Standardreaktionsentropie ist selbst leicht temperaturabhéngig.

Der Einstieg in den Exkurs: Einige Schiler werden von dem Trick gehért haben, dass
man leere Batterien nur auf eine Heizung zu legen braucht, um sie kurzzeitig wieder etwas
aufzuladen und den letzten ,Rest* an Energie herausholen zu kdnnen. Sucht man im
Internet nach diesem Tipp, finden sich zahlreiche Foren in denen darlber diskutiert wird.
z.B.

Tipp: Akku oder Batterie auf Heizung legen

Forum: Technik & Elektronik

Beim durchsuchen des Internets bin ich darauf aufmerksam geworden, dass es die Akkulaufzeiten und auch Die
Lebenszeiten erhéhen und verbessern soll, wenn man eine ganz normale Batterie oder einen Akku, beispielsweise
van einem Handy, auf die Heizung legt. Die Warme speichert sich dann im Akku bzw. in der Batterie und halt so
ldnger aus, so die Theorie aus dem Internet.

Abbildung 72: Batterie auf Heizung legen [Forum 1]
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In einem anderen Forum wurde folgende Frage diskutiert.

Frage im Forum:

Leere Batterien kurzzeitig wieder aufladen?

ahoi, gibts ne méglich leere batterien noch einmal kurz mir ein bissi strom aufzuladen, bzw noch ein paar reserven
rauszuolen? habe mal gehért dass es was bringt wenn man sie auf die heizung oder eine sonstige warmeguelle legt. ist
da was dran oder isses ausgemachter blodsinn?

greetz
kelhvin

Antworten:

Das hab' ich schon mindestens 30 mal gemacht. Es bringt was - allerdings nur fir ein paar Minuten.
Da werden halt (vermute ich mal) die Elektronen kurzzeitig wieder in Schwingung versetzt oder so...
Hab' ich zum ersten mal in einer Micky Maus vor ca. 15 Jahren gelesen (@

Eher im Gegenteil, irgendwo habe ich mal den Tipp gesehen dass man auf Vorrat gekaufte Batterien oder
geladene Akkus im Kihlschrank aufbewahren soll weil sich dann die Selbstentladung reduziert, das gebe ich hier
mal unkommentiert weiter.

Abbildung 73: Forumsbeitrag, [Forum 2] (Stand 31.03.2012)

Ausgehend von diesen widerspriichlichen Kommentaren untersuchen die Schiler das
Verhalten einer Batterie bei Erwarmung. Der Versuch 42 beschreibt exemplarische, wie die
Untersuchung verschiedenster Batterietypen ablaufen kdnnte.

Versuch 42: Die heiRe Knopfzelle
verandert nach [Heinzerling 2010] 4

Geréte: Alkali-Mangan-Knopfzelle Typ LR621, 4 Dewar-Gefalke (oder 4 250-mL-Becher-
gléser), 1 Reagenzglas, Digitalthermometer, L6ffel, zwei diinne (@ max 1 mm) lange (ca.
50 cm) Kabel (z.B. aus Daten-, Telefon-, oder alten Druckerkabeln extrahiert), Kabel-
material, Voltmeter, 1 kurzer Gummischlauch (z.B. Aquarienschlauch aus dem Baumarkt,
grin, Ginnen = 4 mm), Wasserkocher oder Heizplatte

Chemikalien: Kochsalz (NaCl), Eis, dest. H20 bei Raumtemperatur

Vorbereitung: 3 Wasserbader mit folgenden Temperaturen: Raumtemperatur, ca. 50 °C
und ca. 80 °C aus destilliertem Wasser werden vorbereitet. Es ist darauf zu achten, dass
das destillierte Wasser beim Erwarmen nicht verunreinigt wird. Sollte ein Wasserkocher
verwendet werden, muss dieser sauber und ohne Kalkreste, sein. Des Weiteren wird ein
Eis-Wasserbad von ca. 0 °C zubereitet, indem in Eiswasser einige Loffel Kochsalz verriihrt
werden.

Durchfiihrung: Zwei diinne, lange Kabel werden beidseitig ca. 3 mm abisoliert. Eine frische
Knopfzelle vom Typ LR621 wird, wie in Abb. 74 dargestellt mit Hilfe eines
Schlauchstiickes, beidseitig mit den Adern der dinnen Kabel verbunden. Die diinnen

40 Ein analoger Versuch mit einer Silber-Konzentrationszelle ist unter [Chemie heute Sekll, S. 161]
beschrieben.



Quantitative Beziehungen
17. Die Temperaturabhangigkeit der Zellspannung 159

Kabel werden entsprechend der Polung der Knopfzelle mit einem Voltmeter verbunden
und ein 2000-mV- bis 4000-mV-Messbereich eingestellt.

Zusammen mit dem Temperaturfuhler eines Digitalthermometers wird die praparierte
Knopfzelle in das Wasserbad bei Raumtemperatur getaucht. Die angezeigte Temperatur
und Zellspannung wird notiert. AnschlieBend wird mit den warmeren Wasserbadern
genauso verfahren. Es kann mitunter 30 Sekunden dauern, bis sich die Spannung
einpegelt.

Abbildung 74: Praparation der Knopfzelle

Zur Messung im Eiswasserbad wird die Knopfzelle und der Temperaturfiihler in ein halb
mit dest. Wasser gefllltes Reagenzglas gehalten. Das Reagenzglas wird dann so in das
Eiswasserbad gehalten, dass das dest. Wasser im Reagenzglas eine Temperatur von fast
0 °C annimmt. Die Spannung wird notiert.

Temperaturfiihler

— Knopfzelle

Eiswasser
\ v

Abbildung 75: Messung in Eiswasser
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Beobachtungen:

Temperatur der Wasserbader / °C Zellspannung / mV
20 (To) 1550 (Uo)
49 1546
78 1542
1 1553

Die Zellspannung der Knopfzelle wird mit steigender Temperatur kleiner.

Deutung: Anhand der Messwerte ist erkennbar, dass sich die Zellspannung mit der
Temperatur andert, die Anderungen sind mit nur wenigen Millivolt jedoch sehr klein. Stellt
man die Messwerte in einem Diagramm dar (siehe Abb. 76), kann man erkennen, dass die
Zellspannung im gemessenen Temperaturbereich linear von der Temperatur abhangt.

U/ mv
1556

1554

1552 .\

1550

1548

1546

1544

1542 \\\\_

1540

0 10 20 30 40 50 60 70 g0 T/°C

U = -0,1437(T-Ty) +1550mV

Abbildung 76: Zellspannung-Temperatur-Diagramm

Der Anstieg der Geraden ist mit $= -0,143T—(\3/ sehr klein. 4

Praktischer Hinweis: Die Knopfzelle darf nur in destilliertes Wasser versenkt werden, weil
dessen elektrischer Widerstand groR genug ist, um einen Kurzschluss und den damit
verbundenen Abfall der Zellspannung zu vermeiden. Andere Knopfzellen zeigen ahnlich
kleine Temperaturabhéngigkeiten. Galvani'sche Zellen mit Gasreaktionen (z.B. die

4 Auf die Angabe in K [Kelvin] wird fiir ein besseres Schilerverstandnis verzichtet.
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Zink/Luft-Knopfzelle oder Ha/Oo.-Brennstoffzelle) haben tendenziell einen grofieren
Reaktionsentropie-Betrag und zeigen in der Folge auch etwas starkere Temperatur-
abhangigkeiten. Solche Zellen sind jedoch schwierig zu untersuchen, weil auch die
Reaktionsgase auf die entsprechende Temperatur gebracht werden mlssen.

Ruckblickend auf das Einstiegsproblem ist der Tipp, Batterien zu erwarmen damit sie mehr
Elektrische Energie abgeben, flr den untersuchten Batterietyp nicht plausibel. Selbst in
einer fast leeren Batterie findet die gleiche Reaktion statt wie in einer vollen, die
Zellspannung wirde wahrscheinlich sinken. Es ist jedoch nicht ausgeschlossen, dass
Aufgrund anderer Effekte in einer alten, vertrockneten Batterie doch eine Leistungs-
steigerung durch Erwarmung moglich ist. Das bliebe zu untersuchen! An dieser Stelle soll
jedoch der grofRe Nutzen einer so kleinen und unbedeutend erscheinenden Temperatur-
abhangigkeit an einem Beispiel demonstriert werden.

Uberleitung zu Versuch 43: Vielleich kommen die Schiiler von selbst auf die Idee, mit
Hilfe einer Knopfzelle ein Thermometer zu bauen. Diese Idee scheint realisierbar zu sein,
aber aufgrund der geringen Temperaturabhangigkeit von nur -0,143 mV/°C ware es ein
sehr ungenaues Thermometer. Bedenkt man aber, dass heutige Ubliche, ginstige Volt-
meter Spannungen bis zu £0,1 mV recht zuverlassig anzeigen, dann scheint ein Thermo-
meter, das zumindest auf £1 °C genau misst, realisierbar. Leider ist der entsprechende
Messbereich der Voltmeter nicht groB, meist nur bis zu £200 mV. Die Nutzung einer
handels(blichen Knopfzelle mit einer Zellspannung von z.B. 1550 mV (siehe Versuch 42,
bei Raumtemperatur) ist so nicht méglich. Diese rein praktische Problemstellung sollte mit
den Schilern diskutiert werden, um dann Losungsstrategien entwickeln zu kdnnen.

Eine mdgliche Losungsstrategie kann folgender MaRen aussehen:

Anstatt nur eine Knopfzellen zu verwenden, werden zwei gegeneinander geschaltet (siehe
Abb. 77) Die resultierende Spannung ware bei gleichen Knopfzellen 0 mV.

),

Abbildung 77: gegeneinander geschaltete Knopfzellen

U = U(Zelle1) - U(Zelle2)
U =1550 mV - 1550 mV
U=0mVv
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VergroRert man den Abstand beider Zellen durch langere Kabel, dann kann die
Temperatur einer Knopfzelle ohne die der anderen geéndert werden (siehe Abb. 78). Die
resultierende Spannung ware 0 mV + die Temperaturabhéngigkeit der einen Zelle.

| Raumtemperatur

@ Messtemperatur
——

Abbildung 78: Knopfzellen mit gréRerem Abstand

U = Up(Zelle1) - { Un(Zelle2) + 0,143 (T-Tg) }
U = 1550 mV - 1550 mV - 0,1432% (T-To)
U'=-0,1432 (T-Ty)

Umkehrfunktion: T =- m:—s_cv U+To=-T,05U+To

Eine mdgliche Realisierung der Idee ist im folgenden Versuch 43 beschrieben.

Versuch 43: Das Knopfzellenthermometer

Geréte: 2 Alkali-Mangan-Knopfzelle Typ LR621, 4 Dewar-GefaRe (oder 4 250-mL-
Becherglaser), 1 Reagenzglas, Digitalthermometer, Loffel, zwei diinne (@ max 1 mm)
lange (ca. 50 cm) Kabel (z.B. aus Daten-, Telefon- oder alten Druckerkabeln extrahiert),
Kabelmaterial, kurzer Gummischlauch (z.B. Aquarienschlauch aus dem Baumarkt, grin,
@innen = 4 mm), Wasserkocher oder Heizplatte

Messgerat: Es kann ein normales Voltmeter genutzt werden. Die gemessenen Span-
nungen mussen dann per Hand in die entsprechende Temperatur umgerechnet werden.
Praktischer/innovativer ist ein Voltmeter mit Computeranschluss, dessen Computer-
software es erlaubt, die Spannungsmesswerte im Hintergrund nach einer eingestellten
Funktion umzurechnen und die Funktionswerte dann direkt anzuzeigen. Der ALL-CHEM-
MISST der Firma AK-Kappenberg erfiillt diese Anforderungen.

Chemikalien: Kochsalz (NaCl), Eis, dest. H20 bei Raumtemperatur
Vorbereitung:
a) Wie in Versuch 42 beschrieben werden 4 Wasserbader vorbereitet.

b) Da mehrere handelsibliche Batterien nie exakt die gleiche Zellspannung haben, muss
ein zu verwendendes Knopfzellenpaar vorbereitet werden, indem zwei Knopfzellen wie in
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Abb. 77 dargestellt gegeneinander geschaltet und ohne Voltmeter Gber Nacht kurz-
geschlossen werden. Sehr praktisch gelingt das auf die in Abb. 79 dargestellte Weise. Die
gegeneinander geschalteten Knopfzellen missen anschlielend eine Spannung von
0,0 mV zeigen (Schaltung siehe Abb. 77).

