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PRAKTIKUM  IN ALLGEMEINER CHEMIE NO 7

REDOXREAKTIONEN I

VOLTAIK-BATTERIEN


7.1                      ZIELE 	DES PRAKTIKUMS
7.1.1             	Verstehen, warum und wie man eine elektrochemische Zelle bauen kann, die auf zwei Teil-Redoxreaktionen beruht. Diese sind, auf eine Arte und Weise voneinander getrennt sind, dass die Elektronen durch einen äußeren Stromkreis fließen.
7.1.2             Erstellen des Zusammenhanges zwischen der Potenzialdifferenz einer Batterie und den Konzentrationen der Reaktanten.
7.1.3      Wissen, wie man aus der gemessenen Potenzialdifferenz einer Batterie eine Gleichgewichtskonstante berechnet.

7.2   EINLEITUNG
Redoxreaktionen ("Redox") sind eine sehr wichtige Reaktionskategorie. Bei einer solchen Reaktion werden ein oder mehrere Elektronen von einer chemischen Spezies auf eine andere übertragen. Dabei ist eine Oxidation durch den Verlust an Elektron(en), eine Reduktion durch den Gewinn an Elektron(en) gekennzeichnet.
Man kann eine Redoxreaktion in zwei Teilreaktionen aufteilen und diese getrennt behandeln.
Die folgende Redoxreaktion
Zn(s) + Pb2+ (aq) Zn2+ (aq) + Pb(s)
kann in eine Reduktionsreaktion und eine Oxidationsreaktion aufgeteilt werden:
Zn(s)       Zn2+ (aq) + 2e-	 Oxidation
Pb2+ + 2e- + (aq)     Pb (s)	  Reduktion
Die Redoxreaktion zwischen dem Paar der Redoxreaktanten (oder Redoxpaar) Zn(s) und Pb2+ kann man direkt in wässriger Lösung  durchführen.
Wenn man messen will, ob eine Redoxreaktion spontan abläuft, , lässt man die beiden Teilreaktionen in zwei Kammern, auch "Halbzellen" genannt, stattfinden.  Diese sind durch eine halbdurchlässige Barriere / Membran getrennt, welche nur bestimmte Reaktanten durchlässt. In jeder Kammer wird eine Elektrode installiert und man  misst die Potenzialdifferenz, die sich zwischen den beiden Elektroden bildet. 
Die Halbzellen zusammen bilden eine Voltaik-Batterie. Die Batterie, lässt sich durch folgendes Schema darstellen 
Zn | Zn2+ || Pb2+ | Pb
  (-)                (+)
       Oxydation I Reduktion
             Anode I Kathode
Der Konvention entsprechend, ist die negative Elektrode einer Voltaik n Batterie diejenige, die Elektronen produziert, d.h. an der die Oxidation stattfindet. Ebenfalls konventionell ordnet man das reduzierende Paar (das oxidiert wird) links und das oxidierende Paar (bei dem der Reaktant reduziert wird) rechts  an. Die Elektrode, an der die Oxidation stattfindet, ist die Anode und die Elektrode, an der die Reduktion stattfindet, ist die Kathode.
Im ersten Teil des heutigen Praktikums werden Sie den Potenzialunterschied mehrerer Voltaikbatterien mithilfe von zwei kleinen Bechergläsern und einer Salzbrücke messen. Diese sorgt  für den Ladungsausgleich und besteht aus einem Filterpapier, welcheszu einem Band gefaltet wurde und mit 0,5 mol L-1 Na2SO4 gesättigt ist.
Die Standardpotenzialdifferenz einer Voltaikbatterie (d.h. die gemessenen Potenzialdifferenz wenn alle effektiven Konzentrationen der Reaktanden 1Msind) ist die Differenz der Standardreduktionspotenziale jeder der beiden Batteriehälften (Tabellenwerte).
Das Standardzellenpotential der obigen Voltaikbatterieist daher:

E°Batterie = E°red,Pb2+,Pb (Kathode) - E°red , Zn2+,Zn ( Anode)

Die entsprechenden Tabellenwerte sind für:
E°red,Pb2+, Pb  = - 0.13 V 
E°red , Zn2+, Zn    = - 0.76 V. 
Die Standardpotenzialdifferenz der Batterie beträgt also 0.63 V.

