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Typen von Elektrodenreaktionen

+ Redox-Reaktionen, z.B.: Fe’*(L)+e (Me)e——=Fe* (L)

- Zersetzungsreaktionen, z.B.: 2H,0"(L)+2e (Me)——=H,(G)+2H,0(L)

« Abscheidungsreaktionen, z.B.: Ag™(L)+e (Me)——=Ag(Me)

« Oxidationsreaktionen, z.B.: Cd(OH),(Me)+2e  (Me)—=22Cd(Me)+20H (L)
« Interkalationsreaktionen, z.B.: Li"(L)+2e (Me)+x-C(Me)——=LiC_(Me)

Me = Elektrode, L = Lésung, G = Gas



2/3 Elektrodenreaktionen

Allgemeine Beschreibung einer Reaktion, bei der aus den Ausgangsstoffen
(,Edukten) A"; die Endstoffe (,Produkte®) A. werden:

Kathode: |V||Al+...+|V/|A/+ne” ——=
. ’ ' ’ '
Anode: Via| A T F |V, | A,
. 1| A ' ’
Gesamt: VA +.. VA

vi|A —|—...-|-‘Vj‘Aj
Via Aj+1+...+‘vq‘Aq+ne_

vi|A —|—...-I-‘Vq‘Aq

wobei n e durch den externen Stromkreis flieBen.

Dabei sind |v|, |v’| die zugehdrigen stbchiometrischen
Koeffizienten (Konvention: >0 flr Produkte, <0 flr Edukte)
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Entladung

chemische Energie ——— elektrische Energie
Ladung

Elektrodenreaktionen: @ PDbO, + (2H* + SO,?) + 2H* + 26 7— PbSO, + 2H,0

® Pb + (2H* + SO,2)— PbSO, + 2H* + 2e’

Pb + PbO, + 2 H,SO, — 2 PbSO, + 2 H,O
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Mit Gesamtreaktion |v/| A/ +...+

VIIAL ——=|v| A -|-...-|-‘Vq‘Aq verbundene

maximale Nutzarbeit bei konst. Druck und Temperatur (pro Mol Stoffumsatz) ist die

molare freie Reaktionsenthalphie

AG =Gy, e — Crie = Zvi,ui (unter Verwendung von Vorzeichenkonvention)

oG
M = (—j Chemisches Potential von A,
a”i p.T.n#n, hier bezogen auf Stoffmenge in Mol #,

Far freiwillig ablaufende Reaktionen (z.B. Entladung Batterie) ist AG < 0

Maximale elektrische Arbeit = maximale chemische Arbeit (bei sehr geringem Strom) —
AG=1-U,-t=-n-F-U,

— Klemmenspannung unter Gleichgewichtsbedingungen:

U,=-AG/nF =—|AH —-T-AS|/nF
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Chemisches Gleichgewicht an Phasengrenze:
p, T = konstant
Phase A Phase B

A=A’ Ungeladene Spezies

Im Gleichgewicht gilt:
A B
H, = H,
Chemisches Potential von Teilchen i in Phase o = A, B (bez. auf 1 Mol):

on,

= Anderung der freien Enthalpie bei Zufligung von 1 Mol Teilchen zum System

oG L
uo= ( j ="’ +RT Ina, ; a =Aktivitit~
p,T,nj;tnl.
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Elektrochemisches Gleichgewicht an Phasengrenze:

p, T = konstant

Phase A Phase B

A=A’ Geladene Spezies
¢A ¢B
Im Gleichgewicht gilt:

~A __ ~B

lLll _lLll

Elektrochemisches Potential von Teilchen i in Phase «:
B =+ F et
z; = Ladungszahl

¢“ = elektrostatisches Potential in Phase «
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Elektrochemisches Potential von Teilchen i in Phase a:
i =" + 7, F¢" = " + RT Ina, + 7, F ¢°

0[,0):

i

Definition des Standardzustand (— x
» Ungeladene Spezies: /1" = i

- Atom des Festkérpers: i = u*°  (fiir reine, feste Phase, z.B. Metall, Salz)
- Atome in Mischphase: 1 = ,Ul-a’o +RTIna, (z.B.interkalierte Atome)

+ Elekironen in Metall:  ji"= ,u:f’O — F¢”