Abbildung 79: Anpassung zweier Knopfzellen

Durchfthrung: Eine Knopfzelle wird wie in Versuch 42 beschrieben mit zwei langen,
dinnen Kabeln versehen. Die in Abb. 78 dargestellte Schaltung wird aufgebaut. Dabei ist
es am praktischsten die zweite Knopfzelle ohne Kabel direkt an das Voltmeter zu klemmen
(siehe Abb. 80, Achtung: Polung beachten und die Knopfzelle nicht kurzschlieen!)

a) Kalibrierung: Wenn die Schaltung fertig ist, wird der feinste Spannungs-Messbereich
eingestellt. Sind beide Knopfzellen an der Luft bei Raumtemperatur, sollte das Voltmeter
0,0 mV anzeigen. Die Raumtemperatur wird gemessen und notiert. Anschliefend wird wie
in Versuch 42 beschrieben eine Kalibrier-Funktion erstellt, indem Spannungs-Temperatur-
Wertepaare in verschieden temperierten Wasserbadern gemessen werden. Das
Wasserbad bei Raumtemperatur entfallt. Achtung: Im Eisbad muss analog zu Versuch 42
ein Reagenzglas mit dest. Wasser verwendet werden.

Abbildung 80: zweite Knopfzelle direkt am Voltmeter



Quantitative Beziehungen

17. Die Temperaturabhangigkeit der Zellspannung 164
Messwerte:
Temperatur/ °C Spannung / mV
Raumtemperatur: 21 (To) 0,0 (Uo)
Wasserbad1: 48 -4,0
Wasserbad?: 76 -8,2
Wasserbad3: 2 +2,8

Die Messwerte werden wie folgt grafisch dargestellt und eine Ausgleichsfunktion gesucht.

Kalibrierkurve T/°C

~ o
N .

-lo,0 -30 -60 -40 -20 0,0 2,0 4.0 0/ mv

T=67-CU+21°C
mV

Abbildung 81: Kalibrier-Kurve und Kalibrier-Funktion

b) Messung: Mit Hilfe der Kalibrier-Funktion kénnen nun die angezeigten Spannungen in
die entsprechende Temperatur umgerechnet werden. Dies kann per Hand passieren oder
automatisch wahrend der Messung durch einer Computersoftware (siehe Anmerkung zum
Messgerét oben).

Die Software ,AK Analytik 32.Net* der Firma AK-Kappenberg kann wie folgt zur auto-
matischen Temperaturanzeige eingestellt werden (siehe Abbildung 82). Die Kalibrier-
Funktion wird im rot markierten Feld eingeben, Y(a) steht fir den Spannungsmesswert U.
Das fertig konfigurierte Messprogramm zeigt dann statt einer Spannung die entsprechende
Temperatur an (siehe oben, Feld ,MessgroRe®). Der eingestellte Messkanal ist 200 mV. Im
untersten, hellgriinen Feld werden die Einheit und die Anzahl der Nachkommastellen
eingestellt. Unter den dargestellten Bedingungen ist keine Nachkommastelle der
Temperaturanzeige sinnvoll.
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Abbildung 82: Einstellungen der AK Analytik 32.Net-Software 2007

Zum Abschluss kann das Knopfzellen-Thermometer getestet werden, indem die
Temperaturen verschieden temperierter Wasserbader (dest. Wasser) gemessen und mit
den Messwerten eines handelstblichen Digitalthermometers verglichen werden. Um auch
in elektrisch leitfahigen Medien messen zu konnen, muss die Knopfzelle durch eine Hille
z.B. ein Reagenzglas mit dest. Wasser geschitzt werden.

Fazit: Das Knopfzellen-Thermometer spricht nicht ganz so schnell an wie ein
handelslbliches, aber die angezeigten Temperaturen sind bei sorgfaltiger Kalibrierung im
untersuchten Temperaturbereich auf das Grad-Celsius genau und reproduzierbar!

Das handelsiibliche Digitalthermometer

Das erarbeitete Knopfzellen-Thermometer kann genutzt werden, um das Messprinzip
handelsUblicher Digitalthermometer zu erldutern, denn beide sind sich im prinzipiellen
Aufbau sehr ahnlich. Beide sind nach dem in Abb. 78 dargestellten Stromkreis aufgebaut.
Statt der Knopfzellen sind im Digitalthermometer zwei Lotstellen zwischen zwei Metallen
verbaut, die zwei gleichgroRRe, entgegen gesetzte und temperaturabhangige Spannungen,
sogenannte  Kontaktspannungen erzeugen (siehe Abb. 83). Die resultierende
Gesamtspannung betragt bei gleichen Temperaturen der Lotstellen/Kontaktspannungen



Quantitative Beziehungen
17. Die Temperaturabhangigkeit der Zellspannung 166

O0V. Erst wenn sich beide Lotstellen in ihrer Temperatur unterscheiden, ist die
Temperaturabhéngigkeit einer Lotstelle messbar, analog dem Knopfzellen-Thermometer.
Die Ursache der Kontaktspannung an der Berihrungsstelle zweier Metalle ist die gleiche
wie die der Zellspannung, unterschiedlich groRle Freie Enthalpien der sich berlhrenden
Stoffe.

. Raumtemperatur
@ Metall B Messtemperatur
_ T
| Metall A

Abbildung 83: prinzipieller Aufbau eines Thermoelementes (Digitalthermometer)

Die Anwendungen der elektrochemischen Kenntnisse zum gesellschaftlichen Nutzen
werden im folgenden 4. Konzeptbaustein behandelt.
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Groftechnische Elektrochemie und Korrosion

Ziel dieses vierten Konzeptbausteins ist es, den Schilern die bedeutendsten Anwen-
dungen der Elektrochemie in der GroRindustrie und den wirtschaftlich sehr bedeutenden
Prozess der Korrosion naher zu bringen. Die bedeutendsten Anwendungen der Elektro-
chemie sind die elektrolytische Metallraffination, zu der auch die Schmelzflusselektrolyse
sehr unedler Metalle gehért, und die Chlor-Alkali-Elektrolyse. Eine Analyse der
Chemieschulbticher der letzten Jahre zeigte, dass diese Themen bereits einen breiten
Einzug in die Schulbuchliteratur gefunden haben und sehr ausfiihrliches Unterrichts-
material und zahlreiche Schulexperimente zur Verflgung stehen. Aus diesem Grund wird
der Fokus im folgenden Kapitel mehr darauf gelegt, einen moglichen, konzeptionellen
Gang durch die Thematik zu skizzieren, als ausfiihrliche Begleitinformationen zu den
bekannten Verfahren darzulegen. Die dargestellten Experimente sind Spielarten der
klassischen Schulexperimente mit im Einzelfall vielleicht liberraschenden Abwandlungen.

18. GroRtechnische Elektrochemie

Die bedeutendsten, grofitechnischen Verfahren der Elektrochemie sind wie bereits oben
beschrieben die elektrolytische Metallraffination und die Chlor-Alkali-Elektrolyse. Die
elektrolytische Metallraffination lasst sich im Groben in zwei Richtungen einteilen, der
,elektrolytischen Metallabscheidung aus wassrigen Elektrolytiosungen® und der ,elektrolyti-
schen Metallabscheidung aus Salzschmelzen®. Beide Richtungen werden im Folgenden
modellhaft behandelt.

Um in die Thematik einzusteigen, kdnnten die Schiiler den Auftrag bekommen aus einer
wassrigen Zinksalz-Losung, welche aus einem Zinksalz-enthaltendem Erz hergestellt
wurde, metallisches Zink zu gewinnen. Da bereits in den Versuchen 15 und 21 Zink aus
einer Zinksalz-Losung elektrolytisch abgeschieden wurde, sollte die Aufgabe fir die
Schiler zu bewaltigen sein.
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18.1 Die elektrolytische Metallgewinnung aus wassriger Losung

Versuch 44: Modellversuch zur elektrolytischen Zinkgewinnung
nach [Jansen 1994, S. 312 ff]

Gerate: 1 Kupfer- und 1 Kohleelektrode, Kabelmaterial mit Klemmen, Wascheklammern,
200-mL-Becherglas breite Form oder Kristallisierschale, Gleichspannungsquelle (6 V)

Chemikalien: Zinksulfat-Losung ¢(ZnSQ4) = 0,5 mol/L

Durchfiihrung: Eine Kupfer- und eine Kohleelektrode werden in einem 200-mL-Becherglas
an gegentberliegenden Stellen mit Wascheklammern befestigt. Das Becherglas wird mit
Zinksulfat-Losung geflillt, bis die Elektroden mindestens 2 Zentimeter eintauchen. Die
Kupferelektrode wird mit dem Minuspol und die Kohleelektrode mit dem Pluspol der
Spannungsquelle verbunden. Die Spannungsquelle wird auf 3,5 V Gleichspannung einge-
stellt und die Elektroden fiir mind. 2 Minuten beobachtet.

Beobachtung: Die Kupfer-Katode (iberzieht sich mit einem silbrig glanzenden Metall.
Vereinzelt sind Gasblasen beobachtbar. An der Kohle-Anode wird ein Gas gebildet.

Deutung: Das an der Katode abgeschiedene Metall muss Zink sein. Zink lasst sich
demnach aus wassrigen Losungen elektrolytisch gewinnen. Mit Hilfe des Vorwissens aus
den Konzeptbausteinen 1 - 3 konnen folgende Elektrodenreaktionen aufgestellt werden.

Kohle-Anode: 6HO — Oy +4H0*+4e %
Kupfer-Katode: 2/n**+4e —217n und 2H0 +2e — Hy1 +2 OH

Didaktische Anmerkung: An dieser Stelle kann auf die Bedeutung der Uberspannung fiir
die Zinkabscheidung eingegangen werden. Es bietet sich dazu Versuch 15 des 1.
Konzeptbausteines an.

Das angewendete Elektrolyseverfahren wird im Prinzip genau so an verschiedenen
Standorten in Deutschland angewendet. Auf ahnliche Weise konnen neben Zink auch
Metalle wie Zinn, Nickel, Blei, Kupfer und Silber dargestellt werden. Zur Vermittlung des
Grundprinzips der elektrolytischen Metallgewinnung aus einer wassrigen Losung ist aus
Sicht des Autors der Versuch 44 ausreichend. Weiterfihrende Informationen und
Experimente zur Zinkelektrolyse, passend fiir den Einsatz im Chemieunterricht, finden sich
u. a. in [Jansen 1994, 309ff].

Die Elektrolyse kann jedoch nicht nur zur Metall-Gewinnung eingesetzt werden, es konnen
mit ihr auch verunreinigte Metalle, die z.B. beim Recycling anfallen, gereinigt (raffiniert)
werden. So ist es z.B. mdglich Metalllegierungen systematisch zu trennen. Eines der
wichtigsten Nutzmetalle bei dem die Reinigung eine grole Rolle spielt ist Kupfer, welches

42 Der entstehende Sauerstoff reagiert zum Teil mit dem Elektrodenmaterial weiter zu Kohlenstoff-
dioxid (siehe Hinweise zu Versuch 4a).
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in riesigen Mengen in unserem Alltag vorkommt. Reines Kupfer ist z.B. als Leitermaterial
aus der Elektrotechnik nicht wegzudenken. Als Legierung mit Zink (Messing), Zinn
(Bronze) oder Zink und Nickel (Neusilber) wird es flir sehr viele Metallgegenstande des
Alltags verwendet, z.B. Essbesteck, Kunstgegenstande, Musikinstrumente, Werkzeug,
Schrauben, Maschinenteile, Baumaterialien, Rohre u. v. a. m.. Auch die Euromlnzen sind
aus einer Kupferlegierung, dem ,Nordischen Gold* hergestellt.

Wie die sogenannte elektrolytische Kupfer-Raffination funktioniert, sollen die Schiler am
besten selbst herausfinden, indem sie den folgenden Versuch durchfihren und dabei
genau beobachten.

Versuch 45: Modellversuch zur Kupferraffination
nach [Jansen 1993, S. 316]

Gerate: 1 Kohleelektrode, 1 Messingblech oder 1 Euromiinze (10 Ct, 20 Ct oder 50 Ct),
Gleichspannungsquelle (6 V), Kabelmaterial mit Krokodilklemmen, 250-mL-Becherglas
oder kleine Kristallisierschale, Wascheklammer

Chemikalien: Schwefelsaure c(H2S04) = 1 mol/L (&tzend, C)

Durchfiihrung: Die Kohleelektrode und die Minze (oder das Messingblech) werden im
Abstand von 2 cm am inneren Becherglasrand mit Hilfe von Wascheklammern befestigt. In
das Becherglas wird Schwefelsaure gefiillt, bis beide Elektroden darin eintauchen. Die
Kohleelektrode wird an den Minuspol und die Gegenelekirode entsprechend an den
Pluspol der Spannungsquelle angeschlossen. Die Spannung wird auf 4,5 V Gleich-
spannung eingeregelt und anschlieBend die Elektroden beobachtet.

Beobachtung: An der Kohlekatode ist eine starke Gasentwicklung beobachtbar. Die Anode
wird zunehmend kupferfarben und die Losung um die Anode farbt sich hellblau. Erreicht
der hellblaue Bereich die Katode, dann scheidet sich an ihr ein rotbrauner Niederschlag
ab.