Wenn sich die effektiven Konzentrationen der Reaktanden nicht 1M sind, kann der Einfluss der Konzentration auf die Standardpotenzialdifferenz durch das NERNSTSCHE Gesetz beschrieben werden:
EBatterie = E°Batterie -  × ln Q  =  E°Batterie -  × log Q

wobei z die Anzahl der bei jeder Teilreaktion übertragenen Elektronen angibt, F ist die Faraday-sche Konstante (96'488 C/mol) und Q der Quotient der Konzentrationen der an der Reaktion beteiligten Stoffe. Der Faktor 0,059 ist temperaturabhängig, wobei die "Standard"-Temperatur 298 K beträgt.
Zum Beispiel ist für die Cu | Cu2+ || Ag+ | Ag Batterie die Gesamtreaktion

Cu(s) + 2Ag+ (aq) Cu2+ (aq) + 2Ag (s)

Die NERNST-GLEICHUNG für diese Batterie lautet wie folgt:


EBatterie = E°Batterie - log 
Hier ist z gleich 2, während jeder der beiden (ausgeglichenen!) Teilreaktionen zwei Elektronen übertragen werden.
Eine Änderung von der Konzentration von [Cu2+] um den Faktor zehn bewirkt eine Änderung von EBatterie um etwa 0,03 V. Die Auswirkung einer Konzentrationsänderung auf die Potenzialdifferenz ist also gering. Durch die Zugabe eines Komplexbildners oder Fällungsmittels zur Cu-Lösung2+ kann jedoch die Konzentration des  [Cu2+ ]stark verringert werden, so dass sich die Potenzialdifferenz merklich ändert. Die Messung von EBatterie ermöglicht es dann, die in der Lösung verbleibende Konzentration von Cu2+ zu bestimmen. Damit kann de Gleichgewichtskonstante von Reaktionen, an denenvon Cu2+-Ionen beteiligt sind bestimmt werden. 
Solche Messungen werden im zweiten Teil des heutigen Praktikums durchgeführt.


7.3    EXPERIMENTELLER TEIL

7.3.1	MESSUNGEN VON ZELLPOTENTIALEN
Bereiten Sie eine elektrochemische (galvanische) Zelle vor, die aus zwei kleinen Bechergläsern (50 oder 100 mL) und der Salzbrücke aus Filterpapier besteht, das mit 0,5 mol L-1 Na2SO4 gesättigt ist. Bei Bedarf erneuern Sie die Salzbrücke im Laufe des Praktikums (sie trocknet schnell).
· Messen Sie mit einem Voltameter die Potenzialdifferenz zwischen den Elektroden für folgendee Kombinationen von Voltaikbatterien:
Zn | ZnSO4 0,1 mol L-1 || CuSO4  0,1 mol L-1 | Cu
Fe | FeSO4 0,1 mol L-1 || CuSO4  0,1 mol L-1 | Cu
Zn | ZnSO4 0,1 mol L-1 || FeSO4 0,1 mol L-1 | Fe
Notieren Sie die Polarität der Elektroden!

Stellen Sie auch äquimolare Lösungen der folgenden Redoxpaare her:
5 mL FeCl3 0,1 mol L-1 + 5 mL FeSO4 0,1 mol L-1
5 mL I2 0,05 mol L-1 in Methanol + 5 mL KI 0,1 mol L -1
(entspricht einer Mischung aus I3- 0,025 mol L-1 und I- 0,025 mol L)-1
Die Lösungen in jeder dieser Halbzellen werden mit r inerten Elektroden aus Kohlenstoff (Graphit) bestückt. Da Graphit-Elektroden porös sind, müssen diese zwischen zwei Messungen gründlich gereinigt werden, um Spuren der zuvor verwendeten Lösungen zu entfernen.
· Messen Sie die Potenzialdifferenz der folgenden galvanischen Zellen und notieren Sie die Polarität der Elektroden:
C | 0,05 mol L-1  FeCl3 , 0,05 mol L-1  FeSO4 || 0,1 mol L-1  ZnSO4 | Zn
C | 0,025 mol L-1  KI3 , KI || 0,1 mol L-1 ZnSO4 | Zn

7.3.2	AUSWIRKUNGEN DER REAKTANDEN KONZENTRATIONEN AUF DAS ZELLPOTENTIAL (KONZENTRATIONSBATTERIE)

7.3.2.1           Bereiten Sie durch Verdünnung einer 0,1 mol L-1 CuSO4-Lösung je eine Lösung von 0,01 mol L-1 CuSO4 und 0,001 mol L-1 CuSO4  vor. Sorgen Sie dafür, dass beide Lösungen auch 0,1 mol L-1 in Na2SO4 (Elektrolyt) enthalten.
· Messen Sie die Potenzialdifferenz der drei galvanischen Zellen, die man aus den obigen CuSO4-Lösungen bilden kann.