- Gase: i’ =1’ +RTInp,; p, =Partialdruck
- Lésungsmittel: i~ ™
- GelGste Stoffe: i =y’ +RTIna +z7,F¢” =~ u”’ + RT Inc, + 7. F ¢*

Gleichgewichtsbedingung flr korrespondierende Spezies einer Reaktion:

Z Vi’l[li = Z

Edukte Produkte

~

H,

!/
V;
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Ableitung des Gleichgewichtspotentials A¢ Uber Betrachtung des elektro-
chemischen Gleichgewichts an Phasengrenze

Beispiel 1:
Abscheidungsreaktion Me «« Me* +z e

iy (Me) = fi . (Solution) + z- fi_(Me) oM g ¢°
ty, =’ . +RT-Ina, . +zF-¢°)+z-(u’ —Fp")

1 RT
Ag=p" —¢° :z_F('u](‘)“H — L +Z':“S)+Z_Flnazwez+

J/

EAV¢O

RT
Metallabscheidung/-auflésung: A¢ = A¢O +—1Ina

ZF Me**
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Ableitung des Gleichgewichtspotentials A¢ Uber Betrachtung des elektro-
chemischen Gleichgewichts an Phasengrenze

Beispiel 2: . -0 St (Fed)
Redoxreaktion S +ne” =S "" .
(z.B. Fe’* +e ——=Fe’" ) ‘S,(:d_n)Jr (Fe=)
i, (Sol)y+n-fa_(Me)=p,,,(Sol.) Ag
to +RT -na, +zF-¢" +n-(u —F-¢" )=y, +RT -Ina,, +(z-n)F-¢"
1 RT

AP =" —¢° = — (g = iy +e )+ In

Z’ZF i y nt’ ared

EA¢O
RT . a,

Redoxreaktion: A¢=Ag¢’ +—1In
nF ared
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Allgemeiner Fall:

Redoxreaktion Z|Vi’| Al +ne <:>Z ‘vj ‘ A
0x red

H(ai)lvi’l

Ag =Ag’ +E{Z v

RT
= Ina, —;‘vj‘lnaj}:whr_.ln ox

nk’ H(aj)|'/j|

red
Bs. 1: MnO, +8H,0" +5¢” ——=Mn"" +12H,0

RT i aMnQ; (aH30+ )8
S5F a

Ad=Ag’ +

Mn2+

Bs.2: 2H,0" +2¢" ——=H,+2H,0
RT (aH30+ )”

Ad=Ap’ +—-In
¢ =Ap R P
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Experimentell messbar sind nur Spannungen an elektrochemischen Zellen,
d.h. Differenzen der Gleichgewichtspotentiale A

Me1 Elektrolyt Me2 Mei

(I)NH N ——
A(I)S/M2

Kontaktspannung U,

Messbare Zellenspannung: M3
AUO:¢M1_¢M3 (I)S
=" =47)+ (@ — ")+ (@7 4"

:A¢M1/S _A¢M2/S +UK

RT a RT a
M1 M2 1 2
= A" A" U+ ——In 2L — ——In &

h g - nF Ared 1 nF Arod 2

Uoo I
Gleichgewichtspotentiale bezliglich einer Referenzreaktion (,Nernstpotentiale®):
RT . a .
U() = U()() + In —= Be1 25°C U, =U,, + R-298K 2.3031og Ay
nF ared nF ared
—U,, + 59.2mV og a,,

n ared
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Standard-Bezugspunkt:

Normal-Wasserstoff-Elekirode

H,/H* an Pt bei
ay, =1, pyo=1.013 bar

Darauf bezogene Potentiale
unter Normalbedingungen (a=1)
bezeichnet man als Standard-

potentiale

Gleichgewichtspotentiale

(,Nernstpotentiale*):

RT
U, =U, +——Ina

nF Me

Elektrochemische Spannungsreihe

Zellenspannungen:

AU, =U,()~U,(2)