Deutung: Die Anode (Messing oder Minze) besteht aus einer Kupferlegierung,
,verunreinigtem* Kupfer. Im Messing ist neben Kupfer Zink enthalten und die Minzen
bestehen neben Kupfer aus Zink, Zinn und Aluminium (Nordisches Gold). An der Anode
werden alle Bestandteile oxidiert, wobei je nach Stellung in der Spannungsreihe
vorwiegend die unedleren Metalle (Zink, Zinn, Aluminium) in Lésung gehen, weshalb die
,Restelektrode* kupferfarben erscheinen. Kupfer wird allméhlich auch oxidiert und bildet
den hellblauen Elektrolyten.

An der Kohlekatode wird anfangs Wasser zu Wasserstoff reduziert. AnschlieBend scheidet
sich rotbraunes, reines Kupfer ab, denn nur Metalle, die eine positiveres Standardpotential
als Wasserstoff bei pH = 0 haben, werden abgeschieden. Solange nennenswerte Kupfer-
lonen.Konzentrationen in der wassrigen Losung vorhanden sind, wird statt Wasserstoff
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Kupfer abgeschieden und die unedleren Metallionen (die ,Verunreinigungen®) werden in
der Losung gehalten.

Fachliche Erganzung: Sollten in der als Anode geschalteten Kupferlegierung edlere
Metalle als Kupfer enthalten sein, z.B. Silber, dann werden diese nicht oxidiert solange
sich noch unedlere Metalle an der Anode befinden. Sie fallen als Metallstaub aus der
Legierung und bilden den sogenannten wertvollen Anodenschlamm direkt unter der Anode.

Die Kupfer-Raffination wird groftechnisch mit schwefelsaurer Kupfer(ll)-sulfat-Lésung
durchgefuhrt.

Mit Hilfe der Elektrolyse lassen sich verunreinigte Metalle und Metallmischungen (Legie-
rungen) trennen.

Die Kupfer-Raffination ist ein weltweit verbreitetes Verfahren, dass durch den
zunehmenden Wert des Kupfers in der boomenden Elektrotechnik stark an Bedeutung
gewinnt. Die an Versuch 45 vermittelte elektrolytische Kupfer-Raffination unterscheidet
sich prinzipiell nicht von anderen elektrolytischen Metall-Raffinationen und kann als
Exempel firr die Vielzahl moglicher Metall-Raffinationen im Unterricht thematisiert werden.

Uberleitung zu Kapitel 18.2: Die Metallgewinnung aus wéssriger Lésung wurde von den
Schulern bereits mehrfach in den vorangegangenen Konzeptbausteinen durchgefihrt und
ist ihnen vertraut. Dass aber auch zahlreiche Metalle nicht so problemlos gewonnen
werden konnen, wird die Schiler Uberraschen, obwohl sie das anhand der bereits
behandelten Spannungsreihe ableiten kdnnten. Als Beispiel fir ein solches Metall soll
Lithium dienen. Es ist den Schilern aus dem Sprachgebrauch gelaufig, da es im Alltag in
moderner Akkumulatoren-Technik verwendet wird. Gediegen wird es zwar nur flr Lithium-
Knopfzellen verwendet, aber die Lithium-lonen-Akkus der Handys sind den Schilern ein
Begriff. Im Folgenden Kapitel sollen die Schiiler versuchen, Lithium analog zum vorherigen
Zink elektrolytisch zu gewinnen, wobei Versuch 46 zum Aufwerfen einer einfiihrenden
Problemstellung dient.
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18.2 Die elektrolytische Metallraffination aus einer Salzschmelze

Versuch 46: Elektrolyse einer wassrigen Lithiumchlorid-Losung
analog Versuch 7a

Geréte: 1 Nickelelektrode 4 (z.B. Nickelspatel), 1 Kohleelektrode (z.B. Bleistiftmine), 9-V-
Batterie oder andere Gleichspannungsquelle, 2 Kabel mit 4 Klemmen, 250-mL-Becherglas
oder kleine Kristallisierschale

Chemikalien: gesattigte Lithiumchlorid-Lésung ¢(LiCl) = 1 mol/L

Durchfiihrung: Der Versuch wird entsprechend Abb. 84 aufgebaut. Die Kohleelektrode wird
mit Hilfe des Kabelmaterials an den Pluspol und die Nickelelektrode an den Minuspol der
Spannungsquelle angeschlossen. Die Elektroden sollten einen Abstand von mindestens 5
- 6 cm haben, um nicht zu viel Gas zu entwickeln. Der Geruch Uber der Losung wird

vorsichtig durch Facheln geprift.

Abbildung 84: Aufbau Versuch 45

Beobachtungen: An beiden Elektroden ist eine Gasentwicklung beobachtbar. Uber der
Ldsung riecht es nach ,Schwimmbad®. Bei Verwendung einer passivierten Eisenelektrode
kann sich die L6sung nach wenigen Minuten gelb/griin farben.

Deutung: An der Kohleelektrode, also der Anode, wird oxidativ Chlor gebildet. An der
Katode wird der edelste, vorhandene Stoff reduziert. Sieht man in die elektrochemische
Spannungsreihe, dann kann es in diesem Fall nur Wasser sein, das zu Wasserstoff
reduziert wird. Die Reaktionsgleichungen kdnnen wie folgt aufgestellt werden.

Anode: 2CF—>Ch+2e Oxidation
Katode: 2H0+2e —>Hy+20H- Reduktion
Gesamtreaktion: 2H,0+2ClF—>Hx+Clp+2OH- Redoxreaktion

4 Um die Vergleichbarkeit der Versuchsergebnisse der Versuche 46 und 47 zu erhdhen, sollten in
Versuch 46 die gleichen Elektrodenmaterialien wie in Versuch 47 verwendet werden. Praktisch
kann in Versuch 46 auch eine Stahl-, Kupfer- oder Silberkatode verwendet werden.
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Uberleitung zu Versuch 47: In wassrigen Losungen kdnnen keine sehr unedlen Metalle
reduziert werden, weil vorher immer das edlere Wasser zu Wasserstoff reduziert wird
(elektrochemisches Fenster des Wassers). Um dennoch Lithium elektrolytisch gewinnen
zu konnen, braucht man demnach einen wasserfreien Elektrolyten. Rekapitulieren die
Schuler die Funktion des Elektrolyten (1. Konzeptbaustein), dann wird schnell klar, dass
das Wasser nur zur Erzeugung dissoziierter, beweglicher lonen dient. Die zu l6sende
Frage ist demnach: Wie konnen die starren lonen in einem Salzkristall beweglich gemacht
werden, ohne ihn in Wasser zu lésen. Sollten die Schiler die Lésung nicht aus dem
vorangegangenen Unterricht kennen, so bietet sich die lohnenswerte Gelegenheit einer
Internet- oder Lehrbuchrecherche. Ist die Antwort auf die Frage gefunden, dass namilich
beim Schmelzen eines Salzes die lonen ihre Gitterplatze verlassen und dadurch mobil
werden, dann kann der folgende Versuch als Bestatigungsexperiment durchgeflihrt
werden. Um den Versuch nicht bei zu hohen Temperaturen durchfihren zu missen,
Lithiumchlorid schmilzt bei 610 °C, kann man sich einer eutektischen Lithiumchlorid-
enthaltenden Salzmischung bedienen. Eine Mischung aus 8,5 g Lithiumchlorid und 10,5 g
Kaliumchlorid bietet sich dafiir an. Sie hat einen Schmelzpunkt von ca. 360 °C (siehe Abb.
88). Die Mengen kdnnen bei Einhaltung des Verhaltnisses hochskaliert werden.

KCI - LiCl
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Abbildung 85: Zusammensetzung des Eutektikums [EutecticFinder]
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Versuch 47: Modellversuch zur Schmelzflusselektrolyse von Lithium (Demo)

Geréte: 1 Reagenzglas @ = 3 cm, 1 Kohleelektrode (Lange mind. 20 cm, @ =2 — 6 mm), 1
Nickelelektrode (z.B. Nickelspatel), Feststofftrichter, Glasstab, Brenner, Morser und Pistill,
Schale mit Sand, groRe Kristallisierschale

Chemikalien: Lithiumchlorid (mind. 8,5 g), Kaliumchlorid (mind. 10,5 g), Spiritus

Sicherheit: Der Versuch ist wegen der starken Chlor-Darstellung unter einem Abzug
durchzufiihren!

Durchfiihrung:

1. In einem Morser werden 8,5 g Lithiumchlorid und 10,5 g Kaliumchlorid grindlich
gemischt und die Mischung in ein groBes Reagenzglas eingeflllt. Der Versuch wird
entsprechend der Abbildung 85 unter einem Abzug aufgebaut. Die Kohleelektrode muss
uber der Nickelelektrode im Abstand von 1 — 2 cm eingespannt werden. Die Nickel-
elektrode wird an den Minuspol und die Kohleelektrode entsprechend am Pluspol der
Spannungsquelle angeschlossen.

L

Abbildung 86: Versuchsaufbau Schmelzflusselektrolyse von Lithium

Die Salzmischung wird mit Hilfe eines Brenners zu einer klaren Flissigkeit geschmolzen.
Sie schmilzt bei ca. 360 °C. Ist die Salzschmelze klar, wird die Spannung auf ca. 6 V (ca.
3 A) geregelt und die Elektroden werden fir 2 Minuten beobachtet.

2. Nach 2 Minuten wird die Spannungsquelle ausgeschaltet und die Elektroden aus dem
Reagenzglas genommen. Der Brenner wird entfernt und unter das abkuhlende Reagenz-
glas eine Schale mit Sand gestellt, denn die sich ausdehnende, erstarrende Schmelze
lasst das Reagenzglas zerspringen. Der untere Teil der Nickelelektrode wird genau
beobachtet, anschlie®end mit wenigen Tropfen Wasser befeuchtet und die Farbe genau
betrachtet.
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AnschlieRend werden der Nickelspatel und die abgekuhlte Schmelze in Spiritus eingelegt,
um Alkalimetallreste abreagieren zu lassen. Der Spiritus wird in den organischen Abfallen
entsorgt.

Beobachtung: Die Salzmischung schmilzt zu einer farblosen, klaren Flussigkeit. Wahrend
der Elektrolyse ist an der Kohle-Anode eine deutliche Gasentwicklung beobachtbar. An der
Nickel-Katode sind graue Schlieren erkennbar, die nach und nach die gesamte Schmelze
grau farben. Nachdem die Nickel-Katode aus der Schmelze entfernt wurde, ist auf ihr ein
silbrig grauer Uberzug beobachtbar. Befeuchtet man diesen Uberzug mit wenigen Tropfen
Wasser, so entziindet er sich und reagiert mit deutlicher, rotlicher Lichtabgabe (siehe Abb.
86).

Abbildung 87: Beobachtung Versuch 46

Deutung: Aufgrund frei beweglicher lonen ist die Salzschmelze elektrisch leitfahig. An der
Anode werden Chlorid-lonen zu Chlor oxidiert, weshalb der Versuch unter einem Abzug
durchgefilhrt werden muss. An der Katode werden Kalium- oder Lithium-lonen zum
silbrigen Metall reduziert. Nach der elektrochemischen Spannungsreihe miisste es Kalium
sein, das auf der Nickel-Katode abgeschieden wird, denn es ist mit seinem Standard-
potential (E°) von -2,92 V edler als Lithium mit -3,04 V [Handbook, S. 8-20]. Sieht man sich
aber das rotliche Licht bei der Reaktion des Uberzuges mit Wasser an, dann konnte der
Uberzug eher aus Lithium bestehen als aus Kalium, welches bei thermischer Anregung
eher blass violettes Licht emittiert (siehe Abb. 87).

Abbildung 88: Flammenfarbung von
Lithium und Kalium [chem. Exp.]
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Recherchiert man in Fachblchern, dann stellt man fest, dass beide Metalle dargestellt
werden. Da sich aber Kalium hervorragend in der Kaliumchlorid-Schmelze [8st, wird nur
das Lithium an der Elektrode abgeschieden. Das ist auch der Grund, weshalb Kalium nicht
auf diese Weise elektrolytisch dargestellt werden kann. (nach [Holleman 2007, S. 1273])

Die stattfindenden Elektrodenreaktionen sind folgende:

Anode: 2CF—>Clh+2e
Katode: 2Lit+2e—> 2L und 2K*+2e — 2Ksa)
Reaktion mit Wasser: 2Li+H0 — LiO +H, ; stark exotherm

Praktische Hinweise: Wahrend des Versuches ist immer damit zu rechnen, dass das
Reagenzglas aufgrund der thermischen Belastung reit. Entsprechende Vorkehrungen
sind sinnvoll.