7.3.2.2 	Bauen Sie folgende galvanische Zelle auf:
Cu | CuSO4 0,1 mol L-1 || ZnSO4 0,1 mol L-1 | Zn
· Messen Sie die Potenzialdifferenz und bestimmen Sie die Polarität der Elektroden.
Geben Sie unter Rühren eine kleine, genaue Menge 6,0 mol L-1 NH3 zu der Cu-Lösung2+, bis du eine Lösung des dunkelblauen Komplexions Cu3(NH42+) erhältst. 
· Messen Sie die Potenzialdifferenz der Batterie.

7.3.3	BERECHNUNG DER GLEICHGEWICHTSKONSTANTE EINER GALVANISCHEN ZELLE AUS DER POTENZIALDIFFERENZ.

7.3.3.1          Geben Sie 50 mL einer 1,0 mol L-1 Na2CO3 Lösung in ein kleines Becherglas und instllieren Sie eine saubere Kupferelektrode. Geben Sie 5 Tropfen einer von 1,0 mol L-1 CuSO4 Lösung hinzu. Es bildet sich ein CuCO3-Niederschlag Rühren Sie die Suspension gut um. 
· Bestimmenb Sie die Polarität der Elektroden und messen Sie die Potenzialdifferenz der folgenden galvanischen Zelle:
Cu | CuCO3 (s), Na2CO3 1,0 mol L-1 || CuSO4 1,0 mol L-1 | Cu

7.3.3.2            Geben Sie 50 mL einer 1,0 mol L-1 KCl-Lösung sowie eine Silberelektrode 	in ein kleines Becherglas. Geben Sie einige Tropfen einer 0,1 mol L-1 AgNO3 Lösung hinzu und rühren Sie die Suspension gut. Es bildet sich ein AgCl-Niederschlag.
	Montieren Sie die folgende galvanische Batterie:
	Ag | AgCl (s), KCl 1,0 mol L-1 || CuSO4 0,1 mol L-1 | Cu
· Bestimmen Sie die Polarität der Elektroden und messen die Potenzialdifferenz.


7.4		BERECHNUNGEN

7.4.1	ZELLPOTENZIALE
Schreiben Sie die Oxidations- und Reduktionsreaktionen jeder Batterie auf und setzen Sie diese in Relation zu den Vorzeichen (Polaritäten) der Elektroden.
Vergleichen Sie die Potenzialdifferenz jeder Batterie (einschließlich Vorzeichen) mit der Potenzialdifferenz, die Sie theoretisch mithilfe der Nernst-Gleichung berechnet haben. Achtung: Bei mehreren Batterien ist der Nernst-Korrekturterm nicht null!
Finden Sie eine Erklärung für mögliche Abweichungen vom "theoretischen" Wert.

7.4.2	AUSWIRKUNG DER KONZENTRATION
Interpretieren Sie die Potenzialänderungen unter Bezugnahme auf das Prinzip von LE CHATELIER und unter Anwendung des Gesetzes von NERNST.
Erklären Sie qualitativ die Entwicklung von EZelle nach Zugabe von Ammoniak zu einer Cu2+-Lösung .

7.4.3	BERECHNUNG DER GLEICHGEWICHTSKONSTANTE EINER GALVANISCHEN ZELLE AUS DER POTENZIALDIFFERENZ.
Berechnen Sie aus den gemessenen Potenzialänderungen die Konzentration von Cu2+ bzw. Ag+  für die unter 7.3.3 hergestellten Lösungen. 
Berechnen Sie die Löslichkeitsprodukte von CuCO3 und AgCl und vergleichen Sie die Ergebnisse mit den in der Literatur gefundenen Werten.
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