Redoxpaar  Elektrodenreaktion Standardpotential / V

- LifLi* Lit + e~ = Li ~3,045
Rb/Rb+ Rb+ + e~ = Rb - —2,925
K/K+ "Kt+e~=K —2,924
Ca/Ca2t Ca2+ + 2~ = Ca —2,76
Na/Nat Nat 4+ e~ = Na —2,7109
Mg/Mg* Mgt + e~ = Mg -2,375
AljA13t Al3t + 3o~ = Al —1,706
Zn|Zn2t Zn?t + 20~ = Zn —~0,7628
Fe/Fe2+ . Fe?+ + 26~ = Fe - —0,409
Cd/Cdz2+ Cd2+ + 2~ = Cd —0,4026
Ni/Ni2+ Ni2+ + 2e— = Ni -0,23
Pb/Pb2+ Pb2+ + 2e~ =2 Pb -0,1263
Cu/Cu?+ Cu?* + 2¢~ & Cu +0,3402
AglAgt Agt+ e~ = Ag +0,7996
2Hg/Hgi*  Hgi™ + 2e~ = 2Hg +0,7961
Au/Aut Aut +é~= Au +1,42
Pt/Hy, B}, 2H*+ 26—« H, 0
Pt/Hz, OH- 2H30 + 26~ =« Hy+ 20H- —0,8277
Pt/Cla, CI-  Clg + 20— = 2Cl~ +1,37
Pt/Oz, H* 303 + 2H* + 2e- = Hy0 +1,229
Pt/0g, OH- Oz + H30 + 2e~ = 20H- +0,401
Pt/Fs, F-  Fy+ 2e- = 2F- +2,85
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Half cell Conditions Electrode process Potential/V

Cl~ | AgCl| Ag o- = 1 AgCl+e™ = Ag+(l +0.2224
(silver- saturated KCl +0.1976
silver chloride KCl(c=1M) +().2368
clectrode) KCl (¢ = 0.1 M) +(.2894

Cl~ |Hg,Cly | Hg do- =1 HegyCl + 2e~ = 2Hg +2CI- +().2682
(calomel- saturated KCl +0.2415
electrode) KCl (¢ = 1M) +0).2807

KCl (¢ = 0.1 M) +0.3337

SO;” [PbSO4[Hg 4y, =1 PbSO, +2¢~ = Pb+ SO0, ~0.276

SO,
(Lead sulphate
electrode)
SO} |Hg:S04[Hg  agp =1 Hg,80, +2¢~ = 2Hg +S0; +0.6158
4
(Mercury H,S04 (¢ = 0.5M) £0.682
sulphate saturated K,SO, +0.650
electrode)

OH~ |HgO | Hg aoy- =1 HgO + H,0 + 2¢~ = Hg + 20H +0.097
(Mercury NaOH (¢ = 1 M) +0.140
oxide NaOH (¢ = 0.1 M) +0.165
electrode)

Hamann/Vielstich, Elektrochemie

Ag/AgCI-RE

_ fulet with
glass stopper

joint

I\

WA AL VR R IR AT
HHHNHH HHOBCTIR

Glass tube

Silver wire

Aquelous Kce-Adution
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Porous AgCl-coating

B Glass frit
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nk
~theoretische spezifische Aktivitit“ (Ladung/Mol): C sth = i

M = Summe Molmassen der aktiven Spezien
nF = libertragene Ladung
Bs. Pb-Akkumulator: M, = 207 g/Mol, M550, = 98 g/Mol, M, = 239 g/Mol
O Pb + (2H* + SO,2) — PbSO, + 2H* + 2¢" —> 176 Ah/kg
@ PbO, + (2H* + SO,2) + 2H* + 2 — PbSO, + 2H,0 — 159 Ah/kg
Gesamt: Pb + PbO, + 2 H,SO, —— 2 PbSO, + 2 H,O — 83,5 Ah/kg

theoretische Energiedichte: W =C" - U/
U = exp. gemessene Klemmenspannung

Bs. Pb-Akkumulator: U =2V —>W" =167 Wh/kg
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R,(l), Ry(l) = ,Durchtrittswiderstdnde” der beiden ,Halbzellen®

ol

Ry(1)

Abweichungen in realen Systemen

1000

ana 1 Nernst
“3 U,

800 1

real ~.| T,
UO 0 L o

G000 4

300 4

U/ mV

aid +

300 1

100 +
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3-Elektroden Anordnung

WE: ,Arbeitselektrode*
(Probe)

CE: ,Gegenelektrode®
(Stromquelle)

RE: ,Referenzelektrode*
(Potentialreferenz)
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Elektrochemische Messungen

Methoden

Galvanostatische Messungen:
‘regle Strom |

‘messe Spannung U
Potentiostatische Messungen:

regle Spannung U,
‘messe Strom |