Da die heile Salzmischung in Kombination mit geléstem Chlor sehr korrosiv wirkt, haben
sich bei Tests nur Nickel- und Kohleelektroden als tauglich erwiesen. Kupferelektroden
hatten aufgrund ihrer Farbe das abgeschiedene, silbrige Lithium besser zeigen kdnnen,
wurden in Tests jedoch schnell oxidiert.

Die mit Lithium Uberzogene Nickel-Elektrode konnte wahrscheinlich in der sehr interes-
santen, von DIERKS und VENNEMANN beschriebenen, Lithium-Zelle [Dierks 2004] verwendet
werden.

Das angewendete Verfahren wird fachsprachlich als Schmelzflusselektrolyse bezeichnet.
Mit diesem Verfahren lassen sich sehr unedle Metalle wie Natrium, Magnesium, Aluminium
u. v. a. m. elektrolytisch gewinnen. Es wurde von dem englischen Chemiker HUMPHRY
DAvy 1807 erfunden und ist heute gerade aufgrund der wirtschaftlichen Bedeutung des
Aluminiums ein weltweit sehr wichtiges Verfahren. (nach [Jansen 1994, S. 325])

In [Jansen 1994] finden sich weitere lohnenswerte Versuche zur Schmelzflusselektrolyse,
wie z.B. die Darstellung von Natrium und Kalium aus ihren Hydroxid-Schmelzen, wie es
schon DAvy praktizierte. Technische Details und weiterfihrende Informationen zur
Schmelzflusselektrolyse finden sich in vielen Chemieschulblichern und natlrlich im
Internet.

Vertiefungsmoglichkeiten des Themas ,,GroBtechnische Elektrochemie*

Die Versuche 44 bis 47 konnen den Schillern die Grundprinzipien des Einsatzes der
Elektrochemie zur Metallgewinnung vermitteln. Nattrlich kann jedes der Einzelthemen weit
vertieft werden. Eine aus der Sicht des Autors sinnvolle Vertiefung ware die Anwendung
der im 1. Konzeptbaustein vermittelten Faraday’'schen Gesetze auf die elektrolytische
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Metallgewinnung. Unter Einbeziehung von Energiekosten, Metallpreisen und umwelt-
gerechter Abfallentsorgung konnen die Einzelthemen auch in Richtung wirtschaftlich-
okologischer Bewertung gewinnbringend erweitert werden.

Ein weiteres Verfahren, dass klassisch im Chemieunterricht unter der Rubrik ,GroRtech-
nische Elektrochemie® behandelt wird, ist die Chlor-Alkali-Elektrolyse. Sie ist in nahezu
jedem Oberstufen-Chemiebuch vertreten und in vielen werden sogar ihre verschiedenen,
technischen Umsetzungen, wie das Diaphragmaverfahren, das Membranverfahren und
das veraltete Amalgamverfahren, detailliert behandelt. In JANSENs ,Handbuch der
experimentellen Chemie® [Jansen 1994] sind diverse fir den Chemieunterricht sehr
empfehlenswerte Experimente zu den verschiedenen Verfahren der Chlor-Alkali-
Elektrolyse beschrieben, weshalb an dieser Stelle auf die Darstellung alternativer
Versuche verzichtet wird. Die Behandlung des Themas ist definitiv lohnenswert und kann
gerade im Hinblick auf die ingenieurstechnische Raffinesse der verschiedenen Verfahren
empfohlen werden.

Uberleitung zu Kapitel 19: Da viele Metalle unter hohem Energieaufwand produziert
werden missen, ist es von sehr groRer, wirtschaftlicher Bedeutung, dass viele unedlere
Metalle einer natirlichen Veranderung, der Korrosion, unterliegen. Diese Metalle kdnnen
ihren geplanten Zweck nur zeitlich begrenzt und unter Anwendung von Schutzmafinahmen
erfillen. Wie diese SchutzmaBnahmen im Einzelnen aussehen, wird im folgenden Kapitel
in Klrze theoretisch betrachtet.
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19. Korrosion und Korrosionsschutz

Das Thema ,Korrosion® ist wie oben erwahnt von hoher wirtschaftlicher Bedeutung und
wahrscheinlich deshalb auch seit jeher ein Teil des Chemieunterrichtes. Die zahlreichen
Unterthemen des Themas ,Korrosion* wie S&ure- und Sauerstoffkorrosion, Flachen-, Loch-
und Nadelstichkorrosion, Lokalelemente und Rostumwandler werden an dieser Stelle nicht
weiter thematisiert. Sie sind in ausflhrlichster Form seit Jahrzehnten in den entsprech-
enden Oberstufenschulbichern enthalten. Diese bieten eine Vielzahl von Abbildungen,
Schemata und Experimenten, die aufgrund ihrer Kirze haufig sehr gut als Schuler-
experimente geeignet sind. Um das vorliegenende Konzept nicht unnétig aufzubauschen
und die ohnehin bekannten Informationen redundant darzustellen, wird im Folgenden der
Fokus auf die Darstellung eines maéglichen, kurzen Ganges durch die Korrosionsschutz-
verfahren gelegt. Denn durch die starke Zunahme der Vielfalt solcher Verfahren wird es
zunehmend schwerer, eine sinnvolle, kleine Auswahl der wichtigsten zu treffen und diese
fir einen erkennbaren ,roten Faden® im Unterricht untereinander sinnvoll zu verknGpfen.
Die im Folgenden dargestellten Versuche sind eine Anregung, wie eine solcher ,roter
Faden* durch die finf wichtigsten Korrosionsschutzverfahren aussehen konnte. Die
prinzipiell vorgestellten Verfahren werden dabei exemplarisch auf ihre Wirksamkeit
gegeniber der Sauerstoffkorrosion untersucht.

Weiterfiihrende, auf den Chemieunterricht zugeschnittene Experimente, finden sich unter
[Jansen 1994, 270ff].

19.1 Korrosionsschutz durch eine Schutzschicht aus Farbe oder Lack

Der einfachste und fiir die Schiiler offensichtlichste Korrosionsschutz ist der Uberzug des
Metalls durch eine Schutzschicht aus Farbe oder Lack, weshalb die ,Reihe” damit gestartet
wird.

Versuch 48: Eisennagel mit Nagellack
Gerate: Stahlnagel oder ein Stlick Eisendraht, Petrischale mit Deckel, Eisenwolle

Chemikalien: klarer Nagellack (z.B. ,Rival de Loop Berlin Top Coat* von Rossmann),
Salzséure c(HCI) = 1 - 2 mol/L

Durchftihrung: Der Stahinagel oder Eisendraht wird mit Eisenwolle und Salzsaure
gereinigt. AnschlieRend wird der trockene Nagel auf der Halfte seiner Lange mit Nagellack
bestrichen. Nach der deklarierten Trocknungszeit, diese kann mit einem Fohn verklrzt
werden, wird der praparierte Nagel in einer Petrischale mit Leitungswasser gelegt und
diese abgedeckt. Der Aufbau wird nach mindestens 12 Stunden auf Veranderungen
kontrolliert.
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Beobachtung: Der unlackierte Teil des Nagels ist von einem orange-roten Niederschlag
umgeben und bedeckt. Der lackierte Teil hat sich nicht verandert.

Deutung: Der orange-rote Niederschlag ist Eisen(lll)-oxidhydroxid FeO(OH) (Rost),
hervorgerufen durch die Reaktion des Eisens mit gelostem Luftsauerstoff nach folgender
Reaktionsgleichung. nach [Riedel 1999, S. 814]

Oxidation: 4Fe >4 Fe*+12¢
Reduktion: 12e+302+2H0 >4 0% +4OH
Redoxreaktion: 4 Fe +3 02 +2H,0— 4 FeO(OH)

Der Lack schiitzt den Teil des Eisennagels wirksam vor geléstem Luftsauerstoff, so dass
keine Reaktion stattfindet.

Uberleitung zu Versuch 49: In der Technik sind eine Vielzahl von organischen und
anorganischen Korrosionsschutzanstrichen blich. Sie reichen von Harzen tiber Ole bis hin
zu Kunststoffbeschichtungen. Die Beschichtungen haben aber auch Grenzen. So kénnen
Lacke durch UV-Strahlung, Austrocknung, mechanische und chemische Belastung mit der
Zeit altern. Dadurch entstehen Risse, in denen es dann wieder zur Korrosion kommen
kann.

Eine andere robustere Schutzschicht konnte aus Metall bestehen. Einem Metall, das
selber nicht rostet, also edles Metall wie Gold, Silber oder Kupfer. Auch unedle Metalle wie
Zink, Nickel und Chrom, die durch eine eigene festsitzende Oxidschicht nicht
korrosionsanfallig sind, waren denkbar.



GroBtechnische Elektrochemie und Korrosion
19. Korrosion und Korrosionsschutz 179

19.2 Korrosionsschutz durch eine Schutzschicht aus Metall

Um Metalle mit einer Schicht aus Kupfer zu Uberziehen, gibt es zahlreiche Vorschriften.
Allen gemeinsam ist, dass schone, metallisch glanzende Uberziige meinst nur aus
Komplexverbindungen des entsprechenden Metallions erhalten werden. Andernfalls sehen
die Uberziige meist stumpf aus und haften schlecht am Grundmetall. Da das Verkupfern
eine lange Tradition hat, kann es einmal ganz interessant sein in der Geschichte der
Chemie nach solchen ,Rezepten“ zu recherchieren. Ein mdgliches Rezept aus den
1860iger Jahren findet sich unten und wurde der Zeitschrift Archiv der Pharmacie
[Pharmacie] entnommen. Es kann fur Schiler durchaus interessant sein, solche Zeugnisse
der Wissenschaftsgeschichte mit der fir die damalige Zeit typischen Aufmachung und der
teilweise ungewohnten Ausdrucksweise zu erkunden. Die Schiiler kdnnten in Kleingruppen
den Auftrag bekommen, die heute unblichen Eigennahmen und Bezeichnungen mit Hilfe
des Internets oder von Fachblichern zu recherchieren und daraus eine Vorschrift mit 1/50
verkleinerten AnsatzgroRe zu erstellen, die sie anschlieRend testen. In der originalen
Vorschrift fehlen Gerate zur Zubereitung des ,Kupferbades®. Die Schiler missen sich also
ihre Vorgehensweise Schritt fir Schritt Gberlegen und welche Gerate sie dafir brauchen.
Ein mdgliches Beispiel fir eine aus dem Original interpretierte Vorschrift findet sich als
Versuch 49 unten.
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ARCHIV

PHARMACILE,

Zweite Reihe. CXXXII. Band.
Der ganzen Folge CLXXXII Band.

Unter Mitwirkung der Herren

Bender, Berlandt, Dvagendorf, Erdmann, Landerer, Lohr, Pets-
holdt, Philipp, Ramdohr, Rammelsherg, Reichardt, Schacht, Schach-
trupp, Weinhold

herausgegeben

L. Bley und H. Ludwig.

Aschoff’sches Vereinsjahr.

HANNOVER.
Im Verlage der Hahn'schen Hofbuchhandlung,

1867.

Methode zum Verkupiern des Gusseisens.

.....0em von WEIL beschriebenen Verfahren zum Verkupfern
gusseisener Gegenstande stellt PAYEN das Zeugnis
unbedingter Brauchbarkeit aus. Zur Prifung desselben
wurden in einem aus Steinzeug' bestehenden Gefasse
750 Grm.2  Seignettesalz3 in 4 Liter Wasser geldst und
400 Grm. kéaufliches Aetznatron* zugesetzt. Hiermit ver-
mischte man eine Losung von 175 Grm. Kupfervitriol® in 1
Liter Wasser [...]. Die zu verkupfernden Gegenstande wurden
[...] [mit verdiinnter Schwefelsdure gereinigt,] mit einer
Kratzburste aus Eisendraht geburstet, mit dinnem Zinkdrahte
umwickelt und mittels desselben im alkalischen Kupferbade
aufgehangt. Nach 1, 2 und besser nach 3 tagiger Eintauch-
ung waren die Gegenstande schon verkupfert. [...]

Auszug aus dem 182. Band von 1867, Ausgabe 1-2, S. 112

' Porzellan

2 yeraltete Einheitszeichen der Einheit Gramm [g]

3 Kaliumnatriumtartrat, KNaCsH4Os, (das Kalium-Natrium-Salz der Weins&ure)
4 Natriumhydroxid, NaOH

5 Kupfer(ll)-sulfat-Pentahydrat, CuSO4-5H.0
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Versuch 49: Verkupfern von Stahl nach historischer Vorschrift
Der folgende Ansatz ist auf 1/50 des originalen aus [Pharmacie] verkleinert.

Geréte: 200-mL-Erlenmeyerkolben, 100-mL-Becherglas, 150-mL-Becherglas, 100-mL-
Messzylinder, Gegenstand aus Stahl (z.B. Stahlnagel, Schllssel; Der Gegenstand sollte
die 100-mL-Marke des 150-mL-Becherglases nicht Uberragen.), verzinkter Eisendraht
(Baumarkt), Glasstab, Pinzette, Eisenwolle

Chemikalien: Kaliumnatriumtartrat-Tetrahydrat (15 g), Kupfer(ll)-sulfat-Pentahydrat (3,5 g),
Natriumhydroxid-Platzchen (8 g), verdinnte Schwefelsaure c(HCI) = 1 mol/L (verdinnte
Salzsaure ist genauso maoglich)

Durchfiihrung: Der zu verkupfernder Stahlgegenstand muss grindlich von Fetten, Rost
und Schmutz befreit werden. Dazu wird er erst mit Eisenwolle und anschliefend in einem
Bad aus verdinnter Schwefelsaure gereinigt. AnschlieRend werden 15 g Natriumkalium-
tartrat-Tetrahydrat in 80 mL Wasser in einem 200-mL-Erlenmeyerkolben geldst. Dazu
werden 8 g Natriumhydroxid gegeben und ebenfalls gelést. In einem 100-mL-Becherglas
l6st man 3,5 g Kupfer(ll)-sulfat-Pentahydrat in 20 mL Wasser. Nachdem die Tartrat- und
die Kupfer(ll)-Lésung vollstandig geldst sind, werden beide Lésungen in einem 150-mL-
Becherglas zum Tauchbad vereint. (Es fallt evtl. ein hellblauer Niederschlag von Kupfer(ll)-
hydroxid aus, der sich durch riihren mit einem Glasstab schnell 16st.)

An dem gereinigten Stahlgegenstand wird ein 50-cm-langes Stlick verzinkter Draht
gewickelt (siehe Abb. 89). Dabei ist zu bedenken, dass der Gegenstand unter der Wick-
lung nur unsauber und ungleichmafig verkupfert wird.

—_—

Abbildung 89: Befestigung des ver- , . )
zinkten Drahtes am Stahlgegenstand

Variante 1 Variante 2

Abbildung 90: Varianten der
Befestigung im Tauchbad

Anschliefend hangt man den Stahlgegenstand am kurzen Drahtende in das Tauchbad und
biegt das lange Drahtende ebenfalls hinein. (sieche Abb. 90). Nach mindestens 1 Tag kann
der Gegenstand aus dem Bad genommen, mit Wasser abgesptlt und mit einem Tuch
poliert werden.

Beobachtung: Nach mindestens einem Tag ist der Stahlgegenstand glanzend und stabil
verkupfert. Am verzinkten Draht hat sich ein brauner Niederschlag gebildet. Das Tauchbad
hat sich optisch nicht verandert.
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Deutung: Zink ist unedler als Eisen und reduziert die Kupfer(ll)-lonen der Lésung zu Kupfer
und wird selbst zu Zink-lonen oxidiert.

Cuzt+Zn — Cu| +Zn?*

Das Kupfer scheidet sich sowohl auf dem Zink als auch auf dem Gegenstand ab, weil
beide elektrisch leitend verbunden sind und so die Kupfer(ll)-lonen die Elektronen vom
Zink auch am Gegenstand aufnehmen kénnen. Da auch Eisen unedler ist als Kupfer,
wirde sich der Gegenstand auch ohne das Zink mit Kupfer Uberziehen, aber mit dem Zink
funktioniert das deutlich schneller. Den in Versuch 50 prinzipiell ablaufenden Vorgang
nennt man Zementation von Metallen. Er wurde bereits unter Versuch 26a und b des 2.
Konzeptbausteines behandelt.

Praktische Hinweise: Verdlinnte Salzséure ist zur Reinigung der Gegenstande ebenso
geeignet wie verdinnte Schwefelsaure. Fir Schilerversuche bietet sich Salzsaure an, weil
versehentliche Salzsaurespritzer keine Locher auf Baumwolltextilien verursachen, im
Gegensatz zu Schwefelsaure.

Da verzinkter Draht einfacher zu beschaffen ist als reiner Zinkdraht, der verzinkte aber nur
eine dlnne, oberflachige Zinkschicht hat, muss so viel wie mdglich verzinkter Draht in das
Tauchbad ragen. Andernfalls ist die Verkupferung unvollstandig, da sie nach dem Zink-
umsatz endet.

Sollte die Beschaffung des Kaliumnatriumtartrates problematisch sein, dann kann auch
Fehling’sche Losung Il verwendet werden.

Fachlicher Hinweis: Das Tartrat dient zur Komplexierung der Kupfer(ll)-lonen, wodurch
glanzende, gleichmaRige Kupferabscheidungen erhalten werden. Das Natriumhydroxid
erhoht die Leitfahigkeit der Losung und senkt das Potential des Redoxpaares H2/H20,
wodurch das Zink keine Wasserstoffentwicklung hervorrufen kann.

Es ist auch mdglich, den Zinkdraht durch einen Kupferdraht zu ersetzten. Damit die
Verkupferung dann aber noch in kurzer Zeit funktioniert, muss der Vorgang durch eine
aulere Spannungsquelle angetrieben werden. (siehe Abb. 91)

—E

Abbildung 91: Verkupfern mit dulerer Spannungsquelle (Galvanisieren)
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Die Vorteile dieser Anordnung sind, dass die Kupfer(ll)-Losung nicht mit der Zeit an
Kupfer(ll)-lonen verarmt und die Geschwindigkeit der Kupferabscheidung (ber die
Spannung der Spannungsquelle genau eingestellt werden kann, um optimale Kupfer-
schichten zu erhalten. Man nennt dieses Verfahren dann Galvanisieren. Galvanisch kann
aber nicht nur Kupfer auf andere Metalle aufgebracht werden, sondern auch Schichten aus
Nickel, Chrom als Korrosionsschutz und Silber, Gold als Schmuckschicht. Auch elektrisch
leitfahige Kunststoffe konnen mit den verschiedensten Metallen galvanisch beschichtet
werden. (nach [Jansen 1986, 318 ff])

Uberleitung zu Versuch 50: Mit den Schutziiberziigen aus Lacken oder Metallen kénnen
korrosionsanfallige Metallteile wirksam vor Korrosion geschiitzt werden. Denkt man aber
an sehr grofle Stahlkonstruktionen wie Briicken, Schiffe oder die unzahligen
Rohrleitungen, die weltweit im Erdboden verlegt sind, fallt es schwer sich einen langan-
haltenden Korrosionsschutz durch Schutzschichten vorzustellen, da diese ja regelmaRig
erneuert werden mussen. Wie konnen solch riesige Konstruktionen dauerhaft vor
Korrosion geschiitzt werden?

Ein Objekt, an dem die Losung fur dieses Problem angewendet
wird, kennt jeder Schiler und die meisten werden es in ihrer
Federtasche bei sich flihren. Die ,Rede” ist vom Bleistiftanspitzer.
Sieht man sich die Stahlklingen von alten und neuen Metall-
anspitzern (siehe Abb. 92) an, dann fallt auf, dass sie keine

Korrosionsspuren zeigen, obwohl sie der Luft- und Handfeuch- Abbildung 92: Standard-
tigkeit ausgesetzt sind. Um herauszufinden wie dieser Korrosions- metallanspizer {ountes]
schutz funktioniert, wird im Folgenden ein Metallanspitzer unter-

sucht.

19.3 Korrosionsschutz durch ein Opfermetall

Versuch 50: Korrosionstest am Magnesiumanspitzer
Gerate: 2 Magnesiumanspitzer, feiner Kreuzschraubenzieher, 1 Petrischale mit Deckel

Durchfiihrung: Von einem Magnesiumanspitzer wird die Stahlklinge abgeschraubt. In eine
Petrischale werden ein vollstandiger Magnesiumanspitzer und eine einzelne Stahlklinge
nebeneinander gelegt, die Schale mit Leitungswasser gefilllt bis der Anspitzer vollstandig
untertaucht und die Schale mit ihrem Deckel verschlossen. Nach mindestens 12 Stunden
werden Klinge und Anspitzer beobachtet.
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Beobachtung: Auf und um die einzelne Klinge hat sich ein orange-roter Niederschlag
gebildet. Das Geh&use des Anspitzers ist mit einem weilen Niederschlag iberzogen, die
Klinge ist jedoch vollkommen unverandert und mit wenigen Gasblasen besetzt.

Deutung: Die Deutung der Veranderungen der einzelnen Klinge ist relativ leicht. Sie zeigt
deutliche Oxidationsspuren. Der orange-rote Niederschlag ist eine Eisen(lll)-Verbindung
(Rost = Eisen(lll)-oxidhydroxid FeO(OR)).

Das Verhalten des ganzen Anspitzers ist nicht so leicht zu erklaren. Die Stahlklinge und
das Magnesiumgehause sind elektronenleitend und durch das Wasser auch ionenleitend
verbunden. Sie bilden zusammen eine Galvani’'sche Zelle, in der laut Spannungsreihe das
Magnesium die Anode und die Stahlklinge (vereinfacht Eisen) die Katode bildet. Der weille
Niederschlag auf dem Magnesiumgehduse des Anspitzers ist demnach eine Verbindung
oxidierten Magnesiums, Magnesiumhydroxid (Mg(OH)2). An der Stahlklinge, der Katode,
muss Wasser zu Wasserstoff reduziert worden sein, was die Gasblasen auf der Klinge
erklart. AuBerdem konnte auch der im Wasser geloste Luftsauerstoff reduziert worden
sein.

Aus den Uberlegungen kann geschlussfolgert werden, dass die Stahlklinge solange nicht
rostet, solange sie mit Magnesium als Anode verbunden ist.

Magnesium-Anode: Mg — Mg+ 2 e
Stahl-Katode: 2H,O0+2e —Hyt +20H und %02+H,0+2e —20H
Gesamtreaktion: Mg + H20 — Ha1 + Mg(OH)2|

Das Magnesium wird flr die korrosionsfrei gehaltene Stahlklinge geopfert, weshalb es
dann fachsprachlich als Opferanode bezeichnet wird.

Opferanoden sind vor allem an grolRen Eisen/Stahlkonstruktionen, welche standig mit
Feuchtigkeit in Kontakt sind Ublich, z.B. an Schiffen oder Wassertanks. Aber auch das
bekannte Verzinken schitzt das darunterliegende, korrosionsanfallige Metall unter ande-
rem auf diese Weise (siehe unten).

Eine artverwandte SchutzmalRnahme ist die Fremdstromanode, welche z.B. an Stahl-
Briicken oder unterirdischen Rohrleitungen angewandt wird. Anstatt mit einem sehr
unedlen Metall wird die Stahlkonstruktion mit dem Minuspol einer Spannungsquelle
verbunden. Der Pluspol der Spannungsquelle ist an billigen Eisenschrott angeschlossen,
der in unmittelbarer Nahe der zu schiitzenden Stahlkonstruktion vergraben wurde und
durch Elektrolyte im Boden mit ihr ionenleitend verbunden ist. Bei dieser ,Freiland-
elektrolyse“ werden dann der Strom und die Spannung so angepasst, dass an der zu
schitzenden Stahlkonstruktion, welche als Katode geschaltet ist, alle oxidativen Einfliisse
durch katodische Reduktion ausgeglichen werden. Die Eisenschrott-Anode im Boden wird
allmahlich oxidiert. Es konnen sogar korrodierte Stahl-Bricken, die z.B. nur durch Lacke
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unzureichend vor Korrosion geschtitzt wurden, auf diese Weise restauriert werden. (nach
[Hamann 2005, S. 626f])

Uberleitung zu Versuch 51: Der Grundgedanke beim Verzinken ist nicht ausschlieRlich,
dass das Zink das darunter liegende Metall als Opferanode schiitzt. Zink bildet an der Luft
sehr schnell eine Oxidschicht aus Zinkoxid (ZnO) (und Zinkcarbonat), welche relativ
witterungsbestandig und sauerstoffundurchlassig ist, sodass das darunterliegende Zink
und alle weiteren Metalle nicht oxidiert werden. Die Ausbildung einer vor Korrosion
schutzenden Oxidschicht, welche das unedle Metall in Bezug auf Luftsauerstoff unem-
pfindlich (passiv) werden lasst, nennt man Passivierung des Metalls. Andere unedle
Metalle, die dazu fahig sind, sind z.B. Aluminium und Chrom. Verchromte Gegenstande
sind im Alltag ebenso allgegenwartig wie verzinkte. Will man nun aber auf einen Uberzug
aus Chrom oder Zink verzichten, aber trotzdem ihre passivierende Fahigkeit nutzen, dann
gibt es dazu folgende, clevere Moglichkeit.

19.4 Korrosionsschutz durch Legieren

Versuch 51: Korrosionstest an rostfreiem Edelstahl

Gerate: 1 Petrischale mit Deckel, 1 kleiner Edelstahl-Gegenstand (z.B. Spritzenkaniile), 1
Stahlnagel oder 1 kleiner Eisen-Gegenstand z.B. ein Stiick Eisendraht

Durchfiihrung: Der Stahinagel und die Edelstahlkanlle werden in eine mit Leitungswasser
geflillte Petrischale gelegt, diese mit dem entsprechenden Deckel verschlossen und nach
mindestens 12 Stunde auf Veranderungen untersucht.

Beobachtung: Auf und um den Stahlnagel hat sich ein orange-roter Niederschlag gebildet.
Die Edelstahlkanule ist vollkommen unverandert.

Deutung: Der orange-rote Niederschlag ist ein Oxidationsprodukt des Eisens, Eisen(lll)-
oxidhydroxid FeO(OH).

Recherchiert man im Internet die Zusammensetzung von rostfreiem Edelstahl, dann stellt
man fest, dass dieser Stahl eine Mischung (Legierung) aus Eisen und Chrom ist. Das
Chrom bildet eine vor weiterer Oxidation schltzende, festsitzende Oxidschicht aus. Man
nennt diesen Vorgang Passivierung des Chroms (siehe oben). Ist im Stahl der Chromanteil
hoher als 10 %, dann bildet er genug Chromoxid, um das ganze Werkstlick einzuhllen
und vor Korrosion wirksam zu schutzen.
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Uberleitung zu Versuch 52: Auch das sehr unedle Metall Aluminium ist zur Passivierung
fahig. Die schiitzende Schicht aus Aluminiumoxid ist jedoch von Natur aus sehr diinn, nur
wenige Nanometer dick, und auferdem in starken S&uren und Basen léslich. Damit
Gegenstande aus Aluminium dennoch mdglichst lange den Witterungseinflissen oder
Einflussen im Haushalt standhalten konnen, gibt es einen Trick ... .

19.5 Korrosionsschutz durch Verstarkung der eigenen Oxidschicht
(Passivierung)

Versuch 52: Verstarkung der Oxidschicht von Aluminium (Eloxieren)
nach [electronic]

Gerate: 1 Aluminiumblech, 1 Kupferblech, Gleichspannungsquelle (mind. 2 A), 3 500-mL-
Gecherglaser, Heizplatte, Amperemeter

Chemikalien: Schwefelsaure w(H2S04) = 15 - 20 Gew.-%, konz. Natriumhydroxid-Lésung,
dest. Wasser

Sicherheit: Schwefelsdaure und Natriumhydroxid sind atzend, daher unbedingt
Schutzbrille und Schutzhandschuhe tragen! Da bei dem Versuch nicht unerhebliche
Volumina Wasserstoff dargestellt werden, sollte fiir eine gute Beliiftung gesorgt und
Ziindquellen entfernt werden!

Durchfiihrung:

Vorbereitung: Der zu verstarkende Bereich des Aluminiumbleches wird in einem
Becherglas in konzentrierte Natronlauge gestellt, wodurch die vorhandene Oxidschicht
entfernt wird. AnschlieRend wird das Blech unter flieBendem Wasser abgesplilt.

Aufbau der Oxidschicht: Ein 500-mL-Becherglas wird soweit mit konzentrierter Schwefel-
saure gefillt, dass der zu verstarkende Bereich des Aluminiumbleches darin eintauchen
kann. Die Apparatur wird entsprechen Abbildung 93 aufgebaut, die Bleche sollten nur
wenige Zentimeter voneinander entfernt sein. Das Aluminiumblech wird an den Pluspol
und das Kupferblech an den Minuspol der Spannungsquelle angeschlossen.

4y

Abbildung 93: Versuchsaufbau Versuch 52
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Anschliefend wird die Spannungsquelle so eingestellt, dass ein Strom von 15 mA pro
Quadratzentimeter Aluminiumblech (eintauchende, beidseitige Flache) flieRt. Z.B. hat ein 5
cm breites 5 cm eintauchendes Aluminiumblech hat eine eintauchende Flache von 2+(5 - 5)
cm? = 50 cm? Demnach missten 50 cm? - 15 mA/cm? = 750 mA eingestellt werden. Die
Elektrolyse sollte 60 Minuten betrieben werden, aber nach 30 Minuten ist bereits eine
Veranderung des Aluminiumbleches erkennbar. Die Stromstarke muss gelegentlich nach-
geregelt werden, weil sich der Widerstand des Aluminiumbleches durch die wachsende
Oxidschicht verringert. Wahrend und nach der Elektrolyse wird das Aluminiumblech
beobachtet.

Beobachtung: Bei der Entfernung der Oxidschicht des Aluminiums kommt es zu einer
Gasentwicklung. Wahrend der Elektrolyse ist an der Kupfer-Katode eine deutliche
Gasentwicklung sichtbar. Die Aluminium-Anode glanzt zunehmend weniger und wird matt
weild.

Deutung: Bei der Reinigung des Aluminiumbleches in Natronlauge wird die Oxidschicht
entfernt und das ,nackte” sehr unedle Aluminium reagiert mit dem Wasser der Natronlauge
zu Wasserstoff. Durch die Elektrolyse wird an der Kupfer-Katode ebenfalls Wasserstoff
entwickelt. An der Aluminium-Anode wird das Aluminium zum weilen Aluminiumoxid
(Korund) oxidiert. Die Reaktionen an den Elektroden kénnen wie folgt formuliert werden.

Aluminium-Anode: 2Al > 2AB*+6e
Folgereaktion: 2 AB* + 9 HoO — AlbOs3| + 6 H30*
Kupfer-Katode: 6 H0 +6e — 3H2T +6 OH

Durch elektrolytische Oxidation (Eloxieren) kann ein unedles Metall gezielt mit einer vor
Korrosion schitzenden Oxidschicht versehen oder diese kinstlich verstarkt werden. Im
Falle des Aluminiums nennt man das Verfahren Eloxal-Verfahren, von elektrolytische
Oxidation des Aluminiums.

Praktische Hinweise: Um eine stabile Oxidschicht zu erhalten, musste diese nach der
Elektrolyse in kochendem Wasser versiegelt werden. Aulerdem ist der Einschluss von
Farbstoffen in die Oxidschicht méglich. Entsprechende Anleitungen finden sich unter
[electronic].

Auch der Vergleich eines eloxierten und unbehandelten Aluminiumsttickes in Natronlauge
ware im Anschluss an den Versuch mdglich und sinnvoll. Dazu sollte die eloxierte
Aluminiumoxidschicht aber versiegelt werden, weil sie sonst wenig wirksam ist.
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Zusammenfassung: Die Versuche 48 bis 52 skizzieren einen kurzen Weg durch die
Korrosionsschutzverfahren, welche allein mit den Kenntnissen der Konzeptbausteine 1, 2
und 3 von den Schillern zu verstehen sein sollten. Es kdnnen prinzipiell noch diverse
weitere Themen, wie z.B. die elektrochemische Analytik und Elektrolyseverfahren der
organischen Chemie, in das Konzept eingewoben werden. Der Schwerpunkt der vier
vorgestellten Konzeptbausteine liegt jedoch auf der leicht verstandlichen Vermittlung der
grundlegenden Mechanismen und Prinzipien der Elektrochemie.
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Zusammenfassung

Die Elektrochemie zahlt zu den anspruchsvollsten Themen des Chemieunterrichtes. Es ist
daher nicht verwunderlich, dass es vielen Schilerinnen und Schilern schwer fallt die
anerkannten elektrochemischen Theorien und Modelle zu verstehen. MAROHN und BURGER
haben zu den Lernschwierigkeiten im Bereich der Elektrochemie im deutschen Schul-
system die aktuellsten Studien durchgefiihnrt und zahlreiche Fehlvorstellungen und
Lernschwierigkeiten aufdecken kdnnen. Ausgehend von der kompakten Darstellung ihrer
wichtigsten Forschungsergebnisse wird ein ausfuhrliches Unterrichtskonzept vorgestellt,
dass unter Beriicksichtigung dieser aufgedeckten Lernschwierigkeiten und der Grundsatze
des Unterrichtsansatzes ,Chemie firs Leben® einen modernen ,Gang“ durch die Elektro-
chemie der gymnasialen Oberstufe in vier Konzeptbausteinen darstellt.

Der erste Konzeptbaustein wird initiiert durch die Untersuchung der ,musikleitenden
Kartoffel und flihrt von da zur Aufdeckung der elektrolytischen Leitfahigkeit von
Salzlésungen. Da die lonenleitung im Elektrolyten nach MAROHN und BURGER bei
Schiilerinnen und Schilern zu groBen Missverstandnissen filhren kann, wird sie im
Konzept intensiver als bislang Ublich thematisiert. Es werden zu diesem Zweck entwickelte
lonenverschiebungsexperimente vorgestellt, die aussagekraftig sind und sich mit relativ
einfachen Mitteln durchfiihren lassen, so dass sie als Schilerexperimente durchgefiihrt
werden konnen. Zu ihrer Interpretation und zur Unterstitzung weiterer, wichtiger
Experimente des Konzeptes wurden Computeranimationen entwickelt, die dem lonenver-
schiebungsmodell von JOHANN WILHELM HITTORF nachempfunden sind und den Schiiler-
innen und Schilern das Verstandnis der Prozesse im Elektrolyten bei verschiedenen
Elektrolysen und Galvani’schen Zellen deutlich erleichtern sollen. Da nach MAROHN viele
Schilerinnen und Schuler davon ausgehen, dass die An- und Kationen des Elektrolyten
von elektrisch ,aufgeladenen® Elektroden elektrostatisch angezogen/abgestoflen werden,
wurden Experimente entwickelt, die diese Fehlvorstellung korrigieren kdnnen (siehe Was
zieht die lonen an?). Im Anschluss an die intensive Betrachtung der Vorgénge im Elektro-
lyten wird der Fokus auf die Vielfalt mdglicher Stoffumwandlungen an den Elektroden
gerichtet und die Grundlagen der Elektrolyse thematisiert. In dem Zusammenhang wird
auch die passivierte Eisenelektrode vorgestellt, die als Ersatz flr Edel-Metall-Elektroden
bei Elektrolysen im Unterricht vielfaltig eingesetzt werden kann. Das Thema ,Elektrolysen*
wird durch eine, urspringlich von HITTORF entwickelte, vertikale Elektrolyse sehr schon
zusammengefasst. Es wird weiterhin eine Mdglichkeit dargestellt, wie mit einfachen von
den Schilern gebauten Hofmann'schen Wasserzersetzern (Spritzen-Hofmann) die
Faraday'schen Gesetze mit geringem Zeitaufwand erarbeiten und anhand eines anschau-
lichen U-Boot-Versuches gesichert werden konnen. Im Anschluss daran wird ein Vorschlag
unterbreitet, wie das relativ komplexe Thema ,Uberspannung® problemorientiert und
phanomenologisch mit einem Uberspannungs-Petrischalen-Versuch, statt klassisch mess-
wertorientiert, mit Schilern erarbeitet werden kann.
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Der zweite Konzeptbaustein bietet, ausgehend von der Umkehrung bereits behandelter
Elektrolysen, Vorschlage zur Erarbeitung des Aufbaus und der Funktion Galvani'scher
Zellen. Da die Vorgange im Elektrolyten bereits im ersten Konzeptbaustein ausfiihrlich
behandelt wurden, kdnnen diese Kenntnisse unproblematisch auf die Galvani’schen Zellen
angewendet werden. Im Fokus steht dabei die Elektrolytverbindung (Diaphragma, Elektro-
lytbriicke), denn sie wurde von MAROHN und BURGER als Quelle von Schuler-Fehlvor-
stellungen identifizierte. Es wurden Experimente zur Elektrolytverbindung entwickelt, die
deren Aufbau und Funktion erschlie®en helfen. Im Zusammenhang mit den Galvani'schen
Zellen wird zur Bewertung einzelner Halbzellen die Spannungsreihe problemorientiert
eingeflihrt. Dazu wird ein Vorschlag unterbreitet, wie dies mit Materialien des Alltags, z.B.
mit Frlchten (die Fruchtreihe), originell geschehen kann. Zur Demonstration der Leistungs-
fahigkeit der von Schilerinnen und Schilern oder dem Lehrer gebauten Galvani'schen
Zellen kann haufig nur das Voltmeter eingesetzt werden, der Einsatz von Elektromotoren
ware aber im Unterricht haufig wiinschenswert. Sie sind anschaulicher und verdeutlichen
besser die Energieumwandlung. Weil aber die von herkdommlichen, preiswerten Elektro-
motoren bendtigten Stromstarken von (blichen, selbstgebauten Zellen nicht geliefert
werden konnen, ist die Demonstration mit einem Elektromotor meistens nicht madglich.
Alternativ muss auf den Betrieb von Taschenrechnern, Uhren oder LEDs zuriickgegriffen
werden. Da aber diese Geréate statt einer hdheren Stromstarke eine hdhere Spannung
bendtigen, sind haufig Reihenschaltungen von mehreren Zellen notwendig. Um diese
allgemeine Schwierigkeit der Schul-Elektrochemie zu l6sen, wurde ein messverstarkter
Elektromotor (Messmo) ersonnen. Seine Einsatzmadglichkeiten, wie z.B. der Vergleich von
Galvani’'schen Zellen (Spannungsreihe/Fruchtreihe), die Verdeutlichung der Umkehrung
der Stromflussrichtung und allgemein die Veranschaulichung auch geringster Energieum-
wandlungen in Elektrische Energie, werden im zweiten und dritten Konzeptbaustein z.B. an
einer Trinkalkohol-Zelle vorgestellt. Sein Bau wird im Anhang beschrieben. Der Einsatz des
Messmos ist jedoch nicht auf den Chemieunterricht beschrankt, vielmehr zeigte sich in der
Schulpraxis, dass er vielfaltig auch im Physik- und Biologieunterricht zur Demonstration
von Energieumwandlungen gewinnbringend einsetzbar ist.

Im dritten Konzeptbaustein wird eine, zur klassisch-schulischen Vorgehensweise,
alternative Herleitung der Nernst'schen Gleichung vorgestellt. Sie wird anhand
entsprechender Experimente unterstutzt und bietet sehr gute Anknupfungen zur Schul-
Thermodynamik. Auf diese Weise soll ein fundiertes Verstandnis der Nernst'schen
Gleichung gewahrleistet werden. Weiterhin wird ein Vorschlag zur phanomenologischen
Behandlung der Temperaturabhéngigkeit der Zellspannung und ihr Nutzen zum Bau eines
Knopfzellenthermometers unterbreitet.

Der vierte Konzeptbaustein stellt eine Mdglichkeit der Strukturierung der Grotechnischen
Elektrolyseverfahren vor. Es wird z.B. ein Modellversuch zur Lithium-Schmelzelektrolyse
fir den Unterricht beschrieben. Weiterhin wird eine Systematik zur Behandlung der Korrosi-
onsschutzmaBnahmen mit entsprechenden einfachen Experimenten dargestellt.
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Ausblick

Das vorgestellte Unterrichtkonzept ist ein Vorschlag zur Verbesserung der Verstandlichkeit
der Schul-Elektrochemie, dessen Effektivitat und Nutzen erst noch evaluiert werden muss.
Teile des Konzeptes wurden bereits von Lehrerkollegen und dem Autor im Unterricht
erfolgreich getestet. Auch der groRe Nutzen des messverstarkten Elektromotors wurde von
zahlreichen Lehrkraften bestatigt, allerdings konnen die Bauanleitung und die Kosten pro
Konstruktion (aktuell um 20 €) weiter optimiert werden.

Des Weiteren ist der Ausbau der Animationen zu einem Computerprogramm, welches die
Vorgange im Elektrolyten beliebig einstellbarer Elektrolysen und Galvani'scher Zellen
modellhaft darstellt, denkbar. Auf diese Weise konnten Lehrkrafte diverse Elektrolysen und
Galvani'sche Zellen ihrer Wahl im Unterricht tiefergehend auswerten. Ein solches
Programm kénnte zu einem festen Bestandteil der Schul-Elektrochemie werden.
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Anhang

Allgemeine Hinweise

Fur die beschriebenen Versuche werden lediglich Kohle-, Eisen- und Kupferelektroden
bendtigt. Vor allem die Eisenelektrode in Form eines blanken Stahlnagels ist eine sehr
nutzliche und preiswerte Elektrode. Sie kann fur viele Elektrolysen als Katode eingesetzt
werden, denn auf Eisen sind durch seine helle und glatte Oberflache Niederschlage und
abgeschiedene Metalle sehr deutlich wahrnehmbar, im Gegensatz zur Kohleelektrode.
AuRerdem sind die Uberspannungen von Wasserstoff und Sauerstoff an Eisen sehr Klein,
so dass die Gase auch mit kleineren Spannungen von Batterien mit hohem Stoffumsatz
entwickelt werden konnen.

Als Anode ist Eisen trotz seines unedlen Charakters in basischem Milieu, z.B. zur Sauer-
stoffentwicklung im Hofmann’schen Wassersetzer, sehr gut einsetzbar. In basischem
Milieu schitzt sich Eisen vor der Eigenoxidation durch eine passivierende, auferst
schwerldsliche Eisenhydroxidschicht.

Fe +2 OH — Fe(OH), + 2 - KL(Fe(OH)2) = 4,9 - 1017 mol3/L3
Fe(OH)z +OH- — Fe(OH); + & KL(Fe(OH)s) = 2,9 - 103 mol4/L¢

Die anodische Sauerstoffentwicklung vollzieht sich durch Oxidation und Neubildung der
Hydroxidschicht nach folgendem Schema.

2 Fe(OH)s + 2 OH- —> 0y + 2 Fe(OH)z* +2H,0 +4 &
2 Fe(OH);* + 2 OH- —> 2 Fe(OH)a

Im Gegensatz zur Kohleelektrode wird an der Eisenelektrode anodisch nur Sauerstoff
entwickelt und keine Mischung aus Sauerstoff und Kohlenstoffdioxid!

Auch in neutralem und leicht saurem Milieu ist Eisen als Anode einsetzbar. Allerdings kann
sich dort keine passivierende Hydroxidschicht ausbilden, so dass die Eisenelektrode ohne
groBen Aufwand vorher ,von Hand“ passiviert werden muss (siche passivierte Eisen-
elektrode unten).
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Die passivierte Eisenelektrode

Gerate: Brenner, eventuell Tiegelzange, Wasserkocher, feuerfeste Unterlage, z.B. Por-
zellanschale, Stahlwolle

Chemikalien: Stahlnagel blank, Salzsaure ¢(HCI) = 2 mol/L (atzend, C)

Reinigung: Der Stahinagel sollte sauber sein, ggf. sollte er mit Stahlwolle poliert und mit
Salzsaure gereinigt werden. Anschlieend muss er grindlich mit Wasser gewaschen
werden, um anhaftende Chlorid-lonen zu entfernen.

Schnelle Durchfiihrung (dafiir weniger stark passiviert): Der Stahlnagel wird senkrecht
(Spitze unten) direkt Gber den ,Innenkegel® einer Brennerflamme gehalten, um ihn
maglichst gleichmalig bis zur Gelbglut zu erwarmen. Danach muss der Stahinagel an der
Luft abkuhlen. Folgende Reaktionen laufen wahrscheinlich beim Abkuhlen an Luft ab.

(T>500°C) 4Fe+20,—>4Fe0
(T<500°C) 4 FeO —> Fe + FesOq

Durchfiihrung fiir eine starker passivierte Eisenelektrode: Fir eine starkere, resistentere
Oxidschicht wird der gelb glihende Nagel in heiRem Wasserdampf abgekihlt. Z.B. indem
man den gelb glihenden Nagel lber einen offenen Wasserkocher mit kochendem Wasser
halt. Folgende Reaktion lauft wahrscheinlich beim Abkuhlen in Wasserdampf ab.

(T>500°C) 3Fe+4H0— FesO4+4H;

Gliihfarben om
°C |

Dunkelbraun 550
Braunrot 630
Dunkelrot 680
Dunkelkirschrot 740
Kirschrot 780
Hellkirschrot 810
Hellrot 850
Gut Hellrot 900
Gelbrot :_ - “_ 950
Hellgelbrot 1000
Gelb 1100
Hellgelb 1200
Gelbweif >1300

Gliihfarben von Stahl (nach [Fischer 1990])
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Beobachtungen: Der Nagel ist nach der Abkihlung nicht mehr metallisch glanzend,
sondern matt grau-schwarz.

Deutung: Der Stahlnagel (berzieht sich mit einer matten grau-schwarzen Fe304-Schicht.
Diese Fe30s-Schicht ist ein guter, elektrischer Leiter und chemisch relativ besténdig, der
Stahlnagel ist auf diese Weise kunstlich passiviert. Bei der schnellen Passivierung wird die
Eisenoberflache jedoch nicht vollstandig durch die Fe3Os-Schicht ,versiegelt® (siehe
Reaktionsgleichung oben).

Nagel ist nicht gleich Nagel: Flr die beschriebenen Versuche eignen sich die Drahtstifte-
Stauchkopf-blank und die Drahtstifte-Senkkopf-blank sehr gut. Beide mit einem Durch-
messer von 2,8 mm und einer Lange von 65 mm. Die Drahtstifte-Stauchkopf haben sich
gegenuber den Drahtstiffe-Senkkopf als vorteilhaft erwiesen, weil sie einen schmaleren
Kopf haben und so z.B. in Versuch 6 mehr Platz fir die Spanprobe in einer 2-mL-Spritze
lassen.

Bei Versuchen mit unterschiedlichen Stahlnageln (Marke und Typ) haben sich deutliche
Unterschiede in der Bestandigkeit der Passivierung herausgestellt. Der Chromanteil im
Stahl scheint durch die Ausbildung einer Chromoxid-Schicht einen starken Einfluss auf die
Bestandigkeit der Passivierung zu haben. Die getesteten Nagel waren wahrscheinlich aus
unterschiedlichem Stahl. Es kann somit hilfreich sein, die zu verwendenden Nagel vor dem
Einsatz zu prifen, z.B. durch Versuch 6: Nach 5 Minuten Elektrolyse mit einem stark
passivierten Stahinagel als Anode, einer frischen 9-V-Batterie und einem Elektroden-
abstand von etwa 1 cm, sollte die Lésung kaum gelblich gefarbt sein.

Aulerdem zeigten die schlechteren Stahinagel in Salzsaure [c(HCI) = 2 mol/L] eine
deutlich starkere Gasentwicklung als die besseren.

Hinweise zur Handhabung der passivierten Eisenelektrode:

1. Magnetit (Fe3Os) ist ein chemisch relativ stabiles Material. Die passivierte Eisen-
elektrode ist hauptsachlich dadurch geféhrdet, dass durch Risse oder Briche in der
Magnetitschicht Wasser oder Saure gelangt, das blanke Eisen oxidiert und so die
Magnetitschicht ablost.

2. Bei starker, lang andauernder Sauerstoff-Entwicklung in saurem Elektrolyten kann es
zur teilweisen Oxidation des Magnetits (FesO4) zu Hamatit (Fe203) kommen, gut erkennbar
durch die rotbraune Farbe des Hamatits.

2 Fe304 + 2 02 — 3 Fey03

Das macht die Elektrode nicht unbrauchbar. Die Elektrolyse kann flr gewohnlich zu Ende
geflihrt werden. Doch Hamatit ist chemisch weniger stabil als Magnetit. Eine oxidierte
Elektrode kann einfach durch starkes Ausgliihen repariert werden.

(T>1400°C) 3Fex03 —> 2Fe304+7%0:
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3. Durch zu haufiges Ausglihen einer bereits Magnetit-beschichteten Elektrode kann die
Magnetitschicht Risse und Briiche bekommen oder sogar abplatzen (gut sichtbar). In
diesem Fall sollte die Magnetitschicht mit Salzséure [c(HCI) = 2 mol/L] abgel6st und wie
oben beschrieben neu aufgebracht werden.

4. Fir die Chlor-Entwicklung ist die passivierte Eisenelektrode nur sehr bedingt geeignet.
Es kommt nach wenigen Minuten zur Oxidation und Bildung des gut I6slichen gelb/griinen
Eisen(ll)-chlorids (FeClz). Aber fur kurze Elektrolysen, wie z.B. in Versuch 6 und 7, ist die
passivierte Eisenelektrode gut zu gebrauchen.

5. Sollte es bei komplizierter geformten Eisenelektroden direkt nach dem Aufbringen der
Magnetitschicht noch Bereiche auf der Elektrode geben, die rotbraun gefarbt sind (Fe203),
so ist der Vorgang zu wiederholen.

Reihenschaltung von 9-V-Batterien

Fur viele Versuche sind hohere Spannungen notwendig, als sie gebrauchliche Schul-Span-
nungsquellen liefern. Als kostenginstige, praktische Alternative kdnnen mehrere 9-V-
Batterien in Reihe geschaltet werden. Einzelne 9-V-Batterien sind schon fiir 50 Cent

erhaltlich.

AB

oV

/i)

mehrere 9-V-Batterien zusammengesteckt

VORSICHT: Die in Deutschland maximal zulassige Berlhrungsspannung fiir Gleichstrom
liegt zwar bei 120 V, dennoch sollten niemals mehr als 5 9-V-Batterien (45 V)
zusammengesteckt werden!

Zwei Batterien dirfen niemals so aufeinander gesteckt werden, dass sie sich kurz
schlieBen. Die Batterien wiirden in kurzer Zeit sehr heifl werden und kénnen explosions-
artig platzen! Deshalb sollte die Reihenschaltung nur fir Lehrer-Demonstrations-
experimente benutzt werden. Die Schler sollten auf die Gefahren hingewiesen werden.
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Lagerung polierter Eisenelektroden

Eisenelektroden korrodieren sehr schnell und es kann sehr milhsam sein, diese wieder
sauber zu bekommen. Gerade fiir die Uberspannungsversuche sollten die Elektroden vor
dem Einsatz von Korrosionsspuren befreit und poliert werden. Um einmal polierte
Elektroden fiir einen langeren Zeitraum vor Korrosion zu schiitzen, empfiehlt es sich, diese
unter Losung mit einer Opferanode zu lagern. z.B. unter Natriumchlorid-Lésung [c(NaCl) =
1 mol/L] mit auf dem GefaRboden ausgelegter Aluminiumfolie. Das Chlorid ist notwendig,
um die Aluminiumoxidschicht nach folgender Reaktion zu Iosen.

Al20s3 + 2 CI + 3 H20 — 2 Al(OH)2Cl(aq) + 2 OH-
Al + 4 H,0 + CF — Al(OH)Cl(aq) + 2 HsO* + 3e-

So lange noch Aluminiumfolie vorhanden ist, sind die Eisenelektroden vor Korrosion
geschitzt.

Praparation von Einmachfolie

Fur den Demonstrationsversuch 4d wird ein dunnes, durchsichtiges, Elektrolyt auf-
saugendes Material benétigt. Es hat sich gezeigt, dass Einmachfolie (Zelluloseacetat-
Folie) diese Anforderungen erflllt. Da aber Einmachfolie viel diinner und leider nicht ganz
so saugfahig wie Filterpapier ist, sollten vier Lagen Ubereinander gelegt werden, um
ahnlich viel Elektrolyt zu binden wie herkémmliches Filterpapier. Einmachfolie wird
gewohnlich in 16,3 x 16,3 cm groRen Quadraten verkauft. Diese konnen durch folgende
Anleitung schnell und einfach vierlagig prapariert werden.

Halt man eine Einmachfolie gegen Licht, kann man eine ,Maserung” erkennen. Quer zur
Maserung quillt die Folie sehr stark, langs zu ihr kaum. Die Folie sollte quer zur Maserung
in Streifen geschnitten werden (Schritt 1).

1
| 163 cm | 2
T | [— [ r
1
—_— 1 —
g [ — 3 4 5
of ——|—— | — tackern
el — I_
o — | = — I 1
Sl IR [pe— i
_—%— — |
- I 1 % l_| g
5dcm 26 mm

Préparation der vierlagigen Einmachfolie

Die Einmachfolie sollte nicht langer als wenige Stunden im Elektrolyten aufbewahrt
werden, denn die Tackerklammern rostet sehr schnell.
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Um storenden Effekten an den Randern vorzubeugen, sollte die vierlagige Einmachfolie
mindestens auf Objekttragerbreite (2,6 mm, etwas breiter als Objekttrager) zugeschnitten
werden.

Materialquellen

Art Sorte Quelle
Stahlnagel Drahtstifte-Stauchkopf-blank (& = 2,8 mm; | Hagebau-Markt
L =65 mm) 300 Stck ca. 5€
Drahtstifte-Senkkopf-blank (& = 2,8 mm;
L =65 mm)
Lebensmittelfarbe Als Lebensmittelfarbstoffe zum Backen Internet und
E 124 (Cochenillerot) (haufig deklariert als echtes Karmin) Apotheken
Einmachfolie Marktkauf und
(Zelluloseacetat) Baumérkte
Metalldrahte fiir - etwa gleich starke (@ = 0,3 mm) Eisen-, | ELWE Didactic
ggﬁ{:gﬁ:lgungs' Kupfer-, Messing- und Nickeldrahte Kliver und Schulz
- Platindraht (@ = 0,3 mm) Winlab oder
- Silberdraht (& = 0,3 mm) Cornelsen Experimen-

ta

Bezugsquellen der Animationen

Alle Computeranimationen kénnen unter www.chemie-fuers-leben.de oder von der bei-
liegenden CD-ROM bezogen werden. Sie diirfen nur zu Ausbildungszwecken und dem
privaten Gebrauch verwendet werden.

Der Messmotor ,Messmo“ (messverstarkter Elektromotor)

In der Schul-Elektrochemie ist es wiinschenswert, dass Schiler die Funktion von
Galvani‘schen Zellen durch ein direkt wahrnehmbares Phanomen erleben, z.B. durch den
Betrieb eines Elektromotors. Dabei zeigt der Betrieb des Elektromotors an, dass
Elektrische Energie von der Zelle abgegeben wird. Leider tut sich dabei haufig ein
allgemeines Problem der Schul-Elektrochemie auf: Viele Galvani'sche Zellen liefern nicht
genug Elektrische Energie, um einen handelsiblichen Elektromotor fiir kurze Zeit zu
betreiben. Diese bendtigen haufig mind. 300 mV und vor allem Strome von mind. 2 mA bei
Leichtlaufelektromotoren! Da aber sehr viele Elektrodenreaktionen kinetisch gehemmt
sind, z.B. in modernen Brennstoffzellen-Systemen, liefern viele Galvani'sche Zellen nur
Strome im pA-Bereich. Es besteht einfach eine deutliche Diskrepanz zwischen den
Anforderungen der Elektromotoren und den Leistungen vieler im Schulunterricht


http://www.chemie-fuers-leben.de/
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realisierbarer Galvani'scher Zellen. Das flhrt dazu, dass die Funktionsfahigkeit vieler
Zellen nur mit einem Voltmeter demonstriert werden kann. Dem fachkundigen Lehrer ist
die Bedeutung einer Spannungsanzeige verstandlich, Schilern haufig jedoch nicht. Nun ist
es nicht Sinn und Zweck der Schul-Elektrochemie, nach geeigneten Katalysatoren oder
hochempfindlichen Elektromotoren zu suchen, um diese Diskrepanz zu uberwinden.
Stattdessen sollen den Schulern faszinierende, moderne Moglichkeiten der Elektrochemie
auch mit schultechnischen Mitteln erlebbar gemacht werden, die sie motivieren, sich in die
haufig schwer verstandliche Theorie hineinzudenken. Statt der Ublichen Strommaxi-
mierungsmalRnahmen, wie groRe Elektrodenflachen, kleine Abstédnde, hohe Elektrolyt-
leitfahigkeiten, groRe Diaphragmenflachen und hohe Konzentrationen, gibt es noch eine
andere Maéglichkeit, die fur die Schul-Elektrochemie sehr hilfreich sein kann. Zwischen die
Galvani'sche Zelle und den Elektromotor wird ein Messverstarker geschaltet, der die
fehlende Elektrische Energie zum Betrieb des Elektromotors liefert (siehe Abbildungen

unten).
Zelektrische Energie @
\ des Messverstéarkers

fir den Elektromotor
notwendige elektrische
Energie

elektrische Energie
der Galvani'schenZelle

Funktionsprinzip des Messmotors Aufbauprinzip des Messmotors

Der Messverstarker hat eine eigene Energieversorgung, um die fehlende Energie beizu-
tragen. Da der messverstarkte Motor nur lauft, wenn die Galvani’schen Zelle Elektrische
Energie liefert, behalt er die Aussagekraft eines ,normalen* Motors. Im Gegensatz zum
,normalen“ Motor lauft der Messmotor aber schon bei Strdmen im pA-Bereich und
Spannungen ab 10 mV, was alle StrommaximierungsmaBnamen eribrigt und kinetische
Reaktionshemmungen fiir die Demonstration von Zellen bedeutungslos macht. Auf diese
Weise ergeben sich viele neue Méglichkeiten in der Schul-Elektrochemie (siehe 2. und 3.
Konzeptbaustein) und auch anderen Fachern wie Biologie und Physik. Denn immer dann,
wenn ein prinzipieller Stromfluss (z.B. bei Redoxreaktionen und Elektrochemie), Potential-
unterschiede (z.B. Membranpotentiale) oder allgemein Energieumwandlungen (z.B. Ther-
moelemente, Photoelement, Gratzel-Zelle) demonstriert werden sollen, kann der Mess-
motor bequem eingesetzt werden.
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Bauanleitung fiir den Messmo auf einem Bierdeckel

Die Idee, Messverstarker im naturwissenschaftlichen Unterricht einzusetzen, ist nicht neu.
Sie werden bislang ausschlieflich fur den Physikunterricht genutzt. Zu diesem Zweck sind
im Lehrmittelhandel diverse Messverstarker erhaltlich, z.B. der Elektrometermess-
verstérker von Leybold Didactic [ArtikelNr.: 532 14] fir Gber 100 €. Diese Kosten konnen
deutlich gesenkt werden, wenn der Messverstarker selbst gebaut wird, was aufgrund nur
weniger notwendiger Bauteile relativ einfach ist. Der Bau von Messverstarkern kann auf
diversen Webseiten und in zahlreicher Fach- und Bastlerliteratur studiert werden. So
finden sich gerade auf Elektrotechnik-Lehrstuhl-Webseiten deutscher Hochschulen diverse
Anleitungen, denn Experimente mit einfachen Messverstarker-Schaltungen gehdren heute
zur Grundausbildung jedes Elektrotechnikers. Besonders hervorzuheben ist die Hoch-
schul-Webseite des Physikers Prof. Dr. Zeitnitz (siehe [Zeitnitz]). Prof. Dr. Zeitnitz
konzipiert u. a. Messverstarker fir den Physikunterricht. Er empfiehlt den Operations-
verstarker-Baustein TLO81 fir den Bau eines einfachen Messverstarkers.

Materialien: Preisvergleich lohnt sich bei Elektrobauteilen!

Lotkolben,

Lotfett,

Lotzinn,

Heilkleber

2x Drahtwiderstand 330Q; mind. 2 Watt; z.B. bei RS ArtikeINr.: 707-8849
1x Drahtwiderstand 560Q; mind. 2 Watt; z.B. bei RS ArtikeINr.: 707-8855
1x Drahtwiderstand 27kQ; Leistung egal; 2.B. bei RS ArtikeINr.: 148-837
1x Drahtwiderstand 4,7MQ; Leistung egal; z.B. bei RS ArtikelNr.: 707-7962

1x IC TLO81CN; im DIP-Gehause; @ z.B. bei Conrad, ArtikelNr.: 445739-62
1x Potentiometer 4,7 linear; z.B. bei Conrad, ArtikeINr.: 445739-62
4x Schnellverbindungs-Kroko-Kabel; z.B. bei Conrad, ArtikeINr.: 108489-62
1x SteckerNetzteil 12V; z.B. bei Conrad, ArtikelNr.: 514219-62

1x Solarmotor; (Glockenanker!) Anlauf bei 0,15 Volt und 4 mA
z.B. www.lemo-solar.de ArtikeINr.: LE15

1x Luftschraube mit Bohrung# z.B. www.lemo-solar.de ArtikelNr.: P6050

4“4 Ggf. sollte bei der Bestellung telefonisch oder per Mail auf die Bohrung, passend zum Ritzel des
LE15, hingewiesen werden.


http://www.lemo-solar.de/
http://www.lemo-solar.de/
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Durchfiihrung: Alle Teile werden, wie unten dargestellt, auf einen
Bierdeckel geklebt und anschlieRend verlotet. Dabei ist darauf zu \/
achten, dass der Kleber die Kontakte der Widerstande nicht &
uberbriickt. Gleiches gilt flr die Kontakte des Potentiometer und des
TLO81. Der Trimmpoti sollte nur an den duferen Kanten seines
Gehauses aufgeklebt werden, um den Drehregler nicht festzukleben.
Beim Loten am TL081 darf nur sehr wenig Lotfett verwendet werden, da die Gefahr
besteht, dass das Lotfett ungewollt zwischen zwei FiRchen "lauft" und diese leitend
verbindet. Der Elektromotor und die Galvani'sche Zelle werden mit Schnellverbindungs-
Kroko-Kabeln angeschlossen. Der ,fertige Bierdeckel“ kann zusammen mit dem Motor in
ein beliebiges Gehause (z.B. Frischhaltedose oder Petrischale) eingebaut werden. Wird
die Schaltung sehr kompakt gestaltet, kann sie z.B. in ein Wasserrohr eingeklebt werden.

Messverstarker-Schaltung auf Bierdeckel
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Motor|Galv.Zelle
-+ -

Spannungsquelle
—_ 12V

TLO81CN

330 + Motor

schematische Darstellung der Schaltung

Sollten sich Verbesserungen der Bauanleitung flr den Messmo ergeben, dann finden sich
diese unter:  www.chemie-fuers-leben.de

Messmo-Variation in einer Petrischale:
links: Gesamtansicht, mittig: Detailansicht,
rechts: Aufbewahrung eines halben Klassensatzes


http://www.chemie-fuers-leben.de/
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